N

N

Le concept d’électrodes liquides de carbone appliqué au
domaine des batteries en flux: étude et application aux
matériaux d’intercalation du lithium

Hélene Parant

» To cite this version:

Hélene Parant. Le concept d’électrodes liquides de carbone appliqué au domaine des batteries en flux:
étude et application aux matériaux d’intercalation du lithium. Chimie-Physique [physics.chem-ph].
Université de Bordeaux, 2017. Francais. NNT: 2017BORDO0726 . tel-01680250

HAL Id: tel-01680250
https://theses.hal.science/tel-01680250
Submitted on 10 Jan 2018

HAL is a multi-disciplinary open access L’archive ouverte pluridisciplinaire HAL, est
archive for the deposit and dissemination of sci- destinée au dépot et a la diffusion de documents
entific research documents, whether they are pub- scientifiques de niveau recherche, publiés ou non,
lished or not. The documents may come from émanant des établissements d’enseignement et de
teaching and research institutions in France or recherche francais ou étrangers, des laboratoires
abroad, or from public or private research centers. publics ou privés.


https://theses.hal.science/tel-01680250
https://hal.archives-ouvertes.fr

universite
“BORDEAUX

THESE PRESENTEE
POUR OBTENIR LE GRADE DE

DOCTEUR DE
L’UNIVERSITE DE BORDEAUX

ECOLE DOCTORALE DES SCIENCES CHIMIQUES

SPECIALITE : PHYSICO-CHIMIE

Par Hélene PARANT

Le concept d’électrodes liquides de carbone appliqué au
domaine des batteries en flux : étude et application aux

matériaux d’intercalation du lithium

Sous la direction de : Annie Colin

Soutenue le 16 Novembre 2017

Membres du jury :

M. Philippe Poulin Directeur de recherche - CRPP, Bordeaux
M. Emmanuel Baudrin Professeur -LRCS, Amiens

M. Hubert Girault Professeur - EPFL, Lausanne

M. Jean-Marie Tarascon Professeur - Collége de France, Paris

M. Michael Tatoulian Professeur - Chimie Paris

Mme Laurence Croguennec Directeur de recherche - ICMCB, Bordeaux
M. Thierry Le Mercier Directeur R&D - Solvay, Aubervilliers

Président du jury
Rapporteur
Rapporteur
Examinateur
Examinateur
Membre invité
Membre invité












Remerciements

Cette thése, réalisée au CRPP et financée par Solvay, a été pour moi une expérience
de vie trés enrichissante tant sur le plan humain que sur le plan personnel. J’ai eu la
chance, au cours de ces trois années, de rencontrer des personnes formidables, amis et/ou
chercheurs, et des scientifiques de renom grace aux diverses collaborations. Il est donc
temps de remercier tous ceux avec qui j'ai pu travailler, de prés ou de loin a travers ce
projet.

Tout d’abord, je souhaiterais exprimer ma profonde reconnaissance a la personne qui
a été la plus importante pendant ces trois années, Annie Colin, ma directrice de thése.
Un grand merci a elle pour m’avoir proposé cette thése et avoir été si disponible, méme
en étant souvent sur Paris. Flle a été d’un soutien sans faille tout au long de ces années
et m’a apporté énormément tant au niveau scientifique que sur le plan humain. .J’ai eu
grand plaisir a travailler avec elle sur un sujet aussi riche. Je lui souhaite le meilleur pour
la suite et j'espére que notre collaboration ne s’arrétera pas la.

Je tiens vivement a remercier tous les membres du jury pour la qualité de leurs re-
marques et leur intérét pour le sujet. J’ai eu la chance de collaborer avec certains d’entres
eux. Tout d’abord, merci a Thierry Le Mercier pour toutes les discussions lors des réunions
Solvay. Son enthousiasme et son accueil m’ont permis aussi de découvrir une entreprise
trés innovante. Je souhaite bonne continuation a Valery Dambrin et Guillaume Muller
pour la suite du projet. La collaboration s’est trés bien déroulée et j’espére avoir répondu
au mieux a leurs attentes. Un grand merci & M. Jean Marie Tarascon, grace a qui j'ai pu
élargir mon domaine de compétences vers les batteries. C’est Annie qui a permis cette
collaboration et I'expertise du Collége de France a été décisive dans la réussite du projet.
Enfin, une pensée particuliére a Phillipe Poulin pour sa bienveillance et son implication
lors des réunions de groupe.

Je voudrais exprimer ma profonde gratitude a I'ensemble du CRPP et a sa directrice
Cécile Zakri qui gére le laboratoire de fagon remarquable. J’ai particuliérement apprécié
Penvironnement de travail, avec des équipes investies, toujours prétes a aider les expéri-
mentateurs et a collaborer. Un grand merci a I'équipe Nanotube et I’équipe Biopiles pour
leur aide dans les expériences d’électrochimie. En particulier, merci a Nicolas Mano pour
avoir accepté que je travaille avec du noir de carbone dans les laboratoires de biologie qui
sont si propres! Je souhaite souligner aussi lefficacité de la cellule mécanique (Philippe
Barboteau, Emmanuel Texier et aussi Ahmed Bentaleb), véritable caverne d’Alibaba pour
la réalisation de montages plus ou moins fantaisistes. Je ne peux pas non plus oublier le
service de gestion, le service informatique et Nathalie, pour son sourire et son aide pré-
cieuse notamment lors de 'envoi de « petits » colis (microscope, impédancemétre, pompe
de 20 kg!).Enfin, merci aux personnes qui ont partagé le quotidien, au badminton, pen-
dant les fétes de Noél du CRPP, lors de soirées jeux inoubliables et de journées plage. Je
pense a Artem, ma plus belle rencontre au CRPP, aux doctorants qui ont déja soutenu
(Mélodie, Céline, Alan, Eric, Pauline, Kévin, Bosi...) mais aussi a ceux qui ont partagé
les joies de la rédaction et nous ont accompagné pendant ces années (Vincent, Antoine,
Rafael & Natassia, Maxime, Pierre Etienne, mi "co-buretta" Mayte, Marie Charlotte,
Margot, Julien, Romain et Florian, le seul doctorant que je connaisse a savoir lire les hié-
roglyphes). A special thank to the good mood of the NTG team, Katerina, Marie, Laura
and also the "Laurel & Hardy" Italian team, Franco and Marco who did the best carbon
explosions in the lab!



IT



A ma mere et ma grand meére,

"La théorie, c’est quand on sait tout et que rien ne fonctionne. La pratique,
c’est quand tout fonctionne et que personne ne sait pourquot. Ici, nous avons
réunt théorie et pratique : Rien ne fonctionne... et personne ne sait pourquoi!"”

A.FEinstein

ITI






Sommaire

Listes des abréviations et symboles 1
Introduction générale 3
1 Etude bibliographique autour des batteries en flux 7
1.1 Contexte général autour du stockage de I'énergie . . . . . . . .. .. .. .. 7
1.1.1 Pourquoi stocker I'énergie . . . . . . . . ... ... 7

1.1.2  Les technologies en développement : le stockage électrochimique et
capacitif . . . . . ... 11
1.2 Electrochimie autour des batteries . . . . . . . . .. .. ... ... ..... 12
1.2.1 Principe de fonctionnement d’une batterie . . . . . .. .. ... .. 12
1.2.2  Grandeurs électrochimiques utiles a la caractérisation des batteries 14
1.2.3  Quelques notions de cinétique a I'électrode . . . . . . . . . ... .. 20
1.2.4  Quelques exemples de batteries conventionnelles solides . . . . . . . 23
1.3 Les batteriesen flux . . . . .. .. .. ... ... 25
1.3.1 Principe de fonctionnement des batteries en flux . . . . . . . .. .. 25
1.3.2 Constitution d’une batterieen flux . . . . ... ... ... ... .. 27
1.3.2.1 Lesélectrodes . . . . . . . . ... ... ... ... 28
1.3.2.2 La membrane ionique . . . . ... .. ... .. ... ... 28

1.3.3 Les principales batteries en flux & base de composés inorganiques
solubles . . . . . . .. 30
1.3.4 Avantages et inconvénients des batteries en flux . . . . . . ... .. 35
1.4 Les nouvelles stratégies d’optimisation des batteries en flux . . . . . . . .. 37
1.4.1  Les électrodes poreuses . . . . . . . . . . ..o 37
1.4.2  L’utilisation du mélange chaotique . . . . . ... .. .. ... ... 38

1.4.3 La microfluidique : une approche originale pour supprimer la mem-
brane. . . . . . . L 39
1.4.4 L’amélioration de la chimie des électrolytes pour plus de capacité . 40
1.4.4.1  Les complexes métalliques . . . . . .. ... .. ... ... 41
1.4.4.2 Les composés organiques . . . . . . . . . . ... .. 41
1.4.5 Une approche novatrice : 'utilisation de particules redox . . . . .. 43
1.5 Quelques points & retenir... . . . . . . . ... 49

2 Formulation et étude de dispersions percolées de carbone pour la réa-
lisation d’électrodes liquides 52
2.1 Matériel et méthodes . . . . . . . . .o 53
2.1.1 Présentation du noir de carbone . . . . . .. ... ... L. 53
2.1.2 Choix du surfactant . . . . . . . .. ... ... ... 54
2.1.3  Protocole de dispersion et caractérisations . . . ... ... .. ... 55
2.2 La percolation électrique : un phénomeéne aux multiples paramétres . . . . 57
2.2.1 Theéorie de la percolation . . . . . . . .. .. .o o7
2.2.2 Effet de la méthode de mélange . . . . . .. .. ... ... ... .. 58

v



2.2.3 Effet de 'ajout d'un polymére . . . . . . . . ... ... L. 60

2.2.4  FEffet du typedecarbone . . . . . .. ..o 62
2.2.5 Protocole de formulation final . . . . . ... ... ... ... ... 65
2.2.6 Discussion et comparaison avec la littérature . . . . . . . .. . ... 66
2.3 Compréhension de la percolation selon les différents carbones . . . . . . . . 67
2.3.1 Matériel et méthodes pour ’analyse des carbones . . . . .. .. .. 67
2.3.2  Reésultats des études sur les différents carbones . . . . . . . . .. .. 70
2.3.3 Lien entre mécanisme d’agrégation et percolation électrique . . . . . 74
2.4 Etude de la conductivité des dispersions sous écoulement . . . . .. . ... 76
2.4.1 Méthode et modéle théorique de I’écoulement des dispersions . . . . 76
2.4.2 Reésultats de conductivité en flux et rhéologie. . . . . . . . . . . .. 79
2.5 Quelques points a retenir... . . . . . . . ... L 82
Etudes par impédancemétrie de la percolation électrique des disper-
sions de carbone 83
3.1 Quelques notions autour de I'impédancemétrie . . . . . . . . ... ... .. 83
3.1.1 Intérét et originalité des mesures . . . . . . .. ... ... .. 83
3.1.2 Principe de fonctionnement de la spectroscopie d’impédance . . . . 84
3.1.2.1  Analogie entre éléments électriques et phénomeénes physiques 85
3.1.2.2  Circuit équivalent d’un électrolyte . . . . . .. ... ... 86
3.2 Spectroscopie d'impédance des dispersions en statique . . . . . . . ... .. 89
3.2.1 Protocole expérimental . . . . . ... ... oL 89
3.2.2 Reésultats et premiéres analyses . . . . . .. ... ... ... . ... 89
3.2.3 Circuit équivalent de la percolation . . . . . ... ... ... .... 92
3.2.4  Vraisemblance physique du circuit équivalent . . . . . . . . ... .. 95
3.3 Spectroscopie d'impédance des dispersionsen flux . . . . . . ... ... .. 98
3.3.1 Montage experimental . . . .. ... ... o000 98
3.3.2 Reésultats expérimentaux et analyses . . . . .. .. ... ... ... 98
3.4 Quelques points d retenir... . . . . . . . ... 101

Simulation et réalisation d’une batterie en flux hexacyanoferrate/iode

avec des électrolytes simples sans carbone 102
4.1 Modélisation d’une batterieen flux . . . . . .. .. ..o 102
4.1.1 Positionnement du probléme : I’étude de la conversion en flux . . . 102
4.1.2 Equation de diffusion pour un profil de vitesse en forme de Poiseuille104
4.1.2.1 Conditions limites . . . . . .. .. ... ... ... ... 104

4.1.2.2  Systéme d’équation adimensionalisé . . . . . . . . ... .. 105

4.1.2.3 Discrétisation . . . . . . ... ... Lo 106

4.1.2.4 Stabilité du schéma, . . . . . . .. ... ... ... 107

4.1.2.5 Sorties du programme . . . . . . .. ... 108

4.2 Matériel et méthodes . . . . . . ... 110
4.2.1 Préparation des électrolytes . . . . . .. ... 110
4.2.2  Montage millifluidique de la batterie . . . . .. ... ... .. ... 111
4.2.3 Caractérisations préliminaires des électrolytes . . . . .. .. .. .. 112
4.2.4 Tracé des courbes d’intensité et de puissance . . . . . . . . ... .. 113

4.3 Résultats sur les électrolytes classiques . . . . . .. .. ... oL 115
4.3.1 Effet du flux et distinction de deux régimes hydrodynamiques . . . 115
4.3.2 Courbes de puissance . . . . . . . .. ... o 120
4.3.3 Effet de la cinétique . . . . . .. ..o 122

4.4 Quelques points & retenir... . . . . . . ... 123

VI



5 L’utilisation des électrolytes de carbone sur la batterie hexacyanofer-
rate/iode
5.1 Une premiére idée : une batterie hexacyanoferrate /iode sans membrane
5.2 Une deuxiéme idée plus efficace : I'utilisation des électrolytes de carbone
pour la batterie hexacyanoferrate/iode . . . . . .. . ... ... ... ...
5.2.1 Formulation des électrolytes hexacyanoferrate/iode avec le carbone
5.2.2  Reésultats sur 'intensité . . . . . . .. ... 0oL
5.2.3 Courbes de puissance . . . . . . . . . ...
5.2.4  Modélisation des électrolytes de carbone . . . . . . ... ... ...
5.2.4.1 Modifications du programme Matlab . . . . .. .. .. ..
5.2.4.2 Calcul de l'intensité . . . . .. .. .. ... ...
5.2.4.3 Résultats et comparaison avec 'expérience . . . . . . . . .
5.2.4.4  Limites de la modélisation . . . . . . . ... .. ... ...
5.2.5 Discussion sur la rentabilité énergétique des électrolytes de carbone
5.3 Quelques points & retenir... . . . . . . . ...

6 Etude des électrolytes de carbone en présence de matériaux d’inter-
calation du lithium

6.1 Matériel et méthodes . . . . . . . . .o
6.1.1 Montage de batterie pour les tests des électrolytes en milieu aqueux
6.1.2 Etudes de quelques matériaux d’intercalation du lithium . . . . . .
6.1.2.1 L’oxyde de lithium manganése (LiMnyO4 ou LMO) . . . .
6.1.2.2  Le lithium fer phosphate (LiFePO, ou LFP) . . . .. ..
6.1.2.3 Le pentoxyde de vanadium V205 . . . . .. .. .. .. ..
6.1.2.4 TL’oxyde de manganése A\ — MnOy . . . . . . .. ... ...
6.2 Tests en statique des électrolytes avec des particules redox . . . . ... ..
6.2.1 Premiers tests sur une batterie LMO/LMO . . . . .. ... ... ..
6.2.1.1 L’optimisation du contact carbone-particule par broyage .

6.2.1.2  Protocole final de préparation des électrolytes de carbone
avec les particulesredox . . . . . ... ...
6.2.1.3 Inconvénients d’une batterie LMO/LMO . . . . .. .. ..

6.2.2 Des batteries en semi-écoulement pour tester les électrolytes a base
de LFPoude LMO . . . . . . . . ... ... ...
6.2.2.1 Reésultats sur une batterie Ferricyanure/LMO . . . . . ..
6.2.2.2 Résultats sur une batterie LFP /Trilodure . . . .. .. ..
6.2.3 Les batteries entiérement a base de particules . . . . . ... .. ..
6.2.3.1 Résultats sur une batterie LEP/MnOy . . . . . .. .. ..
6.2.3.2 Résultats sur une batterie V205 /LMO . . . . . .. .. ..
6.2.4 Comparaison des différents systémes . . . . . . .. ... .. ...
6.3 Tests en écoulement des électrolytes avec des particules redox . . . . . ..
6.3.1 En flux continu : cas de la charge de la batterie Ferricyanure/L.MO
6.3.2 En flux continu : cas de la décharge de la batterie LFP/MnQOs . . .
6.3.3 En flux aller-retour : cas de la batterie LFP/MnOy . . . .. .. ..
6.3.4 Remarque sur les courbes d’intensité . . . . . . ... ... ... ..
6.4 Comparaisons des performances avec la littérature . . . . . . . . . ... ..
6.5 Quelques points d retenir... . . . . . . . . .. Lo

7 Perspectives
7.1  Quelques pistes d’amélioration au niveau des matériaux redox . . .. . ..
7.1.1 1lére piste : des particules avec un meilleur potentiel redox . . . . .

VII

136
136
136
138
138

154
155
156



7.1.2  2éme piste : la synthése de particules plus petites par la méthode

du "spray drying" . . . ... Lo 165

7.2  Quelques pistes pour réaliser des supercapacités en flux . . . . . ... ... 169
7.2.1 Reésultatsenflux . ... ... ... ... ... 170

7.2.2 Mesure de capacités en voltampérométrie . . . . . . . . . ... ... 172
Conclusion générale 174
Appendices 177
Bibliographie 197

VIII



Listes des abréviations et symboles

BET : théorie Brunauer, Emmett et Teller
CAES :stockage par air comprimé
DLVO : théorie Derjaguin, Landau, Verwey, et Overbeek
DLA : agrégation limitée par diffusion
DBP : dibutylpthlate
DMF : diméthylformamide
ESH : électrode standard a hydrogéne
HPAM : polyacrylamide partiellement hydrolysé
KB : carbone Ketjenblack
LiTFSI : lithium bis(trifluoromethanesulfonyl)imide
LCO : LiCoO,
LFP : LiFePO,
LMO : LZMTLQO4
LTP : LZTZQ(PO4)3
MET : microscope électronique en transmission
MEB : microscopie électronique a balayage
NMP :N-Méthyl-2-pyrrolidone
PC : polycarbonate
PDMS :polydiméthylsiloxane
PTFE :polytétrafluoroéthyléne
PVC : polychlorure de vinyle
PVDF : polyfluorure de vinylidéne
RLA : agrégation limitée par réaction
SDS : dodécylsulfate de sodium
SDBS : dodécylbenzénesulfonate de sodium
STEP : systéme de transfert d’énergie par pompage
THF : tétrahydrofurane
XPS : spectrométrie photoélectronique X

Sauf précision, les pourcentages sont exprimés en masse dans les protocoles.






Introduction

En ce début du X X T7°7"¢ siécle, la production énergétique est encore majoritairement
issue des ressources fossiles & plus de 80%. Ces matiéres primaires sont essentiellement le
charbon, le gaz et le pétrole pour la production d’¢lectricité et les transports. L’économie
mondiale, de par sa forte dépendance aux énergies fossiles se retrouve face & une double
menace. Tout d’abord, la quantité de combustible est nécessairement limitée. Bien que
cette limite soit amenée a varier en raison de 'amélioration des techniques de récupéra-
tion du pétrole, ’épuisement des ressources fossiles est prédit aux alentours de la fin du
siecle. Cet épuisement des ressources est également accentué par les tensions géopolitiques
présentes dans certains pays producteurs de pétrole notamment au Moyen Orient. La se-
conde menace qui pése sur une économie purement basée sur les énergies fossiles est bien
évidemment liée aux déréglements climatiques dus & I’émission massive de gaz a effet de
serre. Les experts s’accordent a dire que pour éviter une catastrophe environnementale
d’ordre mondial due & une augmentation de la température de 2°C, il faudrait réduire de
moitié les rejets atmosphériques de C'O5 d’ici 2050 [1]. Une transition énergétique est donc
nécessaire afin d’orienter la production d’énergie vers des énergies alternatives comme le
nucléaire ou les énergies renouvelables.

Pour opérer cette transition, le stockage aura un roéle prépondérant a jouer. En effet,
ces énergies alternatives, et en particulier, le solaire ou ’éolien présentent l'inconvénient
d’étre intermittentes car la production d’énergie est dépendante de conditions météorolo-
giques non controlables. Il est impossible de produire de I'électricité & une puissance qui
soit en phase avec la demande des utilisateurs. L’augmentation de la part des énergies
renouvelables dans la production ne pourra ainsi se faire qu’en les couplant & des moyens
de stockage adaptés. Ce couplage a été brillamment illustré par 'entreprise Solvay dans la
réalisation de ’avion "Solar impuse" qui continue actuellement son tour du monde grace
a I'énergie solaire. Dans cette réalisation, 250 m? de panneaux solaires sont reliés a plus de
640 kg de batterie au lithium, ce qui permet a I'avion de voler méme la nuit en délivrant
I’énergie stockée pendant la journée.

Les solutions pour stocker ’énergie électrique sont trés nombreuses. On distingue les
systémes de stockage mécaniques (volant d’inertie, air comprimé, stockage gravitaire de
I'eau) et les systémes électrochimiques (batteries, supercondensateurs). Le choix du sys-
teme de stockage est motivé par les applications. Pour les systémes embarqués, on pri-
vilégiera une grande densité de stockage pour limiter le poids. Les batteries lithium-ion
(Li-ion) sont donc particuliérement intéressantes. En revanche, elles sont beaucoup moins
adaptées pour le stockage massif. En effet, une batterie au lithium a une capacité limitée
d’environ 200 Wh/kg. Or, le stockage de I’énergie d’une station solaire de 2 hectares par
exemple nécessite une capacité de plus de 1 MWh. Un "scale-up" de cette technologie est
difficilement envisageable en raison du prix du lithium et de la complexité de réalisation
des électrodes. De plus, un des obstacles majeurs est la durée de vie trop faible de ce type
de batterie (quelques centaines de cycles), ce qui limite la rentabilité des installations.
Pour une utilisation stationnaire, plus de 99% du stockage de I’énergie est réalisé par



les barrages hydrauliques. Cette technologie, la plus ancienne et la plus efficace, permet
de stocker des MWh mais leur installation demande de fortes contraintes géographiques.
Dans les années 70, afin d’étendre le domaine d’application des batteries au stockage mas-
sif, le domaine Li-ion a proposé 'idée des batteries en flux ("redox flow"). Ce domaine a
connu un renouveau trés récemment, dans les années 2010, en paralléle du développement
des énergies renouvelables. C’est dans cette thématique des batteries en flux que s’inscrit
notre projet.

Dans cette technologie des batteries en flux, le principe de stockage de I’énergie reste
le méme que pour les batteries classiques (conversion entre énergie chimique et électrique)
sauf que les espéces redox ne sont plus contenues dans les électrodes mais sont dissoutes
dans des électrolytes liquides en circulation continue (figure 1). De cette fagon, la ca-
pacité peut étre augmentée a volonté, simplement en utilisant des réservoirs de plus en
plus grands. La capacité est, de ce fait, dissociée de la puissance. Le premier prototype
de batterie en flux, a base de vanadium, a été réalis¢ par Maria Skyllas-Kazacos dans
les années 70-80 [2]. Méme si quelques prototypes ont été construits au Japon ou aux
Etats unis, ces batteries ont été relativement peu étudiées jusque dans les années 2010.
A partir de cette période, un regain d’intérét s’est produit grace aux travaux innovants
de deux équipes de chercheurs aux Etats Unis, ceux de M. J. Aziz & Harvard sur les élec-
trolytes aqueux et ceux de Y.M. Chiang au MIT sur le concept d’électrodes liquides. En
France, trés peu de travaux ont été réalisés jusque-la mais la part croissante des énergies
renouvelables qui devrait passer de 17% en 2015 a 30% en 2030, suggére qu’une orienta-
tion de la recherche dans cette voie pourrait étre stratégique pour le stockage stationnaire.

L’entreprise Solvay, trés investie dans la filiére Li-ion avec un pole de recherche actif
a Aubervilliers, s’oriente maintenant dans le développement des batteries en flux. Cette
thése, financée par Solvay marque le début d’'un nouveau projet. Les travaux, a la fois
innovants et exploratoires, balayent de multiples domaines, de la millifluidique, a la for-
mulation, en passant par la modélisation de 1’électrochimie et 1'utilisation de matériaux
d’intercalation du lithium. Afin de limiter les coiits et les problémes de sécurité, nos tra-
vaux se dérouleront en milieu aqueux. C’est une difficulté supplémentaire car, jusque-la,
la trés grande majorité des travaux de la littérature sur les batteries en flux sont réalisés
dans des solvants organiques de batteries (LiTFSI, PC, LP30...) ou dans de 'acide sulfu-
rique.

La these s’articule autour de deux projets en lien avec ’activité de Solvay. La premiére
partie des travaux est confidentielle et ne sera pas présentée dans cette thése. Ils ont été
suivis par Valery Dambrin a Solvay Aroma a Lyon.

La deuxiéme partie est plus en lien avec le domaine Li-ion du poéle de recherche a
Aubervilliers. Elle a pour thématique 'utilisation de particules d’intercalation du lithium
dans les électrolytes de batterie en flux et a été coordonnée par Thierry le Mercier et
Guillaume Muller. C’est cette partie qui va étre explorée dans cette thése. Le but du
projet est de diminuer le prix des batteries en flux grace & une augmentation de la densité
de puissance. En effet, actuellement, les batteries en flux se heurtent a une puissance
assez faible. La densité de courant est d’environ 20 mA/cm? pour les batteries flux contre
200 mA/cm? pour une batterie lithium [3]. Cette limite en puissance est inhérente a la
limite de solubilité des espéces actives dans I’électrolyte. Le cotlit demeure également plus
élevé en matiére d’installation (0,08 § par kWh contre 0,01 § par kWh pour la technologie
lithium). Ce cotit est principalement di & la membrane Nafion, qui assure la conduction
ionique tout en séparant les électrolytes.



Afin d’améliorer la puissance, la stratégie employée est la suivante : des particules
conductrices de carbone sont dispersées dans les électrolytes comme présenté sur la figure
1 a droite. Ainsi, lorsque le seuil de percolation des particules de carbone est atteint, des
chemins de conduction se créent au coeur de ’électrolyte. Ceci permet une conversion
électrochimique sur une grande épaisseur d’électrolyte et donc, une plus forte densité de
courant. Ce concept novateur, connu sous le nom d’"électrodes liquides", a été abordé par
le groupe de Chiang et Al. au MIT en 2011 [4] [5] mais sa mise en oeuvre comporte de
nombreuses difficultés notamment dans la formulation de ces dispersions et de leur écou-
lement. Dans cette thése, nous apportons de nouvelles pistes pour ce concept d’électrodes
liquides. Malgré les obstacles, ’avantage de ces formulations & base de carbone est double :
non seulement la puissance est améliorée mais en plus, 'utilisation de matériaux redox a
forte capacité comme les particules d’intercalation du lithium (LiFe(POy)s, LiMnyOy...)
est maintenant possible. Auparavant, ils étaient uniquement utilisables dans les batteries
au lithium car ces espéces étaient trop volumineuses pour diffuser vers les électrodes dans
une batterie en flux. Avec la stratégie des électrolytes de carbone, la diffusion vers les
électrodes n’est plus le facteur limitant car les électrons sont amenés au coeur de la dis-
persion grace aux particules de carbone. Une conséquence de cette idée est aussi la baisse
du colit de la membrane : comme les particules sont trés grosses, la cotiteuse membrane
Nafion, trés sélective, peut étre remplacée par une simple membrane poreuse. Ce concept,
trés novateur, pourrait permettre, a terme, d’utiliser bon nombre de connaissances issues
du domaine Li-ion ou méme Na-ion pour les batteries en flux.

a) Batterie en flux b) Technologie existante c) Notre projet:
flux B (ex: batteries au vanadium)
®— _®
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FIGURE 1: Représentation schématique d’une batterie en flux a) et principe de fonction-
nement des électrolytes sans b) et avec carbone c)

L’objectif du projet est de réaliser une batterie en flux avec des électrolytes aqueux de
carbone contenant des particules d’intercalation du lithium. Ce projet étant ambitieux,
plusieurs étapes intermédiaires sont nécessaires. La thése se divise en quatre étapes : la
formulation des dispersions de carbone (chapitre 2-3), la compréhension générale de 1’élec-
trochimie des batteries en flux (chapitre 4), I’étude de Paugmentation de puissance des
électrolytes de carbone en présence de molécules solubles (chapitre 5) et enfin, 'incor-
poration de particules dans ces électrolytes de carbone (chapitre 6). Le premier chapitre
présente 'évolution des technologies de batteries en flux dans la littérature ainsi que
quelques rappels d’¢lectrochimie. Une attention particuliére sera dédiée aux stratégies
d’amélioration développées trés récemment dans le domaine des batteries en flux.
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Chapitre 1

Etude bibliographique autour des
batteries en flux

Ce chapitre permet de dresser un panorama sur les batteries en flux et les nouvelles
stratégies d’amélioration. Tout d’abord, nous allons étudier le contexte énergétique qui a
amené un intérét grandissant envers le stockage de I’énergie. Une attention particuliére est
portée a I'intérét des batteries en flux par rapport aux technologies existantes (lithium-ion,
plomb..). Avant de passer en revue les différentes technologies de batterie en flux dans
la sous-partie 3), des rappels d’électrochimie seront effectués. Enfin, la derniére partie
présentera les innovations majeures depuis les années 2005 pour les batteries en flux :
loptimisation de la géométrie, la recherche de nouveaux composés redox, I'innovation
en termes de membrane, et surtout le concept des électrodes liquides de carbone pour
I'utilisation de particules dans les batteries en flux. Cette derniére idée, trés novatrice,
sera le fil directeur de ces travaux.

1.1 Contexte général autour du stockage de 1’énergie

1.1.1 Pourquoi stocker 1’énergie

Actuellement, face & la raréfaction des énergies fossiles, la production de I’énergie est
un enjeu majeur. Cependant, produire de 1’énergie ne peut se faire sans la présence de
moyens de stockage efficaces.

En effet, stocker I’énergie est décisif pour plusieurs raisons. Tout d’abord, la gestion
de 'énergie permet l'indépendance énergétique du pays. De plus, le stockage permet de
réguler 'offre et la demande en électricité [6] [7]. Par exemple, si I'on considére la consom-
mation électrique des francais sur une journée (figure 1.1), on remarque de nombreuses
fluctuations selon I’heure. Ces fluctuations peuvent également étre imprévues, lors de dé-
faillance sur le réseau (foudres, vols, détérioration...) ou de changements climatiques [8].
Lors de ces pics de consommation, le pays doit donc étre en mesure de subvenir aux be-
soins de la population en fournissant de I’énergie, soit par I'ajustement de la production
soit par I'achat d’énergie aux pays voisins. A 'opposé, si la demande n’est pas suffisante,
le surplus d’énergie doit étre stocké pour éviter d’avoir a ralentir ou suspendre la produc-
tion d’énergie, ce qui est trés coliteux. La gestion du réseau est extrémement complexe et
la production se doit d’étre flexible.
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FIGURE 1.1: Graphique de consommation en électricité des francais sur une journée. A
partir de [9].

Jusque dans les années 80, comme ’énergie était principalement fournie par des com-
bustibles fossiles, le stockage était alors aisé par la construction de grands parcs qui
gardaient en réserve du pétrole, du gaz et du charbon. Aujourd’hui, avec I’émergence des
énergies renouvelables, il est impossible de maitriser les flux naturels (vent, soleil...) car ce
sont des sources d’énergie intermittentes. Le graphique 1.2 indique la consommation éner-
gétique mondiale avec une projection jusqu’en 2050. La part des énergies renouvelables
pourrait alors représenter environ 1/5 de la production mondiale. Le marché du stockage
de I’énergie est donc en plein essor.

On peut remarquer cependant que ce dynamisme n’est pas le méme selon les pays. Au
Japon, les énergies renouvelables ont une place prépondérante surtout depuis 'accident
nucléaire de Fukushima en 2011. En 2014, le Japon se positionne comme 2éme producteur
d’énergie photovoltaique avec 25% du marché. L’attrait du stockage de 1’énergie par les
batteries en flux est donc significatif. Au contraire, la France, tirant plus des trois quarts de
son énergie du nucléaire [8] est moins préoccupée par cette problématique car la quantité
d’énergie est relativement facile & moduler en sortie de centrale nucléaire.
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FIGURE 1.2: Diagramme et prévisions de la consommation d’énergie au niveau mondial

[10]

Afin de caractériser un systéme de stockage, les deux grandeurs principales a considé-
rer sont la puissance (MW) et I'énergie (MWh)|[9]. Les différents moyens de stockage sont
couramment présentés sous la forme d’un diagramme de Ragone (énergie vs puissance).
Quelques exemples de technologies sont présentés sur la figure 1.3.

L’énergie correspond & la capacité électrique totale. La densité d’énergie (en MW h/kg
ou en MW h/m3) peut étre prise en compte selon si le systéme de stockage est stationnaire
(installation fixe sur le réseau...) ou embarqué (appareils électroniques, groupes électro-
génes de secours...). Dans ce dernier cas, la compacité du systéme est essentielle pour
garantir la mobilité des installations.

La puissance correspond a la quantité d’énergie extractible par unité de temps. C’est
une valeur liée a un régime d’utilisation précis. Plus la puissance demandée est forte, plus
le temps de décharge est court. Enfin, d’autres grandeurs interviennent pour caractériser
le stockage comme la durée de vie du moyen de stockage (cyclabilité), les cotits d’in-
vestissement et d’exploitation liés a la localisation, ’entretien, la limitation de 'impact
environnemental...
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FIGURE 1.3: Diagramme des différentes technologies pour le stockage de l’énergie [7].

La figure 1.3 résume les technologies existantes pour stocker 1’énergie en terme de
puissance et d’énergie. Les moyens de stockage de I’énergie font appel a des technologies
diverses mais le principe de fonctionnement est le méme : I'électricité doit étre transfor-
mée au préalable en énergie potentielle, pouvant étre stockée, et ensuite retransformée en
électricité lors d’'une demande en énergie. Néanmoins, toutes ces technologies n’ont pas
atteint un niveau de développement suffisant pour étre intégrées dans le réseau.

Le Systéme de Transfert d’Energie par Pompage (STEP) représente prés de 99% du
stockage massif d’énergie dans le monde, avec prés de 400 STEP pour une capacité totale
d’environ 125 GW [7]. Le STEP est une technologie bien maitrisée qui prend son essor
notamment dans les régions montagneuses d’Asie avec une dizaine de projets en cours. Ce
systéme, lié & I'énergie hydraulique d’un barrage, fonctionne grace a deux retenues d’eau
4 des hauteurs différentes. Lorsque I'électricité est produite en excés, I’eau du bassin infé-
rieur est pompée vers le bassin supérieur, qui devient un réceptacle d’énergie potentielle.
Lorsque la demande d’énergie est plus forte, une partie du réservoir supérieur est vidée.
L’eau actionne une turbine, ce qui produit de I’électricité.

D’autres technologies sont aussi bien maitrisées comme le stockage par air comprimé
(CAES), le volant d’inertie ou le stockage thermique. Dans le cas du stockage par lair
comprimé, I’électricité alimente un compresseur qui va comprimer de [’air a haute pression
(100 a 300 bar). Cet air est stocké dans des cavernes souterraines puis remis en circula-
tion vers une turbine pour produire de nouveau de I'électricité [6]. Le rendement (énergie
rendue/énergie regue) est d’environ 50% a cause des déperditions de chaleur lors de la
compression. Pour les volants d’inertie, I’électricité fait tourner a grande vitesse une masse
autour d’un axe. Une fois le mouvement établi, la roue continue de tourner. Cette énergie
cinétique est ensuite reconvertie en électricité avec une dynamo. Le temps de réponse de
ce systéme est trés court. Il existe plusieurs installations, notamment une centrale de 20
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MW a Stephentowm (Etats-Unis) mais aussi & Rennes pour stocker I’énergie de freinage
du métro [11]. Enfin, le stockage thermique, est basé sur le chauffage d’un fluide calopor-
teur. Ce fluide peut stocker I’énergie sous forme d’une augmentation de température ou
bien d’un changement de phase (chaleur latente). On utilise des métaux, les matériaux
organiques (acides gras et paraffines) ou inorganiques (sels de nitrate de sodium liquéfiés
ou cristallisés...) [7]. Ils sont stockés dans des cuves ou des réservoirs souterrains. Il existe
plusieurs installations de ce type pour chauffer les maisons en Norvége et au Canada.

1.1.2 Les technologies en développement : le stockage électrochi-
mique et capacitif

Le domaine du stockage électrochimique et capacitif est au coeur de nombreux travaux
de recherche. Ici, ’énergie est stockée sous forme chimique ou électrostatique. Il existe
trois types de systémes principaux : le stockage par 'hydrogéne, les supercapacités et les
batteries. Les batteries, et plus particuliérement les batteries en flux, seront le sujet de
cette étude. Néanmoins, nous passerons briévement en revue les deux autres techniques
car elles comportent des similarités et ont largement inspiré les batteries en flux

L’hydrogéne Le principe du stockage de I’énergie par I'hydrogéne est le suivant. Le
surplus d’énergie dans le réseau va permettre de réaliser ’électrolyse de ’eau. Le dihy-
drogéne ainsi formé est ensuite stocké sous forme liquide, solide (hydrures métalliques) ou
gazeuse. Afin de retransmettre de I’électricité, il est recombiné a du dioxygéne dans une
pile a combustible selon la réaction Hs + 1/205 — H,0, de potentiel standard E°=1.23
V. En réalité, le voltage s’approche plutot de 0.8 V a cause de la formation de l'intermé-
diaire réactionnel HyO5 [12]. La réaction de recombinaison de 'oxygéne et de ’hydrogéne
est possible grace a 'ajout d’un catalyseur au platine mais celui-ci peut parfois se dis-
soudre ou étre empoisonné par le monoxyde de carbone [13]. Bien que nous n’allons pas
entrer en détail dans cette technologie, il est intéressant de retenir que la géométrie des
piles a combustibles a inspiré celle des batteries en flux.

Les supercondensateurs Si le stockage de 'hydrogéne se préte plutot bien au stockage
massif, les supercapacités sont plutdt réservées aux applications de fortes puissances mais
sur une durée bréve. Un supercondensateur est constitué de deux électrodes poreuses
(aérogel, nanotubes, charbon actif...) imprégnées d’électrolyte. Lors de la charge (appli-
cation d’une tension), une double-couche ionique se développe sur chacune des interfaces
électrode-électrolyte [13] [9]. II se crée alors une capacité entre les deux électrodes égale
a: s

C = % (1.1)

e est I’épaisseur de la double-couche (du nm au pm), S est la surface des électrodes et € la
constante diélectrique de I’électrolyte. Comme la valeur de la capacité est proportionnelle &
I’aire des électrodes, la valeur des capacités des supercondensateurs peut atteindre ’ordre
du Farad grace a I'utilisation d’électrodes poreuses de carbone. L’énergie est donc stockée
sous forme électrostatique. La membrane qui sépare I’anode de la cathode est une simple
membrane poreuse qui empéche les courts circuits. La tenue en tension est limitée par la
dégradation de I’électrolyte (1.2 V dans le cas de I'eau et jusqu’a 2.7 V pour un électrolyte
organique [12]). La décharge, lorsque la tension est nulle, provoque la disparition de ces
capacités de double couche par désorption des ions aux électrodes. Le courant capacitif
ainsi crée dans I’électrolyte, se traduit par un courant électrique dans le circuit extérieur.
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Les batteries Par rapport aux supercapacités, les batteries utilisent le courant fara-
dique issu de la conversion redox d’espéces aux électrodes. Le courant capacitif existe aussi
mais reste négligeable. Une comparaison est présentée entre les capacités et les batteries
figure 1.4. Les batteries peuvent étre utilisées a la fois pour des applications de fortes
puissances mais aussi pour des applications nécessitant un faible courant (de quelques
pA) pendant trés longtemps (utilisation pour les défibrillateurs cardiaques, I’alimentation
de cartes-méres...). La plupart des batteries commercialisées sont des batteries dites "so-
lides" car les réactifs employés pour I'anode et la cathode sont des métaux ou des oxydes.
Les technologies principales (lithium-ion, plomb...) seront briévement passées en revue.
Néanmoins, dans le cadre du projet, le coeur de I’étude sera réservé a ’étude des batteries
dites "liquides", plus adaptées au stockage massif. Cette technologie, bien plus récente,
a émergée dans les années 1970 et comporte une anode et/ou une cathode sous forme
liquide.

SUPERCAPACITOR BATTERY
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Dielectric
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Electrode
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FIGURE 1.4: Principe de fonctionnement d’un condensateur, d’un supercondensateur et
d’une batterie. Dans un condensateur, les charges sont stockées a la surface des électrodes
(C =~ nF). Dans un supercondensateur, les doubles couches d’ions auz électrodes poreuses
forment des capacités bien plus élevées (C ~ pF-mF). Pour une batterie, le courant pro-
vient magoritairement d’une réaction électrochimique a la surface des électrodes [14].

1.2 Electrochimie autour des batteries

1.2.1 Principe de fonctionnement d’une batterie

Une batterie est constituée de deux électrodes (cathode et anode) plongeant dans un
électrolyte. Un couple redox est présent a la surface de chacune des électrodes pour trans-
férer ou capter des électrons. En toute généralité, on a donc deux demi-équations pour les
électrodes :

-A la cathode : Oz + nie” < Red;
-A l'anode : Redy <> Oxy + nge™
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Globalement, la réaction s’écrit donc :
n1R6d2 + HQO{L‘l > nloﬂjg + n2R6d1 (12)

Si la réaction est spontanée, alors de I’énergie chimique est transformée en énergie élec-
trique grace au transfert d’électrons. La batterie se décharge et délivre un courant, négatif
par convention. Si la réaction redox est forcée, de ’énergie électrique est transformée en
énergie chimique. La batterie se charge et consomme un courant, positif par convention.

On peut avoir des couples redox constitués de matériaux solides, déposés sur les élec-
trodes (cas des batteries Li-ion) ou bien des couples entiérement solubles dans 1’électrolyte
(cas des batteries en flux) ou enfin des couples mixtes avec une espéce solide et 1'autre
en solution (cas de la pile Daniell Zn/Zn**//Cu**/Cu). Chacun de ces couples redox est
caractérisé par un potentiel standard E°. La cathode correspond a I’électrode ot a lieu la
réduction. Par convention, elle correspond au couple ayant le plus haut potentiel standard
(pole "+" de la batterie en décharge). A I'anode se passe 1'oxydation du composé. L’anode
est défini comme le pole "-" en décharge. Un circuit électrique externe relie I'anode et la
cathode afin d’imposer une tension ou délivrer un courant.

Les électrodes sont toujours imbibées dans un électrolyte. Outre le fait que celui-ci
peut solubiliser des espéces redox, 1’électrolyte assure la conduction des ions pour équi-
librer les transports électroniques du circuit électrique extérieur. Pour fermer le circuit,
il doit y avoir conduction ionique entre 1’électrolyte de ’anode et ’électrolyte de la ca-
thode. S’il n’y a pas de risque de mélange entre les deux couples redox a ’anode et a la
cathode (ex : couples solides), on peut utiliser une simple membrane poreuse (pont salin
en papier...) ou bien méme supprimer la membrane si les électrolytes sont identiques &
I’anode et & la cathode. Si les couples redox sont liquides, le choix de la membrane est plus
compliqué car celle-ci doit laisser passer les ions mais pas les espéces redox qui pourraient
se mélanger et réagir entre elles.

Prenons I'exemple d’une batterie Li/LiFePO,, dont le schéma est présenté figure 1.5.
L’électrolyte est une solution de Li* imbibant une membrane poreuse. Le potentiel stan-
dard E° du couple Lij,/Li(s) vaut -3 V par rapport a I'électrode standard a hydrogéne
(ESH). Celui du couple FePOy(s)/LiFePO,(s) est de +0.5 V (% ESH). Le composé
LiFePO, (LFP) sera donc la cathode et le lithium anode. Les demi-réactions sont res-
pectivement :

-A la cathode : LiFePO, <> FePO4 + Lit + e~
-A Tanode : Lit + e~ < Li

Globalement, la réaction s’écrit donc :
LiFePOy <> FePOy + L (1.3)
Le sens de charge et de décharge est défini par la thermodynamique, ce qui permet d’uti-

liser la fameuse "régle du gamma" pour savoir si la réaction est spontanée ou non. Le
principe de cette régle est illustré figure 1.5.
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Reaction de charge:
LiFePO, = FePO, +Li
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FIGURE 1.5: Ezemple de la batterie Li/LFP et application de la régle du gamma pour
connaitre la réaction de charge et de décharge.

1.2.2 Grandeurs électrochimiques utiles & la caractérisation des
batteries

Pour caractériser une batterie et comprendre les stratégies d’amélioration possibles,
il faut principalement connaitre la tension nominale et la capacité massique. Bien sir,
d’autres critéres viennent compléter la description de la batterie, comme le degré de ré-
versibilité de cyclage et la puissance, mais ces valeurs sont dépendantes du régime de
charge/décharge de la batterie.

La tension nominale Supposons une décharge de la batterie selon la réaction :
niRedy + noOx1 — n1Oxe + noRedy (1.4)

La tension nominale de la batterie (ou force électromotrice) F,, est définie par la
différence de potentiel entre les deux électrodes en circuit ouvert F,,, = Ecothode — Eanode =
E.(Ox1/Redy) — E.,(Ox2/Reds), ¢’est a dire lorsque la batterie ne débite pas de courant
I. Cette force électromotrice deviendra nulle lorsque la batterie sera épuisée. Elle aura
donc fourni un travail électrique W égal a :

W = —ATG = anLQFFem (15)

ny et no sont le nombre d’électrons échangés pour chaque demi-équation a 'anode et
a la cathode. F est la constante de Faraday et A,G la variation réactionnelle d’enthalpie
libre. Cette équation peut s’écrire aussi a l'état standard : A,G° = —nny FEL  avec
FO = E%Oz;/Red;) — E°(Oxy/Red,), la force électromotrice standard qui est égale a la
différence des potentiels standards de chaque couple. C’est une grandeur tabulée. Dans
le cas de la batterie LFP/Li, FY = EY(FePO,/LiFePO,) — E°(Li*/Li) = 3,5 V. Cette
grandeur peut étre appelée aussi tension nominale standard.

D’aprés la thermodynamique, on peut relier A,G° et A, G via la relation :

A,G = A,G" + RTIn(Q) (1.6)
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Q est le quotient de réaction. Il s’écrit K dans I’état d’équilibre, c¢’est a dire lorsque que
[O2]cq [Reda]eq

[Oz1]cq [Reda]eq *
concentrations si les composés sont liquides. En toute rigueur, il s’agit des activités des
espéces. En remplagant dans ’équation (1.6) et en utilisant I’équation (1.5), nous obtenons

en supposant I'équilibre :

le courant débité est nul. Dans ce cas, K = Nous travaillons ici avec des

[Oxo|2 [Red, |22
—nmnoFF = —myno FFY, + RTI o o 1.7
e P E + R (oo i 0
Finalement, en notant n = nyns, la relation devient [15] :
RT 1
Fem = Feom + F ln(?) (18)

Cette relation est valable uniquement a I’équilibre. Cependant, il est possible d’utiliser
cette expression afin de visualiser ’évolution de la force électromotrice F,, lorsque la
batterie débite un courant fixé. Il faut alors faire I’hypothése que le courant demandé est
faible et que la cinétique de la réaction n’est pas limitante. On peut alors considérer que
I'on est quasiment & I’équilibre & chaque instant. Dans ce cas, on distingue plusieurs cas
selon 'activité des espéces :

e Si les couples sont des espéces solubles en solution, alors en considérant ’avancement

, . . . , . 22
x de la réaction, nous pouvons exprimer le quotient de réaction K = (=mEE Dans

Co
ce cas particulier, on considére [Ox| = [Redy] = Cy a I'état initial et no = ny =1

pour fixer les idées. L’équation (1.8) s’écrit :

2RT CO—.I
Fop = F? l
8+ = ()

(1.9)

e Pour les batteries solides lithium-ion, les matériaux d’intercalation se présentent sous
forme d’une solution solide entre la phase lithiée et délithiée. Par exemple, pour la

réaction LiCoOy — C0O4 + Li(s), on a la relation : F,,, = F° + %ln(—(;?zc;% ).
1CoUg

~; sont les coefficients d’activité. Ils dépendent de I’enthalpie et de ’entropie de
mélange entre les deux phases. Ils ne peuvent plus étre considérés égaux a 1 comme
pour les composeés en solution du cas précédent (régime dilué). x est la fraction mo-
laire en composé lithié dans I’électrode.

e Enfin, le dernier cas correspond une batterie avec des couples sous forme de solides
purs. Comme 'activité de ces espéces est égale & 1, tout au long de la décharge de
la batterie, on a simplement F,,, = F? . La force ¢lectromotrice est donc constante.
C’est le cas de la batterie Li-LFP car il y a séparation de phase entre LiFePQOy et
FePO, (modéle de "shrinking core"[16]).

Silon trace I’évolution de la force électromotrice de la batterie en fonction de la conver-
sion (équation (1.9)) pour une décharge de batterie avec des composants solubles, nous
obtenons la courbe bleue du graphique 1.6. Le voltage diminue progressivement jusqu’a
atteindre zéro quand la batterie est totalement déchargée. On lit la force électromotrice
standard F?, a 50% de conversion. Cette allure de courbe est typique pour une batterie

en flux. Par comparaison, pour une batterie avec des composants solides purs (LFP-Li),
on a simplement un plateau a la force électromotrice standard F°_ (courbe rouge).

Lorsque la batterie débite un courant, la tension réellement fournie par la batterie,
appelée potentiel de fonctionnement AU n’est pas exactement égale a la tension nominale
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F.,.. Le potentiel de fonctionnement s’écrit :
- En décharge : AU = F.;, — Nanode — |Meathode| — Zj R;I < F,,
- En Charge : AU = Fem + Nanode + |77cathode| + Zj Rj[ > Fem

Les termes 7anode €t Neathode SONt les termes de surtensions liés au transfert de charge
et de matiére aux électrodes. Le terme }] i 1 correspond, lui aux chutes ohmiques. En
effet, le potentiel est identique en tout point de I’électrode. Cependant, a la jonction avec
I’électrolyte, une chute de potentiel apparait en raison de 'augmentation de la résistance
de I'électrolyte. Cette chute ohmique est décrite par I'ajout d’une résistance R corres-
pondant a I’électrolyte. Plus le courant demandé est important, plus les surtensions et
la chute ohmique vont étre importantes ce qui est néfaste au bon fonctionnement de la
batterie car on s’¢loigne de la tension nominale de la batterie.

Tension de la

batterie (F.,) Batterie avec

composantssolides
purs (Li-LFP)

Batterie avec

0.1 Vi composantssolubles
- 50% (batterie en flux)
0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

Avancement de la réaction x

FIGURE 1.6: FEvolution du potentiel de la batterie (F.,) en fonction de l'avancement
de la réaction (équation (1.9)). Pour une conversion de 0 ou de 1, la fonction n’est pas
définie et tend vers too. n=1. FO  est la force électromotrice standard de la batterie. La
courbe rouge indique ’allure du potentiel de la batterie pour des composés uniquement
solides : on a simplement un plateau.

On peut noter que expression (1.7) permet d’en déduire I’équation de Nernst pour un
couple noté Oxy/Red;. En effet, le potentiel d'un couple est toujours donné par rapport a
une référence. Si ’on utilise une electrode standard a hydrogéne, le second couple impliqué
Ox5/Reds est le couple H*/H,. Par définition, dans les conditions standards, les activités
de ces espéces valent 1 et le potentiel redox du couple H*/Hs est nul car ¢’est la référence.
L’équation (1.7) se simplifie et devient I’équation bien connue de Nernst [15] :

0 RT (021 ]eq
E.,(Oz1/Red,) = E°(Ox1/Redy) + anln <[Red1]eq> (1.10)

Cette équation détermine le potentiel d’équilibre E., de 'électrode du couple Oz;/Red;
selon la concentrations des espéces actives. E%(Ox1/Red;) est le potentiel standard du
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couple.

Capacité massique La capacité massique de la batterie est aussi une grandeur im-
portante. Elle dépend du matériau et s’exprime en Coulomb par gramme (C/g) ou en
mA.h/g. Elle représente la quantité d’électron que peut fournir le matériau actif. Cette
valeur, propre & chaque matériau, peut étre calculée théoriquement, en mA.h/g, par la
formule suivante & partir de la masse molaire M, du nombre n d’électrons fourni pour une
molécule de matiére active et de la constante de Faraday F' :

nk’

— 1.11
3.6M ( )

Ctheorique =

La figure 1.7 présente la capacité théorique de quelques matériaux de batterie d’anode

ou de cathode. Le lithium (Li*/L3) fait partie des meilleurs matériaux car sa masse molaire

est faible et c’est un conducteur donc il y a une forte densité d’électrons a extraire. Un

matériau d’intercalation du lithium comme de LiFePO, a une masse molaire de 157
g/mol soit une capacité de 170 mA.h/g.

Cathode Capacity (mAh/g)
0 200 400 600 800 1000

5 T 7 T T T T T T T T T T T T T T T T T

[ LixMn204  1i,Co0,
[ LigNiyCoq_yO5 o
4t —
. LixFePO4 20
E | m 3
= | 22
| L i =
r 3 i IT'XVZOS 3
> | LixVe013 = o
2} LixMnO, ]
m = E
D 2 CBattery Potential ] -+ -
= [ i ®
§ Carbons i ﬁ
1 | Graphite /° Silicon B . =
| LiCg Germanium ] m@
° &
[ J ( Lithium =
s YI o
ol ™. . ..., 1., B\n - g

0 1000 2000 3000 4000 5000
Anode Capacity (mAh/qg)

FIGURE 1.7: Capacité théorique de quelques matériaux de batterie [17].

On peut calculer la performance en énergie d'une batterie avec le raisonnement sui-
vant. Par exemple, pour une batterie Li/LF P, le matériau limitant en capacité est la
cathode LiFePO, car Cieorigue(Li) = 3900 mA.h/g » Cireorigue(LFP) = 170 mA.h/g.
Donc, en multipliant la capacité des particules de LiF'ePQO, par la tension nominale de la
batterie (3.5 V), on obtient une énergie massique de 600 Wh/kg. En pratique, on obtient
plutdt 150 Wh /kg. On peut transformer cette valeur en Wh /L, si I’'on connait la densité du
matériau. Une grande capacité volumique traduit une compacité importante de la batterie.
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La capacité massique théorique (ou capacité nominale) peut étre comparée a la valeur
expérimentale obtenue lors de la charge et de la décharge du matériau. Il existe deux
facons de charger ou décharger une batterie :

e Le mode galvanostatique On peut charger et décharger la batterie en appliquant
un courant I (positif pour la charge, négatif pour la décharge). Il s’agit d’un controle
galvanostatique. C’est le mode le plus courant pour tester les batteries car, dans la
pratique, cela revient a faire débiter la batterie dans un circuit de résistance fixée.
Lors de la charge, on mesure le potentiel de fonctionnement de la batterie. Pour
I'exemple de la batterie Li/LFP (figure 1.8), la tension se présente sous la forme
d’un plateau, toujours légérement supérieur a la tension nominale de la batterie
(3,5 V) en raison des surtensions. La charge est finie lorsque la tension décolle ¢’est
a dire lorsque la capacité théorique du matériau est atteinte. La réaction chimique est
donc finie. Pour la décharge, le raisonnement est similaire. Le courant appliqué est
négatif cette fois et un plateau de tension apparait, cette fois légérement inférieur a
la tension nominale de la batterie. La décharge est terminée lorsque la tension chute
brutalement. La capacité expérimentale de charge Ceparge 0u de décharge Coecnarge
se mesure en multipliant le courant par le temps de charge tcperge 0u de décharge
tdecharge- M est la masse de matériau actif présent dans la batterie. Le facteur 3.6
permet de convertir les C/g en mA.h/g, unité courante dans les batteries pour la
capacité. Le calcul de la capacité expérimentale se fait donc par les formules :

|[|td0ha7"g€ |[|tcharge
Cecare:— t Ccare:— 1.12
decharge = g Gy 1 ke T TG (1.12)
E (V)
M
Charge |>0
B33V o 1» Tension
: nominaledela
Décharge <0 batterie (Fem)
Batterie Batterie
déchargée chargée
€ o
0 | ConcoriauelLiFePO.)=170 mA.h/g _ Capacité (mA.h/g) =
o intensite x temps
0! - > % de matériau converti

(<> nombre de lithium
extrait de LiFePO,)

FIGURE 1.8: Allure des courbes de charge et de décharge lors d’un contréle galvanosta-
tique (I=cste) d’une batterie Li/LFP. Ici, les capacités Ceparge €t Caccharge SONE assimilées
@ Ciheorigue du LFP.

e Le mode potentiostatique : Il est aussi possible de charger et décharger une
batterie en appliquant une tension entre les deux électrodes. C’est le mode poten-
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tiostatique. Lorsque la tension est supérieure a la tension nominale de la batterie,
un courant positif de charge apparait puis diminue au fur et a mesure de la charge.
Le courant devient nul lorsque la réaction est finie. La capacité se déduit par in-
tégration du nombre de charges converties Ceporge = SI dt a la fin de la charge ce
qui est moins direct par rapport au mode galvanostatique. Lors de la décharge, la
tension appliquée est inférieure a la tension nominale de la batterie. Le courant est
négatif et diminue jusqu’a zéro lorsque la batterie est épuisée.

| (A)
¢ Charge Q=[ Idt
; : Charge E>Fem 1C théorique

0 //,_; Temps (h)
/Qécharge E<F®
Cthéorique |I/
S S
¢ | >
Batterie Batterie Batterie
déchargée chargée déchargée

FIGURE 1.9: Allure des courbes de charge et de décharge lors d’un contréle potentiosta-
tique (E=cste) d’une batterie Li/LFP.

