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RESUME 

Ce travail de thèse s’inscrit dans le cadre du projet ADEME CALICE « Procédé de captage et 

libération du CO2 assisté par électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique ». Il vise à 

développer une technologie de rupture dans le domaine du traitement d’effluents gazeux 

contenant du CO2, en vue de sa valorisation. Le procédé repose sur la modification des 

valencedes espèces redox actives constitutives des feuillets du matériau pour moduler sa 

capacité d’échange anionique et assurer le captage et la libération du CO2, sous forme d’anions 

inorganiques. 

Décrits dans la bibliographie comme matériaux capables d’assurer jusqu’à 5000 cycles 

électrochimiques d’oxydation et de réduction, les HDLs Co/Fe ont été sélectionnés comme 

matériaux d’intérêt, susceptibles d’assurer le captage et la libération des anions HCO3
- et/ou 

CO3
2- ; les atomes de cobalt, aux degrés d’oxydation II et III, constituent les entités électroactives. 

Le mécanisme de formation des HDLs Co/Fe, par coprécipitation à pH variable, a été étudié pour 

des valeurs de pH comprises entre 2 et 11. La ferrihydrite, sur laquelle Co2+ s’adsorbe, est 

l’intermédiaire réactionnel clé de la synthèse des HDLs Co/Fe. L’adsorption de Co2+ est 

responsable de phénomènes d’oxydoréduction qui induisent la formation d’un HDL métastable 

(FeII/CoIII) dont l’évolution conduit au matériau HDL final (CoII/FeIII). 

L’analyse du comportement thermique des matériaux a permis de préciser la formulation des 

HDLs synthétisés (Co3,14Fe2(OH)10,28(CO3), xH2O) et de définir leur domaine thermique 

d’application potentielle (inférieur à 160°C) en vue de leur utilisation dans un procédé de capture 

du CO2 contenu dans des gaz chauds issus d’installations industrielles dont la température peut 

atteindre 600°C. Dans le cadre de l’intégration énergétique du procédé, des échangeurs 

thermiques, pour la récupération d’énergie ou le préchauffage de certains flux, devront par 

conséquent être mis en œuvre.  

Le couplage des techniques électrochimiques, gravimétrique et de diffraction de rayons X, au 

synchrotron Soleil, a permis de déterminer le potentiel standard apparent du couple CoIII/CoII (1,23 

V/ESH), la constante cinétique d’oxydo-réduction du couple CoIII/CoII constitutifs des feuillets du 

HDL (k° = 2,5 10-4 m/s, α = 0,6, b = 0,4) et d’analyser les mécanismes physico-électrochimiques 

associés à l’oxydation de CoII et à la réduction de CoIII de telle sorte que : 
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CoII
6CoIIIFeIII

2[(OH)16][CO3], zH2O + 0,5x CO3
2- ⇆ CoII

6-xCoIII
xFeIII

2[(OH)16][CO3](1+0,5x),(z-z’)H2O + z’H2O + xe- 

Le procédé de captage et libération du CO2 a été mis en œuvre sur des solides de type HDLs 

utilisés sous forme de pulpes dans des réacteurs électrochimiques à deux compartiments, en 

milieu aqueux. Les analyses ont été conduites dans une solution tampon NaHCO3/Na2CO3 à pH 

9 (FI 0,05M).  

Le couplage des électrolyses à potentiel imposé et du suivi de l’alcalinité a permis de calculer le 

rendement des réactions redox. Le pourcentage de Co redox actif est compris entre 5 et 12%. 

Le coefficient de transport de matière électroactive vers la surface de l’électrode, km, est égal à 

4,7210-5 m/s ; les constantes réactionnelles électrochimiques d’oxydation et de réduction du 

cobalt, qui quantifient l’efficacité de l’interaction matière/électrode, sont respectivement égales à 

1,4810-3 s-1 et 1,2710-3 s-1. 

Dans les conditions optimales de cyclage (0,84 et 0,24 V/ESH respectivement pour l’oxydation et 

la réduction de Co, avec une concentration de Co de 4 10-3 M), le rendement du procédé est 

supérieur à 170 kg de CO2 par tonne de HDL et par cycle. Ce résultat laisse présager des 

perspectives intéressantes pour l’optimisation d’un procédé, assisté par électrolyse, de capture 

et de libération du CO2 par des HDLs Co/Fe. 
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ABSTRACT 

This research aims at developing and optimizing a powerful technological breakthrough in the 

CO2 capture/release treatment using Layered Double Hydroxides (LDHs) that have a strong 

affinity for carbonate, CO3
2-. The electrochemical control of the oxidation state of the multiple 

valence cations, constituting the lamellar sheets, is the core process. 

The co-precipitation of Co/Fe LDH was optimized for electrochemical cycling according to: 

CoII
6FeIII

2(CO3)(OH)16 + (x/2)CO3
2- ⇆ CoII

(6-x)CoIII
(x)FeIII

2 (CO3)(1+x/2)(OH)16 + xe- 

The combination of X-Ray diffraction, vibrational and absorption spectroscopies as well as 

physical and chemical analyses provides a deep insight into Co/Fe-based LDH formation 

mechanism. Ferrihydrite, onto which Co2+ is adsorbed, is the key reaction intermediate in the 

synthesis of LDH Co/Fe. The adsorption of Co2+ is responsible for redox phenomena that induce 

the formation of a metastable LDH (FeII/CoIII). The evolution of this metastable material leads to 

the final LDH material (CoII/FeIII).  

The analysis of the thermal behavior of materials, by High Temperature X-ray Diffraction and by 

Thermo-Gravimetry coupled with Gas Chromatography, enabled to specify the formulation of the 

synthesized LDHs (Co3,14Fe2(OH)10,28(CO3), xH2O) and to define their operating temperature 

range (less than 160 °C). As part of the energy integration of the process, heat exchangers, for 

energy recovery or preheating of certain flows, will therefore have to be implemented for the use 

of Co/Fe LDH in a CO2 capture process in which hot gases can reach up to 600°C. 

The coupling of cyclic voltammetry (in the range 0.44 -1.41 V/SHE), quartz crystal microbalance 

and grazing-incidence wide-angle X-ray scattering, at Synchrotron Soleil, enabled to determine 

the oxidation-reduction heterogeneous kinetic constant of the CoIII/CoII redox couple constituting 

the LDHs brucitic layers (k°= 2.5  10-4 m/s, α = 0.6, β = 0.4). 

The process of CO2 capture and release was implemented on LDH aqueous slurries in two-

compartments electrochemical reactors. The analyzes were carried out in a NaHCO3/Na2CO3 

buffer solution pH 9 (I.S 0.05M).  
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The coupling of electrochemical measurements by electrolysis at an applied potential, and 

potentiometric by alkalinity titration, allowed the calculation of the efficiency of redox reactions. 

The percentage of electroactive Co ranges from 5 to 12%. 

Furthermore, experiments showed that the mass transport coefficient (km) of LDHs towards the 

electrode is 4.7210-5 m/s; the electrochemical oxidation and reduction constants of cobalt are 

respectively 1.4810-3 s-1 and 1.2710-3 s-1. Under optimal cycling conditions (0.84 and 0.24 

V/SHE respectively for the oxidation and reduction of Co, with a Co concentration of 0.3910-2 

M), the efficiency of the process, for one cycle of capture and release, is higher than 170 kg of 

CO2 per ton of LDH. This result suggests particularly interesting perspectives for the optimization 

of an electrolytically supported process of capture and release of CO2 using Co/Fe LDHs. 
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INTRODUCTION 

Dès l’aube de l’humanité, le progrès des êtres humains est en grande partie dû aux progrès 

techniques qui, selon Descartes, permet à l’homme de transformer la nature, et de la façonner à 

sa guise pour en faire son propre. 

Depuis le début de l’industrialisation, l'impact des activités humaines sur le système terrestre s’est 

considérablement amplifié, de telle sorte que les stratigraphes de l’union internationale des 

sciences géologiques ont proposé le terme « Anthropocène » 1,  Age de l’Homme, pour nommer 

la révolution géologique d’origine humaine, dans laquelle la planète terre a été précipitée, sans 

précédent, à partir du milieu du XXe siècle.  

L’accélération de la pression anthropique sur Terre est essentiellement liée, au grès des 

évènements historiques marquants et des choix politiques et industriels, aux découvertes 

scientifiques et techniques relatives à l’exploitation massive des énergies fossiles depuis l’aube 

du 19ième siècle.  

Or, cette exploitation massive, qui ne cesse globalement d’augmenter, est hautement productrice 

de CO2 qui compte parmi les gaz à effet de serre jouant un rôle prépondérant sur le changement 

climatique observé depuis une décennie. 

Entre 1750 et 2019, les émissions cumulées de dioxyde de carbone, basées sur la production 

industrielle, représentent 1600 milliards de tonnes de CO2, essentiellement cumulées dans la 

basse atmosphère, entre 0 et 15 km au-dessus du niveau de la mer.  

Les grands émetteurs fixes, comme les centrales de production d’électricité au charbon, les 

aciéries et les cimenteries, représentent plus d’un tiers des sources d’émissions de CO2 dans le 

monde.  

 

1 Ce constat est aujourd'hui très largement partagé par la communauté scientifique. Pour autant, l'entrée dans 

l'anthropocène n'est pas encore actée par la Commission internationale de stratigraphie et l'Union internationale des 

sciences géologiques, seules arbitres en la matière.  
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Le développement et l’optimisation de procédés de traitement des effluents riches en CO2 

constituent, par conséquent, l’une des voies, aux enjeux économiques et industriels majeurs. Il 

s’agit d’extraire le CO2 des effluents, en vue de réduire ses rejets dans l’atmosphère, et de le 

valoriser directement, au travers de procédés de transformation.  

Afin de répondre pleinement et de façon cohérente aux enjeux de demain, les technologies de 

captage doivent être éco-compatibles et permettre la séparation, à bas coût, du CO2 des autres 

gaz issus des procédés industriels (N2, O2, H2O, SOx, NOx).  

Toutes les filières de captage en pré, oxy- et post-combustion font actuellement l’objet de 

recherches et développements intenses. Les procédés de captage en post-combustion, étant 

susceptibles de pouvoir être intégrés plus facilement aux installations existantes, présentent 

généralement, de ce fait une maturité plus avancée.  

Parmi ceux-ci, le procédé le plus avancé en termes de développement industriel est le captage 

en postcombustion du CO2 par les solvants de type amines qui permet de retenir plus de  

180 grammes de CO2 par kg d’amine dans des conditions optimales d’usage. La dépense 

énergétique associée à la régénération du solvant est comprise entre 2,44 et 5,50 GJ/tCO2.Ce 

procédé est utilisé depuis des décennies par l’industrie de traitement du gaz naturel pour la 

séparation du CO2 et du H2S.  

Toutefois, tout en restant la solution la plus mature, divers freins à l’utilisation des amines doivent 

encore être levés dans un contexte de double défi, économique et environnemental. Nous 

pouvons citer, par exemple, les risques sanitaires et environnementaux, liés à l’utilisation et à la 

manipulation à l’échelle industrielle des amines qui nécessitent d’être dûment reconsidérés, 

précisés et solutionnés pour permettre un usage dont l’impact environnemental et sanitaire est 

contrôlé. 

La recherche et le développement de procédés alternatifs au procédé aux amines, éco-

compatibles et performants à bas coût est d’une importance capitale. 

Les Hydroxydes Doubles Lamellaires (HDLs) sont des matériaux appelés « argiles anioniques », 

analogues de matériaux naturels. Leur structure dérive de la structure en couches de la Brucite 

(Mg(OH)2) dans laquelle une partie des cations divalents (MgII) est substituée par des cations 

trivalents (FeIII).  
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Cette substitution conduit à un excès de charges positives dans les feuillets octaédriques ; excès 

compensé par la présence d’anions hydratés échangeables dans l’espace interfoliaire.  

Les HDLs possèdent donc une capacité d’échange anionique (CEA) intrinsèque. Celle-ci est 

comprise entre 200-400 meq pour 100g de solide. La CEA dépend principalement de la densité 

de charge des feuillets brucitiques (liée au ratio MII/MIII dans les feuillets).  

Les HDLs présentent une affinité forte pour les anions CO3
2- [1]–[5]. Ils permettent, par 

reconstruction de la structure cristalline à partir de composés calcinés, à température modérée 

(300-400°C), de capturer jusqu’à 170kg de CO2/t de solide dans une suspension aqueuse. Ces 

performances ont été obtenues à partir d’un flux de gaz contenant, outre le CO2, à des teneurs 

comprises entre 2 et 60%, un mélange de composés gazeux (SOx, NOx, H2S, O2, N2) dans lequel 

SOx et NOx sont susceptibles de former des espèces anioniques. 

A ce jour, seule la calcination permet, en l’état actuel des connaissances, la régénération 

industrielle du matériau en vue de sa réutilisation et de la libération du CO2 capté sous forme d’un 

flux pur. Toutefois, ce procédé n’est pas économiquement viable, en raison de la mise en œuvre 

des HDLs en milieu liquide pour la capture des anions impliquant, pour l’étape de régénération, 

des phases de séparation solide/liquide, des procédures de séchage du solide et, de pyrolyse. 

Ces dernières qui seuls génèrent, à elles seules, une dépense supérieure à environ 12 GJ/tCO2 

[6]–[9]. 

Si la régénération des HDLs par voie thermique est un facteur limitant en vue d’une application 

industrielle du procédé, l’utilisation des techniques électrochimiques est d’un fort intérêt pour 

modifier les interactions anion hôte-matrice. En effet, la capacité d’échange anionique peut être 

modulée par toute modification de type réduction ou oxydation des cations constitutifs du feuillet 

du matériau. En outre, l’électrochimie, utilisant l’électron, le réactif propre par excellence, s’avère 

être une méthode particulièrement pertinente en termes d’impact environnemental, mais aussi 

de mise en œuvre d’un procédé continu dans la perspective d’une application industrielle. Le 

BRGM a, par ailleurs, développé une technique de synthèse de matériaux de type HDLs, à partir 

de déchets, sous-produits et minéraux industriels, qui permet de disposer de matériaux à faible 

coût en adéquation avec l’application industrielle visée [9]. 

Le projet de recherche dans lequel s’inscrit le travail de thèse vise à développer une technologie 

de rupture de traitement des effluents gazeux riches en dioxyde de carbone (CO2) pour une 

utilisation ultérieure dans des procédés de transformation. Il s’agit d’un procédé innovant, 
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performant et éco-compatible, de captage et de libération du CO2, sous forme d’anions 

carbonates/hydrogénocarbonates, par des matériaux de type HDLs.  

Le procédé s’appuie sur le caractère redox réversible des cations à valence multiples constitutifs 

des feuillets des Hydroxydes Doubles Lamellaires. Le cyclage « oxydation/réduction », associé à 

la « capture-intercalation/libération-désintercalation » du CO2 par les HDLs, est réalisé par 

électrolyse. 

Le procédé repose sur l’utilisation d’un système redox réversible unique (SRRU), c’est-à-dire, un 

couple oxydant/réducteur réversible constitutif des feuillets des matériaux brucitiques mis en 

œuvre. L’utilisation d’un SRRU présente deux avantages principaux : (i) permettre la régénération 

des matériaux utilisés dans le procédé et (ii) annuler le terme relatif à la tension minimale de 

cellule [(Ea i=0) – (Ec i=0) = 0] où Ea i=0 et Ec i=0 correspondent respectivement aux potentiels anodique 

et cathodique lorsque le courant est égal à zéro. Ce concept ingénieux devrait permettre de 

diminuer la consommation électrique de manière significative : l’utilisation d’un SRRU devrait 

permettre l’application d’un potentiel de cellule faible (=RI). 

Le chapitre I présente une étude bibliographique relative au captage du CO2, focalisée en 

particulier, sur le procédé utilisant des solvants de type amines. Il décrit, par ailleurs, les 

généralités concernant les HDLs, les techniques de synthèse et de caractérisation de ces 

matériaux. Il présente aussi les propriétés électrochimiques des HDLs. 

Le chapitre II décrit l’ensemble du matériel utilisé au cours de ce travail ainsi que les 

méthodes/méthodologies mises en œuvre pour la synthèse et la caractérisation physico-

électrochimique des HDLs.  

Le chapitre III est dédié à l’étude du mécanisme de formation des HDLs du type Co/Fe par la 

méthode de coprécipitation à pH variable. Il s’appuie à la fois sur des analyses chimiques et 

physico-chimiques, réalisées sur les solutions, et sur la caractérisation physico-chimique poussée 

des composés élaborés en fonction des valeurs de pH. Ce chapitre porte aussi sur la sélection 

du pH de synthèse relativement aux transferts électroniques des matériaux étudiés, en film 

minces, par voltampérométrie cyclique. 

Le chapitre IV porte sur la caractérisation physico-chimique du HDL Co/Fe synthétisé au pH 

d’intérêt, par Diffraction des Rayons X à Hautes Températures, Spectroscopies d’Absorption 

Atomique et InfraRouge et par Thermo-Gravimétrie couplée à la Chromatographie en Phase 

Gazeuse.  
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Le chapitre V rapporte le comportement électrochimique, gravimétrique et structural du HDL 

Co/Fe, en utilisant des dépôts films minces, sous contraintes électrochimiques oxydantes et 

réductrices. Le couplage de la voltammétrie cyclique, de la microbalance à cristal de quartz et de 

la diffraction des rayons X grand angle en incidence rasante a permis d’analyser les mécanismes 

physico-électrochimiques associés au cyclage du couple CoIII/CoII constitutifs des feuillets du HDL 

et de déterminer la constante cinétique d’oxydo-réduction. 

Le chapitre VI présente les phénomènes de captage/libération des espèces carbonatées durant 

l’oxydation et la réduction du cobalt constitutif des feuillets du HDL dispersé en suspension 

(pulpe). Des électrolyses à potentiels imposés ont été réalisées en milieu NaHCO3/Na2CO3, 

pH 9 (force ionique 0.05M). Des mesures d’alcalinité ont permis d’apprécier les phénomènes de 

capture et de libération des anions dans le milieu, et de fait, l’efficacité du procédé.  

Les chapitres II et III, l’introduction et la synthèse de chaque chapitre ainsi que la conclusion 

générale sont rédigés en français. Les chapitres relatifs III, IV, V et VI sont écrits en anglais, en 

vue d’une valorisation ultérieure. Les chapitres III et IV sont présentés sous forme de publication. 

Une partie de ce travail a été valorisée par communication orale dans le congrès international 

Euro Clay 2019. 
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CHAPITRE I : BIBLIOGRAPHIE 

 

I- Contexte de l’étude 

I.1- Le réchauffement climatique  
 

Le réchauffement climatique est une problématique à l’échelle mondiale. Il est caractérisé par 

l’augmentation de la température moyenne terrestre. Il est causé principalement par les 

émissions de gaz à effet de serre (GES), tels que le dioxyde de carbone, les oxydes d’azote, le 

méthane … L’effet de serre est un phénomène naturel qui résulte de la présence de l’atmosphère 

terrestre contenant des GES naturels. Cette dernière retient une partie du rayonnement solaire 

réfléchi par la croute terrestre. En présence des GES ce rayonnement est retenu de façon accrue. 

Ce phénomène qui est responsable d’une température favorable à la vie  devient dans ces 

conditions un élément néfaste comme par exemple l’élévation du niveau moyen des mers, la 

modification du climat et de ce fait la multiplication des aléas météorologiques [10] 

La Figure 1 présente les anomalies de températures à la surface de la Terre depuis 1880, année 

prise comme référence, préalablement à la révolution industrielle. 

Depuis les années 1880, la température moyenne de référence à la surface de la planète a 

augmenté et est maintenant supérieure d’environ 1 degré Celsius à celle observée à la fin du 

19ème siècle.  

Depuis 1970, l’anomalie de la température croit de façon quasi-linéaire en fonction des activités 

industrielles mondiales. Certaines périodes montrent des ralentissements de cette croissance qui 

peuvent être expliquées par des aléas économiques ou géopolitiques. En particulier en 1973 et 

1979 par des chocs pétroliers et la récession de 2009 avec la crise économique. L’émergence 

économique et industrielle des pays comme la Chine et l’Inde accentue cette croissance. Elles 

traduisent la dépendance humaine aux énergies fossiles afin de couvrir les besoins énergétiques. 

En 2009, plus de 85% des besoins énergétiques mondiaux étaient satisfaits par des combustibles 

fossiles tels que le pétrole et le gaz, faisant du dioxyde de carbone le principal GES avec un 

pourcentage d’émission de 77 %. 
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Figure 1 : Variation de la température moyenne à la surface de la terre entre les année 1880 et 

2017 [11] 

 

I.2- Les émissions de CO2 

Depuis la révolution industrielle qui a débuté dans les années 1870, les émissions de CO2 

associées à la production industrielle augmentent.  

La Figure 2 montre la contribution des émissions annuelles de CO2 liées (i) à l’utilisation de 

différents types de combustibles fossiles dans le domaine de la production de l’énergie, (ii) au 

torchage du gaz et (iii) aux activités des cimenteries.  

A partir des années 1900, les émissions de CO2 étaient causées seulement par la combustion 

charbon, avec une émission totale de CO2 mondiale de 2,5 milliards de tonnes. Un siècle après 

(2000), l’évolution de l’industrie et des besoins énergétiques et humains ont contribué à 

l’augmentation de ce taux d’émission de CO2 de dix fois (25 milliards de tonnes d’émission). 

En 2017 la quantité de CO2 émise dans l’atmosphère était de 35 milliards de tonnes ; la 

combustion des énergies fossiles représentait plus 98 % de ces émissions. 

Ces fortes émissions de CO2 contribuent à l’augmentation de la température (Figure 1). La 

corrélation entre l’augmentation des émissions de CO2 par la combustion d’énergies fossiles 
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(Figure 2) et l’élévation de la température terrestre (Figure 1), conforte par ailleurs le fait que le 

CO2 a une influence prépondérante sur l’évolution des températures et, par conséquent, sur le 

changement climatique. 

Pour limiter l’augmentation de la température moyenne à la surface de la Terre, un moyen serait 

de minimiser les rejets dans l’atmosphère de ce gaz à effet de serre. Or, à ce jour, cet objectif 

semble difficilement atteignable sans recours à des réglementations internationales imposant la 

réduction des émissions de CO2, car les activités économiques et industrielles actuelles restent 

fortement dépendantes des différentes sources d’énergie carbonées.  

De ce fait, la réduction des émissions de CO2 d’origine anthropique constitue l’un des défis du 

21ème qui permettra de minimiser l’impact des activités humaines sur le climat.  
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Figure 2 : Émissions annuelles de dioxyde de carbone (CO₂) issues de différents types de 

combustibles, mesurées en tonnes par an [12] 

 

I.3- Cadre politique international et français pour la réduction du CO2  

En 1992, plus de 178 pays se réunissent à Rio lors de la conférence internationale de l’ONU pour 

discuter du changement climatique. C’est lors de ce sommet que les Conférences des Etats 

signataires (Conference of the PartiesCOP) sont nées. La première COP s’est déroulée en 1995 

à Berlin. Des centaines de pays se sont réunis pour parler du réchauffement climatique. 

En 1997, la troisième COP a été conduite à Kyoto, au Japon. Les négociations menées entre les 

membres du COP ont conduit à la signature du protocole de Kyoto le 11 décembre 1997. Le 

protocole engageait 37 pays dans une démarche de réduction des émissions des GES, et 

principalement le CO2. C’est en 2005 que cet accord est entré en vigueur. L’objectif était de 

réduire de 5 % les émissions de GES par rapport aux niveaux de 1990. Plusieurs pays 

industrialisés comme les Etats-Unis, le Canada et l’Australie ont refusé de signer cet accord, 

craignant des contraintes altérant leur développement économique.  

L’accord de Paris, signé en 2015, est le premier accord mondial juridiquement contraignant sur 

le changement climatique. Il a pour objectif de limiter le réchauffement climatique et de contenir 

l'élévation de la température de la planète nettement en dessous de 2°C par rapport aux niveaux 

préindustriels.  

Lors de la COP de Madrid, en décembre 2020, le terme d’urgence climatique a été employé. Au 

cours de cette conférence, l’Organisation des Nations Unis (ONU) a alerté sur le fait que si nous 

ne respectons pas l’accord de Paris, « nous manquerons la dernière opportunité historique de 

limiter le réchauffement climatique à 1,5 °C ». La prochaine COP se tiendra à Glasgow dans le 

courant du mois de novembre en 2021. 

En Europe, la Commission de l’Union Européenne (UE) a défini, dès 1995, une stratégie visant 

à réduire le taux d’émission de CO2 dans différents secteurs, spécialement celui du transport. 

Aussi, en 2014, le cadre d'action en matière de climat et d'énergie à l'horizon 2030 a été approuvé 

par l’UE. L’UE se déclare résolue à réduire ses GES d’au moins 40% d’ici 2030 par rapport aux 

années 1990. En France, la Stratégie Nationale Bas-Carbone (SNBC) constitue la feuille de route 

https://www.futura-sciences.com/planete/definitions/changement-climatique-rechauffement-climatique-13827/
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pour lutter contre le changement climatique et réduire le taux d’émission des gaz à effet de serre 

(GES) [13]. Adoptée pour la première fois en 2015, la SNBC a été révisée en 2018-2019. Elle 

donne des orientations pour mettre en œuvre, dans tous les secteurs d’activité, la transition vers 

une économie bas-carbone, circulaire et durable. Elle définit une trajectoire de réduction des 

émissions de gaz à effet de serre pour atteindre la neutralité carbone dès 2050. 

I.4- Les stratégies pour la réduction du taux de CO2 

L’une des solutions pour tenter d’atténuer les émissions de CO2 réside dans un portefeuille de 

stratégies, comprenant la capture, le stockage ou la valorisation du CO2 [14]. Comme a indiqué 

Mechthild Wörsdörfer, la directrice durabilité, technologie et perspective de l’agence 

internationale de l’énergie (AIE) « Sans CCUS (carbon capture utilization and storage), 

impossible d’atteindre les objectifs de l’accord de Paris, ni la neutralité carbone en 2050 visée 

par l’Europe et d’autres pays ». 

Parmi les organismes nationaux, l’agence de l’environnement et de la maitrise de l’énergie 

(ADEME) a pour objectif le captage et la valorisation du CO2. 

Afin de répondre pleinement et de façon cohérente aux enjeux de demain, les technologies de 

captage du CO2 doivent être éco-compatibles et permettre la purification du CO2, à bas coût. Le 

captage du CO2 issu des effluents industriels est réalisé en mettant en œuvre différentes 

techniques comme l’absorption, l’adsorption, la séparation membranaire … Les technologies de 

captage et plus particulièrement les technologies de captage en postcombustion font l’objet du 

paragraphe II. 

Après l’étape du captage, le CO2 est comprimé afin de faciliter son transport, à l'état supercritique 

ou à l'état liquide, par pipelines ou par bateaux [9 -10]. Le CO2 peut ensuite être stocké dans des 

formations géologiques comme les gisements de pétrole et de gaz naturel épuisés ou en voie 

d’épuisement, les gisements de charbons inexploités ou les aquifères profonds [17]. Une 

alternative au stockage est la valorisation du CO2, utilisé comme matière première. Deux voies 

de valorisations existent, la valorisation avec transformation chimique ou biologique du CO2 [18]–

[21], comme par exemple pour la production de l’urée, des carbonates organiques (linéaires ou 

cycliques) et, la valorisation sans transformation, comme par exemple l’injection du CO2 

l’extraction assisté du pétrole ou comme nutriments dans les productions agricoles sous serre. 

Selon l’agence internationale de l’énergie (IEA) [22] le stockage du CO2 constitue la solution la 

plus mature pour gérer le CO2 capté, la valorisation est une solution alternative. L’agence de 
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l’énergie et de la maitrise de l’environnement (ADEME) privilégie la valorisation du CO2 qui 

apparait dans une voie vertueuse [23]. 

Quelle que soit la stratégie adoptée de stockage ou de valorisation, la purification du CO2 par 

captage est une étape nécessaire.  

II- Le captage du CO2 en postcombustion 

L’idée de capter le CO2 est apparu avec les travaux de l’ingénieur Marchetti [24] qui a évoqué 

dès 1977 la problématique du contrôle du CO2 dans l’atmosphère. L’intérêt scientifique pour le 

captage du CO2 fut encouragé du fait du changement climatique, et en particulier de l’élévation 

de la température de la surface de la terre.  

II.1- Préambule sur les procédés de captage 

Selon la nature de l’effluent gazeux industriel à traiter, différents types de procédés de captage 

ont été étudiés et mis au point. Le premier procédé de capture du CO2 a été développé pour la 

purification du gaz naturel. La première installation a vu le jour en 1972 aux Etats Unis pour le 

traitement de 0,4 à 0,5 million de tonnes de CO2 par an dans un flux de gaz naturel. Comme les 

grands émetteurs fixes, parmi lesquels les centrales de production d’électricité au charbon, les 

aciéries et les cimenteries, représentent plus d’un tiers des émissions de CO2 dans le monde, ce 

sont les premiers concernés par le développement de technologies de captage du fait des 

volumes émis. Trois approches sont décrites dans la bibliographie pour le captage du 

CO2 adossé aux centrales à charbon : i) le captage en amont du procédé industriel, en 

précombustion, ii) le captage après la combustion classique en présence d’air, en 

postcombustion et iii) après combustion sous flux d’oxygène, en oxycombustion. 

Les procédés de captage du CO2 en postcombustion, précombustion et oxycombustion sont 

illustrées sur la Figure 3 [25].  

En précombustion, la gazéification du combustible est mise en œuvre en présence de dioxygène. 

Le procédé génère des fumées contenant du dihydrogène, du dioxyde de carbone, du monoxyde 

de carbone et de la vapeur d’eau. Les fumées sont traitées pour éliminer les poussières et les 

traces d’oxydes de soufre (SOx). L’ajout d’eau aux gaz épurés chauds, convertit le mélange 

monoxyde de carbone et vapeur d’eau en un mélange de dioxyde de carbone et de dihydrogène 

Co + H2O → CO2 + H2. Cette réaction est appelée ‘réaction du gaz à l’eau’. L’étape de purification 
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de dihydrogène permet ensuite l’utilisation de ce gaz comme source d’énergie. C’est à l’issu de 

cette étape que le procédé de capture du CO2 est mis en œuvre. Les procédés de capture les 

plus communément utilisées pour traiter le flux gazeux contenant le CO2 sont l’adsorption 

physique ou chimique et la séparation membranaire.  

 

 

Figure 3 : Procédés de captage du CO2 en postcombustion, oxycombustion et précombustion. 

Schéma adapté de [25]. 

Le procédé d’oxycombustion consiste à assurer la combustion du charbon en présence de 

dioxygène pur. Ce procédé génère des fumées contenant une teneur élevée en dioxyde de 

carbone associé à de la vapeur d’eau et du dioxygène. Les fumées sont traitées pour éliminer les 

poussières puis les traces d’oxydes d’azote (NOx) et de soufre (SOx) issues de la combustion des 

fossiles. La séparation du CO2 et de la vapeur d’eau résiduelle est réalisée par une étape de 

condensation. A l’issue de cette étape, une unité cryogénique permet de purifier le flux de CO2 

par condensation de la vapeur d’eau. 

Dans le cas des installations de postcombustion, le combustible carboné est brulé en présence 

d’air. Les fumées générées sont traitées pour éliminer les poussières, les traces d’oxydes d’azote 

(NOx) et de soufre (SOx). 
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A l’issue de cette étape, différents procédés de capture peuvent être mis en œuvre. Du fait de 

l’adaptabilité des procédés de captage aux installations en postcombustion, ces procédés sont 

spécifiquement décrits dans les paragraphes qui suivent après avoir détaillé la composition des 

fumées.  

 

II.1.1- Les fumées issues de la postcombustion  

Le Tableau 1 présente les capacités de production des centrales thermiques utilisant du gaz 

naturel ou du charbon et récapitule les propriétés des fumées anthropogéniques issues de la 

postcombustion, i.e. le débit, la température, la pression, la masse volumique et la composition 

[26]. Il présente aussi ces mêmes données pour une cimenterie dont la capacité de production 

est de 2300 tonnes par jour de clinker, un constituant du ciment.  

La combustion, en présence d’air, produit généralement des gaz à basses pressions et hautes 

températures (> 600°C) [27], qui après passage dans des échangeurs thermiques présentent une 

température comprises entre 85°C et 120°C [28]. A ce stade, l’étape de pré-refroidissement 

permet d’abaisser la température et de condenser la majorité de la vapeur d’eau dont la teneur 

varie initialement entre 6% et 11% volumique, dans les fumées industrielles [29]. 

La concentration en CO2 dans les fumées dépend du combustible utilisé. Dans le cas d’une 

centrale à cycle combiné au gaz naturel, la concentration est de l’ordre de 3-5 % volumique, alors 

que, pour une centrale au charbon pulvérisé, elle atteint des pourcentages compris entre 10 et 

15 % volumique. Le taux de CO2 dans ce type d’installation est donc relativement faible en raison 

des grandes quantités d’azote, comprises entre 65% et 80% volumique, initialement présentes 

dans le comburant lors de la combustion. 

Quelle que soit l’entité industrielle, les fumées présentent des teneurs en poussières allant de 

l’unité et à quelques dizaines de milligrammes par mètre cube (mg/Nm3). Les teneurs en oxydes 

de soufre (SOx) et oxydes d’azote (NOx) sont relativement importantes. Les teneurs en NOx sont 

comprises entre 25-200 mg/Nm3 pour les centrales thermiques et 800 mg/Nm3 pour la cimenterie. 

Pour les SOx, ces teneurs sont comprises entre 0 et 0,35 mg/Nm3 pour les centrales thermiques 

utilisant le gaz naturel et entre 150 et 200 mg/Nm3 pour les centrales utilisant le charbon. Pour la 

cimenterie, la teneur en SOx est de 100 mg/Nm3. C’est la raison pour laquelle, préalablement aux 

procédés de captages du CO2, les fumées sont traitées par un procédé permettant l’abattement 
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des poussières par lavage, des NOx, par réduction catalytique sélective, Selective Catalytic 

Reduction en anglais (SCR), et des SOx, par des procédés de désulfuration, desulfirization 

process en anglais (DeSOx).  
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Tableau 1 : Propriétés typiques de fumées industrielles issus des centrales thermiques et des 

cimenteries adapté [26] 

 

 Centrale thermique Cimenterie 

Gaz 
naturel  

Charbon Chaudière 
supercritique (charbon 
pulvériséa/lit fluidisé 

circulantb) 

Voie sèche, en sortie 
de cheminée avec 
broyeur vertical 

Capacité  600 MWe 600 MWe 2300 t/j de clinker 

Débit de fumées Nm3/h 3 300 000 1 700 000/1 750 000 250 000 

Masse volumique Kg/ 
Nm3 

1,3 1,3 1,3 

Température °C 95-105 85/120 110 

Pression bar 1 1 1 

Composition : 
CO2 
H2O 
N2 
O2 
H2 
CO 
Ar 

CH4 
Hydrocarbures 

NOx 
SOx 
H2S 
COS 
HCl 
Cl2 

NH3 
HCN 

 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
% vol. 
mg/ 
Nm3 

mg/ 
Nm3 

ppm 
ppm 
ppm 
ppm 

 
3,5 
7 

75-80 
13,5 

- 
- 

0,02 
- 
- 

25-50 
0-35 

- 
- 
- 
- 
- 
- 

 
13.5 
11/7 

70/75 
4 
- 

10/25 
0,9 

- 
- 

200 
150/200 

- 
- 
4 
- 

< 1 
- 

 
15 

6-11 
65-70 
8-10 

- 
<0,1 
0,3 

- 
- 

800 
100 

- 
- 
- 
- 
- 
- 

Poussières mg/ 
Nm3 

< 5 30 50 

Métaux lourds (As, Cd, 
Cr, Hg, Mn, Ni, Pb, V)  

µg/ 
Nm3 

- < 5 pour chacun - 

a Gaz issu des traitements suivants : filtration, désulfuration (FGD), SCR pour les NOx (Selctive Catalytic 
Reduction) b Gaz issu des traitements suivants : filtration, la désulfuration est faite dans le réacteur par 
ajout de chaux 
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II.1.2- Les techniques de séparation pour le captage en postcombustion  

Le captage du CO2 a pour objectif de purifier ce gaz présent dans le mélange gazeux résiduel. 

Plusieurs technologies sont en cours de développement, parmi lesquelles les procédés 

d’absorption et d’adsorption, la séparation membranaire et la cryogénie. 

Le Tableau 2 présente différentes technologies, en cour de développement pour le captage du 

CO2.  

Tableau 2 : Differentes technologies en cour de développement pour le captage du CO2 en 

postcombustion 

Technique  Procédé Composé chimique TRL 

Adsorption Adsorbants solides Chaux vive (CaO)  

  Oxydes de sodium 
(Na2O) 

 

 Solvants physiques Sels organiques  

Cryogénie Cryocondensation   

 Ammoniac réfrigéré   

Séparation membranaire 
par perméation de gaz 

Membranes polymères 
denses 

 TRL 5 

 Membranes 
inorganiques 

  

Absorption Procédés chimiques 
aux amines 

MEA  

  Amines stériquement 
encombrées 

 

  MDEA  

  diamines  

  Acides aminés  

 Solution aqueuses 
inorganiques 

Solutions 
ammoniacales 

 

  Carbonates de 
potassium 

 

  Carbonates de 
sodium 

 

  Carbonates de 
calcium 

TRL 6 

  Ammoniac aqueux   

 Solutions organiques Liquides ioniques TRL 3 

Les technologies d’adsorption sont des procédés de capture en phase gazeuse. Elles reposent 

sur l’interaction entre le CO2 gazeux et la surface d’un adsorbant. Elles consistent à faire rentrer 

en contact le gaz à traiter avec le solide par élévation de la pression et/ou diminution de la 

température. Le degré d’adsorption sur le support est déterminé par la structure de l’adsorbant 
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et les propriétés des composés gazeux telle que la volatilité et la polarité. Les supports utilisés 

peuvent être très variés. Ils sont généralement poreux et présentent une surface spécifique 

importante. Les zéolites, les charbons actifs et les MOFs (Metal Organic Framework) sont les 

adsorbants les plus couramment étudiés [26], [30], [31].  

Dans le cadre du captage du CO2 en postcombustion, la faible pression partielle du CO2 dans les 

fumées et les débits importants à traiter sont pénalisants. Les adsorbants manquent 

généralement de sélectivité et de capacité d’adsorption, ces derniers étant comprises entre 1,5 

et 4 moles de CO2 par kg d’adsorbant.  

Dans les procédés dits de séparation membranaire, via des contacteurs, les membranes assurent 

la séparation du CO2 en favorisant le passage du CO2 au détriment des autres gaz. Les 

membranes les plus utilisées sont fabriquées à partir de polymères organiques (élastomère et 

polymères vitreux) [32] afin de garantir un meilleur compromis entre sélectivité (pouvant être 

supérieure à >120) et perméabilité [33]. Des matériaux inorganiques à base de céramique, 

carbone, zéolites, verre et titane sont aussi décrits dans la bibliographie en tant que membranes 

[32] . Ils présentent de meilleures résistances chimiques et mécaniques [33]. Le transfert du CO2 

au travers de la membrane nécessite de comprimer les gaz en amont, ce qui pénalise la 

consommation énergétique du procédé [33].  

Les procédés de cryogénie consistent à refroidir un mélange gazeux jusqu’à liquéfaction du CO2 

ou jusqu’à dépasser le point triple du CO2 (T = 216 K et P = 518 kPa), afin de récupérer ce dernier 

sous forme solide. La cryogénie est une technologie économiquement applicable dans le cas où 

la concentration de CO2 dans le mélange gazeux est supérieur à 50 %, contrainte forte pour la 

mise en œuvre de cette technologie pour le captage en postcombustion à l’échelle industrielle. 

Les procédés d’absorption consistent à solubiliser le CO2 contenu dans un flux gazeux dans un 

solvant liquide.  

A une température donnée, et pour une solution idéale, la loi d’Henry lie la pression partielle 

PA
*d’un gaz dissous, à sa fraction molaire xA en phase liquide, à l’équilibre : 

(Eq. 1) , A= H.x *AP 

avec H le coefficient de la loi d’Henry.  
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De ce fait, la solubilité d’un gaz augmente avec sa pression partielle. Cette propriété est mise à 

profit dans les procédés de captage du CO2 par absorption, de telle sorte que : 

  (dissous) 2CO  (atmosphérique) 2CO   

Le transfert de la phase gazeuse vers la phase liquide à l’interface est décrit par la première loi 

de Fick et résulte d’une différence de concentration (mol.m-3) exprimée par : 

(Eq. 2)  )2COC(ΔD  -= CO2 f 

Avec fCO2 la densité de flux de CO2 (mol m-2 s-1), D le coefficient de diffusion (m2 s-1) et ΔC (CO2) 

le gradient de la concentration de CO2. 

Après simplifications suivant le modèle du simple flux, l’équation de Fick peut s’écrire : 

(Eq. 3) ),AC - *A(C L) = k*CO2,iP – CO2(P G= k ΔΦ 

Où ΔΦ est la différence de concentration (mol.m-3), kG et kL sont les coefficients de transferts au 

sein du gaz et du liquide (mol.m-2 s-1 Pa-1), PCO2 est la pression partielle du CO2 dans le gaz, CCO2 

la concentration du CO2 dissous dans le liquide, PCO2,i
* la pression partielle du CO2 à l‘équilibre, 

à l’interface liquide/gaz et CA
* est la solubilité, à l’équilibre avec PCO2i

*. 

Par exemple, la solubilité du CO2 dans l’eau milli-Q (18,2 M cm), à pression atmosphérique et 

à 25°C, est de 34,08 mmol/L (1,5 g/L).  

En solution, le CO2 dissous s’hydrate en acide carbonique selon la réaction (2), puis se met en 

équilibre selon les réactions (3) et (4) dont les pKa sont respectivement égaux à 6,33 et 10,33. 

La concentration des trois formes d’espèces inorganiques de carbone dépend du pH et de la 

température de l’eau comme présenté dur les diagrammes de Silen de la Figure 4. 

Le CO2 se trouve sous formes d’anion carbonate (CO3
2- ), d’anion hydrogénocarbonate (HCO3

-) 

et de dioxyde de carbonique (CO2(dissous) ou H2CO3), selon les équilibres présentés ci-dessous : 

 3 CO2H    O2+ H (dissous) 2CO   

  +O3H + -3COH   O 2H+  3CO2H   
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 +O3+ H -23COO 2+ H 3HCO 

 

 

Figure 4 : Diagramme de Sillen des carbonates ou représentation de la spéciation relative des 

espèces carbonées en fonction du pH, à 25°C pour une concentration totale en espèces 

carbonées (CMT) égale à 1 mol/L 

 

Plusieurs procédés d’absorption du CO2 sont décrits dans la bibliographie. Ils utilisent 

généralement des solutions ou des suspensions aqueuses contenant des composés organiques 

et inorganiques et des solutions organiques. Dans ces procédés, les processus d’interactions 

entre les espèces dissoutes du carbone et les constituants du solvant sont généralement des 

réactions d’adsorption. L’ensemble ‘solubilisation et réaction’ constitue le mécanisme qualifié 

‘d’absorption réactive’. 

Les solutions aqueuses à base de constituants inorganiques employées pour la capture du CO2 

sont généralement des solutions utilisant des carbonates de potassium ou sodium ou des 

solutions ammoniacales [34]. Ces solutions ont un faible cout, une faible toxicité, un faible pouvoir 

de corrosion et sont facilement régénérables [35].  

Les solutions de carbonate de potassium se caractérisent par une faible enthalpie de réaction 

pour la dissolution du CO2 (-ΔHabs ≈ 40 kJ par mole de CO2 pour la réaction K2CO3 + H2O + CO2 

→ 2 KHCO3) de telle sorte que les équilibres acido-basiques, décrits pour les réactions 1 et 2, 

sont déplacés pour favoriser la formation d’espèces carbonatées en solution.  
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 , -3HCO⇆ -+ OH 2CO 

 O2+ H -23CO ⇆ -+ OH -3HCO 

Toutefois, la faible constante de dissolution du CO2 à 1 bar dans ces solutions carbonatées rend 

nécessaire la compression du gaz à traiter, entre 5 et 15 bars, ce qui pénalise le bilan énergétique 

du procédé [34].  