Quelle que soit la méthode, la valeur expérimentale de la capacité est toujours plus
faible que la valeur théorique, ce qui signifie que tous les électrons ne peuvent pas étre
extraits. Ceci peut s’expliquer par plusieurs raisons. Tout d’abord, le matériau actif peut
étre abimé et perdre de sa réversibilité lors du cyclage (couche d’oxyde passivant, dégrada-
tion de la maille cristalline, réaction du solvant, dégradation des collecteurs de courant...).
Ensuite, si I’¢électrolyte n’imbibe pas bien le matériau, une partie des électrons ne sera
pas fournie, ce qui est aussi une cause de diminution de la capacité. Enfin, lors du mode
galvanostatique, un courant de charge ou de décharge trop fort, peut provoquer de larges
surtensions et une diminution de la capacité. L’allure de courbes de décharge en mode
galvanostatique est présenté pour différents courants figure 1.10 : plus le courant imposé
est élevée, plus les surtensions sont grandes, plus la capacité expérimentale diminue.

La capacité réelle et les surtensions sont toujours données pour un courant précis.
Ce courant est rapporté a la masse de matériau actif. Par exemple, si I’électrode de LFP
contient m=10 mg de matiére active et sachant que la capacité du LFP est de 170 mA.h/g
alors la capacité de I'électrode vaut C=1.7 mA.h. Par convention, une charge (ou une dé-
charge) a un régime C signifie que I'on applique un courant de 1.7 mA. La charge (ou la
décharge) durera théoriquement 1h. Si 'on applique un régime & un courant C/10=0.17
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mA, la charge (ou la décharge) durera 10h.

E(V)
N
........................................................... [{. Tension
3.3V % nominale de la
I, | 7 batterie
Surtension n: A
|<e - >
GGG
0 e ——— > Capacité (mA.h/g)

(%héoﬂque

FIGURE 1.10: Evolution de la décharge d’une batterie Li/LFP en fonction du courant
imposé (I} < Iy < I3). La capacité expérimentale Ceyy diminue et la surtension n augmente
pour les courants croissants.

1.2.3 Quelques notions de cinétique & I’électrode

Nous étudions, dans cette partie, le cas d’une électrode plongeant dans un électrolyte
avec des espéces redox en solution.

L’équation de Butler-Volmer Lorsqu'une électrode plonge dans un bain d’électro-
lyte contenant un oxydant et son réducteur, I’électrode est a I’équilibre avec la solution
d’électrolyte : Red = Ox + ne™. Le potentiel d’équilibre de I'électrode E,, est décrit par
I'équation de Nernst (cf équation (1.10)). A ce potentiel, les vitesses d’oxydation et de ré-
duction sont égales donc le courant total est nul. En revanche, si le potentiel de I'électrode
E est différent de F.,, I'équilibre redox est déplacé et un courant I apparait. La relation
entre la tension de I'électrode et le courant est donnée par ’équation de Butler-Volmer
[15] :

anFn _(Q—a)nFn

I =1Iyle ”rm —e RT | (1.13)

n = E — E,, est appelée surtension. Iy = nF AkyC\y(00)*Cheq(00)!™* est le courant
d’échange. n est le nombre d’électrons de la demi-équation, F la constante de Faraday,
A la surface de I'électrode. « est le coefficient de transfert. Cp,(00) et Cheq(0) sont les
concentrations loin de 1’électrode, c’est a dire les concentrations a I’équilibre, présentes au
début. kg est la constante standard de vitesse de la réaction ("standard rate constant").
Cette équation est la forme la plus simple mais d’autres formes de cette équation, plus
complétes, sont présentées en annexe A ainsi que la démonstration compléte de la relation.

L’équation de Butler-Volmer (1.13) est tracée figure 1.11. Cette expression est en
quelque sorte une loi d’Ohm complexe de ’électrode car elle relie le courant / au potentiel
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E de T'électrode. C’est cette équation qui définit le transfert de charge a I'électrode.
Le tracé de 1’équation montre deux branches de courant, I'une correspond au courant
d’oxydation I, et I'autre au courant de réduction I,.q4. Le courant total récupéré est la
somme [ = I,.q + I,,. Une surtension positive déplace I’équilibre de la réaction Red <
Oz + ne~ dans le sens de 'oxydation. Il y a donc récupération d’un courant positif
a D’électrode. Au contraire, lorsque la surtension appliquée est négative, la réaction est
déplacée dans le sens de la réduction, le courant est négatif. Il est possible de faire des
approximations de I'expression (1.13) a faibles et fortes surtensions :

e Lorsque les surtensions sont trés petites, x = 52 << 1, on a donc e* ~ x. Le

R
courant est proportionnel & la surtension : [ = IORLT?n. (C’est une expression analogue
RT

a la loi d’Ohm avec une résistance de transfert de charge R, = TnF"

e A fortes surtensions, 'une des exponentielles est négligeable. Par exemple si 'on

applique une forte surtension pour forcer la réaction dans le sens Red = Ox +nE~,
anFn _(Q—a)nFn . .
nous avons e rr  >> e~ rr ., En logarithme, cela donne la loi de Tafel : n =

anr (In(1) = In(1y)).

Intensité I(A) | =| g*"FVRT

ox O

001} Red Ox

1.7 1 nFRT .
= —=———+—+——  Surtension n (V)

-

-0.2 01271 0.1 0.2

-0.01+ Butler Volmer
Red Ox | - - - branche d'oxydation
- - - branche de réduction

~(1-a)nFn/RT

FIGURE 1.11: Relation de Butler-Volmer tracée pour un courant d’échange : Iy = 0.001
A, a = 0.5. Les branches en ozydation et en réduction sont présentées ainsi que la pente
a l'origine.

Nous allons voir D'effet de deux paramétres importants sur cette relation de Butler-
Volmer [18] : l'effet du transfert de charge et 'effet du transfert de masse.

L’effet du transfert de charge Le transfert de charge est 'ensemble des étapes né-
cessaires pour qu’une espéce en solution transmette son électron a 1’électrode. Plusieurs
sous-étapes sont ainsi nécessaires : activation du réactif (désolvatation, décomplexation,
distorsion des liaisons...), adsorption a la surface de I'électrode, transfert de I’électron et
désorption. La cinétique de I'ensemble de ces étapes est décrit par la constante de vitesse
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standard ky. C’est une grandeur indépendante du potentiel.

Sur la figure 1.12, la relation de Butler-Volmer est tracée pour deux types d’espéces
redox : I'une a une cinétique de transfert de charge lente et 'autre une cinétique rapide.
Dans le cas d’'un systéme dit "rapide" (ko ~ [0.001 — 10 cm/s]), le systéme répond ins-
tantanément en intensité au moindre changement du potentiel £ # E,,. Dans un systéme
lent, celui-ci ne répond qu’a partir d’une perturbation importante de E., (cad une forte
sutension 7) [18] .

Intensité [(A)

0.01+
ol Surtension n (V)
04 02 /1 02 04
cinétique rapide
0.01+ cinétique lente

FIGURE 1.12: Relation de Butler-Volmer tracée pour deuxr courants d’échange : Iy =
0.00001 A pour un couple de cinétique lente et Iy = 0.001 A pour un couple rapide. Ces
courants correspondent a des valeurs respectives de ko égales a 107* et 107% m/s (pour
des concentrations unitaires, o = 0.5, n=1 et une surface d’électrode de 1 cm?).

L’effet du transfert de masse Sil'on considére la relation de Butler-Volmer présen-
tée équation (1.13), il semble que 'on puisse augmenter le courant de fagon infinie en
augmentant beaucoup la surtension. Bien sir, ce n’est pas le cas expérimentalement car
il y a toujours une limite en transfert de masse du réactif. Ce transfert de masse peut étre
di a la diffusion, la convection et la migration. Si 'on prend le cas d’une limitation en
courant par la diffusion d’un réducteur, le courant a I'électrode en x=0, s’écrit [18] :

I =nFAD—(z =0,2) (1.14)

D est le coefficient de diffusion du réducteur, A la surface de I'électrode, F la constante
de Faraday et c(x) le profil de concentration en réactif & une distance x de I'électrode.
Si 'on a un gradient linéaire de concentration proche de I’électrode sur une distance 0
(cas d’une électrode tournante) et si 'on considére une consommation totale du réactif a
I’électrode (forte surtension), on obtient un courant limite 1™ égale a :

Cred(oo)
)

Crea(o0) est la concentration en réducteur loin de I’électrode. La relation de Butler-
Volmer est modifiée et tracée ci-dessous figure 1.13 pour plusieurs courants d’échange I.

I'"™ ~ nFAD (1.15)
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Il y a bien une saturation en courant a fortes surtensions. La démonstration compléte est
présentée en annexe B.

Intensite 1(A)
0.014--------===

Surtension n (V)

04 0. 1 02 04
| ——1,20.01
li — | =
Ly 1,=0.001
——1,20.0001
——1.0.00001

FIGURE 1.13: Modification de la courbe de Butler-Volmer en présence d’une limitation
de transfert de charge. Les courbes sont tracées pour différents courants de transfert I.

a=0.5. 1™ et I sont les courants limites en oxydation et en réduction. Ils sont pris
égauz a 0.01 A.

1.2.4 Quelques exemples de batteries conventionnelles solides

Il existe de nombreuses technologies de batteries, depuis la découverte de la pile par
Volta au XV 111" siécle. Une chronologie bréve est présentée figure 1.14b). Les batteries
sont bien maitrisées et ont pour principal avantage d’étre compactes avec une bonne
capacité massique et volumique (figure 1.14a) ce qui permet leur utilisation dans les
technologies embarquées.
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=
=
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1900 1973 Li métal

1978 Li-ion
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1859 Accumulateur au Pb

] 1900 Ni-Cd et dérivés 2000
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(a) Specific Energy Density (Wh/kg) (b)

FIGURE 1.14: a) Compacité des différentes balteries solides classiques [19] b) Chrono-
logie des technologies majeures dans le domaine des batteries [20].
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Les batteries au plomb Découverte en 1859, I'accumulateur au plomb est 'une des
plus anciennes technologies. Elle a une faible énergie massique de 35 Wh/kg mais une
tension nominale standard de 2.1 V [19]. Elle est trés robuste et peut fournir des courants
importants. C’est pour cette raison qu’elle reste trés utilisée dans le secteur de ’automo-
bile dans I'allumage des moteurs. La batterie est constituée de deux électrodes de plomb
plongées dans un électrolyte d’acide sulfurique. Les réactions chimiques aux électrodes
sont les suivantes :

-A Panode :  Pb(s) + HSO, (aq) <> PbSO,(s) +2e¢~ + HT (E° = —0.35 V % ESH)

-A la cathode :  PbOy(s) + HSOj] (aq) +2e~ +3HT < PbSO4(s) + 2H,0 (E° = 1.68 V
% ESH)

La principale cause de la faible capacité de la batterie est le dépot de sulfate de plomb aux
électrodes. Ce dépot apparait lors de la décharge et disparait lors de la charge. Cepen-
dant, & forte concentration, sa dégradation peut étre plus difficile. Les inconvénients liés
au poids de la batterie et a I'utilisation d’un électrolyte corrosif ont orienté les recherches
vers des accumulateurs utilisant la potasse KOH comme électrolyte. Ce sont les batteries
dites alcalines.

Les batteries alcalines Dans ce type de systéme, les électrodes sont, soit a base de
nickel et de cadmium (accumulateur nickel-cadmium), soit a base d’oxyde de nickel et
de zinc (accumulateur nickel-zinc) ou bien & base d’oxyde d’argent couplé avec du zinc
(accumulateur a oxyde d’argent). L’électrolyte utilisé est la potasse KOH. L’accumulateur
nickel-cadmium (tension nominale 1.2V) est trés utilisé pour les domaines liés a la sécurité
des biens ou des personnes (dans les avions, les trains, la protection des données...) [21]. 11
est doté d’une grande fiabilité électrique (résistance a la surcharge), mécanique (résistance
aux chocs). 1l tolére, de plus, une large plage de température (de -50°C' & +70°C') et sa
durée de vie est élevée (plus de 1500 cycles charge/décharge) [19]. Les réactions de la
batterie nickel-cadmium sont les suivantes :

-A lPanode :  Cd+20H < Cd''(OH)y +2¢ (E° = —0.4 V % ESH)

-A la cathode :  2Ni"TO(OH)3 + 2¢~ + 2H,0 < 2Ni'l(OH)3 + 20H~ (E° =08 V %
ESH)

Ces batteries ont le désavantage d’avoir une capacité aussi faible que la batterie au plomb
(30-50 Wh/kg). De plus, la présence de métal lourd (cadmium) empéche leur commercia-
lisation pour les applications "grand public".

Les batteries au lithium Afin d’améliorer encore I’énergie massique, le lithium a été
employé en tant qu’anode (batterie métal-lithium). En effet, le potentiel de Nernst du
couple Lit/Li est trés faible (-3 V), donc, associé a une cathode métallique, il peut four-
nir une tension nominale de 4 V. Cependant, 'utilisation de lithium métallique empéche
l'utilisation d’électrolytes aqueux (risque de formation de LiOH) et ces batteries sont dif-
ficilement rechargeables car il y a formation de dendrites de lithium, ce qui peut créer des
courts-circuits. Ainsi, dans les années 90, I'électrode de lithium métallique a été remplacée
par une électrode a base de carbone (LiCg) et la cathode par un composé d’insertion du
lithium : c’est la filiére lithium-ion (Li-ion) [19][21]. C’est la principale technologie utilisée
pour les portables, les ordinateurs. L’énergie massique atteint actuellement environ 200
Wh/kg.

Lors de la décharge d’une batterie lithium-ion, le lithium est relaché par 1’électrode

négative sous forme de Lit. L’ion migre a travers 'électrolyte et vient s’intercaler dans
I'électrode positive. Celle-ci est en générale constituée d'un oxyde métallique Li, M,O,
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sous forme cristalline. Pour I'électrode négative, du graphite est employé : il permet I'in-
tercalation du lithium. On peut noter que par rapport aux batteries lithium-métal, le
lithium n’est jamais sous forme métallique dans les batteries lithium-ion. Les ions Li*
effectuent un va-et-vient entre les deux électrodes et chaque Li™ déplacé correspond a la
circulation d’un électron dans le circuit électrique (figure 1.15).

charge décharge
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FIGURE 1.15: Principe de fonctionnement d’une batterie lithium-ion. Le composé "M"
correspond a électrode positive (oryde métallique). La matrice hote "H" correspond au
graphite. Une membrane poreuse sépare [’anode de la cathode afin d’empécher les courts-
circuits. [21].

Les batteries statiques précédemment étudiées (batterie Li, Pb...) sont des technologies
bien connues. Elles conviennent bien pour un stockage d’énergie relativement faible pour
les appareils électroniques (ordinateur...) mais pas pour le stockage massif. Les batteries
en écoulement sont mieux adaptées pour ce type de stockage car elles peuvent emmagasi-
ner une énergie entre 10 kWh et 10 MWh. Mises au point il y a une cinquantaine d’année
[22] |23] [3], elles connaissent un renouveau dans la régulation des énergies renouvelables
(lissage des fluctuations de production d’énergie) et le stockage du surplus d’énergie en
sortie des parcs éoliens [24] [25]. Ces technologies sont basées sur l'utilisation d’électro-
lytes liquides contenant les espéces redox.

1.3 Les batteries en flux

1.3.1 Principe de fonctionnement des batteries en flux

Le mode de fonctionnement des batteries en flux est présenté figure 1.16. Une batterie
en écoulement stocke I’énergie électrique en énergie chimique grace a la conversion d’es-
péces redox. La principale différence avec les batteries classiques précédemment étudiées
est que les espéces actives sont en solution dans des électrolytes liquides, stockés dans de
grandes cuves. Dans le compartiment anodique, ’électrolyte est appelé anolyte et dans le
compartiment cathodique se trouve la solution catholyte. Ces deux solutions contiennent
les espéces électroactives et sont séparées par une membrane échangeuse d’ion pour assu-
rer I’équilibre ionique tout en empéchant le mélange direct des réactifs. Les électrolytes
(anolyte et catholyte) sont mis en circulation au moyen de pompes et viennent au contact
des électrodes dans le canal principal. Contrairement aux batteries solides classiques, les
électrodes sont inertes et ne participent pas a la réaction. Elles servent juste de collecteurs

25



de courant.

Flux de
I'électrolyte

Anolyte
(électrolyte
neégatif)

électrode Séparateur Réservoirs
ionique (Nafion) d’électrolyte

FIGURE 1.16: Principe de fonctionnement d’une batterie en fluz.

Dans les installations industrielles, les cellules électrochimiques sont assemblées en
modules appelés "stacks". Le principe de circulation des électrolytes au sein d’une stack
est présenté figure 1.17a). Une batterie en écoulement est un ensemble de stacks (environ
une centaine) assemblées soit en paralléle pour délivrer de forts courants ou bien en série
pour augmenter la tension de 'ensemble. Les réactifs sont stockés dans de grandes cuves
comme présenté sur la figure 1.17b).

Il est intéressant de noter que les batteries en flux se prétent plutot bien aux tech-
nologies mixtes. Par exemple plusieurs travaux de Girault et Al. [26] [27] démontrent la
possibilité d’utiliser des batteries en flux au vanadium pour générer de ’hydrogéne et de
I'oxygéne pour les piles a combustibles. De méme, le groupe de Gogotsi [28| [29] utilise
le principe des batteries en flux pour réaliser des supercapacités en flux. Ils font s’écouler
des dispersions liquides de particules de carbone poreux afin de stocker des charges. Ces
travaux seront d’ailleurs détaillés un peu plus dans le chapitre 7 car les problématiques
de formulation d’électrolytes a base de carbone sont similaires a nos travaux.
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Entrées de I'anolyte et du catholyte

—
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Electrodes bipolaires

membrane

- ‘ +
Collecteur de
courant final

(a) Sorties de I'anolyte et du catholyte

FIGURE 1.17: b) Assemblage de quatre cellules électrochimiques avec électrodes bipo-
laires. L’ensemble est appelé "stacks". La surface de chaque module fait environ 40 cm
sur 40 cm et Uépaisseur des canaux est de quelques mm [30]. b) Station de batteries en
fluz au vanadium en sortie d’une centrale solaire (Japon). A gauche, vue d’ensemble de
8 modules ("ou stacks") au vanadium de 1 kW chacun. A droite, cuves de stockage des
réactifs pour une batterie au vanadium. Les cuves stockent plus de 4000 L de réactifs. A

partir de [3] et [22].

1.3.2 Constitution d’une batterie en flux

A un stade commercial, une batterie en flux est typiquement construite selon le schéma
de la figure 1.18. Deux compartiments avec un systéme de circulation, sont séparés par
une membrane et pris en sandwich entre deux électrodes de carbone. Les collecteurs de
courant sont généralement du cuivre ou de I’aluminium. Ils ne doivent en aucun cas étre en
contact avec I'électrolyte au risque d’étre oxydés. Les éléments de la batterie (vis, joints...)
sont en polyméres chimiquement trés résistants (polytetrafluoroethyléne (PTFE), polyvi-
nylchloride (PVC), polyvinylidene fluoride (PVDF).
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FIGURE 1.18: Constitution classique d’une cellule redox en écoulement et empilement
d’unités dans une stack [3].

1.3.2.1 Les électrodes

Les électrodes doivent étre inertes, avoir une bonne conductivité et une bonne résis-
tance mécanique. Plusieurs travaux utilisent des métaux comme le titane [31], le nickel
[32] [33] ou le platine [34]. En raison du cott élevé des métaux et du fort caractére oxydant
du vanadium V(V), le carbone a été retenu pour constituer la plupart des électrodes. Plu-
sieurs types de structures peuvent étre utilisés comme le papier carbone [35] , le carbone
vitreux [33], le feutre carbone [36] ou la mousse de carbone [37]. La forte porosité du
carbone peut parfois étre utilisée afin de constituer des électrodes en 3D dans lesquelles
I'électrolyte peut s’écouler [38] [39]. La puissance est alors améliorée mais ces électrodes
poreuses ont une durée de vie limitée a cause du bouchage rapide des pores. Il est aussi
possible de modifier chimiquement ces matériaux carbonés. Par exemple, doper ces maté-
riaux avec des ions métalliques (Pt**, Pd*", Ir3T, Mn*", Au't, Bi3* ...) peut favoriser
la cinétique d’échange électronique [40] [41].

1.3.2.2 La membrane ionique

Pour empécher le contact entre réactifs, il est nécessaire d’assurer une séparation entre
les deux électrolytes (anolyte et catholyte) afin de ne pas perdre de la puissance a U'inter-
face par réaction directe entre les réactifs. La jonction doit aussi permettre ’équilibre des
potentiels chimiques et le transfert des charges ioniques.

Une membrane échangeuse d’ion doit vérifier plusieurs conditions. Tout d’abord, elle
doit étre résistante envers les différents électrolytes (acide sulfurique...). Elle doit avoir
aussi une bonne conductivité ionique. Une mauvaise conduction ionique de la membrane
entraine des chutes ohmiques, donc une diminution du potentiel de la batterie. Cette
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conductivité est liée a la taille des pores, la concentration de groupes ioniques, ’épaisseur
de la membrane... La conductivité dépend du type d’ion : elle est plus grande pour les
cations que pour les anions en raison de la plus faible taille des cations. Enfin, une mem-
brane doit avoir une bonne sélectivité ionique et ne laisser passer que les ions assurant
la conduction ionique (H*, SO¥™, Li*...). Elle doit notamment limiter le passage des
espéces réactives comme le vanadium.

La stratégie de fabrication d’'une membrane est la suivante [42]. Un substrat poreux est
utilisé pour servir de support mécanique a la membrane (téflon, polypropyléne, polyéthy-
léne...). Il doit étre non dégradé par I'électrolyte de la batterie (pas de gonflement,...). Les
pores sont ensuite remplis avec un polymeére électrolyte ou une résine échangeuse d’ion,
ce qui permet d’assurer la sélectivité de la membrane a certains ions. Si des groupements
chargés négativement sont présents & la surface du polymére (—SO;, —COO~, PO3 ...)
seuls les cations seront échangés. Au contraire avec des groupes chargés positivement
(—NR3, SR3...), on obtiendra une membrane perméable aux anions avec une répulsion
électrostatique des cations. Pour maintenir le polyélectrolyte en place, une étape de réti-
culation peut exister.

Parmi les polyélectrolytes utilisés, le polymére Nafion est le plus commercialisé. Il
s’agit d'un polymere de type téflon greffé par des chaines latérales terminées par SO3H.
Les ions H™" sont facilement conduits par cette membrane car d’aprés des études récentes
[43], ils peuvent "sauter" de SOsH en SOsH, par échange cationique comme présenté
sur la figure 1.19a). Les pores de cette membrane sont d’environ 40 A. Ils sont formés
grace a une séparation de phase entre le squelette fluoré et les chaines greffées SOsH. Le
squelette fluoré permet une bonne stabilité chimique et mécanique donc le Nafion peut
méme s’utiliser sans support poreux [42]|. L’inconvénient majeur de cette technologie est
son prix (500 $/m? environ). De plus, dans les batteries au vanadium, la membrane, mal-
gré de trés bons résultats, ne bloque pas parfaitement les ions vanadium. Afin d’améliorer
la sélectivité aux ions, il est possible de déposer une couche de polyméres chargés a la
surface du Nafion. Les polyméres étudiés sont les suivants : poly(4-vinyl pyridine) [44],
polyaniline [45], poly(styréne-sulfonate) PSS-poly(diallydimethylammonium) PDDA [46],
polyethylenimine [47]...Enfin, il existe aussi d’autres types de membrane non fluorées ba-
sées sur des polymeéres sulfonés aromatiques [48] [49| présentés sur la figure 1.19b). Les
monomeéres aromatiques assurent la rigidité du polymére. Ce type membrane est encore
un sujet d’étude mais quelques membranes composées du polymére SPEEK ont été com-
mercialisées [50]. Le principal souci est d’apporter une conductivité ionique suffisamment
élevée par une fonctionnalisation plus importante en groupements ioniques [42].

Dans la suite, nous n’allons pas étudier ce point en détail : une membrane Nafion
commerciale sera utilisée (Nafion 117, Fuel Cell). Toutefois, il convient de garder a I’esprit
que 'optimisation des membranes dans les batteries en flux est un enjeu décisif dans la
réduction des cotts.
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FIGURE 1.19: a) Représentation d’un monomere de Nafion et schéma de la séparation
de phase entre la matrice fluorée et les groupes sulfonates dans le polymére Nafion [51]
b) Monomere des membranes SPEEK : polymeére poly(tetramethydiphenyl ether ketone)

sulfonate SPEEKzz, xx = 100 [59].

1.3.3 Les principales batteries en flux & base de composés inor-
ganiques solubles

Depuis les années 70, les molécules redox inorganiques solubles ont été largement
étudiées : le cérium, le fer, le brome et surtout le vanadium. Le potentiel standard de la
plupart des couples simples liquide/liquide sont présentés sur I'image 1.20. La sélection
d’un couple redox pour une application de batterie en flux se base principalement sur les
critéres suivants :

e Un coflit raisonnable.

e Une bonne solubilité : celle-ci détermine la capacité de 1’électrolyte. Plus la concen-
tration en espéces redox est importante, plus la quantité d’électron que 'on peut
extraire, est importante.

e Une bonne stabilité chimique de 'oxydant et du réducteur.

e Une différence de potentiel standard la plus élevée possible entre les deux couples
redox de la batterie afin d’avoir le plus de puissance possible. Une cinétique électro-
chimique réversible ou quasi-réversible afin de limiter les surtensions.
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FIGURE 1.20: Potentiels standards (% ESH) des principauz couples inorganiques solubles
utilisés dans la littérature pour les batteries en flux [24)].

Les batteries au vanadium Il existe de nombreuses technologies de batterie en flux.
La plus importante est la technologie au vanadium car c¢’est celle qui a la plus grande
maturité technologique. Le vanadium a été ’élément privilégié pour commencer le déve-
loppement de batterie en flux car I'ion vanadium posséde de nombreux degrés d’oxydation
(411, +III, +IV, +V). Ainsi, il est possible de réaliser une batterie entiérement liquide,
avec des électrolytes au vanadium des deux cotés (figure 1.21). Les réactions aux élec-
trodes sont les suivantes :

-A la cathode :  VO*' + H,O & VOF +2H' + e~ (E° =1V % ESH)

-A lanode : V3 +¢e” & V* (E° = —0.26 V % ESH)

Les électrolytes sont des solutions de VOSO,4 1 M dans de I'acide sulfurique 2 M. La ten-
sion nominale standard est de 1.26 V [3] [53]. Ces batteries ont 'avantage d’étre réversibles
méme en cas de cyclage profond [54]. Les batteries redox en écoulement au vanadium ont
été largement étudiées par le groupe de Maria Skyllas-Kazacos [55] [56] [36] [2] [57] [58]
et ont déja été sujettes a I'industrialisation. Par exemple, une usine électrique 4 MW /6
MWh a été installée au Japon par la compagnie SEI en 2005. L’accumulateur a montré
alors une durée de vie exemplaire de 270 000 cycles et servait essentiellement a lisser les
fluctuations de courant créées par les éoliennes |22].
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FIGURE 1.21: Principe de fonctionnement d’une batterie en flux au vanadium et tableau
des différentes espéces de vanadium utilisées pour les électrolytes [14].

La cellule au vanadium a cependant une énergie de stockage limitée en raison de la
solubilité finie du vanadium dans I’électrolyte (30 Wh/kg pour 1 M de vanadium). La so-
lubilité des espéces dépend aussi de la température. Pour des concentrations supérieures
a 2 M, en dessous de 10°C, il y a recristallisation de V2T et de V3 sous forme d’oxyde.
Au-dela de 40°C, c’est V5% qui précipite en V505 [3]. De plus, Iion V> a tendance a
dégrader rapidement la membrane Nafion [54].

D’autres technologies sont ensuite apparues, utilisant le vanadium et un autre couple
redox : bromine [59] [59], manganése [60], cérium [61] [62], glyoxal [63], cystine [64], poly-
halide [65] [66], acetylacetonate [67], dioxygéne [68]... Ces technologies ne seront pas toutes
détaillées, seule la technologie Vanadium/Bromine est présentée car elle a été d’avantage
étudiée. Les couples utilisés sont V! Bry/VHIBrs et ClBry /Br—. L’utilisation du brome
permet d’augmenter la solubilité du vanadium autour de 2 M et donc la densité de courant
(30-50 mA /em? contre 10-30mA /cm? pour une batterie entiérement au vanadium) ainsi
que la capacité (60 kWh/kg) [69] [59]. On obtient les deux demi-équations suivantes :

-A la cathode :  2Br~ + Cl~ < CIBry +2e~ (E° =1.09 V % ESH)

-A Panode : VBrz+e < VBry+ Br~ (E°=—-0.26 V % ESH)

Un des inconvénients majeur de cette technologie est le dégagement de vapeur de brome
toxique. Pour cela, le groupe de Skyllas-Kazacos s’est tourné vers l'utilisation de com-
plexes de bromide pour éliminer les émanations toxiques [70]. Une variante consiste aussi
a remplacer le couple V! Bry /VIH Brs par VIICly/VTICl3, ¢’est le principe des batteries
Vanadium/Polyhalide [65].

En plus du vanadium, d’autres espéces peuvent étre utilisées comme le chrome, le
cérium, le zinc... La figure 1.22 compare le voltage de charge et de décharge pour quatres
types principaux de batteries en flux : Zinc-Bromine (Zn-Br), Zinc-Cerium (Zn-Ce),
Bromine-Polysulfure (S-Br) et Vanadium-Vanadium (V-V). On peut noter que les batte-
ries contenant du zinc ont un plus haut voltage que la batterie au vanadium. Néanmoins,
il peut y avoir des problémes de formation de dendrites car le zinc se dépose sous forme
solide a I’électrode. La batterie S-Br est similaire au vanadium en termes de voltage mais
I’électrolyte de brome est fortement toxique en raison de ’émanation de Brs.
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FIGURE 1.22: Comparaison des réponses en tension, lors d’un cyclage charge/décharge,
de différentes mono-cellule redox  circulation : Vanadium-Vanadium (V-V, 30 mA/em?),
Zinc-Bromine (Zn-Br, 15 mA/cm?), Brome-Polysulfure (S-Br, 40 mA/em?) el Zinc-
Cerium sans membrane (Zn-Ce, 20 mA/cm?). A partir de [71] et [72].

Pour plus de détails, on peut se référer aux paragraphes suivants qui présentent les
caractéristiques des technologies principales de batterie en flux.

Les batteries Fer-Chrome Historiquement, les premiéres batteries en écoulement ont
été imaginées par la NASA dans les années 70 pour stocker I'énergie solaire [3]| [73] [74]
[74]. Cette batterie utilise le transfert d’un électron entre les couples du fer et du chrome
dans un électrolyte d’acide HCI. La tension nominale standard est de 1.18 V.

-A la cathode :  Fe3" + e < Fe*™ (E° =0.77V % ESH)

-A Panode :  Cr*" & Cr¥t + e (E° =-0.41 V % ESH)

Les principaux inconvénients de cette batterie sont liés a la non réversibilité de la conver-
sion du chrome. La cinétique de réaction du Cr3T est ralentie par la formation de com-
plexes comme Cr(H,0)s" ou Cr(H,0)sCI1** [3] [54]. L'utilisation d'un catalyseur ( Au,
Pb, Bi...) est nécessaire. De plus, le bas potentiel du chrome induit la formation de Hs,
a cause de I’électrolyse de 'eau. Cette réaction limite la capacité de charge de la batterie
(environ 60% par rapport a la capacité théorique |24]).

Les batteries Zinc-Bromine La technologie Zinc-Bromine est qualifiée d’hybride car
le zinc est sous forme solide [75] [76] [77] [78] [79]. Les demi-équations aux électrodes sont
les suivantes :

-A la cathode :  3Br~ <> Bry +2e (E°=1.09V % ESH)

-A Tanode :  Zn*T +2e¢~ < Zn (E° = —0.76 V % ESH)

L’électrolyte est composé d’une solution aqueuse de ZnBry. Méme si la batterie est hy-
bride, il faut deux compartiments liquides séparés par une membrane Nafion afin de
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permettre aussi la circulation de Zn** (figure 1.23). L’avantage de cette batterie est le
faible cotit de ses composés. Cependant, la différence de cinétique de réaction entre le
zinc et Br~ est un facteur limitant car cela provoque de la polarisation importante. Pour
limiter la différence de cinétique, des électrodes poreuses de carbone sont souvent utilisées
mais il y a des risques de formation de dendrites de zinc.
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FIGURE 1.23: Principe de fonctionnement d’une batterie Zinc-Bromine [14].

Les batteries Bromine-Polysulfure Le systéme Brome-Polysulfure a été développé
par le Royaume-Uni dans les années 80 [80][55]. Ce systéme utilise des espéces faiblement
couteuses et trés solubles en milieu aqueux (environ 1 M pour NaBr et 2 M pour NasSy)
. Les électrolytes doivent étre séparés par une membrane et présentent les réactions sui-
vantes : -A la cathode :  3Br~ < Bry +2e¢~ (EY =1.09 V % ESH)

-A Tanode : 257" < 2e~ + S}~ (E° = —0.65V % ESH)

La batterie a une tension nominale standard de 1.7 V. Il y a certains verrous technolo-
giques qui limitent la performance et leur installation sur le réseau. Par exemple, il peut y
avoir des dépots d’espéces soufrés comme Sz ou HS™ sur les électrodes et la membrane.
Pour y remédier, il est possible de traiter les électrodes [81]. De plus, la pollution croisées
entre I’anolyte et la catholyte peut provoquer la formation de gaz toxiques comme Bry et
HQS.

Les batteries Zinc-Cerium La technologie zinc-cérium a été introduite par la com-
pagnie Plurion dans les années 2000 [82] [71] [83] [31]. Les demi-équations aux électrodes
sont les suivantes :

-A la cathode :  Ce*T & Ce't +e™ (E° = 1.72 V % ESH)

-A Panode :  Zn?' +2e~ < Zn (E° = —0.76 V % ESH)

Cette cellule a I'avantage d’avoir une tension nominale standard trés haute, de 2.4V et
d’utiliser un électrolyte moins corrosif que 'acide sulfurique a base d’acide méthanesulfo-
nique. Les ions cérium peuvent se dissoudre a environ 1 M & partir du composé Ce(COs)3
ou Ce(C'H3.503)3. 11 faut noter qu’a cause du fort potentiel de cette batterie, il existe en
paralléle, les réactions d’électrolyse de I'eau.

Les batteries Plomb-Acide Cette technologie utilise un seul électrolyte composé
d’ions Pb?* en solution dans de l'acide méthanesulfonique [84] [33] [55]. Les réactions
d’électrodes impliquent la formation de plomb et d’oxyde de plomb PbO, sous forme so-
lide sur les collecteurs de courant en carbone. Ainsi, il n’y a pas besoin de membrane
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séparatrice, ce qui simplifie le design de la batterie (figure 1.24). Les réactions aux élec-
trodes sont les suivantes (en charge) :

-A la cathode :  Pb*™ + 2H,0 < PbOy + 2H* + 2¢~ (E° = 1.45 V % ESH)

-A T anode :  Pb*" +2e~ < Pb (E°=0.12 V % ESH)

La tension nominale standard vaut 1.69 V et Pefficacité de charge est de 85% environ. Il
existe certains inconvénients comme la formation de dendrite de plomb, le détachement
d’oxyde de plomb de la surface du carbone. La capacité est aussi encore trop faible a cause
de I'électrolyse de 1'eau.

®

Carbon electrode

Elec trolyte
Carbon electrode tank

& Pb2 + 2H;0

& — PbO,+4H*
2 4]

PbL(II) in
Methane-
sulfonic acid

PbO, deposited
durimng charge

Pb deposited
— during charge

FIGURE 1.2/: Principe de fonctionnement d’une batterie Plomb-Acide [55].

1.3.4 Avantages et inconvénients des batteries en flux

Les avantages des cellules en flux sont nombreux et sont largement décrits dans la
littérature [22] [3] [24] [25] [85] [86] [54] [53].

Tout d’abord, I’énergie (i.e la capacité) et la puissance peuvent étre dissociées et amé-
liorées séparément. En effet, ’énergie est donnée par la taille des cuves de stockage des
couples redox et leur concentration dans I’électrolyte. Plus les réservoirs sont grands, plus
la quantité d’énergie stockée va étre importante. Au contraire, la puissance est liée a la
vitesse d’échange des électrons entre 1’électrolyte et le collecteur de courant. Ainsi, cette
grandeur est améliorée si le contact électrode/électrolyte, la taille des électrodes, la ciné-
tique d’échange des électrons et le débit sont augmentés.

Ensuite, 'utilisation d’espéces solubles permet de s’affranchir des mécanismes com-
plexes de diffusion dans les solides et de la formation de dendrites sur les électrodes [25]...
La cellule en écoulement est donc aussi complétement réversible. L’électrolyte peut, en
théorie, étre utilisé un nombre infini de fois. La cyclabilité élevée de ces batteries est un
argument clé pour le stockage massif de ’énergie (plus 10 000 cycles contre moins de
quelques centaines pour les batteries statiques [3]). Le tableau de la figure 1.25 compare
les performances de la batterie en flux avec les batteries lithium-ion et au plomb.

Enfin, cette technologie est particuliérement adaptée pour lisser les fluctuations de

courant en sortie des parcs éolien car, grace a "adaptation rapide du débit, il est possible
de moduler la puissance stockée ou fournie avec un temps de réponse trés rapide.
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Batterie Li-ion Batterie au Batterie en flux

plomb (vanadium)
Energie 100-150 Wh/kg 35 Wh/kg 20-25 Wh/kg (30
spécifique Wh/L)
Densité de Jusqu’a 200 200-800 10-30 mA/cm?
courant mA/cm? mA/cm?
Potentiel 3.3-3.8V 2V 1.2V
Capacitéde  Jusqu’au kWh 1200 Wh 0.1-40 MWh
stockage (voiture (batterie de
typique électrique) voiture a 12V)
Durée de vie =2000 cycles =500 cycles >10 000 cycles
(cycles) (10 ans)
Colit 300-500 S/kWh 150 $/kWh 500-1000 S$/kWh

FIGURE 1.25: Ordres de grandeurs des performances des batteries lithtum-ion, des bat-
teries au plomb et des batteries en flur au vanadium. A partir de [14] [86] [20].

Les batteries liquides possédent cependant des limites et des verrous technologiques.

Chaque cellule délivre une densité de courant plutot faible : environ 10-30 mA/cm?
pour une cellule au vanadium avec des électrodes de carbone, a débit fixé. En compa-
raison, une batterie lithium-ion fournit plutét une densité de courant de 200 mA/cm?.
Pour expliquer la faible puissance des batteries en flux, il faut souligner que le transfert
électronique ne se fait qu’a la surface du collecteur de courant et non en volume comme
pour une électrode métallique au lithium. Des gradients de concentration proches des
électrodes peuvent limiter le transfert de masse.

La capacité est aussi limitée en raison de la solubilité finie des composés redox dans
I’électrolyte qui dépasse rarement quelques moles par litre. Si 'on compare en énergie
volumique, une batterie au lithium a une énergie d’environ 150 Wh /L alors qu’'une mole
par litre d’espéce active fournie une capacité de 30 Wh/L (pour une tension nominale de
1.2 V) dans une batterie en flux. De plus, certaines espéces ne sont pas toujours stables en
solution (risque de précipitation), il convient donc de se placer au maximum de solubilité
en régulant la température de la cellule.

Enfin, les installations de batteries en flux nécessitent 1'utilisation de beaucoup de
capteurs et de pompes pour déplacer les réactifs. Ces installations sont coiiteuses en
énergie et difficiles & mettre en place. La figure 1.26 présente la part de chaque élément
de la batterie en flux par rapport au coit total. On note ainsi que le séparateur ionique
(membrane Nafion, environ 500 $/m?) représente prés de la moitié du cott. Pour une
centrale de stockage de 0.25 MWh, le cotit de revient du kWh est de plus de 4000 $. Pour
une centrale de 4 MWh, il descend a 800 $/kWh. En effet, le cotit se répercute alors plutot
sur la quantité de vanadium (environ 24 $/kg). Par comparaison, le prix est de 300 $/kWh
pour une batterie Li-ion (d’aprés Pentreprise Tesla) et de 150 $/kWh pour les batteries
au plomb [85]. Ce prix est & comparer aussi avec la durée de vie de la batterie.
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V,0s
8 %

FIGURE 1.26: Codts relatifs des constituants d’une batterie vanadium 1 MW /0.25 MWh
comprenant 2,5 mol/L de réactif (avec électrolyte support mizte HoSO4/HCU)[T2].

1.4 Les nouvelles stratégies d’optimisation des batte-
ries en flux

Depuis les années 2000, on observe un regain d’intérét pour les batteries en flux.
De nombreuses stratégies sont imaginées pour augmenter la puissance et la capacité des
batteries en flux, tout en diminuant les cotits. Pour augmenter la puissance et diminuer les
cotits, les stratégies adoptées tournent autour de 'optimisation de la géométrie (meilleur
contact électrode/électrolyte). De nouveaux composés chimiques redox sont aussi étudiés
afin d’améliorer le voltage et la capacité des batteries. Dans cette partie, nous allons
balayer les différentes idées et arriver a la stratégie qui sera plus amplement développée
ici & savoir I'utilisation de particules redox.

1.4.1 Les électrodes poreuses

Les géométries de batteries en flux peuvent étre diverses afin d’optimiser le contact
entre I'électrolyte et I’électrode et donc d’améliorer la puissance (nombre de charges par
unité de temps).

En particulier, les matériaux en carbone (papier, tissu, mousse, feutre...) sont trés uti-
lisés en raison de leur grande surface d’échange et de leur stabilité électrochimique pour les
électrodes. Lorsque le carbone est trés poreux, il est possible de s’en servir dans des archi-
tectures d’électrodes 3D. En particulier, Kjeang et Al [38] [39] a inséré des électrodes en
carbone poreux (papier carbone poreux a 78%) dans une puce millifluidique au vanadium
(figure 1.27a). Le flux de vanadium pouvant circuler a travers ces électrodes, a fourni une
densité de puissance record de 120 mW /em? (figure 1.27b). Avec une technologie classique
de cellule au vanadium avec des électrodes planes, la densité de puissance est plutot de
I'ordre de 30 mW /em?. Tl faut cependant noter que ces électrodes poreuses ont une durée
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de vie limitée a cause du bouchage rapide des pores.
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FIGURE 1.27: a) Schéma du montage millifluidique avec des électrodes poreuses de car-
bone b) Courbe de densité de puissance en fonction du débit [38].

1.4.2 L’utilisation du mélange chaotique

Pour pallier au faible contact entre les réactifs et I'électrode lors d’écoulements bas
Reynolds, une approche originale consiste & utiliser le mélange chaotique afin de brasser
les réactifs au contact des électrodes [34]. Pour une batterie en flux Cerium-Borohydride,
une densité record de 0.25 W/cm? a été enregistrée pour une concentration d’espéces
active [NaBH,| = 0.15 M. Pour atteindre cette valeur, les électrodes sont structurées a
la maniére d’un chevron ce qui provoque des boucles de recirculation chaotique (figure
1.28b). Le principe du mélange chaotique par chevron, imaginé par Whitesides [87| (figure
1.28a), est utilisé dans les dispositifs microfluidiques afin de mélanger deux composants.
En structurant les électrodes en chevron, les lignes de courant s’enroulent les unes avec
les autres, provoquant une structure en mille-feuille qui diminue la distance de séparation
entre composants. Le mélange par diffusion est donc plus rapide.

OX|dant

2l Convection
Chaotic electrodes

T L
-, I’

Fuel e
-

T .
B \\0 cycles: \ 112 cycle: N A cycle:
LB EJ.
e |
x P
( a) 100 um

FIGURE 1.28: a) Principe de fonctionnement du mélange chaotique entre deuz fluides.
Le canal microfluidique est strié selon y avec un motif en "V" asymétrique appelé chevron.
[87] b) Visualisation des fluz chaotiques crées par les électrodes en chevron & 'intérieur du
canal de la batterie Cerium-Borohydride. Les flux convectifs entre 'ozydant et le réducteur
sont empéchés par une membrane non sélective [34].

Dans une cellule redox utilisant des écoulements & plus forts nombres de Reynolds, il
est aussi possible d’engendrer de la turbulence modérée pour favoriser le contact électrode-
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électrolyte. Ces promoteurs de turbulence sont des collecteurs de courant quadrillés qui
dévient les lignes de courant [88].

1.4.3 La microfluidique : une approche originale pour supprimer
la membrane

Dans une optique de réduction des coiits, une idée astucieuse est 'utilisation des flux
laminaires pour éliminer la membrane Nafion. En effet, 'utilisation d’'une membrane de
séparation entre les électrolytes est en partie responsable du fort coiit de la batterie. De
plus, son encrassement provoque une large perte ohmique, augmentant ainsi les surten-
sions.

En utilisant ’hydrodynamique a faible nombre de Reynolds (microfluidique), il est
possible de faire circuler les deux électrolytes cote & cote dans un canal sans créer de
mélange autre que par diffusion. Grace a la laminarité des flux, il n’y a plus besoin de
membrane car les lignes de courant entre la solution d’anolyte et de catholyte ne peuvent
pas s’'interpénétrer par convection. Un flux laminaire correspond a un nombre de Reynold
Re = % = % < 1. U est la vitesse moyenne du fluide, n sa viscosité, p
sa densité et L, une échelle de longueur caractéristique de I’écoulement (épaisseur des
canaux). Généralement, il est possible d’étre dans le régime ou Re << 1, lorsque I’échelle
caractéristique des écoulements est inférieure au millimétre. Dans les géométries commer-
ciales, c’est généralement le cas. Il existe néanmoins de la turbulence aux entrées. Dans
notre étude, nous allons consacrer une partie a la réalisation d’une batterie hexacyanofer-
rate/iode sans membrane. Cette partie est présentée en Annexe C.

La figure 1.30 compare les performances et les géométries pour travaux de la littérature.
Une premiére preuve de concept concernant la fabrication d’une batterie en flux sans
membrane en géométrie microfluidique a été apportée par I'article de Ferrigno [89]. Les
deux flux (anolyte et catholyte) se rejoignent au centre et s’écoulent cote a cote sans
mélange convectif (figure 1.30a). Deux électrodes viennent au contact des fluides de chaque
coté. Par la suite, des données expérimentales ont été aportées par Kjeang sur la décharge
du vanadium [38] [39] [90] avec une géométrie d’électrodes poreuses en 3D comme sur
la figure 1.30d). Actuellement, la géométrie la plus performante a été proposée par Braff
et Al. [91] pour une batterie liquide/gaz Bry/Hs (figure 1.29). Une densité de puissance
record de 785 mW /ecm? a été enregistrée.

Microporous anode
H, (0as) mmp (Pt catalyst)

HBr (aqueous) wp

Graphite cathode

FIGURE 1.29: Montage expérimental proposé par [91]. Pendant la décharge, la solution
de dibrome est réduite en acide bromique tandis que [’hydrogéne est oxydé en haut de
[’électrode poreuse.
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Flow-through electrodas

Alr-breathing d
cathode

Espéces Catégorie Géométrie de la Réactifs Débits Pic de densité de
batterie (uL/min)  puissance (mW/cm?2)
Ferrigino (2002) Liquide/liquide a) 1M V&/1 M VO,* 1500 38
42 4
Choban (2005) Liquide/liquide b) 1M CH;OH/ 0,(aq) 300 12
Kjeang (2008) Liquide/liquide d) 2M V&2 M VO,* 300 121
10 70
Jayashree (2010) Liquide/gaz c) 1M HCOOH/ O,(aq) 300 55
Zebda (2010) Liquide/liquide a) Glucose(enzyme)/0,(aq) 300 0.55
Lee (2012) Liquide/liquide d) 2M V#/2 M VO,* 300 93
Da Mota (2012)  Liquide/liquide b) +membrane  0.15 M NaBH4/0.5 M nitrate 3000 270
poreuse de cérium et d’ammonium
Braff (2013) Liquide/gaz c) H,/5 M Br, 110 795

FIGURE 1.30: Différentes géométries de batterie microfluidique sans membrane a) Co-
flow horizontal b) Co-flow multi couches c¢) Co-flow avec électrode poreuse auzx gaz d) Co-
flow a travers des électrodes poreuses. Cette derniere géométrie a été utilisée par Kjeang
[90] pour une batterie VOF /V?*. En dessous, tableau des différentes performances de la
littérature. De haut en bas, les références sont [89] [92] [38] [93] [94] [90] [34] [91]. Image
issue de [95].

Le probléme majeur de ces systémes microfluidiques est le mélange diffusif entre I’ano-
lyte et le catholyte. Ce mélange provoque une diminution de la capacité car ’échange
d’électrons se passe directement dans la zone de mélange et non plus aux électrodes. Cette
baisse d’intensité a été observée expérimentalement dans nos travaux pour une batterie
hexacyanoferrate /iode sans membrane dans I'annexe C. Ces géométries sans membranes,
bien qu’originales et intéressantes d’un point de vue fondamental, ne peuvent pas étre
industrialisées car le mélange est inévitable, ce qui limite fortement la cyclabilité de la
batterie.

1.4.4 L’amélioration de la chimie des électrolytes pour plus de
capacité

Entre les années 80 et les années 2000, peu de recherches ont été menées sur les com-
posés redox liquides pour les batteries a flux. Ce n’est que dans les années 2003 qu’une
nouvelle génération de composés est apparue avec I’émergence des complexes métalliques
et des molécules organiques. La chronologie des différents composés utilisés dans les bat-
terie est présentée sur la figure 1.31.
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FIGURE 1.31: Chronologie du développement des batteries en flux [3].

1.4.4.1 Les complexes métalliques

Au fur et & mesure, on s’est tourné vers 'utilisation de complexes métalliques & partir
des composés classiques des batteries en flux : chrome, fer, vanadium, cobalt, cérium,
ruthénium. L’utilisation de ligands autour de centres métalliques permet de moduler la
solubilité du composé tout en limitant sa diffusion a travers la membrane Nafion grace
a sa plus grande taille. Les ligands les plus utilisés sont la 2,2’-bipyridine, utilisée avec
le ruthénium [96] ou le fer [97]. 11 est aussi possible d’utiliser le ligand acétylacétonate
[98][98] ou PEDTA [99]. Le vanadium complexé acétylacétonate V(acac)s montre no-
tamment une trés bonne réversibilité [98]. Les couples associés sont V (acac)s /V (acac);
et V(acac)s/V (acac); avec des potentiels standards respectifs de 0.45 V et de -1.76 V
par rapport a I'électrode Ag/AgCl. Sa solubilité est d’environ 0.5 M dans 'acétonitrile,
le THF, le dimethylforamide et le dimetyl carbonate [100]. La solubilité limitée de ce
composé est néanmoins un obstacle au stockage massif. Enfin, une derniére famille de
composés a été étudiée par Hwang et Zhao [101] [102] : les ferrocénes et autres dérivées

metallocénes. Le ferrocéne a, par exemple, été employé comme cathode liquide en solvant
DMF avec le lithium [103)].

1.4.4.2 Les composés organiques

Les complexes métalliques, bien que prometteurs, se heurtent & la raréfaction des élé-
ments métalliques ainsi qu’a la toxicité de certains composés. Ainsi des composés redox
organiques de type quinone, sans centre métallique, sont aussi une piste intéressante car
la chimie est moins onéreuse, moins toxique et plus adaptable. En particulier, la solu-
bilité et ainsi que le potentiel peuvent étre adaptés facilement grace aux changements
de groupes fonctionnels [104]. De plus, la cinétique de transfert de charge est aussi ra-
pide que pour les complexes métalliques. Par exemple, ’acide 9,10-anthraquinone-2,7-
disulphonique (ADQS) a montré de belles performances de réversibilité grace a sa forte
solubilité en milieu aqueux (1 M dans H5SO,) . Il a été utilisé par le groupe d’Aziz et
Al avec le couple Bry/Br~ (3 M HBr + 0.5 M Bry) [105]. Avec ce systéme, la densité
de puissance a pu atteindre 1 W /em? [106]. Plus tard, le brome a été remplacé par le
ferrocyanure, non toxique et le composé 2,6-dihydroxyanthraquinone (2,6-DHAQ) a été
utilisé comme anode [107] grace a son faible potentiel (-0.8 V % ESH). Cette batterie non
toxique, a montré un potentiel égal a 1.2 V. Les principaux composés organiques étudiés
par Aziz et Al. ainsi que leur voltamperogramme, sont présentés sur la figure 1.32.
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FIGURE 1.32: Molecules organiques utilisées dans des batteries en flux aqueuses par
le groupe Aziz et Al. Composé a) [107] composé b) [108] (simulation) composé c)[108]
composés d) et e) [105] (simulation).

Outre les quinones, la chimie autour du compos¢ TEMPO (2,2,6,6-tetramethyl-1-
piperidinyloxy) est aussi trés dynamique car la solubilité de ce composé dans les solvants
carbonate est trés élevée (plus de 2 M dans le solvant EC/PC/EMC) [109]. En consé-
quence, en association avec le lithium, la batterie a montré une densité d’énergie de 130
Wh/L [110]. Quelques cyclages de cette batterie sont présentés sur la figure 1.33.
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2.0 4 T

X T . T T T . T '
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FIGURE 1.33: Profils de charge et de décharge a 5 mA/em? du systeme Li/0.8 M
TEMPO pour les cycles 2, 10, 20 et 30 [110].
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1.4.5 Une approche novatrice : I'utilisation de particules redox

Les molécules solubles aussi bien organiques qu’inorganiques sont bien développées
dans les batteries en flux. Elles ont, en général, une cinétique rapide d’échange électro-
nique. Cependant, la capacité, définie comme le nombre maximum d’électrons que 'on
peut extraire de I’électrolyte, est limitée par la solubilité de I'espéce. Par exemple, pour
le vanadium, il est difficile d’excéder une concentration de 2 M dans I'acide sulfurique.

Depuis 2013, avec les travaux de Chiang et Al. au MIT, on se tourne vers l'utilisa-
tion de particules redox non solubles comme les matériaux d’intercalation du lithium. Ces
matériaux, bien connus de la technologie lithium-ion, sont prometteurs. En effet, contrai-
rement aux molécules, il n’y a pas de limite de solubilité et, sous forme de dispersion, on
peut en ajouter une quantité importante sous réserve d’un bon écoulement de la disper-
sion. Le but de cette thése s’inscrit dans cette thématique puisque I'objectif est de réaliser
des électrolytes aqueux avec des particules d’intercalation du lithium afin de réaliser une
batterie en flux.

L’utilisation traditionnelle des particules redox dans les batteries Li-ion Les
particules redox, non solubles, ont été étudiées par Goodenough depuis les années 80. 11
s’est principalement intéressé a des oxydes possédant des métaux de transition (Mn, Co,
Ti, Fe...). Lors d’une réaction redox, le degré d’oxydation du métal de transition change,
ce qui induit, par conservation de la charge, une libération ou une incorporation d’un ion
Lit dans la structure cristalline. Ces particules sont appelées composés d’intercalation du
lithium. Il existe aussi des matériaux d’intercalation du sodium si 'ion intercalé est Na™
mais c¢’est un domaine trop vaste qui ne sera pas abordé ici. Les particules d’intercala-
tion du lithium peuvent étre classées en trois catégories selon leur structure cristalline :
les olivines (LiFePOy...) [111], les spinelles (LiMnyOy, LiMnsg;,Nii20y ...) [112] et les
structures lamellaires (LiC0Oy, Li,V20s...) [113]. La structure cristalline ainsi que la ca-
pacité de quelques composés sont présentés sur la figure 1.34a) et b). Toutes ces particules
sont traditionnellement utilisées comme cathode dans les batteries lithium-ion sous forme
d’un composite de particules redox, de noir de carbone et de polymére (PVDF...). De-
puis 1992, LiC'0oO, est commercialement utilisé dans certaines batteries dans les véhicules
électriques. En raison du cott du cobalt, d’autres matériaux sont apparus dans les an-
nées 90, moins toxiques et moins onéreux comme le LiFePO4 (LFP) [114] [115] [116] et
le LiMnoO,4 (LMO). Ces particules cristallines seront présentées plus en détail dans le
chapitre 6 et en annexe E.
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Framework Particle Theoretical capacity of Theoretical capacity in an

the pure material electrolyte (20 wt %)
Layered LiCoO, 272 mA.h/g (exp: 140) 54 A.h/kg (2 mol/kg)
(97.9 g/mol)
Spinel LiMn,0, 148 mA.h/g (exp: 120) 30 A.h/kg (1.1 mol/kg)
(180.7 g/mol)
Olivine LiFePO, 170 mA.h/g (exp: 160) 34 A.h/kg (1.3 mol/kg)
(157 g/mol)

layered LiCoO2 spinel LiMn204 olivine LiFePO4
2D 3D 1D
" —
(b) Dimensionality of the Li*-ions transport
E (V) % Li E (V) % SHE
5 I\_ _/\ 2
i | Licoo, i
4 1= ILiMn,0, *LiNiO,"LiCo, ;N iy sMn,;;0,— 1
- ' ILiFePO, 0,/H.G;
3 ILi,v,0, 0
- Liv,0,  "TiPO;/, LiTiz(PO4)3H20/H7
2 - -1
Window of
B water stability "LiyTisOy,
1 1 1 1 1 1 1 1 1 -2

l 2 345 6 7 8 9 10 11 12 1314

(©) PH

FI1GURE 1.3/: Tableau récapitulatif des capacités pour plusieurs composés d’intercala-
tion du lithium : comparaison de la capacité dans le matériau pur et dans un électrolyte
de batterie en flur a 20% en masse de particules. Pour le matériau pur, les capacités
expérimentales sont indiquées entre parenthéses. b) Structure cristalline des trois types
de composés d’intercalation du lithium. ¢) Potentiel redox standard de quelques particules
d’intercalation du lithium par rapport a la fenétre de stabilité de l'eau. A partir de [117]
et [118].

La figure 1.34¢) présente les potentiels redox de quelques particules redox courantes
dans les batteries Li-ion. Comme nous souhaitons réaliser des batteries aqueuses, les par-
ticules choisies doivent avoir leur potentiel redox dans le domaine de stabilité de 'eau.
Nous étudierons notamment LiMn,0y, LiFePOy et V505 dont les potentiels respectifs
sont 4 V, 3.5 V et 3.3 V par rapport au lithium. De nombreux challenges sont a relever
avec ces matériaux : ces particules sont-elles capables de réagir dans des électrolytes de
batterie en flux (eau, acide sulfurique, milieu alcalin...) 7 Comment disperser ces particules
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dans un électrolyte 7 Ces particules vont-elles transmettre efficacement leurs électrons aux
électrodes ?

Les molécules "shuttle" : une technologie mixte entre particules et molécules
solubles Afin d’éviter le transport de suspension de particules, ce qui peut s’avérer
difficile (agrégation, sédimentation, dissipation visqueuse...), Griitzel [119] a proposé une
approche trés originale. L’idée est de faire circuler des molécules solubles (molécules "shut-
tle"), d’effectuer la conversion et ensuite de transmettre ces molécules dans des cuves rem-
plies de particules redox. Dans les cuves, un transfert électronique spontané se fait entre
les particules et les molécules "shuttle". Le matériau redox se convertit et les molécules
de transfert sont réinjectées dans la batterie en flux.

Le principe est détaillé sur la figure 1.35. Dans chaque compartiment (anolyte ou ca-
tholyte), il y a trois composés : deux couples de molécules "shuttle" (notés Ox,/Red; et
Ozxy/Reds) dans I'électrolyte en circulation et les particules redox (notée M/MLi) stockées
dans les cuves. Si l'on détaille le fonctionnement d’une demi-batterie en charge (anolyte),
le processus se déroule en deux étapes, mentionnées sur le schéma de la figure 1.35 par les
chiffres 1 et 2. Tout d’abord, il a conversion des deux oxydants de départ (Ox; et Oxs) en
réducteurs (Red; et Redy) au niveau des électrodes de la batterie en flux. Ensuite, 1’élec-
trolyte va circuler et entrer dans le réservoir avec les particules. Une réaction spontanée
entre les particules (M) et le réducteur Reds va permettre la conversion des particule M et
la régénération de 'oxydant de départ Ox, qui va repartir dans la batterie. Le mécanisme
est le méme pour la décharge, sauf que le transfert électronique avec les particules se fait
avec le couple Ox;/Red;.

Flux des molécules « schuttle » " ho <—Q e Cathode [h% | —}= |e

_———— e ——— - ——

=
|
=

o
0%, | —==> Red Ox, |=— Red
\\\ 2 e 2”, \\_z_____o_____z'/
Particules Charge Décharge

stockées dans

le réservoir Espéces présentes au début — Réaction spontanée
Espéces présentes la fin —— Réaction forcée

FIGURE 1.35: Principe de fonctionnement d’une batterie avec des molécules "shuttle". Le
fonctionnement redox est détaillé pour une moitié de la cellule, en charge et en décharge.

Au final, dans cette technologie, on s’affranchit du transport difficile des particules
dans les canaux de la batterie et 'on peut stocker beaucoup de capacité dans les cuves
grace aux particules redox. Le transport des molécules est, de plus, plus aisé et la ciné-
tique de conversion est beaucoup plus rapide que pour les particules. Les limitations de
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cette technologie sont liées au voltage de la batterie qui est fixé par les molécules "shut-
tle" et non par les particules. De plus, ce concept nécessite beaucoup de composés, avec
des potentiels standards extrémement bien ajustés par rapport aux particules employées.
Grétzel [119] a mis en pratique cette idée pour la premiére fois au niveau d’une demi-pile,
en utilisant deux molécules, le 1,10-dibromoferrocene et le ferrocéne, comme molécule
de transfert pour les particules de LiFePO, (figure 1.36). D’autres travaux plus récents
[120] ont aussi montré qu'’il était possible d’induire la conversion chimique d’un mélange
solide carbone/polyaniline grace a l'utilisation de médiateurs redox comme le vanadium
V(IV/III) et le fer Fe(III/II). De facon générale, la mise en pratique de ce concept est
difficile car il faut choisir un grand nombre d’espéces redox avec un potentiel précis. Ce
ne sera pas 'idée abordée ici.

LFePO4
<"

Fe
&,
Lo o ! . 2 a1 . 3 1 1 1 1 1 |

2.6 2.8 3.0 3.2 3.4 3.6 38 40 4.2
Potential/V (vs. Li+/Li)

FIGURE 1.36: Exemple de composés pris pour la demi-batterie par Gritzel [119] : le
1,10-Dibromoferrocene (FcBrs) et le ferrocene (Fc) sont les molécules "shuttle”. Leurs
potentiels encadrent celui des particules de LiFePQOy.

Le concept d’électrode liquide, une idée novatrice Ce paragraphe va étre au
coeur de cette thése. Aprés avoir vu la stratégie des molécules "shuttle" pour permettre
la conversion statique de particules, nous allons voir comme il peut étre possible de faire
circuler directement les particules dans une batterie en flux. Le probléme sous-jacent est la
faible diffusivité des particules vers les électrodes. En effet, contrairement, aux molécules
solubles qui peuvent diffuser proche de I'électrode, les particules redox sont trop grosses
pour permettre une quelconque migration vers 1’électrode. L’idée proposée par le groupe
de Chiang et Al. est de disperser avec les particules redox, des particules conductrices de
carbone (inertes chimiquement). Si la solution est suffisamment percolée, ces particules
de carbone vont former localement des chemins de percolation entre 1’électrode et les
particules, favorisant ainsi le transfert électronique et la conversion des particules redox
sur toute I'épaisseur du canal. C’est le concept d’électrode liquide. La figure 1.37 présente
le principe de fonctionnement des électrodes liquides.
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Electrolyte classique, « Electrodes liquides » de

sans carbone carbone
/ Flux de \ / Flux de \
‘ I'électrolyte I'électrolyte
€——1— Particule redox (LFP...) * N »| Chemin des
e— électrode * électrons
g &
T - ’ """

Transformation Particule
€ redox de la de noir de

\ particule / K d » carbone/

FIGURE 1.37: Principe de fonctionnement d’une électrode semi-liquide pour des parti-
cules de LMO. Les lignes en rouge sont des chemins de percolation pour les électrons.

Les avantages de ce concept sont multiples. Tout d’abord, il est possible d’utiliser des
particules redox, ce qui permet de s’affranchir de la limite de solubilité inhérente aux es-
péces solubles. Pour fixer les idées, si I'on incorpore 20% en masse de particules dans des
électrolytes (valeurs typiques dans nos travaux), on trouve une concentration en particule
entre 1.1 et 1.3 M pour du LMO ou du LFP d’aprés le tableau de la figure 1.34a). On est
trés proche des concentrations typiques en vanadium dans les électrolytes classiques (entre
1 et 2 M). Ensuite, dans les électrolytes de carbone, la puissance peut étre augmentée car
la conversion électrochimique des particules s’effectue sur une épaisseur importante du
canal. De plus, I'utilisation de particules pour I’anolyte et la catholyte permet de s’affran-
chir de la membrane Nafion, trés coiiteuse. Une simple membrane poreuse suffit car les
particules sont suffisamment grosses. Enfin, pour des raisons de cotit et de sécurité, il est
possible de travailler en milieu aqueux.

Il reste cependant beaucoup de challenges a résoudre. A notre connaissance, seuls cinq
articles présentent ce concept : [121] [5] [4] [122] et [123].

Parmi ces travaux, un seul se passe en milieu aqueux [5]. Les auteurs réalisent une
batterie en flux intermittent LTP/LFP a 1 V. Ils obtiennent une densité de courant de
1 mA/cm? et donc une puissance d’environ 1 mW /em? avec une charge de plugs (petits
volumes d’électrolyte) supérieure & 80% en capacité. Un exemple de charge/décharge de
deux plugs est présenté sur la figure 1.38. Le plateau de la batterie est stable autour
de 1 V, avec de faibles surtensions. On peut noter que les particules redox utilisées sont
recouvertes d’une fine couche de carbone, ce qui facilite le transfert électronique.

47



< * Terminal Current Collector
Electroactive Region R
e — Cathode

A
<>
3
o
a
| )
1.42 mm

Z_ - Terminal T 459mm
1:5 Pump Forward 2 —
| | =
Z 1.0 Discharge B Discharge A 17 é
(0] Charge A ChargeB [==-===--- R T T o e
(@] \ % 1 0 8
S o5 “ : -
O 11 5
> [ Pump ReversseT (@]

0-0 1 " 1 M 1 M 1 " 1 _2

0 2 4 6 8 10
Time (h)

FIGURE 1.38: a) Charge et décharge de deux plugs d’une batterie aqueuse
LiTiy(POy)3/LiFePO, en flux intermittent. Catholyte : 6% wvol de LFP/2% wol.
KB.Anolyte : 10% vol de LTP/2.5% vol. KB : carbone Ketjenblack. Le montage est pré-
senté au-dessus. Issu de [5].

Dans les autres travaux, seuls les articles [122] et [4] présentent des résultats en flux
continu, mais uniquement en demi-batterie (Li/LFP pour Tarascon et Al. [122] et Li/LiyS
pour Chiang et Al.[4]). Tarascon et Al. présente des résultats de voltampérométrie cy-
clique sur une dispersion de carbone Ketjenblack/LFP. Chiang et Al. effectue des tests
de charge en mode potentiostatique et récupére une densité de courant proche de 0.7
mA/em?. Le voltage de la batterie en décharge est de 1.6 V, ce qui lui confére une puis-
sance de 0.9 mW /em?. La mesure d’intensité lors des cyclages potentiostatiques en flux
est présentée sur la figure 1.39.

050 < Charge 2.5V < Discharge 1.6 V -
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= i ] o "
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. | by
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FIGURE 1.39: a) Charge et décharge potentiostatique & un flux continu de 0.08 pL/min
d’une dispersion 2.5 M Liy/1.5% KB. Issu de [4].

D’autres articles mentionnent des tests de batterie & base de particules mais unique-
ment en statique comme [123]. Les densités de courant sont faibles (0.5 mA/cm?) avec
des surtensions de plus de 1.5 V entre la charge et la décharge. Chiang et Al. dans [121]
réalise de meilleures performances pour des suspensions de LiCoQO,, de LiyTi501o avec
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moins de 0.5 V de surtensions entre la charge et la décharge. Il s’agit de tests réalisés par
rapport au lithium métallique. Ce n’est pas une batterie entiérement a base de particules.

Les courbes de la littérature sont assez difficiles & comparer car les géométries et le type
de particules sont variés. Globalement, les densités de courants n’excédent pas 1 mA/cm?
et, & notre connaissance, un seul article mentionne une expérience en flux continu [4]. Au
final, la principale difficulté réside dans la formulation des électrolytes de carbone, qui
doivent étre percolés électriquement. Si la conductivité est assez importante (1 mS/cm
environ), la dispersion fournit une bonne densité de courant mais reste trés visqueuse et
seules des expériences par flux intermittent sont possibles [5]. Au contraire, si la dispersion
est faiblement conductrice, alors les surtensions sont importantes [123].

1.5 Quelques points a retenir...

e Les batteries en flux sont plus adaptées au stockage massif d’énergie que les batteries
lithium en raison du découplage puissance/énergie.

e La technologie repose sur I’écoulement d’électrolytes (anolyte et catholyte) dans
lesquels sont dissouts les composés redox actifs. Le vanadium, le cérium, le brome,
le fer, le chrome et le zinc sont les espéces les plus utilisées. Le coiit est cependant
élevé a cause de la membrane Nafion. De plus, la capacité ainsi que la puissance
sont limitées par la solubilité des espéces (30 Wh/kg pour une batterie au vanadium
contre 150 Wh/kg pour les batteries au lithium).

e Plusieurs stratégies existent pour augmenter les performances de batteries : on peut
utiliser les flux laminaires pour supprimer la membrane, optimiser le contact élec-
trolyte/électrode (brassage, électrodes poreuses...) et améliorer la chimie redox par
la synthése de nouvelles molécules organiques moins chéres et plus efficaces.

e Le concept des électrodes liquides & base de carbone permet de relier la technologie
des batteries en flux avec les matériaux d’intercalation du lithium utilisés dans
le domaine lithium-ion. En ajoutant des particules de carbone dans des dispersions
liquides de particules redox, il est possible de palier a la faible diffusion des particules
redox par la création de chemins percolés jusqu’a 1’électrode. Les études sur ce
concept sont cependant encore trés limitées et les densités de courant n’excédent
pas 1 mA/em?.

e Le but de cette thése est d’améliorer la densité de courant par la formulation d’élec-
trolyte de carbone plus efficaces (meilleure conductivité, faible viscosité). Pour tester
ces électrolytes, nous réaliserons une batterie en flux entiérement & base de parti-
cules redox. Contrairement a la plupart des travaux, nous nous positionnerons en
milieu aqueux pour des raisons environnementales et de sécurité.
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Objectifs et plan de la thése : Le but de ce projet est de développer toutes les
étapes qui conduiront a la réalisation d’une batterie en flux a base d’électrolytes de carbone
contenant des particules d’intercalation du lithium ("électrodes liquides"). Les objectifs
intermédiaires sont les suivants :

e Formulation de dispersions aqueuses de carbone avec une bonne conductivité et une
viscosité raisonnable.

e Etude de la percolation électrique dans une dispersion

e Compréhension fondamentale de la conversion d’électrolytes simples sans carbone
dans une batterie en flux

e Reéalisation de montages de batterie a I’échelle millimétrique
e Comparaison entre électrolytes sans et avec carbone

e Utilisation des électrolytes de carbone avec des particules d’intercalation du lithium
dans une batterie en flux

L’ensemble des travaux expérimentaux est divisé en six chapitres.

Le chapitre 2 décrit la formulation originale de dispersions aqueuses de noir de carbone
a la fois percolées électriquement et capables de s’écouler. Nous verrons que ces formula-
tions nécessitent la compréhension fondamentale de la percolation électrique et visqueuse.
On étudiera en particulier 1'effet du type de carbone dans 'agrégation des particules et
leffet du flux sur la conduction électrique. Cette partie a donné lieu & une publication
[124] et un brevet Solvay.

Le chapitre 3 présente des études d’'impédancemétrie sur les dispersions de carbone.
En effet, ces dispersions présentent des courbes de Nyquist singuliéres et difficiles & com-
prendre en raison de la complexité de la polarisation. On proposera un circuit équivalent
pour modéliser ces ¢électrolytes de carbone et comprendre la percolation électrique liquide.
Une étude en flux sera aussi réalisée.

Le chapitre 4 permet de comprendre ’électrochimie dans une batterie en flux pour des
électrolytes simples sans carbone. Un modéle Matlab, en paramétres adimensionnés, est
réalisé afin de comprendre la conversion d’électrolytes en flux dans un canal millifluidique.
Ce modeéle permet de prédire la puissance et le taux de conversion lors d’un passage sous
I’électrode selon la tension ou le débit imposé. Ce modéle demeure extrémement pratique
pour anticiper les performances de n’importe quelle batterie en flux. Il sera confronté a
des expériences sur des électrolytes modeéles a base de ferrocyanure et d’iode (hexacya-
noferrate /iode). A cet effet, une géométrie simple de batterie millifluidique est réalisée.
Nous nous attarderons, en particulier, sur 'effet du débit et de la cinétique sur 'intensité
la batterie.

Le chapitre 5 explore deux pistes d’amélioration des batteries en flux. La premiére
piste propose la suppression de la membrane Nafion grace l'utilisation de la laminarité
des flux. Cette idée est developpée en annexe C. Nous nous attarderons plutét sur la
seconde piste a savoir 'amélioration de la puissance grace a nos électrolytes de carbone.
Nous allons montrer que la puissance de la batterie hexacyanoferrate/iode peut ainsi étre
améliorée d’un facteur 10 en présence de carbone dans I'électrolyte. Cette observation
expérimentale est accompagnée d’une simulation originale des électrolytes de carbone.
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Le chapitre 6 est la derniére étape de la réalisation du projet. Aprés avoir vérifié
la percolation électrique des dispersions de carbone et validé une hausse de puissance
avec des molécules comme le ferrocyanure et I'iode, le chapitre 6 aborde I'utilisation de
ces électrolytes de carbone pour les particules d’intercalation du lithium. Une premiére
étape consiste a valider en statique le bon fonctionnement redox des particules en mi-
lieu aqueux et en présence de carbone. Des tests en flux sont présentés sur une batterie
aqueuse LF P/MnQO,, entiérement a base de particules.

Enfin, le chapitre 7 ouvre sur quelques perspectives d’amélioration des batteries en
flux & base de particules. Tout d’abord, il est possible d’améliorer les performances des
particules d’intercalation du lithium. Nous étudierons pour cela une synthése du LMO par
spray drying, tres efficace pour synthétiser beaucoup de particules avec plus de capacité.
Bien siir, cette expérience est un exemple d’amélioration et le domaine des batteries Li-ion
fourmille de techniques et de matériaux toujours plus efficaces. Une derniére idée, plus
éloignée des batteries en flux, consiste a utiliser directement les électrolytes de carbone
mais sans particules cette fois. Dans ce cas, en utilisant du carbone poreux il est possible
de réaliser des supercapacités en flux comme ceux du groupe de Gogotsi aux Etats Unis.
Des expériences préliminaires seront présentées mais cette piste sera continuée dans une
prochaine thése.
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Chapitre 2

Formulation et étude de dispersions
percolées de carbone pour la réalisation
d’électrodes liquides

Dans cette partie est détaillée la formulation de dispersions aqueuses de carbone. Elles
serviront d’électrodes liquides pour des batteries en flux. Pour éviter les confusions, il faut
garder & l'esprit que dans ce premier chapitre, aucun matériau ni molécule redox ne sera
incorporé. Ces dispersions seront formulées uniquement avec du noir de carbone. Elles
doivent cependant respecter un certain nombre de contraintes :

e Les dispersions doivent étre des formulations aqueuses pour des raisons de sécurité
et de coit. Ainsi, un surfactant sera donc employé pour disperser le carbone.

e La viscosité doit étre la plus faible possible afin de limiter les pertes de charge lors
de I'écoulement (entre 1 et 10 Pa.s environ)

e Les formulations doivent étre stables a la sédimentation sur plusieurs semaines.

e Tous les composants de cette formulation doivent étre inertes électrochimiquement
parlant sur la fenétre de stabilité de 1'eau.

e Le point le plus important est que les dispersions doivent étre électroniquement
conductrices. Cela signifie que le réseau de carbone doit étre percolé afin d’assurer
le transport des ¢lectrons au coeur de la dispersion. Une conductivité au moins égale
a 1 mS/cm est souhaitable pour un bon transfert électronique.

Ce dernier point est trés difficile & atteindre car une percolation électrique du réseau de
carbone s’accompagne forcément d’une forte hausse de la viscosité. Aprés avoir présenté
briévement la chimie du noir de carbone, nous présenterons quelques parameétres perti-
nents pour atteindre ce compromis entre viscosité et conductivité. En particulier, nous
verrons que le type de noir de carbone tient un réle prépondérant dans la percolation.
La seconde partie sera donc dédiée a la comparaison entre trois formulations & base de
trois carbones différents : Acétyléne black, Ketjenblack et Ensaco. Nous étudierons le lien
entre percolation et mécanisme d’agrégation. La derniére partie traite des performances
électriques des dispersions lors d’'un écoulement : on étudiera notamment la dépendance
de la conductivité électrique avec le flux.
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2.1 Matériel et méthodes

2.1.1 Présentation du noir de carbone

Le noir de carbone est une particule conductrice, de faible coiit, chimiquement inerte
et largement utilisée dans le renforcement des composites [125], dans l'élaboration des
électrodes de batterie [126] et dans les supercapacités [127] [29],[28]. Nous allons, ici, l'uti-
liser sous forme de dispersions aqueuses afin d’élaborer des électrolytes percolés liquides
pour les batteries en flux.

Plans graphitiques

Carbones sp?

2p orbital
free delocalized
electron

Particule élémentaire

2p* sigma
bond

» Carbon atom

Agrégat primaire

Agrégat secondaire

FIGURE 2.1: Structure multi-échelle du noir de carbone. A partir de [128], [129].

Le noir de carbone posséde une structure multi échelle détaillée sur la figure 2.1. La
particule élémentaire du noir de carbone est sphérique, de taille nanométrique. Elle est
constituée d’un ensemble de plans graphitiques, plus ou moins organisés. Une cristallite de
graphite est présentée en haut de la figure 2.1. Chaque carbone sp? posséde trois carbones
voisins via des interactions orbitalaires de type ¢ — 0. L’ensemble forme un plan avec
une organisation hexagonale d’atomes de carbone. L’orbitale © du dernier électron délo-
calisé est orientée perpendiculairement au plan. Dans la direction du plan, le carbone est
conducteur. Dans la direction perpendiculaire au plan, le carbone est un semi-conducteur.
Néanmoins, ces plans graphitiques sont désorganisés a I’échelle de la particule élémentaire,
ce qui donne, en moyenne, le caractére conducteur du noir de carbone. Ces particules élé-
mentaires sont liées entre elles par des liaisons covalentes pour former un agrégat primaire
indivisible. Ces agrégats primaires s’arrangent ensuite en agrégats secondaires grace aux
interactions de Van Der Waals. Ces agrégats adoptent des structures complexes. Ils sont
facilement cassés par mélange, sonication ou cisaillement. Il existe une multitude de types
de noir de carbone en raison de la variété des procédés de fabrication. Quelques pro-
cédés de fabrication sont résumés dans le tableau 2.2. Si le procédé de combustion est
incomplet, il est possible d’avoir des fonctions oxydées a la surface du carbone comme des
fonctions carboxyliques, des lactones, des fonctions alcool, des anhydrides carboxyliques
et des éthers [130]. D’autres atomes peuvent parfois étre présents selon l'origine du réactif
de départ (atomes d’azote, soufre...).
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Méthodes Catégorie Taille des particules Réactifs
élémentaires (nm)

Combustion Noir de fumée (Lamp  50-100 Hydrocarbures de
incompléte black) goudron

Noir tunnel (Channel 10-30 Gaz naturel

Black)

Noir de fourneau 10-80 Gaz naturel

(Furnace Black) Liquide aromatique
Décomposition  Noir thermique 150-500 Gaz naturel
thermique (Thermal Black)

Noir d'acétyléne 35-70 Acétyléne

(Acetylene Black)

FIGURE 2.2: Méthodes de fabrication du noir de carbone. A partir de [128].

2.1.2 Choix du surfactant

Il est possible de réaliser des dispersions de noir de carbone dans des solvants orga-
niques avec du sel de lithium comme LiTFSI [131] [132]| ou des solutions de polymére (
PDMS [133] ou Polystyréne [134]) afin de réaliser des composites ou des encres. S’il est
possible de disperser le noir de carbone sans surfactant dans quelques solvants organiques
(NMP et DMF), il est en revanche indispensable de choisir un surfactant pour des disper-
sions en milieu aqueux car les particules de carbone sont hydrophobes. La majorité des
travaux étudient plutot les surfactants stabilisant les nanotubes de carbone [135] [136]
mais, il semble raisonnable de penser que ceux-ci stabilisent aussi le noir de carbone.
Comme nos travaux portent sur des dispersions en milieu aqueux, nous allons nous attar-
der briévement sur le choix d’un surfactant. La figure 2.3 présente quelques exemples de
composés utilisés pour stabiliser les nanotubes de carbone en milieu aqueux et organique.

Surfactants | PluronicP123 o 7 Lo Pluronic 123 &o
non - H 1o . ) OH N
ioniques Tween 80 ou 85 N
Brij 700 N\/W\/m SDBS
- - S0,N PVP
Polyvinylpyrrolidone (PVP) Bl
w SDS
Triton X-100 s
Gommearabique \/‘\/‘\N\/‘\/’\/‘\/\N{\ CTAB
Surfactants |Sodium dodecyl sulphate (SDS) oH --
ioniques - oY L
Sodium dodecylbenzene- o " [
[o A H 3 ol H
sulfonate (SDBS) ok ::OJH i T/\o]l"
Hexadecyltrimethylammonium R o e spiens H?—Ec HiC CHa
bromide (CTAB) Tween 80 Triton X-100

FIGURE 2.3: Surfactants classiques pour disperser les nanotubes de carbone en solvant
organique et aqueux [135][137].

Le tensioactif SDS est le composé le plus simple utilisé pour disperser les nanotubes
[138]. D’aprés [139], la stabilisation du SDS est d’origine électrostatique avec la présence
de micelles a la surface du nanotube de carbone. Néanmoins, ce n’est pas le plus efficace.
D’autres surfactants possédant un noyau aromatique comme le SDBS ou une double
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liaison insaturée comme le Tween 80, pourraient s’adsorber plus facilement a la surface
des nanotubes grace aux interactions 7 [140]. Pour la suite des études, nous choisirons
plutot un surfactant non-ionique pour ne pas compliquer 1’étude par 'ajout de charges
dans le milieu. Nous choisirons la gomme arabique car elle s’avére étre la plus efficace pour
disperser le noir de carbone en milieu aqueux par rapport aux surfactants ioniques [141].
Cette conclusion n’est pas surprenante car il s’agit du surfactant traditionnellement utilisé
dans la fabrication de I'encre de chine. La gomme arabique se compose d’une chaine de
polypeptides branchées avec de longues chaines de polysaccharides [142] [143]. En solution
aqueuse, elle présente une structure sphéroidale d’environ 15 nm. Sa masse molaire se
situe entre 800 000 et 300 000 g/mol. La stabilisation du noir de carbone de fait de facon
stérique avec le complexe arabinogalactane-proteine (GAGP) de la gomme arabique. Il
serait intéressant aussi d’étudier le Triton X-100 car celui-ci a montré d’intéressantes
propriétés de stabilisation d’un mélange LisTi5015/carbone [131]. Cependant, le solvant
choisi est un solvant organique de batterie LiTFSI-PC. Il n’est pas certain que les résultats
soient identiques en milieu aqueux. Dans un souci d’efficacité, nous nous limiterons a la
gomme arabique qui est bien connue pour la stabilisation du noir de carbone en milieu
aqueux. Comme nous serons amenés a réaliser des tests de batteries sur les dispersions de
carbone, nous avons vérifié au préalable que la gomme arabique ne se dégradait pas de
fagon électrochimique sur la fenétre se stabilité de I'eau [-1;1,5V] par rapport a Ag/AgCl
(voltampérométrie cyclique).

2.1.3 Protocole de dispersion et caractérisations

Les dispersions de carbone sont préparées selon le protocole suivant. Dans toute la
thése, sauf exception, les pourcentages sont massiques. Une solution aqueuse contenant
1,5% de gomme arabique (Molekula) est préparée et chauffée a 80°C' jusqu’a dissolution
compléte. Suivant les conditions expérimentales, il sera possible d’ajouter un peu de poly-
mére (alginate, carbopol...) dans cette phase aqueuse comme indiqué partie 2.2.3. Aprés
refroidissement, les particules de noir de carbone sont ajoutées dans la solution précé-
dente dans des proportions variant de 1% a 20% en masse. On étudiera plusieurs types
de carbone : de I'acétyléne black, du Ketjenblack ou du carbone Ensaco (cf partie 2.2.4).
La dispersion est passée briévement au vortex afin de bien imbiber le noir de carbone par
la solution aqueuse. Puis, la formulation est homogénéisée soit par une sonde & ultrasons
(45 min, pulses de 0.5 s avec 0.2 s de repos, 30% de la puissance maximum de la sonde
750 W, a 20 kHz), soit par un bain & ultrasons (45 min) soit par un mélange mécanique a
V'ultraturrax (T-25 digital Ultraturrax IKA, rotor S 25N-18G IKA) pendant 5 min a des
vitesses entre 500 et 4000 rpm (cf partie 2.2.2).

Afin de savoir si les dispersions sont compatibles avec une application de type batte-
ries en flux, il faut effectuer des mesures de rhéologie et de conductivité électrique. Les
protocoles de mesure sont détaillés juste aprés.

Mesure de la rhéologie des dispersions Un rhéométre a contrainte controlée (AR1000
TA instrument) est utilisé pour réaliser les courbes de viscosité et de modules viscoélas-
tiques. La géométrie utilisée est une géométrie plan-plan de 60 mm couverte de papier
sablé de type 1200. L’utilisation du papier sablé est nécessaire afin de limiter le glissement
aux parois. La granulosité correspond a une taille de grain d’environ 15 pum, environ la
taille des agrégats secondaires de carbone. L’écartement de la géométrie est fixé 4 800 um.
Des expériences préliminaires ont montré, en effet, que les résultats de viscosité étaient
indépendants pour des espacements supérieurs a 500 pum, ce qui valide ce choix de gap.
Une rampe de cisaillement est appliquée de 500 & 0,1 s~ ! avec 10 points de mesure par
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décade. Pour la mesure du module élastique G’ et visqueux G”, une rampe de contrainte
a 1 Hz est appliquée de 0,01 Pa a 100 Pa selon I’échantillon.

Mesure de la conduction électronique La difficulté expérimentale de cette me-
sure réside dans le fait que la conductivité électrique ne doit pas étre confondue avec la
conductivité ionique. Celle-ci n’est pas négligeable & priori a cause des nombreuses charges
apportées par les polymeéres dissouts (alginate et gomme). Afin de mesurer uniquement
la conductivité électronique, on effectuera la mesure a fréquence nulle afin de limiter les
courants de polarisation aux électrodes, dus a la conduction ionique. La mesure est réa-
lisée avec une cellule de conductimétrie liquide (XE100, Radiometer analytical) reliée en
montage "deux électrodes" & un potentiostat SP 200 (Bio Logic SAS). Les électrodes de
cette cellule sont symétriques, en platine platiné, de surface carrée S= 5 mm x 5 mm et
séparées d’une distance e=5 mm. La cellule est immergée dans la dispersion de carbone
sur une hauteur de 1,5 cm (figure 2.4). Un plateau de tension a 1 V est ensuite appliqué
entre les deux électrodes et le courant est mesuré aux temps longs (ie. fréquence nulle)
apres stabilisation des courants de polarisation. Cette valeur de courant I,ieq,, mesurée
permet d’avoir accés a la résistance électrique entre les deux électrodes (E=Rlptean) €t
de remonter a la conductivité électronique grace a la géométrie de la cellule.

I lateau €
g, = -2 — (2.1)
|E] S
_ Cc"uran; Couranta
7 IONIGUE 9= fréquence nulle =
<« Cellule d'impédance polarisation conduction
—_ Ilqmdelrellee aun aux électrodes électrique
potentiostat ,
~ |
E=1V pe-mms v
Dispersion de Q
—>
carbone I
plateau
électrodes de platine > temps
(S=5mm x 5mm,

e=5mm)

FI1GURE 2.4: Mesure de la conductivité électronique o. des dispersions. Le courant utile
est la valeur stabilisée Ipigteqn lors de Uapplication du créneau de tension E entre les deux
électrodes. Les courants de polarisation sont d’origine tonique et ne sont pas utilisés dans
la mesure.

Cette procédure donne accés rapidement a la mesure de la conductivité électronique
de la dispersion. Néanmoins, il faut préciser qu’il est difficile de mesurer des conductivi-
tés électroniques inférieures & 0.01 mS/cm avec cette méthode. En effet, cette ligne de
base est un résidu de conductivité ionique (moins de 0,01% de la conductivité ionique
initiale), celle-ci n’étant pas complétement éliminée méme aprés un temps de stabilisation
trés long. De ce fait, on considérera que la dispersion a une conductivité électronique non
négligeable lorsque sa conductivité est supérieure a cette valeur. Un échantillon ayant une
valeur de 0.01 mS/cm sera considéré comme non percolé.
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Mesure de microscopie Afin de visualiser rapidement les dispersions, on utilisera le
microscope optique ainsi que des images TEM. Pour I'observation au TEM (Hitachi H-600,
tension de marche 75 kV), les échantillons de dispersions sont passés systématiquement
a la sonde a ultrasons pour casser les trop gros agrégats. Une goutte est déposée sur une

grille de cuivre. La grille est séchée a l'air libre pendant une nuit avant observation au
TEM.

2.2 La percolation électrique : un phénoméne aux mul-
tiples parameétres

2.2.1 Théorie de la percolation

Le phénomeéne de percolation est une notion incontournable dans 1’élaboration de nos
électrodes liquides qui doivent conduire I'électricité. La percolation illustre plus largement
un processus physique qui décrit pour un systéme quelconque, une transition d’un état
vers un autre. Ce concept a été formulé par le mathématicien J.M. Hammersley en 1957
puis développé par les travaux de P-G. De Gennes. Dans notre étude, nous étudierons la
transition entre un isolant et un conducteur. Le étapes sont présentées de fagon schéma-
tique sur la figure 2.5. Cette transition est géométrique. Elle apparait pour une fraction
volumique critique en particules conductrices ¢.. En dega de cette concentration, la dis-
persion est isolante, les particules de carbone sont séparées et ne forment pas un chemin
conducteur. A la percolation, il y a formation d’un chemin conducteur (un amas infini)
qui traverse l’échantillon de part en part. Aprés la percolation, il apparait de plus en
plus d’amas infinis jusqu’a couvrir la totalité du réseau. Il a été démontré numériquement
que le seuil de percolation dépendait de la dimension du réseau et de la coordinance de
chaque site. Par exemple, en 2D, pour un réseau carré de coordinance 4, ¢. = 0,59. Pour
un réseau 3D de type hexagonal compact (coordinance 12), ¢. = 0.20 [144]. Au voisinage
de la percolation, la conductivité est de la forme :

Tooc(d— b0)° (2.2)

¢ est la fraction volumique en particules, ¢. le seuil de percolation. o est un exposant
dépendant de la dimensionnalité du réseau. Il peut varier si la taille globale du réseau
n’est pas de taille infinie devant la taille des agrégats, ce qui est expérimentalement le cas.

Conductivité
électrique o,
N
Percolation

Oemax f----—--——-—mm ot ____

= conductivité
des agrégatsde $
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Plateau conducteur

&
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0 (I)C 1 encarbone ¢

FIGURE 2.5: Courbe de percolation électrique.
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Meéme si la percolation est une transition géométrique, il a été montré que la percola-
tion dépendait aussi d’autres paramétres physico-chimiques comme :
- La nature des charges (taille, rapport de forme, surface spécifique...)
- Les interactions avec le tensioactif, la charge de surface
- Les conditions d’élaboration et de dispersion (température, vitesse, temps de mélange...).

Geng et Al [145] a montré que 'utilisation d’un tensioactif lors de la dispersion de
nanotubes de carbone pouvait reculer le seuil de percolation. En effet, les interactions
entre particules sont moins fortes en raison de la barriére électrostatique du SDS autour
des particules. Par contre, une fois percolé, la conductivité était meilleure car la formation
de réseaux était favorisée par les tensioactifs.

L’effet du facteur de forme a aussi été montré par de nombreux travaux [146] [147]. Plus
le facteur de forme est élevé, plus le seuil apparait tot. En effet, une particule anisotrope
(longueur L, largeur r) posséde un volume exclu supérieur a sa vraie taille. Si une autre
particule pénétre dans cette zone de volume exclu, il existe une probabilité non nulle pour
que les deux particules entrent en contact. De facon simplifiée, pour des particules tres
anisotropes et proche de la percolation, on a la relation [148| [149] [150] :

L
~$.=1,6%0,2 (2.3)

Par exemple, pour un ratio % proche de 1000, on a un seuil de percolation ¢. = 0,002.
On peut cependant noter que dans le cas de particules en forme de disque aplatis, comme
le graphéne, une transition de phase nématique a lieu avant le seuil de percolation [151].
L’utilisation du graphéne n’est donc pas indiquée pour réaliser des dispersions percolées.

Enfin, les conditions d’homogénéisation ont aussi un grand impact sur la percolation.
Par exemple, lors d’'un mélange carbone/polyamide réalisé par extrudeuse [152], il a été
montré que 'augmentation de la vitesse de rotation conduit a une conductivité électrique
qui diminue, et un seuil de percolation qui se déplace vers des concentrations croissantes.
Par observation au microscope, les agrégats primaires étaient beaucoup plus nombreux
par rapport aux agrégats secondaires pour un cisaillement élevé. Le réseau de carbone
est donc fragilisé a haute vitesse. De plus, ils ont observé aussi qu'une haute température
permettait une meilleure conductivité en raison de la baisse de viscosité de la matrice
polymére et du réarrangement plus aisé des agrégats.

De plus, il ne faut oublier qu’en méme temps que la percolation électrique, il se produit
une percolation visqueuse : lorsque le réseau de particule est connecté, la viscosité devient
trés forte. Cette remarque est trés importante pour nos formulations : il est essentiel de
trouver un régime ou la percolation électrique existe mais ou la viscosité reste raisonnable.
Ce compromis est trés difficile & atteindre.

2.2.2 Effet de la méthode de mélange

La méthode d’homogénéisation a une grande importance pour la formulation des élec-
trodes liquides. Elle influence directement la conductivité électrique.

Lorsque I'on utilise une sonde a ultrasons pour homogénéiser les dispersions de car-

bone acétyléne black (figure 2.6a), les dispersions ne possédent pas d’agrégats plus gros
que 10 pm. Ce sont majoritairement des agrégats de carbone primaires. Elles sont trés
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fluides (viscosité proche de 'eau) et trés homogénes quelle que soit la quantité de carbone.

Malheureusement, il n’y a pas de réseau percolé et la conductivité est inférieure ou égale
4 0.01 mS/cm.
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FIGURE 2.6: a) Courbes de conductivité électrique pour différents moyens d’homogénéi-
sation de dispersions aqueuses d’acétyléne black : a) sonde & ultrasons b) bain & ultrasons
c¢) mélange mécanique par Ultraturraz (5 min & 1000 rpm). Les barres d’erreurs corres-
pondent & quatre mesures. La photo au microscope correspond & chaque fois a un échan-
tillon avec 1% de carbone quel que soit le moyen d’homogénéisation. Les photos dans les
graphiques représentent l'aspect visuel d’échantillons avec 5% de carbone.

Lorsque la dispersion se fait avec un bain a ultrasons (figure 2.6b), nous obtenons un
mélange d’agrégats primaires et de gros agglomérats de plus de 200 pm . La conductivité
de la dispersion augmente avec le pourcentage de carbone et atteint environ 1 mS/cm
a 5% de carbone. C’est une valeur importante qui montre qu’une percolation du réseau
carboné existe. Malheureusement, dans ce cas, I’écoulement est trés difficile a cause de I'in-
homogénéité de la suspension comme le montre la photo de I’échantillon sur la figure 2.6b).

Le bon compromis se trouve dans une homogénéisation par voie mécanique a l'aide
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d’un ultraturrax (figure 2.6¢). La conductivité augmente avec le pourcentage de carbone &
peu prés comme pour les dispersions réalisées au bain & ultrasons. Cette méthode permet
I'obtention d’un échantillon visuellement homogéne comme présenté sur la photo de la
figure 2.6¢). Au microscope, les agrégats secondaires ne dépassent pas 50 pm, ce qui suffit
& donner une bonne fluidité a la dispersion pour des pourcentages en carbone inférieurs a
7.5%.

La méthode d’homogénéisation adoptée par la suite sera donc l'ultraturrax. Pour
mieux caractériser le protocole, il nous reste a déterminer une vitesse de rotation op-
timale. Le graphe de la figure 2.7 représente la conductivité en fonction de la vitesse de
rotation avec des temps homogénéisation de 5 min pour une dispersion avec 7.5% de car-
bone. On remarque qu’en dessous de 800 rpm, les conductivités sont plus élevées mais avec
des barres d’incertitude beaucoup plus importantes en raison de la mauvaise homogénéi-
sation. La différence de viscosité est en revanche trés faible. I’échantillon homogénéisé a
une vitesse de 500 rpm est légérement plus visqueux a cause des agrégats plus nombreux.
On choisira une vitesse de 1000 rpm dans la suite de nos études.
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FIGURE 2.7: Mesure de la conductivité électronique o, a) et courbes de viscosité b)
d’une dispersion a 7.5% de carbone acélyléne black préparée & lultraturrax avec plusieurs
vitesses de rotation (500, 800, 1000, 2000 et 4000 rpm) pendant une durée de 5 min. Les
cisaillements correspondants sont 350, 560, 700, 1400 et 2800 s~ ' environ. Les barres
d’erreur correspondent & quatre mesures.

2.2.3 Effet de I’ajout d’un polymeére

Lorsque 'on disperse le carbone dans la phase aqueuse contenant simplement de la
gomme arabique comme émulsifiant, on observe au bout de plusieurs jours une sédimen-
tation du réseau de carbone. Afin de palier & ce manque de stabilité, un polymére est
rajouté dans la phase aqueuse. Plusieurs polyméres ont été testés avec différentes proprié-
tés rhéologiques.

Tout d’abord, nous avons testé 1'ajout d’un polymére carbopol (Carbopol EDT 2691
polymer 500g, Lubrizol), dans les dispersions de carbone. Ce polymére posséde une rhéolo-
gie de fluide a seuil et pourrait empécher la sédimentation. La formule de ce polymeére est
indiquée dans I'encadré de la figure 2.8a). Lors de la préparation, le carbopol est dissout
en phase aqueuse avec la gomme arabique a 50°C' sous agitation. Puis, aprés dissolution
compléte, un ajout de soude NaOH permet de gélifier la solution. Le pH est fixé proche
de 11 pour tous les échantillons. La figure 2.8a) présente les résultats de conductivité
électrique pour plusieurs concentrations de carbopol dans une dispersion a 5% de car-
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bone. On note, juste aprés formulation, une forte conductivité (1.6 mS/cm pour 0.05% de
carbopol). Cette valeur diminue lorsque la concentration en carbopol augmente. En effet,
plus le milieu est visqueux, plus la contrainte appliquée lors du cisaillement est impor-
tante avec 'ultraturrax. Ainsi, le réseau de carbone est déstructuré pendant le mélange
et le réarrangement des agrégats est difficile & cause de la viscosité du milieu. Malgré les
bonnes performances de conductivité, ces valeurs ne sont pas stables avec le temps et ’on
observe déja de la sédimentation un jour aprés préparation. Sur la figure 2.8a), la valeur
de la conductivité diminue d’'un facteur deux minimum, aprés un jour, quelle que soit la
concentration en carbopol étudiée. Cette déstabilisation peut étre due a la fragilisation
du réseau de carbopol en raison de la baisse du pH. La figure 2.8b) montre, en effet, que
le pH diminue rapidement aprés préparation.
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FIGURE 2.8: a) Conductivités électroniques de dispersions avec 5% de carbone acétyléne
black (mélange a Uultraturraz 1000 rpm pendant 5 min) et plusieurs pourcentages de car-
bopol. Les barres d’erreur correspondent a deur mesures. La photo représente I’échantillon
avec 0,3% de carbopol aprés préparation. La conductivité est présentée aprés préparation
et un jour apres b) Mesures du pH des dispersions aprés préparation et un jour apres.

D’autres polyméres ont été testés comme le HPAM (polyacrylamide partiellement
hydrolysé) a une concentration de 0.2%. Ce polymére posséde une forte viscosité élonga-
tionnelle et des forces normales non nulles. Malheureusement, en présence de HPAM, la
conductivité des dispersions ne dépassait pas 0.01 mS/cm.

Le dernier polymeére testé est I’alginate (Aldrich, sel d’alginate de sodium, ref 180947).
Ce polymeére de sucres, dont la formule est présentée sur la figure 2.9, posséde simplement
une viscosité newtonienne. Aprés optimisation de la quantité (tests réalisés entre 0.2 et
0.7% (w/w) d’alginate), nous choisissons d’ajouter 0.5% d’alginate de sodium dans la
phase continue avec la gomme arabique. Une plus grande concentration rend la dispersion
trop visqueuse et donc provoque une conductivité plus faible lors du cisaillement. Une
concentration trop faible ne permet pas d’empécher la sédimentation. A 0.5% d’alginate,
il n’y a pas de sédimentation des dispersions de carbone ni de variation de la conductivité
sur plusieurs semaines (figure 2.9). Ces propriétés de stabilité sont remarquables. L’effet
stabilisant de 'alginate est plutdt surprenant car ce n’est pas un polymeére a seuil, il a
juste une viscosité newtonienne. Il semblerait que cette stabilité vienne de la formation
d’un réseau d’alginate entre les particules de carbone comme visualisé sur la figure 2.9 sur
I'image TEM. Comme la gomme arabique et l’alginate ont une structure similaire, il est
possible que 'alginate ait une bonne affinité avec la gomme arabique et donc s’accroche a
la surface des particules de carbone. Nous avons, par ailleurs, vérifié par d’autres images
TEM que ce réseau était formé par l'alginate et non par la gomme arabique. Ce filet
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d’alginate qui s’accroche aux particules pourrait permettre le maintien du réseau carboné.
Cette hypothése mérite néanmoins des études complémentaires avant d’étre validée.
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FIGURE 2.9: Evolution de la conductivité électronique d’une dispersion avec 5% de car-
bone acétylene black (mélange a Uultraturraz 1000 rpm pendant 5 min) et 0.5% d’alginate.
Les barres d’erreur correspondent a trois mesures. Une image TEM de cet échantillon
(apres sonication) est présentée & droite. On observe une matrice de polymere d’alginate
entre les particules de carbone.

En conclusion de ce paragraphe, le polymeére alginate est le plus adapté pour réduire
la sédimentation. Il sera donc ajouté dans la phase aqueuse dans notre formulation finale.

2.2.4 Effet du type de carbone

Enfin, nous avons étudié l'effet de la nature des particules conductrices de carbone.
En particulier, trois types de carbone sont étudiés. Le premier est un carbone acétyléne
(acetylene black, 50% compressed, Alfa Aesar). Il sert d’additif conducteur bon marché
notamment dans les supercapacités. Réalisé par combustion thermique, il est réputé étre
le plus pur au niveau du taux de carbone. Cette remarque sera effectivement vérifiée
par la suite. Le second est un carbone hautement conducteur utilisé dans la préparation
des électrodes solides de batteries au lithium (ENSACO 250P Timcal). Le dernier est un
carbone poreux utilisé dans les supercapacités (Ketjenblack EC 600JD) et mentionné dans
les travaux de Kjeang. Leur propriétés sont rappelées dans le tableau ci-dessous 2.10 :

Noir de Référence Densité de BET (aire absorption
carbone la poudre surfacique) du DBP
(g/L) (m?/g) (cm3/100 g)
Acetyl‘ene Carbon black compressed 80-120 80 200-250
black 50 %, acetylene black (Alfa Aesar)
Ketjenblack Ketjenblack 600 JD (AkzoNobel) 100-120 1270 495
Ensaco Carbon black 250P ENSACO (Timcal) 120-250 62 190

FIGURE 2.10: Propriétés des trois carbones commerciaux étudiés : laire surfacique par
la méthode BET (Brunauer-Emmett-Teller), la densité de la poudre et l’absorption de
DBP (dibutyl phthalate).
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Résultats de conductivité électrique Les résultats de conductivité électronique sont
présentés sur la figure 2.11 pour les trois types de carbone pour différents pourcentages
en masse dans les dispersions aqueuses. Les dispersions ont différents seuils et surtout dif-
férentes allures de percolation. A faible pourcentage massique de carbone, les dispersions
ne sont pas conductrices électroniquement, leur conductivité est égale a la ligne de base,
soit environ 0,01 mS/cm.

La hausse de la conductivité électronique (percolation des particules de carbone) in-
tervient a des pourcentages massiques de 6% et 14% pour le Ketjenblack et 'Ensaco
respectivement. Pour les dispersions d’acétyléne black, la conductivité électronique est
significative dés 3% de carbone. Les comportements lors de la percolation sont cependant
trés différents. Pour les carbones Ensaco et Ketjenblack, la hausse de conductivité est
brutale : o, est multipliée par un facteur 1000 avec un ajout de moins de 1% de carbone.
La conductivité de ces dispersions aprés percolation stagne aux alentours de 100 mS/cm.
Cette valeur correspond a une situation ou les particules de carbone sont au contact. La
percolation électrique s’accompagne d’une percolation en viscosité : les échantillons non
percolés sont fluides comme de 'eau tandis qu’une fois la percolation franchie, les disper-
sions se présentent sous forme de pates trés visqueuses incapables de s’écouler.
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FI1GURE 2.11: Conductivité électronique o, des dispersions selon le pourcentage mas-
sique de carbone incorporé (mélange a lultraturraz 1000 rpm pendant 5 min). Les photos
associées aux dispersions sont présentées. Trois types de carbones sont étudiés : l'acétyléne
black, le Ketjenblack, et I’Ensaco. Quatre mesures sont réalisées pour chaque point (les
barres d’erreur correspondent & l’écart type).

Pour les dispersions d’acétyléne black (courbe bleue figure 2.11), la situation est dif-
férente. La percolation a la fois électrique et visqueuse des dispersions est beaucoup plus
progressive. La conductivité augmente doucement avec la concentration de carbone : elle
passe par des valeurs intermédiaires : 0,1 mS/cm a 3%, 1 mS/cm a 5%, 5 mS/cm a 7,5%
et enfin 100 mS/cm & 10% de carbone. De méme, la dispersion passe par un état de fluide
a seuil pour des concentrations en carbone entre 3 et 7,5%. Ces dispersions d’acétyléne
black sont capables de s’écouler a ces concentrations et possédent les propriétés conduc-
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trices adaptées pour des applications de batterie en flux.

Résultats de viscosité Les résultats de viscosité présentés sur la figure 2.12 sont en
accord avec les observations rapides précédentes. I.’ajout de particules de carbone est
responsable du comportement fluide & seuil des dispersions et de 'augmentation de leur
viscosité. La phase continue contenant de l'alginate et la gomme arabique posséde, en
effet, une viscosité newtonienne de 0,01 Pa.s comme indiqué en pointillé sur la figure 2.12.

Sur les courbes de l'acétyléne black (figure 2.12a et b), on voit nettement I'augmen-
tation du seuil de contrainte et de la viscosité pendant la percolation électrique. Le seuil
passe de 0,2 Pa a 200 Pa entre 1 et 10% de carbone. L’augmentation de ce seuil signifie
bien la formation d’un réseau entre les particules de carbone. Les courbes de contrainte
en fonction du cisaillement sont ajustées avec un modéle de Herschel Bulkley.

Pour le carbone Ketjenblack (figure 2.12¢ et d), la hausse de la viscosité traduit aussi
un début de percolation mais ’échantillon devient trop solide aprés 5% de carbone.

On peut aussi noter la présence d’un seuil de contrainte, quoique faible, pour les dis-
persions non percolées électriquement. C’est le cas des dispersions d’Ensaco présentent un
seuil de 0.7 Pa (figures 2.12e) et f). Ce seuil est probablement dii aux interactions entre
les polyméres a la surface des particules de carbone. Il n’y a cependant pas de contact
électrique (ou trés faible) entre les particules de carbone. Ces dispersions sont, par ailleurs,
peu stables et sédimentent en quelques heures. Cette sédimentation peut s’expliquer par
le fait que le réseau de carbone n’est pas capable de supporter les forces de gravité. Si ’'on
calcule le nombre de Shield 0 = (psfg)g 5 qui traduit un équilibre entre les forces de gravité
et la contrainte seuil du réseau, on trouve une contrainte minimale de 1 Pa pour empécher
la sédimentation. D est la taille moyenne des agrégats (100 um d’aprés la figure 2.17a),
ps et p sont les masses volumiques du carbone (2 g/cm?) et de la phase continue assimilée
a de l'eau. Cet ordre de grandeur n’est pas atteint pour les suspensions d’Ensaco, ce qui
explique la sédimentation des agrégats de carbone. Pour les dispersions d’acétyléne black,
les propriétés dans le temps sont trés stables.
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FIGURE 2.12: Courbes d’écoulement n et de contrainte o en fonction du cisaillement -
pour les trois types de carbone : acétyléne black (a) (b), Ketjenblack (¢) (d) et Ensaco (e)
(f). Plusieurs pourcentages sont présentés - - - sans carbon, m 1% de carbone, ® 3% de
carbone, o 5% de carbone, ¥ 7.5% de carbone et ¢ 10% de carbone (les pourcentages sont
massiques). Les échantillons avec 7,5% et 10% de carbone Ketjenblack ne sont pas mesurés
car ils ne peuvent plus étre considérés comme des liquides. Les courbes de contraintes des
dispersions avec 'acétyléne black sont ajustées avec le modele Herschel Bulkley sur la

figure (b).

2.2.5 Protocole de formulation final

Aprés les études des différents paramétres présentés a la partie d’avant, nous pouvons
en conclure que :

e Le mélange par voie mécanique a l'ultraturrax favorise la formation de réseau et
donc améliore la conductivité par rapport a une homogénéisation par ultrasons.
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e Plus la vitesse de rotation est importante, plus la conductivité diminue. Cependant,
elle ne doit pas étre trop faible afin de pouvoir disperser efficacement le carbone.

e [l faut ajouter un polymeére qui viscosifie la phase continue afin d’empécher la sédi-
mentation du carbone. L’alginate est un bon choix.

e Le carbone acétyléne black permet une percolation plus douce que I’Ensaco ou le
Ketjenblack. Il permet la formulation de dispersions moins visqueuses et néanmoins
conductrices.

Nous optons donc pour le protocole suivant (figure 2.13). Une solution aqueuse conte-
nant 1,5% de gomme arabique (Molekula) et 0,5% d’alginate (Aldrich, sel d’alginate de
sodium, ref 180947) est préparée et chauffée a 80°C jusqu’a dissolution compléte des po-
lyméres. Aprés refroidissement, les particules de noir de carbone (acétyléne black) sont
ajoutées dans la solution précédente dans des proportions variant de 1% a 20% en masse.
La dispersion est passée briévement au vortex afin de bien imbiber le noir de carbone
par la solution aqueuse. Puis, la formulation est homogénéisée par un mélange mécanique
a l'ultraturrax (T-25 digital Ultraturrax IKA, rotor S 25N-18G IKA) pendant 5 min a
une vitesse de 1000 rpm, ce qui correspond environ & un cisaillement d’environ 700 s
La masse volumique d’une dispersion a 5% de carbone acétyléne black est mesurée au

pycnométre et vaut 1,36 g/mL.

Water
Alginate 0.5%
Arabic gum 1.5%

— = @

Acetylene black
carbon

Heating under agitation Ultraturrax mixing

FI1GURE 2.13: Protocole final de formulation des électrodes liquides a base d’acétylene
black.

2.2.6 Discussion et comparaison avec la littérature

Dans cette partie, nous avons trouvé une formulation aqueuse a base d’acétyléne black
capable de s’écouler et d’avoir une trés bonne conductivité électronique (entre 1 et 4
mS/cm pour des concentrations entre 5 et 7% en carbone). Ces dispersions sont stables
sur plusieurs mois grace a l'ajout d’un peu d’alginate qui viscosifie la phase continue.
Ces dispersions ont un comportement de fluide & seuil rhéofluidifiant et sont capables
de s’écouler dans des canaux millifluidiques. Par exemple, pour des valeurs typiques de
canaux (épaisseur 2 mm) et pour un débit de quelques mL par minute, on trouve un
cisaillement proche de 50 s~!. A cette valeur, une dispersion & 5% de carbone a une vis-
cosité de 1 Pa.s, ce qui est raisonnable. A 7.5%, la dispersion a une viscosité de 10 Pa.s.
Le calcul plus précis des pertes de charge sera effectué paragraphe 5.2.5 sur une batterie
hexacyanoferrate /iode.
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Par rapport a la littérature, les valeurs de conductivité de nos dispersions sont parmi
les meilleures (figure 2.14). La conductivité est comparable a celles des dispersions de
Ketjenblack des travaux de Chiang et Al. [5], elles aussi réalisées en milieu aqueux. En
solvant organique, les exemples de dispersions conductrices de carbone sont plus nom-
breux. En particulier, le groupe de Chiang a réussi a formuler une dispersion avec 1.5%
(v/v) de Ketjentblack ayant une conductivité record de 9 mS/cm [4]. Afin d’étre plus
précis dans la comparaison, il aurait fallu savoir les viscosités des dispersions mais elles ne
sont pas toujours données dans les articles. Nous nous sommes donc contenté de reporter
les travaux qui mentionnent un écoulement des dispersions.
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FIGURE 2.1/4: Comparaison des conductivités électriques de la littérature et ceux de notre
étude (0 3, 5 et 7.5% en carbone). Les valeurs répertoriées dans la littérature correspondent
a des dispersions qui peuvent s’écouler et sont issus de [121] [4] [5] [153] et [132]. Le groupe
de Lestriez a étudié du carbone C45 et du Ketjenblack, le groupe de Chiang et McKinley
du Ketjenblack uniquement, et nos résultats sont pour de l’acétyléne black.