Comparativement aux solutions carbonatées, les solutions à base d’ammoniaque présentent une 

capacité d’absorption plus élevée [36], 1,2 tonne de CO2 par tonne d’ammoniac, avec un taux de 

capture pouvant atteindre 99%, en raison d’une enthalpie de réaction faible avec une dépense 

énergétique proche de 2 GJ/t CO2 [37]. Les principales réactions mises en œuvres sont décrites 

ci-dessous [38] : 

 3(s)HCO4NH ⇆ -3+ HCO +4NH⇆O 2+ H 2,(g)+ CO 3aq)NH2  

 3(s)HCO42 NH⇆O 2+ 2 H 2+ CO 4(s,aq)COONH2NH 

 Le principal obstacle à la mise en œuvre de cette technologie réside dans la grande volatilité de 

l’ammoniac qui est un gaz toxique et qui nécessite, en raison des normes de rejet françaises (10 

ppm), la mise en place d’une section de lavage couteuse. En outre, la réaction en phase gazeuse 

de l’ammoniac avec le CO2 conduit à la formation de sels d’ammonium solides qui gênent le 

procédé en raison du bouchage des canalisations et des vannes [39], [40].  

 4(s)COONH2NH⇆ 2(g)+ CO 3(g)2 NH 

Les procédés utilisant les suspensions aqueuses permettent l’absorption du CO2 sur des 

adsorbants solides mis en œuvre en pulpes ou greffés sur des supports solides. Parmi eux, le 

procédé développé en 1999 par Shimizu et al. utilise la réaction de carbonatation de la chaux 

vive (CaO + CO2 = CaCO3) à des températures comprises entre 500 et 650 °C [41], [42]. Ce 

procédé a été mis en œuvre sur pilote industriel dès 2004 [42], [43]. La régénération de la chaux 

vive CaO, nécessite de calciner le carbonate de calcium à des températures comprises entre 800 

et 900°C. Le principal avantage de cette technologie réside dans la récupération de la chaleur 

produite par la réaction exothermique de carbonatation pour fournir un supplément d’énergie 

utilisable lors de la régénération de l’adsorbant (ΔH298 = -178 kJ/mol [44]) ; le point faible de cette 

technologie est la perte de la capacité d’adsorption de la chaux vive au cours du temps. En effet, 
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la décarbonatation thermique est responsable de la perte progressive de la porosité de la chaux 

vive, limitant la cinétique et la capacité de diffusion du CO2 dans le matériau. 

De nombreux travaux sont menés pour mettre au point d’adsorbants novateurs solides plus 

performants, parmi lesquels (i) les zéolithes, (ii) les silices mésoporeuses structurées, (iii) les 

réseaux d'oxydes métalliques et (iv) les charbons actifs [32]. Ces matériaux disposent de 

structures spécifiques aptes au captage du CO2. Parmi eux, les matériaux hybrides formés par 

des oxydes métalliques liés entre eux par des liaisons organiques sont appelés Metals 

Organiques Framework (MOFs) [26], [30], [31]. Ils se caractérisent par un réseau poreux dont la 

taille des cavités peut être précisément définie en fonction des types de liaisons organiques 

utilisées lors des synthèses. Les procédés utilisant les MOFs présentent plusieurs inconvénients 

parmi lesquels, leur propre production massive à l’échelle industrielle qui nécessite un cout 

énergétique élevé. Quel que soit le matériau adsorbant, l’adsorption et la régénération sont 

contrôlées en modulant la température ou la pression [45]. Le manque de sélectivité et le recours 

à des pressions ou des températures élevées ne permettent pas, en l’état des connaissances, 

de mettre en œuvre ces matériaux dans des procédés de captage pour le traitement de flux 

gazeux importants à des coûts compétitifs. 

Les procédés décrits dans la bibliographie utilisant des solutions organiques sont des procédés 

à base de liquides ioniques. Les liquides ioniques sont des sels organiques, généralement 

constitués de gros cations et de petits anions, qui restent à l’état liquide à des températures 

inférieures à la température ambiante. Par ailleurs, ils possèdent des une pression de vapeur 

quasiment nulle ce qui permet leurs utilisations dans des applications à des hautes températures 

ou basses pressions [46]. Ils offrent en outre, une gamme de formulation potentiellement 

intéressante pour le captage du CO2. En outre, certaines d’entre eux présentent une sélectivité 

pour le CO2 avec une constante de dissolution (Ks) de 22,8 à 25°C [47]. Cette grandeur est deux 

à trois fois supérieure à celle du diazote et du dioxygène. Elle reste néanmoins, à la même 

température, relativement proche de la constante de dissolution du NO2 (33.6) et très supérieure 

à celle du SO2 (1,64). 

Le manque de connaissances physico-chimiques et thermodynamiques (densité, coefficient de 

diffusion, viscosité, tension de surface, chaleur spécifique et stabilité thermique et chimique) de 

ces sels organiques sont autant d’obstacles qui restent à franchir pour la mise en œuvre de pilotes 

utilisant les liquides ioniques. 
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Les composés organiques utilisés dans les solutions aqueuses mises en œuvre dans les 

technologies de captage du CO2 en postcombustion sont essentiellement des amines. Les 

procédés d’absorption chimique utilisant les solvants aminés sont les procédés les plus avancés. 

Ils sont détaillés dans le paragraphe II.2.  

II.2.- Captage du CO2 en postcombustion par des composés aminés 

II.2.1- Réaction chimique et cinétique entre CO2 et amine 

Une amine est un composé organique dérivé de l’ammoniaque (NH3) dont au moins un atome 

d’hydrogène est remplacé par un groupe carboné. Les composés aminés sont classés en trois 

catégories selon leur degré de substitution. Les amines primaires sont des composés de type 

R1-NH2, les secondaires de type R1-R2-NH et les tertiaires de type R1-R2-R3-N ou Rn sont des 

groupements carbonés. Le doublet électronique libre de l’atome d’azote trivalent est à l’origine 

des propriétés basiques de ces composés de telle sorte que : 

 -+ OH +3NH-1R O 2+ H 2NH-1R 

Différentes amines sont décrites dans la bibliographie. L’utilisation d’amines primaires est 

favorable à des flux de gaz à traiter caractérisés par de faibles teneurs en CO2. C’est la raison 

pour laquelle la monoethanolamine (MEA) est l’amine la plus décrite dans la bibliographie. La 

DEA diethyanolamine DEA, la methydiethanolamine (MDEA), la diglycolamine DGA et la 

diisopropylamine DIPA font aussi l’objet de recherches décrites dans la bibliographie [34], [48], 

[49]. 

Les pKa des réactions R-NH3
+ + H2O R1-NH2 + H3O+, à 40°C, sont égaux à 9,5, 8,8, 8,6, 9,4 

9,5 et 9,9 pour respectivement la MEA, la DEA, la MDEA, la DMEA, la DGA et la DETA [50]. 

Au cours du procédé de captage, l’amine mise en œuvre réagit avec l’acide faible issu de la 

dissolution du CO2 pour former un anion carbamate [51], [52]: 

 𝑅1 − 𝑁𝐻2 + 𝐻𝐶𝑂3
−  ⇆ 𝑅1 − 𝑁𝐻𝐶𝑂𝑂

− + 𝐻2𝑂 

 

La constante acido-basique de cette réaction, qui dépend des paramètres physico-chimiques du 

procédé, est donnée par : 
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(Eq. 4) ] -3COH[ ]2NH-1] / [R-NHCOO-1Ka = [R 

La régénération de l’amine nécessite l’hydrolyse du carbamate selon la réaction acido-basique : 

 𝑅1 − 𝑁𝐻𝐶𝑂𝑂
− + 𝐻2𝑂 ⇆  𝑅1 − 𝑁𝐻2 + 𝐻𝐶𝑂3

−  

La constante de cette réaction dépend des paramètres physico-chimiques du procédé. 

En présence d’amines tertiaires, l’anion carbamate est instable. L’utilisation d’amines tertiaires 

favorise la dissolution du CO2 sous forme d’anions hydrogénocarbonate. 

 𝑅1 − 𝑅2 − 𝑅3 − 𝑁𝐻
+ + 𝐻𝐶𝑂3

−  ⇆ 𝑅1−𝑅2 − 𝑅3 − 𝑁 − 𝐶𝑂𝑂
− ⇆ 𝑅1 − 𝑅2 − 𝑅3 − 𝑁𝐻

+ + 𝐻𝐶𝑂3
− 

II.2.2- Description du procédé  

 

Le schéma de principe simplifié du procédé de capture du CO2 en postcombustion utilisant les 

amines est illustré sur la Figure 5. 

 

Figure 5 : Schéma de principe du procédé de captage de CO2 par absorption chimique en 

postcombustion 
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Le procédé est mis en œuvre à l’aide de deux colonnes. La première est dédiée à l’absorption du 

CO2, à 1 bar, à une température comprise entre 35 et 60°C. L’étape de régénération du solvant 

est effectué dans la deuxième colonne à une température comprise entre 90 et 130°C [53].  

A l’issue des procédés de prétraitement (lavage, DeSOx, SCR), les fumées avoisinent une 

température de 50°C à pression atmosphérique. De ce fait il est nécessaire de les comprimer, 

jusqu’à 1 ou 2 bars, avant injection dans la colonne d’absorption. 

Le captage du CO2 commence par l’introduction de l’effluent riche en CO2 en pied de colonne 

d’absorption, à contre-courant du solvant aminé. L’absorbeur consiste généralement en une 

colonne à garnissage (500 m²/m3), garantissant les aires d’échanges les plus élevées entre le 

solvant et le gaz, en assurant la dispersion du gaz. Au sommet de l’absorbeur, le gaz est appauvri 

en CO2, alors qu’au pied de l’absorbeur le solvant est enrichi en CO2.  

Le solvant enrichi en CO2 est dirigé vers le sommet de la colonne de régénération. Au préalable 

il passe au travers d’un échangeur thermique pour être préchauffé à une température comprise 

entre 60 et 100°C. Cette étape permet de limiter la dépense énergétique au cours du processus 

de désorption, en limitant la gamme de température entre la colonne d’absorption et la colonne 

de désorption. 

Dans la colonne de régénération, le solvant riche en CO2 subit une vaporisation partielle grâce 

au rebouilleur se trouvant au pied de la colonne. L’élévation de la température permet de casser 

la liaison N-C de l’anion carbamate (R-NHCOO-) pour la régénération du solvant aminé. 

L’augmentation de la température, déplace la spéciation des espèces carbonées en solution, vers 

la forme du CO2 dissous. D’autre part, elle permet d’abaisser la solubilité du CO2, ce qui favorise 

sa libération dans la phase gazeuse. En général, la vapeur d’eau permet à la fois de réchauffer 

la phase liquide et d’entrainer le CO2 dissous à extraire, en diminuant la pression partielle du CO2 

dans la phase gazeuse. En présence d’amines tertiaires, la vapeur d’eau est uniquement utilisée 

pour entrainer le CO2 dissous. 

Le condenseur qui se trouve à la sortie de la colonne de régénération, permet de condenser la 

vapeur d’eau. Le CO2 obtenu, avec une pureté comprise entre 75 et 95%, est entrainé vers la 

sortie pour être comprimé [54]. La vapeur d’eau est recyclée en tête de colonne de désorption.  

Le solvant régénéré est renvoyé vers le sommet de la colonne d’absorption.  
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Au préalable, il traverse l’échangeur thermique pour être refroidi. Le transfert thermique entre le 

solvant régénéré et le solvant riche en CO2 permet de limiter la consommation énergétique entre 

les colonnes de désorption et d’absorption.  

Les solvants aminés sélectionnés pour les procédés de captage doivent présenter une bonne 

stabilité thermique et une faible chaleur de réaction afin de minimiser les besoins énergétiques 

tout en limitant les phénomènes de dégradation du solvant [55]. Comme la capacité d’absorption 

est inversement proportionnelle à la dépense énergétique lors de la régénération du solvant, la 

difficulté majeure est de trouver un compromis entre une forte capacité d’absorption de l’amine 

sélectionnée et une faible chaleur de réaction lors de l‘étape de régénération [56], [57]. 

Parmi les amines décrites dans la bibliographie, la MEA est le solvant le plus favorable pour 

l’absorption du CO2 dans des flux gazeux se caractérisant par une faible pression partielle en 

CO2. 

II.2.3- Procédés de capture utilisant la MEA 

La monoéthanolamine est une amine primaire qui possède un groupement amine et un 

groupement hydroxyle qui lui assure une solubilité et une miscibilité dans l’eau. La formule 

développée de la MEA est OH-CH2-CH2-NH2.  

II.2.3.1- Capacité d’absorption du CO2 dans les solutions de MEA 

La capacité d’absorption du CO2 dans le solvant aminé est déterminée en traçant des isothermes 

d’absorption. Ce tracé permet de déterminer la pression partielle de CO2 P(CO2) à appliquer en 

fonction du taux de charge α : 

(Eq. 5) α =
n CO2

n amines
  

dans laquelle n CO2 et n amines représentent respectivement les nombres de moles des espèces 

carbonées en solution et les espèces aminées en présence.  

Les isothermes d’absorption dépendent de plusieurs facteurs dont la température, la 

concentration en amine et le pH de la solution.  
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La Figure 6 [58] montre l’isotherme d’absorption du CO2 dans une solution aqueuse de MEA 

(losange).  

 

Figure 6 : Solubilité du CO2 dans les solutions aminées MEA/MDEA à 40°C. 

La pression partielle à appliquer et le taux de charge augmentent conjointement. Toutefois, 

l’augmentation du taux de charge d’un facteur deux nécessite une augmentation de la pression 

partielle du CO2 d’un facteur voisin de mille, ce qui montre clairement l’intérêt d’utiliser cette amine 

pour des effluents gazeux présentant des pressions partielles en CO2 faibles. 

II.2.3.2- Constante cinétique de la réaction d’absorption  

De nombreuses recherches [59]–[62] ont été consacrées à la détermination des constantes 

cinétiques de la réaction d’absorption du CO2 dans le solvant MEA, en fonction des paramètres 

de mise en œuvre du procédé (température, concentration de MEA, pression partielle de CO2, 

dimensionnement de l’absorbeur…). 

Par exemple, Hikita et al. [62] ont proposé une corrélation entre la constante cinétique de réaction 

d’absorption et la température sur une large gamme de température (278,6 K à 308,4 K) et de 

concentration en MEA variant de 0,02 mol/L à 0,18 mol/L : 
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(Eq. 6) k = 1010,99−(
2152

T
)

  

Avec k en L mol-1 s-1. 

Comme la constante cinétique dépend fortement de la température, le développement des 

procédés nécessite de rechercher le meilleur compromis entre vitesse de réaction d’absorption 

et dépense énergétique nécessaire à l’activation de la réaction de formation du carbamate.  

II.2.3.3- Enthalpie de réaction d’absorption 

L’enthalpie de réaction ΔH correspond à l’énergie nécessaire pour rompre les liaisons créées lors 

de l’étape de captage du CO2. 

Des mesures calorimétriques permettent de déterminer l’enthalpie de réaction différentielle à 

partir de l’équation de Clapeyron : 

(Eq. 7) 
d ln(P CO2)

dT
=

∆Hdiff(α)

R.T2
 

L’enthalpie différentielle est ensuite intégrée pour obtenir l’enthalpie de réaction ΔH(α) : 

(Eq. 8) ∆H (α) =
1

α
∫ ∆Hdiff(α

′)dα′
α′

0
 

La Figure 7 [63] présente l’opposé des valeurs mesurées de l’enthalpie d’absorption du CO2, en 

fonction du taux de charge, pour une solution à 30% de MEA où α représente le nombre de mol 

de CO2 absorbé par mol d’amine. Cette valeur de 30% en masse est la valeur de référence pour 

l’élaboration d’un solvant contenant la MEA. Les mesures indiquent que la réaction d’absorption 

est une réaction exothermique. Dans une gamme de taux de charge compris entre 0 et 1, où 

seule la quantité injectée de CO2 est la variable, l’enthalpie présente un taux d’accroissement 

fort, quasi-linéaire. Cela indique que le CO2 est totalement absorbé dans la solution contenant la 

MEA. Le maximum d’absorption est atteint à partir de α = 1, -ΔHabs= 55 KJ/mol de MEA. Au-delà 

de cette valeur, l’enthalpie de réaction varie faiblement indiquant la saturation du solvant et la fin 

du phénomène d’absorption du CO2. 
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Figure 7 : Mesure de l’enthalpie -ΔHabs(kJ/mol de MEA), à 40°C, en fonction du taux de charge α 

dans une solution de MEA à 30% (4.9 M) 

La réaction d’absorption étant une réaction exothermique, l’enthalpie de réaction est un 

paramètre essentiel à déterminer. De sa valeur dépend l’évolution de la température et donc 

indirectement de la pression dans l’absorbeur [64]. Pour une solution de MEA à 42% (7 M), la 

capacité d’absorption est de 0,47 mol CO2/kg amine, la cinétique d’absorption est de 4,3.10-2 

mol/s bar.m² et l’enthalpie de la réaction est de 82 kJ/mol CO2 [65]. Parmi les critères de sélection 

d’un solvant aminé, la résistance à la dégradation thermique conditionne directement la pression 

maximale au niveau de la colonne de régénération. Celle-ci doit être choisie de sorte que la 

température de bulle du solvant à cette pression soit inférieure à une valeur seuil. Cette valeur 

seuil peut par conséquent être estimée en analysant les constantes cinétiques de dégradation 

thermique de la MEA. 
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II.2.3.4- Constantes cinétiques de dégradation de la MEA  

Le Tableau 3 [63] présente la constante cinétique de dégradation de la MEA en fonction de sa 

concentration et de la température dans la colonne de régénération. 

 

Tableau 3 : Constante cinétique de dégradation de la MEA en fonction de la concentration et de 

la température [63] 

Concentration (M) 3,5 (≈ 21 %) 3,5 7(≈ 42 %) 7 

Température (°C) 100 135 135 150 

Constante cinétique de dégradation (10-7s-1) 0,03 1,09 1,34 8,28 

Pour une concentration molaire en MEA de 3.5 M (soit 21 % massique), une augmentation de 

35°C de la température, entre 100 et 135°C, induit une augmentation de plus de 3600 % de la 

constante cinétique de dégradation. A 135°C, l’augmentation d’un facteur deux de cette 

concentration, pour atteindre 7M (soit 42 % massique), génère « seulement » une augmentation 

proche 120 %. En revanche pour une concentration de 7 M, une augmentation de 15°C de la 

température, entre 135 et 150°C, induit une augmentation de la constante cinétique de 

dégradation proche de 620 %. 

Ces résultats expliquent probablement les raisons pour lesquelles les teneurs en MEA citées 

dans la bibliographie sont comprises entre 15 et 30% en masse (soit entre 2,5 et 5 M) et les 

températures dans la colonne de régénération sont comprises entre 90 et 130 °C. 

Bien que dégradable, la MEA présente des valeurs d’enthalpie et de cinétique de réaction ainsi 

que des valeurs de capacité d’absorption favorables au captage. Les valeurs de ces paramètres 

ont permis le développement de procédés à l’échelle industrielle pour le traitement du gaz naturel, 

dès 1970, et à l’échelle pilote, au début des années 80, pour le traitement des effluents gazeux 

issus de la combustion du charbon en vue d’utiliser le CO2 pour la récupération du pétrole [49]. 

A ce jour, 25 pilotes sont installés sur des centrales réelles et traitent une petite partie du flux de 

gaz. 
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II.2.3.5- Cout des procédés de captage en postcombustion 

Les coûts associés à la technologie de captage comprennent l’énergie thermique et électrique 

consommée pour le procédé de captage du CO2, le coût des équipements, les produits chimiques 

utilisés ainsi que la séparation des autres gaz et la compression. 

Dans le procédé de captage du CO2 l’énergie nécessaire pour la régénération du solvant dans le 

rebouilleur est la plus pénalisante de l’ordre de 3,5 GJ/t CO2. Les différents échangeurs 

thermiques consomment entre 0,5 et 1,5 GJ/t CO2. Les besoins en électricité correspondent à 

une demande énergétique proche de 100 KWh/ t CO2, soit 0,36 GJ/t CO2. 

Afin de réduire les couts de captage, des modèles de simulations ont été mis en place. Des 

travaux [66]–[70] ont utilisé des simulateurs commerciaux de procédés tel que ProTreat, Aspen 

et d’autres pour maximiser les performances. Tout d’abord, il faut identifier au sein du procédé 

de captage/désorption les installations ou les techniques où il est possible de réduire la 

consommation énergétique. Le rebouilleur constitue le principal levier sur la dépense thermique 

du procédé. L’énergie dispersée dans la colonne de régénération peut être réduite en diminuant 

le débit de solvant entrant, en préchauffant le solvant enrichi en CO2 préalablement par contact 

avec le pied de la colonne de désorption avant son injection en haut de la colonne, afin de 

diminuer le gradient de température dans le stripeur. La pression dans le stripeur a aussi un effet 

sur la dépense énergétique. L’augmentation de la pression dans la colonne de régénération réduit 

les dépenses énergétiques. En effet, pour un taux de charge égal à 0,2 et à des pressions égales 

à 1, 1,4, 1,8 et 2 bars respectivement, les pénalités énergétiques calculées sont égales à 470, 

380, 340 et 310 kWh/t CO2. Toutefois la pression au sein de la colonne ne peut pas excéder 2,1 

bar car au-delà de cette pression la MEA se dégrade [71]. Aussi faut-il tenir compte des couts 

des installations nécessaires pour imposer et maintenir une pression élevée dans la colonne, 

inférieure à 2,1 bars. Parmi les paramètres d’ajustements permettant d’abaisser la dépense 

énergétique, le taux de charge est une variable d’intérêt. La Figure 8 présente, en fonction du 

taux de charge, la dépense énergétique requise, au cours de l’étape de régénération du solvant 

MEA pour des taux d’abattement du CO2 compris entre 80 et 99 % [72]. L’analyse de cette figure 

montre qu’au-delà de 0,33 l’augmentation du taux de charge conduit à une augmentation de 

l’énergie requise pour la régénération du solvant. De façon plus marquée, un abaissement du 

taux de charge à des valeurs inférieures à 0,28 conduit à une forte augmentation de cette énergie. 

Seule la zone comprise entre 0,28 et 0,33 amène une stabilisation de l’énergie requise pour la 

régénération du solvant entre 3,7 et 3,4 GJ/tCO2. Ce domaine de taux de charge constitue la 
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zone optimale de travail qui permet de minimiser la dépense énergétique tout en maintenant les 

performances du procédé. 

 

Figure 8 : Dépense enérgétique requise, au cours de l’étape de régénération du solvant MEA, 

en fonction du taux de charge pour différents taux d’abattement du CO2 [72]. 

Par ailleurs, l’implantation d’échangeurs thermiques est largement mise en œuvre en amont du 

procédé de capture sur les flux des fumées à traiter. L’ensemble de ces actions permet une 

diminution effective de l’énergie jusqu’à 3,6 GJ/tCO2. 