2.3 Compréhension de la percolation selon les différents
carbones

Nous avons observé des différences au niveau de la percolation selon le type de carbone
employé : acétyléne black, Ketjenblack et Ensaco dans la partie 2.2.4. En particulier,
nous avons remarqué que les dispersions d’acétyléne black présentaient une augmentation
de la viscosité et de la conductivité plus progressive avec la fraction en carbone. Cette
montée en conduction et en viscosité est beaucoup plus brusque pour les deux autres
carbones Ketjenblack et Ensaco. Nous n’avons, cependant, pas expliqué ce point. Cette
partie approfondit cette observation grace a des études plus poussées sur nos différents
carbones. Nous allons montrer notamment que les mécanismes d’agrégation et I’état de
surface des carbones jouent un grand role dans la percolation visqueuse et électrique.

2.3.1 Matériel et méthodes pour I’analyse des carbones

Afin de comprendre les phénoménes de percolation au sein des dispersions selon le
type de carbone, nous utiliserons des méthodes de microscopie, de zétamétrie et d’XPS.
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Mesure de zétamétrie La mesure du potentiel zéta permet d’obtenir une mesure de
la charge proche de la surface de nos particules de carbone. En effet, lorsqu’une particule
de noir de carbone se trouve en solution aqueuse, il se crée une double-couche d’ions a
sa surface, avec majoritairement des ions de charge opposée a la particule. La double-
couche d’ions est composée de deux parties [154] : la couche de Stern et la couche diffuse.
Le schéma de la figure 2.15 résume la situation. Dans la couche de Stern, proche de la
particule, les ions sont adsorbés a sa surface. On considére cette couche compacte d’ions
comme un condensateur et la décroissance du potentiel est linéaire avec la distance. La
couche diffuse d’ions correspond a une zone oil les ions subissent a la fois la force élec-
trostatique de la particule mais aussi ’agitation thermique. Le potentiel ¢ respecte la
loi de Poisson :V?)) = —2 avec p la densité de charge et ¢ la permittivité du milieu.
Lorsque I'agitation thermique domine, cette équation est résolue en suivant I’approxima-
tion de Debye-Huckel et conduit & une décroissance exponentielle du potentiel lorsque 1’on
s’éloigne de la surface chargée. Le potentiel zéta se lit & une distance appelée "plan de
glissement". Cette limite englobe tous les ions qui vont bouger avec la particule lors d’un
mouvement. Plus de détails peuvent étre trouvés dans [154].

Plan de
glissement Potentiel (mV)

\L
+

> Potentiel de surface

==%» Potentiel de Stern

=== Potentiel zéta

> Distance depuis

"l"l T la particule
Couche Couche diffuse d'ion
de Stern
Particule chargée \ Y )
négativement Double-couche d’ions

FIGURE 2.15: Représentation schématique des différentes couches d’ions autour d’une
particule chargée négativement.

Il existe deux méthodes de zétamétrie : la méthode éléctrophorétique et électroacous-
tique. La méthode électrophorétique est basée sur la mesure de la vitesse électrophorétique
de la particule v en présence d’un champ E, ce qui permet de déterminer la mobilité élec-
trophorétique U, de la particule via la relation v = U.E. U, est ensuite relié au potentiel
zéta z grace a la formule de Henry équation (2.4) . Comme la vitesse est mesurée par
un laser, I’échantillon doit étre peu concentré, transparent et ne pas sédimenter. Pour
des dispersions de carbone, la méthode électroacoustique est plus adaptée car on peut
travailler a trés fortes concentrations et sous agitation. Les mesures sont effectuées avec
une sonde DT-300 de Quantachrome. Le principe est le suivant : un pulse d’ultrason de
pression AP est envoyé dans la solution de particules. A cause de leur inertie, les parti-
cules oscillent dans le champ de pression acoustique. Lors de cette oscillation, la couche
diffuse d’ion entourant la particule est donc légérement décalée a cause du mouvement de
celle-ci. A cause de la dissymeétrie de la couche diffuse d’ion, il s’en suit la bréve apparition
d’un dipéle ainsi que la génération d’un petit courant alternatif de polarisation appelé
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courant de vibration colloidal (colloidal vibration intensity CVI). La théorie développée
par O’'Brien permet de relier le CVI & AP grace a la formule :

OVI = A(W)F(Zy, Zs)oP2— Py, AP (2.4)
Pm
A(w) est une constante de l'appareil, F(Zr, Zs) est fonction de 'impédance acoustique
du récepteur et des particules de carbone et ¢, la fraction volumique en particule. Enfin,
pp et pyr sont les densités respectives des particules et du milieu. Cette équation permet
d’en déduire la mobilité électrophorétique U,, puis le potentiel zéta z grace a la loi de
Henry :
2ez f(ka)
= 3
Dans la formule, la constante diélectrique € correspond a celle de 'eau et la viscosité n
correspond soit & celle 'eau (1 mPa.s) soit a la phase continue d’alginate/gomme ara-
bique (10 mPa.s) selon les expériences menées. La fonction de Henry peut étre fixée a
1,5 dans un solvant polaire d’aprés 'approximation de Smoluchowski. Pour réaliser cette
approximation, on considérera dans un souci de simplicité que les agrégats de carbone
sont sphériques. Il est possible néanmoins d’ajouter un terme pour tenir compte de la po-

lydispersité. Dans ce cas, une équation plus générale peut étre trouvée dans la référence
[155].

Ue (2.5)

Afin d’effectuer des mesures de zétamétrie sur les différents carbones, on disperse
1% de particules de carbone dans deux phases continues aqueuses. L’une contient un
mélange 1072 M KC1)/0,5% alginate/1,5% gomme arabique pour visualiser I'interaction
des polymeéres avec le carbone. L’autre contient uniquement 10=2 M de KCl dans de I'eau.
Les particules de carbone sont dispersées avec une microsonde a ultrasons (Branson,
pulsation & 20 000 kHz a 20% de la puissance nominale de la sonde de 200 W, durée 15
min). Dans la phase contenant la gomme arabique et 1’alginate, la dispersion est facilement
réalisée grace a la présence de la gomme arabique : les agrégats sont bien dispersés avec une
taille d’agrégats autour de 3 pm. Pour la solution de sel sans les polymeéres, la dispersion
est plus difficile et les agrégats sont plus polydisperses, avec une taille centrée autour de
10pum. Ces échantillons sont peu stables d’ou la nécessité d’agiter pendant les mesures.
Pour chaque échantillon, le potentiel zéta est mesuré a différents pH : un aller-retour
est effectué entre les pH 2 et 11 grace a des petits ajouts de potasse KOH ou d’acide
concentré HNQOj3. On vérifie que le pH d’équilibre a bien été atteint car 'hystérésis des
valeurs de potentiel zéta entre l'aller et le retour en pH est négligeable. La gamme de pH
étudié, entre 2 et 11 permet de garder la conductivité ionique constante (1,7 mS/cm),
globalement toujours dominée par la présence du sel KCI.

Mesure XPS et microscopie Des images TEM sont réalisées pour caractériser la
taille et la forme des particules graphitiques primaires. Pour ce faire, le noir de carbone
est dispersé dans ’eau par ultrasonication pendant 10 min. Une goutte est déposée sur
une grille de cuivre. La grille est séchée a 'air libre pendant une nuit puis observée en
TEM (Hitachi H-600, tension de marche 75 kV). De la microscopie optique et des mesures
de SLS sont aussi réalisées mais sur les vraies dispersions conductrices de noir de carbone,
en présence de gomme arabique, d’alginate, et homogénéisées par ultraturrax.

Enfin, afin de caractériser I’état de surface des carbones, des mesures XPS sont réalisées
sur la poudre de carbone par un spectrométre utilisant des rayons X monochromatique
Al-K 4 1486,5 eV (pic O 1s, C 1s et S 2p). Les électrons sont détectés grace a un récepteur
hémisphérique avec une énergie de passage de 40 eV. A cette énergie, la résolution est

69



de 0,2 eV. La poudre de carbone est déposée sur un scotch de cuivre et ’échantillon est
analysé sous ultravide (10 mBar). Quatre points de 200 um? sont analysés soit en surface
ou bien en profondeur aprés décapage a I’argon (4 nm et 8 nm sous la surface du grain
de carbone).

2.3.2 Résultats des études sur les différents carbones

Résultats de microscopie Sur les images TEM des carbones de la figure 2.16, les
particules graphitiques ¢lémentaires ont des tailles respectives de 123 nm pour ['acétyléne
black (écart type 43 nm), 35 nm pour le Ketjenblack (écart type 14 nm) et 61 nm pour
Ensaco (écart type 19 nm). Les tailles sont mesurées par imagel sur une vingtaine de
particules. Ces particules graphitiques se lient entre elles par des interactions qui sont
non destructibles par ultrasonication. Elles forment des agrégats primaires de quelques
microns environ. Sur ces clichés, on observe la porosité des particules de Ketjenblack,
de couleur plus claire. Le facteur de forme f = % est calculé pour les particules
graphitiques élémentaires mais aucune différences flagrante n’est notée. Le ratio f tourne
autour de 1,5 pour les trois carbones, ce qui ne semble pas discriminant pour expliquer
les différences de percolation.

FIGURE 2.16: Image TEM des différentes poudres de carbone (a) Acétylene black (b)
Ketjenblack (¢) Ensaco.

Aprés avoir analysé les particules élémentaires, la figure 2.17 nous présente la taille et
la forme des agrégats, cette fois, secondaires, issues de ’assemblage des agrégats primaires
au sein des dispersions en présence d’alginate et de gomme arabique. Les résultats en SLS
(figure 2.17a) montrent une distribution en taille large, centrée autour de 200 pm pour
Ketjenblack et Ensaco. Pour le carbone acétyléne black, le pic est plutot vers 150 um avec
une population de petits agrégats vers 10 um. La forme des clusters de carbone est cepen-
dant trés différente. Les dispersions de Ketjenblack ou d’Ensaco, présentent des agrégats
plutdt sphériques et denses (figure 2.17b et ¢). Ceux de Pacétyléne black ont la forme
de filaments, plus aérés (figure 2.17d)). Cette morphologie fractale des agrégats dans les
dispersions d’acétyléne black permet d’expliquer la percolation électrique plus progressive
de la figure 2.11. En effet, le réseau de carbone est plus souple et moins compact que
pour I'Ensaco et ou le Ketjenblack, ce qui permet un réarrangement des contacts entre
agrégats secondaires lors de la percolation. La hausse de viscosité est, de ce fait, également
beaucoup plus progressive pendant la percolation.
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FIGURE 2.17: a) Distribution en volume des agrégals de carbone dans des dispersions
contenant 0,5 d’alginate, 1,6% de gomme arabique et 1% de carbone. Pour chaque type
de carbone, la distribution est une moyenne sur trois mesures. Des images au microscope
optique accompagnent la figure pour différencier les morphologies d’agrégats pour les trois
types de carbone (b) Ensaco (c¢) Ketjenblack et (d) acétyléne black.

Résultats de zétamétrie Les mesures de potentiel zéta permettent également d’ob-
tenir des informations sur la charge de la surface des particules de carbone avec ou sans
émulsifiant. Sur la figure 2.18, en présence de la gomme arabique, la charge est identique
entre les trois types de carbone et les particules de carbone sont bien dispersées (photos
figure 2.18). On confirme donc que tous les carbones en sont recouverts. Leur charge est
négative, autour de -40 mV pour les pH neutres ou basiques. A pH acide, la charge des
carbones devient nulle. Cette observation est cohérente avec la littérature trouvée sur
la gomme arabique. La gomme arabique est constituée d’un squelette de polypeptidique
auquel sont reliées des branches de polysaccharides de type arabinose et galactose. Elle
présente donc des fonctions acides carboxyliques de pKa(COOH/COOQO-)=4,1 venant des
protéines. Le pH de changement de charge de surface du carbone en milieu acide corres-
pond bien au pKa des fonctions acides carboxyliques de la gomme arabique.
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FIGURE 2.18: a) Evolution du potentiel zéta avec le pH pour des suspensions conte-
nant 1% de carbone dispersé aprés 10 min de sonication. Le milieu aqueux contient 1,5%
de gomme arabique, 0,5% d’alginate et 1072 M de KCI. Au-dessous, les images des dis-
persions obtenues sont présentées pour les trois types de carbone : (b) Ensaco pH=7.5
(c) Ketjenblack pH=9 (d) acétyléne black pH="7.5. Le pH correspond au pH juste apres
formulation.

Sans émulsifiant (figure 2.19), il existe une différence entre les charges de surface des
différents carbones. Les carbones Ensaco et Ketjenblack sont négativement chargés a pH
basique avec un potentiel zéta de -30 mV environ. A pH acide, leur charge devient posi-
tive. Le point isoélectrique de I’Ensaco est a pH=4, ce qui semble correspondre au pKa
d’acides carboxyliques présents a la surface du carbone. Pour le carbone Ketjenblack, le
point isoélectrique est plutot autour de 8. On peut interpréter cette valeur comme une
moyenne de pKa entre des fonctions acides carboxyliques (pKa(COOOH/COOO0-)=4,1)
et des fonctions thiols (pKa(R-S-/R-SH)=9-10). La présence de fonctions thiols a, par
ailleurs, été confirmée par XPS. Globalement, pour les carbones Ensaco et Ketjenblack,
la charge de surface est suffisamment élevée pour permettre une dispersion possible dans
I'eau comme le montrent les photos de la figure 2.19b) et ¢). Au contraire, les particules
d’acétyléne black sont extrémement hydrophobes et ne se dispersent pas dans ’eau, méme
aprés sonication. Comme le montre la photo de la figure 2.19d), I’eau ne mouille pas le
carbone. La valeur affichée en zétamétrie est proche de zéro quel que soit le pH, ce qui
caractérise des surfaces hydrophobes. La précision de la valeur est & prendre avec pré-
caution car les particules de carbone sont peu mouillées par le solvant. On peut juste en
conclure que le carbone acétyléne black est trés hydrophobe, plus que le Ketjenblack ou
I’Ensaco.
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FIGURE 2.19: (a) Evolution du potentiel zéta avec le pH pour des suspensions contenant
1% de carbone dispersé apres 10 min de sonication. Le milieu aqueuz contient uniquement
1072 M de KCI. Au-dessous, les images des dispersions obtenues sont présentées pour les
trois types de carbone : (b) Ensaco pH=7.5 (¢) Ketjenblack pH=9 (d) acétyléne black
pH="7.5. Le pH correspond au pH juste aprés formulation.

Résultats A’XPS Ce résultat sur ’hydrophobicité de ’acétyléne black est confirmé par
les spectres I’XPS de la figure 2.20a). En effet, le pourcentage de fonctions oxygénées,
hydrophiles, est plus important pour les deux carbones Ketjenblack (0,85%) et Ensaco
(1,4%) que pour Pacétyléne black (0,4%). Ces résultats sont identiques méme aprés déca-
page a I'argon ce qui signifie que 'oxygéne n’est pas apporté par une éventuelle oxydation
a l'air ambiant. Les fonctions oxygénées présentes a la surface des carbones sont des fonc-
tions COOR, COOH, CO, C=0 et C-CO. Par souci de lisibilité, seule la décomposition
du pic O 1s de l'acétyléne black est représentée mais les courbes sont similaires pour les
deux autres carbones. Pour le Ketjenblack, des fonctions thiols sont aussi présentes (en-
viron 0,12%) en raison du traitement a I’acide sulfurique subit par ce dernier lors de sa
synthése. Le caractére graphitique peut aussi étre mesuré a partir du spectre C 1s (figure
2.20b). 1l correspond & la largeur a mi-hauteur du pic des fonctions C-C sp® a 285 eV. Ce
paramétre prend généralement des valeurs entre 0,65 pour un carbone trés graphitique a
1,5 pour des carbones trés désordonnés. Il est de 0,92 pour le carbone Ketjenblack, 0,91
pour Ensaco et seulement 0,70 pour 'acétyléne black. Ce résultat confirme que 'acétyléne
black est trés hydrophobe, avec des plans graphitiques ordonnés.
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FIGURE 2.20: (a) Comparaison du pic de l'oxygéne O 1s pour les trois types de carbone.
Le spectre est réalisé a haute résolution. (b) Le pic du carbone C 1s est décomposé selon
les différentes fonctions chimiques présentes a la surface du carbone.

2.3.3 Lien entre mécanisme d’agrégation et percolation électrique

Les dispersions d’acétyléne black sont particuliérement adaptées pour des applications
de batterie en écoulement en raison de leur forte conductivité et de leur viscosité mo-
dérée. La partie précédente a montré que ce carbone était beaucoup plus hydrophobe
comparé au Ketjenblack et & ’Ensaco qui présentent plus de fonctions polaires oxydées a
leur surface. Nous allons, dans ce paragraphe essayer de relier les différents observations
précédentes (propriétés macroscopique de conduction, percolation douce, hydrophobicité
du carbone...) au mécanisme d’agrégation.

Pendant la phase d’homogénéisation, deux interactions interviennent principalement :
'interaction carbone/carbone et I'interaction carbone/gomme arabique. Les résultats de
zétamétrie ont montré qu’il n’y avait aucune différence selon le type de carbone : la gomme
arabique recouvre tous les carbones et leur apporte une charge de surface négative. Cepen-
dant, cet émulsifiant étant un polymeére, le temps d’adsorption de celui-ci a la surface des
grains de carbone est trés lent. L’agrégation est donc d’abord gouvernée par l'interaction
carbone/carbone. D’aprés la théorie DLVO, l'interaction entre deux colloides identiques
(ici, deux particules de carbone) est la somme de deux contributions : la répulsion électro-
statique G g, et les forces attractives de Van Der Waals Gy py. Localement, les particules
de carbone étant considérées comme planes, on a un profil d’énergie respectant I’équation
suivante [156] :

K —A
= = ZeHP
Giot = Gpr + Gvpw 572 ¢ + 1972
(2.6)
kT
avec Z = 647reoer(%)2tcmh2(%)

eoe, est la constante diélectrique de l'eau, e la charge élémentaire, k7' 'agitation
thermique a température ambiante, D la distance entre les deux colloides, « est la longueur
de Debye, ¢ le potentiel zéta et A la constante de Hamaker du carbone dans I'eau. Cette
constante a une valeur de 1.15 x 107 J d’apreés la littérature [157]. En ordre de grandeur,
on prendra une longueur de Debye typique de 1 nm. Si 'on trace ce profil d’interaction
pour différentes valeurs du potentiel zéta, on obtient la figure 2.21. Pour des valeurs de
potentiel zéta élevées en valeur absolue, on a une barriére répulsive électrostatique a cause
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de la charge de surface des colloides. Il suffit d’avoir un potentiel zéta supérieur & 30 mV,
en valeur absolu, pour avoir une répulsion entre particules & moyenne distance. Ce cas
correspond typiquement aux particules de carbone Ketjenblack et Ensaco. Au contraire,
pour un potentiel zéta tres faible, c’est a dire une surface non chargée, trés hydrophobe
comme pour l'acétyléne black, il n’existe pas de maximum positif de potentiel. On est
donc toujours en situation ou les interactions attractives de Van Der Waals dominent. Les

particules s’attirent.
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FI1GURE 2.21: Potentiel d’interaction entre deux particules colloidales de carbone pour
différentes valeurs de potentiel zéta. Les graphes sont tracés a partir de 'équation (2.6).
Les courbes numérotées (2) correspondent & une situation ot les particules sont répulsives
& moyenne portée. La courbe notée (1) correspond & des particules uniquement attractives.

Selon la nature de l'interaction entre particules, il existe plusieurs types d’agrégation.
Si les particules sont attractives, la particule qui entre en collision avec un agrégat sera
immédiatement "collée" a lui avec une probabilité proche de 1. Il s’en suit une organi-
sation lache, de type fractal. La dimension fractale observée pour ce type d’agrégat est
de Pordre de 1,7 [158]. On parle de mécanisme d’agrégation limité par diffusion (DLA).
Cette situation semble bien correspondre a ’acétyléne black car les clusters de carbone
observés par microscopie optique présentent des arrangements trées fractaux et peu denses
sur la figure 2.17d). Au contraire, quand une barriére répulsive existe & moyenne portée
(& courte portée, les interactions de Van Der Waals dominent toujours), la probabilité
d’accrochage entre deux particules est inférieure a 1. La particule peut se décoller plu-
sieurs fois avant de s’agréger. Ainsi, le cluster peut se réarranger et devenir plus dense. Sa
dimension fractale est proche de 2,1. Cette situation correspond aux particules de carbone
Ensaco et Ketjenblack. Les dispersions présentent, en effet, des agrégats trés compacts
sur les figures 2.17b) et c¢). Il s’agit dans ce cas d'un mécanisme d’agrégation limité par
réaction (RLA). Les deux mécanismes sont présentés schématiquement sur la figure 2.22.
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FIGURE 2.22: Représentation schématique des mécanismes d’agrégation RLA et DLA.

En conclusion, en raison de I'hydrophobicité trés élevée de 'acetylene black, les dis-
persions d’acétyléne black présentent des agrégats fractaux formés par DLA, souples, qui
peuvent se réarranger au fur et & mesure de la percolation. Cet aspect explique la percola-
tion électrique et visqueuse progressive observée sur les figures 2.11 et 2.12. Au contraire,
les dispersions avec du carbone Ketjenblack ou Ensaco présentent des agrégats denses
formés par RLA. La percolation de ces agrégats compacts est beaucoup plus abrupte. Au
final, seules les dispersions d’acétyléne black peuvent étre utilisées dans des applications
de types batteries ou supercapacités en flux. Un dernier aspect doit cependant étre vérifié :
il s’agit du comportement de la dispersion en écoulement.

2.4 Etude de la conductivité des dispersions sous écou-
lement

L’application visée étant 'utilisation de ces dispersions dans les batteries en flux, il est
judicieux de vérifier la robustesse de la conductivité électronique lors de I’écoulement. Le
réseau de carbone percolé doit étre suffisamment conducteur méme lors de 'application
de contraintes. Ce test permet aussi de vérifier le bon écoulement des dispersions dans des
canaux de petite taille car le dispositif expérimental présente un canal de hauteur 1 mm.

2.4.1 Meéthode et modéle théorique de I’écoulement des disper-
sions

Les mesures de la conductivité électronique en flux sont réalisées uniquement sur les
dispersions les plus prometteuses, contenant du noir de carbone acétyléne, car elles seules
sont capables de s’écouler et d’avoir une bonne conductivité. Le dispositif, spécialement
réalisé pour cette expérience, est montré sur la figure 2.23. La dispersion de carbone est
injectée dans un canal plat de section rectangulaire de longueur L=4 cm. La paroi haute et
basse du canal est recouverte par deux grandes électrodes de papier carbone. En prenant
en compte I’épaisseur du papier carbone la distance entre les deux électrodes est de e=1
mm. Chaque électrode couvre la longueur (L=4 cm) et la largeur du canal (w=1 cm), ce
qui donne une surface de 4 cm?. Chacune des deux électrodes est reliée au potensiostat et
la mesure de la conductivité est réalisée comme précédemment grace a la formule (2.1).
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L’injection se fait en continue grace & un pousse seringue et la mesure du courant se fait
de facon simultanée aprés un temps de stabilisation de 3 min environ pour chaque débit.
Les mesures sont réalisées des forts débits aux faibles débits.

Connexion
z Carbon paper electrodes with
t (surface S=4 cm*1 cm, galvanostat
2 lengh L=1 rr‘1m) |
> r
Flow of .

Connexion
carbon _TL with syringe \

dispersions T ] pump

square section glass
tubing

FIGURE 2.23: Montage réalisé pour la mesure de la conductivité électronique des dis-
persions en flux. Il est constitué d’un canal rectangulaire avec des électrodes en papier
carbone sur les parois du haut et du bas.

Le débit étant un paramétre dépendant de la géométrie, il est plus adapté de tracer
la conductivité électronique en fonction de la contrainte a la paroi a 1’électrode. Pour
cela, nous avons besoin de calculer le profil de vitesse des dispersions dans le canal. Les
équations sont présentées ci-apres et utilisent la rhéologie des dispersions. Les notations
sont, présentées sur la figure 2.24

Calcul du profil de vitesse des dispersions Lors de la mise en écoulement des
dispersions (application d’un débit), une différence de pression se crée entre 'entrée et
la sortie du canal : AP = P.,trec — Psortie > 0. Le canal ayant une section rectangulaire
avec une largeur (w=1 c¢m) trés grande devant 1’épaisseur (e=1 mm), on considérera que la
vitesse est orientée selon la direction (Ox) et paralléle aux électrodes, avec une dépendance
uniquement en z (épaisseur du canal). z=0 au milieu du canal et x=0 & Pentrée. Sous ces
conditions, la différence de pression AP, la contrainte de cisaillement o(z), la vitesse v(z)
et le cisaillement 7(z) peuvent étre reliés par les relations suivantes.

APz _dv(z)

o(2) 7 et y(z) = 7 (2.7)

Comme les dispersions de carbone ont comportement de fluide a seuil vérifiant le
modéle de Herschley Bulkley (cf figure 2.12b), on a donc la relation suivante entre la
contrainte et le cisaillement pour z>0 :

o(z) = o9 + AY(2)" (2.8)
soit, en remplagant dans I’équation (2.7),

APz dv
= A(—=—)" 2.9
70+ A(T) 29)

0o est la contrainte seuil. A, oy et n sont trouvés expérimentalement avec les courbes de
la figure 2.12b). Cette égalité est valable pour z = 0 mais pour z < 0, il suffit de changer
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le signe de z car le profil est symétrique par rapport a z=0. On a donc, en réarrangeant
I'équation (2.9) :

dv APz _ 50
@) = () (2.10)
soit : AP
LA S22 14n
v(z) = n+ 1;1AP( L " UO)% + constante (2.11)
n

xpression ci- us n ut étre résolue que si == — gy = uz = 2.
L’expression ci-dessus ne peut étre résolue que si 222 o= 0do > Loo (Cette
. . L . . L . . AP
limite en 29 = {5 marque la limite entre la zone d’écoulement de la dispersion proche de

la paroi et la zone ot le fluide reste solide, en écoulement bouchon, au centre du canal (cf
figure 2.24). En supposant un écoulement sans glissement a la paroi v(e/2) = 0, ce qui est
vraisemblable au vue de la rugosité des électrodes de papier carbone, on a donc :

14+n n41
LA APe n APz n
(z) = n 2 %0 [ % (2.12)
(n + DAP A A

APe
o1 . I . . . LAn T—o’o n
Au milieu du canal, le fluide s’écoule avec une vitesse constante v(z) = v(2) = IR ( T ) ,

ce qui nous donne un profil bouchon. Le méme calcul pour les z négatifs donne le profil
de vitesse suivant v(z)é, dans le canal pour un fluide a seuil :

n+1

( n+l n+l
LAn Sy N e e A siloo ¢
(n+1)AP A A AP 2
APe ntl
v(z) = < LAn 2L %0} " i Loog Log 2.13
(2) (nt1)AP A S —Ap <% < Aap (2.13)
n+1 n+1
LAn Sre—oo) © — —_ALPz U si—¢<z<—Lxu
(n+1)AP A A 2 AP
.

Ces équations traduisent un écoulement de la dispersion proche des parois du canal
(i.e pour z > £%8). Cet écoulement est dii au fort cisaillement. Au centre, le cisaillement
n’est pas assez fort, la dispersion ne s’écoule pas et la vitesse est constante. Quelques

exemples de profils de vitesse sont tracés sur la figure 2.24.
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FI1GURE 2.2/: Notations prises pour l’étude de I’écoulement d’un fluide a seuil et courbes
stmulées du profil de vitesse dans le canal. zy = % et marque la limite entre les domaines
d’écoulement (1) et de profil bouchon (2). Les profils de vitesse sont tracés a partir des
équations précédentes pour différentes surpressions AP. Les paramétres rhéologiques pris
ces courbes sont A=4, og = 7 Pa et n=0,45. Ces valeurs correspondent a la rhéologie

d’une dispersion d’acétyléne black a 5% en masse.
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Aprés intégration sur la section du canal, on obtient une relation liant le débit Q a la
chute de pression AP.

n+1 n+1

0- eLAnw A;Ze —op\ " B 2w(LAn)? A;ze —oo\ " (2.14)
(n+1)AP A (2n+1)(n + 1)AP? A '

Gréce a cette relation (2.14), le débit est transformé en différence de pression, ce qui
permet ensuite de calculer la contrainte a la parois, en z—e/2 d’aprés I’équation (2.7) :

B APe
2L

Ow

(2.15)

2.4.2 Reésultats de conductivité en flux et rhéologie

Des dispersions d’acétyléne black avec plusieurs fractions massiques de carbone (1, 3,
5 et 7,5% de carbone) sont injectées dans le dispositif présenté sur la figure 2.23 et la
conductivité électronique est mesurée en flux sur la figure 2.25a). Afin de s’affranchir de
la dépedance de la géométrie, le débit est converti en contrainte & la paroi sur la figure
2.25b) grace aux relations (2.14) et (2.15). Dans tous les cas, il convient de noter que
la conductivité mesurée est une conductivité moyenne mesurée sur toute la hauteur du
canal qui ne correspond pas & une contrainte unique. En effet, en présence d’un profil de
vitesse, la contrainte varie de 0 (au centre du canal) & o, a la paroi. Récemment, Helal et
Al [153] ont utilisé la géomeétrie du rhéométre pour mesure la conductivité de dispersions
de carbone en solvant organique. On a, dans ce cas, une contrainte homogéne dans le
matériau. La réalisation d’un tel dispositif souléve néanmoins de nombreuses difficultés
d’utilisation (connectique, friction...) et notre géométrie est beaucoup plus proche de celle
d’une batterie en écoulement.

Sur les figures 2.25a) et b), les dispersions d’acétyléne black voient leur conductivité
électronique diminuer sous écoulement mais cette baisse dépend de la concentration en
carbone. Pour 1% de carbone, la baisse de conductivité est brutale : 0. diminue d’une
décade a une contrainte de 0,3 Pa (800 puL./min). A 3% et 5% de carbone, la chute de la
conductivité est moins prononcée mais existe a des contraintes seuil respectives de 1 Pa
(100 pL/min) et 10 Pa (50 pL/min). A 7,5% de carbone, la contrainte n’affecte presque
plus la conductivité qui reste constante a 2,5 mS/cm quel que soient les débits. Ces obser-
vations nous montrent que le réseau percolé de carbone est de plus en plus robuste au fur
et & mesure que les dispersions sont concentrées. A faible concentration, la diminution de
la conductivité est due a la rupture des contacts entre les agrégats secondaires de carbone.
A Téchelle de 'agrégat primaire de carbone, il n’y a pas de cassures bien évidemment, les
liaisons covalentes étant bien trop solides.
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FIGURE 2.25: Conductivité électronique mesurée dans le dispositif de la figure 2.23 pour
plusieurs concentrations massiques en carbone acétylene dans les dispersions. Les résultats
sont présentés en fonction du débit (a) ou de la contrainte & la paroi (b). Les erreurs bars
sont les incertitudes lices a la stabilisation du plateau de courant.

L’hypothése d'une rupture des liens entre agrégats secondaires de carbone est confortée
par les études viscoélastiques des dispersions avec un rhéomeétre plan-plan sablé sur les
figures 2.26a) et b). Les modules élastique G’ et visqueux G” sont mesurés en fonction
de la contrainte sur la figure 2.26a). On remarque, tout d’abord, que les échantillons avec
une concentration en carbone supérieure a 3% sont bien percolés car le module G’ est
supérieur au module visqueux G” d’au moins une décade. Pour compléter I'étude, les
modules sont mesurés en fréquence dans le domaine du plateau élastique sur la figure
2.26b). On confirme aussi le caractére percolé des échantillons a 3, 5 et 7,5% de carbone
avec un module élastique toujours plus important que le module visqueux quelle que
soit la fréquence. La zone d’augmentation de G’ et G” en forme de parabole aux hautes
fréquences est un effet inertiel apporté par le rhéomeétre. Sur le graphe de la figure 2.26a),
on peut noter que la valeur de contrainte limite correspondant a la chute des modules
G’ et G”7 augmente avec la concentration de carbone : elle est de 2 Pa, 20 Pa et 300 Pa
pour les concentrations de 3 a 7,5%. Ces valeurs, correspondant & une dégradation de la
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structure aprés le plateau élastique, coincident avec la valeur de la contrainte ot apparait
la diminution de la conductivité (figure 2.25b)). L’hypothése d’une destructuration des
agrégats secondaires de carbone pour expliquer la chute de conductivité sous écoulement

est validée. On peut noter que cette destructuration est réversible car on opére de forts a
faibles débits.
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FIGURE 2.26: (a) Mesure de G’ et G” en fonction de la contrainte de cisaillementa la
paroi o, (oscillations a 1 Hz) (b) Mesure de G’ et G” en fonction de la fréquence. Les
contraintes imposées sont respectivement de 0,01 Pa, 0,5 Pa, 3 Pa et 10 Pa pour 1%, 3%,
5% ou 7.5 % de carbone acétyléne black afin de rester dans le domaine linéaire. Toutes
les mesures se font en géométrie de rhéométre plan-plan sablé.

En conclusion de cette partie, nous remarquons qu’a partir de 5% en carbone, on
peut considérer que le réseau est suffisamment solide pour résister a la contrainte de
I'écoulement (la conductivité diminue trés peu). Ces formulations sont donc adéquates
pour étre utilisées dans des applications de batterie en flux.
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2.5

Quelques points a retenir...

Afin d’obtenir une bonne conductivité électronique dans une dispersion de noir de
carbone, il vaut mieux homogénéiser la dispersion a 'aide d’un Ultraturrax que
d’utiliser les ultrasons.

Le type de carbone employé est aussi trés important : en milieu aqueux, un car-
bone trés pur et hydrophobe (acetylene black) aura tendance a s’agréger sous forme
d’amas treés fractaux. La percolation est progressive grace a la flexibilité des amas de
carbone. Des carbones plus hydrophiles (Ketjenblack, Ensaco) s’agrégent en amas
compacts et la percolation est brutale avec I'ajout de carbone.

Nous avons réussi a formuler des dispersions d’acétyléne black capables de s’écouler
et d’avoir une trés bonne conductivité électronique (entre 1 et 4 mS/cm pour des
concentrations entre 5 et 7,5% en carbone). Ces dispersions sont stables sur plusieurs
mois. Les conductivités sont parmi les meilleures de la littérature en milieu aqueux.

Ces dispersions ont un comportement de fluide a seuil rhéofluidifiant. La viscosité
des dispersions & 5% de carbone est de 10 Pa.s 4 1 s~1. Elle est de 1 Pa.s a 50 s~

En écoulement, les dispersions d’acétyléne black montrent une conductivité élec-
trique qui diminue car le réseau de carbone percolé se déstructure. Néanmoins, pour
des concentrations élevées (>5% de carbone), le réseau est suffisamment solide et
la conductivité ne baisse quasiment pas pour des débits allant jusqu’a 10 mL/min
dans un canal d’1 mm d’épaisseur.
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Chapitre 3

Etudes par impédancemétrie de la
percolation électrique des dispersions
de carbone

Nous avons formulé dans le chapitre précédent des dispersions aqueuses de carbone, a
la fois percolées et capables de s’écouler.

Ce chapitre est dédié a quelques études complémentaires sur ces dispersions de car-
bone par spectroscopie d’'impédance liquide. Une attention particuliére est portée sur la
compréhension de la percolation et de la polarisation aux électrodes grace a la détermi-
nation d’un circuit équivalent de I’échantillon. Une seconde partie présentera briévement
des résultats d’impédancemétrie en flux.

3.1 Quelques notions autour de I'impédancemeétrie

3.1.1 Intérét et originalité des mesures

Dans le chapitre précédent, nous avons montré que la percolation électrique des dis-
persions d’acétyléne black est progressive avec ’ajout de carbone et nous avons mesuré
I’augmentation de la conductivité électronique en fonction de la concentration en carbone
sur la figure 2.11. Jusqu’a présent, les mesures ont été réalisées uniquement a fréquence
nulle afin de visualiser exclusivement la conductivité électrique. Dans cette partie, nous
allons utiliser la spectroscopie d’'impédance.

Méme si nous n’avons pas besoin de ces mesures pour valider la formulation des disper-
sions, nous avons la chance d’avoir un systéme suffisamment liquide lors de la percolation
électrique, donc mesurable par impédancemétrie liquide. C’est trés intéressant pour com-
prendre ce qui se passe lors de la percolation.

Dans la littérature, on trouve un certain nombre d’études d’impédancemétrie sur les
matériaux avec des particules conductrices comme des composites carbone/polyéthyléne
[159], des fibres carbone/poly (acrylonitrile-co-butadiene-co-styrene) [160], des composites
graphite/polyuréthane [161], des composites silice/nanotubes/epoxy [162]... Des simula-
tions ont aussi été menées sur des composites percolés dans des formes de réseau différent
[163]. Ce sont, cependant, exclusivement des matériaux solides ou trés fortement géli-
fies [164]. Dans ce cas, différents types de circuits équivalents peuvent correspondre aux
échantillons : un montage de type RC paralléle [159], un montage R-Warburg paralléle
[164], deux circuits RC paralléle au moins [160] [161] [163] [162].
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Globalement, pour ce type de circuit équivalent, I'interprétation est relativement simple :
la résistance électrique de 1’échantillon correspond & l'intersection entre le demi-cercle
formé par le circuit RC et ’axe des abscisses en représentation Nyquist. C’est le cas par
exemple sur la figure 3.1 ol la résistance électrique Rpc se lit a ’extrémité du demi-cercle.
La capacité correspond en général & la permittivité du solvant ou du polymére.

Cependant, avec des échantillons aqueux, en plus de la conductivité électronique de
I’échantillon, s’ajoute la conduction ionique et surtout les capacités des doubles couches
qui deviennent trés complexes a étudier autour des particules conductrices. La percolation
est trés difficile & modéliser. A notre connaissance, le systéme que nous allons étudier, a
savoir les dispersions aqueuses de noir de carbone formulées au chapitre 2, posséde des
courbes en impédancemétrie encore jamais visualisées dans la littérature car il s’agit d’un
systéme qui percole a I’état liquide et en milieu aqueux.

Cette étude sera dédiée a la compréhension des courbes d’impédancemétrie et a la
détermination d’un circuit équivalent. Nous modéliserons les courbes d’impédance brutes,
sans éliminer la polarisation.
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E o™ BT e g
3] i & o
t 1.0E+09 . : °
£ i Increasing frequency .
i o & [ O
o 4 i %b/rCB
ch “0, 8 % CB
g\w % CB qi%ﬁ, Roc
0.0E+00
0.0E+00 1.0E+09 2.0E+09 3.0E+09 4.0E+09
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FIGURE 3.1: Tracés de Nyquist pour des fibres composites ABS/noir de carbone avec
plusieurs fractions de noir de carbone. A partir de [160].

3.1.2 Principe de fonctionnement de la spectroscopie d’impédance

La spectroscopie d'impédance complexe (appelée parfois EIS : Electrochemical Impe-
dance Spectroscopy) permet de mesurer I'impédance électrique d’un échantillon liquide.
Expérimentalement parlant, lors d’'une mesure d’'impédance, une cellule avec deux élec-
trodes est plongée dans I’échantillon liquide et I'impédance (parties réelle et imaginaire) est
mesurée a différentes fréquences. Le montage est présenté sur la figure 3.6. En mode poten-
tiostatique, une faible variation de tension sinusoidale E(w) = Epe™! est appliquée autour
d’un potentiel d’équilibre Ej a une cellule (électrode/électrolyte/électrode) comme illustré
sur la figure 3.2. Dans ce cas précis, on peut assimiler la caractéristique courant/tension
a une portion de droite aux alentours de Ej : la pente donne accés a 'impédance. w est la
pulsation en rad/s. La réponse en courant I(w) = Io(w)e’@*—#“) déphasée d’un angle ¢,

est mesurée. Il est donc possible d’en déduire I'impédance complexe Z(w) = % du cir-
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cuit. Z(w) s’écrit donc sous forme complexe Z(w) = |IOBESJ) %) = | Z(w)]e“) et dépend
de la fréquence. Le mode galvanostatique est possible aussi. Dans ce cas, c¢’est 'intensité

qui est imposée et non le potentiel.

T4 Courbe | = f(E)f./

FI1GURE 3.2: Courbe intensité-potentiel d’un systéme électrochimique non linéaire soumis
& une perturbation sinusoidale [165].

|Z(w)| est le module de I'impédance. ¢ le déphasage. Re(Z) et Im(Z) sont respecti-
vement les parties réelles et imaginaires de Z. Ces quatre grandeurs sont reliées par les
relations suivantes :

2= VREZFH T(ZF et 6= aretan( 1) 1)

Re(Z) = |Z|cos(¢p) et Im(Z) = |Z|sin(¢)

L’impédancemétre donne les résultats sous plusieurs formes : soit par un diagramme
de Nyquist (Im(Z) = f(Re(Z))), soit par un diagramme de Bode avec |Z| = f(w) et
¢ = f(w). L’impédancemétrie est trés utilisée car ses résultats peuvent souvent étre cor-
rélés avec des processus physico-chimiques tels que le transport de masse, la vitesse de
réaction, les propriétés diélectriques, les défauts, la microstructure et 'influence de la
composition.

La difficulté d’analyse provient du fait que la courbe d’impédance mesurée regroupe
un ensemble de phénoménes physico-chimiques intervenant & différentes fréquences. Afin
de comprendre ces courbes et séparer les différentes contributions, il nous faut trouver
le circuit équivalent électrique de notre échantillon. Celui-ci est composé de divers élé-
ments électriques (résistance, condensateur et bobine), chacun représentant un phénoméne
physico-chimique particulier.

3.1.2.1 Analogie entre éléments électriques et phénoménes physiques

Dans I'ensemble, les résistances représentent des phénoménes de transport d’espéces
chargées libres. On a donc des résistances électriques (conduction des électrodes...), des
résistances ioniques (chutes ohmiques dans I’électrolyte) et des résistances de transfert de
charges lorsqu’une réaction faradique existe & la surface de I'électrode.
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Les condensateurs modélisent plutot des phénoménes de polarisation de matériaux
diélectriques (charges liées). Il existe des capacités & plusieurs échelles. Par exemple, il y a
la capacité macroscopique formée par les deux électrodes, la capacité des doubles couches
de polarisation aux électrodes et la capacité due a des dépo6ts non conducteurs sur une
électrode.

Les bobines sont assimilées plutot a des artéfacts venant des cables et de I'appareillage.
Elles sont rarement employées dans les circuits équivalents.

D’autres éléments plus complexes peuvent étre introduits dans les circuits. En réalité,
les capacités ne sont pas parfaites et la phase n’est pas exactement de 90°. Cet écart a la
réalité a été attribué a I'aspect fractal des électrodes, qui peuvent posséder des rugosités
a plusieurs échelles [166]. Ces capacités imparfaites sont modélisées par un élément de
constante de phase (CPE) d’impédance Z = % Zy correspond a l'inverse d’une ca-
pacité parfaite. w est la pulsation. n est déterminé empiriquement. Dans notre cas, nous

allons utiliser cet élément pour modéliser les capacités non-idéales dues au carbone.

Le dernier élément que nous allons présenter est 'impédance de Warburg définie par
7 = % Elle prend en compte la consommation des espéces et la diffusion de matiére vers
les électrodes. Bien que cette expression ressemble a un élément de phase avec n=0.5, ce
ne sont pas les mémes phénomeénes physiques qui entrent en jeu. Pour ’élément de phase,
c’est la porosité des électrodes qui est a l'origine de cette quasi-capacité tandis que pour
Iimpédance de Warburg, c’est la diffusion des ions lors d’un processus électrochimique
(réaction redox faradique). Le coefficient W, peut s’exprimer en fonction des concentra-
tions en oxydant C,, et en réducteur C,..4 a la surface de I'électrode. D,,, et D,.q sont leurs
coefficients de diffusion respectifs, A la surface de ’électrode, F la constante de Faraday
et e, le nombre 1’électrons échangés lors du processus redox :

W - RT ( 1 n 1 ) (3.2)
0 62F2A\@ Cox\/D70x Credm .

Nous n’allons pas expliquer cette expression mais quelques travaux détaillent son obten-
tion [165] [167]. Cet élément ne sera pas utilisé pour notre modélisation car il n’y a pas
de réaction faradique dans nos dispersions de carbone, juste de la charge capacitive.

Le tableau suivant récapitule les différentes impédances électriques.

Elément Impédance Z | Admittance Y | Paramétres
Reésistance (R) R = R
Capacité (C) o iCw C
Elément a phase constante 7 (iw)™

(CPE) (iw())oz _Zo a, ZO
Impédance de Warburg (W) y—% *{Vif Wo

FIGURE 3.3: Tableau récapitulatif des impédances et admittances de composants élec-
triques élémentaires utilisés dans les circuits équivalents d’impédancemétrie. A partir de

[15]

3.1.2.2 Circuit équivalent d’un électrolyte

Nous allons ensuite utiliser ces éléments dans le cadre de la modélisation d’un échan-
tillon simple : un électrolyte entouré par les deux électrodes de la cellule d’impédancemé-
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trie. Le schéma est décrit sur la figure 3.4. Quelques circuits équivalents seront présentés,
du plus simple au plus complexe afin de modéliser cet échantillon avec ou sans réaction
faradique [15] [168].

-+

+ +

+
-+
L
!

FIGURE 3.4: Schéma d’un électrolyte soumis o une tension alternative dans une cellule
dimpédancemétrie a deux €lectrodes. La couche de polarisation des ions a la surface des
électrodes est d’épaisseur \p et s’assimile en premiére approximation a la couche de Debye.

Modéle des électrodes polarisables sans réaction faradique Si aucune réaction
faradique n’existe a la surface des électrodes, on peut représenter le circuit équivalent de
I’échantillon par un circuit R;C), en paralléle avec une capacité Cp en série (figure 3.5a).
C) représente la capacité macroscopique due & la polarisation des électrodes. Elle s’ex-
prime comme C} = 6"20’4 avec L, la distance entre les deux électrodes et A, la surface des
électrodes. R; représente la résistance ionique de 1’électrolyte et matérialise le phénoméne
de chute ohmique R; = A%b avec o, la conductivité de Pélectrolyte (conduction ionique).
Le temps de relaxation de la polarisation a pour expression 7, = R;C}, = % et corres-
pond a des fréquences de 'ordre du MHz. Cp représente la polarisation aux électrodes :
une double couche d’ions de I'électrolyte est présente proche des électrodes. L’épaisseur
de cette double couche correspond a peu prés a la longueur de Debye Ap (ou la lon-
gueur de Bjerrum s’il y a condensation des ions a la surface). Les valeurs typiques de ce
type de capacité sont autour de plusieurs pF. Le temps de charge des doubles couches
™ = R;Cpm, = %Tb est plus important que la polarisation des électrodes car L >> Ap.
Ainsi, la capacité des doubles couches est visible plutot aux basses fréquences.

Modéle des électrodes polarisables avec résistance de transfert de charge Si
on a, en plus, une résistance de charge non nulle aux électrodes due a une réaction fara-
dique, une résistance R, est ajoutée en paralléle de Cp (figure 3.5b). Pour une réaction
faradique, 'expression de la résistance de charge est donnée & partir de la relation de
Bulter-Volmer (1.13) et s’exprime & partir du courant de transfert Iy : R, = %. Cette
expression est détaillée dans le chapitre 1, partie 1.2.3. Enfin, pour affiner le modéle, un
élement de Warburg est ajouté afin de prendre en compte la diffusion des ions (figure 3.5
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c¢). Comme la capacité macroscopique entre les deux électrodes est souvent négligeable,
on obtient le circuit équivalent de Randles (encadré rouge sur la figure 3.5¢)), bien connu
de la littérature [15] [168]. Dans nos dispersions, nous ne faisons pas intervenir de réaction
faradique. Cependant, nous allons voir que le modéle est assez proche en remplacant la ré-
sistance faradique par la résistance électronique de la dispersion de carbone. L'impédance
de Warburg deviendra alors un élément de phase.

-Im(2)

A Contribution des

double couches

w-0

G I_ T,=R,C,
[ ]

> Re(2)
i
rl:RiCb T,=R.Cp
L ]
w—>0
> Re(Z)
R, R.+R
'r """"""""""" e
] w->0 E
1
1 1
_ 1 1
tl:Rl‘Cb i u=R.G i
L= :
l\ /\as° J
Circuit de Randles 0 R Rct;R'\ > Re(Z)
1

FI1GURE 3.5: Courbes de Nyquist pour différents circuits équivalents utilisés pour modé-
liser 'ensemble électrolyte/électrodes visualisé sur la figure 3.4 : a) Electrodes polarisables
sans réaction faradique, b) Electrodes polarisables en présence d’une réaction faradique,
(c) FElectrodes polarisables en présence d’une réaction faradique avec prise en compte de
la diffusion des ions par l'impédance de Warburg. Cas du circuit de Randles, représenté
dans le cadre rouge. A partir de [168] [15].
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3.2 Spectroscopie d’impédance des dispersions en sta-
tique

3.2.1 Protocole expérimental

Les échantillons étudiés sont les dispersions de carbone contenant du carbone acétyléne
black formulées au chapitre 2. Pour rappel, les dispersions de carbone sont préparées selon
le protocole suivant. Une solution aqueuse contenant 1,5% de gomme arabique et 0,5%
d’alginate est préparée et chauffée & 80°C jusqu’a dissolution compléte des polyméres.
Aprés refroidissement, les particules de noir de carbone sont ajoutées dans la solution
précédente dans des proportions variant de 1% a 8% en masse. La dispersion est passée
briévement au vortex afin de bien imbiber le noir de carbone par la solution aqueuse. Puis,
la formulation est homogénéisée par un mélange mécanique & 'ultraturrax pendant 5 min
4 une vitesse de 1000 rpm, ce qui correspond & un cisaillement d’environ 700 s~1. Le type
de carbone ajouté ici est 'acétyléne black. Nous n’allons pas étudier les deux autres car-
bones (Ensaco et Ketjenblack) car seul Pacétyléne black a les propriétés adéquates pour
formuler des dispersions & la fois conductrices et capables de s’écouler.

La mesure d’impédancemétrie a été réalisée avec une cellule liquide d’'impédancemétrie
possédant deux électrodes de 25 mm? en platine platiné séparées d’une distance de 5 mm
(XE100, Radiometer analytical). L’'impédancemeétre (Impedance Analyser 7260 Materials
Mates) effectue les mesures de 1 Hz a 10° Hz avec 10 points par décade. L’amplitude
pic-pic de la tension sinusoidale est de 50 mV et le potentiel DC est nul. La cellule est
immergée dans la dispersion de carbone sur une hauteur de 1,5 cm, comme présenté sur
le montage de la figure 3.6.

L L

1 2 Impédancemétre
(+logiciel Zedscope)

+——Electrodes en platine plating,
separees de 5mm, de surface
T 25mm?2

Echantillon

FIGURE 3.6: Représentation du montage dimpédancemétrie avec une cellule dimpédance
a deux €lectrodes pour les échantillons liquides.

3.2.2 Reésultats et premiéres analyses

Les graphes de la figure 3.7 présentent les mesures expérimentales de 'impédance sur
nos dispersions de carbone acétyléne black. Les résultats sont présentés en représentation
Nyquist, en phase et en module.
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Fi1GURE 3.7: Courbes dimpédancemétrie obtenues pour différentes dispersions aqueuse
de carbone avec plusieurs concentrations en carbone acetylene black. Les résultats sont
présentés en phase, en module et en représentation Nyquist. Les basses fréquences se lisent
vers la droite du graphe en représentation Nyquist. Les dispersions contiennent aussi 1,5%
de gomme arabique et 0,5% d’alginate.

On remarque tout d’abord qu’il est difficile de comparer 'allure des courbes trouvées
dans la littérature (cf figure 3.1) avec celles obtenues expérimentalement sur la figure 3.7.
En effet, dans la plupart des articles de la littérature, 'allure de composites avec des
particules conductrices (noir de carbone ou CNT) donne plutot des courbes de Nyquist
en demi-cercle alors que nos courbes expérimentales sont beaucoup plus complexes. Cette
différence s’explique par le fait que nous avons affaire a une dispersion aqueuse avec des
phénomeénes de polarisation complexes.

Tout d’abord, nous pouvons nous intéresser aux deux échantillons extrémes : la phase
continue sans carbone et la dispersion la plus concentrée en carbone (8%).

Comme la phase continue est constituée de polyméres en solution, 1’échantillon pos-
séde une conductivité ionique. L’impédance, en représentation de Nyquist, est en forme de
"V" c’est a dire qu’on visualise la capacité des doubles couches & basses fréquences et la
capacité macroscopique a hautes fréquences. A des fréquences intermédiaires, I’échantillon
se comporte comme une résistance ionique R;. La résistance ionique se lit a 'intersection
des deux branches et vaut environ 800 2. Sur le graphique du module, on visualise aussi
la résistance ionique par la présence du profil plat entre 10 et 10° Hz, autour de 800 2. La,
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phase est proche de zéro dans cette gamme de fréquences. Les deux branches capacitives
apparaissent pour f < 10 Hz et f > 10° Hz (phase négative et pente du module non
nulle). En comparant avec des solutions de sel K C1 a plusieurs concentrations, la valeur
de R; correspond a 1,5 uS/em, ce qui est en accord avec les mesures au conductimétre de
la phase continue.

Pour I’échantillon le plus concentré en carbone, on a plutot a faire a un échantillon
conducteur électronique en raison de la présence du réseau percolé de carbone. Expé-
rimentalement, nous sommes bien en accord avec cette constatation (cf figure 3.7) : la
phase est proche de zéro et le module a un profil plat autour de 200 2. En représentation
Nyquist, les points sont trés rassemblés avec une partie imaginaire faible : on est bien
proche d’une résistance ¢électronique pure R, due au réseau percolé de carbone.

De facon simplifiée, lors de 'ajout de carbone, on passe d’un échantillon conducteur
ionique & un échantillon conducteur électronique. Cette transition s’observe aussi sur le
facteur de perte tan(d) = ZZ—(ZZ)) de la sur la figure 3.8. En effet, le pic de dissipation
énergétique, situé vers 3000 Hz pour la phase continue est due a la résistance ionique
uniquement. Au contraire, pour I’échantillon avec 8% de carbone, le pic a 3000 Hz est
totalement atténué tandis qu'un autre, a plus basses fréquences, apparait vers 8 Hz. Ce

pic correspond a la résistance électrique.
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FI1GURE 3.8: Tracé du facteur de perte tan 0 en fonction de la fréquence pour toutes les
concentrations en carbone dans les dispersions.

Alinsi, nous arrivons a comprendre la signification physique des courbes des deux échan-
tillons extrémes (sans carbone et 8% de carbone). Cependant, il est plus compliqué de
comprendre les courbes aux pourcentages intermédiaires de carbone (3%, 4%, 5%, 6% et
7%). En effet, en module, les courbes ont une allure plutot capacitives avec une pente
négative du module allant jusqu’a 200 © par décade pour la courbe bleue a 5% de car-
bone. La phase & cette concentration prend une valeur plateau vers -10°. De méme, sur
les courbes de Nyquist, les courbes pour des pourcentages de carbone intermédiaires ne
coupent jamais 'axe des abscisses, ce qui signifie qu’il y a une partie capacitive qui ap-
parait lors de la percolation. Les courbes de Nyquist sont complexes et se divisent en
plusieurs motifs.
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3.2.3 Circuit équivalent de la percolation

Afin d’affiner notre compréhension des courbes d’impédancemétrie, nous avons eu re-
cours a la détermination d’un circuit équivalent. Plusieurs étapes de compréhension ont
été nécessaires afin de déterminer un modéle satisfaisant avec un nombre de paramétres
le plus petit possible. Finalement, le circuit équivalent adopté pour décrire les dispersions
de carbone est présenté sur la figure 3.9.

Circuit équivalent

C
| i’ Eléments Parameétres du circuit équivalent
1 CPE=A/(iw)*  A=666, 0=0.5
CPE_=B/(iw)?  B=500, B=0.2
R; 800 Q
~+{iHes - ¢
Re [1000000 Q, 90000 Q, 30000 Q,10000 Q,
3000 Q, 2100 Q, 700 Q, 300 Q] pour la
phase continue, 1% C, 3% C, 4% C, 5% C,
6% C, 7% Cet 8% C.
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FIGURE 3.9: a) Circuit équivalent avec les valeurs prises pour les différents éléments
du circuit. b) Représentation des courbes théoriques du circuit équivalent pour les para-
metres suivants : R; = 800 Q, C, = 2 x 107" F, A=666, o = 0,5, B= 500, 8 = 0,2,
x=0,02. La résistance électronique varie en fonction de la concentration en noir de car-
bone : R.=1000000 Q2 (*, phase continue) 90000 Q (*, 1% C) 30000 Q2 (*, 3% C)10000
Q (7, 4% C)3000 Q (%, 5% C) 2100 Q (*, 6% C) 700 Q (*, 7% C) 300 Q (*, 8% C)
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Lorsque l'on trace les courbes d’impédance du circuit équivalent, nous obtenons la fi-
gure 3.9. Si I'on compare avec les courbes expérimentales de la figure 3.7, la ressemblance
est frappante. Nous avons bien modélisé les phénoménes capacitifs dus au carbone pen-
dant la percolation. La phase, en générale difficile & modéliser, est ici, trés ressemblante
avec 'expérience. La figure 3.10 superpose les courbes du circuit équivalent avec les ex-
périences. La modélisation mime bien ’allure des courbes expérimentales.

= bulkiphase - - - - simulation 1
500} + 1%C 1
L - 3%C _
= 400} - 4%C ]
= 5% C _
N 300r~—6%C . -
€ [F=TrC s, ) -
= 200 . -8%cC L :
' R oot ol '
100+ s g .