Dans ce contexte où la pénalité énergétique résulte des interactions complexes entre les 

propriétés physico-chimiques du solvant et les conditions mises en œuvre du procédé, il apparait 

nécessaire de considérer l’ensemble du procédé de captage et son intégration avec l’installation 

industrielle pour l’analyse du coût énergétique. La dépense énergétique minimale déterminée par 

modélisation et mentionnée dans la bibliographie est de 0,72 GJ/tonne de CO2 [73].  

D’autres facteurs sont susceptibles d’influencer le cout du procédé de captage, comme la teneur 

en CO2 contenu dans les fumées qui dépend du type d’énergie fossile utilisé. Le Tableau 4 

présente le coût du procédé de captage dans les centrales thermiques, utilisant le charbon ou le 

gaz naturel, et dans les cimenteries. Ces données, converties en GJ/t CO2, à partir des données 

fournies en $/kg ou en $/jour, sont issues des travaux réalisés en 2018 par Bui et al. [74], date à 
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laquelle le prix de l’électricité aux Etats-Unis, était de 10,53 centimes de dollar le kWh. Ces 

données ont été optimisées en considérant une intégration énergétique du procédé de captage 

dans l’environnement industriel considéré.  

Tableau 4 : Cout du procédé de captage en postcombustion des gaz des centrales thermiques 

issus de la combustion de charbon, gaz naturel et d’aurtes déchets carbonés [74] 

Type de centrale Emission  
(t CO2/jour) 

Dépense énergétique 
(GJ/tCO2) 

Dépense énergétique 
(GJ/jour) 

Charbon 8590 1,54 13 

Gaz naturel 3010 2,02 6 

Cimenterie 9020 1,37 12 

L’émission anthropique de CO2 d’une centrale à charbon (8,59 millions de kg/jour) est le double 

de celle générée par une centrale utilisant le gaz naturel. Ce résultat s’explique partiellement en 

raison des teneurs de CO2 plus élevées dans les fumées industrielles issues de centrales à 

charbon que dans celles provenant de centrales au gaz naturel, comme préalablement présenté 

dans le Tableau 1. 

La consommation énergétique liée au procédé de captage est inversement proportionnelle à la 

concentration de CO2 dans la fumée industrielle. En effet, les étapes de capture et de libération 

sont facilitées par l’augmentation de la concentration en CO2. De ce fait, pour la centrale à 

charbon considérée, la dépense énergétique ramenée au GJ/jour produit est le double de celle 

observée pour la centrale à gaz. 

II.2.3.6- Les procédés existants utilisant la MEA 

Deux procédés utilisant la MEA comme unique solvant, à l’échelle industrielle, sont les procédés 

Econamine™ [75], [76] et Kerr- McGee/ABB [77]. Les conditions d’usage ainsi que les 

performances de ces procédés sont comparées dans le Tableau 5.  

Tableau 5 : Conditions d’usages et performances des procédés insudtriels utilisant la MEA 

 Kerr-McGee/ABB 
Lummus Crest Process 

ECONAMINE™ 
Fluor Daniel 

Solvant utilisé MEA (15% - 20%) MEA (30%) 

Consommation de solvant 0,45 kg/t CO2 1,5-2 kg /t CO2 

Tolérance pour le SO2 <100 ppm < 10 ppm 

Régénération du solvant 5-6,5 GJ/t CO2 4,2 GJ/t CO2 

Le procédé d’absorption Econamine FGTM®, basé sur l’utilisation d’un solvant contenant 30% en 

masse de MEA a été breveté en 2001 et testé à l’échelle commerciale entre 1991 et 2005. Le 

procédé peut traiter des fumées contenant jusqu’à 3% de CO2 avec une capacité de capture de 
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320 tonnes de CO2 par jour [78]. La formulation du procédé Econamine FGSM®, plus performant, 

a permis de réduire la taille de réacteur et les débits des solvants. 

Le procédé McGee/ABB Lummus Crest, qui utilise la MEA à une concentration massique 

comprise entre 15% à 20% [79], présente une capacité de captage de 400 tonnes de CO2 par 

jour. L’installation la plus importante permet de capter jusqu’à 800 tonnes de CO2 par jour [54], 

[80]. 

La consommation du solvant aminé pour le procédé Kerr-McGee/ABB est de 0,45 kg/ t CO2, alors 

que pour le procédé Econamine la consommation est de 1,5 à 2 kg/ t CO2 en utilisant la MEA à 

30%. La régénération du solvant compte le plus en termes de dépense pour les procédés de 

captage utilisant les solvants aminés. Pour les procédés Kerr-McGee/ABB et ECONAMINE™ la 

demande énergétique pour la régénération est de 5.6 et 4.2 GJ/t CO2.  

Si la quantité d’amine et la consommation du solvant dans le procédé Econamine semblent 

défavorables par rapport au procédé Kerr-McGee (30% contre 15 - 20% et 2 contre 0,45 kg/t 

CO2), ce procédé est moins énergivore (4.2 GJ/t CO2 contre 5 - 6,5 GJ/tCO2) et présente une 

tolérance aux impuretés tel que le SO2 dix fois supérieure.  

Si le procédé utilisant MEA est efficace et potentiellement économique après intégration 

industrielle, il présente néanmoins un certain nombre d’inconvénients.  

II.2.3.7- Inconvénients des procédés utilisant la MEA 

Comme expliqué précédemment, la dégradation de la MEA est le premier inconvénient de ce 

procédé de captage. Si les solvants aminés se dégradent sous l’effet de la température, ils se 

dégradent aussi en présence d’oxydants tels que le dioxygène, les SOx et les NOx, pour générer 

des produits de dégradation comme l’ammoniac, le formaldéhyde, le glycoaldéhyde, les acides 

acétiques, formiques et glycoliques ou ainsi que les sels organiques issus des réactions acido-

basiques entre le solvant et les acides générés. Cette dégradation conduit à une perte de solvant 

qui doit être compensée et qui représente un coût opératoire supplémentaire. Les produits de 

dégradation sont corrosifs et peuvent être responsables de la dégradation des équipements. Les 

sections où la concentration en gaz acides est la plus forte, et celles où la température est la plus 

élevée, sont les plus exposées à la corrosion, i.e. partie haute de la colonne de régénération, 

dans le condenseur de tête, et dans le bas de colonne d’absorption. La forte corrosivité des 

amines primaires comme la MEA est due à l’impossibilité de désorber complètement le CO2 qui 
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reste sous forme d’ion carbamate MEA-COO- dans la solution régénérée ; cet ion agit comme un 

sel d’acide thermiquement stable. Sa concentration dans la solution est directement reliée à la 

chute du pH du mélange. Ces anions carbamates et anions de sels stables agissent de manière 

indirecte sur la corrosion en se complexant avec les ions ferreux ou ferriques issus de la corrosion 

des équipements industriels [81] [82]. Ils empêchent la formation d’un film d’oxyde ferreux 

susceptible d’atténuer l’attaque de l’acier carbone par les gaz acides. La vitesse de corrosion 

augmente, en présence d’oxygène dans les fumées, avec le taux de charge α. Les fuites 

résultantes de la dégradation des installations peuvent conduire à la migration du solvant et de 

ses produits de dégradation jusqu’aux nappes phréatiques. Or, la MEA ainsi que certains de ces 

produits de dégradation, comme les nitrosamines et des nitramines sont des composés 

cancérigènes, toxiques et mutagènes [83]. C’est la raison pour laquelle, l’utilisation de la MEA 

nécessite l’emploi de produits anticorrosion et anti-dépôt tel que l’acide éthylène-diamine-

tétraacétique (EDTA) difficilement biodégradable et tout aussi toxique [51].  

Outre sa dégradabilité, la MEA présente une certaine volatilité comprise entre 0,45 et 0,55, tel 

que démontré dans les travaux de McLees [84]. Ces pertes génèrent des surcoûts et sont aussi 

à l’origine d’un impact environnemental fort. 

Pour conclure, si les procédés utilisant la MEA ont fait l’objet de pilotes de démonstration à 

l’échelle semi-industrielle, ils présentent un certain nombre d’inconvénients. Avec un cout de 

procédé proche de 3.6 GJ/t CO2, la pénalité énergétique compte parmi ces inconvénients. La 

dépense énergétique minimale évaluée après modélisation à 0,72 GJ/tonne de CO2 reste encore 

à démontrer [73].  

D’autres solvants « aux amines » ont été proposés et caractérisés dans la bibliographie pour le 

captage du CO2 en postcombustion [85], [86]. 

II.2.4- Procédé d’absorption par un solvant à base d’amines stériquement 

encombrées 

Parmi les amines primaires et secondaires, il existe des amines ayant la particularité de contenir 

un site azoté stériquement encombré. C’est par exemple le cas de la 2-amino-2-méthyl-1-

propanol – AMP ou la 2-amino-2 méthyl-1,3-propanediol – AMPD [87], [88]. Contrairement à la 

MEA, ces amines ne subissent pas de dégradation oxydative en raison de l'encombrement du 

site azoté. Pour la même raison, de telles amines présentent le même comportement que des 

amines tertiaires [88], [89], en raison de l’instabilité des anions carbamates [90]. Cette propriété 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

56   

est à l’origine d’une diminution de l’enthalpie de réaction et par conséquent de l’abaissement 

significatif du coût énergétique de régénération du solvant.  

Par exemple, la consommation énergétique d’un procédé développé, depuis 1990, par Mitsubishi 

Heavy Industries (MHI) et Kansai Electric Power (KEP) utilisant de telles amines stériquement 

encombrées a été évaluée à 2,44 GJ/tCO2  [91]–[93]. Néanmoins ces bénéfices sont atténués par 

une cinétique de réaction plus faible. Il n’en demeure pas moins que le procédé utilisant le solvant 

nommé KS-1 développé par MHI et KEP présente un certain nombre d’avantages par rapport 

aux procédés utilisant la MEA. Par exemple, l’énergie de régénération, les débits et la dégradation 

du solvant ainsi que les pertes et les phénomènes de corrosion sont respectivement diminués de 

20, 40, 90, 90 et 65% [26]. Ce solvant est néanmoins trois à quatre fois plus onéreux que la MEA. 

Entre 1999 et 2012, MHI et KEP ont commercialisé et implanté dix pilotes de captages du CO2, 

dont la capacité pouvait atteindre 450 tonnes de CO2 par jour, sur des unités de torchage ou de 

production de gaz naturel [26]. Ces unités pilotes de traitement se sont avérées relativement 

performantes. La robustesse du procédé a été démontrée sur des fumées de postcombustion 

pour le captage de 10 t.CO2/j, sous réserve d’éliminer strictement toutes les impuretés [94], [95].  

II.2.4.1- Procédé d’absorption par un solvant à base de MDEA 

La MDEA est une amine tertiaire dont la formule chimique est CH3 – N – (CH2 – CH2 – OH)2. 

Comme pour les amines stériquement encombrés, l’utilisation de MDEA favorise la dissolution 

du CO2 sous forme d’anions hydrogénocarbonates. Ce phénomène contribue à une diminution 

de l’enthalpie de la réaction d’absorption comparativement à la réaction d’absorption du CO2 

dissous en présence de MEA responsable de la formation de l’anion carbamate. En effet, la valeur 

d’enthalpie mesurée pour une solution de MDEA est de -50,8 kJ/mol alors que celle mesurée 

pour solution de MEA est de -55 kJ/mol dans des conditions identiques de mesures [96]. 

Comparativement à la MEA, la MDEA apparait comme un solvant plus performant pour la capture 

du CO2 à des pressions partielles élevées, supérieures à 20 kPa. En effet, l’isotherme 

d’absorption du CO2 dans une solution aqueuse de MDEA, présenté Figure 6, montre que la 

pression partielle à appliquer au système, augmente simultanément avec le taux de charge ciblé. 

L’isotherme présente un point d’inflexion pour une valeur de α égale à 0,5. Pour des taux de 

charges identiques et inférieurs à 0,5, la pression partielle de CO2 à appliquer dans le cas de 

l’utilisation de la MDEA est sensiblement supérieure à celle nécessaire pour la mise en œuvre de 

la MEA. Par exemple, pour un taux de charge égal à 0,48, la pression partielle de CO2 à appliquer 
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est quatre fois plus importante pour la MDEA que pour la MEA. Au-delà de 0,5, la tendance est 

inversée. Pour un taux de charge égal à 0,7, la pression partielle de CO2 à appliquer est de l’ordre 

de vingt fois plus importante pour la MEA que pour la MDEA. 

La robustesse de ce solvant a été éprouvée in-situ pour le captage du CO2 en postcombustion. 

En effet, dans le cadre du projet C2A2, EDF, DOW Chemical et ALSTOM, avec le soutien de 

l’ADEME, ont implanté un pilote semi-industriel de démonstration, sur le site de la centrale 

charbon du Havre, en France. Le procédé nommé Advanced Amines Process (AAP), a utilisé un 

solvant à base de MDEA, nommé Ucarsol™ FGC 3000. Il a permis de traiter 25 tonnes CO2 /jour 

sur une durée de 4 mois entre juillet et octobre 2013.  

Les recherches ont été conduites en utilisant un débit de solvant compris entre 12 et 25 tonnes/h 

et des températures, en entrée de la colonne d’absorption, comprises entre 36 et 45°C. L’étape 

de régénération a été réalisée à 130°C. Dans ces conditions, la consommation énergétique 

atteignait 2,6 GJ/t CO2 pour un taux d’abattement de 90% du CO2, sur un flux de gaz, 

préalablement traité pour l’abattement des poussières, des SOx et des NOx, de 2500 à 5000 

Nm3/h présentant une teneur en CO2 comprise entre 10 et 12 %.  

Les risques sanitaires et environnementaux, liés à l’utilisation et à la manipulation des amines à 

l’échelle industrielle, constituent un frein pour la mise en œuvre de ce procédé.  

Dans ce contexte à double défi, économique et environnemental, d’autres adsorbants sont en 

cours de développement. Une des voix prometteuses est l’utilisation des Hydroxydes Doubles 

Lamellaires qui présentent une forte affinité pour les anions CO3
2-.  
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III- Interêt des Hydroxides Doubles Lamellaires pour le 

développement d’un procédé de captage du CO2 

Les matériaux argileux sont des matériaux lamellaires répertoriés dans deux grandes classes ; 

les argiles cationiques et les argiles anioniques. Les argiles cationiques sont constituées de 

cations divalents et trivalents structurés en feuillets chargés négativement. La neutralité de la 

structure est assurée par des cations interfoliaires hydratés. Les argiles anioniques sont, quant à 

elles, majoritairement constituées de feuillets octaédriques chargés négativement. Parmi ces 

matériaux, le groupe le plus étudié est celui des Hydroxydes Doubles Lamellaires (HDLs). Ces 

matériaux ont été découvert par Hochstetter [97], en 1842, et furent appelés ‘hydrotalcite’. 

L’hydrotalcite est un matériau naturel dont la formule chimique est : Mg6Al2(OH)16CO3, 4H2O.  

Les argiles anioniques sont peu abondantes dans la nature, contrairement aux argiles 

cationiques. Pour autant leur synthèse est assez aisée ce qui permet l’élaboration de 

compositions très variées. La diversité de leurs compositions et leurs propriétés physico-

chimiques spécifiques permettent aux hydroxydes doubles lamellaires de trouver de nombreuses 

applications dans des domaines très variés. En particulier, les HDLs peuvent être utilisés dans 

l’industrie chimique comme catalyseurs basiques et redox [98], [99], dans les procédés industriels 

en tant que retardateurs de flammes [100], [101], mais aussi dans des applications à visées 

environnementales pour le piégeage des polluants inorganiques (nitrates, phosphates, 

chromates …) et organiques (pesticides et herbicides) [102]–[105]. Par ailleurs, la problématique 

du réchauffement climatique due aux GES, et en particulier au CO2, a conduit au développement 

de procédés de capture utilisant des HDLs ou leurs produits de dégradation par traitement 

thermique, les oxydes mixtes amorphes (OMAs). Ce point sera détaillé dans les paragraphes qui 

suivent.  

La structure et les propriétés physico-chimiques des HDLs sont décrites dans ce chapitre. Plus 

particulièrement, la capacité de capture des espèces anioniques mais aussi la grande surface 

spécifique ainsi que les propriétés de surface, font de ces matériaux des adsorbants physiques 

et chimiques de grand intérêt. Ce chapitre constitue un cheminement vers le développement d’un 

procédé novateur de captage du CO2 par les HDLs assisté par électrochimie.  
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III.1- Structure et définition 

Les Hydroxydes Doubles Lamellaires (HDLs) présentent une structure (Figure 9) qui dérive de 

celle de la brucite Mg(OH)2 par substitution d’une partie des cations divalents (ex : MgII) par des 

cations trivalents (ex : AlIII). Cette substitution génère un excès de charge positive dans les 

feuillets octaédriques, compensé par la présence d’anions hydratés échangeables dans l’espace 

interfoliaire. Les HDLs peuvent être décrits par la formule chimique suivante : [MII
1-xMIII

x(OH)2]x+ 

[(An-)x/n, yH2O]x-, avec MII un cation divalent (Mg2+, Co2+, Ni2+ ...), MIII un cation trivalent (Al3+, Fe3+ 

…). An- est l’anion interfoliaire (CO3
2-, Cl-, SO4

2- …), et n la charge de l’anion, y correspond à la 

quantité d’eau interfoliaire. x est la fraction molaire ou le taux de substitution des cations divalents, 

avec x = MIII/[MII + MIII]. Cette valeur est généralement comprise entre 0,2 et 0,33 [98]. Il est à 

noter que la densité de charges des feuillets est proportionnelle au taux de substitution.  

Certains auteurs tendent à représenter les HDLs au travers de formules chimiques faisant 

apparaitre de façon systématique deux cations trivalents de telle sorte à définir le composé en 

fonction de son rapport molaire MII/MIII = MII/2. Par exemple pour l’hydrotalcite dont la formule 

chimique est Mg6Al2(OH)16CO3, 4H2O, le rapport molaire est de 6/2. Telle que spécifié 

précédemment les ratios les plus communément rapportés (0,2≤ x ≤0,33) sont compris entre 8/2 

et 4/2. 

La formulation fait apparaitre deux domaines distincts dans le matériau : le feuillet octaédrique et 

l’espace interfoliaire.  

Sur la Figure 9, qui présente la structure d’un HDL, les cations constitutifs des feuillets sont situés 

au sein des couches d’octaèdres dont les sommets sont occupés par des oxygènes ou des 

groupements hydroxyles. Les anions interfoliaires hydratés sont des anions carbonates. La 

distance interfoliaire ou distance basale ‘d’ représente les épaisseurs cumulées de l’espace 

interfoliaire et de la couche brucitique. 
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Figure 9 : Structure des HDLs adaptée de [106] 

D’après la bibliographie, la majorité des HDLs appartiennent au système cristallin de symétrie 

hexagonale [107] . Ce système cristallin est caractérisé par les paramètres ‘a’ et ‘c’, où a est la 

distance cation-cation. Le nombre de couches brucitiques, de deux ou de trois dans la maille 

cristalline, définit respectivement les structures 2H et 3H, avec c = 2c’ ou c = 3c’, où c’ est la 

distance interfoliaire [108]. 

III.1.1- Les cations constitutifs des feuillets 

La structure des HDLs peut intégrer différents cations bivalents, comme par exemple Co, Ni, Mg 

et Zn …, et trivalents, comme par exemple Al, Fe, Ga et Cr …. Le Tableau 6 illustre différentes 

combinaisons binaires de cations divalents et trivalents mentionnées dans la bibliographie pour 

lesquelles la synthèse de HDLs a été réalisée avec succès.  
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Tableau 6 : Exemples d’association de cations métalliques bivalents et trivalents utilisés dans la 

bibliographie pour synthèse de HDLs [109] 

 

La synthèse de HDLs associant des mélanges de plusieurs cations divalents ou trivalents de 

types Mg-Zn/Al, Cu-Mg/Fe et Mg/Al-Fe est aussi décrite dans la bibliographie [110]–[112]. 

La règle de Radoslovich [113] prévoit que chaque cation trivalent est entouré par six cations 

divalents, ce qui interdit le contact entre les cations trivalents. C’est probablement la raison pour 

laquelle la fraction molaire x des cations trivalents est généralement comprise entre 0,2 et 0,33. 

Pour autant, la bibliographie mentionne des succès pour la synthèse de HDLs présentant des 

fractions molaires à l’extérieur de l’intervalle compris entre 0,2 et 0,33, comme par exemple les 

compositions de types 8/2 et 10/2 [114]  

La nature et le ratio des cations influent sur le paramètre de maille ‘a’. La Figure 10 montre 

l’évolution du paramètre ‘a’ en fonction du taux de substitution en cation trivalent, pour différents 

cations divalents utilisés pour la synthèse de MII/Al.  
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Figure 10 : Evolution du paramètre ‘a’ en fonction du taux de substitution pour différents cation 

divalents utilisés pour la syntèse de MII/Al [115] 

On remarque dans un premier temps que plus le taux de substitution des cations divalents par 

de l’aluminium est important et plus le paramètre de maille ‘a’ diminue. Cela est dû au fait que le 

rayon ionique de l’aluminium (54 pm) est plus petit que celui des cations divalents (Zn, 74 pm ; 

Mg, 72 pm ; Ni, 69 pm). En revanche, les pentes des courbes du paramètre de maille en fonction 

du taux de substitution diffèrent selon la nature du cation divalent. La pente la plus faible est 

observée pour les composés de type Zn/Al. Ce phénomène peut être expliqué par la faible 

différence d’électronégativité de l’aluminium (1,61) vis-à-vis du zinc (1,65). Les plus fortes pentes 

observées pour les composés Ni/Al et Mg/Al peuvent probablement s’expliquer (i) en raison de 

la forte électronégativité du nickel (1,91) pour les composés Ni/Al et (ii) en raison de la 

combinaison des paramètres rayon ionique plus grand et électronégativité plus faible (1,31) du 

Mg pour les composés Mg/Al. 

La nature et le ratio des cations influent aussi sur la morphologie, la texture, la solubilité et le point 

de charge nulle, en fonction des paramètres physico-chimiques. Talib et al. [114] ont synthétisé 

avec succès des HDLs à base de Zn/Al à pH 7,5 à différents ratios molaires 4/2, 6/2, 8/2, 10/2 et 

12/2. Pour des ratios supérieurs à 6/2, des impuretés de type ZnAl2O4 et ZnO ont été observées. 