0 600 800 1000 1200

Re(Z) ()

FIGURE 3.10: Comparaison modéle/expérience en représentation Nyquist pour les diffé-
rentes dispersions. Les parametres de la simulation sont les mémes qu’a la figure 3.9

Le montage équivalent de la figure 3.9a) est constitué de plusieurs composants élec-
triques, chacun représentant un phénomeéne physique. La plupart sont présentés sur la
figure 3.11 (exemple de 1’échantillon & 1% de carbone).

R; est la résistance ionique. Elle est lue expérimentalement a partir de la courbe de
Nyquist sans carbone (abscisse de la pointe entre les deux branches) et vaut 800 2.

L’élément & phase constante, CPE; = %)a, représente les capacités des doubles
couches des ions aux électrodes. L’angle lu expérimentalement sur I’exemple de la
courbe 3.11 vaut #;=45°, ce qui nous donne donc o« = 0,5. A est pris égal a 660.

Cy est la capacité macroscopique formée par les deux électrodes. Elle peut se calculer
a partir de la distance entre les deux électrodes (5 mm) et la permittivité diélectrique
de l’eau. Par le calcul, elle est proche de 10~ F. Elle sera pris égale 4 2 x 107 I
dans la modélisation.

L’élément a phase constante, OPEe:(W%, modélise les capacités apportées par les

agrégats de carbone, en contact avec les électrodes. L’angle lu expérimentalement
sur 'exemple de la courbe 3.11 vaut #,=15°, ce qui nous donne donc 5 = 0,2. B est
pris égal a 500.

R, est la résistance électrique du réseau de carbone créee lors de la percolation. C’est
cette valeur qui varie au fur et & mesure de 'ajout de carbone dans la dispersion.
x permet de distribuer la résistance du carbone intervenant soit dans la conduction
directe, soit dans les capacités.
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FIGURE 38.11: Visualisation de quelques grandeurs sur l’ezemple de la courbe a 1% de
carbone, en représentation Nyquist.

Au final, le modéle est assez complexe. Néanmoins, nous avons limité au maximum
les paramétres de fit. Les valeurs a, (8 et R; sont accessibles expérimentalement. Cj est
obtenu par le calcul. A, B et x sont des paramétres de fit car il est difficile d’en ex-
traire facilement des propriétés physiques liées a la rugosité de 'électrode. D’une courbe
a l'autre, nous changerons uniquement R., la résistance électrique du réseau de carbone,
ce qui parait raisonnable lorsque 1'on augmente la quantité de carbone. Les résistances
R. sont aussi des paramétres de fit. Cependant, il est possible de valider la vraisemblance
du choix des valeurs de R, prises dans le modéle en les comparant avec celles trouvées
expérimentalement a fréquence nulle au chapitre 2 sur la figure 2.11. Les valeurs de R,
calculées a partir du circuit, sont converties en conductivité électronique 0. connaissant
le facteur géométrique de la cellule d’impédancemétrie : R, = (}% avec S = 25 mm?, la
surface des électrodes et L=5 mm, la distance entre les deux. La comparaison des me-
sures a fréquences nulles réalisées au chapitre précédent sont comparées avec les valeurs
extraites du circuit équivalent sur la figure 3.12. On note un bon accord entre les deux
méthodes ce qui valide le choix des valeurs de R,.
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F1GURE 3.12: Correspondance entre la conductivité électrique o. extraite du circuit équi-
valent en impédancemétrie et celle mesurée au chapitre 2 o fréquence nulle (figure 2.11)
pour les dispersions d’acétylene black. La zone en pointillés correspond a une marge d’in-
certitude au niveau des valeurs de résistances électriques prises dans le modéle pour fitter
les courbes expérimentales. La barre d’erreur des points erpérimentaux correspond & un
écart-type sur quatre mesures a fréquence nulle.

3.2.4 Vraisemblance physique du circuit équivalent

Bien que le circuit équivalent soit assez complexe, il est possible de corréler la physique
aux différents éléments du circuit. Les schémas 3.13 3.14 et 3.15 présentent le lien entre la
physique de la percolation et le montage électrique équivalent pour tous les pourcentages
de carbone.

Lorsque 'on est en présence de la phase continue, sans carbone, on a une résistance
électrique du carbone R, infinie (en pratique, on prendra une valeur trés élevée). Le cir-
cuit se simplifie selon la situation présentée sur la figure 3.13. L’élément & phase constante
CPE; = % représente les capacités des doubles couches des ions. Le paramétre « est
pris égal & 0,5. C}, la capacité macroscopique formée par les deux électrodes. Par le calcul,
elle est proche de 107! F.
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FIGURE 3.13: Circuit équivalent pour la phase continue (R, — ) et signification phy-
stque des éléments électriques du circuit équivalent de [’échantillon.

Pendant la percolation (entre 1 et 7% de carbone environ), la situation est schématisée
sur la figure 3.14. Il commence a y avoir des agrégats formés a la surface des électrodes
et dans la dispersion. Ces agrégats, lorsqu’ils sont connectés aux électrodes forment des
capacités. Ce phénomeéne est matérialisé par ’élément a phase constante CPES:%. Les
capacités ne sont, bien stre, pas parfaites en raison de la grande distribution de taille des
agrégats. Cet élément de phase est en série avec une fraction de la résistance électrique
R, et en paralléle avec Pautre partie de la résistance électronique (1—x)R,. Le paramétre
x est homogeéne a une fraction massique de carbone (0<x<1). Il est important dans le
modéle et signifie qu’il y a deux populations d’agrégats de carbone : une partie des agré-
gats (correspondant a la résistance électrique xR,) participe a la création de capacités,
car ils sont connectés avec une seule électrode. L’autre partie du carbone, de résistance
(1 —z)R., permet de réaliser le réseau percolé entre les deux électrodes. C’est en quelque
sorte, une résistance de fuite de charges. Ce paramétre x sera pris constant dans un souci
de simplicité et vaut 2% dans les courbes simulées. Physiquement parlant, cela signifie
qu’environ 2% du carbone est connecté a une seule électrode et peut participer a la création
de capacité. Le reste est dispersé en solution, et va permettre de créer les chemins percolés.
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@ Percolation (1-7% CPE, CPE,
de carbone)

agrégats de carbone

FIGURE 3.14: Circuit équivalent pour des dispersions pendant la percolation (entre 1
et 7% de carbone environ) et signification physique des éléments électriques du circuit
équivalent de ’échantillon.

Lorsque le réseau est totalement percolé, nous sommes dans la situation de la fi-
gure 3.15. La résistance électronique devient si faible (R, — 0) qu’elle court-circuite la
capacité due au carbone : tous les agrégats deviennent partie-prenante du réseau per-
colé, il n’y a plus d’agrégats non connectés aux deux électrodes. En conséquence, 1’en-
semble (zR., (1 — x)R., CPE,) devient équivalent & la résistance électronique du réseau
R.. L’échantillon devient principalement conducteur électronique, ce qui est en accord
avec les courbes expérimentales a fortes concentrations de carbone (figure 3.7).

e Echantillon
totalement percolé
(>8% de carbone)

FIGURE 3.15: Circuit équivalent pour des dispersions totalement percolées (>8% de car-
bone environ) et signification physique des éléments électriques du circuit équivalent de
[’échantillon.
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3.3 Spectroscopie d’'impédance des dispersions en flux

Afin de compléter cette étude, nous nous sommes aussi intéressés a I’étude de ces
dispersions en flux et 'impact de ce facteur sur les courbes d’impédancemétrie. Comme le
réseau de carbone est percolé, nous nous attendons a un effet de déstructuration du réseau
avec le flux et une variation dans les courbes d’'impédance. Cette étude vient compléter
les mesures en flux de la conductivité électrique partie 2.4.

3.3.1 Montage experimental

Pour étudier I'effet du flux, un dispositif a été réalisé spécifiquement pour des mesures
d’impédance (figure 3.16). La dispersion de carbone est injectée dans un canal en verre de
section carrée de longueur 3 cm. Les parois haute et basse du canal sont recouvertes par
deux électrodes de papier carbone de surface S=5 x 5 mm. En prenant en compte ’épais-
seur du papier carbone, la distance entre les deux électrodes est de L=5 mm. Chacune
des deux électrodes est reliée a 'impédancemétre. L’injection de dispersion de carbone se
fait en continue grace a un pousse seringue connecté a une extrémité du canal. Les me-
sures sont réalisées des forts débits aux faibles débits. Plusieurs échantillons sont étudiés :
la phase continue et deux concentrations en carbone a 4% et 5% en carbone acétyléne
black. Les résultats sont présentés en représentation Nyquist, en phase et en module sur
les figures 3.18 et 3.17.

Electrodes de papier
carbone (surface
S=5mm x 5mm)

Electrodes

Connexion a
| I'impédancemetre

Dispersion de
carbone en flux

Connexion au
pousse-seringue

==3 Connexion a

Tube de verre de IS .
section carrée Vimpédancemetre Fils électriques

FIGURE 38.16: Montage expérimental pour les mesures d’impédance en flux.

3.3.2 Reésultats expérimentaux et analyses

Les résultats sont présentés en représentation Nyquist, en phase et en module sur la
figure 3.18 pour trois échantillons : la phase continue, une dispersion avec 4% et 5% de
carbone. Le flux varie entre 0 et 5000 pL/min.

Tout d’abord, on peut constater que le flux ne provoque aucun changement sur la
phase continue d’aprés la figure 3.17. Comme pour les expériences en statique, celle-ci
conserve un comportement globalement de résistance ionique. La phase est proche de
zéro sur la figure 3.17b) et le module est proche de 800 2 sur la figure 3.17¢), la valeur de
la résistance ionique mesurée en statique. La contribution de la capacité macroscopique
aux hautes fréquences (f > 100 000 Hz) et de la capacité des doubles couches d’ions aux
basses fréquences (f < 1000 Hz) se visualise par la diminution de la phase en valeur né-
gative sur la figure 3.17b). La capacité macroscopique est cependant moins visible que
la capacité des doubles couches. Aux basses fréquences sur la figure 3.17¢), on visualise
une montée du module caractéristique de la capacité des doubles couches. Le flux n’a pas
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d’effet sur I'impédance de I’échantillon, ce qui signifie que la couche de polarisation des
ions a la surface des électrodes n’est pas affectée au moins dans cette gamme de flux. La
résistance ionique reste aussi constante.
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FIGURE 3.17: Courbes d’impédancemétrie a différents flux pour la phase continue sans
carbone contenant 1,5% de gomme arabique et 0,5% d’alginate en masse. Représentation
Nquist a), phase b) et module ¢) en fonction de la fréquence.

Lorsqu'une dispersion de carbone est injectée dans la cellule d’impédancemétrie, la
situation est différente et les courbes varient en fonction du flux.

Pour une dispersion & 4% de carbone, les effets sont visibles aux faibles fréquences (f
<100 Hz). La phase passe de -20° en statique a -60° & 5000 pL/min (figure 3.18 b)). Sur
la courbe 3.18 ¢), le module augmente aussi avec le flux a faibles fréquences : il est de
1800 2 en statique et monte & plus de 4000 © a 5000 pL/min. Pour I'échantillon a 5%
de carbone, la tendance est similaire mais se répercute de plus en plus loin en fréquence.
La phase baisse d’environ 5° en présence d’un flux de 5000 pL/min (figure 3.18 e)) sur
toute la gamme des fréquences. De méme, le module augmente avec le flux (figure 3.18
f)). Cette augmentation dépend de la fréquence. A faible fréquence, le module passe de
500 a 1000 €2 entre 0 et 5000 pl/min. I1 augmente seulement de 100 © a la fréquence
f=10 000 Hz.

En conclusion, nous pouvons dire que le flux favorise le comportement capacitif des
dispersions de carbone : les branches ont une partie imaginaire toujours plus élevées en
présence d’un flux (figures 3.18 a) et d)) en représentation Nyquist. La phase est égale-
ment plus basse et le module plus élevé, ce qui se rapproche d'un comportement de type
capacitif. On note que ce changement a lieu plutét aux faibles fréquences. Cependant, il
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semble que plus la dispersion est concentrée en carbone, plus I'impact du flux se répercute
aux hautes fréquences.
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FIGURE 3.18: Dans la colonne de gauche, courbes dtmpédancemétrie pour une dispersion
contenant 4% de carbone. Représentation Nyquist a), phase b) et module ¢) en fonction
de la fréquence. Dans la colonne de droite, courbes dimpédancemétrie pour une dispersion
contenant 5% de carbone. Représentation Nyquist d), phase e) et module f) en fonction
de la fréquence. Plusieurs débits de la dispersion sont présentés.

On peut expliquer cette tendance par le fait que le flux peut rompre de fagon tem-
poraire et locale, certaines liaisons entre agrégats de carbone. Le schéma de la situation
est présenté sur la figure 3.19 et compare la dispersion en statique et en flux. Ainsi, en
statique, si la dispersion est percolée, la dispersion est assez conductrice. Cette conduction
est créée par les chemins de carbone continus entre les deux électrodes comme présenté sur
la figure 3.19 a gauche. En revanche, en présence d’un flux, les liaisons entre agrégats sont
rompues ce qui provoque une hausse du comportement capacitif des agrégats de carbone
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au détriment de la conductivité électrique (figure 3.19 a droite).

Globalement, cette interprétation est en accord avec les observations de la partie 2.4.
L’impédancemétrie permet cependant d’aborder le phénoméne de destructuration des
agrégats sous un autre angle et sur une plus grande plage de fréquences (visualisation de
la polarisation notamment).

En statique . En flux
Electrode de la cellule Electrode de la cellule

d'impédancemétrie d'impédancemétrie
v

pg:;?;';;e Ruptu rg des
. Flux de la". chem’ms
dispersion”, percolés de
a carbone

FIGURE 3.19: Représentation schématique des dispersions de carbone en statique et en
flux. En flux, la rupture d’un chemin de percolation provoque la baisse de la conductivité
Electrique mais 'apparition d’une nouvelle capacité.

3.4 Quelques points a retenir...

e Les échantillons aqueux de dispersions de carbone acétyléne black présentent des
courbes d’'impédancemétrie jamais observées dans la littérature dont I'analyse par
un circuit équivalent est complexe.

e Lorsque le pourcentage de carbone augmente, 1’échantillon passe d’'un conducteur
ionique & une conducteur électrique. Cependant aux états intermédiaires, juste avant
la percolation, nous notons un comportement capacitif difficile & analyser qui dis-
parait ensuite aprés la percolation.

e Le comportement capacitif des dispersions est en fait di a 'agglutination progressive
des particules de carbone aux électrodes, amplifiant les capacités de polarisation.
Lors de la percolation, ces agrégats de carbone finissent par relier les deux élec-
trodes : ces capacités se transforment donc en chemins de percolation de résistance
électronique R..

e Un schéma équivalent original a été trouvé afin d’approcher au mieux les phénoménes
physiques de la percolation. La polarisation a été prise en compte dans notre modéle.
Un trés bon accord est trouvé entre les valeurs de R, calculées d’aprés le montage
équivalent et les mesures expérimentales a fréquences nulles du chapitre précédent
sur la figure 2.11.

e En écoulement, les dispersions d’acétyléne black se déstructurent et les chemins
percolés se désagrégent : I’échantillon devient moins conducteur et plus capacitif.
Les courbes d’impédancemétrie sont en accord avec cette interprétation.
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Chapitre 4

Simulation et réalisation d’une batterie
en flux hexacyanoferrate/iode avec des
électrolytes simples sans carbone

Jusqu’ici, nous avons formulé les électrolytes de carbone pour nos électrodes liquides.

Dans ce chapitre, nous allons aborder la deuxiéme phase du projet, a savoir la réa-
lisation une batterie en flux en géométrie millifluidique et son étude d’un point de élec-
trochimique. Cette partie est accompagnée d’un modéle capable de calculer la conversion
et l'intensité a l'issue d’un passage des électrolytes sous 1’électrode selon le débit. Une
attention particuliére sera dédiée a la comparaison entre la théorie et 'expérience. Celles-
ci seront réalisées sur des électrolytes modéles, & base de ferrocyanure et d’iode. Nous
verrons notamment l'influence du flux et de la cinétique sur la conversion.

Grace aux études de ce chapitre, sur des électrolytes simples sans carbone, nous pour-
rons comparer, par la suite, les performances en présence de carbone dans le chapitre 5.

4.1 Modélisation d’une batterie en flux

Pour mieux comprendre la conversion redox des espéces dans un canal de batterie en
flux, nous écrivons un modéle Matlab pour simuler la conversion des espéces de 1’électro-
lyte en écoulement dans un canal. Les objectifs sont multiples. Nous souhaitons obtenir un
modéle simple et adimensionné afin d’avoir une idée quantitative sur un certain nombre
d’informations :

e la quantité d’espéce convertie aprés un passage sous 1’électrode

e l'intensité électrique récupérée par le collecteur de courant

Cette simulation est adimensionnée ce qui permet de comprendre les paramétres impor-
tants qui régissent la conversion et de ’adapter & n’importe quelle géométrie ou couple
redox.

4.1.1 Positionnement du probléme : I’étude de la conversion en
flux

La situation simulée est la suivante : un électrolyte, contenant les espéces actives,
s’écoule selon un profil laminaire dans la direction z. Un collecteur de courant (typique-
ment une électrode de carbone) est présent en x=0 et couvre la face inférieure du canal
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(plan yOz). Afin de provoquer la conversion des espéces a sa surface, une tension est
imposée entre I'anode et la cathode. En x = X, sur la face supérieure, se trouve la mem-
brane Nafion. Aucune conversion n’a lieu a cette surface, on considérera que cette surface
est juste une frontiére géométrique du canal. La situation est schématisée sur la figure
4.1. La longueur du canal est Zj, Y, est sa largeur et X, sa hauteur. Cette simulation
modélise donc une demi-cellule de batterie (compartiment anolytique ou catholytique).
En pratique, on a évidemment la méme géométrie de canal de 'autre coté de la membrane
Nafion avec 1’électrolyte opposé. Comme la situation est symétrique (au signe du courant
prés), on modélisera uniquement la demi-cellule. En particulier, on considére la conversion
d’un anolyte contenant uniquement un réducteur Red de concentration initiale Cj :

Red = Ox + ne” (4.1)

Dans la plupart des expériences (sauf dans la partie cinétique), la réaction étudiée est
I'oxydation du ferrocyanure Fe!/(CN)&™. Le potentiel standard du couple vaut
E°(Fe!(CN)3 /Fe'(CN)§) = 0.36 V (% ESH). L’équation de la demi-réaction s’écrit :

Fe''(ON)g = Fe(OCN)¥ + e (4.2)

flux pompe
— —

électrode

Ox,

Red,

V(x)
Red Ox

Catholyte |.... o Anolyte

Y Y&
7 Electrode

ne )

Séparateur ionique réservoirs
(Nafion)

FIGURE 4.1: Géométrie du canal milliflurdique et notations.

Equation de diffusion Sil’'on suppose que I’électrolyte s’écoule de fagon laminaire dans
le canal, avec une vitesse ¥ orientée selon 1’axe (Oz), nous pouvons écrire I'équation de
diffusion de la concentration en réducteur a la surface de I’électrode en utilisant I’équation
de Navier Stokes :

DAc = Ve (4.3)

D est le coefficient de diffusion du réactif (ici réducteur). Nous négligeons la migration
du réducteur par électro-osmose. Cette hypothése est raisonnable dans la mesure ou les
électrolytes contiennent assez d’espéces chargées pour écranter le potentiel de I'électrode.
[’équation (4.3) peut étre simplifiée en utilisant la théorie de la lubrification dans le cas
ol Zy»Yy» Xy. Cela revient a considérer un écoulement dans un canal plat de section rec-
tangulaire. Grace & cette approximation, on peut résoudre I’équation en deux dimensions
seulement :

5c oc
Dred@ (x,2) = vz(:c)&

Cette approximation en deux dimensions est raisonnable pour un rapport d’aspect du ca-
nal X/Y} est inférieur a 1/10 d’aprés [169]. Dans ce cas, on a seulement 2% d’erreur sur
la résolution du profil de concentration ¢(x,y) par rapport au probléme & trois dimensions.

(4.4)
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Notre modéle est réaliste par rapport aux géométries industrielles. En effet, dans les mon-
tages industriels, 1'épaisseur des canaux est aussi trés fine (1 mm environ [3]), ce qui
permet aussi d’utiliser 'approximation de lubrification.

Si la vitesse v,(x) est constante, alors, ’équation peut se résoudre analytiquement et
correspond a I’équation de Cottrell [15]. En revanche, dans notre cas, il est plus réaliste
de considérer un profil de vitesse parabolique de Poiseuille pour I’écoulement. Dans ce
cas, il faut résoudre 1’'équation (4.4) de fagon numérique.

4.1.2 Equation de diffusion pour un profil de vitesse en forme de
Poiseuille

L’expression du champ de vitesse se calcule & partir de ’équation de Stokes. Lorsque
I'on applique un gradient de pression entre I'entrée et la sortie du canal AP = P(z =
Zy) — P(z = 0) > 0, I'équation de Stokes s’écrit comme suit avec 7 la viscosité du fluide
que 'on suppose newtonienne :

AP d*v

~Z N

Aprés deux intégrations successives, en supposant un non glissement a la paroi en
guise de conditions limites (v(z = 0) = v(z = X() = 0), nous obtenons :

(4.5)

v,(z) = _QAan (2% — Xo2) (4.6)

N’ayant pas accés au gradient de pression directement (les expériences sont controlées
en débit), nous calculons la vitesse moyenne :

1 [ AP,
m= | — - X 4.7
Vo= 3 | 2= o0 47
APX?
— 4.

Expérimentalement, la vitesse moyenne se déduit du débit imposé Q selon la relation

Vi = ﬁ Le profil de vitesse vaut donc, en remplacant dans (4.6) :

v, () = ———2- (2% — Xo7) (4.9)

La relation finale suivante est obtenue & partir des équations (4.9) et (4.4) :

&% 6V,
redéxz = Xg

dc
2 —_— —
(x* — Xox) 5 (4.10)

4.1.2.1 Conditions limites

Les conditions aux frontiéres doivent aussi étre définies. A 'entrée du canal, nous avons
une concentration uniforme selon x. Aisni, ¢(z = 0) = Cj a 'entrée du canal. C’est une
condition de type Dirichlet. Ensuite, en x = X, a 'endroit de la membrane Nafion, il n’y a
pas de consommation d’espéces redox. Nous avons donc un flux perpendiculaire a la paroi
nul : g—;(:v = Xy, 2) = 0 (condition de Neumann). La condition & la surface de I’électrode
en x—0 est plus difficile & exprimer. Dans la plupart des études [169], la concentration

est prise nulle a la surface. Cette approximation est exacte uniquement lorsqu’une forte
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surtension est appliquée a ’électrode. On déplace alors I’équilibre Red < Ox + ne™ treés
fortement vers la droite ou la gauche. Cependant, on restreint les possibilités d’étude : il
est, par exemple, impossible de tracer des courbes de puissance de la batterie ni d’étudier la
cinétique de la réaction. Pour étre le plus précis possible, on utilise I’équation de Butler-
Volmer présentée partie 1.2.3. Pour une réaction d’oxydoréduction s’écrivant en toute
généralité Red P g + ne~, I’équation de la densité de courant j(0,z) est pésentée
ci-dessous et le détail de son obtention est présenté en annexe A :

an k —(1—a)n
Jj(x =0,2) = nFki|Cgeqe e k—lCoxe ( R)TFAE] (4.11)
1

anF(E,;—E0) i —nF(E,..;—EY)

Dans cette équation, k1 = kge™ rT et k;ll =e wmr ,AE=F—FE.;.

Cor and C).q sont respectivement les concentrations en réducteur et en oxydant a la sur-
face de I'électrode, en x=0. E° est le potentiel standard du couple redox et E,.; est un
potentiel de référence. Il sera précisé dans la partie expérimentale. kg est la constant de
vitesse standard pour la réaction directe (réduction). Pour une réaction rapide, les va-
leurs typiques de la littérature sont aux alentours de ky = 0.1 — 10 cm/s [170] [171]. R
représente la constante des gaz parfait, T la température (T=300 K), « est le coefficient
de transfert. Il est trés proche de 0.5 ce qui signifie que les profils d’énergie en oxydation
et en réduction sont symétriques. F est la constante de Faraday (96 500 C/mol). n est le
nombre d’électrons échangés.

En supposant un coefficient de diffusion égal entre 'oxydant et le réducteur (i.e. des
tailles de molécule similaires) et en 'absence d’adsorption a I’électrode, C,. et C.eq peuvent
étre reliées par les équations suivantes : C,..q = ¢(0, z) et C,, = Cy—c(0, z). On peut noter
que sil’on injecte un oxydant, on a de fagon symétrique C,, = ¢(0, z) et Creqg = Co—c(0, 2).

La densité de courant faradique a la surface de I'électrode est aussi égale au flux de
réactif (réducteur) a sa surface. L’apport de charge est réalisé uniquement par diffusion
selon la direction x. Il n’y a pas de convection selon x et pas non plus de migration d’apres
nos hypothéses, grace a I’écrantage de la charge de surface par les ions de I’électrolyte. La
densité de courant s’écrit :

. de
Jjx=0,2) =nFD—(x =0,2) (4.12)
dz

D est le coefficient de diffusion du réactif. En égalisant la relation de Butler-Volmer
(4.11) avec I'équation (4.12), on obtient la condition limite en x=0 sur la concentration
en réactif. Si 'on injecte un réducteur, on a :

Dmd;l (0,2) = ky[e(0, 2)e 7T~ — %(00 — (0, 2))e R (4.13)
1
Si 'on injecte un oxydant, on a :
dC anFAE k_ —(l1—a)nFAE
Dow%((),z) = —ki[(Co —¢(0,2))e BT~ — = ¢ c(0,z)e” BT ] (4.14)
1

4.1.2.2 Systéme d’équation adimensionalisé

Afin d’obtenir un modéle valable pour toutes les géométries et espéces, les équations
(4 13) ou (4.14) et (4.10) sont adlmenswnnees En posant les variables sans dimensions
= y 2 = = et ¢ = £, le systéme d’équation a résoudre devient pour un

105



électrolyte contenant un réducteur :

(6% g o 0C o
@(I‘,Z) == _6P1(l'2_x)5_%,(x72)
oc P
oc > iy APy o~ N, (1—a)Ps
| 55(0.2) = BJEO2)e™™ = Pu(1 = (0, Z)e "] (4.15)
c7,0) =1
oc . o
%(17 Z) =0
De facon symétrique, si I’électrolyte contient un oxydant :
(6% o 0
@(.I,Z) = _6P1(I'2_x)5_%(xaz)
oc P
oc no_ o~ 0P ~n N ,—(1—a)Ps
} 53(0.2) = —B[(1 = &0,2)e™ — A0, 2)e | (4.16)
c7,0) =1
oc .
L %(17 Z) =0

Cette adimensionalisation nous permet d’avoir accés aux quatre parameétres Py, Py, Pj
et Py qui gouvernent complétement ’électrochimie. Ils sont détaillés ci-dessous :

2
e P = Pe = l‘;’"’XZO est le nombre de Peclet. Il représente la compétition entre la
red40

. . ;e . X2 . e e
diffusion (temps caractéristique=5--) et la convection (temps caractéristique—=-=22).
re m

Si Pe«l, la diffusion domine. Le nombre de Peclet est directement proportionnel au
débit Q. C’est le paramétre le plus important & étudier pour comprendre ’hydro-

dynamique.
o P = ”Z%E est le ratio entre ’énergie libre fournie par la tension et I'agitation

thermique. Ce paramétre permet notamment de tracer les courbes de puissance de
la batterie.

o Py = % traduit la compétition entre la diffusion et la cinétique de transfert de

red
charge. Si P; << 1, alors la conversion est limitée par la cinétique lente de la
réaction.

ko1 1, s .
o P = k—ll dépend de la référence prise.

4.1.2.3 Discrétisation

Le canal est discrétisé de fagon a correspondre & une matrice (n x m) avec n, le nombre
de pas de taille éx dans 'axe (Ox) et m, le nombre de pas selon la direction (Oz). Nous
avons donc les relations :

n pas selon axe (Ox) = n x oz =1 (4.17)

m pas selon 'axe (Oz) = m x dz =1 (4.18)

Les pas sont indexés par i selon (Ox) et par j selon (Oz). En chaque point du canal, et
donc, de la matrice, est calculée une valeur c¢(i,j) de concentration en réactif. Les valeurs
sont calculées point par point. Afin de transformer notre jeu d’équation (4.15) en systéme
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discrétisé, les dérivées premiéres et secondes sont calculées a partir des approximations
suivantes :

( dc oc,. . cli,j+1)—cli,j)
5Z(x,z) - 62(2"7) B 6z
dc oc . cli+1,j)—cli,j)
< %(gjvz) = &(Zvj) - S
c(i+1,5)—c(i,5 c(2,7)—c(i—1,5
5 po || DD G ) - 2e(i )
T (0= T5(0.5) = -
L dz2 Sz oz (6x)?

(4.19)

Lorsque 'on discrétise les équations de notre systéme (4.15), nous obtenons le nouveau
systéme d’équation :
. . 1 dzc(i+1,7)+c(i—1,7) —2¢(i, j)

]+ 1) = 5 - F) . .
eli.j+1) = (i, j) 6P dx? (16x)? — idx

‘ c(2,7) + PydxPe—(1—)F:
¢ L) = ( 5) B Eye (4.20)
Py(eaP2 4+ Pje~(1—)P2) oy + 1

c(i,1) =1

(- cn,j) =c(n—1,7)

Il s’agit d’une résolution explicite, car le calcul de la concentration au rang j fait
intervenir les valeurs de concentrations connues du rang j-1. Un schéma implicite signifie
que la résolution du pas j se réalise avec des valeurs sur cette méme rangée j. C’est une
approche beaucoup plus cotiteuse en temps et qui nécessite la résolution d’'un systéme
linéaire avec inversion de matrice.

4.1.2.4 Stabilité du schéma

Lors de la discrétisation des pas, une contrainte importante est a prendre en compte : il
s’agit d’assurer la convergence de la solution par un choix de nombre de pas n et m adéquat.
Pour s’assurer de la convergence de la simulation, il faut respecter le critére de Neumann.
Celui-ci stipule que la solution calculée par itération c(i,j) est la somme de la solution
discréte parfaite C(i,j) et de Perreur d’arrondi €(i, 7). Comme c(i,j) = C(1,7) + €(, 5),
alors € doit aussi vérifier 'équation discrétisée (4.20). Le critére de Neumann utilise une
décomposition de 'erreur en série de Fourier : € = Zl i efereik=z  Par linéarité, chaque
terme vérifie la premiére équation du systéme (4.20) :

1 8z (ejkzzeikz(er(sz) + ejkzzeikz(xf&r) o 2€jkzz€ik1x)
6Py 622 (i02)? — idx
1 &2 (eikzz?z + efikzéx o 2)

6]kz(z+5z)ezkzx =1

=t = - 4.21
‘ 6P, oz (162)? —idx (421)
4 6z ;0 (kb
_ ikess _ et C5Y)
i0x — (i0x)?
Afin d’avoir une erreur qui converge vers 0 selon z, il est nécessaire d’avoir :
|ejkz6z| <1
4 0z oo ( kzlx
soit, |SLLz? ( 2 )| <2
idx — (idx)?
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Comme la fonction sinus est bornée, la condition sur les pas s’écrit :
6z < 3P0z (i0x — (idx)? (4.23)

La condition du ¢z dépend de l'indice i. Dans le pire des cas, le terme de droite est
minimum en i=1. On a donc, selon le critére de Neumann :

6z < 3P52* (0 — (62)?) (4.24)

Cette expression montre que dx et 6z ne peuvent pas étre choisis indépendamment
I'un de l'autre. Cette condition sur dz est la plus contraignante et assure la convergence
des pas. C’est une condition suffisante mais pas nécessaire. En pratique on prendra n=20
points (soit 6x=0,05) et m=50 000 points (soit 6z=0,0002). Ce nombre pourra étre ajusté
si besoin selon le paramétre P;.

4.1.2.5 Sorties du programme

En sortie du programme Matlab, nous avons accés & un profil de concentration en
réducteur ¢(i,j) en chaque point du canal. A partir de cela, on calcule le pourcentage
de conversion en calculant ’aire sous la courbe de concentration en sortie de canal
{¢(2 = 1,%)dZ. L’intensité totale récupérée par 'électrode est calculée par intégration
de la densité de courant j(x=0,z) le long de 1’électrode. La densité de courant j(x=0,z) a
I'électrode vaut d’apres (4.12) :

dc
jx=0,2) =nFD—(x =0,2) (4.25)

dx
La densité de courant correspond a la dérivée du profil de concentration a ’électrode. En
sommant sur toute la longueur et en multipliant par la largeur du canal, il est possible de

remonter au courant total réellement récupéré :

d
[ = nFDY, J d—c(x = 0,z2)dz (4.26)
ua

En normalisant cette équation, nous obtenons une relation entre le courant normalisé
I =§j@=0,2)dZ = {L(%=0,2)d? et le courant réel I en Ampéres, récupéré par

dz
I’électrode :

[ =

nkDYyZoCo J L nEDYoZoCo (4.27)

X, %(m = 0)dz = X,

Le programme calcule les concentrations c¢(i,j) en tout point du canal. Le schéma de
la figure 4.2 récapitule les informations que I'on peut extraire d’une simulation. De fagon
visuelle, on peut observer I’évolution de la concentration projetée dans le canal : on vérifie
ainsi le bon déroulement du programme et la consommation d’espéce a la surface de
I’électrode en x=0. On peut aussi présenter ’évolution du profil de concentration selon
X pour plusieurs distances z. En z = Z,, I'intégration du profil de concentration nous
permet de calculer le rendement de conversion au bout du canal. Enfin, le calcul de la
pente a l'origine pour chaque profil de concentration permet d’avoir accés a la densité de
courant et donc au courant total normalisé [ par intégration selon z.
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FIGURE 4.2: Procédure d’analyse des résultats a partir de l'obtention du profil de concen-
tration (exemple pour un débit de 10 pL/min)) : obtention du courant et des profils de
concentration dans le canal.

Quelques exemples de profils de concentration sont présentés sur la figure 4.3. Le débit
imposé augmente du haut vers le bas. On observe notamment I'apparition d’une couche de
déplétion proche de I'électrode pour les hauts débits. Le réactif se fait consommer a I’élec-
trode comme le montrent les profils de concentration selon x pour différentes distances z
dans le canal. L’hydrodynamique sera expliquée plus en détail a la partie 4.3.1.
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FIGURE 4.3: Profils de concentration d’un composé redox soluble, converti a la surface
d’une électrode, o différents nombres de Peclet. De haut en bas, Py=0.33 (5 pL/min),
P =8.3 (50 nL/min), Py=33 (500 pL/min) and Py=333 (5000 uL/min). Une surtension
de 0.2 V est appliquée donc, en premiere approzimation, l’espéce est consommée en totalité
a la surface de l’électrode en x=0.

4.2 Matériel et méthodes

Apreés avoir détaillé le modéle pour la compréhension de la conversion en flux dans un
canal, nous allons comparer les résultats avec les expériences réalisées sur une batterie en
flux hexacyanoferrate/iode.

4.2.1 Préparation des électrolytes

Pour réaliser une batterie en flux modéle, il nous faut d’abord choisir un composé
redox pour l'anolyte et le catholyte. L’objectif étant de comparer le modéle a 'expé-
rience, la performance n’est pas la priorité. Le choix des espéces redox est plutot orienté
de facon a limiter au maximum le cotit et la dangerosité des électrolytes. Nous écartons
ainsi les couples du vanadium, du cérium Ce** /Ce*", du chrome Cr3* /Cr?** et du brome
Bry/Br—, car, méme s'ils offrent de trés bonnes performances dans les batteries en flux, ils
sont chers, toxiques pour la plupart et solubles uniquement dans ’acide sulfurique. Fina-
lement, nous optons pour un catholyte constitué d’iode avec le couple triiodure I5 /iodure
I~ de potentiel standard E° = 0.54 V vs ESH. L’anolyte est constitué du couple ferri-
cyanure Fe!l!CNZ~/ ferrocyanure Fe!!CN§~ avec un potentiel standard de E° = 0.36
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V vs ESH. Les deux couples sont stables dans ’eau sous leur forme a la fois d’oxydant
et de réducteur ce qui permet de réaliser des charges ou des décharges d’électrolytes. Les
espéces ont I'avantage d’étre colorées ce qui permet une bonne visualisation de la conver-
sion. Elles sont peu toxiques et solubles dans I'eau.

La préparation des électrolytes est élémentaire. Les composés sont simplement dissouts
dans une solution & 1 M de NaySO,. Les composés sont commerciaux et listés ci-aprés :
iodure de potassium (Prolabo, RP Normapur, analytical reagent 99.8%), ferricyanure
de potassium K3Fe!!’(CN)g (Potassium hexacyanoferrate(III), ReagentPlus 99% Sigma
Aldrich), ferrocyanure de potassium K, Fe!’(CN)g (Acros organics, potassium ferrocya-
nide tihydrate 99+%) et triiodure (Fluka analytical, 0.5M iodine solution). L’ajout de sel
NaySO4 (ACS reagent > 99% anhydrous, granular, Sigma Aldrich) permet d’améliorer la
conductivité ionique des électrolytes. Pour les expériences, les électrolytes ont une concen-
tration en espéce redox prise entre 0.002 M et 0.1 M environ. Ces concentrations sont bien
en deca des limites de solubilité afin d’étre sir de n’avoir aucun risque de précipitation et
une bonne conductivité grace au sel NaySOy.

Avec I'utilisation de ces espéces en solution, la réaction entre 'anolyte et la catholyte
est la suivante :

2F!T(CNYE~ + 3 829 LI opll(ONYE + Iy (4.28)

La force électromotrice standard de la batterie F?  vaut

FO = E%I;/I7) — EX(FeTH(CN)3 /Fe'(CN)g™) = 0,18 V. Les coefficients de dif-
fusion sont mentionnés dans la littérature, dans 'eau a 25°C, en régime de dilution
infinie : D(I7) = 1.04 x 10™9m?/s [172], D(Fe"I(CN)Z™) = 8.9 x 1071%m?/s [171],
D(Fell(CN)&™) = 7.8 x 10719m?2/s [171] and D(I;) = 1.07 x 10~"m?/s [173]. Comme 1
M de sel est ajouté dans les électrolytes, I’hypothése d’'un régime dilué n’est plus valable.
Dans la simulation, on trouvera en effet, des valeurs un peu inférieures. La connaissance
de ces coefficients de diffusion de référence permet cependant de vérifier que les valeurs
de coefficient de diffusion trouvées par la simulation sont cohérentes.

4.2.2 Montage millifluidique de la batterie

L’anolyte et le catholyte sont utilisés dans un montage millifluidique de batterie en-
tierement réalisé au CRPP. Le principe du dispositif est présenté sur la figure 4.4. La
cellule est divisée en deux parties identiques : un compartiment anodique et cathodique.
Chaque compartiment est constitué d’un canal creusé dans du PMMA. Les deux parties
sont jointes ensembles par six vis en inox. L’étanchéité est assurée par un joint torique.
Entre les deux compartiments est placée en sandwich une membrane Nafion 117 (183
pm d’épaisseur, Fuel Cell) afin d’assurer la conductivité ionique entre les deux canaux
d’anolyte et de catholyte via les ions Nat du sel. La membrane est préalablement bouillie
pendant 1 h dans une solution & 1 M d’acide sulfurique puis dans une solution d’eau
oxygénée & 3% (v/v). Une électrode de dimension 3 cm x 10 mm, découpée dans du
papier carbone (Tray Paper 120, Full Cell, 320 pum), tapisse le fond du canal et joue de
role de collecteur de courant. L’électrode est liée au circuit extérieur par un fil électrique
de cuivre collé a Iélectrode par une colle époxy conductrice d’argent (Radio Spare). La
zone de conversion électrochimique est donc I'espace du canal sous I'électrode. Cette zone
correspond & un volume V = X = Yy * Z;=0.680 mm x 10 mm x 3 ¢m. Ces valeurs seront
utilisées dans la simulation Matlab. Les fils électriques sont connectés a un potentiostat
(CH instrument 600E) en configuration deux électrodes. L’anolyte et le catholyte sont
injectés avec un pousse-seringue (Harvard PHD 4400 Hpsi).

111



Carbon paper current
collectors

Cathode Anode 1cm
L___J
(a)
Z,=3cm
Fe III(CN)63— F
Fe "(CN)> " Fe 'l(CN),
Nafion membrane
()
X, =680 um I ]
I cathode =

FIGURE 4.4: Cellule millifluidique expérimentale utilisée pour la réalisation de la batterie
en flux. a) Parties séparées b) Cellule assemblée (c) Principe de fonctionnement d’une
batterie hexacyanoferrate/iode lors de l'application d’une tension entre les deux électrodes.

En calculant le nombre de Reynolds associé a cette géométrie, Re = QQ , on obtient des
valeurs trés inférieures a 1 pour des débits Q de 10 000 & 1 uL/min. Ainsi, cette géométrie
respecte 'hypothése d’un flux laminaire. Les électrolytes ayant la viscosité de 'eau, on
considérera bien que 1’on est dans une situation d’écoulement de Poiseuille dans le canal.
De plus, comme la largeur Y, vaut au moins dix fois I’épaisseur Xy, nous sommes dans
I’hypothése du régime de lubrification. La géométrie réalisée respecte bien les hypothéses

de la modélisation Matlab.

4.2.3 Caractérisations préliminaires des électrolytes

Tout d’abord, les électrolytes de Fe!!CN§~ et de I~ ont été testés en voltampéromé-
trie sur une électrode de carbone vitreux (figure 4.5). La forme du voltampérogramme du
ferrocyanure présente une allure réversible avec une faible surtension entre les pics d’oxy-
dation et de réduction : E,, = 0.15 V. Pour l'iode, le pic d’oxydation présente en fait
deux pics : I'un & E=0.48 V et l'autre & E=0.51 V (% Ag/AgCl). D’aprés la littérature, il
est possible que ce soit di a la formation du diiode I qui peut venir aussi de 'oxydation
de liodure : 21~ — I + 2e~ a un potentiel légérement différent du triiodure [174]. La
forme du voltampérogramme est peu réversible avec une forme des pics non symétrique
entre I'oxydation et la réduction. Le voltage E,, vaut 0.2 V ce qui signifie que la cinétique
de transfert de charge est plus lente que pour le ferrocyanure. En particulier, d’aprés la
littérature [175], la réduction du triiodure est connue pour avoir une cinétique lente.
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FIGURE 4.5: Voltampérogrammes des électrolytes contenant 0.1M de Fel'(CN)g~ ou
0.033 M de I~. 10 cycles a 100 mV /s sont réalisés sur une électrode de carbone vitreux.
Les électrolytes contiennent 1 M de NaxSOy.

4.2.4 Tracé des courbes d’intensité et de puissance

Afin de comprendre la conversion en flux aprés un passage sous 1’électrode, plusieurs
types de courbes sont tracées et comparées avec la simulation : 'intensité en fonction du
nombre de Peclet (donc du débit) et les courbes de puissance (puissance vs intensité).
Pour toutes ces courbes, nous allons nous placer dans le cas ou la réaction limitante est
la demi-réaction du ferricyanure. Pour ce faire, on s’assurera d’étre dans un large exceés
d’iode dans le catholyte. La demi-réaction est la suivante et pourra étre étudiée de fagon
symétrique en charge ou en décharge :

FBIII(CN)gi + le™ déc(h_arge chﬂ;ge FGH(CN)Zéi (429)

Le couple Fell!OCNZ /Fe!lON;~ est en effet plus facile a étudier : c’est un couple
rapide bien connu de la littérature. De plus, la couleur verte de Fe!T!C'NZ~ est également
facile & suivre par spectroscopie UV visible. Le couple I3 /I~ a moins d’avantages : il est
moins réversible comme le suggére le voltampérogramme de la figure 4.5 et la couleur
brune de I; est photosensible. On notera cependant que ’étude de la cinétique partie
4.13 se fera sur le couple de I'iode en raison de la cinétique lente de la réduction de I5 . On
étudiera alors la demi-réaction du catholyte avec un large excés de ferricyanure & ’anode :

décharge charge
P

31~ — I + 2e” (4.30)

Pour tracer les courbes d’intensité en fonction du débit, I’anolyte et le catholyte d’iode
sont injectés avec un pousse-seringue dans le montage de la figure 4.4. Une tension est im-
posée entre I'anode et la cathode pour forcer la réaction de charge ou de décharge. Comme
I'iode est en large excés, nous supposons que la tension de la cathode est fixe et égale au
potentiel standard du couple E°(I; /1) = 0,54 V. Ce sera donc notre référence F,.;.
Cette situation différe du cas idéal ou 'on a une électrode de référence de type Ag/AgCl
comme pour [169]. Néanmoins, la situation étudiée ici est plus réaliste et correspond &
une vraie batterie en flux o1 'on a un catholyte et un anolyte. Le courant est mesuré en
montage deux électrodes avec un potentiostat CH Instrument 600E pour plusieurs débits.
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Le courant est positif dans le cas de la charge et négatif dans le cas de la décharge. Pour
les débits rapides (10 000 pL/min), un temps de stabilisation du courant de quelques se-
condes est suffisant. Pour les trés faibles débits (1 ul/min), la mesure se fait sur une nuit.
Ce temps de stabilisation correspond théoriquement au temps de passage sous 1’électrode.
Il est de 2 s pour 10 000 pL/min et de 5 h pour 1 gL /min. Un exemple de mesure est
présenté sur la figure 4.6a) : des plateaux de courants sont visualisés pour plusieurs débits
lors de la charge de Fe!l!C'NZ~. Afin de comparer avec la simulation Matlab, le débit

, . . Vi X2 X
est transformé en nombre de Peclet via la formule suivante : Pe = g—zoo = DQY—ogo avec

Q le débit. Le courant I est aussi normalisé selon 'équation (4.27) : [ = %OOZOCOT Les
notations sont détaillées dans la partie 4.1.2

Afin de suivre la conversion selon le débit imposé, 'anolyte est suivi par spectromé-
trie visible (UNICAM) dans une cuve en plexiglas (Kartell) de 2 mL a la longueur d’onde
A=420 nm. Cette valeur correspond au pic d’absorption de Fe!!IC'NZ~. Afin d’éviter tout
biais de mesure par dilution, I’anolyte est trés peu concentré 0.002 M, et directement passé
au spectrométre pendant les mesures de courant. Un ensemble de courbes d’absorbance
relevées a plusieurs débits est présenté sur la figure 4.6b). On visualise la charge du ferri-
cyanure Fel!C'NZ~. Celui-ci perd sa coloration verte en sortie de canal car il est converti
en ferrocyanure Fe!!CNg ™, incolore. Cette décoloration est d’autant plus importante que
le débit est faible : quasiment tout le réactif a pu étre est converti.
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FIGURE 4.6: Données expérimentales obtenues lors de la charge du ferricyanure. (a)
Intensité mesurée pour plusieurs débits (indiqués & chaque plateau en pL/min) pour une
tension AE de 0,3 V entre l'anode et la cathode (b) Courbes d’absorbance de ’anolyte
Fe'l(CN)¥ en sortie du canal aprés conversion o différents débits. La concentration
wnitiale en ferricyanure est de 0,002 M.

Afin d’enregistrer les courbes de puissance, cette fois, ¢’est le débit qui est fixé et c’est
le voltage AFE entre I'anode et la cathode qui varie. Les paliers en courant sont mesurés
aprés une durée de stabilisation variable selon le débit (20 s pour un débit de 5000 pL /min,
500 s pour un débit de 20 pL/min). Un exemple de mesures expérimentales est présenté
sur la figure 4.7 pour un débit de 10 uL/min en charge. Comme la tension appliquée est
de plus en plus élevée, la conversion est favorisée et donc le courant de charge augmente.
A chaque changement de consigne en tension, un pic de polarisation apparait.
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FIGURE 4.7: Intensité de charge du ferricyanure mesurée pour un débit fixé de 10uL/min
et pour plusieurs tensions appliquées (valeurs en V indiquée & chaque plateau). La concen-
tration initiale en ferricyanure est de 0.1 M.

4.3 Reésultats sur les électrolytes classiques

4.3.1 Effet du flux et distinction de deux régimes hydrodyna-
miques

Etude de la charge du ferricyanure On étudie, sur la figure 4.8, I'intensité de la réac-

tion de charge du ferricyanure : Fe!ll(CN)3~ e~ "5 Fell(CN)A a differents débits. A
la cathode est introduit un large excés d’ions iodure /~. Afin de provoquer la charge de la
batterie, une différence de tension de E(I7) — E(Fe"!CNJ™) = 0.3 V est appliquée entre
I’anode et la cathode. L’iodure étant en exceés, le potentiel du catholyte est pris comme réfé-
rence & la valeur de son potentiel standard : E,.; = E°(I; /™) = 0,54 V. Pour se ramener
aux notations de I’équation (4.11) de la simulation, AE = E(Fe!"CN§ ™) — B,y = —0,3
V. E° est le potentiel standard du couple étudié¢ a savoir Fe!!I(CN)i~/Fe!l(CN)g™.
Celui-ci vaut £° = 0,36 V. Le seul paramétre d’ajustement du modeéle est le coefficient
de diffusion du ferrocyanure. Il est pris égal & D(Fe!ll(CN)¥™) = 6 x 10719m2/s. X,
Yy et Zy valent respectivement 680 pum, 1 et 3 cm. n=1 est le nombre d’électrons de la
demi-équation du ferricyanure et la concentration initiale en ferrocyanure est Cy = 0,066
M. La valeur de kg est prise égale & 0,01 m/s. Nous verrons dans la partie cinétique, qu’il
n’est pas nécessaire de connaitre précisément cette valeur. En effet, dans le cas d’une
cinétique rapide, ky n’a aucun effet pour des valeurs supérieures a 107° m/s (cf figure
4.13). La comparaison entre la simulation et I'expérience est présentée figure 4.8¢). Pour
des raisons de clarté, le courant est présenté en valeur absolue car son signe dépend de la
connectique électrique choisie.
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FIGURE 4.8: a) Courbes d’intensité normalisée I simulées en fonction du nombre de

Peclet pour différentes valeurs de AE. b) Taux de conversion simulés en fonction du
nombre de Peclet pour différentes valeurs de AE. c¢) Comparaison de lintensité avec
lexpérience. Le courbe expérimentale est celle de la réaction de charge du ferricya-

nure : Fel'"(CN)¥™ + e~ chatge Fel(CN)g™ avec [Fe'(CN)2™] = 0.066 et [I7] = 0.5

M. AE = —03 V. Xy, Yy et Zy wvalent respectivement 680 um, 1 cm et 8 cm, ce
sont les dimensions du canal sous Uélectrode. n=1e~. ko=0.01 m/s. Valeur ajustée :

D(FeI(CN)2™) = 6 x 107%m?2/s. d) Profils de concentration selon les deuz régimes :
pour Pe<1 el Pe>1. Exemples d’images simulées a Pe= 0.1 et Pe= 100.

Sur les figures 4.8a) et b), un ensemble de courbes simulées en intensité normalisée et
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en rendement de conversion sont présentées selon le nombre de Peclet (flux) pour diffé-
rentes surtensions AFE. Deux régimes hydrodynamiques sont présents : a Peclet inférieur
et supérieur a 1. La limite est marquée par un changement de pente sur les courbes d’in-
tensité et une chute du taux de conversion & hauts Peclets. Pe—1 marque la limite entre le
régime dominé par la diffusion (régime 1) et le régime dominé par la convection (régime
2). Ces régimes peuvent étre compris par des lois d’échelle.

Pour le premier régime, a bas Peclet, la diffusion domine et laisse le temps & toutes
les espéces redox de diffuser au contact de I’électrode. La situation correspond au profil
simulé en haut de la figure 4.8d). En sortie du canal, toutes les espéces ont été converties,
ce qui explique le plateau de taux de conversion sur la figure 4.8b) aux bas Peclets. La
valeur du plateau est uniquement dépendante de la valeur AE de la batterie et ne dépend
pas du flux. Si 'on impose une tension de batterie |[AF| = F2 = 0.18 V, alors on a
une conversion de seulement 50% avec autant de ferricyanure que de ferrocyanure. Cette
constatation est cohérente avec la formule de Nernst. En revanche, si I’on force la conver-
sion en imposant |AE| >> F?  alors le courant est maximal avec un taux de conversion
de 100%. Au niveau de l'intensité normalisée, sur la figure 4.8a), on a une relation I oc Pe.
Ce résultat est prévisible s’il on considére que l'intensité réelle I = %%ZOCOIN est exacte-
ment égale & la quantité de charge entrant dans le canal par unité de temps : QnFCy. Q
est le débit et peut étre relié a la vitesse moyenne V,,, par la relation ) = V,, XoYy. Aprés
simplification, on obtient I= Vg—;og ce qui correspond au nombre de Peclet. La relation
I=Pe est exacte si I'on considére une conversion de 100%. D’un point de vue plus général,

I = rPe avec 1 le taux de conversion dépendant de AFE.

Lorsque le débit augmente, la convection devient plus importante que la diffusion.
Une couche de déplétion en réducteur se forme a la surface de ’électrode et la conversion
est incompléte a la sortie du canal. La situation est celle du profil simulé en bas de la
figure 4.8d). Sur la figure 4.8 a), le courant varie comme [ocPe'/3. Cette loi d’échelle a
été confirmée par les travaux de Newmann et plus récemment ceux de [176]. En ce qui
concerne le taux de conversion figure 4.8b), celui-ci chute brutalement pour des nombres
de Peclet supérieurs a 1. Il atteint & peine 10% pour des nombres de Peclets supérieurs
a 100. L’effet de la surtension est moins visible mais I'on a toujours plus de conversion
lorsque |AE] est élevé.

La comparaison entre la simulation et l'expérience est présentée sur la figure 4.8c¢).
On note un trés bon accord entre la simulation et les expériences au niveau de l'intensité
normalisée.

Pour compléter 1’étude, plusieurs courbes d’intensité sont présentées sur la figure 4.9
pour différentes concentrations initiales en ferricyanure (Co=0,1 M, 0,033 M et 0,002 M)
et deux épaisseurs de canaux Xy=680 pum ou Xy = 4,680 mm. Le but n’est pas tant
ici, de montrer que la simulation concorde avec la pratique mais surtout de montrer que
I’étude en paramétres adimensionnés permet de s’affranchir de la géométrie du canal et de
la concentration des espéces notamment. Cette remarque est cruciale car cela sous-entend
qu’il est possible d’utiliser la simulation comme modéle prédictif de la puissance pour
n’importe quelle batterie en flux millifluidique. L’intensité est présentée avant normalisa-
tion (figure 4.9a) et aprés normalisation (figure 4.9b). Lorsque l'intensité est normalisée
avec la formule [ = %‘;Z'ﬁof , toutes les courbes se superposent et sont en accord avec
la simulation. Pour les canaux plus épais Xy = 4,680 mm, ’hypothése d'un écoulement
2D est discutable car le ratio Yy/Xy ~ 2. Néanmoins, les points expérimentaux restent
quand méme proches de la simulation.
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FIGURE 4.9: a) Intensité mesurée en fonction du débit pour la réaction de charge du

ferricyanure : Fe™'(ON)3™ + e~ charge Fe!l(CN)g~. Différentes concentration initiales
en ferricyanure sont testées Co=0.002, 0.033 ou 0.066 M ainsi que deux épaisseurs de
canaur Xo=680 um ou 4.68 mm. La concentration en ions iodure est au moins cing fois
supérieure a celle du ferricyanure. b) Normalisation des courbes et comparaison avec la
simulation (méme paramétres que la figure 4.8).

Etude de la décharge du ferrocyanure Jusque-la, nous avons démontré que la si-
mulation était en accord avec la réaction de charge du ferricyanure. Nous allons voir ici que
I’accord est aussi bon avec la décharge d’un électrolyte de ferrocyanure : : Fe!! (CN)g~ decharge
Fe'I(CN)§™ + e~. Afin de provoquer la décharge de la batterie, une différence de ten-
sion AE = (I7) — E(FeCN{~) = —0,06V V est appliquée entre 'anode et la cathode.
Nous avons néanmoins besoin de modifier E,.;. En effet, a la charge, la transformation
31~ — I 4+ 2e~ de la cathode est connue comme étant rapide [175]. Comme iode était
en large exces, ’hypothése qui consiste a prendre E,.; = E°(I; /I7) = 0.54 V était véri-
fiée. En revanche, pour la décharge, la réaction a la cathode I3 + 2e~ — 31~ est lente.
Comme l'iode est en excés, le potentiel de la cathode est bien quasi-fixe mais ne peut
pas étre égale & son potentiel standard. Ici, nous sommes obligés de modifier F,.¢. Pour
des valeurs D(Fel!lCN{™) = 4 x 1071 m?2/s et E,.; = 0,45 V, le modéle se superpose
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parfaitement avec 'expérience tant au niveau de l'intenisté normalisée que du taux de
conversion en fonction du Peclet. Sur la figure 4.10a), on retrouve les deux régimes a bas
et hauts Peclet détaillés au paragraphe précédent. La figure 4.10b) présente 1’évolution
du taux de conversion (mesuré par absorbance de 'électrolyte) en fonction du Peclet.
L’accord est aussi trés bon. On note une chute de la conversion vers Pe=1, comme pour
les courbes simulées de la figure 4.8b).
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FIGURE 4.10: a) Intensité normalisée I en fonction du nombre de Peclet et b) taux de
conversion en fonction du Peclet. Les courbes expérimentales sont celles de la réaction de
décharge du ferrocyanure : Fe!l (ON)g~ dcchroe FeT'(ON)3™ + e avec [Fe!'(CN)g™] =
0.002 M et [I5] = 0.03 M. Les points expérimentaux sont comparés avec la simulation.
AFE = —0.06V. Xy, Yy et Zy valent respectivement 680 um, 1 cm et 3 cm. n=1e™. kqg=0.01
m/s. Valeurs ajustées : D(Fell(CN)g™) =4 x 1071° m?/s, E,.; = 0.45 V.