Selon les auteurs, la cristallinité des HDLs diminue lorsque le ratio molaire augmente. Ce 

phénomène a aussi été observé par Dutta et al. [116]. Outre la nature des cations et les taux de 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

 63 

substitution étudiés, des conditions physico-chimiques de synthèse optimisées pourraient 

probablement permettre l’obtention de produits purs et cristallins. 

Vialat et al. [117] ont étudié l’influence de la nature du cation trivalent en substituant, dans des 

HDLs à base de CoII avec un rapport molaire de 4/2, AlIII par CoIII. La caractérisation par DRX des 

deux types de produits montre que les composés synthétisés sont des produits purs. Le HDL 

Co/Al présente une cristallinité bien supérieure à celle du HDL Co/Co. Les clichés de Microscopie 

Electronique à Transmission (MET) des deux HDLs sont présentés sur la Figure 11 A et B et le 

cliché MEB des HDLs Co/Co est présenté sur la Figure 11 C. 

 

Figure 11 : Photos TEM des HDLs A) Co/Al et B) Co/Co, Zoom x 57 000 C) Photo MEB du HDL 

Co/Co 100 k 

Les HDLs de type Co/Al sont constitués de plaquettes hexagonales dont les dimensions sont 

comprises entre 200 à 250 nm. Cette morphologie est caractéristique des composés de type 

HDL. A échelle identique, les HDLs de type CoII/CoIII apparaissent comme des particules 

globulaires agglomérés, en accord avec les résultats obtenus par DRX. Une étude par 

Microscopie Electronique à Balayage (MEB) permet d’observer des plaquettes agglomérées pour 

ce dernier composé avec un grandissement de 100 000, permet d’apprécier des particules ultra-

divisées avec une morphologie en mousse et des plaquettes agglomérées présentant des 

dimensions comprises entre 50 et 200 nm.  

La nature et la composition des cations constitutifs des HDLs influent sur le point de charge nulle 

(PCN) défini comme le pH pour lequel les charges positives provenant de la composition chimique 

du HDL et les charges variables, positives ou négatives résultant respectivement de la 

protonation et de la déprotonation des hydroxyles pendants, s’équilibrent. Par exemple, pour des 

HDLs de type Ni/Fe 4/2 et 6/2, les PCN mesurés sont respectivement égaux à 6,8 et 8,0 [118].  
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Aussi, pour des HDLs de type Mg/Fe avec des ratios compris entre 7,5/2 et 3,5/2 la valeur de 

PCN est comprise entre 10,9 et 10,30 [119]. Pour des HDLs de type Mg/Al-Fe [120], les PCN 

mesurés pour des de taux de substitutions comprises entre 5,1/2 et 1,7/2 sont égaux à 11,11 et 

10,5. De ces expériences, il en ressort que la valeur du PCN est dépendante du taux de 

substitution et qu’elle est inversement proportionnelle à celui-ci.  

La nature des cations constitutifs des feuillets des HDLs peut avoir une influence sur la solubilité 

du produit synthétisé, plus particulièrement la valeur de pH et les conditions physico-chimiques 

du milieu. Boclair et al. [121], [122] et Johnson et al. [123] ont étudié la solubilité de HDLs 4/2 

contenant de l’aluminium comme cation trivalent et du zinc, du cobalt, du nickel et du magnésium 

comme cations divalents. Les HDLs contenant du magnésium sont les moins solubles, avec un 

pKs égal à 25,4. Pour les cations divalents, Co, Zn, et Ni, les pKs sont plus faibles, et égaux 

respectivement à 22,9, 20,8 et 20,0. Si ces résultats montrent que les HDLs à base des métaux 

de transitions sont plus solubles, ceux à base de cobalt sont les moins solubles de la série 

étudiée.  

La nature et le ratio des cations influent encore sur l’affinité et la capacité d’échange anionique, 

ainsi que sur la capacité de formation d’oxydes mixtes amorphes et les possibilités de 

reconstruction des structures HDLs par effet mémoire. Ces trois dernières propriétés seront 

détaillées par la suite. 

III.1.2- Les anions interfoliaires  

Plusieurs espèces anioniques peuvent s’intercaler dans l’espace interfoliaire des HDLs ; il peut 

s’agir d’anions mono et polyvalents. Ces espèces peuvent être inorganiques, comme par 

exemple CO3
2-, SO4

2-, HPO4
2-, NO3

-…, ou organiques, comme par exemple l’EDTA, le poly(3,4-

éthylènedioxythiophène) (PEDOT2).  

Les espèces interfoliaires ont une grande influence sur la distance basale, comme montre la 

Figure 12.  

 

2 Le PEDOT est un polymère conducteur utilisé comme médiateur redox dû à sa grande conductivité (3.065 S cm-1) 
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Figure 12 : Evolution de la distance basale ‘d’ en fonction de l’espèce intercalée [124] 

De Roy et al. [124] ont indiqué qu’il n’existe aucune limite pour intercaler des espèces anioniques 

dans l’espace interfoliaire. La seule contrainte est que l’espèce soit chargée et stable dans les 

conditions expérimentales.  

Le ratio des cations constitutifs des feuillets brucitiques (MII/MIII) a une grande influence sur la 

capacité d’échange anionique (CEA) du matériau. Plus la fraction molaire des cations trivalents 

augmente, et plus la capacité d’échange anionique augmente. Cette capacité augmente d’autant 

plus que la cristallinité augmente [125]. En moyenne, la CEA est comprise entre 200-400 meq 

pour 100g de solide. 

Par ailleurs, la nature et le ratio des cations constitutifs des feuillets ont une influence sur la nature 

et la proportion des anions intercalés. Par exemple, Wang et. al [125] ont montré que 

l’intercalation des anions pertechnetate (TcO−4) atteint une capacité optimale pour un HDL Ni/Al 

avec un rapport M(II)/M(III) égale à 3 ; x = 0,25. Delorme et al. [126] ont aussi clairement démontré 

l'influence de la composition cationique de HDLs de type Mg4/Al2-x-Fex sur leur affinité anionique. 

Si le HDL de type Mg4Al2, présente une affinité pour les anions carbonates et sulfates, à hauteur 
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respectivement de 90% et 10% de la CEA, dans une solution équi-chargée d’anions carbonates, 

sulfates et nitrates, l’incorporation graduelle du cation trivalent Fe dans le feuillet brucitique 

modifie progressivement le pourcentage de carbonates et de sulfates dans l’espace interfoliaire. 

Au-delà de 75% de substitution, les auteurs remarquent l’intercalation de l’anion nitrate, à l’état 

de traces. Lorsque la substitution du fer vis-à-vis de l’aluminium est totale, la quantité de nitrates 

dans l’interfoliaire est proche de 4% ; les quantités de carbonates et sulfates sont alors 

respectivement égales à 90 et 7%. La coexistence d’anions dans l’espace interfoliaire a aussi été 

démontré par [109], [127].  

Il n’en demeure pas moins que les HDLs présentent une très forte affinité envers les anions 

carbonates [128]. Cette propriété est développée au paragraphe suivant. 

III.1.3- Affinité des HDLs vis-à-vis des anions carbonates  

Les HDLs présentent généralement une forte affinité pour les anions carbonates -[1]. Par 

exemple, la constante d’équilibre pour des HDLs de types Mg/Al 6/2 d’échange anionique est 

égale à 1,84 pour les anions carbonates. Cette constante est égale à 1,39, 1,42 et 0,24 

respectivement pour les anions sulfates, hydroxyles et chlorures.  

Dans l’interfoliaire, l’anion carbonate peut aussi se trouver en présence de son acide conjugué 

(HCO3
-). Bitteto et al. [2] ont démontré la coexistence des anions 

carbonates/hydrogénocarbonates dans l’espace interfoliaire de HDLs de type Mg/Al synthétisés 

à pH 11 à température ambiante, maturés à 100 °C pendant 20 heures et lavés trois fois dans 

l’eau déionisée. Ces HDLs ont été synthétisés avec différents taux de substitution, compris entre 

0,2 et 0,33. Lors de la caractérisation de ces composés par Raman et FTIR (Figure 13), des 

bandes associées aux anions carbonates sont observées à 1400, 1100 et 600 cm-1 par 

spectroscopie Raman et à 1400, 1360 et 1080 cm-1 par spectroscopie FTIR. Les bandes 

observées à 1625 et 1050 cm-1 par spectroscopie Raman et 1618, 1300 et 1000 cm-1 par 

spectroscopie FTIR ont été attribués aux anions hydrogénocarbonates. 
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Figure 13 : Spectres Raman et FTIR des HDLs Mg/Al à différents taux de substitution [2] 

La Figure 13 montre que la quantité d’hydrogénocarbonates présente dans l’espace interfoliaire 

est inversement proportionnelle au taux de substitution x (~ 0 % pour x = 0,33, ~ 25 % pour x = 

0,25, et ~ 65 % pour x = 0,20). Di Bitetto et al. [2] ont expliqué ce phénomène en postulant que 

les faibles taux de substitution et par voie de conséquence les faibles densités de charges sont 

plus favorables aux anions monovalents. Ce postulat est en accord avec les travaux de Torres- 

Dorante et al. préalablement présentés dans le cadre de la capture des anions nitrates [3]. Dans 

les travaux présentés par Di Bitetto et al., la valeur à l’équilibre du ratio HCO3/CO3
2- dans l’espace 

interfoliaire est atteinte après 30 minutes. Il est à noter néanmoins que l’espèce carbonate reste 

l’espèce prédominante dans l’espace interfoliaire, même pour le taux de substitution le plus faible.  

En plus des travaux présentés par Di Bitetto, les travaux mentionnés par Ishihara et al. [4] tendent 

à démontrer que les HDLs sont en équilibre dynamique avec le milieu dans lequel ils sont 

introduits. Par exemple, Ishihara et al. ont étudié cet équilibre pour des poudres de HDLs 

contenant des anions carbonates marqués au carbone 13 (13CO3
2-) et mis en contact avec 

l’atmosphère. Les résultats sont présentés sur la Figure 14 –a. 
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Figure 14 a : Spectre FTIR indiquant les différences bandes de carbonates – isotope carbone 

(13CO3
2-/12CO3

2-) [5] – b : Echange de l’anion interfoliaire entre les carbonates de synthèses et 

les carbonates provenant du CO2 atmosphérique [129] 

Le spectre FTIR (Figure 14 – a) présente deux bandes caractéristiques des carbonates 13CO3
2- 

à 1329 et 1400 cm-1 (stretching C-O) après synthèse, tandis que les carbonates 12CO3
2- issus du 

CO2 atmosphérique sont observés à 1367 et 1440 cm-1. La vibration C-O est progressivement 

déplacée vers un nombre d’onde plus élevé quand l’échantillon de HDL est en contact avec l’air. 

Ce phénomène a aussi été observé par Di Bitetto et al. qui ont proposé le mécanisme d’échange 

des carbonates issus du CO2 atmosphérique [130] : 

 

Ce phénomène d’équilibre dynamique est aussi observable en milieu aqueux. En effet, la 

concentration et la spéciation des espèces inorganiques en solution peuvent aussi influer sur la 

nature des espèces interfoliaires. Par exemple, Li et al. [131] ont analysé la nature des anions 

interfoliaires présent dans des HDLs de type Ni/Al, en fonction du pH de synthèse. Ils ont observé 

que les matériaux synthétisés jusqu’à pH 8 contenaient majoritairement des anions nitrates, à 

hauteur de 97 % et des traces de carbonates à hauteur de 3 %. En revanche, à partir de pH 9, la 

tendance s’inverse, avec une quantité d’anions carbonates proche de 80 %. 
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III.1.4- L’eau interfoliaire  

Dans la structure des HDLs, on distingue classiquement trois types d’eau selon le type de liaison 

et donc d’énergie avec laquelle la molécule d’eau interagit avec le matériau [132]:  

- L’eau hygroscopique ou physisorbée qui correspond aux molécules d’eau adsorbées à la 

surface externe du matériau. Cette eau est faiblement liée à la structure.  

- L’eau interfoliaire, qui correspond à l’eau d’hydratation des anions interfoliaires et à l’eau 

en interaction avec les feuillets. 

- L’eau de structure qui correspond aux groupement hydroxyles de la couche octaédrique. 

Cette eau est fortement liée à la structure. 

Ces trois types d’eau sont mis en évidence lors de traitements thermiques par analyses 

thermogravimétriques. De telles analyses ont été réalisées par Marappa [132] sur des composés 

de types Mg/Al (x= 0,25 et 0,33) contenant des anions carbonates dans l’espace interfoliaire. Ces 

travaux ont montré que l’eau hygroscopique est vaporisée à une température proche de 100°C. 

L’eau interfoliaire est libérée à une température plus importante, comprise entre 100°C et 250°C. 

Quelle que soit la nature de l’anion dans l’espace interfoliaire, les profils des thermogrammes 

présentent un épaulement à 150°C, qui pourrait être attribué au départ de l’eau en interaction 

avec les feuillets. La contribution de l’eau d’hydratation des anions nitrates se situe à une 

température inférieure alors que la contribution de l’eau d’hydratation des anions carbonates se 

situe à une température supérieure. Ce phénomène est attribué à l’énergie d’hydratation, plus 

élevée pour les anions divalents. Enfin le départ de l’eau de structure est observé à une 

température supérieure à 250°C. Le départ de cette eau coïncide avec la décomposition du HDL 

et le départ des anions carbonates sous forme de CO2 :  

 𝑀𝑔1−𝑥𝐴𝑙𝑥(𝑂𝐻)2](𝐶𝑂3)𝑥/2  →  𝑀𝑔1−𝑥𝐴𝑙𝑥𝑂1+𝑥
2
+

𝑥

2
𝐶𝑂2 + 𝐻2𝑂 

En outre, en comparant la charge des anions intercalés, les auteurs ont montré que la nature des 

anions influe aussi sur la teneur de l’eau dans l’espace interfoliaire, avec une teneur plus 

importante en présence d’anions divalents. En effet, pour une même composition et rapportée au 

même taux de substitution, la quantité d’eau dégazée des HDLs contenant des anions carbonates 

est supérieure à celle des HDLs contenant des anions chlorures ou nitrates [132]. 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

70   

Par analogie aux argiles cationiques, l’espace interfoliaire est contrôlé par un équilibre entre des 

forces d'attraction et de répulsion [133]–[135]. Cet équilibre est plus facilement modélisé en 

considérant des énergies potentielles [133]–[135]. 

L'énergie potentielle d'attraction est essentiellement électrostatique. Elle résulte principalement 

de l'attraction coulombienne entre la charge positive excédentaire induite par la substitution des 

cations constitutifs des feuillets et la charge négative portée par les anions interfoliaires [133]–

[135]. Des interactions répulsives de types Van der Waals entre les couches adjacentes 

contribuent également à l'énergie potentielle totale d’interaction [133]–[135]. 

L'énergie potentielle de répulsion provient essentiellement de l'énergie potentielle d'hydratation 

des anions dans l’espace interfoliaire. En effet, l’eau d’hydratation des anions constitue la majeure 

partie de l'eau interfoliaire (i.e. l’eau en interaction avec les feuillets constitue la partie minoritaire). 

Les molécules d'eau assurent un continuum en se liant les unes aux autres par des liaisons 

hydrogènes [133]–[135].  

Par analogie avec les argiles cationiques [136], il est possible de postuler que le gonflement dû 

à la répulsion de la double couche peut être réduit par de fortes forces d'adsorption sur les feuillets 

et sur les bordures des feuillets. En fonction du PCN, ces forces permettent l’adsorption d’anions, 

en deçà du PCN, ou de cations, au-delà du PCN [137]. Par analogie avec les argiles cationiques 

[133], ces forces d'attraction coulombienne assurent probablement une certaine cohésion entre 

les particules de HDLs contre la répulsion de la double couche. 

III.2- Synthèse des HDLs 

Plusieurs méthodes sont utilisées pour synthétiser les HDLs. La synthèse par coprécipitation est 

la méthode la plus usuellement utilisée. Dans une moindre mesure, la synthèse sol-gel et le 

vieillissement en conditions hydrothermales et la synthèse par voie électrochimique sont utilisés 

par certains auteurs. Les techniques par échange anionique et reconstruction (basée sur "effet 

de mémoire") sont plus spécifiquement mises en œuvre pour l’obtention de HDLs mono-

anioniques. Selon la méthode de synthèse utilisée, les caractéristiques physico-chimiques des 

matériaux élaborés, comme par exemple, la morphologie, la cristallinité, la nature de l’anion 

interfoliaire et la taille des cristallites, peuvent être notablement différentes.  

Dans le cadre de ce travail, la synthèse des HDLs a uniquement été réalisée par coprécipitation. 

Cette méthode ainsi que l’influence des paramètres de synthèse sont détaillées dans le 

paragraphe suivant.  
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III.2.1- La coprécipitation 

La coprécipitation est basée sur l’ajout d’une solution basique dans une solution de sels contenant 

les cations constitutifs des HDLs recherchés. Généralement la solution basique contient l’anion 

à intercaler. Cette méthode de synthèse permet d’obtenir une grande variété de compositions 

relativement aux cations constitutifs des feuillets et aux anions interfoliaires. Il existe deux 

variantes de coprécipitation : la coprécipitation à pH constant (à faible sursaturation) et la 

coprécipitation à pH variable (à forte sursaturation).  

La coprécipitation à pH constant consiste à ajouter la solution de sels dans un réacteur contenant 

une solution aqueuse dont le pH est préalablement fixé à la valeur retenue pour la synthèse. Le 

pH de cette solution est réglé, par l’ajout d’une solution basique, à une valeur généralement 

comprise entre 8,5 et 11, ce qui limite généralement la formation de composés intermédiaires. 

Cette solution saline est susceptible de contenir l’anion à intercaler qui peut aussi être apporté 

par la solution basique. 

La coprécipitation à pH variable consiste en l’ajout de la solution basique dans la solution saline 

contenant les cations de sorte à amener le pH à une valeur souhaitée. L’avantage de cette 

méthode est que les tailles de cristallites sont petites. Les produits synthétisés sont généralement 

de bonne pureté et bien cristallisés. La coprécipitation à pH variable conduit à la précipitation des 

cations trivalents à bas pH (FeIII pH ≥ 2, AlIII ≥ 3,5). Ces composés sont des intermédiaires 

réactionnels qui permettent la formation à plus haut pH du HDL [138]. Cette méthode de synthèse 

est celle qui a été utilisée pour cette étude. Les paragraphes suivants détaillent, uniquement 

l’influence des conditions opératoires sur cette méthode de synthèse. 

III.2.2- Influence des conditions de coprécipitation sur la synthèse des HDLs à 

pH variable 

La structure, la morphologie et d’autres caractéristiques physico-chimiques des HDLs, peuvent 

être influencées par les conditions de coprécipitation, en particulier, le pH du milieu réactionnel, 

la concentration de la solution basique et sa vitesse d’ajout. 
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III.2.2.1- Le pH de synthèse 

La valeur finale du pH de coprécipitation est un facteur pouvant influer fortement sur différentes 

propriétés du HDL, comme par exemple la cristallinité, la taille des cristallites, la morphologie et 

la nature anions interfoliaires. 

L’étude du mécanisme réactionnel de formation des HDLs de type Mg/Al 4/2 par Seron et al. 

[138] a permis de mettre en évidence l’influence du pH sur la cristallinité et la composition du 

matériau synthétisé. Ces auteurs ont montré, par DRX, l’obtention d’un HDL Mg/Al pur, mais peu 

cristallin, de type 4/2, à partir d’un pH de synthèse final égal à 8,5. A partir de pH 10, la 

coprécipitation est totale, i.e. les cations Mg2+ et Al3+ sont totalement précipités. Au-delà de ce 

pH, et jusqu’à pH 13, les auteurs ont montré que la cristallinité des matériaux synthétisés 

augmentait avec le pH de synthèse. Ce phénomène peut probablement être expliqué par le 

caractère amphotère de l’aluminium, qui est remobilisé dans un processus de dissolution – 

reprécipitation qui favorise l’augmentation de la cristallinité et la tailles des particules. 

Panda et al. [139] ont montré que l’ajout goutte à goutte d’une solution de NaOH à concentration 

variable, comprise entre 1 et 0,1 M (1, 0,5, 0,25, et 0,1 mol/L), dans une solution contenant un 

mélange, de cations métalliques et de Na2CO3, dont le pH et la concentration des espèces du 

carbone ne sont pas précisés, permettait l’obtention de particules pures cristallines, de l’ordre du 

nanomètre, de HDL de type Mg/Al-CO3. Dans les conditions de opératoires sélectionnées, les 

auteurs ont remarqué que la concentration de la solution en NaOH modifiait la taille des cristallites 

des HDLs synthétisés. Par exemple, pour un pH final de synthèse égal à 9, les tailles de cristallites 

des HDLs synthétisées sont égales à 2,42, 2,08, 1,97 et 1,65 nm, respectivement pour des 

concentrations de NaOH égales à 1, 0,5, 0,25, et 0,1 mol/L. Les tailles des cristallites ont été 

calculées à partir de la raie (003) des diffractogrammes en utilisant la loi de Scherrer. Les auteurs 

expliquent ce phénomène en raison, de l’influence de la concentration en OH- sur le pH fixé par 

un apport goutte à goutte. Les auteurs expliquent aussi ce résultat par l’influence de la 

concentration en cations Na+ dans la solution mère. En effet, comme évoqué préalablement, au-

delà du PCN, les cations de type Na+ s’adsorbent sur la surface externe des feuillets. L’adsorption 

des Na+ à la surface des nucléis, génèrent une couche dite de passivation qui empêche les 

cations de la solution de diffuser vers les nucléis ; ce qui ralentit sensiblement le phénomène 

d’Ostwald, croissance des particules par dissolution-reprécipitation. 

La morphologie des HDLs peut être fortement influencée par la valeur de pH de coprécipitation 

[140]. Les clichés obtenus par Wang et al., par microscopie électronique à balayage (MEB) ont 
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montré que des HDLs Mg/Al–CO3, synthétisés à une valeur de pH respectivement égales à 8, 9, 

10 et 12 étaient constitués de nanoparticules, particules ayant au moins une dimension inférieure 

à 10 nm, de tailles égales à 3,5, 5,8, 6,3 et 9,8 nm. Les tailles des cristallites ont été calculés à 

partir des diffractogrammes, en utilisant l’équation de Scherrer. Au MEB, les auteurs ont observé 

que les particules sont constituées d’agglomérats d’une taille moyenne égale à 200 nm. 

Respectivement pour des valeurs de pH de 9, 10 et 12, la morphologie évoluait de la pierre à la 

fleur et enfin en plaquettes micrométriques.  

De même, l'influence du pH sur les anions intercalés dans l'espace interfoliaire a été étudiée par 

Li et al. [131] sur des composés de type Ni/Al 4/2. L’obtention d’un HDL a été observée à partir 

d’un pH égal à 7. Les mesures réalisées par FTIR sur les solides élaborés à cette valeur de pH, 

montrent la présence des anions nitrates et carbonates dans l’espace interfoliaire avec une 

prépondérance forte des anions nitrates.  

Au-delà d’un pH de synthèse égal 7, et ce jusqu’à 13, l’intensité de la bande d’absorbance à 1384 

cm-1 attribuée aux nitrates dans l’espace interfoliaire diminue alors que les bandes d’absorbance 

à 1375 et 1365 cm-1 attribuées aux carbonates augmentent. Les mesures réalisées par DRX, 

confirment ce résultat. En effet, la distance interfoliaire des HDLs synthétisés à pH 7, d = 8,8 Å, 

est en accord avec la présence majoritaire des nitrates dans l’espace interfoliaire. A pH 10, la 

distance basale est égale à 7,8 Å, en accord avec la présence prépondérante d’anions carbonates 

dans l’espace interfoliaire. Par ailleurs, l’étude de Wang et al. [140] a également confirmé 

l'échange des anions nitrates (NO3
-) par des hydrogénocarbonates (HCO3

-) puis par des 

carbonates (CO3
2-) dans l'espace interfoliaire alors que le pH augmente respectivement de 8 à 9 

puis jusqu’à 10 et enfin 12. Ces études ont montré que l’obtention d’un HDL contenant des anions 

carbonates dans l’espace interfoliaire est favorisée par un pH de synthèse supérieur ou égal à 

10, en accord avec la spéciation des espèces inorganiques du carbone, décrite dans les 

diagrammes de Sillen. Ces résultats reflètent les observations préalablement établies, à savoir 

que les HDLs sont en équilibres dynamiques avec le milieu d’interaction.  

III.2.2.2- Influence de la concentration de la solution basique  

Pour la majorité des synthèses par coprécipitation, la solution basique, utilisée, est constituée 

d’un mélange de NaOH et de Na2CO3. Panda et al. [139] ont observé que la cinétique de 

formation des HDLs est ralentie par l’utilisation d’une solution basique dépourvue de carbonate 

de sodium. Ils ont aussi montré qu’une concentration de NaOH inférieure à 0,25 M gênait 

l’augmentation de la taille des particules de HDLs formées.  
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La présence de carbonates dans la solution basique favorise la cristallinité des matériaux 

élaborés, de par l’interaction des carbonates avec les feuillets constitutifs du matériau. Miyata 

[128] a suggéré la mise en œuvre d’une solution de NaOH à 2 M pour la formation d’un HDL 

Mg/Al avec plusieurs anions interfoliaires, Cl- et NO3
-. Les produits synthétisés présentaient une 

cristallinité parfaite et une absence d’impureté dans les diffractogrammes enregistrés. Selon 

Corma [141], le rapport molaire entre les carbonates et les cations doit être égal à 0,66 et le 

rapport OH-/(M2++M3+) doit être égal à 2,25 afin d’obtenir un HDL cristallin.  

III.2.2.3- Influence de la vitesse d’ajout de la solution basique  

Pour la synthèse par coprécipitation à pH variable, la vitesse d’ajout de la solution basique 

influence le mécanisme de formation des HDLs. Ainsi, un ajout lent du réactif basique permet 

d’atteindre un état d’équilibre des espèces précipitées à partir des cations trivalents avant la 

précipitation des cations divalents qui amènera à la formation des composés de type HDLs. Dans 

le cas d’un ajout rapide de la solution basique, l’état de quasi-équilibre n’est pas atteint et des 

espèces métastables peuvent persister en suspension et conduire à la formation d’impuretés [98], 

[122]. Grégoire [142] a étudié l’influence de la vitesse d’ajout de la solution basique sur la 

structure des HDLs. Il a observé que les positions des raies de DRX, attribuées aux HDLs, ne 

sont pas modifiées en fonction de la vitesse d’ajout. Il est à noter que les conditions opératoires 

de post-synthèse, des HDLs obtenus, sont différentes pour les deux techniques d’ajout. Une 

caractérisation du domaine interfoliaire des HDLs par FTIR a montré que ce paramètre n’avait 

pas d’influence sur l’organisation du domaine interfoliaire. Cette observation semble cohérente 

pour un traitement thermique post-synthèse d’une durée supérieure à 20 h, pour les deux 

techniques d’ajout. Il a noté que ces observations sont possibles pour les systèmes Ni/Fe et Ni/Al. 

A partir de ces résultats, la vitesse d’ajout de la solution basique peut ou pas influencer sur la 

structure du HDL tout en dépendant de la composition chimique des feuillets. 

III.2.2.4- Influence de la température de coprécipitation 

La température de coprécipitation a une influence sur la formation des matériaux HDLs. 

Généralement la coprécipitation est effectuée à température ambiante, ou à une température 

fixée par un thermostat, pouvant aller jusqu’à l’ébullition de l’eau.  

Par exemple, Climent et al. [143] ont étudié l’influence de la température de coprécipitation sur la 

cristallinité des HDLs de type Mg/Al-CO3 6/2 synthétisés à pH 12, à partir d’une solution basique 
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contenant NaOH et Na2CO3. La Figure 15 montre les diffractogrammes obtenus par DRX, des 

solides synthétisés respectivement à 25, 40, 60, 80 et 100°C.  

 

Figure 15 : Influence de la température de de coprécipitation sur la cristallinité des HDLs Mg/Al 

Les différents diffractogrammes montrent que, quelle que soit la température, les HDLs 

synthétisés sont des matériaux purs et parfaitement cristallins. La cristallinité des produits formés 

augmente avec la température. La taille des cristallites, calculée à partir de l’équation Scherrer, 

augmente avec la température, à partir de 40°C. Pour des températures inférieures à 40°C, la 

taille des cristallites est égale à 80 Å. Au-delà, les tailles des cristallites sont égales à 80, 93 et 

120 Å pour des températures respectivement égales à 40, 60 et 100°C. Une température de 

synthèse par coprécipitation a été fixée à 35°C.  

Si, dans le cadre de l’obtention de HDLs Mg/Al, les résultats indiquent que la cristallinité et la 

taille des particules augmentent en fonction de la température de synthèse, il n’en demeure pas 

moins qu’une attention particulière doit être portée quant à la composition chimique des matériaux 

synthétisés, en raison de la possible formation d’impuretés, favorisée par l’élévation de la 

température. En effet, la bibliographie rapporte que, quelle que soit la température de l’ambiante 
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jusqu’à l’ébullition, l’apparition de structures annexes, comme par exemple des spinelles, peut 

être observée [144]–[147].  

Dans une moindre mesure, d’autres paramètres comme la vitesse d’agitation et la durée de 

coprécipitation peuvent avoir une influence sur les caractéristiques des matériaux élaborés mais 

celle-ci reste limitée. 

Outre la température, toutes les conditions opératoires de synthèse doivent faire l’objet d’une 

attention particulière pour l’obtention de matériaux purs et adaptés en cristallinité, en taille et en 

morphologie à l’application ciblée.  

III.2.3- Post-traitement  

Afin d’optimiser la taille des cristallites, la cristallinité et la pureté du produit final, des traitements 

post synthèses peuvent être appliqués à la suspension de HDL obtenue à l’issue de l’étape de 

coprécipitation : la maturation et le lavage. Par ailleurs, un traitement thermique de post-synthèse 

peut être appliqué aux HDLs après l’obtention d’une poudre sèche afin de générer les Oxydes 

Mixtes Amorphes (OMAs). 

III.2.3.1- La maturation 

La maturation est une étape qui consiste à maintenir la suspension, sous agitation mécanique, à 

une température généralement choisie supérieure à la température de synthèse. Il en résulte des 

phénomènes de réactivation de la nucléation et de croissance cristalline [148] par le biais du 

murissement d’Ostwald, tel que décrit précédemment. En outre, la température élevée augmente 

le mouvement brownien des particules de HDLs. Dans des conditions optimales cela limite 

l’agrégation des nanoparticules coprécipitées. Des phénomènes parasites, comme par exemple 

l’agrégation des particules, peuvent aussi être observés. Tous ces phénomènes dépendent à 

minima, de la température, de la composition chimique, des caractéristiques physico-chimiques 

des espèces précipitées, de la nature et de la concentration des espèces dissoutes dans le milieu 

et de la viscosité de la suspension. 

La maturation peut être conduite à pression atmosphérique ou à pression imposée. Par exemple, 

Xu et al. [149] ont démontré, pour un HDL de type Mg/Al-Cl 4/2, qu’à pression atmosphérique, 

une augmentation de la température de 80 à 125 °C pour une durée égale à 8 heures engendre 

la croissance des particules de 90 à 125 nm. Pour une durée de maturation de 16h, les 
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agglomérats sont constitués de particules dont la taille est supérieure à 4 µm pour des 

températures égales à 125 ou 150°C. Le traitement hydrothermal, à une température allant 

jusqu'à 140 °C, permet l’obtention de HDLs à forte cristallinité. Cependant, un traitement 

hydrothermal prolongé ou une température trop élevée peut provoquer une réagrégation de 

grosses particules surmontant leur répulsion électrostatique [149].  

La maturation du solide en suspension est un paramètre d’intérêt qui peut faire l’objet d’une 

attention particulière en fonction de l’application visée pour l’utilisation des particules de HDLs. 

Ultérieurement à l’étape de coprécipitation ou de maturation, plusieurs autres traitements doivent 

être mis en œuvre pour l’obtention du solide purifié.  

III.2.3.2- Obtention d’un composé mono anionique purifié 

Un composé HDL mono-anionique purifié peut être obtenu après séparation solide/liquide, 

échange anionique et lavage. 

• La séparation solide/liquide  

La séparation solide/liquide est réalisée par centrifugation. Cette première étape a pour but 

d’éliminer l’excès de solution basique et les impuretés dissoutes durant la coprécipitation afin de 

disposer d’un solide concentré en vue des étapes ultérieures [138]. 

• L’échange anionique 

Comme préalablement présenté, l’obtention de HDLs mono-anionique n’est pas aisée, même 

pour les anions à forte affinité comme les carbonates. Relativement aux conditions physico-

chimiques de synthèse, l’anion carbonate est souvent l’espèce majoritaire dans l’espace 

interfoliaire. Toutefois, les mesures réalisées par FTIR peuvent indiquer la présence d’autres 

anions, contre-ions des espèces métalliques introduites en solution pour l’obtention des HDLs.  

Pour l’obtention de HDL mono-anionique, il est possible de procéder à l’échange anionique. Cette 

méthode, proposée pour la première fois par Bish et al. [150], consiste à mettre en œuvre le 

matériau HDL à échanger dans une solution concentrée de l’anion à intercaler. Cette technique 

permet l’échange d’une/des espèce(s) anionique(s) présente dans l’espace interfoliaire par celle 

désirée, tout en conservant la structure cristallographique du HDL. L’échange est favorable 
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lorsque l’anion, initialement présent dans l’espace interfoliaire, présente une faible affinité pour le 

HDL. Cette méthode peut par conséquent être utilisée pour l’obtention de HDLs mono-carbonate. 

Malgré une moindre affinité des HDLs pour les anions mono-chargés, cette méthode est plus 

généralement utilisée pour l’obtention de HDLs hydrogénocarbonates, chlorures ou nitrates 

[151]–[155]. L’élaboration de ces compositions spécifiques nécessitent de réaliser l’échange sous 

atmosphère contrôlée. Malgré ces précautions, la présence d’anions carbonates résiduel est 

souvent révélée par FTIR.  

• Le lavage  

Le lavage est une étape au cours de laquelle la suspension de HDL, placée dans des boyaux de 

dialyse, est introduite dans un grand volume d’eau déminéralisée. Du fait des gradients de 

concentrations, la migration des espèces chargées en solution est favorisée au travers de la 

membrane, ce qui permet la purification du produit à l’issue de plusieurs séquences de dialyse 

[138]. 

III.3- Utilisation des HDLs pour le captage du CO2  

Les HDLs présentent une grande affinité vis-à-vis des anions carbonates. C’est la raison pour 

laquelle un certain nombre de travaux se sont attachés à développer des procédés de captage 

du CO2 en utilisant les HDLs comme précurseurs d’adsorbants. En l'état actuel des 

connaissances, seul le procédé de calcination permet la régénération des solides avant leur 

réutilisation [6]–[8]. 

En effet, les HDLs forment des composés nommés oxydes mixtes amorphes (OMAs) par 

traitement thermique à une température modérée, dans la plage de températures 200-500 °C 

[156], [157]. L’obtention d’OMAs résulte à la fois d’un phénomène de déshydroxylation de la 

structure couplée à la vaporisation des anions interfoliaires. Le procédé d’obtention des OMAs 

par traitement thermique est décrit par la suite. 

Les OMAs sont capables d’adsorber physiquement le CO2 via un phénomène de sorption directe, 

sous atmosphère gazeuse contenant du CO2. La physisorption se produit lorsque le gaz CO2 est 

en contact avec la surface d'un solide; les forces impliquées sont Van der Waals, la dispersion 

de London et la répulsion intermoléculaire [158]. 
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Les OMAs possèdent en outres une capacité remarquable à régénérer leur structure cristalline 

HDL d'origine en solution aqueuse contenant du CO3
2-, via « effet mémoire ». 

Ces deux possibilités de piégeage du CO2, comme adsorbants ou pièges anioniques, sont 

détaillés dans les paragraphes qui suivent. 

III.3.1- Le traitement thermique des HDLs  

Les oxydes mixtes amorphes (OMAs) sont dérivés du traitement thermique de HDLs dans une 

plage de température intermédiaire, située entre 200 et 400°C [156], [157]. Ils sont formés par la 

déshydroxylation de la couche de HDL et le départ des anions interfoliaires. Deux mécanismes 

sont proposés pour la formation des OMAs à partir de la calcination des HDLs [159]–[161].  

Le premier mécanisme consiste à la substitution partielle de M(II) (Mg2+) par M(III) (Al3+) dans le 

réseau M(II)-O (MgO), ce qui conduit à une charge positive dans la structure. Ainsi les ions O2- 

deviennent insaturés. Pour chaque insertion ou substitution d’un cation trivalent par un divalent, 

deux sites de M(II)-O (Mg-O) actifs sont ainsi formés. 

Le deuxième mécanisme consiste en une migration partielle du cation trivalent des sites 

octaédriques du HDL jusqu’à des sites tétraédriques dans la structure des OMAs lors du 

traitement thermique. Ce départ de cations trivalents conduit à des lacunes octaédriques et à la 

formation de trois espèces actives M(II)-O autour du cation trivalent. 

III.3.2- Capture en voie sèche par physisorption 

Du fait de la haute température des effluents gazeux issus des procédés en postcombustion, les 

études de captage du CO2 se sont particulièrement intéressées aux matériaux de type OMAs 

dont la stabilité physico-chimique est assurée jusqu’à des températures proches de 500°C. Les 

OMAs sont capables d’adsorber physiquement le CO2, en voie sèche. 

Deux technologies sont employées pour le procédé d’adsorption/désorption du CO2 sur les 

OMAs : (i) l’adsorption modulée en température (Temperature Swing Adsorption – TSA) et où 

l’adsorption est réalisée à pression atmosphérique et (ii) l’adsorption modulée en pression 

(Pressure Swing Adsorption – PSA). Le mode de désorption du CO2 diffère en fonction des 

technologies. En TSA la désorption est réalisée en augmentant la température et en PSA la 

désorption se fait en diminuant la pression [162], [163].  
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III.3.2.1- Mécanisme de capture en voie sèche utilisant les OMAs 

Le mécanisme d’adsorption du CO2, en voie sèche sur les OMAs, implique deux 

étapes réactionnelles: (i) la diffusion du CO2 vers la surface et les pores de l’OMA, (ii) l’adsorption 

de la molécule de CO2 sur la surface de l’OMA [159], [160]. La Figure 16 illustre le phénomène 

d’adsorption du CO2 à la surface d’un oxyde mixte de type Mg/Al. Une interaction faible entre le 

carbone du CO2 et l’oxygène du matériau OMA assure l’adsorption [161].  

 

Figure 16 : Adsorption du CO2 sur un OMA de type Mg/Al [161] 
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III.3.1.2- Influence de différents paramètres 

Le captage du CO2 par voie physique sur les OMAs est influencé par différents facteurs physico-

chimiques parmi lesquels la composition chimique des OMAs, la teneur en eau de l’effluent 

gazeux, la température et la pression de l’effluent gazeux à traiter.  

• Composition chimique des OMAs 

La composition chimique joue un rôle important sur l’adsorption du CO2 dans les OMAs. Elle 

influe sur la structure du matériau et, plus particulièrement, sur la surface spécifique des OMAs. 

Les résultats issus des expérimentations de Wang et al. [159] ont montré que le système CaCoAl 

présente une capacité d’adsorption du CO2 plus élevée que celle du composé Co/Al, pouvant 

atteindre 1,39 mmol de CO2 par gramme d’OMA, lors du traitement d’un effluent gazeux 

contenant 8% de CO2 dans de l’azote à 350 °C et 1 bar. Les tailles des pores du matériau influent 

fortement sur l’adsorption du CO2. Yu et al. [164] ont étudié les tailles des pores en fonction de la 

teneur en cobalt dans un HDL CoMg/AL. Ils ont observé que plus le composé de type HDL 

contenait de cobalt et plus la taille des pores était importante (de 11,6 nm à 24.8 nm). 

L’incorporation du cobalt dans les HDLs et les OMAs est d’un grand intérêt car il impacte leur 

capacité d’adsorption du CO2. Palomares et al. [165] ont étudié l’effet de la teneur en cobalt dans 

un OMA issu d’un HDL CoMg/Al. Ils ont observé l’augmentation de la surface spécifique pour les 

OMAs contenant du cobalt : 173 m²/g pour une composition contenant 10% de cobalt, contre 110 

m²/g pour ceux qui ne contiennent pas de Co.  

• Influence de la teneur en vapeur d’eau dans les effluents gazeux 

La capacité d’adsorption du CO2 par les OMAs est influencée par la teneur en vapeur d’eau dans 

les effluents gazeux. Reddy et al. [166] ont étudié l’influence de la vapeur d’eau dans l’effluent 

gazeux sur la capacité de capture du matériau vis-à-vis du CO2. La Figure 17 montre qu’elle 

augmente de 2,09 % pour l’effluent contenant la vapeur d’eau, portant la quantité de CO2 adsorbé 

de 0,61 mmol de CO2/gOMA pour l’effluent sec à 0,71 mmol/gOMA pour l’effluent humide. 
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Figure 17 : Capacité de sorption de l’OMA Mg/Al, comparaison CO2 humide et CO2 sec 

• Influence de la pression  

La capture du CO2 par adsorption physique peut s’effectuer dans une large gamme de pression. 

Les études ont montré que la capacité de capture augmente en même temps que la pression 

[160], [167]–[171]. 

Moreno et al. [168] ont étudié l’effet de la pression, comprise entre 1 et 4350 kPa, sur la capacité 

d’adsorption du CO2 par un OMA obtenu lors d’un traitement thermique, à 350 °C, d’un HDL 

Mg/Al. A basses pressions (<500 kPa), la capacité d’adsorption évolue linéairement avec 

l’augmentation de la pression. A des pressions équivalentes à 10, 40, 100 et 500 kPa les 

capacités d’adsorption mesurées sont respectivement de 0,2, 0,3, 0,38 et 0,7 mmol de CO2 par 

gramme d’OMA. A partir de 500 kPa, la courbe de l’isotherme d’adsorption suit une variation 

exponentielle en fonction de l’augmentation de la pression. A des pressions égales à 1000, 2500 

et 4350 kPa, les capacités d’adsorption sont respectivement de 1, 2,5 et 5,8 mmol de CO2 par 

gramme d’OMA. Ces observations, montrent que l’OMA peut être utilisé comme adsorbant à des 

pressions faibles ou élevées, allant jusqu’à 4000 kPa. 

• Influence de la température  

La température influe sur la capacité d’adsorption du CO2 par les OMAs. Cette température est 

généralement comprise entre 30 et 600°C [160], [169], [172]–[175]. Pour les procédés en 

postcombustion, la température des effluents gazeux est généralement supérieure à 200°C, c’est 

la raison pour laquelle la majorité des travaux d’adsorption est effectuée dans une gamme de 

températures allant de 200 à 400°C [176]–[178]. 
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Gao et al. [160] ont étudié l’influence de la température sur la capacité d’adsorption d’un OMA 

obtenu à partir d’un HDL Mg/Al 3/1 contenant des carbonates dans l’espace interfoliaire. 

L’adsorption du CO2 à partir de ces OMAs a été réalisée à une pression de 1 atmosphère et à un 

débit constant de CO2, égal à 20 mL/min. Dans un premier temps, ils ont étudié la température 

optimale de calcination du HDL sur la capacité d’adsorption. La capacité de capture maximale 

(0,73 mmol/g) a été obtenue à partir d’un OMA calciné à 400 °C. En dessous de cette 

température, la structure du HDL était encore présente, et au-delà de cette température, un 

composé de type spinelle MgAl2O4 commence à se former. L’influence de la température 

d’adsorption a été étudié en utilisant un OMA obtenu à 400°C (Figure 18). 

 

Figure 18 : Effet de la température sur la capacité d’adsorption du CO2 de l’OMA Mg/Al - 

Modifié 

L’allure de la courbe sur la Figure 18 montre que la température a une grande influence sur la 

capacité d’adsorption du CO2. A une température égale à 100°C, la capacité d’adsorption est 

égale à 0,88 mmol de CO2 par gramme d’OMA, alors qu’à 400°C, cette capacité est égale à 0,54 

mmol/g OMA. A des températures moyennes, entre 200 et 300 °C, la capacité d’adsorption, reste 

assez élevée, proche de 0,7 mmol de CO2 adsorbé par gramme d’OMA. C’est la raison pour 

laquelle, les OMAs sont considérés comme l’un des adsorbants prometteurs pour la capture du 

CO2 à des températures intermédiaires situées entre 200 et 350 °C, qui sont proches des 

températures des effluents après passage sur les échangeurs thermiques [176]. 
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III.3.1.3- Bilan énergétique de l’adsorption du CO2 en voie sèche 

Le bilan énergétique de la sorption de CO2 peut être évalué en mesurant la chaleur d'adsorption 

du CO2 en utilisant des techniques calorimétriques [179]. L’étude menée par S. Radha [180] 

rapporte des informations sur le bilan énergétique d’adsorption du CO2 par les OMAs de type 

Mg/Al. Pour les oxydes mixtes, les valeurs initiales des enthalpies d’adsorption sont comprises 

entre : -119 et -94 kJ/mol de CO2. 