Extension du modéle : simulation du courant aprés x passages sous 1’électrode
Grace a la simulation, nous connaissons la quantité de courant normalisée et le taux de
conversion aprés un passage sous l’électrode. Par itération successive, nous pouvons donc
en déduire la courbe du courant aprés x passages sous |’électrode et ainsi caractériser
une batterie en flux de facon compléte. Le graphe 4.11 présente les courbes d’intensité
simulées pour la décharge de 0.1 M de ferrocyanure pour un grand nombre de passage sous
'électrode. Lorsque le débit est trés grand (400 pL/min), la conversion est trés faible, ce
qui maintient une forte intensité pendant longtemps. On a un courant inférieur & 1 mA,
c’est & dire une décharge quasi-compléte, au bout de 45 cycles. Pour un débit de 40
pL/min, il suffit de 3 passages pour convertir tout le ferrocyanure. Bien que I’application
d’un fort débit semble favorable & la récupération de beaucoup de courant, il faut garder
a l'esprit qu’une partie de cette énergie est consommée dans la puissance de pompage.

119



0.016 T

oA . Pé=2.|66 ('flowlrate'= 4(5;.|L/Fnin)I
0.014F 4 o Pe=266 (flow rate= 400uL/min) -
0012l A4 4 Pe=266 (flow rate= 4000uL/min) ]
5 4
0.010 o 1
A 4
< 0.008 Y ]
= " a .
0006+ ° “ 1

® A
0004+ % 1
_ s ]
] ()

0.002 - . ... _-
0.000 + % -

0 10 20 30 40 50
Number of ways under the electrode

FIGURE 4.11: Simulation de la courbe d’intensité de décharge du ferrocyanure en fonc-
tion du nombre de passages de [’électrolyte sous [’électrode pour plusieurs débits. X, Yo
et Zy wvalent respectivement 680 pm, 1 cm et 3 em. D = 4 x 107'%m?/s et n=1. La
concentration initiale est prise arbitrairement o 0.1 M. AE=-0.04 V.

4.3.2 Courbes de puissance

Afin d’aller plus loin dans la comparaison modéle/expérience, les courbes en puissance
de la batterie hexacyanoferrate /iode sont présentées a la charge et a la décharge sur les fi-
gures 4.12a) et b). Les paramétres d’ajustement du modéle sur les courbes expérimentales
sont identiques & ceux pris pour les courbes d’intensité a savoir D(Fe!!CNZ™) = 6x 10710
m?/s pour la charge du ferricyanure et D(FelTCN{™) = 4 x 1071° m?/s avec E,.; = 0.45
V (# E°(I; /I7)) pour la décharge du ferrocyanure. A la cathode, nous avons toujours
I'iode en large excés. La correspondance entre les courbes simulées et expérimentales est
trés bonne a la fois en charge et en décharge comme visualisé sur la figure 4.12.

En charge (figure 4.12a), la puissance est une puissance consommée. On applique une
tension de batterie AFE de plus en plus grande par rapport a FC . Le courant I augmente
jusqu’a un courant limite qui dépend du débit. Ce courant limite provient d’une limita-
tion par transfert de masse de la relation de Butler-Volmer comme vu précédemment a la
partie 1.2.3. Globalement, on a donc une puissance AFE x I uniquement croissante.

Pour la décharge (figure 4.12b), la puissance est une puissance produite. L’allure des
courbes est en cloche car lorsque 'on décharge la batterie, on applique une tension de
batterie AE de plus en plus faible par rapport a F° . Comme le courant est une fonction
croissante, la puissance présente un maximum. Dans les travaux sur les batteries, on pré-
sente plutot les courbes de décharge mais, ici, cela permet de montrer, que le modéle est
cohérent a la fois en charge et en décharge.
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FIGURE 4.12: Courbes de puissance & la charge (a) et la décharge (b) de la batterie
hezacyanoferrate/iode. En charge [Fe!''(CN)3™] = 0.01 M et [I7] = 0.1 M. En décharge,
[Fel'(CN)g] = 0.007 M et [I;] = 0.1 M. Les courbes sont montrées a plusieurs débits :
20 wL/min, 200 pwL/min, 800 pL/min, 2000 pL/min, 5000 pL/min et comparées avec la
stmulation.

L’effet du flux sur la puissance est important : plus 'on augmente le nombre de Peclet
via le flux, plus la puissance dépensée ou produite est importante. Cette observation est
logique car 'intensité est toujours une fonction croissante du Peclet d’apres la figure 4.8.
Sur le graphique de la décharge figure 4.12b), le pic de puissance passe de 10 uW pour
20 pL/min a 80 uW pour 5000 pL/min. Pour une électrode de 3 em?, cela correspond a
des densités de 3,3 et 25 uW/cm?. Sur ces graphiques, la chute ohmlque est négligée. Ce
choix peut étre validé considérant les ordres de grandeur des différentes résistances qui
interviennent entre la cathode et 'anode : R = Reonnegion  electrigue + Rmembrane  Nafion T
Reonduction ionique- Reonnewion electrique €5t 1a résistance des fils et des électrodes. Le papier
carbone ayant une trés bonne conductivité, celle-ci ne dépasse pas 2 (). La contribution de
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la résistance ionique peut étre estimée connaissant la géométrie du canal et la conductivité
des électrolytes contenant 1 M de NaSOy. A cette concentration, la conductivité du sel est
de 42 S/m, ce qui donne une valeur de résistance inférieure a 1 Q. Enfin, la conduction de la
membrane Nafion pour les protons est de 10 S/m d’aprés les informations du fabriquant.
Pour les ions Nat, la conduction est environ 5 fois inférieure selon [177], ce qui nous
donne une résistance de la membrane R,embrane Nafion inférieure a 1 €2. Au final, la
résistance globale est de maximum 4 2. Aprés simulation, nous trouvons une baisse du
pic de puissance de 3% pour une résistance de 5 €0, ce qui reste négligeable.

4.3.3 Effet de la cinétique

Dans le paragraphe précédent, 'intensité a été étudiée en fonction du débit (via le

Vin X2 . . . N
nombre de Peclet P; = -57£) et en fonction de la tension (via le paramétre P, = nPaE),
Dans cette partie, c’est la cinétique qui va étre abordée a travers la constante standard
anF(E,qr—E°)

de réaction kg impliquée dans le paramétre P = ’“—go avec k; = kge RT

La cinétique n’était pas un aspect limitant dans les parties précédentes car le couple

(FeT'(ON)3~/Fel’(CN)g™) a une cinétique rapide. Afin d’étudier la cinétique, c’est la

réaction de décharge du triiodure qui va étre étudiée : I +2e~ 1€haTee 37— Cette roaction

est connue comme étant lente dans la littérature [178]. Pour cette réaction, n—2 est le
nombre d’électrons échangés et D(I3) = 8,5 x 1072 m?/s. Pour étudier cette réaction ex-
périmentalement, on se met en défaut de triiodure par rapport au ferricyanure, le courant
est donc limité par le catholyte.

La courbe expérimentale d’intensité en fonction du Peclet est comparée avec les courbes
simulées sur la figure 4.13. En simulation, on fait varier la constante kq sur une gamme de
0,01 (réaction rapide) & 5x 1072 m/s (réaction lente) pour visualiser I'effet de ce paramétre
sur I’allure des courbes d’intensité. La tension est fixée et vaut AE = —0.08 V. Les courbes
simulées sont représentées en ligne sur la figure 4.13. Au fur et & mesure que la constante
de vitesse diminue, la pente a fort Peclet diminue elle aussi : on passe d’'une pente a 1/3
(limitation du courant par transfert de masse) a une valeur quasi nulle pour les constantes
de vitesse treés faibles vers 107® m/s (limitation du courant par transfert de charge due a
la cinétique). A cette valeur, 'intensité devient indépendante du Peclet (si Pe>1). A bas
Peclet, le courant est encore dominé par le transfert de masse par diffusion. La frontiére
entre le régime limité par diffusion et celui limité par la cinétique tend a se décaler vers
les nombres de Peclet inférieurs a 1 pour des ky vraiment trés faibles. On note aussi que
pour ko > 107> m/s, I'impact de la cinétique sur 'intensité est trés faible et la pente reste
a 1/3 a hauts Peclets sur la figure 4.13. Cette remarque légitime le fait qu’il n’était pas
nécessaire de connaitre la valeur précise de ko pour le couple Fe!!l(CN)3~ /Fel'(CN)g~
dans la partie précédente.

Pour les points expérimentaux en rouge, on note que le courant tend a étre limité
non plus par le transfert de masse mais par le transfert de charge. En effet, la pente de
'intensité ne vaut plus 1/3 mais 0,18 & forts Peclet. On a donc un effet de la cinétique
lente bien visible : la courbe qui suit le mieux ’expérience correspond a une constante kg
entre 1077 et 7 x 107® m/s. Comme cette valeur dépend de la nature de 1’électrode, une
comparaison quantitative avec la littérature est difficile. Une valeur kg = 1.85 x 107> m/s
est mentionnée dans [175] sur une électrode de carbone vitreux. Cette méthode de mesure
de pente est une méthode originale qui permet d’avoir accés a la cinétique autrement que
par voltampérométrie.
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FIGURE 4.13: Courbes simulées de ['intensité normalisée I en fonction du nombre
de Peclet pour différentes valeurs de ko. Comparaison avec les points erpérimentaux

décharge

de la décharge du tritodure Iy ——7 31~ + 2e~. [I;] = 0.03 M dans le catholyte et
[Fe?T(CN)g] = 0.1 M dans Uanolyte. AE vaut -0.08 V. n=2. X,, Yy et Zy valent respec-
tivement 680 pm, 1 cm et 3 cm. Valeur ajustée : D(I ) = 8.5 x 1071% m/s.

4.4

Quelques points a retenir...

Nous avons réalisé une batterie en flux utilisant le couple triiodure I /iodure I~ &
la cathode et le couple ferricyanure Fe!T!C'NZ~ / ferrocyanure Fel!C' Ny~ a I’anode.
La Fem? de la batterie est seulement de 0.18V cependant, l’objectif ici, n’est pas
la puissance mais ’étude de 1’électrochimie en flux. Les électrolytes sont peu chers,
sans danger, aqueux et disponibles en grande quantité.

Un modéle Matlab est aussi réalisé afin comprendre et anticiper la quantité de cou-
rant et le rendement de conversion aprés un passage sous 1’électrode dans une demi-
cellule. Le modéle est adimensionnalisé afin de s’adapter aux diverses géométries
et espéces redox. Quatre paramétres peuvent décrire entiérement I’électrochimie du
systéme (cf partie 4.1.2.2).

L’intensité récupérée a I'électrode dépend fortement du débit via le nombre de Pe-
clet. Deux régimes hydrodynamiques existent. Pour Pe<1, a la sortie du canal, il
y a conversion totale des espéces par diffusion. Le courant est directement propor-
tionnel au débit TocPe. Pour Pe>1, la convection domine par rapport a la diffusion
vers I’électrode et le taux de conversion chute trés fortement (moins de 10% converti
pour Pe=100). L’intensité croit selon la loi de puissance TocPel/3. Ce résultat est en
accord avec la littérature.

Le point nouveau abordé ici, est 'effet de la cinétique lente d’un couple sur 'in-
tensité. Une faible constante kg provoque une diminution de la pente logarithmique
du courant normalisé & fort Peclet. Celle-ci n’est plus de 1/3 : elle baisse progressi-
vement jusqu’a atteindre une valeur quasi nulle pour une cinétique de transfert de
charge trés lente (kg < 107° m/s).
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Chapitre 5

L’utilisation des électrolytes de carbone
sur la batterie hexacyanoferrate/iode

Nous avons pu, au chapitre précédent, réaliser une batterie hexacyanoferrate/iode en
flux. La batterie a une géométrie millifluidique et utilise une membrane Nafion pour sépa-
rer les deux compartiments. Dans cette partie, deux idées ont été explorées afin de réduire
le cotit de la membrane et augmenter la puissance.

La premiére idée consiste & supprimer complétement la membrane Nafion, en utilisant
I’écoulement laminaire des flux d’électrolyte. Le principe a été expliqué dans la littérature
au paragraphe 1.4.3 au chapitre 1. Cette partie, un peu en marge du projet, est présentée
en annexe C.

Nous allons plutot développer ici la deuxiéme stratégie, a savoir 1'utilisation de nos
électrolytes de carbone, formulés au chapitre 2 afin d’améliorer la puissance de la batterie
hexacyanoferrate /iode du chapitre précédent. Une attention particuliére sera apportée a
la compréhension de la conversion en flux de ces électrolytes de carbone grace a la modé-
lisation.

5.1 Une premiére idée : une batterie hexacyanoferrate /iode
sans membrane

Expérimentalement, nous avons réalisé une batterie hexacyanoferrate /iode sans mem-
brane. L’originalité de la géométrie est qu’elle posséde une large surface d’électrode (5
mm x 1.5 ¢cm) et une taille millimétrique ce qui permet de s’affranchir des techniques de
microfabrication. Le détail de la géométrie peut étre trouvé en annexe C.

Nous avons mesuré le courant de décharge ou de charge selon le débit. La batterie
fonctionne aussi bien que la géométrie avec membrane du chapitre 4 pour des hauts dé-
bits. A faible débit (Pe<50), en revanche, il y a mélange des électrolytes par diffusion.

Cette idée est intéressante pour la miniaturisation mais n’est pas viable d’'un point de
vue industriel. En effet, ’absence de membrane rend inévitable le mélange des électrolytes
par diffusion a plus ou moins long terme. Ce mélange induit des pertes de capacité car
les réactifs peuvent réagir entre eux. Il n’est pas possible de faire circuler les électrolytes
en boucle dans une batterie sans membrane. D’ailleurs, il n’existe aucun exemple dans la
littérature qui présente un cyclage des électrolytes.
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5.2 Une deuxiéme idée plus efficace : 'utilisation des
électrolytes de carbone pour la batterie hexacya-
noferrate /iode

Dans cette partie, nous allons tester les électrolytes de carbone sur notre batterie mo-
déle hexacyanoferrate/iode. Il convient de vérifier si les électrolytes de carbone induisent
bien 'augmentation de puissance escomptée. On gardera la géométrie décrite chapitre 4
sur la figure 4.4. Ici, on travaille avec des espéces solubles (ferricyanure, iode) donc nous
avons besoin de la membrane Nafion. A terme, ces électrolytes sont prévus pour étre
utilisés avec des particules redox. On s’affranchira alors de la membrane Nafion qui sera
remplacée par une simple membrane poreuse moins sélective. Cet aspect constituera le
chapitre 6.

5.2.1 Formulation des électrolytes hexacyanoferrate/iode avec le
carbone

Dans cette partie, nous étudions la charge de notre batterie hexacyanoferrate /iode
mais cette fois, les électrolytes contiennent du carbone. Le protocole de formulation de
ces dispersions a été étudié en détail dans le chapitre 2 néanmoins, les étapes essentielles
sont rappelées ici.

Tout d’abord, on prépare des électrolytes simples contenant du ferrocyanure ou de
Iiode par dissolution des espéces dans une solution & 1 M de NaySO4 M. On leur ajoute
1,5% (w/w) de gomme arabique et 0,5% (w/w) d’alginate. La dissolution est réalisée sous
agitation et chauffage & 90°C pendant 1 h. Le carbone acétyléne black est ajouté puis
I'ensemble est homogénéisé avec un ultraturrax (1000 rpm a pendant 5 min). Plusieurs
concentrations en carbone sont étudiées : entre 1 et 7,5% en masse. D’aprés les études
présentées dans le chapitre 2, cette gamme couvre le domaine de percolation de I'acétyléne
black et les dispersions possédent une viscosité raisonnable (cf figure 2.12 et 2.11). Par
exemple, pour 5% de carbone, la conductivité est de 1 mS/cm et la viscosité est de 1 Pa.s
a 10 s 1.

Carbon/Fe ""(CN).*

Carbon/I

FIGURE 5.1: Schéma de principe du montage pour injecter les électrolytes de carbone
contenant de ['tode ou du ferricyanure dans la cellule milliflurdique avec membrane.

Les électrolytes de carbone contenant du ferricyanure ou de l'iode sont injectés a
I’aide d’un pousse seringue dans un circuit similaire a celui de la figure 4.4. Le schéma
du montage est présenté sur la figure 5.1. L’épaisseur de canaux Xy = 4.68 mm est plus
importante pour permettre un bon écoulement des dispersions. Une membrane Nafion
sépare les deux compartiments.
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5.2.2 Reésultats sur 'intensité

Dans cette partie, nous étudions I'intensité récupérée en fonction du débit pour des
électrolytes contenant différents pourcentages de carbone (0, 1, 3, 5 et 7.5% en masse.
Les résultats sont présentés sur la figure 5.3a), en intensité non normalisée (a) ou nor-
malisée (b). Le lien entre conductivité et intensité de conversion est présenté a la fi-
gure 5.3c¢). A 0% de carbone, les électrolytes contiennent les additifs (gomme arabique
et alginate) afin de rester cohérant avec le reste des électrolytes. La réaction étudiée

est la charge de la batterie : 2Felll(CN)3 + 31— 59 2Fll(CN)Y + I, avec
[I7] = [Fe"I(CN)g] = 0.1 M. A ces concentrations, la réaction limitante est celle
de la charge de l'iodure : 317 — I + 2e™.

Sur le graphe 5.3a), on remarque que plus le pourcentage de carbone augmente dans
les électrolytes, plus lintensité récupérée augmente a forts débits. Par exemple, a 7,5%,
on récupére environ 50 mA (17 mA/cm?) contre seulement 5 mA (1.6 mA/cm?) sans car-
bone. A 5% de carbone, on récupére plutot 20 mA (7 mA/em?). Cette hausse d’intensité
est corrélée a la hausse de la conductivité visualisée sur la figure 5.3¢). La conductivité
électronique est d’environ 2-3 mS/cm pour 7.5% de carbone contre moins de 0.01 mS/cm
pour une dispersion non percolée 4 1% de carbone. Cette observation permet de confirmer
que c’est la forte conductivité des électrolytes qui permet la hausse du courant de charge.
En effet, le réseau de carbone percolé permet de convertir les espéces dans le volume
complet de I'électrolyte et non plus seulement en surface du collecteur de courant. En
quelque sorte, la surface de conversion est agrandie en présence de carbone et la quantité
de charge par unité de temps (i.e. I'intensité) augmente. Cette idée est a Porigine du nom
"électrode liquide" pour ce type d’électrolytes et le schéma de principe est rappelé figure
5.2 avant et aprés percolation du carbone.

- N =)

» g
electrode »e Ox
Red Red

e- - Carbon e- network of
S Ox particles B %d carbon
»
\___1* AN o« _J

Before percolation )  After percolation

Percolated

FIGURE 5.2: Vue schématique de la conversion dans un électrolyte en présence d’un
réseau de carbone non percolé et percolé pour expliquer la hausse d’intensité avec le pour-
centage de carbone.

On peut noter qu’il est difficile d’augmenter plus la quantité de carbone car la viscosité
des électrolytes devient assez élevée au-dela de 8% de carbone. Pour fixer les idées, vers 4
000 pL/min, la dispersion subit un cisaillement moyen d’environ 1 s~! pour des canaux
de 5 mm d’épaisseur. A ce cisaillement, la viscosité des dispersions & 1 3, 5 et 7,5% de
carbone est respectivement 0,2 , 5, 10 et 100 Pa.s d’aprés les courbes de viscosité de la
figure 2.12. Comme les dispersions sont rhéofluidifiantes, cela explique le fait qu’il y ait
peu de points A trés faibles débits pour la dispersion la plus visqueuse a 7.5% de carbone.
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FI1GURE 5.3: Courbes d’intensité en fonction du débit pour plusieurs pourcentages de
carbone dans les électrolytes a) Ces courbes sont normalisées selon l'équation (4.27) et
tracées en fonction du nombre de Peclet sur la figure b) La réaction étudiée la charge de
Viode : 31~ — Iy + 2e~ avec [[7] = [FeT'(CN)Z ] = 0.1 M. Xo=4.68 mm, Yo=1 cm,
Zo=8 em,n=2", D(I7) = 4 x 1071 m?/s. La courbe simulée pour des électrolytes sans
carbone est présentée en pointillés rouges pour comparaison. ¢) Mesure de l'intensité
1000 uL/min (Pe=413) selon la conductivité électronique des dispersions de carbone.
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Sur la figure 5.3b), les courbes du courant normalisé a différents pourcentages de
carbone ne se superposent pas. En effet, en présence de carbone, la conversion n’est
plus seulement limitée par la diffusion, la convection ou la cinétique. Il y a un autre
ingrédient dans la conversion redox : la conductivité électronique o, apportée par le réseau
de carbone. Lorsque la dispersion est peu ou pas percolée (pour 0 et 1% de carbone), la
conductivité est proche de 0,=0.005 mS/cm environ d’apreés la figure 5.3¢)). Les courbes
se superposent au modéle des électrolytes classiques sans carbone (pointillés rouges de
la figure 5.3b). Lorsque la dispersion est trés conductrice, les courbes se translatent vers
les hautes intensités. Le modéle sera complété par la suite afin de tenir compte de la
conductivité partie 5.2.4.

5.2.3 Courbes de puissance

L’augmentation de l'intensité en fonction du pourcentage de carbone des électrolytes
se répercute aussi sur les courbes de puissance de la figure 5.4. La figure présente la puis-
sance récupérée lors de la décharge de la batterie pour des électrolytes sans carbone et

avec 5% de carbone : 2Fe! (CN)A~ + I; “I3%° 2p eI (CN)3~ + 31~

0.4 ————
------With 5% of carbon :
_ ---m--- 20 pL/min
— — Without carbon ---e--- 200 pL/min
; 0.3} '.o‘ 800 pL/min A
- P . =-%=-2000 pL/min
o 'J’fY * ---+--5000 pL/min
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FIGURE 5.4: Courbe de puissance de la décharge de la batterie heracyanoferrate/iode
avec des électrolytes sans carbone et avec 5% de carbone. La réaction limitante est celle du
ferrocyanure avec |[Fe! (CN)g|*==0.007 M. Plusieurs débits sont appliqués : 20 uL/min,
200 pL/min, 800 pL/min, 2000 wL/min et 5000 L/ min.
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Dans tous les cas, on retrouve un effet du flux : le pic en puissance est toujours plus
important lorsqu’un débit important est appliqué, comme pour les électrolytes sans car-
bone du chapitre 4. Cependant, en présence de 5% de carbone, la puissance de la batterie
en flux est augmentée d’un facteur 6 en moyenne. Par exemple, a 2000 gL /min, le pic de
puissance passe de 3,2 x 107 W 4 2,5 x 10~* W. Dans cette situation, la concentration
limitante de ferricyanure est seulement se 0,007 M donc les valeurs de puissance sont
faibles en absolu mais nous ne sommes pas du tout en limite de solubilité du ferrocya-
nure. Celle-ci est proche de 0,5 M ce qui permet d’anticiper une puissance de 2.3 mW sans
carbone et 18 mW avec 5% de carbone soit respectivement 0.8 mW /cm? et 6 mW /em?.

5.2.4 Modélisation des électrolytes de carbone

Nous allons dans cette partie, nous intéresser a la modélisation de la conversion d’élec-
trolytes percolés de carbone contenant un réducteur. Concrétement parlant, il s’agit de
réaliser un modeéle qui reproduit I'allure des courbes d’intensité de la figure 5.3 pour la
réduction de l'ion iodure en présence de carbone. C’est un but ambitieux car, en plus de
la convection et de la diffusion, nous devons ajouter un autre ingrédient lors de la conver-
sion : il s’agit de la conductivité électronique du carbone. De surcroit, cette conductivité
est loin d’étre parfaite. A notre connaissance, aucun article ne modélise ni ne détaille les
ingrédients physiques qui gouvernent la conversion dans une dispersion de carbone en flux.
Seuls les travaux de Chiang [5], mentionnent un modéle pour comprendre les électrodes
liquides de carbone. La modélisation ne fait cependant pas apparaitre la contribution du
réseau de carbone de fagon explicite. La figure 5.5 rappelle les notations pour la simulation
des électrolytes de carbone.

f Réseau de particules cm

carbone percolées

£y partout dans le canal

T NV Production

TR\ Red: i Ox L d’électrons

X e W | X
Y, Yk
k e Electrode /
ne

FIGURE 5.5: Principe et rappel des notations pour la simulation des électrolytes de
carbone.

5.2.4.1 Modifications du programme Matlab

L’équation qui gouverne le transport du réducteur dans le canal s’écrit (cf équation
(4.10)) :
e 6V,,

o oc
red5x2 = Xg

(2% — Xoz) 5

(5.1)
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Si 'on rajoute un réseau de carbone qui provoque la conversion au coeur de ’électrolyte,
un terme source doit étre ajouté afin de réaliser la conversion de la matiére en tout point
du canal. Cette conversion, due & la présence du carbone, est régie par I’équation de
Butler-Volmer présentée au paragraphe 4.1.2.1 :

j(z,2) = nFk[c(z, 2)e ™ f" — kk;(co ) (5.2)
1
En raisonnant en quantité de matiére et en ajoutant le terme source a ’équation (5.1),
nous obtenons :
2

red??i = 6;(/72” (z” —Xox)gz + Mé(x, z)kl[c(x,z)emlg# —kk—ll(C'g—c(x z))e e
(5.3)
d(x, z) dans cette équation correspond a la distribution de carbone dans le canal. A
chaque pixel, 0(z, z) vaut 0 §’il n’y a pas de carbone et 1 si un agrégat de carbone est
présent. En premiére approche, nous considérerons qu’il y a du carbone dans I’ensemble du
canal donc 0(z, z) est une matrice de 1. M est lié & la concentration en carbone et donc a
la conductivité du réseau percolé. C’est une grandeur homogéne a l'inverse d’une distance.
Si M est grand, alors 'agrégat présent dans un pixel de canal est fortement conducteur

et la conversion est efficace. En variables adimensionnées, 1'équation (5.3) devient :

DT@d 625 6V (SC anFAE k_ —(1—a)nFAE
e ez T (2? — )(5_~+ Mé(x, z)ki[c(x, 2)e BT — k_l(l —¢(x,2))e” R ]
62~ 6X2Vm 5 Mk X2 an k —U—a)n
= 5= = —m(f = x)é—; + D:edoé(x 2)[e(x, z)e R k_11(1 —&(z,2))e . R)TFAE]
En réarrangeant cette équation, on fait apparaitre les parameétres P, = Pe = 5 dngo
P = ”Ijﬁ,E , P, = == et un autre paramétre Py = %
0% o (OC 0. 2162 — Py(1 — 30, 3)e—(1-0)P2
o 6P (x* — x) 55T P50 (z, 2)[¢(0, 2)e Py(1 —2¢(0,2)e ] (5.4)
T Z
Mk X2

Le parameétre P5 = renferme la contribution du carbone. Le temps de réaction

Dieq
a la surface du carbone 1/k; M est comparé au temps de diffusion D/XZ. C’est a travers

ce paramétre que 'on peut voir l'effet de la conductivité du réseau carboné. L’équation
5.4 est discrétisée selon un schéma explicite et 'on obtient I'expression de la concentration
au rang j+1 :

o 0z cli+1,5)+c(i—1,5)—2¢c(i, j)
(:3) = B Gony = iéx)( 522

= P30 (i, )i, j)e" = Py(1 = (i, j))e "))

c(i,j+1)=c

Par rapport a la simulation sans carbone partie 4.1.2.2, on garde les méme conditions
limites qu’auparavant a savoir la condition de Butler-Volmer a la surface de I’électrode :
%2(0,2) = B3[e(0,2)e*™ — Py(1 — ¢(0,2)e~1=**2] ainsi que le profil de concentration
uniforme & l'entrée du canal : ¢(Z,0) = 1.

5.2.4.2 Calcul de l’intensité

Comme la conversion a lieu dans tout le canal, on ne peut plus utiliser 'expression
(4.12) qui donne l'intensité a partir de la pente de la concentration a 1’électrode comme
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¢’était le cas sans carbone. Afin d’obtenir une valeur du courant, il nous faut sommer
toutes les contributions des densités de courant j(z) sur toute la longueur du canal.

En tout point du canal, la densité de courant j(x,z) correspond a I’ensemble des charges
consommeées sur le volume élémentaire dxdydz. La densité de courant J(x—0, z) regue a
I’électrode en z correspond donc & 'intégration selon x de tous ces petits courants :

J(x=0,2)= onj(:c,z)d:c

Xo (55)
= J nF(c(x,z —dz) — c(x, 2)) v, (x)Yodx
0 - -~ < N\ ~ ~
quantité de charge consommée débit

Il faut ensuite sommer ces densités de courant sur toute la longueur de I’électrode pour
obtenir le courant complet :

I(z =0) ziJ(xzo,z)

rXo

= nF(c(x,dz) — e(x,2dz) + c(x,2dz) — ... + c(x, Zy — dz) — c(x, Zy))v.(x)Yodx
Jr(‘]Xo

= nF(c(z,0) — c(z, Zy))v.(x)Yodz
Jr(‘)Xo

= nF(Cy — c(z, Zy))v,(x)Yodz
Jo

(5.6)
c(x, Zp) correspond & la concentration en fin de canal. Enfin, en adimensionnalisant
I'équation (5.6), 'expression du courant devient :

1 R
- f nFCo(1 — 33, 1)) (;—Z’”(Xgﬁ - Xgi)) Yo Xodi
0

0 (5.7)

1

W FCyYo XV J L6(1 — 23, 1)) (7 — ¥)di
0

Vin X2

~ DyeqZo’

courant normalisé [ = Pe x Sé —6(1 —¢(7,1))(2? — T)d¥ et le courant réel I en Ampéres,

récupéré par I'électrode :

En introduisant le nombre de Peclet Pe = nous obtenons une relation entre le

nFDredYOZOOO
Xo

1 FDYyZ ~
% Pe x J _6(1 — (7, 1)) (3 — ¥)d7 = ”T“OO[ (5.8)
0 0

I =

C’est le courant normalisé I qui est récupéré en sortie du programme. Ce courant
pourra étre comparé avec I, calculé au chapitre 4 pour des électrolytes sans carbone.

5.2.4.3 Reésultats et comparaison avec ’expérience

Sur la figure 5.6, les profils de concentration sont simulés pour différents débits lorsque
I’électrolyte contient du carbone. Qualitativement, on observe bien une consommation
des espéces dans tout le volume du canal et non plus seulement & 1’électrode comme
c¢’était le cas en I'absence de carbone sur la figure 4.3. En effet, on voit que les profils de
concentration ¢(x,z) diminuent avec la distance z sur toute ’épaisseur x. La consommation
des espéces est plus efficace : toutes les espéces sont déja consommeées en sortie du canal
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a 50 pL/min. Par comparaison, sur les profils des concentrations en 1’absence de carbone
de la figure 4.3, la consommation n’est pas compléte a ce débit. Elle 'est plutot vers 5
pL/min. De fagon générale, la consommation des espéces est plus efficace en présence de
carbone.

1
A z /N
50 uL/min ¢/C, l
Electrolyte C, —
(flow rate=Q) |
, 1 0 Xy
Nafion membrane electrode
1

500 pL/min

v

0

C
5000 pL/min

—
X

L, 0

FIGURE 5.6: Profils de concentration obtenus par simulation des électrolytes de carbone
pour différents débits 50, 500 et 5000 pL/min soit des nombres de Peclet 3.3, 33 et 333
respectivement. La concentration en carbone vaut M=10 ce qui nous donne un parametre
Ps=25. Une surtension de AE = 0.2 V est appliquée donc, en premiére approximation,
l’espece est consommeée en totalité a la surface de l’électrode en x=0. Un profil uniforme
de concentration Cy = 0.1 M est injecté dans le compartiment du haut. A droite, les profils
de concentrations sont présentés tout le long du canal.

La simulation est lancée pour différentes quantités de carbone, c’est a dire, plusieurs
valeurs de paramétres M. Les résultats sont comparés aux points expérimentaux sur la
figure 5.7. On note un trés bon accord.

Grace a la simulation, on peut comprendre 'allure de l'intensité expérimentale en
présence de carbone. Sur la figure
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FIGURE 5.7: Comparaison entre les courbes expérimentales de la figure 5.3b) et l'inten-
sité issue de la simulation numérique. Les courbes simulées sont tracées pour différentes
quantités de carbone via le choiz de la valeur de M. Pour M=1, 5, 10, 20, 40, 70 et 100,
le parameétre Ps vaut respectivement 2.5, 12.5, 25, 50, 100, 175 et 250.

Si 'on observe de fagon plus détaillée, 'augmentation de I'intensité n’est pas la seule
conséquence de 'augmentation du carbone dans les électrolytes. En effet, sur les points
expérimentaux comme pour les simulations, la pente de I'intensité avec le nombre de Peclet
n’est pas toujours égale & 1/3. A faible concentration de carbone (1%), la relation [oc Pel/3
est valable. En revanche, pour 7.5% de carbone, on a plutot JocPe®1?. Cette diminution
de la pente rappelle une limitation du courant par la cinétique comme nous avons vu
sur la figure 4.13. Cette remarque est logique car, lorsque la concentration en carbone
est élevée, le réseau est si compact que les molécules diffusent trés rapidement. Ainsi, si
la diffusion n’est pas limitante, le courant sera limité plutot par le transfert de charge.
Méme une espéce ayant une cinétique rapide comme le ferrocyanure ou l'ion iodure, finit
par se trouver en limite cinétique de réaction, si le réseau de carbone est suffisamment
percolé. Cette remarque est intéressante car cela montre qu’il est inutile d’augmenter le
débit lorsque 1'on a beaucoup de carbone dans les électrolytes, on risquerait de se trouver
en limite cinétique.

5.2.4.4 Limites de la modélisation

Le modéle que nous avons utilisé est en accord avec nos courbes expérimentales. Ce
modéle est cependant approximatif car nous n’avons pas tenu compte de la chute ohmique
due a la conductivité finie du carbone. En toute rigueur, nous devons ajouter un terme
de chute ohmique "Ri" dans I’équation de Butler-Volmer :

anF(AE—R:i) kfl

j(x,z) = nFk|c(x,z)e RT — k—l(OO —c(z,2))e

—(1—a)nF(AE—Ri)
RT

] (5.9)

i est le courant de chute ohmique et R est la résistance électrique due au carbone.
A une distance x, la résistance électrique équivalente a traverser jusqu’au collecteur de
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courant est donnée par la relation : R . pone = Ui Yono' Cette valeur croit avec la distance x
e

a I’électrode. C’est cette grandeur qui permet d’introduire la conductivité des dispersions
de carbone o..

Des travaux sont en cours afin d’introduire la chute ohmique. Néanmoins, en premiére
approximation, la prise en compte de la chute ohmique ne semble pas nécessaire pour
comprendre les phénomeénes physiques de la conversion au sein des électrolytes de carbone
car l'accord est déja trés bon avec points expérimentaux (figure 5.7).

5.2.5 Discussion sur la rentabilité énergétique des électrolytes de
carbone

Afin d’avoir une idée plus quantitative de I'efficacité des électrolytes de carbone pour
une application de batterie en flux, il convient de comparer la puissance fournie par la
batterie avec la puissance dissipée lors du pompage. Comme la viscosité de nos électro-
lytes est non négligeable, il faut tenir compte de ce paramétre.

Considérons les électrolytes a différents pourcentages de carbone (3, 5 et 7,5%), cir-
culant & 4000 L /min dans notre batterie. A ce débit, le cisaillement correspond a 1 s !
dans la géométrie expérimentale, ce qui nous donne des viscosités expérimentales de 5, 10
et 100 Pa.s a respectivement 3, 5 et 7.5% de carbone d’aprés la figure 2.12.

La puissance dépensée par la pompe, Wi, est calculée en utilisant la résistance hy-
drodynamique du canal Wy, = Rhydez avec Rpyaro = )1(23—’7}% Xo=b mm, Yy=1 cm dans
notre géométrie. On prend pour longueur non pas Zy=3 ‘em mais L = 10 x Zy. Cette
correction prend en compte le tubing éventuel pour faire la circulation de 1’électrolyte.
(C’est une valeur arbitraire mais néanmoins vraisemblable.

La puissance fournie par la batterie, W,,,, correspond a l'intensité multipliée par le vol-
tage de la batterie. L’intensité est donnée par la simulation. On choisit les courbes tracées
pour M=1, M=10 et M=20 car ce sont celles qui s’adaptent le mieux & nos courbes ex-

périmentales a 3, 5 et 7,5% de carbone respectivement d’aprés la figure 5.7.

Les graphiques de la figure 5.8 présentent les puissances intégrées de Wigss , Weap €t
Wiot = Wezp — Wiess avec le nombre de passage. Ces valeurs sont calculées pour trois
concentrations en carbone dans les électrolytes : 3%, 5% et 7,.5%. Pour fixer les idées, on
prendra une concentration initiale de 2 M dans les électrolytes avec un voltage de batterie
de 1 V. Ce sont des valeurs raisonnables pour une batterie classique au vanadium.

Pour 3%, 5% et 7,5% de carbone, les puissances intégrées de Wi = Weyp — Wipss (>
I'énergie) présentent un maximum a respectivement a 1,4, 1,8 et 0,9 W /em?. Au-dela,
la puissance intégrée décroit, ce qui signifie que I'on commence a perdre de 1’énergie en
raison du pompage. Pour 7,5%, la décroissance se fait au bout d’a peine 5 passages sous
I'électrode et T'on a converti 70% des espéces. Le pic de puissance est mauvais car la
majorité de ’énergie produite est consommeée dans les pompes. On consomme méme de
la puissance aprés 14 passages sous 1’électrode. Pour 5%, le pic de puissance intégrée est
le plus haut (1,8 W /cm?) et la décroissance se fait a partir de 15 cycles environ. Pour 3%,
de carbone, elle se fait vers le 35¢éme cycle. Le rendement de conversion & 5% de carbone
est meilleur que pour celui & 3% car on convertit plus vite les espéces : il faut environ
20 passages sous ’électrode pour convertir 95% des espéces contre 45 passages pour 3%
de carbone. Aprés 20 passages sous 'électrode, la puissance totale de 1’électrolyte a 5%
est toujours meilleure que celle a 3% de carbone (1,8 contre 1,2 W/cm?). Le meilleur
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électrolyte est donc celui & 5% de carbone car il allie une forte puissance et une viscosité
modérée.

3 2 3 - 2
45 = o= 28 [ - 2
g 5= & : a 152
0 - 2 & o —~ 2 ] c
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Fi1GURE 5.8: Cualcul de la puissance intégrée par nombre de passages sous [’électrode
pour des électrolytes avec 3% (a), 5% (b) et 7,5% (c) de carbone. On considére une
concentration de 2 M en espéces actives pour un voltage de batterie de 1 V. On se place
a un flur de 4000 pwL/min. La courbe bleue présente ’évolution de la concentration de
Délectrolyte en espéces actives. Les courbes rouges présentent la puissance produite Wy,
la puissance consommée Wi, et la puissance réelle récupérée Wiy,

5.3 Quelques points a retenir...

e Nous avons introduit du carbone dans les électrolytes de ferrocyanure et d’iode a
des pourcentages de 1 & 7.5% en masse afin de visualiser leffet de la conductivité
électrique sur la densité de courant.

e Un électrolyte a 7.5% permet de multiplier la densité de courant par 8 par rapport
aux électrolytes sans carbone (17 mA/cm? par rapport a 1.6 mA/cm?).

e On remarque aussi que la dépendance TocPel/3 & hauts débits, n’est plus valable a
fort taux de carbone. A 7.5% de carbone, on est plutot a TocPe%1®. Cela signifie que
I’on commence a ressentir la limitation du transfert de charge.

e Un modéle original, prenant en compte la consommation d’espéces dans tout le
canal en présence de carbone, a été réalisé. Il modélise bien la hausse de courant a
fort Peclet observée expérimentalement ainsi que la limitation cinétique.
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Chapitre 6

Etude des électrolytes de carbone en

présence de matériaux d’intercalation
du lithium

Dans le chapitre précédent, nous avons montré que les électrolytes de carbone permet-
taient d’augmenter I'intensité par un facteur presque 10 (pour 7.5% de carbone) lorsque
les espéces redox sont solubles (ferrocyanure et iode). Ces électrolytes sont capables de
s’écouler dans notre géométrie en flux a travers des canaux de 5 mm d’épaisseur.

La derniére étape consiste a valider ces électrolytes lorsque des particules redox d’in-
tercalation du lithium y sont incorporées. Plusieurs défis restent a relever. Tout d’abord,
une premiére partie sera consacrée a la caractérisation des particules redox étudiées a
savoir le LiMnyO4 (LMO), le LiFePO, (LFP) et le V505, en montage swagelok orga-
nique. Ce sont des particules classiques du domaine Li-ion. Usuellement utilisées dans des
solvants organiques de batterie, il convient ensuite de vérifier si ces particules peuvent
toujours réagir dans des électrolytes aqueux. Pour cela, des cyclages seront effectués sur
nos électrolytes aqueux de carbone en présence de particules redox en statique. Enfin, la
derniére partie est dédiée a ’étude en flux de ces électrolytes.

6.1 Matériel et méthodes

6.1.1 Montage de batterie pour les tests des électrolytes en milieu
aqueux

Un montage de batterie est réalisé afin de tester les électrolytes de batterie car-
bone/particules en flux ou en statique. Aprés optimisation de la géométrie, le montage
est présenté sur la figure 6.1. 1l est constitué de deux compartiments, anodique et catho-
dique en PMMA (cf figure 6.1a), qui se superposent verticalement. Le montage assemblé
est présenté sur la figure 6.1b). Chaque canal a une largeur de Yp=1 c¢m et une hauteur
de Xo=b mm. La longueur Z; peut varier de 2 & 5 cm suivant la quantité de matiére
dont on dispose pour les tests. Une électrode de papier carbone est fixée sur le fond du
canal par de la colle époxy d’argent. Ces deux canaux sont séparés par une membrane de
dialyse simple qui permet la conduction des ions Li™ (SnakeSkin dialysis tubing, Thermo
Scientific). La porosité de cette membrane est de 10 000 MWCO ce qui donne des pores
de taille 20 nm environ. Cette porosité est largement suffisante pour laisser passer les ions
lithium tout empéchant le passage des particules. D’autres géométries ont été réalisées
avant celle-ci, avec des canaux cote a cote mais elles ont été abandonnées a cause de la
chute ohmique plus importante. Les entrées et sorties ont été optimisées et élargies au
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maximum pour empécher toute constriction génante pour la circulation des électrolytes
de carbone. I’ensemble canal/membrane/canal est maintenu par des vis en inox et le
montage assemblé est présenté sur la figure 6.1b). L’étanchéité est possible grace a la
compression de la membrane poreuse. Au besoin, on peut ajouter des joints découpés
dans du PDMS si I’étanchéité n’est pas suffisante.

Electrode of carbon paper

tholyte and

(a) (b) Porous membrane

FIGURE 6.1: a) Schema de la moitié d’une cellule b) Montage de batterie assemblé avec
la membrane de dialyse.

Tests de batterie en montage swagelok organique Afin de caractériser nos parti-
cules redox, nous utilisons des montages dits "swagelok" afin de réaliser des batteries en
milieu organique. Ces montages de batterie sont classiques dans le domaine Li-ion. Ces
courbes permettront de caractériser nos matériaux et de nous donner une référence en
milieu organique.

Collecteur de courant (inox)

— Ressort + pastille inox
L Anode (disque de Lithium...)

+— Séparateur
A— Cathode (mélange C/poudre active)

Collecteur de courant (inox)

FIGURE 6.2: Schéma d’une cellule de type swagelok (union double). A partir de [16]

Le montage d’une batterie swagelok se fait en boite & gant et le montage est détaillé
sur la figure 6.2. Les cellules de type union double swagelok sont constituées d’un corps
principal en inox dans lequel peuvent s’insérer, de maniére symétrique, deux pistons ser-
vant de collecteurs de courant. L’étanchéité de la cellule est assurée par deux bagues avant
et deux bagues arriére en PTFE maintenues au corps principal a 'aide de deux écrous.
Un film isolant de polyimide (Mylar, Radiospare) est introduit a Iintérieur du corps de
la cellule union swagelok pour empécher les courts-circuits. En bas, on positionne une
petite quantité (10 mg environ) de matériau actif a tester (LMO, LFP...). Il s’agit d’un
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mélange carbone/particules redox de composition massique 10 :90 qui jouera le role de
cathode. Le carbone utilisé est 'acétyléne black (Alfa Aesar, 50% compressed), le méme
que celui employé dans nos dispersions de carbone au chapitre 2. .’ensemble est broyé
avec un broyeur (8000M Mixer/Mill 230V /50Hz) afin d’obtenir une bonne homogénéité et
un bon contact électrique entre les particules de carbone et le matériau actif. La quantité
doit étre précisément pesée car elle déterminera la capacité de la batterie (cf équation
(1.11)). Au-dessus de cette poudre sont placés 3 disques de papier filtre Watman taillés
a 'emporte-piéce (8 mm). Ce sont eux qui jouent le role de séparateur et de membrane
ionique. Ils sont imbibés d’environ 0,3 mL d’électrolyte de batterie LP30 (1.0 M LiPFg
dans EC/DMC=50/50 (v/v), Sigma Aldrich). L’anode est ensuite placée au-dessus. Pour
réaliser une batterie Li-ion, on place un disque de lithium métallique de 5 mm comme
anode (ruban d’épaisseur 0.38 mm, Sigma Aldrich). Pour une batterie utilisant une autre
anode a base de particules, on positionne, de méme que pour la cathode, une petite quan-
tité de mélange carbone/particule. Une pastille d’inox est ensuite ajoutée pour réaliser
le collecteur de courant de ’anode. L’ensemble anode+séparateur+cathode est pris en
sandwich entre les deux plots en inox (collecteurs de courant). On assure le bon contact
électrique de tous les éléments grace a une compression par un ressort. Dans la suite de
nos expériences, les caractérisations en mode swagelok sont réalisées sur des poudres. Pour
les tests a différents courants (C/20,C/10, C/8, C/5, C/3 et C) présentés par la suite,
chaque régime est effectué trois fois et le dernier cycle est présenté.

Diagramme RX Les détails expérimentaux sont présentés en annexe D.

6.1.2 Etudes de quelques matériaux d’intercalation du lithium
6.1.2.1 L’oxyde de lithium manganése (LiMn,0O, ou LMO)

L’oxyde de manganése de lithium LiMn,O4 (LMO) fait partie de la famille des spi-
nelles (forme cristalline Fd3m). Il a été fourni par le Collége de France. Plus de détails sont
présentés en annexe E. L’oxyde de manganése de lithium posséde 50% de manganése sous
le degré d’oxydation +IIT et 50% de manganése sous le degré d’oxydation +IV. Le LMO
intervient donc a la fois comme réducteur et oxydant dans les couples LM O/ Liy MnyO,4
et A— MnQO,/LMO de potentiel standard respectif 0 et 1.1 V environ par rapport a 1’élec-
trode standard & hydrogéne (soit 3 et 4.1 V par rapport au lithium). Les demi-équations
redox associées a chacun de ces couples impliquent I'intercalation d’un ion lithium.

LiMn204 — 2Mn02 + LZjL +e (61)

LiMnsO4 + Lit + e — LioMnyOy (6.2)

La figure suivante 6.3 présente les cycles de charge et de décharge du couple A\ —
MnOy/LMO en solvant organique par rapport au lithium. C’est ce couple qui est utilisé
a la cathode dans les batteries Li-ion. Pour une charge a C/20, la capacité récupérée est
de 80% de la valeur théorique de la capacité (148 mA.h/g) du LMO. Les surtensions sont
faibles : la différence de voltage entre les deux plateaux de charge/décharge est de 70 mV.
A un régime de charge de C (courant de 1.26 mA), la capacité n’est plus que de 30% de
la valeur théorique. Les surtensions atteignent 0.5 V entre la charge et la décharge.
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FIGURE 6.3: Charge galvanostatique d’un mélange 90% LMO/10% carbone acétyléne
black pour différents régimes de charge/décharge en montage swagelok organique avec le
lithium. La masse active est de 11.7 mg soit une capacité théorique de 1.26 mA.h.

6.1.2.2 Le lithium fer phosphate (LiF'ePO, ou LFP)

Le LFP posséde une structure de type olivine. Plus de détails sont présentés en annexe
E. Le LFP intervient dans le couple redox LiFePO4/FePO, dont le potentiel redox
standard vaut 0,5 V (% ESH) soit 3,0 V (% Li). La demi-équation du couple est la
suivante. Elle fait intervenir un changement de degré d’oxydation du fer.

LiFe' PO, — Fe PO, + Lit + e~ (6.3)

Dans la suite de nos études, le LFP étudié est commercial (Advanced Electrochemistry
and Co) et recouvert par une fine couche de carbone (1.5%) pour améliorer la conductivité.
La figure suivante 6.4 présente les cycles de charge et de décharge de la poudre de LFP
broyée avec 10% de carbone acétyléne black par rapport au lithium. Pour une charge
a C/20, la capacité récupérée est de 92% de la valeur théorique de la capacité (170
mA.h/g). Les surtensions sont faibles : la différence de voltage entre les deux plateaux
de charge/décharge est inférieure & 100 mV. A un régime de charge de C (courant de
1.08 mA), la capacité n’est plus que de 45% de la valeur théorique. Les surtensions sont
d’environ 0.4 V entre la charge et la décharge.
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FIGURE 6.4: Charge galvanostatique d’un mélange 90% LFP/10% carbone acétyléne
black pour différents régimes de charge/décharge en montage swagelok organique avec le
lithium. La masse active est de 6.36 mg soit une capacité théorique de 1.081 mA.h.

6.1.2.3 Le pentoxyde de vanadium 150;

Le pentoxyde de vanadium, de structure lamellaire, posséde une maille orthorhom-
bique. Ce composé d’intercalation du lithium a été étudié pour la premiére fois par Whit-
tingham en 1976 [179] puis étudié par Delmas [180] : il a montré que le pentoxyde de
vanadium pouvait théoriquement insérer jusqu’a trois ions Li* dans sa structure selon la

réaction :
VoOs + xLi™ + xe” — Li,Vo05(0 < 2 < 3) (6.4)

La masse molaire du pentoxyde de vanadium étant de 181.88 g/mol, sa capacité théorique
est de 147 mA.h par lithium inséré. La lithiation est réversible pour x < 1, les couches la-
mellaires de pyramides V' O5 sont simplement plissées. Au-dela, la transformation devient
partiellement irréversible.

Un test swagelok est réalisé sur la figure 6.5 & C/20 lorsque le nombre de lithium
inséré varie entre 0 et 1.3. On observe deux plateaux a 3.4 V et 3.2 V ce qui marque le
changement de phase entre la phase € et § de V505. La charge n’a pas été poussée plus
loin afin de rester dans le domaine quasi réversible. Plus de détails peuvent étre trouvés
dans I'annexe E.
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FIGURE 6.5: Charge galvanostatique d’un mélange de poudres 90% V205/10% carbone
acétylene black pour différents régimes de charge/décharge en montage swagelok organique
avec le lithium. La masse active est de 7.6 mg soit une capacité théorique de 1.084 mA.h
pour un lithium inséreé.

6.1.2.4 L’oxyde de manganése \ — MnO,

L’oxyde de manganése sous sa forme cristalline \ est I’oxydant du couple A—MnOy/LMO.

Il est obtenu expérimentalement par délithiation chimique du LMO (Sigma Aldrich, par-
ticules < 5 pum) en milieu acide et garde sa structure spinelle. Le détail expérimental de la
synthése et de la caractérisation des particules sont présentés en annexe E. Apres affine-
ment Rietveld, le paramétre de maille de A — MnO, vaut a=8.0392 A. Par comparaison,
il était de a—8.244 A pour le LMO de départ. La taille typique des cristallites est de 35
nm. Sa masse molaire est de 87 g/mol ce qui lui donne une capacité théorique de 154
mA.h/g.

La figure suivante 6.6 présente les cycles de charge et de décharge de la poudre de
A — MnO, synthétisée, par rapport au lithium. Pour une charge a C/20, la capacité
récupérée est de 90% de la valeur théorique de la capacité (154 mA.h/g). Les surtensions
sont faibles : la différence de voltage entre les deux plateaux de charge/décharge est
d’environ 100 mV. A un régime de charge de C, la capacité n’est plus que de 40% de la
valeur théorique et les surtensions valent environ 0.4 V entre la charge et la décharge.
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FIGURE 6.6: Charge galvanostatique d’un mélange 90% X\ — MnOy/10% carbone acéty-
lene black pour différents régimes de charge/décharge en montage swagelok organique avec
le lithium. La masse active est de 8,27 mg soit une capacité théorique de 1.27 mA.h.

6.2 Tests en statique des électrolytes avec des parti-
cules redox

La partie précédente a présenté et caractérisé briévement les particules qui vont étre
utilisées par la suite ainsi que le montage. Dans cette partie, nous allons nous intéresser
a l'incorporation de ces particules dans nos électrolytes de carbone formulés au chapitre
2. Plusieurs défis sont a relever. Tout d’abord, nous devons nous assurer de la bonne
réactivité des particules redox dans nos électrolytes aqueux. En effet, méme si le réseau
de carbone est conducteur, nous ne savons pas si la conductivité va étre suffisante pour
induire le transfert de charge. Par comparaison avec les électrodes de batterie au lithium,
la conductivité électrique est de plusieurs ordres de grandeurs au-dessous dans nos dis-
persions (g, = 1 mS/cm contre 100-1000 mS/cm pour des électrodes de batterie [181]).

6.2.1 Premiers tests sur une batterie LM O/LMO

Les premiers tests sont effectués sur les électrolytes de carbone contenant des par-
ticules de LMO. Le LMO intervient a la fois en tant qu’oxydant et réducteur dans les
couples LM O/Lios MnyOy et A— MnOy/LMO, il est donc possible de charger une batterie
LMO/LMO via la réaction suivante :

2LiMn" Mn™V O, “EE I NIV Oy + LigMnl O, (6.5)
Cette réaction a pour avantage de n’utiliser qu'un seul électrolyte a base de LMO car

les particules sont incorporées a la fois a 'anode et & la cathode. La force électromotrice
standard de cette batterie vaut 1 V, la différence entre les potentiels standards des deux
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couples.

6.2.1.1 L’optimisation du contact carbone-particule par broyage

Sur la figure 6.7 sont présentés des tests de charge et de décharge d’une batterie
LMO/LMO. La charge et la décharge se déroulent a C/60. Plusieurs formulations sont
testées.

La courbe verte correspond a une dispersion sans carbone. On n’observe aucune charge
de 1’électrolyte : aucun plateau en tension n’est visible ce qui signifie que le LMO n’est
pas capable de se convertir. Ce résultat est logique car les particules de LMO ont un co-
efficient de diffusion trés faible en raison de leur taille. Avec I’équation de Stoke-Einstein,
on peut avoir une idée du coefficient de diffusion D des particules de LMO dans l'eau a
partir de leur taille r via la relation : D = % La viscosité de I'eau est =1 mPa.s. T
est la température ambiante. Pour une taille de particules de 10 um, on trouve D ~ 10714
m?/s. Avec un coefficient aussi faible, ces particules ne peuvent pas atteindre le collecteur

de courant ce qui explique la conversion nulle de I’électrolyte.

La courbe bleue correspond & une dispersion contenant 20% de LMO et 5% de car-
bone acétyléne black. Un plateau de charge et de décharge existent aux alentours de 1
V ce qui signifie que la réaction (6.5) se produit. Cette efficacité vient du fait que les
électrons peuvent transiter jusqu’au LMO via le réseau percolé de carbone. La charge et
la décharge sont réalisées sur une capacité d’environ 40% soit 55 mA.h. Les surtensions
entre la charge et la décharge sont cependant trés grandes. Le voltage théorique de la
batterie LMO/LMO est de 1 V. Pourtant, le plateau de charge s’effectue entre 1,3 et 1,5
V et celui de décharge entre 0,7 et 0,4 V.

Le dernier échantillon de la courbe rouge est le méme que précédemment mais le
LMO a été au préalable broyé avec un Ball Miller avec 10% de carbone acétyléne black
(broyage de la poudre par une bille pendant 10 min dans une jarre en agate). Dans ce
cas, le broyage permet de réaliser un mélange LMO/carbone homogéne, ot un peu de
carbone peut étre "collé" & la surface du LMO. Bien sir, ce n’est pas une couverture
de carbone trés solide car il n’y a aucune liaison chimique entre les deux. Néanmoins, la
courbe de charge/décharge présente moins de surtension. La charge s’effectue vers 1,1 V
et la décharge vers 0,8 V. Cette baisse des surtensions est probablement due a la meilleure
connectivité entre le réseau de carbone et le LMO grace au broyage.

Le meilleur échantillon est donc celui de la courbe rouge qui posséde du carbone et
des particules redox broyées au préalable avec 10% de carbone.
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FIGURE 6.7: Charge a C/60 (2 mA) de la batterie LMO/LMO avec la géométrie pré-
sentée 6.1 pour une surface d’électrode de 3 cm?. Les électrolytes de carbone contiennent
20% de LMO. Plusieurs formulations sont étudiées (sans carbone, avec 5% de carbone,
avec broyage préalable du LMO avec du carbone ou non). La conversion est rapportée par
rapport & la quantité totale de LMO dans chaque canal=0.88 g soit Cpue = 130 mA.h.
Les électrolytes contiennent tous 2 M de sel Li,SOy, 0.5% d’alginate, 1.5% de gomme
arabique.