A ce jour, la technologie TSA par modulation de la température est la plus développée pour 

réaliser des cycles d’adsorption/désorption du CO2. Toutefois, cette méthodologie est, en l’état 

actuels des connaissances, un facteur énergétique limitant l’application industrielle du procédé 

[156], [160], [181], [182]. La haute température constitue aussi un facteur limitant la durée de vie 

du procédé du fait de la dégradabilité des OMAs et de la formation non réversible de composés 

de structure spinelle. C’est la raison pour laquelle, certains auteurs se sont attachés à étudier le 

captage du CO2 en voie aqueuse, en utilisant les propriétés de reconstruction des HDLs calcinés. 

III.3.3- Le captage du CO2 par des HDLs en voie aqueuse 

Du fait de la propriété effet mémoire, en présence d’une solution anionique, les OMAs peuvent 

intercaler chimiquement les anions lors de la reconstruction du HDL. 

Cette méthode nécessite la calcination du HDL pour obtenir l’OMA correspondant. L’oxyde mixte 

est ensuite mis en contact avec une solution carbonatée. Ce contact conduit à la régénération de 

la structure HDL et à l’intercalation des anions carbonates dans l’espace interfoliaire. 

Cette spécificité du HDL a été mise en œuvre dans le cadre du projet CAPCO2. Les travaux 

réalisés au BRGM ont permis de capter par intercalation le CO2 sous forme de carbonate à l’aide 

d’un OMA formé à partir d’un HDL Mg/Al. 
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III.3.3.1- Mécanisme de capture en voie humide utilisant des OMAs  

Le schéma de principe du captage du CO2 en voie humide par les OMAs est illustré sur la Figure 

19. Il présente à droite la structure d’un HDL carbonaté qui subit un traitement thermique, à une 

température égale à 350°C, et l’obtention d’un OMA. L’oxyde formé est mis en contact avec une 

solution contenant du CO2 dissous sous forme de carbonates. Le pH d’équilibre de la suspension 

contenant les OMAs (Mg/Al) est situé à des valeurs voisines de 11 ce qui favorise la dissolution 

du CO2 et la formation de l’espèce carbonate en solution. Les carbonates présents dans la 

solution sont ensuite capturés et intercalés dans l’espace interfoliaire des HDLs formés par 

reconstruction.  

 

Figure 19 : Schéma de principe du captage du CO2 par la reconstruction des OMAs 

 

III.3.3.2- Influence des différents paramètres  

Dans le cadre du projet CAPCO2, Seron et al.[7] ont évalué l’influence d’un certain nombre de 

paramètres sur la performance du procédé utilisant l’OMA Mg/Al pour le captage du CO2. 
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• Influence de la teneur en CO2 du flux gazeux  

Des essais de capture à 30°C, dans une suspension concentrée à 50 g/L, ont été réalisés en 

étudiant l’influence de la teneur en CO2 de l’effluent gazeux à traiter. La concentration en CO2 

influence le point du débouché, qui correspond au moment à partir duquel le procédé n’est plus 

suffisamment efficace pour délivrer un flux de gaz épuré, de son CO2, à 98%. La Figure 20 montre 

l’influence de la teneur en CO2 sur le temps de débouché en sortie du réacteur à 30°C et à une 

concentration solide égale à 50 g/L. 

 

Figure 20 : Influence de la teneur en CO2 sur le temps de débouché en sortie de réacteur 

Le temps de débouché en sortie de réacteur est inversement proportionnel à la teneur en CO2. A 

une teneur en CO2 égale à 10% le temps de débouché est égal à 300 min, cependant pour une 

teneur égale à 60% la sortie du CO2 a lieu au bout de 20 min. En effet, ce point est considéré 

comme le temps à partir duquel la majorité des OMAs initialement introduit dans le réacteur ont 

recristallisé sous forme de HDLs ayant des carbonates dans l’espace interfoliaire.  
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• Influence de la température de la suspension  

L’influence, sur la capacité de capture du CO2, de la température de la suspension contenant les 

OMAs Mg/Al a été étudiée. Des essais ont été réalisés à des températures égales à 15, 30 et 60 

°C, en utilisant une suspension de 50 g/L d’OMA et une teneur en CO2 égale à 16%. Le suivi du 

CO2 capté est déduit de la mesure de la teneur en CO2 de l’effluent en sortie du réacteur. Le 

pourcentage de CO2 en sortie est inversement proportionnel au taux de carbonates intercalés 

dans l’espace interfoliaire de l’HDL reconstruit. La Figure 21 montre les performances de capture, 

en fonction de la température de la suspension d’OMA.  

 

Figure 21 : Influence de la température de la suspension d’OMA sur les performances de 

capture du CO2 [7] 

Un palier, caractérisant l’intercalation des carbonates, est observé au cours de la période initiale 

des expériences réalisées à 30 et 60°C. Il est suivi d’une augmentation rapide du pourcentage 

du CO2 en sortie du réacteur, correspondant à la saturation du solide par les anions carbonates. 

La durée de ce palier d’intercalation varie en fonction de la température, à 60°C la durée du palier 

est de 150 min or à 30°C la durée est de 200 min. Le pourcentage de CO2 en sortie de réacteur, 

est plus faible à 60°C (0,25 %) qu’à 30°C (0,48 %), indiquant une quantité adsorbée plus faible 

et une cinétique plus rapide à 60°C. 
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Pour l’expérience réalisée à 15°C, une augmentation graduelle du taux de CO2 en sortie du 

réacteur a été observée en absence d’un palier d’abattement du CO2.  

Ces comportements montrent que la température influe sur la cinétique et le taux capture des 

carbonates. Ceci peut être due à une augmentation de la cinétique de dissolution du CO2 et de 

capture des anions CO3
2- en augmentant la température.  

• Influence de la concentration solide de la suspension  

L’influence, sur la capacité de capture des carbonates, de la concentration solide de la 

suspension d’OMA dans le réacteur a été évaluée. La Figure 22 illustre les essais réalisés à 

différentes concentrations solides, égales à 25, 50 et 100 g/L, à 30°C et à pour une teneur en 

CO2 égale à 30% [7]. 

 

Figure 22 : Influence de la concentration en solide de la suspension d’OMA Mg/Al sur la capture 

du CO2 [7] 
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Les résultats des expériences montrent que la concentration en solide a une grande influence 

sur l’efficacité du procédé d’intercalation. Pour un apport de CO2 constant, la durée du palier 

d’intercalation des carbonates, est proportionnelle à la concentration en solide. Pour une 

concentration égale à 25 g/L, le rendement de capture de la suspension est trop faible pour éviter 

l’apparition de fuites de CO2 en sortie. A des concentrations égales à 50 et 100 g/L, les points de 

débouchés sont respectivement situés environ à 75 et 175 min, ce qui montre que la capacité de 

capture augmente en fonction de la concentration solide d’OMA dans la suspension. Ces résultats 

sont à corréler avec la capacité d’échange anionique des HDLs.  

III.3.3.3- Bilan énergétique de l’intercalation des CO3
2- en voie humide 

Dans le cadre du projet CAPCO2, l’étude énergétique du procédé de captage du CO2 en voie 

humide par les OMAs a été réalisée à l’aide d’un montage couplant un microcalorimètre et un 

chromatographe en phase gazeuse. Ce couplage permet de quantifier le taux de CO2 capturé et 

l’énergie nécessaire pour cette capture. 

Deux expériences, avec deux concentrations d’OMA différentes, ont été réalisées afin de calculer 

l’énergie nécessaire à l’intercalation des anions carbonates dans la structure du HDL, en couplant 

un calorimètre à une chromatographie gazeuse. Pour des concentrations solides d’OMA égales 

à 47,8 et 46,1 g/L, les dépenses énergétiques nécessaires à la capture sont égales à 151 et 138 

kJ/ mol de CO2, soit 3,4 et 3,1 GJ/tCO2. 

La dépense énergétique liée à la régénération du matériau par traitement thermique du HDL 

carbonaté, reste le facteur limitant du procédé de captage par voie humide. Les recherches 

menées au BRGM dans le cadre du projet CAPCO2, ont permis d’estimer l’énergie nécessaire, 

à l’étape de régénération thermique des HDLs Mg/Al, à 12 GJ/tCO2. Il faut noter que cette valeur 

est nettement supérieure à celle trouvée par les amines et qu’elle n’inclue pas les étapes de 

séparation solides/liquides ni de séchage du solide.  
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Si la régénération des HDLs par voie thermique est un facteur limitant en vue d’une application 

industrielle du procédé, l’utilisation des techniques électrochimiques est d’un fort intérêt pour 

modifier les interactions anion hôte-matrice. L’électrochimie, utilisant l’électron, s’avère en outre 

être une méthode particulièrement pertinente en termes d’impact environnemental, mais aussi 

en termes de mise en œuvre d’un procédé continu dans la perspective d’une application 

industrielle pour le captage du CO2 par intercalation et libération des espèces anioniques 

dissoutes. En effet, la capacité d’échange anionique pourrait être modulée par toute modification 

de type réduction ou oxydation des cations métalliques constitutifs du feuillet des HDLs. La mise 

en œuvre d’un tel procédé permettrait d’abaisser la demande énergétique. En effet, l’utilisation 

d’un système redox réversible unique à l’anode et à la cathode permet d’annuler le terme relatif 

à la tension minimale de cellule. Un tel procédé apparait comme alternative innovante aux 

procédés utilisant des amines. D’autant plus que les HDLs comptent parmi les matériaux les plus 

prometteurs pour la valorisation du CO2 sous forme de vecteurs énergétiques, de type 

hydrocarbures et alcools, par photo-chimie [183]. Après avoir décrit très brièvement le processus 

de conversion du CO2 à partir de HDLs, par photo-catalyse, les propriétés électrochimiques des 

HDLs sont analysées dans le paragraphe III-4, en vue la mise en œuvre d’un procédé de captage 

du CO2 (cœur de ce travail de recherche). 

III.3.4- Réduction et conversion du CO2 par photo-catalyse 

Le processus de conversion photo-catalytique du CO2 en produits chimiques à valeur ajoutée 

(CO, CH4, C2H6, C2H5OH, C2H4, CH3OH, HCOOH, ...) est une approche prometteuse pour la 

valorisation de ce gaz. Le processus est basé sur le concept de la photosynthèse naturelle :  un 

matériau semi-conducteur est utilisé comme photo-catalyseur en présence d’un agent réducteur 

(par exemple H2) pour la conversion du CO2 en produits chimiques utiles sous l'irradiation 

lumineuse [184]–[187]. La photosynthèse artificielle nécessite simultanément les processus de 

réduction de CO2 et d'oxydation de H2O, exigeant la double fonction des photo-catalyseurs. Le 

processus de conversion photo-catalytique se déroule en plusieurs étapes : (i) l’absorption de la 

lumière par le semi-conducteur, (ii) la création d’une paire électron-trou, (iii) la migration vers la 

surface des électrons et des trous, (iv) la réception et le piégeage des électrons et des trous par 

des sites de surface du matériau et (v) le transfert de charge et les réactions redox à la surface 

du photo-catalyseur. Les électrons induisent de façon concomitante la réduction de l’eau et la 

formation d’hydrogène moléculaire ainsi que les réactions de réduction du CO2. Un ensemble de 

réactions concurrentes conduit à l’obtention d’un mélange de produits de réduction. Les trous 

permettent l’oxydation de l’eau en oxygène moléculaire. L’optimisation de la cristallinité permet 
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d’optimiser les paires d’électrons-trous. La présence de co-catalyseurs favorise la cinétique redox 

à l’interface.  

Le potentiel redox du matériau est l’élément principal pour la réaction de photo-catalyse [188]–

[191]. Un potentiel électrochimique très oxydant correspond à un électron très lié. Inversement, 

un potentiel très réducteur correspond à un électron faiblement lié. Les niveaux d’énergie des 

bandes de conduction et de valence des semi-conducteurs doivent par conséquent encadrer les 

niveaux d’énergie associés à chaque demi-réaction associée aux couples CO2/CH4, H+/H2 et 

O2/H2O dont les niveaux d’énergies sont respectivement égaux à -0,24 eV, -0,41 eV et 0,82 eV 

[192].  

Parmi les matériaux semi-conducteurs, les HDLs comptent parmi les matériaux les plus 

prometteurs pour la réduction du CO2 par photo-chimie [183]. En effet, les niveaux d’énergies de 

bandes de conductions et de valences de HDLs encadrent les niveaux d’énergies des couples 

CO2/CH4 et H2O/O2. C’est par exemple le cas des HDLs Co/Al dont l’énergie des bandes de 

conduction et de valence se situent respectivement à -1,14 et 0,96 eV [193]. 

Le réacteur photochimique est constitué d’un réservoir contenant les HDLs dispersés. A des 

températures proches de l’ambiante, la cinétique et la sélectivité de réduction du CO2 sont encore 

relativement faibles [183], même si des HDLs hybrides ont été synthétisés. En outre, le 

mécanisme de conversion est mal connu. La mise au point de techniques de caractérisation in-

situ devrait permettre d’appréhender conjointement mécanismes et cinétiques de réactions afin 

d’améliorer l’efficacité des HDLs.  

Comparativement aux procédés photo-chimiques, les procédés électro-photo-chimiques 

permettent d’adapter les niveaux de Fermi des photo-matériaux grâce à l’imposition d’un courant 

ou d’une tension, et par conséquent d’accroître le rendement de photo-réduction du CO2 [194]. 

Ils permettent en outre, de séparer les produits des réactions anodiques et cathodiques grâce à 

des réacteurs à double compartiments. Chaque réacteur est équipé d’au moins une photo-

électrode ; i.e. une photo-anode et/ou photo-cathode.   

Après avoir démontré que l’ajout de cuivre sous forme CuII dans la composition chimique d’un 

HDL Zn/Al 6/2 augmentait l’adsorption du CO2 gazeux sous forme d’hydrogénocarbonate à la 

surface des feuillets des HDLs, Ahmed et al. [195], ont proposé un mécanisme de photo-électro-

réduction du CO2 avec formation de méthanol, tel qu’indiqué Figure 23.  
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Figure 23 Mécanisme électro-photo-catalyse des HDLs Zn-Cu/Ga proposé par [195] 

 

Après l’étape d’adsorption du CO2 sous forme d’hydrogénocarbonate (étape comprise entre A et 

B), les étapes B, C, D, E, F, G et H sont liées à des réactions photo-électrochimiques qui assurent 

la formation d’un produit chimique à haute valeur ajoutée. Les électrons et les photons fournis au 

système permettent la réduction de CuII en CuI (étape C). La réaction d’oxydoréduction entre le 

CuI et l’atome de carbone, initialement présent sous forme de CIV conduit à la réoxydation de CuI 

en CuII et à la réduction de CIV en CIII (étape D). A nouveau, les électrons et les photons fournis 

au système permettent la réduction de CuII en CuI (étape C). Les réactions successives 

d’oxydoréductions entre CuI et l’atome de carbone engendrent la formation du méthanol, dans 

lequel l’atome de carbone est au degré d’oxydation (-II).  

Wang et al. [193] ont synthétisé des HDLs Co/Al 2/1 par la méthode de coprécipitation pour la 

conversion de CO2 atmosphérique et d'eau en CH4, à partir du couple CoII/CoI constitutif des 

feuillets des HDLs. Les nanofeuillets du HDL Co/Al synthétisés ont été actifs pendant 55 heures 

d'irradiation avec du CO2 atmosphérique, sous contrainte électrochimique, à une concentration 

de 400 ppm, avec une production de CH4 avoisinant 4,3 µmol g-1h-1. 

La réduction du CO2 par électro-photo-catalyse semble être un moyen prometteur pour la 

valorisation du CO2. Ce procédé nécessite néanmoins de lever un certain nombre de verrous 
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scientifiques et techniques, comme par exemple l’augmentation des cinétiques de réactions, de 

l’efficacité de conversion et de l’efficacité énergétique [196], [197]. 

III.4- Propriétés électrochimique des HDLs 

La mise en œuvre d’un procédé électrochimique en rupture pour la capture et libération du CO2 

sous forme de carbonates ou d’hydrogénocarbonates, nécessite à la fois l’utilisation de HDLs 

constitués de métaux de transition à valences multiples et la maitrise des propriétés 

électrochimiques de ces matériaux.  

III.4.1- Mécanismes redox associés au transfert d’électrons  

De nombreux travaux, réalisés sur l’étude des propriétés redox des HDLs par électrochimie 

rapportent l’activité redox des éléments de transition au sein des feuillets : oxydation et/ou 

réduction des cations métalliques constitutifs des feuillets. Ces phénomènes redox sont à l’origine 

de la modification de la charge des feuillets. Dans la bibliographie, deux théories tentent 

d’expliquer la compensation de l’excès de charge induit par ces modifications. Le mécanisme le 

plus communément détaillé est celui impliquant un phénomène de protonation/déprotonation des 

groupements hydroxyles de surfaces. Le second mécanisme implique 

l’intercalation/désintercalation des espèces anioniques hydratées dans/depuis l’espace 

interfoliaire.  

La bibliographie relative à l’étude et à la modélisation de ces mécanismes de compensation dans 

des matériaux de type HDLs est relativement limitée. Comparativement, la bibliographie est 

beaucoup plus abondante sur de tels phénomènes observés dans les argiles cationiques. Pour 

une meilleure appréhension des phénomènes induits par les modifications redox au sein des 

HDLs, le paragraphe suivant détaille les aspects mécanistiques de transfert de matières au sein 

des argiles cationiques, et plus particulièrement les smectites dioctaédriques, i.e. les 

montmorillonites, les béidellites et les nontronites, qui contiennent du fer redox actif. 

III.4.2- Phénomènes redox et physico-chimiques dans les argiles cationiques  

Pour la nontronite 2/1, la réduction chimique d’une proportion limitée de Fe(III) induit un excès de 

charges négatives qui est compensé par l’intercalation de cations dans l’espace interfoliaire [198], 

[199], comme illustré sur la Figure 24 adaptée de [200], au travers d’un travail de modélisation, 

pour une smectite ferrugineuse sodique. 
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Figure 24 : Influence de l’état redox du Fe constitutif d’une smectite sodique sur l’expansion et 

la contraction de l’espace interfoliaire. Adaptée de [200] 

Cet excès de charge peut aussi être compensé par la sorption de protons sur les groupements 

hydroxyles structuraux, pouvant conduire à la déshydroxylation partielle de la structure. Ces 

mécanismes dépendent des distorsions induites par la réduction du FeIII en FeII [198].  

De plus, comme préalablement expliqué, la teneur en eau dans l’espace interfoliaire est contrôlée 

par l’équilibre entre les forces d’attraction et de répulsion entre les feuillets et les anions hydratés. 

Les réactions redox, qui modifient la charge des feuillets et, par voie de conséquence, l’équilibre 

entre ces forces, sont responsables des phénomènes de désintercalation et d’intercalation de 

molécules d’eau dans l’espace interfoliaire (phénomènes de gonflement) [136], [200]–[202]. La 

Figure 24 [200], illustre l’influence de l’état redox du Fe constitutif d’une smectite, sur les 

phénomènes d’hydratation et de déshydratation, induisant l’expansion ou la contraction de 

l’espace interfoliaire.  

En outre, les argiles cationiques présentent une charge de surface, variable causée par la 

réactivité des groupements hydroxyles fonctionnels en fonction du pH. En particulier, la réactivité 

des groupements hydroxylés de bords de feuillets des argiles dépend fortement de la valeur de 

pH du milieu.  

La charge structurale, due aux substitutions dans les feuillets des argiles cationiques, constitue 

la charge permanente de surface car elle ne dépend pas des conditions physico-chimiques de la 

suspension d’argile. La charge dite variable, est dû à la protonation/déprotonation, en fonction de 

la valeur du pH, des groupements hydroxyles présents sur les surfaces basales externes des 

particules, mais surtout à la présence de liaisons libres dues à la rupture du réseau cristallin en 

bordure des feuillets.  
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En fonction de la valeur du pH, ces groupements peuvent se protoner ou se déprotoner. Ces 

phénomènes rendent la charge de bordure variable en fonction de la composition chimique de la 

solution de telle sorte que : 

(Eq. 9) +2OH-≡M ⇆ +H OH +-≡M   

(Eq. 10)  O2+ H - O-≡M ⇆ -OH + OH-≡M 

avec M le cation métallique constitutif des feuillets, et par conséquent les surfaces externes du 

HDL, en accord avec la théorie de Brönsted-Lowry. 

Les sites ainsi chargés peuvent adsorber des cations ou des anions de telle sorte que : 

(Eq. 11) )-(A+2OH-≡M ⇆ -+ A+2OH-≡M 

(Eq. 12) )+(C -O -≡M ⇆ ++ C - O-≡M 

Où A- et C+ sont respectivement des anions ou des cations présents dans l’électrolyte. 

L’adsorption d’anions est consécutive à la protonation de la fonction Métal-OH de la couche 

externe du matériau lorsque la valeur de pH est inférieure à la valeur du PCN. Inversement, 

l’adsorption de cations est consécutive à la déprotonation de la fonction Métal-OH de la couche 

externe du matériau lorsque la valeur de pH est supérieure à la valeur du PCN. 

III.4.3- Phénomènes redox et physico-chimiques dans les HDLs 

Les phénomènes redox et physico-chimiques associés aux HDLs peuvent être décrits et 

explicités par analogie avec les phénomènes observés pour les argiles cationiques. Les réactions 

redox impliquant l’oxydation ou la réduction des cations constitutifs des feuillets devraient 

permettre de moduler la charge électrique positive des feuillets, et par voie de conséquence, la 

capacité d’échange d’anions (CEA), pour maintenir l’électroneutralité. L’oxydation et la réduction 

devraient aussi être responsables de la désorption ou la sorption des protons sur les groupements 

hydroxyles situés sur les surfaces externes. En effet, l’excès de charges positives des feuillets 

suite à l’oxydation d’une partie des cations constitutifs des feuillets, devrait rendre plus labile 

l’atome d’hydrogène des groupements ≡M-OH. Les phénomènes redox devraient aussi moduler 
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l’hydratation des anions dans l’espace interfoliaire. Les groupements OH situés sur les surfaces 

externes des HDLs devraient aussi être impliqués dans les réactions acido-basiques de 

Brönsted-Lowry. En effet, le pH est un paramètre essentiel dans la spéciation des groupements 

de surface. 