Sur la figure ci aprés, deux exemples de photos MEB de particules de LMO sont
présentées avant broyage (figure 6.8a) et aprés broyage avec du carbone (figure 6.8b). Les
particules aprés broyage ont une taille inférieure & 7 pm environ.

FIGURE 6.8: Image MEB des particules de LMO avant broyage a) et aprés broyage avec
10% de carbone acetylene black b) (ref : LMO Sigma Aldrich ref 482277)

6.2.1.2 Protocole final de préparation des électrolytes de carbone avec les
particules redox

Le protocole final est présenté sur la figure 6.9. Il est légérement adapté par rapport
au chapitre 2 afin de permettre I'incorporation des particules redox.

La phase continue est réalisée de la méme facon qu’au chapitre 2 mais 2 M de sel
Li3 SO, sont dissouts en plus afin de permettre une bonne conduction ionique. Le carbone
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acétyléne black est ensuite ajouté afin de former le réseau percolé de carbone. Enfin, les
particules redox sont ajoutées. Comme nous avons vu sur la figure 6.7, il est plus effi-
cace de broyer les particules redox avec 10% d’acétyléne black que de les incorporer telles
quelles. En effet, le broyage avec une petite quantité de carbone permet de recouvrir les
particules avec du carbone ce qui augmente leur connectivité avec le reste du réseau de
carbone. Le broyage se fait au Ball Miller (230 V /50 Hz, Delta Labo) pendant 10 min,
dans un mortier en agate. Ce mélange est appelé "particule C" dans la suite.

Par exemple, pour préparer 20 g de dispersion contenant 5% de carbone et 10% de
mélange LMO _C en masse par exemple, on homogénéise a l'ultraturrax 17 g de phase
continue, 1 g de carbone acétyléne black et 2 g de mélange LMO _C. Cette dispersion a
donc une composition : 5% C/10% LMO C. Ce sera la notation adoptée par la suite.

Water

Alginate 0.5% | Acetylene black T —

Arabic gum 1.5% 2 MofLi,S0, carbon particles/10% carbon
Heating under agitation Ultraturrax mixing

FIGURE 6.9: Protocole de formulation des électrolytes de carbone avec des particules
redot.

En annexe F, on présente les courbes de conductivité et de viscosité de dipsersions
contenant 10% LMO _C, avec un pourcentage massique de carbone variable. On peut
noter qu’avec cette proportion de particules, la conductivité avec ou sans LMO ne change
pas.

6.2.1.3 Inconvénients d’une batterie LMO/LMO

Réaliser une batterie LMO/LMO est possible comme le montre la figure 6.7 par la
visualisation d’un plateau autour de 1 V lors de la charge/décharge. Cependant, nous
sommes confrontés a plusieurs difficultés. Tout d’abord, la charge s’effectue a des cou-
rants trés faibles (C/60) et le cyclage est trés mauvais. Le graphique 6.10 présente le
cyclage de ’électrolyte de composition 5% C/20% LMO _C a différents courants. A C/60,
la cyclabilité est trés mauvaise et au-dela de C/20, la charge est inférieure a 10%. Les
surtensions sont supérieures a 1 V entre la charge et la décharge.
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FIGURE 6.10: Cyclage d’une batterie LMO/LMO a différents courants. L’électrolyte a
une composition 5%C/20%LMO_C.

Il se trouve que ce comportement est dii, en réalité, a la mauvaise réaction du couple
LMO/LisMnyOy & I’anode. L’insertion du deuxiéme lithium est trés difficile et peu ré-
versible. Sur la figure 6.11, le LMO a été étudié en montage swagelok organique dans
deux configurations. Tout d’abord, le LMO a été testé en tant que couple cathodique
MnQOy/LMO avec le lithium. La courbe de charge et de décharge est présentée en poin-
tillé sur la figure 6.11 & C/20. En tant que cathode, le LMO se charge a environ 80% de sa
valeur théorique avec des surtensions tres faibles. Sur la deuxiéme courbe, la configuration
étudiée est la batterie LMO/LMO. Dans ce montage, la batterie ne se charge qu’a 15% en-
viron de sa charge théorique, ce qui signifie que c’est le couple a 'anode LM O/ LiaMnyOy
qui est fortement limitant.
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FIGURE 6.11: Cyclage a C/20 (3¢me cycle) du LMO pour deuzx configurations : LMO
vs Li (couple cathodique) et en montage batterie LMO/LMO. Les tests sont réalisés en
montage swagelok organique pour le LMO du Collége de France (LMO utilisé dans toute
la suite).

6.2.2 Des batteries en semi-écoulement pour tester les électro-
lytes & base de LFP ou de LMO

Nous avons vu, au paragraphe précédent, que nos électrolytes de carbone peuvent in-
corporer des particules redox. Cependant, les premiers tests sur une batterie LMO/LMO
présentent de fortes surtensions et une faible cyclabilité. Cette limitation est due a la
faible réactivité du couple LM O/LiaMn,O, a 1'anode.

En conséquence, nous allons donc étudier le LMO uniquement en tant que cathode
afin de s’affranchir du couple anodique. Cette étude sera élargie a I’étude d’électrolytes
de carbone contenant du LFP également. Pour tester ces électrolytes de batterie, nous
avons besoin d’un couple anodique. Pour ce faire, le dispositif de la figure 6.1 sera utilisé
en semi-écoulement. Le principe du montage est présenté sur la figure 6.12. L’anolyte est
une solution de ferrocyanure ou d’iode mise en écoulement par une pompe péristaltique.
Le compartiment cathodique est rempli par un électrolyte de carbone contenant 20% de
LMO_C ou 20% de LEP _C. Cet électrolyte, lui, est statique.
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FIGURE 6.12: Montage de batterie en semi-flux : l'anode est une solution sans carbone

diode ou de ferrocyanure. La cathode est une dispersion statique de carbone avec des
particules (LMO ou LFP).

6.2.2.1 Résultats sur une batterie Ferricyanure/LMO

Le fonctionnement de la batterie en semi-flux est décrit sur la figure 6.13a). L’anolyte
est une solution de 0.5 M de ferricyanure Fe!’/(CN)3™ avec 0.5 M de Li»SO,. Elle s’écoule
en boucle fermée grace a la pompe péristaltique. A la cathode, une dispersion 5% C/20%
LMO __C remplit le compartiment cathodique. La capacité limitante est celle du LMO avec
une capacité théorique totale dans le canal de 31 mA.h (0.24 g de LMO). Par comparaison,
la capacité théorique dans I’ensemble canaux + tuyaux du coté fer est de 53 mA.h. Comme
présenté a la figure 6.13a), le potentiel standard du fer est de 0.36 V et celui du LMO de
1 V environ. La force électromotrice standard de la batterie est donc autour de 0.6 V. La
réaction s’écrit :

Fe'l(CN)E™ + LiMnyOy “E% "9 000, + Fe' (CN)A + Li* (6.6)

Sur la figure 6.13b), des cycles galvanostatiques sont réalisés pour cette batterie a dif-
férents courants. Par rapport a la batterie LMO/LMO, celle-ci est beaucoup plus efficace
car il est possible de charger a un régime au moins égal & 3 mA/cm? soit environ C/11.
C’est une meilleure performance que la batterie LMO/LMO (charge a C/60). A un cou-
rant de 3 mA/cm?, les surtensions sont faibles, environ 200 mV entre le plateau de charge
et de décharge. Si 'on compare avec les tests swagelok du LMO sur la figure 6.3 a C/10,
on avait des surtensions comparables entre la charge et la décharge.

Au niveau de la capacité, les performances sont trés bonnes. Sur le graphique 6.13b),
la capacité totale est rapportée a la quantité totale injectée dans le canal, volumes morts
compris. On charge alors environ 60% a 3 mA/em?. C’est une performance déja trés
raisonnable car en montage swagelok (figure 6.3), on ne charge pas plus de 80% a C/10.
Si la capacité est rapportée au volume géométrique sous ’électrode, on doit considérer
alors la capacité maximale au niveau des pointillés. Dans ce cas, on charge plus de 100%
du LMO a 3 mA/em? et environ 75% a 7 mA/cm?. De fagon physique, cela signifie que
le réseau de carbone est suffisamment percolé pour assurer la conversion pas seulement
sous I’électrode mais aussi dans I’ensemble du canal. Au niveau cyclabilité, 'efficacité
coulombique est stable, autour de 92% (tests réalisés sur 6 cycles a 3 mA/cm?).
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FIGURE 6.13: a) Principe de fonctionnement de la batterie Ferricyanure/LMO. Ano-
lyte : solution aqueuse & 0.5 M de ferrocyanure en flux continu (1 mL/min). Catholyte :
dispersion 5% C/20% LMO__C. La capacité de 'ensemble du compartiment cathodique est
de 31 mA.h. Les pointillés indiquent la capacité du volume d’électrolyte sous l’électrode
(17 mA.h). Le cyclage s’effectue & plusieurs courants : 3 mA (C/10), 5 mA (C/6), T mA
(C/4.5) et 10 mA (C/3). La surface de électrode est de 1 cm?.

6.2.2.2 Résultats sur une batterie LFP /Triiodure

Le méme montage a aussi été utilisé pour réaliser une batterie LFP /Triiodure. Le
principe est présenté sur la figure 6.14 a). Cette fois, le catholyte est une solution a 0.5
M de triiodure avec 0.5 M de Li3SO4 mis en écoulement par la pompe péristaltique. Le
compartiment anolyte est rempli avec une dispersion de LFP : 5% C/20% LFP_C. Le
potentiel standard du triiodure étant de 0.54 V et celui du LFP de 0.4 V, on obtient une
batterie de voltage 0.14 V environ. Ce voltage est trés faible mais suffisant pour tester
les performances de I’électrolyte de LFP. En partant du LFP et du triiodure, on réalise
d’abord une décharge de la batterie. La réaction de la batterie est la suivante :

charge  décharge
—

Ij +2LiFePO, “& 31" + 2FePOy + 2Li* (6.7)
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FIGURE 6.14: a) Principe de fonctionnement de la batterie tritodure/LFP. Catholyte :
solution aqueuse & 0.5 M de triiodure I en flux continu (1 mL/min). Anolyte : dispersion
5%C/20% LFP_C. La capacité de l’ensemble du compartiment anodique est de 35 mA.h.
Les pointillés indiquent la capacité du volume d’électrolyte sous Uélectrode (20 mA.h). Le
cyclage s’effectue & plusieurs courants : 8 mA (C/11), 5 mA (C/7), T mA (C/5). La
surface de ’électrode est de 1 cm?.

La figure 6.14b) présente plusieurs cycles a 3 mA/em? (C/11), 5 mA/em? (C/7) et 7
mA/em? (C/5) de la batterie LFP/Triiodure. Les performances de I'électrolyte de LFP
sont bonnes par rapport aux tests du LFP en montage swagelok organique de la figure
6.4. En effet; a C/10 environ, les surtensions sont identiques et valent environ 100 mV
entre le plateau de charge et de décharge. En terme de capacité, en milieu aqueux a 3
mA/em?, la totalité du LFP dans le canal est convertie. Ce résultat est identique aux
performances du LFP en montage swagelok organique (figure 6.4).

6.2.3 Les batteries entiérement & base de particules

Comme le LMO et le LFP ont montré de trés bons résultats dans nos dispersions
aqueuses de carbone, I'étape suivante est la réalisation de batteries ayant des électrolytes
a base de particules & I'anode mais aussi a la cathode. Ces études se font toujours en
statique pour l'instant. La membrane Nafion est remplacée par une simple membrane de
dialyse dans ces systémes.
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6.2.3.1 Résultats sur une batterie LFP/MnO,

Le fonctionnement de la LEF'P/MnO; est décrit sur la figure 6.15a). Le compartiment
anodique est rempli par une dispersion de LFP 5% C/20% LFP _C de capacité 35 mA.h.
Le compartiment cathodique, lui, contient la dispersion de A — MnO, de composition 5%
C/20% MnO, C de capacité 32 mA.h. Les particules de MnO, sont synthétisées a partir
du LMO comme présenté & 'annexe E. La capacité limitante est donc celle du MnOs.
Le potentiel standard du LFP est de 0.5 V et celui du MnO, de 1 V environ. La force
électromotrice standard de la batterie est donc autour de 0.5 V. La réaction s’écrit :

LiFePO, + 2\ — MnOy &9 “I8% [iMn,0, + FePO, (6.8)

N
1V
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FIGURE 6.15: a) Principe de fonctionnement de la batterie LFP/MnQs. b) Tests de
charge/décharge de la batterie statique MnOy/LF P en milieu aqueuz. Anolyte : dispersion
5% C/20% LFP_C. Catholyte : dispersion 5% C/20% MnO, _C. Capacité totale limitée
par MnOy=381 mA.h. Les pointillés indiquent la capacité du volume d’électrolyte sous
Uélectrode (20 mA.h). Le cyclage s’effectue a plusieurs courants : 1 mA (C/30), 3 mA
(C/10), 5 mA (C/6) pour une surface d’électrode de 1 cm?. ¢) Tests de charge/décharge de
la batterie statique MnOy/LF P en montage swagelok organique plusieurs régimes C/20,
C/10, C/8, C/5, C/3 et C. La masse active est de 6,36 mg (limitée par le MnQOs) soit
une capacité théorique de 0.979 mA.h.

En milieu aqueux (figure 6.15b)), des tests galvanostatiques sont effectués a plusieurs
courants sur la batterie LE'P/MnOy : 1 mA/em? (C/35), 3 mA/em? (C/11) et 5 mA/cm?
(C/7) . A1 mA/em? (C/30), on arrive a charger environ 60% de matiére active dans le
canal. A ce régime, les surtensions entre la charge et la décharge sont d’environ 200 mV, ce
qui est raisonnable. En revanche, pour des courants supérieurs, on chute trés rapidement
en capacité. On charge a 30% pour un courant de 3 mA/cm?.
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Afin de comparer, une batterie LFP/MnQO, est réalisée en montage swagelok orga-
nique et testée sur la figure 6.15¢). La capacité récupérée est aussi de 60% a C/20, ce
qui signifie que nos dispersions sont aussi performantes en capacité. En revanche, les per-
formances en puissance sont meilleures en montage organique puisque 1’on peut encore
convertir 50% de la batterie a C/10 en organique contre seulement 25% en milieu aqueux.
Cette baisse de performances en puissance est logique car nos dispersions sont beaucoup
moins conductrices que la poudre dans la swagelok.

6.2.3.2 Résultats sur une batterie 1,05/LMO

Un dernier type de batterie entiérement a base de particules a été testé. Il s’agit d’une
batterie V505/LMO. Le potentiel du pentoxyde de vanadium étant plus bas que celui du
LFP, cela donne une batterie avec un voltage un peu plus élevé que pour LFP/MnQO; &
savoir 0.7-0.8 V au lieu de 0.5-0.6 V. Les compartiments sont remplis avec une dispersion
de LMO & la cathode 5% C/20% LMO _C et de pentoxyde de vanadium a I’anode 5%
C/20 % V5,05 C. La capacité limitante est celle du LMO & savoir 31 mA.h. Le schéma
de principe est présenté sur la figure 6.16a). La réaction est la suivante :

V405 + LiMngOy ¥ M99 0N NMnOy + LiVyOsLi™ (6.9)

Des tests galvanostatiques sont effectués sur la batterie 1205/LMO avec les suspen-
sions aqueuses & plusieurs courants sur la figure 6.16b). A 1 mA/em? (C/30), on arrive
a charger environ 40% de matiére active dans le canal mais avec des surtensions assez
élevées aux alentours de 0.5 V. Pour des courants supérieurs, on chute trés rapidement en
capacité. On charge a peine & 10% pour un courant de 2 mA/ecm?. Par comparaison, le
graphique figure 6.16¢) présente les performances d’une batterie V505/LMO en montage
swagelok organique. A C/20, la capacité récupérée est de 60% environ mais avec des sur-
tensions aussi importantes que pour les suspensions aqueuses : environ 0.4 V. A C/10 en
organique, la capacité de charge chute vers 20% environ. La limitation en capacité peut
étre due a la dissolution partielle du vanadium dans les solvants aqueux ou organiques
[182].
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FIGURE 6.16: a) Principe de fonctionnement de la batterie VoO5/LMO. b) Tests de
charge/décharge de la batterie statique VoOs/LMO en milieu aqueuz. Anolyte : dispersion
5% C/20% Vo0s5_ C, catholyte : dispersion 5% C/20% LMO _C. La capacité de ’ensemble
du compartiment cathodique est de 81 mA.h. Les pointillés indiquent la capacité du volume
d’électrolyte sous lélectrode (17 mA.h). Le cyclage s’effectue o plusieurs courants : 1
mA (C/31), 2 mA (C/15), 3 mA (C/11), 5 mA (C/7), 7 mA (C/5) pour une surface
d’électrode de 1 ecm?. ¢) Tests de charge/décharge de la batterie statique VoOs/LMO en
montage swagelok organique plusieurs régimes C/20, C/10, C/8, C/5, C/3 et C. La masse
active est de 8 mg (limitée par le LMO) soit une capacité théorique de 1.186 mA.h.

6.2.4 Comparaison des différents systémes

Nous avons étudié quatre systémes : deux batteries mixtes soluté/particules (Ferri-
cyanure/LMO, LFP /Triiodure) et deux batteries particules/particules (LFP/MnOy et
V205/LMO).

Le tableau 6.17 compare les performances des quatre systémes étudiés : Ferricya-
nure/LMO, LFP /Triiodure, LFP/MnOy et V205/LMO. On remarque que le LFP est
I’électrolyte qui charge le mieux (conversion totale dans tout le canal), sans doute grace
au revétement carbone des particules qui améliore encore la conductivité. Pour les bat-
teries entiérement & base de particules, le meilleur systéme est LF P/MnQO,. La batterie
Vo05/LMO posséde de trop fortes surtensions.
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Systéme % de conversion (par % de conversion (par Surtension
rapport a la capacité rapport a la capacité entre la
théorique du volume de | théorique totale du canal | charge etla
dispersion sous (vol. sous I'électrode + décharge
I'électrode) volumes morts)
Ferricyanure/LMO > 100% a 3 mA/cm? 62% a 3 mA/cm? ~200 mV
LFP/Triiodure >100% a 3 mA/cm? 100% a 3 mA/cm? ~100 mV
LFP/MnO, >100% a 1 mA/cm? 65% a 1 mA/cm? ~200 mV
V,0./LMO 70% a 1 mA/ecm? 40% a 1 mA/cm? ~0.5V

FIGURE 6.17: Comparaison entre les différentes batteries étudiées : calcul du pourcentage
de conversion (par rapport a la capacité totale ou juste sous lélectrode) et des surtensions
entre la charge et la décharge.

Globalement, les électrolytes de particules utilisés dans ces systéemes ont montré de
trés bonnes performances en termes de capacité et de surtensions par rapport aux tests
swagelok organiques. A part pour le V5,05, les surtensions sont faibles (200 mV) et la
capacité expérimentale varie entre 60 et 100% par rapport a la quantité totale sous le
canal.

La seule limitation semble étre en puissance. Les batteries mixtes soluté/particules se
chargent & un courant maximal de C/7 (perte d’environ 30% de la capacité). Les batteries
particules/particules se chargent plutot entre C/30 et C/10 (contre C/8 environ pour les
batteries swagelok). Cette limitation en puissance est probablement due a la conductivité
de nos électrolytes (1 mS/cm) qui est quand méme beaucoup plus faible en comparaison
des électrodes de batterie organique.

Nos systémes étudiés ont l'avantage d’étre en milieu aqueux et d’utiliser une large
quantité de matiére. Nos géométries peuvent accueillir plus de 2 g de dispersion (soit 0.5 g
de matiére active) dans des canaux épais de 5 mm. Les tests ont montré que la conversion
pouvait se faire dans la totalité du canal (ex : LFP figure 6.14). Par comparaison, en
montage swagelok, on introduit seulement quelques mg de matiére active, ce qui donne
une épaisseur d’électrode de moins de 0.5 mm. Aprés avoir effectué des tests en statique,
nous allons nous intéresser a la conversion sous écoulement des électrolytes.

6.3 Tests en écoulement des électrolytes avec des par-
ticules redox

Afin de se rapprocher d’une batterie en flux, nous allons mettre en écoulement nos
électrolytes de particules via deux procédés d’injection :

e Le flux continu : les électrolytes sont injectés en continu par deux pousse-seringues
dans le montage de la figure 6.1. On obtient soit une charge ou bien une décharge se-
lon le type d’électrolytes injectés au début. Une tension AFE va étre appliquée entre
la cathode et I'anode afin de forcer la conversion électrochimique. On mesure le
courant pour différents débits imposés. Le montage est présenté sur la figure 6.18a).
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e Le flux aller-retour : c’est la configuration la plus proche d’une vraie batterie en
flux. Les tests seront effectués sur une batterie LF P/MnQO,. Les électrolytes sont
injectés par un pousse seringue dans la cellule et déchargés en mode potentiostatique
a une tension de AE = 0.2 V. Les volumes passant sous ’électrode varient entre 3
et 10 mL. Les électrolytes sont récupérés en sortie puis réinjectés dans la batterie en
sens inverse. Ils sont alors chargés dans la batterie a un potentiel AE = 0.9 V. On
mesure le courant et la quantité de charges consommées ou récupérées. Le montage
est présenté sur la figure 6.18a).

pogsse => charge ou pOL:ISSE —>décharge
seringue , seringue
./ décharge o/ —> charge

(a)‘ éleztrolytes electrode (b) éle?:trolytes electrode

FIGURE 6.18: Montage pour les tests en flux : a) flux continu et b) fluz aller-retour
(mode potentiostatique).

Deux systémes vont étre étudiés : la batterie Ferricyanure/LMO et la batterie LF P/MnOs,.

6.3.1 En flux continu : cas de la charge de la batterie Ferricya-
nure/LMO

Dans le premier cas, on force la charge entre le ferricyanure et le LMO par ’application
d’un voltage AE = 0.9 V bien supérieur a la force électromotrice standard de la batterie
pour avoir une conversion maximale. Le catholyte est une dispersion de LMO de type x%
C/20% LMO __C avec x le pourcentage de carbone variant entre 1 et 5%. L’anolyte est une
solution a 0.5 M de ferricyanure contenant 7.5% de carbone. Il faut ajouter du carbone
dans ’électrolyte du fer afin de ne pas étre limité en courant a ’anode. Seul I’électrolyte
de LMO nous intéresse. La réaction de charge est la méme qu’a la partie 6.2.2.1 a savoir :

Fe'™(CN)3™ + LiMnyO, "5 2MnO, + Fe'/(CN)A + Lit (6.10)
Les résultats d’intensité selon le débit sont présentés sur la figure 6.19. Différentes

concentrations en carbone sont étudiées afin de faire varier la conductivité de la dispersion

de LMO.
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FIGURE 6.19: Courbes dintensité en fonction du débit imposé pour la charge d’un élec-
trolyte contenant 20% de LMO. Plusieurs compositions en carbone sont présentées (1, 3,
4 et 5%). L’anolyte est une dispersion de 7.5% de carbone contenant 0.5 M de ferricya-
nure. La différence de voltage AE entre l’anode et la cathode est de 0.9 V afin de forcer
la charge.

On remarque tout d’abord que I'intensité de la réaction, pour un pourcentage fixé en
carbone, varie faiblement en fonction du débit. En revanche, lorsque le pourcentage de
carbone augmente, l'intensité augmente trés fortement. Par exemple, a 1% de carbone,
I'intensité mesurée est trés faible, aux alentours de 30 A quel que soit le débit. En effet, la
conductivité est trop faible pour induire le moindre transfert de charge de I'électrode aux
particules. Lorsque I'on augmente la concentration en carbone, la dispersion commence a
percoler électriquement et 'intensité augmente d’un ordre de grandeur pour atteindre 3
mA 4 4% de carbone. Enfin, a 5% de carbone, on atteint un courant record de 70 mA.
Rapporté a la surface de I’électrode (3 cm?), cela correspond & une densité de courant de
24 mA/cm?. Cette densité est similaire & celle obtenue pour une batterie au vanadium (cf
tableau figure 1.25).

6.3.2 En flux continu : cas de la décharge de la batterie LF P/MnO,

Aprés avoir étudié la charge en flux d’un électrolyte de LMO, nous allons étudier la
décharge de la batterie LFP/MnQO, en flux continu, avec cette fois, des électrolytes de
particules a 'anode et a la cathode. Le catholyte est une dispersion de MnQO, de type x%
C/10% MnO,_C et 'anolyte, une dispersion de LF' P de type x% C/10% LFP_C. x est le
pourcentage de carbone variant de 0 et 6% pour les deux électrolytes. La réaction étudiée
est la décharge entre LFP et MnO,, déja étudiée au paragraphe 6.2.3.1. Elle s’écrit :

LiFePOy + 2\ — MnOy I3 LiMn,0, + FePO, (6.11)

Les résultats d’intensité selon le débit sont présentés sur la figure 6.20. Différentes
concentrations en carbone sont étudiées afin de faire varier la conductivité des disper-
sions. Un voltage de AE=0.2 V est imposé entre ’anode et la cathode afin de réaliser la
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réaction de décharge.
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FIGURE 6.20: a) Courbes d’intensité en fonction du débit imposé pour la décharge de
la batterie LEP/MnQOs. Chaque électrolyte contient 10% de particules et un pourcentage
donné de carbone indiqué dans la légende du graphique (0, 1, 2, 3, 4, 5 et 6% de carbone).
La différence de voltage entre l’anode et la cathode est de 0.2 V afin de réaliser la décharge.
b) Photos des électrolytes. L’échantillon a 6% C est visqueux ce qui explique l’impossibilité
de ’écoulement a petits débits.

A partir de la figure 6.20a), on peut tirer des conclusions similaires par rapport a
I’électrolyte de LMO de la figure 6.19. En effet, pour une concentration en carbone fixée,
I'intensité varie trés peu en fonction du débit. En revanche, de méme que précédemment,
plus le pourcentage de carbone augmente, plus l'intensité récupérée est importante en
raison de la percolation du carbone au sein de I’électrolyte. Pour des pourcentages de
carbone entre 0 et 2%, il y a trés peu de percolation, le courant récupéré varie entre 10~4
et 107% A, ce qui est trés faible. Les barres d’erreurs sont cependant importantes car le
moindre choc de particule redox a la surface de I'électrode peut provoquer une varia-
tion visible a ces petits courants. De 3 4 5% de carbone, on multiplie le courant par deux
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ordres de grandeur : on arrive & un courant stable aux alentours de 12 mA pour 5% de car-
bone (soit 4 mA/em?). A 6% de carbone, la quantité de courant est encore meilleure (prés
de 100 mA soit 33 mA/cm?), ce qui est comparable également aux technologies vanadium.

Le graphique de la figure 6.21 présente les courbes de puissance de décharge de la
batterie LF P/MnQO, obtenues pour chaque concentration en carbone dans les électrolytes
lors d’un débit de 2000 L. /min. L’augmentation de I'intensité, provoquée par la hausse du
taux de carbone, déplace les courbes vers les hautes puissances. Les courbes de puissance
présentent un maximum. Le maximum de chaque courbe est tracé en fonction de la
conductivité électronique de chaque électrolyte sur la figure de lencart. A 1% et 2%
de carbone, la conductivité est trés faible, aux alentours de 0.01 mS/cm. Les électrolytes
ne sont pas percolés et induisent une intensité récupérée trés faible proche de 107> A. Par
conséquent, la puissance est elle aussi trés faible. A 5% de carbone, la conductivité est de 1
mS/cm. L’intensité récupérée a augmenté de plus de 3 ordres de grandeur pour atteindre
12 mA. Le pic de puissance est de 1.2 mW. A 6%, la conductivité est encore meilleure
(2.5 mS/cm) et induit un pic de puissance & 24 mW (soit 8 mIV /em?). L’inconvénient a
ce taux de carbone est la viscosité élevée de la dispersion (cf figure 6.20b)).

-1
10 EI WAL | L RS ALY | LR LR | LSRR RLAEL | LN RER SRR )
= 1%C
: ® 20/00 4«

102l * 3%C < ]
LRI 4 =
; F ¢ 5%C
= [ < 6%C 2 ]
= 1073¢ oy, =10 I O
) : L™ * E 10 |
; v e 0 Y
3 ¥ 039 101 v

i 810 .
O 10% 2107 3
A © 10 (I
@ 10° 10% 107 10° 10']
3 -
N Rl Conductivity o, (mS/cm)
La® PR EE v B e | i i i

10° 107 107 07 0" 10!
Intensity (A)

FIGURE 6.21: Courbes de puissance & 2000 uL/min selon le pourcentage de carbone (0,
1,2, 8, 4, 5 et 6% de carbone) de la batterie LF P/MnQ,. Le graphe en encart présente la
valeur du pic de puissance en fonction de la conductivité électronique de chaque électrolyte.

A partir des courbes d’intensité de la figure 6.20a), il est aussi possible de remonter
au taux de conversion r aprés un passage sous |’électrode.

En effet, le taux de conversion r se calcule a partir du ratio entre le courant électrique
réellement fourni par 1’électrolyte et le débit de charge apporté par le flux :
r = [exp — [6$pM
Lievit — cpQ@nF

Le débit de charge I;.;; apporté par le flux est donné & partir du débit hydrodynamique :

Lichis = CP?V;‘F avec p la densité de la dispersion (1.36 pour 5% de carbone), ¢ la fraction

(6.12)
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massique en particules (10% de LFP) et M la masse molaire de la particule (M= 157.75
g/mol pour le LEP). Le courant électrique réellement fourni par ’électrolyte correspond
aux points expérimentaux du graphe de la figure 6.20a). Le taux de conversion calculé
pour plusieurs pourcentages de carbone est présenté sur la figure 6.22.
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FIGURE 6.22: Taux de conversion des électrolytes de LFP de la batterie LF P/MnQO,
aprés un passage sous l’électrode (Longueur de l’électrode : Zy = 3 c¢m. Largeur : Yy = 1
cm) pour plusieurs concentrations en carbone acétyléne black :3, 4, 5 et 6% C.

Sur le graphe de la figure 6.22, on observe que plus le flux augmente, plus le taux
de conversion diminue. C’est un résultat cohérant car le courant fourni reste a peu pres
identique avec le débit alors que 'augmentation du débit provoque une augmentation de
lapport de charge. On peut voir par exemple, qu’a 5% de carbone, la conversion totale est
possible au bout d’un passage sous I’électrode si le débit est inférieur & 5 gL /min. Pour
un débit supérieur & 100 uL/min, le taux de conversion devient inférieur a 8% environ.

A débit fixé, plus le taux de carbone est faible, plus l'intensité, et donc le taux de
conversion, chute rapidement. Par exemple, pour 3% de carbone, le taux de conversion
n’est plus que de 10% a 5 pL/min en raison de la mauvaise conductivité du réseau.

6.3.3 En flux aller-retour : cas de la batterie LF'P/MnO,

Le montage expérimental est présenté sur la figure 6.18b). Les courbes de décharge
(flux aller) et de charge (flux retour) pour quatre débits continus sont présentées sur la
figure 6.23. Les courbes présentent 'intensité et la capacité en fonction du temps pendant
la phase de décharge puis de charge. La capacité en charge Ceparge, en décharge Cyscharge
et Uefficacité coulombique (Ceparge/Caecharge) SONt reportées sur la figure 6.23e).
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FIGURE 6.23: Charge potentiostatique de la batterie LF'P/MnOy en fluz aller-retour :
a) 50 pL/min (volume passé sous ’électrode=3.3 mL) b) 100 uL/min (volume passé sous
lélectrode=3 mL) ¢) 500 pL/min (volume passé sous ’électrode=10 mL) d) 1000 pL/min
(volume passé sous ’électrode=10 mL). La décharge s’éffectue a 0.2 V et la décharge a
0.9 V. Le sens d’écoulement est inversé entre la charge et la décharge. Les dispersions ont
les compositions suivantes : 5% C/10% LFP_C et 5% C/10% MnOy_C. d) Efficacité

coulombique (Cenarge/Claccharge) €ntre la charge et la décharge & chaque débit.

Quel que soit le flux appliqué (de 50 pL/min & 1000 gL /min pour nos tests), on note
qu’il est possible de décharger et charger un échantillon en flux aprés un passage sous
I'électrode. A respectivement, 50 pL/min, 100 pL/min, 500 pL/min et 1000 L /min, on
décharge 17 C (4.72 mA.h), 11 C (3 mA.h), 7 C (2 mA.h) et 5 C (1.4 mA.h). Ces taux
de décharge correspondent a respectivement 6%, 4.5%, 0.8% et 0.6% de la capacité totale
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passée sous 1’électrode. Pour 10 mL par exemple, la capacité totale est de 833 C soit 231
mA_h.

C’est normal d’avoir une conversion incompléte puisque ’on effectue un seul passage
sous I’électrode. Le taux de conversion diminue avec le débit ce qui est cohérant. Les taux
de conversion calculés a partir de la figure 6.22 correspondent a respectivement 12%, 7%,
1.3% et 0.5% pour 50, 100, 500 et 1000 pL/min. Ils sont un peu plus élevés que ceux
trouvés pour la figure 6.23 mais les ordres de grandeurs sont bons.

On remarque que la récupération des charges lors de la réinjection des électrolytes en
charge, se fait avec une efficacité coulombique de 80% environ quel que soit le débit. C’est
un résultat prometteur qui prouve que 'on peut récupérer une grande partie des charges.
C’est aussi un résultat assez surprenant car, on se serait attendu a récupérer beaucoup
moins de charges en raison des taux de conversion faibles. Par exemple, pour 100 pL /min,
le taux de conversion est de r=4.5% au premier passage donc peut penser récupérer
7?2 = 0.2% a peine au retour. En réalité, on voit que I’on récupére la totalité des charges de
Paller. On peut donc penser que I’écoulement de I’électrolyte est complétement laminaire,
et qu’il n’y a pas de recirculation au sein de I’électrolyte qui homogénéiserait les particules
entre l'aller et le retour. Cette remarque est cohérente avec le fait que la dispersion est
visqueuse et que le réseau percolé de carbone est trés dense donc suffisamment solide pour
maintenir les connexions entre les particules et 1’électrode.

6.3.4 Remarque sur les courbes d’intensité

Sur les graphiques 6.20 et 6.19, une remarque intéressante peut étre faite : I'intensité
de conversion semble indépendante du flux quelle que soit la concentration en carbone.
Cette observation est plutét inattendue car dans une batterie en flux classique de type
hexacyanoferrate /iode, sans carbone dans les électrolytes, on a vu une dépendance du
courant I selon la relation TocPe'/? 3 forts débits. Il est étonnant de ne noter aucun effet
du flux pour les électrolytes en carbone sur la gamme de débit étudiée.

En réalité, il s’agit d’une limitation par la cinétique de réactivité des particules qui
provoque ce plateau en courant. En effet, les particules d’intercalation du lithium ont une
cinétique de réaction beaucoup plus lente que les molécules solubles. La définition de kg
n’est cependant pas aussi simple que pour les molécules solubles. La constante cinétique
peut étre limitée soit par la conduction électronique de la particule, soit par la diffusivité
des ions Lit dans la phase cristalline comme montré par [183] pour des particules de
LFP. Néanmoins, on trouve dans la littérature des ordres de grandeur de la constante de
vitesse kg = 1 x 107% cm /s pour le couple MnOy/LMO [184], ce qui conforte I'idée d’une
limitation de courant par la cinétique.

6.4 Comparaisons des performances avec la littérature

La figure ci-dessous 6.24 récapitule les performances des différentes batteries en flux a
base de particules, reportées dans la littérature. En raison de la grande diversité des tests
réalisés, nous rapportons les performances en termes de densité de courant, de densité de
puissance et de voltage. Les systémes étudiés sont présentés dans le tableau de la figure
6.24D).

En ce qui concerne nos travaux, le point de charge en flux, en rouge, correspond a
la batterie ferrocyanure/LMO en flux (figure 6.19). Les deux points de décharge en flux
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(en bleu) sont pour la batterie LEP/MnOy pour 5 et 6% de carbone dans les électro-
lytes (figure 6.20). Les points en statique correspondent aux performances de la batterie
LFP/MnOy sur la figure 6.15.

3 : A Ventosa et Al. (static)
225 L W Fan et Al. (flow)
% 2 _ / - Dudutaet Al. (intermittant flow)
o+ C - - =
S15 [ o O Li et Al. (intermittant flow)
> 3 o O our results (flow)
g C ?@ 0 2 our results (static)
20,5 - A
O E puoorauil 1 |(|j|||||I 1 ?IIIIII . DISCharge . organic med]a
m Charge O Aqueous media
01 ! 10 100 overpotentials
A S
(a) Current density (mA/cm?)
__100
NE Article System
o o}
o 0, 0
= 10 L . % Ventosa et Al. [17% wt. NaNCM/17% wt. NaFP
E— Liet Al 10% vol.LTP/6% vol.LFP
> i o
> 1 L Ao o) Fan et Al Li/2.5M Li,S
5 E oY
o x Duduta et Al. 10% vol LTO/20% vol. LCO
E L
B 0}1 Lol Lol Lo 10% wi. LFP/lO%Wt Mn02
o QOur results
e 0,1 1 10 100 20% wt. ferricyanide/LMO
(b) Current density (mA/cm?)

FIGURE 6.24: Comparaison de nos travaur avec la littérature. a) Voltage de la batterie
en fonction de la densité de courant. b) Densité de puissance en fonction de la densité de
courant. Les travaux cités sont : Duduta et Al. :[121], Li et Al. :[5], Ventosa et Al. :[123]
et Fan et Al. :[4].

La densité de courant et le voltage des batteries de la littérature sont présentés sur la
figure 6.24a). Par rapport a la littérature, nos travaux présentent un voltage plus faible
car nous avons utilisé la batterie LE'P/MnQO, de voltage nominal 0.5 V. C’est une valeur
faible par rapport a la littérature, qui reporte plutdt des voltages autour de 2 V. C’est
une remarque logique car, de facon générale, les travaux concernent plutdt des batteries
en milieu organique [4] [121] [122] [123]. A part nos travaux, un seul article mentionne une
batterie en milieu aqueux [5]. Nous sommes donc limités par la fenétre du solvant. Les
travaux a haut voltage sont, pour la plupart, des demi-batteries en flux par rapport au
lithium [121], [4], [122]. Seuls les articles [123] [5] et nos travaux présentent des résultats
sur des batteries entiérement & base de particules, ce qui est plus contraignant.

Nous avons reporté sur le graphe de la figure 6.24a), les valeurs de voltage a la fois en
charge (symboles rouges) mais aussi en décharge (symboles bleus) afin de visualiser les
surtensions des batteries (fléches). On remarque qu’il y a une grande différence de voltage
entre la charge et la décharge pour les travaux de [4] (0.8 V de surtensions) et pour [123]
(2.2 V de surtensions). Pour nos travaux sur le cyclage de la batterie LF P/MnQO, en sta-
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tique, les surtensions sont d’environ 200 mV entre la charge et la décharge. D’aussi bons
résultats se retrouvent pour la batterie aqueuse LTP/LFP [5] pour un voltage nominal de
batterie de 1 V.

En terme de densité de courant, nos valeurs sont les plus élevées de la littérature.
Nous atteignons des valeurs entre 4 mA/ecm? et 33 mA/cm? & 5 et 6% de carbone. La
dispersion a 6% de carbone, s’écoule mais la viscosité est élevée. A plus grande échelle, il
semble nécessaire de réaliser quelques optimisations. Ce sont des résultats de courant trés
encourageants, de 10 & 100 fois plus élevés que ceux de la littérature.

On peut aussi noter que I'épaisseur de nos canaux est trés élevée (5 mm), ce qui
permet de convertir beaucoup de matériau tout en réduisant la dissipation par transfert
de masse lors du pompage. De plus, avec cette épaisseur, nous sommes siirs que c’est la
bonne percolation de nos électrolytes qui provoque cette intensité. Pour les travaux de
Chiang et Al., on peut émettre quelques réserves sur la géométrie choisie. L’épaisseur du
canal, de 1.5 mm, est faible. Il est difficile d’étre stir que la conversion est bien due a la
conductivité en volume et non a la compression d’agrégats de carbone. La conductivité
des dispersions, de 0.01-0.06 mS/cm dans [121], est, d’aprés nos études, trop faible pour
induire une conversion.

En terme de puissance, sur la figure 6.24b), la densité de courant élevée de nos disper-
sions est quelque peu atténuée par le faible voltage de notre batterie. Néanmoins, nous
atteignons des puissances plus élevées que la littérature, entre 1 et 10 mW /cm? en flux.
Par rapport aux résultats de [5], c’est environ 10 fois plus. De plus, nous avons 'avantage
d’avoir réalisé des tests en flux continu et pas seulement intermittent.

Pour I'instant, le voltage de notre batterie est pénalisant mais le plus important est la
forte densité de courant que I'on peut récupérer avec nos électrodes liquides. L’optimisa-
tion de notre systéme se fera par le choix de meilleurs composés redox avec un plus fort
potentiel. L’idéal serait, pour une application industrielle, d’obtenir une circulation des
électrolytes en boucle fermée.

6.5 Quelques points a retenir...

e Nous avons montré que des particules redox pouvaient se charger et se décharger en
milieu aqueux dans nos électrolytes de carbone. Pour cela, des tests de cyclage en
statique ont été réalisés dans des canaux de 5 mm d’épaisseur. Plusieurs configura-
tions de batterie ont été testées : soit de type soluté/particules (comme les batte-
rie ferricyanure/LMO et LEP /triiodure) soit particules/particules (MnOs/LF P ou
LMO/V50s5). C’est un résultat déja trés encourageant qui pourrait étre utilisé pour
la réalisation d’électrodes trés épaisses (5 mm) en milieu aqueux.

e La charge d’une batterie de type particules/particules comme LFP/MnO; peut
se faire a des intensités entre C/30 et C/10. Sur ces courants, nous récupérons la
quasi-totalité de la capacité avec de faibles surtensions (200 mV).

e Entre 1 et 6% de carbone, les électrolytes sont capables de s’écouler. La décharge en
flux de la batterie MnO,/LF P (voltage nominal de 0.5 V) a été étudiée en intensité
et en puissance. Une variation entre 1% et 6% de carbone permet de multiplier
I'intensité de plus de quatre ordres de grandeur. A 6%, la densité d’intensité pour
des électrolytes contenant 10% de particules en masse, est de 33 mA/cm?.
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e Nous avons aussi montré que l'intensité de la batterie ne varie pas avec le débit
des électrolytes. C’est une conclusion inattendue car pour les batterie en flux avec
des ¢lectrolytes classiques sans carbone, I'intensité¢ augmente avec le débit selon la
relation JocPe'/?. Au contraire, dans nos électrolytes de carborne, c’est la cinétique
qui limite le courant. Dans une optique d’optimisation des batteries en flux, il est
donc inutile d’essayer d’augmenter le courant en augmentant le débit.
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Chapitre 7

Perspectives

7.1 Quelques pistes d’amélioration au niveau des ma-
tériaux redox

Nous avons réalisé les premiers tests en statique et en flux d’une batterie MnQO,/LF P
entiérement avec des particules. L’un des inconvénients est le faible voltage de cette bat-
terie et la capacité parfois limitée des matériaux. Pour l'instant, nous n’avons pas porté
attention a la synthése de matériaux car les particules sont commerciales (sauf MnQO,).
Nous allons briévement présenter les optimisations possibles en termes de choix de maté-
riaux ainsi qu’'un exemple de synthése de LMO plus efficace par spray drying.

7.1.1 1ére piste : des particules avec un meilleur potentiel redox

Dans la partie précédente, il a été montré que ’on pouvait incorporer plusieurs types
de particules redox dans nos électrolytes aqueux de carbone : LMO, LFP, MnO; et V5,0:s.
Les tests de cyclage réalisés en statique ont montré de bonnes performances dans les élec-
trolytes de carbone. Méme si nous n’avons traité que quatre types de particules, il semble
envisageable d’étendre nos études a d’autres particules avec un potentiel plus intéressant.
Au vu de la diversité des matériaux dans le domaine Li-ion ou méme Na-ion, il reste
encore beaucoup de pistes a explorer.

Si le choix des particules cathodiques est aisé en raison du nombre trés important
de matériaux, le choix de particules anodiques capables d’insérer du lithium est plus
restreint. Son potentiel doit étre suffisamment bas sans pour autant sortir de la fenétre
de stabilité de 'eau. La premiére batterie aqueuse testée par Dahn en 1994 était de type
VOy/LMO [182]. Les composés au vanadium étant partiellement solubles dans I’eau, un
autre candidat intéressant est le LTP (LiTi(POy,)3), de structure Nasicon. Ce matériau
d’anode peut intercaler deux ions lithium & un potentiel de 2.5 V par rapport au lithium
(soit -0.5 V par rapport a I'hydrogéne) d’aprés la figure 1.34c). La synthése solide de
ce matériau a particr C H3COOLi, NHyHyPO, et TiO, est décrite dans [185]. Il a déja
été utilisé dans des batteries aqueuses LTP/LMO dans [186]. Cette batterie a montré un
voltage 1.5 V. Ce matériau pourrait donc étre prometteur d’autant plus qu’il peut étre
recouvert d’une fine couche de carbone comme le LFP.

7.1.2 2éme piste : la synthése de particules plus petites par la
méthode du "spray drying"

Afin d’améliorer la réactivité, il est intéressant de se tourner vers des matériaux a
faible granulosité. Cela permet d’augmenter la surface d’échange avec le carbone pour le
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transfert de charge et, peut-étre méme, de gagner au niveau du coefficient de diffusion
dans des électrolytes de batterie en flux. Ce dernier point nécessite d’avoir une taille de
particules vraiment trés faible, de I'ordre du nanomeétre.

Cette idée de réduction de taille des particules a prouvé son efficacité dans le domaine
Li-ion en apportant une haute capacité expérimentale aux matériaux. La synthése de par-
ticules a été étudiée dans la littérature via de nombreuses méthodes : freeze drying [187],
spray drying [188], méthode de synthése par microondes [189], synthése hydrothermale
[190] [191]... Nous allons briévement explorer la méthode de synthése de LMO par spray
drying. Cette méthode est choisie car elle est particulierement adaptée a la synthése de
grandes quantités de particules (plusieurs dizaines de grammes), ce qui est nécessaire dans
le domaine des batteries en flux. Nous verrons que cette méthode est particuliérement pro-
metteuse pour réaliser des matériaux avec de trés bonnes performances électrochimiques.

Méthode de synthése du LMO par spray drying Le protocole et le principe de
la synthése sont présentés rapidement sur la figure 7.1. Une solution d’acétate de lithium
et d’acétate de manganése (précurseurs du LMO) est pulvérisée a chaud par une aiguille
de 150 pum. Des gouttes de précurseurs sont formeées, séchées par évaporation de 1'eau
dans la colonne en verre et récupérées en bas du dispositif. L’image de la poudre obtenue
aprés pulvérisation est présentée sur I'image MEB de la figure 7.1. Les particules sont
relativement sphériques car I’évaporation a permis de figer la structure en goutte. La
plus petite taille d’aiguille d’injection dont nous disposons est 150 pym. Les particules ont
alors une taille comprise entre 5 et 40 pym environ. Il est possible de diminuer encore la
taille des particules si I’on choisit un diamétre d’aiguille encore inférieur. La poudre de
précurseurs obtenue est ensuite calcinée a 700°C pendant 15 h puis 5 h afin d’obtenir du
LMO. L’avantage de cette méthode est la bonne homogénéité de la poudre, a 1’échelle de
la longueur de diffusion liquide des précurseurs en solution. Il est aussi facile d’en obtenir
une grande quantité (plusieurs dizaines de grammes) pour nos applications de batterie en
flux.

Pulverisation of the precursors
solution (30% w/w)
(Mn{CH,C00),6(H,0) +
LiCH;00). Nozzle 0.15mm.

Air flow at 200°C, 0.5m3/min

powder precursor

FIGURE 7.1: Procédure de synthése du LMO selon la méthode du spray drying. Le mon-
tage est semi-industriel.
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Caractérisations Le LMO obtenu par spray drying est caractérisé en batterie swagelok
avec du lithium métallique & différents courants (figure 7.2). Les plateaux de charge et
décharge présentent peu de surtensions (100 mV) pour des courants jusqu'a C/8. La
capacité réversible est de 90% de la capacité théorique a C/20, ce qui est méme meilleur
que le LMO utilisé dans nos expériences qui charge a environ 80% d’apreés la figure 6.3.
L’encart présente les 10 premiers cycles & C/10. On remarque une trés bonne cyclabilité
du matériau. La capacité entre le 2éme et le 10éme cycle diminue de seulement 5%.
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FIGURE 7.2: Ftude en puissance du LMO obtenu par spray drying dans un montage
swagelok (anode Li, électrolyte LP30). Les électrodes sont un mélange 90% LMO/10%
d’acétylene black.

Le diagramme RX, présenté sur la figure 7.3 montre un bon accord avec la spinelle
théorique malgré quelques impuretés (pic non indexé a 2¢ = 33°). Le paramétre de maille
est de 8.2335 A, il y a un léger défaut de lithium : la phase cristalline est plus proche de
Lig g5 MnoOy.
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FI1GURE 7.3: Diagramme RX du LMO synthétisé par spray drying et affinement Rietveld.

Le LMO obtenu par spray drying est également caractérisé par MEB sur la figure
7.4a). Il est comparé avec une poudre de LMO obtenue par synthése solide classique sur
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la figure 7.4b) & partir de la calcination d’oxyde de manganése et de carbonate de li-
thium. On remarque que le LMO synthétisé par spray drying présente des assemblages
de petits agrégats d’une dizaine de microns, aprés calcination. Le LMO est plus finement
divisé et homogéne que le LMO synthétis¢ par voie solide. En effet, ce dernier présente
de nombreux agrégats compacts dont la taille dépasse 50 um. La poudre est peu homo-
géne car la diffusion solide des précurseurs lors de calcination est beaucoup moins efficace.

FIGURE 7.4: (a) Image MEB des particules de LMO synthétisées par spray drying a une
vitesse d’air chaud de 0.5 m3/min et une température de 200°C (b) LMO synthélisé par
voie solide classique avec un mélange MnOy/CaCOs. la calcination s’est faite a 700°C
pendant 15 h suivi d’un recuit de & h pour les deux échantillons.

D’apreés les mesures de SLS, avant broyage, les particules de LMO synthétisées en
spray drying sont de taille proche de 100 ym (largeur & mi-hauteur du pic : de 20 & 200
pm). Aprés broyage, il est possible d’obtenir des tailles de LMO proches du micrométre
(distribution entre 1 et 10 pm & mi-hauteur).

Alinsi, nous avons vu qu’il est possible d’améliorer les particules redox via un choix ju-
dicieux de potentiel et de bonnes performances électrochimiques. Bien siir, ce n’est qu’un
exemple d’optimisation de synthése présenté ici, il en existe bien d’autres dans le vaste
domaine du Li-ion.

La derniére section présente une autre idée d’utilisation de nos dispersions aqueuses de
carbone dans le domaine des supercapacités en flux. Ce sujet s’éloigne de la thématique
des batteries en flux, mais le principe de base, a4 savoir I'utilisation d’électrolytes en
écoulement, est similaire. Nous présenterons briévement le sujet et verrons comment nos
dispersions de carbone peuvent répondre & des applications de supercapacités en flux. Ce
théme sera repris dans une prochaine thése.
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7.2 Quelques pistes pour réaliser des supercapacités en
flux

Nous allons présenter ici, une autre technologie plus récente que les batteries en flux
mais qui s’en inspire largement. Il s’agit des supercapacités en flux, développées notam-
ment dans le groupe de Gogotsi aux Etats Unis dans les années 2010 [192] [193] [29].

L’idée se base sur la charge capacitive de dispersions de carbone a l'anode et a la
cathode, comme pour un supercondensateur. Cependant, les électrolytes de carbone sont
mis en écoulement continu comme dans une batterie en flux. C’est un courant capacitif
qui est récupéré et non un courant faradique comme pour les batteries. Le schéma d’une
supercapacité en flux est présenté sur la figure 7.5. Les électrolytes déchargés sont for-
mulés & partir de particules de carbone poreux (YP50...) dispersées dans une solution
saline (organique ou aqueuse). Au contact des électrodes chargées, si la solution est suf-
fisamment percolée, des doubles couches d’ions d’adsorbent en surface des particules de
carbone, ce qui leur donne une charge électrostatique. C’est le méme principe que pour
les supercapacités sauf que les électrodes poreuses de carbone sont les particules poreuses
de carbone en dispersion. Les deux électrolytes, avec des particules chargées de carbone
sont stockés dans des cuves puis réinjectés au contact des électrodes lors de la décharge.

Carbone particles

Uncharged

moj4 Aun|s

Storage
Reservoir

| Membrane |
m
FIGURE 7.5: Principe d’une supercapacité en flux : les électrolytes sont constitués de

dispersions percolées de particules de carbone poreux. Le stockage de l’énergie se fait grice
@ la formation de doubles couches de polarisation & la surface du carbone. D’aprés [29].

Uncharged
Reservoir

moj3 Aunjs

Pour développer cette idée, il est nécessaire d’avoir un réseau percolé de particules
conductrices sous forme de suspensions liquides. Nos dispersions de carbone semblent étre
adaptées pour cette idée. Nous présenterons donc quelques tests préliminaires de charge
de capacités en flux avec nos formulations & 5% de carbone acétyléne black.

Dispositif expérimental Nous utilisons la méme cellule que celle de la figure 6.1 afin
de réaliser nos capacités en flux. L’anolyte et le catholyte sont symétriques : il s’agit de
dispersions avec 5% de carbone acétyléne black mais sans aucune particule redox. Les
deux compartiments sont séparés par une membrane poreuse de dialyse afin d’empécher
les courts-circuits. Les dispersions sont injectées a l'aide d’un pousse seringue pour la
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charge et réinjectées dans le sens inverse pour la décharge. La cellule, qui joue le role
d’une capacité, est incorporée dans un circuit de type RC comme présenté sur la figure
7.6. Un générateur de tension impose la tension I et la tension aux bornes de la cellule
U. est mesurée par un oscilloscope. La résistance vaut R—121 €). Elle est adaptée pour
avoir un temps de charge raisonnable.

=> charge
Pousse ]
) “— décharge
seringue
R=121Q électrode de papier carbone
| I
1
=
E o ) UC /;
Membrane poreuse

FIGURE 7.6: Montage expérimental pour réaliser des charges et décharges de supercapa-
cités en fluzx.

7.2.1 Résultats en flux
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FIGURE 7.7: Charge et décharge des électrolytes de carbone (5% en masse d’acétyléne
black, 1,5% de gomme arabique et 0,5% d’alginate). Un voltage de 1 V est imposé en
charge et 0 V en décharge.

L’évolution de la tension U, aux bornes de la cellule est présentée sur la figure 7.7a)
pour la charge (tension de consigne E=1 V) et la décharge (tension de consigne E=0 V).
Sur la figure, plusieurs débits sont imposés pour I’électrolyte : en statique, 500uL /min,
1000 pL/min et 2000 pL/min. Sur la courbe en statique, la charge s’effectue jusqu’a la
consigne (1 V). Il en est de méme pour la décharge qui atteint 0 V aux temps longs. C’est
une courbe classique de la charge et de la décharge d’une supercapacité, avec une allure
de U, quasi exponentielle.

En revanche pour les courbes en flux, la tension U, n’atteint jamais la consigne pour
la charge, elle stagne a un plateau qui est de plus en plus bas avec la hausse du débit.
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Ce plateau vaut respectivement 0,9 V, 0,87 V et 0,72 V pour 500xL/min, 1000 L /min
et 2000 pL/min en charge. Pour la décharge, on remarque le méme comportement avec
un plateau non pas & 0 V comme en statique mais de 0,1 V & 2000 pL/min. De méme, la
valeur de ce plateau augmente avec le débit mais de fagcon moins marquée par rapport a
la charge en raison des pertes.

r—— — U, * Enfux_ R

= E charges
a Capacité de charge (C) 4 Capacité de charge (C) (* avecle flux
VA Capacité de i 7 —) Capacité de
décharge (C) { décharge (C)
oV ) > temps : T > temps
| Y J1 Y Y Y

charge en décharge en
flux (aller) flux (retour)

charge décharge
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FIGURE 7.8: Schéma de la charge et de la décharge d’une supercapacité en statique ou en
flux. En statique, il s’agit d’une supercapacité classique avec apparition de doubles couches
d’ions a la surface du carbone. La tension U, atteint toujours la consigne FE. En fluz, les
particules de carbone se chargent et se déchargent mais sont poussées par le flux vers le
réservoir extérieur. Cette fuite de courant se visualise sur la courbe U, qui n’atteint pas
la consigne E. Les zones en gris représentent ’ensemble des charges extraites du carbone,
c’est a dire la capacité (en Coulomb).

Cet effet du flux est schématisé figure 7.8 : elle présente I'allure des courbes de U, en
statique et en flux. Nous allons décrire le phénoméne pour la charge tout en gardant a
Pesprit que la situation est symétrique pour la décharge.

En statique, lors de I'application d’un créneau de tension E= 1 V, on retrouve une
montée quasi-exponentielle de U, jusqu’a la tension de consigne. C’est un comportement
similaire a la charge d’un supercondensateur classique. Des doubles couches d’ions sont
présentes a la surface des particules de carbone de la dispersion comme présenté sur le
dessin de la figure 7.8. Comme la dispersion est percolée jusqu’au collecteur de courant,
il y a des doubles couches partout dans le volume du compartiment.

En flux, il y a aussi présence de doubles couches a la surface du carbone mais le flux
casse localement les liaisons entre agrégats de carbone. Avec le flux, la particule peut
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percuter une électrode, se charger puis étre emportée par le flux. Ainsi, des particules de
carbone chargées s’échappent du compartiment, ce qui provoque constamment des fuites
de courant. Ces fuites se matérialisent par I'apparition d’un plateau de la tension U, infé-
rieur & la consigne lors de la charge. Cette observation confirme encore que la dispersion
de carbone est percolée. Si I'on n’avait pas eu de percolation, les particules ne se seraient
pas chargées car elles ne toucheraient pas le collecteur de courant. Il n’y aurait eu que
trés peu d’effet du flux et pas de fuites de courant.

Afin de quantifier les performances, la tension U, peut étre convertie en capacité de

charge Ceparge 0 de décharge Cyscharge €1 Coulombs C, grace a la relation :

E-U,
Ocharge/dechm'ge = J( R )dt (71)

La figure 7.7b) présente I’évolution de la capacité pour la charge et la décharge selon
les débits. Au bout de la charge, on atteint une capacité de charge Ceparge—0,2 C, 0,3 C,
0,4 C et 0,7 C selon le débit. On peut convertir cette capacité de charge (C) en capacité
faradique Cforadique de condensateur (F/g) via la relation :

_ Ocharge/decharge (72)

C aradique
f q mE

E est le voltage de la batterie (1 V) et m la masse de carbone sous ’électrode soit 0,11
g. On obtient donc une capacité faradique de 1,8 F/g, 2,72 F/g, 3,6 F/g et 6,3 F/g pour
respectivement 0, 500uL /min, 1000 pL/min et 2000 pL/min. A la décharge, on récupére
respectivement 85%, 80%, 65% et 42% de la capacité de charge.

On peut en conclure que le principe d’'une supercapacité en flux fonctionne puisque
I’on a bien réussi a stocker des particules de carbone chargées dans un réservoir extérieur
et & en récupérer une partie lors de la réinjection dans la cellule. C’est une conclusion
importante qui valide a la fois le montage et la dispersion de carbone. On constate, cepen-
dant, qu’il y a des pertes entre la charge et la décharge car il peut y avoir recombinaison
progressive des charges pendant le stockage. La capacité est augmentée en présence du
flux ce qui valide aussi 'intérét de mettre en écoulement les dispersions.

7.2.2 Mesure de capacités en voltampérométrie

Le dernier test effectué est la mesure de la capacité faradique des dispersions en sta-
tique, en voltampérométrie cyclique, dans la géométrie de la figure 7.6. La capacité a été
mesurée a partir de la relation :

1
Ofaradique = (7 3)

mv

v est la vitesse de balayage, I le courant et m la masse de carbone dans un compartiment.
Sur le graphique figure 7.9 de I'encart, on visualise les courbes de voltampérométrie cy-
clique pour différentes concentrations en carbone acétyléne black (5, 7,5 et 10% en masse).
On remarque que le profil est caractéristique d’une capacité : 'intensité mesurée a une
forme rectangulaire. On note aussi que la capacité faradique augmente avec le pourcentage
de carbone : on passe de 1 F/g a environ 3 F/g pour des concentrations en carbone de
5% a 10%. Ce résultat est logique car le réseau est de plus en plus percolé, ce qui crée de
plus en plus de surface a charger.
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FI1GURE 7.9: Voltampérométrie cyclique de différentes dispersions de carbone : 5, 7,5 et
10% d’acétylene black et 10% de Ketjenblack. Les dispersions contiennent 1,5% de gomme
arabique et 0,5% alginate. Les courbes sont réalisées a un balayage de 20 mV /s et un encart
est présenté a droite pour les échantillons d’acétyléne black.

De fagon générale, on constate néanmoins que les valeurs de capacités de ’acétyléne
black sont quand méme trop faibles par rapport a la littérature qui rapporte des valeurs
autour de 100-150 F/g pour des particules de carbone [28] [29]. Cette constatation est
tout & fait normale puisque nos particules de carbone acétyléne black ne sont pas po-
reuses et ont trés peu de surface (BET=80 m?/g). Ce n’est pas un carbone fait pour
les supercapacités mais plutot pour le réseau percolé. En revanche, lorsque 'on teste le
carbone Ketjenblack, qui est un carbone poreux (BET=1270 m?/g) dans une dispersion
concentrée 4 10%, on trouve des capacités proche de 70 F/g, ce qui beaucoup plus adapté
aux supercapacités (figure 7.9).

Dans la littérature, il existe un grand nombre de carbones poreux, étudiés par le groupe
de Gogotsi [28]. En revanche, il est treés difficile d’avoir un réseau percolé et capable
de s’écouler. Ici, nous avons relevé le principal défi a savoir la réalisation de ce réseau
percolé grace a 'emploi d’acétyléne black. On peut penser qu’en ajoutant une portion de
carbone trés poreux, nous pourrons réussir a combiner forte capacité faradique et bonne
conductivité électrique dans les électrolytes de supercapacités en flux. Cette perspective
est encourageante et des travaux sont en cours dans un prochain projet de thése.
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Conclusion générale

Ces travaux ont pour but de réaliser une batterie en flux a ’aide d’électrolytes de car-
bone et contenant des particules d’intercalation du lithium. Ce projet, innovant et nouveau
pour Solvay, s’est déroulé en plusieurs étapes et a été accompagné de nombreuses consi-
dérations fondamentales afin de comprendre I’électrochimie des batteries en flux avec ou
sans carbone dans les électrolytes.

Tout d’abord, dans le chapitre 1, nous avons réussi a formuler des dispersions aqueuses
de carbone acétyléne black percolées, avec une conductivité électronique de 1 & 4 mS/cm
pour des concentrations entre 5 et 7.5% de carbone. Ces valeurs sont les plus hautes réper-
toriées dans la littérature en milieu aqueux (cf figure 2.14). Les viscosités sont raisonnables
(de 1 & 10 Pa.s pour un cisaillement de 50 s™!) ce qui permet d’utiliser ces formulations
dans des applications de batteries en flux. Les dispersions sont stables a la sédimentation
sur plusieurs semaines grace a ajout de 0.5% d’alginate. Il a été montré que le mélange
mécanique était plus efficace que 'utilisation d’ultrasons pour homogénéiser la dispersion
(cf figure 2.6).

Nous avons aussi mis en évidence que ’hydrophobicité du carbone était un parameétre
clé dans la percolation électrique (cf partie 2.3) : un carbone trés hydrophobe comme
lacétyléne black forme des agrégats trés aérés grace au mécanisme d’agrégation limitée
par diffusion. Le réseau de carbone est suffisamment lache pour limiter la viscosité des dis-
persions tout en conservant une bonne connectivité du réseau. Au contraire, les carbones
Ensaco et Ketjenblack présentent des agrégats denses formés par le mécanisme d’agré-
gation limitée par réaction. La percolation est abrupte & la fois en conductivité, mais
malheureusement aussi en viscosité, ce qui rend les dispersions, inaptes a une application
en flux. Cette remarque est trés intéressante et vient compléter la littérature concernant
les facteurs influencant la percolation.

Nous avons réalisé un montage original pour tester la conductivité électrique des dis-
persions d’acétyléne black en flux, que ce soit pour des mesures a fréquences nulles (cf
figure 2.25) ou des mesures d’impédancemétrie (cf figure 3.18). Il a été montré qu’une
perte de conductivité pouvait avoir lieu en raison du cisaillement des agrégats de carbone
par le flux. Cette perte est inférieure a un facteur deux pour des réseaux trés percolés (>
5% de carbone). Ces résultats ont été corrélés avec des mesures de modules G’ et G” au
rhéomeétre.

Dans le chapitre 3, nous avons étudié par impédancemétrie liquide, la percolation
des dispersions de carbone. Un circuit équivalent original a été trouvé (cf figure 3.9). 11
concorde parfaitement, numériquement et physiquement parlant, avec les courbes expéri-
mentales, qui sont complexes. Notons que ce circuit modélise les courbes brutes d’impé-
dancemeétrie. Il prend en considération la polarisation aux électrodes également.

Dans le chapitre 4, un montage de batterie en flux millifluidique a été réalisé par
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usinage (cf figure 4.4). La géométrie est simple, réutilisable et utilise de petits volumes
d’électrolyte. Des électrolytes choisis contiennent les espéces Fel!l(CN)3~ /Fel'(CN)g~
dans Ianolyte et I; /I~ dans le catholyte.

Sur ce modéle de batterie en flux avec des électrolytes simples sans carbone, nous
avons caractérisé entiérement la conversion électrochimique en flux, a la fois expérimenta-
lement mais aussi avec un modéle prenant en compte la compétition entre la diffusion et
la convection. Nous avons retrouvé les résultats de la littérature a savoir la visualisation
de deux régimes a bas et haut nombre de Peclet Pe (cf figure 4.8). Pour Pe<1 (faibles
débits), I'intensité varie comme Ioc Pe et correspond a la conversion totale des électrolytes.
Pour Pe>1 (forts débits), la diffusion des espéces a 1'électrode est limitante et provoque
une dépendance JocPe'/? avec une conversion qui chute rapidement.

Notre modélisation nous a permis d’aller plus loin en visualisant aussi I'effet de la ciné-
tique des espéces aux électrodes : 'intensité électrique peut devenir indépendante du débit
si la réaction électrochimique est suffisamment lente (cf figure 4.13). Grace a cette étude,
nous avons une nouvelle méthode afin de quantifier la constante cinétique kg de la réaction.

Dans le chapitre 5, nous avons utilisé les résultats du chapitre 2 et du chapitre 4
en réalisant une batterie en flux hexacyanoferrate /iode avec des électrolytes de carbone.
Pour la premiére fois, la dépendance de l'intensité en fonction du débit a été mesurée
pour plusieurs concentrations en carbone. Il a été montré que le réseau percolé de carbone
pouvait ainsi augmenter 'intensité d'un facteur 8 & 7.5% de carbone grace a un transfert
de charge réalisé sur toute I’épaisseur du canal (cf figure 5.3). Cette tendance a pu étre
reliée & un nouveau modéle prenant en compte la présence du carbone dans les électro-
lytes. Nous avons aussi mis évidence qu’en présence de carbone, une limitation cinétique
de la conversion pouvait apparaitre a forts taux de carbone.

En présence molécules solubles, 'intérét des électrolytes de carbone est plutot fonda-
mental car une augmentation de puissance peut étre réalisée plus simplement avec des
électrodes 3D poreuses. Leur principal intérét réside dans 'utilisation de particules non
solubles. En effet, de par leur faible coefficient de diffusion et leur large taille (dizaine de
microns), il est impossible de faire s’écouler des particules redox a travers une électrode
poreuse (risque de bouchage). Dans ce cas, I'emploi de carbone dispersé en méme temps
que les particules est essentiel et permet, de surcroit, de remplacer la membrane Nafion
par une simple membrane poreuse. Cet objectif a été réalisé au chapitre 6.

Dans le dernier chapitre, nous avons incorporé plusieurs types de particules dans nos
électrolytes de carbone (LMO, LFP et 1505) a hauteur de 20% en masse. En particulier,
une batterie entiérement a base de particules MnO,/LF P a pu étre réalisée avec un vol-
tage nominal d’environ 0.5 V. Les électrolytes ont montré des capacités de charge/décharge
supérieures 60% de la valeur théorique (cf tableau figure 6.17) pour une épaisseur de 5
mm. Ces résultats, en statique, sont déja trés encourageants car aucuns travaux de la
littérature ne mentionnent une conversion sur une si grande épaisseur d’électrolyte.

Nous avons réalisé des tests en flux (soit continu ou aller-retour) sur ces électrolytes de
particules afin de se rapprocher d’une vraie géométrie de batterie en flux. Une fois de plus,
Iefficacité des électrolytes de carbone a été prouvée puisque de 1 & 6% de carbone, en pré-
sence de 10% de particules redox, U'intensité de décharge de la batterie MnOs/LF P a été
multipliée par quatre ordres de grandeur pour atteindre un courant record de 4 mA/cm?
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a 5% de carbone et 33 mA/cm? & 6% de carbone (cf figure 6.20). Ces valeurs sont 10 &
100 fois plus élevées que celles de la littérature et sont similaires aux performances des
batteries au vanadium qui présentent des courants d’environ 20 mA/em?. De surcroit,
nous avons 'avantage d’étre en milieu aqueux et d’avoir supprimé le coit de la membrane
Nafion par l'utilisation d’une simple membrane poreuse.

Perspectives De ces travaux, il ressort que la performances de nos électrolytes en terme
de densité de courant est trés bonne (entre 5 et 33 mA/cm?). Néanmoins, nous pouvons
améliorer la puissance par le choix de meilleurs couples redox. Par exemple, il serait inté-
ressant de tester une batterie LiTi2(POy4)3/LMO, de voltage bien supérieur d’environ 1.5
V. La méthode de synthése des particules redox peut étre aussi un parameétre important
pour augmenter la capacité comme nous ’avons vu a travers la synthése de LMO par
spray drying (cf figure 7.2). Ces idées touchent le domaine des batteries Li-ion ou 1’on
trouve des particules et des méthodes de synthése de plus en plus efficaces. C’est avec
Iexpertise dans ce domaine que ’on pourra optimiser les particules. Si ’on souhaite dé-
velopper ces batteries en flux a base de particules de facon industrielle, il est important
aussi d’améliorer le systéme de pompage des électrolytes de carbone car ceux-ci peuvent
étre sujets a des problémes de filtration dans de simples pompes péristaltiques. C’est le
principal verrou technologique & résoudre pour finaliser cette partie.

Enfin, si I'on s’éloigne de la thématique des batteries en flux, il est possible d’utili-
ser les électrolytes de carbone réalisés ici pour des supercapacités en flux (cf travaux de
Gogotsi et Al.). Nos dispersions de carbone, percolées et capables de s’écouler pourraient
étre en effet, particuliérement intéressantes dans ce domaine si 'on y ajoute une fraction
de carbone poreux. Nous avons prouvé la faisabilité de ce concept figure 7.7 en réalisant
le stockage de charges capacitives en flux.

De cette thése, 'entreprise Solvay, en plus de ces conclusions et du rapport confiden-
tiel, peut maintenant avoir a disposition un prototype de batterie en flux, fonctionnel et
adapté aux petits volumes ainsi qu’'un programme de simulation capable de prédire un
grand nombre d’informations (puissance, taux de conversion, intensité... ) quel que soit
I’électrolyte. Nous espérons que cette thése a répondu au mieux aux attentes de Solvay
et que les travaux réalisés ici seront utiles pour la suite du déroulement du projet.
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Annexe A : Démonstration de
I’équation de Butler-Volmer

Cette démonstration est tirée des références [18]| et [15]. On suppose une électrode
plongeant dans un bain d’électrolyte contenant un oxydant et son réducteur. La réaction
d’oxydoréduction présente a sa surface est, en toute généralité, décrite par I'équation
suivante :

Red = Ox + ne” (4)

Essayons de définir plus en détail les vitesses d’oxydation v,, et de réduction v,.q. D’une
part, ces vitesses sont reliées aux courants d’oxydation [,, ou de réduction [,.q via les
relations suivantes :

[ox _[red
Vog = el Vped = —— 5)
' nFA rd T FA )
F est la constante de Faraday, n le nombre d’électrons échangés et A la surface de 1’élec-
trode. D’autre part, les vitesses sont aussi proportionnelles aux concentrations des espéces
réactives a la surface de I’électrode, en x=0.
0 —agZt}

Vor = korcred(x = 0) = Aomcred(x = 0)6 RT
) (6)

—AGT

red

Cop(x = 0)e BT

Ured = kredcox (:L' = O) = AO

red

kreq €t ko sont les constantes de vitesse en réduction et en oxydation. Celles-ci vé-
rifient la loi d’Arrhenius et s’expriment en fonction de la barriére énergétique (enthalpie
libre de réaction AG*) a franchir pour passer entre 1'état oxydé et réduit. A% et AY ,
sont des constantes de dimension s~! appelées facteur de fréquence.

Lorsqu’aucun courant électrique ne circule dans I’électrode, on est au potentiel d’équi-
libre E.4, c’est a dire que les processus d’oxydation v,, et de réduction v,q s’effectuent a la
méme vitesse : Vyp = Upeq. On a donc également I,, = —1I,..4. Le courant net I en Ampéres
est bien nul I = [, + I,.q = 0. C’est la situation schématisée sur la figure 10a). D’un
point de vue énergétique, la situation est schématisée sur figure 10b). Les deux paraboles
représentent les puits énergétiques correspondant a I'état oxydé et réduit a ’équilibre :
les barriéres énergétiques AGZ! et AG7), sont identiques.
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A I'équilibre

Energie
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Red Ox +ne-

=0
w Red
2
e Ox

||ox|=||red| s i

—— A l'équilibre S |
(a) 0 (b) Coordonnées de réaction

FIGURE 10: a) Schéma d’une électrode plongeant dans une solution d’électrolyte, au
potentiel d’équilibre. Les courants électriques des réactions redox sont représentés par les
fleches. b) Profils énergétiques o l'équilibre associés o Uétat orydé et réduit. A partir de

/18],

Lorsque 'on impose une tension E différente de E,, a 'électrode, un courant net va
apparaitre et 1’équilibre va étre déplacé par exemple dans le sens de oxydation (figure
11a)). Sur le schéma des énergies (figure 11b)), 'une des paraboles va étre translatée
d’'un facteur nF'(E — E,,;). Ce changement se répercute sur les énergies d’activation en
oxydation et en réduction via un coefficient de transfert a qui dépend de la géométrie
des deux paraboles. Plus les paraboles sont symétriques, plus « est proche de 0.5. Apreés
application de la tension, les nouvelles valeurs des énergies d’activations AG72 et AGZ2
se déduisent géométriquement sur la figure 11b).

red red

AG?2 = AGZL + (1 — a)nF(E — E.,)
(7)
AG?? = AGZ! —anF(E — E.,)

Hors équilibre

nergie
>0 T Red _ Ox+ne-

% Red Aé?f-z---v;?- ----- s _____

g _.IS(] }F(/ / anF(E-Eeq)

s . £ ek - 3(1-a)nF(E-E,,)

nF(E—é ) B
Ilox|>||red| iq_’ ______
——> x Hors équilibre
(a) 0 (b) Coordonnées de réaction

FIGURE 11: a) Schéma d’une électrode plongeant dans une solution d’électrolyte, & un
potentiel E hors équilibre (I#0). Les courants électriques des réactions redox sont maté-
rialisés par les fleches. Ici, il y a déplacement de ’équilibre vers oxydation b) Profils
énergétiques a [’équilibre associés a [’étal oxydé et réduit. L’encart a droite présente un
zoom au niveau de lintersection des profils d’énergie. A partir de [18].
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On peut donc exprimer les vitesses d’oxydation et de réduction comme suit en rem-
plagant dans 'équation (6) :

—AGZ!  anF(E-Eeq)

o =AY Crea(z =0)e R ¢~ RT
Cactl (8)

red (1—&)nF(E—EEq)

C(ox(x = O) RT e RT

vred = Ared

Connaissant I'expression des vitesses d’oxydation et de réduction, on peut en déduire
le courant total I recu par l'électrode : I = [, + I,eq = nFAv,, — nFAv,.q. Cette
expression est connue sous le nom d’équation de Butler-Volmer. Cette équation se décline
sous différentes formes présentées sur le tableau figure 12, selon que l'on connaisse le
potentiel d’équilibre ou standard.

es différentes formes de 'équation du courant otations ignifications des grandeurs
Les diffé f de I'é ion d Notati Significati d d
anFE (1—a)nFE
(1] [1’ = nF AlkoyCrea(x = 0)e BT — ko qCop (2 = 0)e mr | ]
- E (V) Potentiel quelconque de I'électrode
—actl  —anFE., -AGTL (1 _amFE b
E A[J e - ({T’ ;- An : m”d (J% Eeq(V) Potent!eld équilibre
Avec 0¥ - = Het red ’ E%(V) Potentiel standard du couple redox
= o kg (m/s) Constante standard de vitesse
" anP(E-E9) s (1—a)nF(E-EY '
I'= HF:U\'[:[( red( = 0)e™ BT — C,.(x = 0)e TJ Io (A) Courant d'échange
e ’ Coxfred(=) (M)  Concentrationsenvolume
aniFEY (1=a)nFE° Coxrea(0) (M) Concentrationsa la surface de I'électrode

avec ko = ko€ RT = kyege AL F (C/mol) Constante de Faraday (96500 C/mol)
n Nombre d’électrons dans la demi-équation
T(°K) Température

PR Crea(r = ”)( oanFLE Beq) Corlr = []]( "’"'"L_r’“"f'l R (). KL.mol?) Constante desgaz parfaits

e A Craal L) O [:x) a Coefficient de transfert

DG regpox (J) Energies d’activations a I'équilibre
Surface de I'¢électrode

anF(E—FEeq) (1—a)nF(E—Eeq) ] ] Equation de Aregrol(s) Facteurs de fréquence

0 [I = ][][(3 RT — e RT Butler Volmer

Avec I —nF’q'lv{Cm( )(\Cir(i( )l s

FIGURE 12: Différentes formes de l’équation du courant. L’expression /) est ’équation
de Butler-Volmer.

La premiére équation du tableau de la figure 12 se déduit directement de la somme des
vitesses d’oxydation et de réduction de I'équation (8). Les constantes de vitesse kycq et ko
regroupent alors les termes indépendants du potentiel E. On passe a la deuxiéme expres-
sion en introduisant le potentiel standard du couple EV et sa constante de vitesse standard
ko. La troisiéme expression découle de la seconde en introduisant le potentiel d’équilibre
E,, défini par ’équation de Nernst E,, = E° + ln(gL(@O))) (cf équation (1.10)). On
assimile ici les concentrations loin de I’électrode aux concentrations a I’équilibre. Cette
hypothése est valable si le volume d’électrolyte est grand. La derniére expression est une
simplification de la troisiéme expression et correspond a I’équation de Butler-Volmer pro-
prement dite. Il faut, pour cela, considérer que le courant a 1’électrode est faible et que
Pagitation mécanique est suffisamment rapide. Dans ce cas, les concentrations a I'élec-
trode sont assimilées aux concentrations en volume, ce qui simplifie 'expression n°3 de la
figure 12

Pour nos expériences du chapitre 4, dans la modélisation de la conversion de ’anolyte,

nous utilisons la deuxiéme équation du tableau 12 pour la densité de courant car elle ne
nécessite pas d’hypothéses. Nous allons introduire un potentiel de référence E,.; (qui sera
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le potentiel du catholyte) :

—(1—a)nF(E—EC+E, .t —E.cf)

. anF(B-50) —(—a)ynF(B-E)
] = an;O [Crede RT — oz € RT
anF(E—EC+E,.t—E.c5)
=] = ’I’LFk?()[CTede RT oz €
anF(E e —E%) anF(E—E,.f)
= j = nFko[Creqe RT e BT
o anF(E,¢—E°)
Aisni, en posant k; = kge™ ®T et k_; = kpe
(4.11) -

oz €

—(1-a)nF (B, p—EY)

—(1—a)nF (B —E%) —(1-a)nF(E—E,.})

anFAFE

j = ’fLF]Cl [C’Rede RT

k_

1
— —Coe

ki
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Annexe B : Modification de I’équation
de Butler-Volmer en présence d’une
limitation par transfert de masse

Si 'on considére la relation de Butler-Volmer présentée dans le chapitre 1, équation
(1.13), il semble que l'on puisse augmenter le courant de fagon infinie en augmentant
beaucoup la surtension n = E — E,,. Bien siir, ce n’est pas le cas expérimentalement car
il y a toujours une limite en transfert de masse.

Considérons le cas suivant. On étudie 'oxydation d’un réducteur grace a 'application
d’une surtension 7 a la surface d’une électrode rotative. La situation est présentée sur
la figure 13. A l'équilibre, on a des concentrations Cyeq(o0) et C,.(o0) en oxydant et ré-
ducteur. Le flux de réducteur j a I’électrode est la somme de trois contributions : le flux
de diffusion (loi de Fick), de convection et de migration. ¢ est le potentiel électrique a
I’électrode, z la charge des espéces et v la vitesse du flux, D,.q le coefficient de diffusion
du réducteur.

-

J = Jdif fusion + Jconvection + Jmigration

- L zF - (10)
= nF[_DredVOred + Credv + ﬁDredCredvqb]
Concentration en
réducteur
N
________ — Cred(‘x’)
L 1
O
1
Q :
1
= | 1
8 i I
| Surtension :
L nA |
IHm 6 :
01 mdl' > Distance x 3
I'électrode
| |
Interface Solution d’électrolyte

FIGURE 13: Schéma de la formation d’une couche diffusive d’épaisseur 0,.q constante
proche d’une électrode tournante. L’électrode est placée en x=0.
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On suppose que 'on effectue la réaction d’oxydation a la surface d’une électrode tour-
nante. Dans ce cas particulier, le transfert de masse est uniquement limité par la diffusion.
Une couche de diffusion de largeur constante ¢,.4 apparait. On suppose pour simplifier
un gradient de concentration constant proche de I’électrode comme visualisé figure 13. Le
courant s’exprime donc :

dc Cred(oo) - Cred(x - O)

I = nFADTedd—(x =0,2) ® nFAD,q
T

(11)

é‘7“ed

Lorsque la surtension est élevée, la concentration en réducteur a I’électrode est nulle. Il
apparait un courant limite 7" donné par l’expression :

red
Cred (OO)

1" ~ nFAD,.q
5red

re

(12)

Si 'on considére 'oxydant, nous avons le méme type d’équation. A partir des équations
(11) et (12), on peut relier les concentrations et les courants par les relations :

Ored(llf = 0) _1_ I

Cred(oo) Ilim

red 1
Colw=0) I (13)
Coa(0) 1

La réaction de Butler-Volmer présentée selon I'expression n°3 dans la figure 12 de
lannexe A, se modifie donc comme suit :
Creg(x = 0) anfE-Beq)  Cop(x = 0)

I = ]O[WB RT TMB

1’ anF(E—FEeq) I (1—a)nF(E—Eeq)
—hf[(1-==)emm - (1—-—=—)e m "]

Il'Lm ]lzm

red ox

C’est cette équation modifiée de Butler-Volmer qui est tracée sur la figure 1.13 du
chapitre 1. Elle est présentée ci-dessous pour rappel (figure 14). Il y a bien une saturation
du courant & fortes surtensions. I'™ et 1™ sont les courants limites en oxydation et en
réduction dus a la limitation par transfert de masse a I’électrode.

_ (1—a)nF(E—Eeq)
RT

(14)

Intensité I(A)

0.014F------====-

Surtension n (V)

02 04
—1=0.01
| 0
ot im  ——1=0.001
——1,20.0001
——1,=0.00001

FIGURE 14: Modification de la courbe de Butler-Volmer en présence d’une limitation par
transfert de masse du réactif. Les courbes sont tracées pour différents courants de transfert
1.
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Annexe C : Une batterie
hexacyanoferrate/iode sans membrane

Fabrication de la cellule millifluidique sans membrane

Le but de cette partie est de réaliser une géométrie de batterie hexacyanoferrate /iode

sans membrane, avec un écoulement laminaire des électrolytes I'un au-dessus de l'autre
(coflow vertical). Le mélange est uniquement diffusif et non convectif.
La géométrie est un coflow vertical des deux électrolytes (écoulement des électrolytes I'un
sur lautre). Chaque canal est découpé dans des couches de PDMS d’épaisseur 350 pm.
L’assemblage est réalisé par plasma ozone. Des électrodes en papier carbone sont placées
en bas et en haut de la géométrie. Le schéma de principe de la géométrie est présenté
figure 15d).

Canaux intérieurs en PDMS Nanopores
@° e

riida Ny
Orifices d’injection

|

(a) Lames de verre (avec anode et cathode en papier carbone) 1-C—m (b) 1&71

Plaque de verre

Canaux intermédiaires

7 en PDMS

R Entrées /sortie
Mg~ des élec’{rol tes Eaimins

Sl Y i Mélange diffusif
;TSI\._%O Fil électrique Electrode de des deux

(C) (d) papier carbone électrolytes

Llamede 7 I

verre avec ——>
électrode

FIGURE 15: a) Photo des différents éléments de constitution du circuit millifluidique
de batterie. Les tracés des canauz sont en pointillés sur les couches de PDMS. b) Photo
de la cellule une fois assemblée. Les nanopores sont collés a 'emplacement des orifices
d’injection et de sortie. ¢) Schéma de superposition des différentes couches du circuit. d)
Principe de fonctionnement lors de [’écoulement des électrolytes : au centre, un mélange
diffusif se crée. Aucune membrane ne sépare le catholyte de l’anolyte.
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Les étapes de fabrication du circuit sont expliquées ci-dessous et les éléments du ciruits
sont présentés sur la figure 15a) :

e Chaque canal est découpé dans une feuille de PDMS de 350 um par le logiciel
"graphics".

e Les trois canaux intermédiaires sont assemblés par plasma ozone (30 s a 98% de la
puissance de Pappareil).

e Chaque électrodes de papier carbone est découpée puis fixée sur une lame de verre
(5 em x 7 cm) grace a de la colle époxy conductrice d’argent (Radio Spare). Les fils
électriques sont connectés également. L’épaisseur de 1’électrode de papier carbone,
de 320 pum, est compensée par 'ajout d’une feuille de PDMS collée sur la plaque de
verre.

e Quatre orifices sont percés dans la plaque supérieure de verre afin de réaliser les
entrées et les sorties de fluide.

e Les électrodes sont placées en sandwich autour des canaux intérmédiaires et assem-
blés par plasma ozone comme présenté sur la figure 15¢).

La cellule millifluidique finale est présentée figure 15b). Les fils électriques des élec-
trodes sont ensuite connectés a un potentiostat (CH instrument 600E) en configuration
deux électrodes. L’anolyte et le catholyte sont injectés avec un pousse-seringue.

Tests hydrodynamiques

Quelques tests d’écoulement sont réalisés afin de vérifier la laminarité et la bonne
superposition des flux. Deux solutions colorées rouge et bleu (colorant alimentaire) sont
injectées par un pousse seringue dans la cellule & des débits de 50 a 2000 pL/min.

A fort débit, 500 et 100 pL/min (figures 16a) et b), on remarque trés peu de mélange
(ni diffusif, ni convectif) entre les deux électrolytes. Chaque électrolyte rentre par des
canaux séparés, les deux flux se superposent au centre de la cellule puis se re-séparent en
sortie.

En revanche, pour des débits inférieurs & 50 pL/min, le mélange par diffusion com-
mence a étre visible en sortie du canal figure 16¢) avec la présence de la couleur violette
proche de la sortie. Si I'on calcule l'ordre de grandeur du nombre de Peclet & ce débit,

Pe = ngg avec les dimensions du canal X(,—525 um, Yy = 5 mm et Z, = 1.5 cm, D—107°
m?/s (valeur typique pour des molécules diffusant dans 1’eau), nous obtenons Pe=5. Cette
valeur est trés proche de 1 ce qui signifie que le temps de diffusion selon 1’épaisseur du
canal est presque aussi grand que le temps de convection le long de 1'électrode, d’ou le

mélange observé en sortie du canal.
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500 pL/min

50 uL/min Mélange diffusif

~importantentre le Anolyte

Catholyte T v
Mélange diffusif
Plaque de verre
des deux
électrolytes
(c) (d) '

FIGURE 16: Photo de [’écoulement des deux solutions colorées dans la cellule millifiui-
dique sans membrane & trois débits a) 500 uL,/min b) 100 puL/min c¢) 50 pL/min. A 50
puL/min, on observe visuellement le mélange des deux flux par diffusion a la fin du canal
central. d) Schéma de la cellule en coupe. Par souci de visibilité, les électrodes ont été
retirées du montage.

Cette géométrie est originale par rapport a celles décrites dans la partie bibliographie
1.4.3 car le circuit a des dimensions trés importantes ce qui permet de s’affranchir des pro-
cédés de microfabrication classiques qui demandent du temps et des équipements cotiteux
(lithographie...).

Simulation et visualisation de la diffusion entre les deux compar-
timents

Pour avoir une idée de la diffusion entre les électrolytes, dans la batterie sans mem-
brane, on peut adapter trés légérement notre simulation du chapitre 4 : on change la
condition initiale en injectant non plus un profil uniforme de concentration Cj sur toute
la hauteur du canal mais plutot un profil Cy sur seulement la moitié de la hauteur du
canal. On suit donc la diffusion d’un électrolyte (anolyte ou catholyte) dans le comparti-
ment du bas. Quelques exemples de profils de concentration sont visualisés sur la figure
17 pour différents débits.

Pour un débit de 5000 pL/min, la diffusion est trés limitée entre les deux comparti-
ments. Pour les faibles débits (50 ul./min), en revanche, on remarque une large contami-
nation entre les deux compartiments. Cette observation qualitative est en accord avec les
expériences préliminaires ou un mélange des espéces était bien visualisé sur la figure 16¢)
a 50 pL/min.
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1 ': Diffusion in the
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electrode 50 uL/min

Electrolyte C, \i compartment
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FIGURE 17: Profils de concentration obtenus par simulation pour différents débits 50,
500 et 5000 pL/min soit des nombres de Peclet 0.83, 8.3 et 83 respectivement. L’espéce
est consommée en totalité a la surface de [’électrode en x=0. Autres paramétres de la
simulation : Dyeq = 107° m?/s, n=1, ky = 0.0lm/s, X, = 0.00025 m, Yy = 0.005 m
et Zo = 0.025 m ce qui donne P3=2500. Un profil uniforme de concentration Cy = 0.1
M est injecté dans le compartiment du haut. A droite, les profils de concentrations sont
présentés tout le long du canal.

Cette simulation permet d’avoir une idée qualitative de la diffusion de I’électrolyte
d’un compartiment a ’autre mais elle ne prend pas en compte la réaction entre les élec-
trolytes qui se mélangent. Les batteries sans membrane ont été simulées plus en détail
dans les travaux [194] et [195]. Il existe une baisse d’intensité significative a faible dé-
bit. En effet, comme les électrolytes commencent a se mélanger a cause de la diffusion,
I’échange électronique se fait dans la zone de mélange et non plus aux électrodes.

Cette baisse d’intensité est visualisée expérimentalement ci-aprés sur notre montage
de batterie sans membrane pour des électrolytes hexacyanoferrate /iode.

Résultats sur les courbes d’intensité

De méme que dans la section 4.2.1, des électrolytes de triiodure, de iodure, de fer-
ricyanure et de ferrocyanure sont préparés dans une solution aqueuse contenant 1M de
NayS0O,. Ceux-ci sont injectés dans les canaux avec un pousse seringue et 'on mesure
I'intensité en fonction du débit lors d’un passage dans la cellule sans membrane fabriquée
a la figure 15.

Visuellement, on confirme bien la bonne circulation des électrolytes et leur conversion
sous ’électrode. Pour la décharge par exemple, visualisée sur la figure 18a), 1’électrolyte
de ferrocyanure est bien converti en ferricyanure en sortie de canal car une couleur verte,
caractéristique du ferricyanure, est remarquée. Du coté du catholyte, le triioure perd un
peu sa couleur orange en raison de la conversion en ions iodure incolores. Bien évidem-
ment, la séparation des électrolytes n’est pas parfaite. En plus du mélange par diffusion,
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la rugosité du papier carbone peut induire des perturbations des lignes de courant.

Fe!l(CN)*

Fell(CN)g>
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FIGURE 18: a) Photo de la batterie lors de la décharge de la batterie : 2Fe!! (CN)g~ +
Iy "8 9pl I (CNYE + 31~ d un débit de 1000 pL/min. [Fell (CN)A] = 0.066 et

3
[I5] = 0.1 M et AE = 0.06 V. b) Intensité normalisée I en fonction du nombre de
Peclet. Les courbes en encart présentent les résultats non normalisés (I’écart-type pour
deuz expériences). La simulation du courant pour une batterie avec membrane (cf chapitre

4 figure 4.10) est donnée a titre de comparaison.

La figure 18b) présente l'intensité normalisée en fonction du nombre de Peclet. Le
courant suit toujours la loi de puissance en Pe'/? (cf partie 4.3.1) & haut Peclet, c’est
a dire pour des débits supérieurs & 100 uL/min (soit Pe proche de 30). En pointillé, la
simulation est donnée a titre de comparaison pour la cellule avec membrane du chapitre 4.
L’intensité normalisée de décharge pour une cellule avec ou sans membrane est similaire
a haut nombre de Peclet car la diffusion n’a pas le temps de se faire entre les deux com-
partiments de la cellule sans membrane. En revanche, & moyen et bas nombre de Peclet,
les points expérimentaux ne suivent plus la simulation. L’intensité chute brutalement aux
alentours de Pe=20 (débit proche de 80 uL./min). Ce résultat est logique car a bas Peclet,
les électrolytes commencent a se mélanger de facon significative et a réagir entre eux dans
la zone de mélange.

Expérimentalement, nous avons montré qu’il était possible de réaliser une batterie
hexacyanoferrate /iode sans membrane grace a 1’écoulement laminaire. Néanmoins, cette
technologie n’est pas viable a long terme. En effet, comme visualisé sur la figure 17,
I’absence de membrane rend inévitable le mélange des électrolytes par diffusion & plus ou
moins long terme. Ce mélange induit des pertes de capacités car les réactifs peuvent réagir
entre eux. Il n’est pas possible de faire circuler les électrolytes en boucle dans une batterie
sans membrane. D’ailleurs, il n’existe aucun exemple dans la littérature qui présente un
cyclage des électrolytes.
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Annexe D : Diagramme de poudre RX

Les diagrammes de poudre RX ont été réalisés avec un diffractométre RX D8 Advance
(Bruker-axs) dédié a 'analyse de poudres en réflexion (Bragg-Brentano). I’échantillon de
poudre est placé sur un porte échantillon en polycarbonate et soigneusement aplati avec
une lame de microscope. Les rayons X sont produits par impact d’un faisceau d’électrons
de haute énergie sur une cible de cuivre. Les électrons incidents arrachent les électrons
de coeur. La relaxation des électrons des couches externes vers les niveaux vacants est a
I'origine de I’émission d’'un rayonnement X caractéristique de la transition entre ces deux
niveaux. Pour une anode de cuivre, les raies principales sont les radiations K,;=1.54060
A et K,0=1.54439 A pour une tension de 40 kV. La divergence radiale est de 0.60 nm
et la fente de Saller vaut 3°. Le détecteur est un détecteur rapide de type "Lynxeye".
Les rayons X interférent avec la structure cristalline des échantillons et le détecteur recoit
les interférences constructives a plusieurs angles 6 définis comme ’angle entre le rayon
incident et la normale au plan cristallin. Les angles sont reliés a la distance dyy; entre
deux plans atomiques (distance interéticulaire) par la loi de Bragg [196] :

nA = ZdhleZn(e) (15)

n est Pordre de diffraction et A = 1.54060 A la longueur d’onde des rayons X. Les indices
(hkl) sont les directions de la normale au plan réticulaire étudié. La position des pics de
diffraction renseigne sur la forme cristallographique du cristal. La largeur a mi-hauteur
des pics h fournit des informations sur la taille I des cristallites ainsi que les micro-
contraintes dans le réseau. Dans la pratique, un élargissement des pics est visible lorsque
les cristallites font moins de 100 nm. Dans ce cas, la taille des domaines cristallins L est
reliée a la largeur des pics & mi-hauteur par la formule de Sherrer [196] :

0.89\
I —
hcos

L’intensité intégrée des pics donne des informations sur le type d’atomes présents au ni-
veau d’un plan réticulaire. En effet, I'intensité I est maximale aux noeuds du réseau et elle
est liée au facteur de structure par la relation TocN?|F|?. N est le nombre de mailles et F
est le facteur de structure, c’est a dire la transformée de Fourier de la densité électronique
dans une maille.

(16)

Lors de 'analyse des diagrammes RX, il est possible d’affiner la structure par la
méthode Rietveld. Cet affinement sera réalisé sur quelques échantillons par Gwennaelle
Rousse au Collége de France. Cette méthode repose sur la minimisation de la différence
entre les intensités, y = f(26), observées et calculées, affectées de leur poids statistique,
par la méthode des moindres carrés. Les paramétres affinés sont : le fond continu, les
paramétres de maille et le profil des raies (plutot Lorentzien ou Gaussien). L’affinement
se poursuit en prenant en compte une hypothése structurale : les positions atomiques de
chaque atome et les taux d’occupation des sites cristallographiques sont alors introduits.
Les détails de cette méthode sont bien connus des cristallographes et sont présentés plus
détail dans [197].
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Annexe E : Présentation des particules
d’intercalation du lithium

L’oxyde de lithium manganése (LiMn,0O4 ou LMO)

L’oxyde de manganése de lithium LiMnyO4 (LMO) fait partie de la famille des spi-
nelles (forme cristalline Fd3m). Les atomes de d’oxygéne occupent un réseau de type cu-
bique face centrée et les atomes de manganése ont une coordination de type octaédrique
avec les atomes d’oxygéne. Les ions lithium s’intercalent de fagon & avoir un environne-
ment tétraédrique avec les atomes d’oxygene. L’ensemble constitue une spinelle cubique
trés stable de paramétre de maille a=8.24 A [198]. Le diagramme RX ainsi qu’un schéma
de la phase cristalline sont présentés sur la figure 20. Le cristal est faiblement conducteur
avec une conductivité électronique de 10°* S/cm, d’aprés des mesures par spectroscopie
d’impédance réalisées par [199).

Le LMO intervient a la fois comme réducteur et oxydant dans les couples LM O/ Lis MnoOy
et A\— MnOy/LMO de potentiel standard respectif 0 et 1.1V environ par rapport a 1’élec-
trode standard a hydrogéne. Les demi-équations redox associées a chacun de ces couples
impliquent I'intercalation d’un ion lithium.

LiMnsO4 — 2MnOy + Li™ + e~ (17)

LiM’I’LgO4 + LZ+ +e — LigMTL204 (18)

La figure 19 présente le voltampérogramme de particules de LMO en milieu aqueux a
plusieurs balayages en tension. Nous distinguons bien les pics d’intensité des deux couples
autour de 0 et 1 V. Ces pics marquent la transformation électrochimique entre Lio MnsQOy,
LiMnsOy et MnO,. Le pic & 1 V est composé de 2 pics (fléches de la figure 19), a cause
du composé intermédiaire LigsMng04. Le pic & 0 V posséde une intensité plus faible.
La séparation des pics anodiques et cathodiques est de AE=0,25 V environ pour les
deux couples quelle que soit la vitesse de balayage. Ces larges surtensions sont dues trés
probablement a la chute ohmique a cause de la formulation de 1’électrode.
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FIGURE 19: Voltampérométrie cyclique du LMO en montage trois électrodes dans un

électrolyte aqueur de 2 M de LiCl avec Ag/AgCl en référence. L’électrode est un mélange

carbone/LMO (50/50) pressé sur un collecteur de courant en papier carbone de surface 1
2

cm=.

Dans le couple A — MnOy/LMO, la désinsertion du lithium se passe en deux étapes
avec la formation du composé intermédiaire LigsMnoOy4 [200]. La déformation du réseau
est isotrope. La masse molaire du LMO étant de 180.7 g/mol, cela lui confére une capacité
théorique de 148 mA /g pour l'insertion ou la désinsertion d’un lithium. Lors de I'insertion
d’un lithium supplémentaire, dans le composé LioMnsOy, la structure de la spinelle se
déforme pour devenir légérement tétragonale et non plus cubique. Le parameétre cristallin
c¢/a subit alors une extension de 16% d’aprés |201|. Cette structure déformée est stabilisée
grace a la distorsion de Jahn-Teller des orbitales d* de Mn3*. Cette insertion du lithium
est difficile et peu réversible.
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F1GURE 20: Diagramme RX du LMO et indexation des raies principales selon les indices
(hkl). Le LMO est commercial (Sigma Aldrich, ref 482277, taille des particules <5 pm,
electrochemical grade, synthése par voie solide). La structure spinelle cubique du LMO (a
partir [200]) est présentée en haut du diagramme.

Dans la suite de nos études, trois différents échantillons de LMO seront étudiés :
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- Le LMO Sigma Aldrich (commercial), ref 482277, taille des cistallites <5 pum, electroche-
mical grade, synthése par voie solide (figure 21a). Ce LMO sera utilisé pour synthétiser
les particules de A — MnQO,. Il a un paramétre de maille de 8.240 A et une capacité expé-
rimentale d’environ 80% de sa capacité théorique.

- Le LMO Sigma Aldrich (commercial), ref 725129, taille des cistallites <0.5 um, elec-
trochemical grade, synthése par voie hydrothermal (figure 21a). Ce LMO sera utilisé uni-
quement lors des premiers tests réalisés sur la batterie LMO/LMO (figure 6.7). Il posséde
une réactivité assez bonne lors de l'insertion du 2éme lithium (40% d’insertion contre a
peine 10% pour le LMO du Collége de France). Sa capacité expérimentale est d’environ
85% de sa capacité théorique sur le couple MnO,/LMO. 1l sera cependant remplacé par
celui du Collége de France lors de I’étude du couple cathodique, en raison de variabilité
des batchs commerciaux.

- Le LMO synthétisé au Collége de France par voie solide (figure 21b). Ce LMO, parfai-
tement cristallisé, est légérement non soechiométrique car son parameétre de maille est de
8.218 A. Il est utilisé a partir de la partie 6.2.2.

FIGURE 21: Image MEB des différents LMO wutilisés : a) le LMO servant a la synthése
de A\ — MnOs b) le LMO du Collége de France c) le premier LMO utilisé pour la batterie
LMO/LMO.

Le lithium fer phosphate (LiFePO, ou LFP)

Le matériau LiFePO, (LFP) est aussi un bon candidat pour la réalisation des ca-
thodes de batteries Li-ion. Il a été étudié dés 1997 par Padhi et al [111].

Le LFP posséde une structure de type olivine dont la maille orthorhombique est décrite
dans le groupe d’espace Pnma. Les parameétres de maille sont les suivants : a = 10,329 A,
b = 6,006 A, ¢ = 4,691 A avec un volume de maille de V = 291,02 A3. La structure est
formée de couches d’octaédres LiOg et FeOg liés par un coté. Ces empilements 'octaedres
sont liés entre eux verticalement par des tétraédres P(Oy,. Les ions lithium s’intercalent
dans des canaux formeés d’octaédres LiOg [16]. Le diagramme RX ainsi qu’un schéma de
phase cristalline sont présentés sur la figure 22. Le LFP intervient dans le couple redox
LiFePO,/FePO, dont le potentiel redox standard vaut 0,5 V (% ESH) soit 3,5 V (% Li).
La demi-équation du couple est la suivante. Elle fait intervenir un changement de degré
d’oxydation du fer.

LiFe' PO, — Fe'"' PO, + Lit 4 ¢~ (19)

Le LFP posséde une masse molaire de 157.75 g/mol ce qui lui donne une capacité
théorique de 170 mA.h/g pour cette réaction. Lors de la désinsertion du lithium, la maille
se contracte selon la direction [100] et [010], ce qui donne des valeurs a et b plus faibles :
a=9,814 A et b=>5,789 A. En revanche, il y a élongation de la maille dans la direction
[001] avec ¢=4,782 A. Le passage de la phase lithiée a la phase délithiée se fait par un
mécanisme de nucléation de phase Fe PO,. Une particule de LFP devient alors diphasique
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FePO,/LiFePO, aux états intermédiaires [202] [203]. Ce phénoméne pourrait étre di
a lexistence de défauts structuraux, de dislocations ou de joints de grains au sein des
matériaux. Intrinséquement, la conductivité électronique du LFP est mauvaise, environ
10795 /em, c’est un semi-conducteur de gap E=0.3 V [204]. En revanche, il est possible
d’améliorer la conductivité en recouvrant les particules de LEP avec du carbone. Par
exemple, avec 2.5% de carbone, la conductivité devient proche de 1072 S/cm [205]. 1l
a été montré que le LFP pouvait réagir en électrolyte aqueux [206] mais que celui-ci
présentait une fine couche de Lis PO, lors d'une immersion de plus de 24 h dans de 'eau
[207]. Dans la suite de nos études, le LFP étudié est commercial et recouvert par une
fine couche de carbone pour améliorer la conductivité (C-LFP avec 1.5% de carbone,
Advanced Electrochemistry and Co., BET=12 m?/g).
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F1GURE 22: Diagramme RX du LMO et indexation des raies principales selon les indices
(hkl). Le LFP est commercial (Advanced Electrochemistry and Co). La structure du LFP
(a partir [208]) est présentée en haut du diagramme. Les octaédres FeOg sont en orange,
les tétraedres POy en jaune. Les atomes de lithium sont représentés en vert.

Le pentoxyde de vanadium V505

Le pentoxyde de vanadium posséde une maille orthorhombique de type dont le groupe
d’espace est Pmn. Les paramétres de maille valent a=11.51 A, b=4.369A, ¢=3.563 A [209].
Il posséde une, structure lamellaire (figure 23). Ce composé d’intercalation du lithium a
été étudié pour la premiére fois par Whittingham en 1976 [179]. Il a été montré que
le pentoxyde de vanadium pouvait théoriquement insérer jusqu’a trois ions Lit dans sa
structure selon la réaction :

VoOs + xLi™ + xze” — Li,Vo05(0 < z < 3) (20)

La masse molaire du pentoxyde de vanadium étant de 181.88 g/mol, sa capacité théorique
est de 147 mA.h/g par lithium inséré. Le pentoxyde de vanadium change de structure
cristalline pendant le cyclage [210] [211]. Pour 0 < x < 0.01, ¢’est la phase oo — V505. Puis,
le pentoxyde de vanadium devient successivement e (0.35 < x < 0.7), § (1 < x < 2) ,
v (2 < x < 3) et enfin w pour x>3. La lithiation est réversible pour x < 1, les couches
de pyramides V' Os sont simplement plissées. Au-deld, la transformation vers la phase d
devient partiellement irréversible. La phase v est caractérisée par un renversement des
pyramides V' O5 présentes sur la structure figure 23.
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FI1GURE 23: Diagramme RX de V505 et indexation des raies principales selon les indices
(hkl). Le Vo035 est commercial (Advanced Electrochemistry and Co). La structure du VoOs5
(o partir [212]) est présentée en haut du diagramme.

L’oxyde de manganése A — MnQO,

L’oxyde de manganése sous sa forme cristalline \ est I'oxydant du couple A—MnOy/LMO.
Il est obtenu expérimentalement par délithiation chimique du LMO et garde la structure
spinelle. Le paramétre de la maille cubique diminue légérement. La masse molaire est de
87 g/mol ce qui lui confére une capacité théorique de 154 mA.h/g.

Les particules de MnOy sont synthétisées a partir du LMO commercial (LMO Sigma
Aldrich, ref 482277, taille des particules < 5 pum, electrochemical grade, synthése par voie
solide.) par réaction avec un acide fort comme décrit dans larticle [213]. Une solution
de 100 mL & 2.5 M d’acide sulfurique est préparée. 10 g de LMO commercial y sont
incorporés et I'ensemble est agité pendant 3h. L’acide permet la délithiation du LMO
et la libération de Mn?" en solution. L’ensemble est ensuite filtré sur Buchner afin de
récupérer la poudre d’oxyde de manganése. La poudre est soigneusement rincée avec de
I'eau afin jusqu’a obtention d’'un pH neutre puis séchée a ’étuve pendant une nuit. La
réaction proposée par Larcher et Al. [214] pour ce mécanisme est le suivant :

2LiMnsOy4 — 3MnOy + MnO(aq) + LizsO(aq) (21)

Plusieurs caractérisations ont été réalisées afin de prouver que l'on obtient bien la
phase A — MnQO, aprés traitement a ’acide.

Si 'on introduit 10 g de LMO au départ, d’aprés la réaction, on doit obtenir 7.2g
d’oxyde manganése au final. Dans nos expériences, la pesée indique 7.4 g + 0.2 g (3 me-
sures), ce qui est en bon accord avec 1’équation théorique. Pour vérifier la présence d’ions
Mn?Tvenant de MnO (cf équation (21)), on effectue un dosage avec le periodate 10, .
La réaction s’écrit : 2Mn?* + 510, + 3H,0 — 2MnO, +5I0; + 6H™. Pour cela, 1 mL
du filtrat est dilué dans 250 mL d’eau et 0.2 g de periodate de potassium sont ajoutés. La
solution, chauffée & 70°C' environ, prend une coloration rose et par absorbance UV visible,
on détecte le pic d’absorption du permanganate de potassium entre 500 et 550 nm. L’ab-
sorbance est comparée avec un dosage d’ions Mn?* issus de MnSO,. La quantité d’ions
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Mn?** de cette solution de référence est équivalente a la quantité de Mn?* si I'on suppose
une dissolution compléte du LMO par I'acide. En comparant les spectres d’absorption
UV du filtrat et de la solution de référence MnSQOy, on retrouve bien que la totalité du
LMO a été dissoute car ’amplitude des pics est identique entre I’échantillon et la référence.

La transformation compléte du LMO en MnQO, se vérifie aussi par le diagramme RX
de la figure 24. Par rapport au LMO initial, les pics de diffraction du A — MnO, sont
légérement déplacés vers les grands angles car la maille devient plus petite en raison de la
délithiation. Apreés affinement Rietveld, le parameétre de maille de A—MnQO; vaut a—8.039
A. Par comparaison, il était de a==8.244 A pour le LMO de départ. La taille typique des
cristallites est de 35 nm. L’affinement Rietveld montre que les pics non indexés indiqués
par des fléches dans la figure 24 ne sont pas dus au LMO restant. D’aprés [214], il pourrait
s’agir de la phase ¥ — MnQO, qui apparait aprés reprécipitation des ions Mn?* en solution.
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FIGURE 24: a) Diagramme RX de X\ — MnO aprés traitement & l'acide. Comparaison
avec la phase initiale du LMO. Les fleches indiquent des impuretés. 1l s’agit probablement
de la phase v — MnQOy d’apres [21]].
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Annexe F : Caractérisation des
dispersions de type x%C/10%LMO C

Les figures 25 et 26 présentent les courbes de viscosité et de conductivité électrique
des dispersions en présence de 10% de LMO. Les dispersions sont des fluides a seuil rhéo-
fluidifiants, comme en absence de carbone (cf figure 2.12). La conductivité est identique
par rapport aux échantillons sans et avec 10 % de particules de LMO.

4
: 10
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N * 2%C 10%L
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L J >
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FIGURE 25: Courbes de viscosité a) et de contrainte de cisaillement b) en fonction du
cisaillement pour des dispersions contenant 10 % de LMO en masse et un pourcentage
donné de carbone indiqué dans la légende.
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FIGURE 26: Comparaison de la conductivité électrique des dispersions sans LMO et avec
10 % LMO.
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Titre : Le concept d’électrodes liquides de carbone appliqué au domaine
des batteries en flux : étude et application aux matériaux d’intercalation du
lithium

Reésumé : Cette thése porte sur les batteries en flux, une thématique en plein essor
pour le stockage massif des énergies intermittentes. Ce travail a pour but de réaliser de
nouveaux types d’électrolytes liquides, avec des particules de carbone, afin d’améliorer la
puissance. Ce concept est appelé "électrodes liquides" et a été mis en pratique dans une
batterie en flux a base de particules d’intercalation du lithium en milieu aqueux.

Tout d’abord, 'objectif est de formuler les électrolytes de carbone avec une bonne
conductivité électrique (1-4 mS/cm) et une viscosité raisonnable. Ce compromis a été
trouvé grace a ’étude de la méthode de mélange et du type de carbone. La conductivité
électrique a été étudiée par impédancemétrie et en flux afin de tester la solidité du réseau
de carbone en écoulement. Ces électrolytes de carbone ont été testés en présence d’espéces
solubles, sur une batterie millifluidique modéle ferrocyanure /iode. L’étude a été complétée
par une modélisation de la diffusion des espéces. L’effet du flux sur I'intensité a été étudié
ainsi que I'influence de la cinétique de I'espéce redox.

Enfin, ces électrolytes de carbone ont été utilisés pour réaliser des batteries en flux en-
tiérement a base de particules. En particulier, la décharge d’une batterie LiFe PO,/ MnO,
en flux continu, a présenté une densité de courant entre 5 et 30 mA/cm?, ce qui est entre
10 et 100 fois supérieur aux valeurs de la littérature.

Mots clés : batterie en flux, électrodes liquides, carbone, millifluidique, impédance-
métrie

Title : The "liquid electrode" concept in redox flow batteries : study and
application for Li-intercalation compounds.

Summary : This project deals with flow batteries, which are very promising techno-
logies for large scale energy storage, especially for intermittent energies. This work aims at
developing new types of electrolytes with carbon particles to enhance power of batteries.
This concept is called "liquid electrode" and is implemented in flow batteries with redox
lithium intercalation particles in aqueous media.

The first objective is to formulate the carbon electrolyte, with a good electronic
conductivity (1-4 mS/cm) and a reasonable viscosity. A compromise is reached thanks
to the study of the mixing procedure and the carbon type. Conductivity is also studied
by impedance spectroscopy and in flow to visualize the strength of the carbon network.
The electrolytes are then, tested in a ferrocyanide/iodine millifluidic battery. The conver-
sion of the soluble species is compared with a modelisation . A particular attention is paid
to the effect of the flow and the kinetic on the battery intensity.

Finally, these carbon electrolytes are used in a particles-based flow battery. For example,
a battery LiFePO,/MnO, demonstrates in flow, an intensity recovery between 5 et 30
mA/em? which is around 10 to 100 times higher than values reported in literature.

Key words : redox flow batteries, liquid electrodes, carbon black, millifluidics, impe-
dance spectroscopy
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