En effet, certains auteurs ont montré le transfert, pour partie réversible, d’anions, de cations, et 

de molécules d’eau [137], [203]–[208] lors de phénomènes électrochimiques d’oxydation et de 

réduction des cations constitutifs des feuillets des HDLs. 

Le transfert électronique de l’électrode de travail vers les cations possiblement redox actifs 

constitutifs des feuillets dépend de l’accessibilité électronique de ces cations [137], [209]. La 

conductivité du matériau est un paramètre essentiel. Les HDLs sont connus pour être 

relativement peu conducteurs (10-6-10-3 Sm-1) [210]. En effet, le manque d’électrons libre dans le 

réseau cristallin freine la conduction électrique dans le matériau (conduction de bandes) (Figure 

25). La conduction électronique s’effectue par saut d’électrons entre atomes ionisés (Figure 25). 

Ce mécanisme est nommé ‘hopping mechanism’ [211]. Pour ce faire, il est nécessaire que le 

matériau comporte à la fois des sites accepteurs et des sites donneurs d’électrons ; ces derniers, 

qui portent la charge excédentaire, doivent être majoritaires [212]. Ce mécanisme peut être décrit 

comme une réaction redox interne entre les formes oxydées et réduites des métaux de 

transitions, constitutifs des feuillets [137], [209], [213]. 

 

Figure 25 : Schéma illustrant l’absence de conduction de bande et la conduction par hopping 

dans les matériaux de type HDL. Transitions par « Nearest Neighbor Hopping » (1) et 

« Variable Range Hopping » (2) adapté de [214]  

En fonction des propriétés intrinsèques des matériaux, lorsque la température est favorable, 

l’énergie thermique favorise le déplacement des électrons entre sites voisins les plus proches. 

Ce mécanisme est appelé « Nearest Neighbor Hopping ». Lorsque la température n’est pas 

favorable, l’énergie thermique est alors plus faible que la dispersion en énergie de l’ensemble 
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des sites vers lesquels les électrons peuvent se déplacer. Dans ces conditions, un mécanisme 

dit « Variable Range Hopping » opère. Si la différence en énergie entre deux sites voisins est 

importante, il devient plus favorable pour le porteur de sauter sur un site plus éloigné en distance 

mais plus proche en énergie. 

Relativement aux transferts d’ions qui permettent de compenser la charge induite par les 

phénomènes d’oxydation et de réduction de cations constitutifs des feuillets, certains auteurs ont 

mis en évidence l’intercalation réversible d’anions interfoliaires [137], [206], [208], [215]–[218]. 

D’autres ont observé le transfert de cations [206], [216], [218].  

Par exemple, Taviot et al. [215] qui ont travaillé sur un HDL de type Co/Al-NO3, en vue d’une 

utilisation comme matériau de stockage d’énergie (batteries), en milieu KOH et LiOH 1 M, par 

voltampérométrie cyclique à 50 mV/s, ont suggéré un mécanisme d’oxydoréduction du couple 

Co(III)/Co(II) constitutif des feuillets. Selon ces auteurs, l’oxydation d’une partie du CoII en CoIII est 

responsable de l’expulsion de cations, et, dans une moindre mesure, de l’insertion d’anions. 

Inversement, la réduction du Co(III), préalablement oxydé, génère l’insertion de cations et dans 

une moindre mesure l’expulsion d’anions. Ces phénomènes ont été mis en évidence par couplage 

des techniques électrochimiques et gravimétriques. Les auteurs n’ont néanmoins pas détaillé 

outre mesure les interactions entre le matériau et les ions, de l’électrolyte support, transférés à 

l’interface. Par analogie aux phénomènes redox décrits pour les argiles cationiques, le 

phénomène d’insertion d’anions dû à l’oxydation du CoII en CoIII peut probablement s’expliquer 

par l’intercalation, dans l’espace interfoliaire, des anions OH-. 

Par analogie aux phénomènes redox décrits pour les argiles cationiques, le phénomène 

d’insertion d’anions dû à l’oxydation du CoII en CoIII peut probablement s’expliquer par 

l’intercalation, dans l’espace interfoliaire, des anions OH-. Le phénomène d’expulsion des cations 

peut résulter de la désorption des cations des surfaces externes des HDLs. Ce phénomène peut 

avoir deux origines, une origine redox, en raison de la labilité des cations des groupements ≡M-

OH, favorisée par l’oxydation de CoII en CoIII, comme expliqué préalablement, et une origine 

physico-chimique, liée aux propriétés acido-basiques des groupements ≡M-OH qui voient le pH 

décroitre à leur interface, en raison des propriétés électro-catalytiques des HDLs vis-à-vis de 

l’eau. En effet, les HDLs sont connus pour favoriser l’oxydation de l’eau ; ce phénomène sera 

décrit par la suite, au paragraphe III.4.4- Mécanisme de catalyse de l’oxydation de l’eau. Au cours 

de l’oxydation, la diminution du pH à l’interface engendre la désorption des cations adsorbés sur 

les groupements ≡M-O- situés sur les surfaces externes des HDLs.  
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La prépondérance du phénomène de sorption/désorption des cations au cours des cycles 

d’oxydation et de réduction du cobalt, peut être expliquée par la vitesse de balayage élevée 

(50mV/s). Bien que dans l’électrolyte support, le coefficient de diffusion de OH- (5,27010-9 m²/s) 

est environ 2,7 fois plus important que celui de K+ (1,96010-9 m²/s), la cinétique de diffusion des 

OH- dans l’espace interfoliaire doit être inférieure à celle des ions K+ à la surface du matériau. De 

ce fait, la vitesse de balayage élevée (50 mV/s) favorise le comportement pseudo-capacitif des 

HDLs au détriment de la propriété d’échange d’anions.  

Duquesne et al. [208] ont établi un mécanisme de transfert entre HDL (Ni/Fe) et électrolyte 

support en fonction du potentiel appliqué, en couplant les analyses électrochimiques à des 

techniques physico-chimiques (Ac-électrogravimétrie, in-situ DRX, EDX et XPS). L'EQCM, 

également appelée électrogravimétrie cyclique, est une méthode basée sur le couplage entre la 

voltampérométrie cyclique et les mesures gravimétriques via un dispositif utilisant une 

microbalance à quartz, Quartz Crystal Microbalance, en anglais, QCM. Cette méthode permet 

d’enregistrer les variations de masse d’un film mince qui recouvre une électrode métallique 

déposé sur un crystal de quartz au cours d'un processus électrochimique. Les variations de 

masses sont calculées à partir de l'équation de Sauerbrey : 

(Eq. 13) Δfm =  −
s√𝛒𝐠µ𝐪

2f0
2  Δm =  −Ks Δm 

Où : Δfm est le changement de fréquence du résonateur à quartz (Hz), Δm est le changement de 

masse(g), ρ est la densité du quartz (g/cm3), µq est le module de cisaillement du quartz pour 

cristal taillé, f0 est la fréquence de résonance du mode fondamental (Hz), S est la surface active 

sur le quartz correspondant à l'électrode métallique et ks est le facteur de sensibilité théorique 

(Hz. g-1.cm2).  

Le couplage dynamique entre la gravimétrie et l’impédance électrochimique permet d’accéder à 

des informations pertinentes sur la cinétique [219], le transport [220], l’identification et la 

concentration relative des espèces au sein de ces matériaux [221] lors des processus redox. 

Pour l’étude des mécanismes de transfert, Duquesne et al. ont travaillé en milieu KOH 1 M. Ce 

milieu à pH 14, a judicieusement été sélectionné largement au-delà du PCN du HDL Ni/Fe (8,6) 

afin de favoriser et de mettre en évidence le phénomène de transfert de cations sur les sites ≡M-

O- présents sur les surfaces externes des particules des HDLs, induit par la catalyse de 

l’oxydation de l’eau. Les expériences, réalisées par électro-gravimétrie, ont été menées à 10 mV/s 
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sur un HDL Ni/Fe dans un électrolyte support KOH 1M, entre 0,45 et 0,75 V/ESH, après 

l’établissement d’un plateau traduisant un pseudo-équilibre physico-électro-gravimétrique où les 

phénomènes redox conduisent à des phénomènes gravimétriques cycliques totalement 

réversibles. La vitesse de 10 mV/s a été sélectionnée afin d’observer conjointement les 

phénomènes de transfert de cations et d’anions. Les expériences par Ac-électrogravimétrie ont 

été conduites à des potentiels compris entre 0,575 et 0,675 V/ESH. Les analyses par DRX insitu 

ont été réalisées sur le solide sec, sur un film mince d’or préalablement déposé sur du milar, a 

un potentiel réducteur de 0,450 et un potentiel oxydant de 0,640 V/ESH. Les analyses par XPS 

ont été conduites sur le solide sec après interaction chimique, puis électrochimique, avec 

l’électrolyte. L’ensemble des résultats issus de toutes ces analyses a permis d’établir les 

mécanismes et les cinétiques de transfert des anions, des cations et des molécules d’eau lors 

des phénomènes d’oxydo-réduction du couple Ni(III)/ Ni(II) dans un HDL de type Ni/Fe 6/2 en milieu 

KOH 1 M. Les mécanismes de transfert liés aux phénomènes d’oxydo-réduction sont illustrés sur 

la Figure 26. 
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Figure 26 : Schéma du mécanisme de transfert des anions, des cations et des molécules d’eau 

lors des phénomènes d’oxydo-réduction du couple Ni(III)/ Ni(II) dans un HDL de type Ni/Fe 6/2 en 

milieu KOH 1 M [208] 

L’oxydation de NiII en NiIII au-delà de 0,570 V/ESH, induit un excès de charges positives des 

feuillets qui est compensé par l’intercalation des anions OH-. Ce phénomène engendre une 

modification de l’équilibre des interactions entre les feuillets et les anions interfoliaires 

responsables de la contraction des feuillets, et par conséquent de l’expulsion de molécules d’eau 

de l’espace interfoliaire. De même que Duquesne et al., d’autres auteurs tel que Roto et al. [206] 

avaient déjà observé une perte d’eau interfoliaire lors de phénomènes d’oxydation des cations 

métalliques constitutifs des HDLs, sans établir le cheminement mécanistique.  

A des potentiels plus anodiques, le phénomène d’oxydation de l’eau, concomitant à l’oxydation 

de NiII, devient prépondérant. L’oxydation de l’eau, qui induit une diminution du pH à l’interface 

HDL/électrolyte, génère la désorption des cations physisorbés sur les sites ≡M-O- situés sur les 

surfaces externes des HDLs. 
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Au cours de la réduction, à 0,67 V/ESH, lorsque l’intensité du courant est proche de 0 A, le pH à 

l’interface retrouve la valeur de l’électrolyte support. Ce phénomène est responsable de la 

sorption des cations K+ sur les sites ≡M-O- présents sur les surfaces externes des particules des 

HDLs. Le phénomène de réduction du NiIII en NiII est responsable de la ré-intercalation de l’eau 

et de la désintercalation des anions OH-, préalablement intercalés, dans l’espace interfoliaire. 

La catalyse de l’oxydation de l’eau est responsable d’une modification du pH à l’interface des 

matériaux. Elle influe, par conséquent, sur les charges de surface du matériau. Si ce phénomène 

concomitant à l’intercalation et à la désintercalation des anions dans/de l’espace interfoliaire, est 

susceptible de générer des dépenses énergétiques supplémentaires. La modification des 

charges de surface en deçà du PCN est néanmoins susceptible de conduire à l’adsorption 

d’espèces anioniques en complément des phénomènes d’intercalation. Quel que soit son rôle, la 

catalyse de l’oxydation de l’eau est un phénomène qu’il convient d’examiner.  

III.4.4- Mécanisme de catalyse de l’oxydation de l’eau 

L’oxydation de l’eau est un processus redox qui conduit à la formation de dioxygène. Les demi-

équations redox de l’oxydation de l’eau, s’écrivent : 

dans un milieu dont le pH est inférieur à 5, 

   2 𝐻2𝑂 ⇆ 𝑂2  +  4 𝐻
+  +  4 𝑒− 

Et au-delà de pH 5,5 

 4 𝑂𝐻−  ⇆ 𝑂2  +  2 𝐻2𝑂 +  4𝑒
−  

Les potentiels standards des couples O2/H2O et O2/OH-, à 25°C et sous une pression partielle de 

1 bar de dioxygène, sont respectivement égaux à 1,230 et 0,404 V/ESH. 

En électrochimie, l’oxydation de l’eau est généralement un processus qui accompagne la réaction 

anodique de l’espèce redox mise en jeu dans la réaction. En effet, ce processus peut générer 

des dépenses énergétiques non-profitables à la réaction anodique recherchée. 

Toutefois, dans le cadre de la politique de développement durable, la production de dioxygène 

natif constitue un enjeu majeur pour le développement de procédés qui mettent en œuvre des 
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réactions d’oxydations, comme par exemple des procédés environnementaux de dégradation des 

composés organiques par oxydation. Pour ce faire, la génération d’oxygène natif peut être 

favorisée par des matériaux qui catalysent la réaction d’oxydation de l’eau. L’utilisation de ces 

matériaux dans des procédés d’oxydation permet d’abaisser les besoins énergétiques de la 

réaction d’oxydation souhaitée, comparativement à des traitements par voie thermique [222]. La 

catalyse peut être induite par électrochimie. Dans ce cas, le défi réside dans la sélection des 

catalyseurs. Le mécanisme de l’oxydation de l’eau, catalysé par les HDLs dépend des métaux 

constitutifs des feuillets du matériau [223]–[226]. Parmi les catalyseurs, les HDLs, et plus 

particulièrement ceux composés de cobalt et de fer, comptent parmi les catalyseurs les plus 

prometteurs [227], [228]. C’est la raison pour laquelle ce mécanisme est décrit par la suite.  

Au-delà de la neutralité, le mécanisme réactionnel de Langmuir Hinshelwood, qui nécessite la 

réaction de quatre anions OH- pour l’obtention d’une molécule de dioxygène est décrit ci-

dessous [229], [230]. Il implique uniquement des réactions d’oxydation, d’éléments adsorbés à la 

surface du matériau, dans lesquelles seul l’atome d’oxygène est l’élément électroactif : 

 4 𝑂𝐻− + ∗ →  3 𝑂𝐻−  +  𝑂𝐻 ∗ + 1𝑒− 

 3 𝑂𝐻−  +  𝑂𝐻 ∗ →  2 𝑂𝐻−  +  𝑂 ∗  + 𝐻2𝑂 +  1𝑒
− 

 2 𝑂𝐻−  +  𝑂 ∗  + 𝐻2𝑂 →  𝑂𝐻−  +  𝑂𝑂𝐻 ∗ + 𝐻2𝑂 + 1 𝑒 −  

 𝑂𝐻−  +  𝑂𝑂𝐻 ∗  + 𝐻2𝑂 → 𝑂2  +  2 𝐻2𝑂 +  1𝑒
− + ∗ 

dans lesquelles : 

- * est le site actif d’adsorption et d’oxydo-réduction du matériau. Certains auteurs [231]–

[233] proposent que ces sites actifs sont des défauts neutres, liés à l’oxydation du métal 

de transition dans la structure du matériau de tel sorte que MII-(OH)2 → MII+δ Oδ(OH)2-δ + 

δ e- + δ H+, dans le cas où δ est compris entre 0 et 1,5, et dans lequel le degré d’oxydation 

de l’oxygène reste fixé à –II. 

- OH*, O* et OOH* sont des entités chimiques adsorbées sur les sites actifs du matériau.  

L’adsorption oxydante de l’anion OH- de l’électrolyte sur un site actif du matériau constitue la 

première étape du mécanisme. L’hydroxyle adsorbé (OH*) réagit ensuite avec un autre anion OH- 

de l’électrolyte qui est oxydé pour former avec l’espèce préalablement adsorbée un atome 
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d’oxygène adsorbé en libérant une molécule d’eau. Cet atome d’oxygène adsorbé (O*), au degré 

d’oxydation zéro, réagit avec un nouvel OH- de l’électrolyte qui est oxydé pour former un 

intermédiaire réactionnel adsorbé de formule OOH* et libérer une molécule d’eau. OOH* réagit 

avec un dernier anion OH- de l’électrolyte pour générer une molécule de dioxygène, deux 

molécules d’eau et régénérer le site d’adsorption. Chacune des étapes oxydantes d’adsorption 

des réactifs, de formation et de désorption de produits met en jeu un variation d’enthalpie libre de 

réaction qui dépend de l’énergie de liaison entre le site actif du catalyseur et les espèces 

adsorbées [234], [235] . D’après Subbaraman et al. [233], qui a travaillé avec des hydroxydes de 

métaux, l’activité catalytique augmente lorsque la force de la liaison Métal-OHadsorbé diminue. En 

effet, une force de liaison Métal-OHadsorbé trop élevée empêche la réaction )18(. Ainsi, les 

matériaux constitués des cations divalents Mn, Fe, Co et Ni présentent un activité catalytique 

croissante en accord avec la décroissance de l’énergie de liaison Métal-OHadsorbé, corrélée au 

taux de remplissage de la couche électronique d. L’activité catalytique est corrélée avec la 

configuration géométrique (environnement tétraédrique ou octaédrique) et électronique (nombre 

et répartition des électrons sur la couche d) du cation électroactif.  

Dans les structures HDLs Ni/Fe et Co/Fe 6/2, Dionigi et al. [229] considèrent que l’étape limitante 

du mécanisme de la catalyse de l’oxydation de l’eau est la déprotonation de l’espèce 

intermédiaire OOH* ()19(). Elle présente en effet la variation d’enthalpie libre de réaction la plus 

élevée, 2,7310-22 kJ/mol. Pour autant la variation d’enthalpie libre de la réaction est tout aussi 

élevée (2,6910-22 kJ/mol). Les deux réactions semblent aussi limitantes l’une que l’autre. 

Pour la mise en œuvre d’un procédé visant l’intercalation et la désintercalation d’anions par le 

biais d’électrolyses, la difficulté réside dans la sélection des cations constitutifs des feuillets pour 

favoriser le mécanisme d’échange d’anions lors des phénomènes d’oxydo-réductions de tout ou 

partie des cations redox actifs constitutifs des feuillets des HDLs. 

III.4.5- Cations électroactifs constitutifs des feuillets 

Dans un contexte visant à utiliser les propriétés redox des HDLs, la sélection des métaux de 

transition apparait primordiale pour assurer à la fois la conductivité électronique des HDLs et le 

caractère redox réversible des cations constitutifs des feuillets.  

Les métaux de transition du groupe d comme le cobalt, le nickel, le manganèse ou le fer qui 

possèdent plusieurs degrés d’oxydation, dont les valences II et III, sont autant de candidats pour 

la formulation de HDLs potentiellement électroactifs. Les couples redox des cations métalliques 
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‘libres’ correspondants aux métaux de transitions préalablement cités ainsi que leur potentiel 

standard sont présentés dans le Tableau 7. 

Tableau 7 : Potentiels standards et gamme de potentiels redox des couples de cations 

métalliques, de differents métaux de transitions, libres et inclus dans des structures HDLs  

Couple redox E° (V/ESH) [236] E (V/ESH) 

NiIII/NiII 2,56 0,6 et 0,52 [208] 

CoIII/CoII 1,84 0,8 ;0,64 [237] 

MnIII/MnII 1,51 -0,03 [238] 

FeIII/FeII 0,77 [-1.2 ; -0,8 ] Mg/Fe 4/2 NaHCO3/Na2CO3 FI 0.1 pH 9 [239] 

La notion de potentiel d’oxydo-réduction ou potentiel redox (Eh) est une notion liée à la prédiction 

thermodynamique du sens de la réaction entre les oxydants et les réducteurs présents dans un 

système. Une valeur basse de potentiel redox favorise la présence d’espèces dites réduites, 

tandis qu’une valeur haute favorise les espèces oxydées. 

Lorsque les métaux sont liés, i.e. coordonnés dans un complexe ou dans une structure, comme 

dans une structure HDL, les potentiels apparents des couples redox sont généralement abaissés.  

• Le fer 

Le couple Fe3+/Fe2+ présente un potentiel standard de 0,77 V/ESH lorsque les cations se trouvent 

libres en solution. Toutefois, le couple redox FeIII/FeII voit son potentiel très largement abaissé 

quand il est inclus dans une structure HDL. En effet, les travaux de Duquesne et al. montrent que 

le potentiel d’oxydoréduction de ce couple, inclus dans une structure HDL de type Mg/Fe 4/2, se 

situe sur une gamme de potentiel comprise entre -1,2 et -0,8 V/ESH, dans une solution à pH 9 

de NaHCO3/Na2CO3 présentant une force ionique (FI) de 0,1 M [240]. Les deux inconvénients 

majeurs, limitant l’utilisation du couple redox FeIII/FeII présent dans une structure de type HDL, 

résident dans le fait que la gamme des potentiels d’oxydoréduction de ce couple se situe dans 

une gamme inférieure à celle des potentiels d’oxydoréduction du couple O2/OH- et dans la gamme 

des potentiels d’oxydoréduction du couple H2O/H2. Les phénomènes concomitants parasites 

(réduction de l’eau et du dioxygène) à la réduction du FeIII engendreraient des dépenses 

énergétiques supplémentaires. Toutefois, l’introduction du FeIII dans une structure de type HDL 

améliore significativement la conductivité de ces matériaux [210]. Cette propriété pourrait être 

expliquée par le fait que le FeIII est un accepteur d’électron, qui peut faciliter le saut d’électron par 

‘hopping’ (cf. paragraphe III.4.3- Phénomènes redox et physico-chimiques dans les HDLs). C’est 

la raison pour laquelle, la synthèse de HDLs incluant FeIII pourrait être bénéfique, en vue de leur 

utilisation dans des applications électrochimiques. D’autant plus que le fer est le quatrième 
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élément abondant sur Terre. Il est présent dans de nombreux minéraux, dont les oxydes de fer, 

comme la magnétite (Fe2O3), les oxyhydroxydes, comme la goethite (FeOOH), les sulfures, 

comme la pyrite (FeS2) les phyllosilicates comme la biotite (K(Mg,Fe)3(Al,Fe)Si3O10(OH)2) et les 

HDLs, comme la fougérite (FeII
4FeIII

2(OH)12 (SO4), 4 H2O). Du fait de son abondance et de son 

utilisation massive dans de nombreux domaines essentiels au développement économique, sous 

forme pure ou d’alliage par exemple, la production mondiale du minerai de fer en 2017, s’élevait 

à 70 tonnes par seconde, soit 2,2 milliards de tonnes par an. Du fait de sa production massive, 

la valeur de ce métal sur le marché mondial s’élève à 100 euros la tonne. De plus, il présente 

l’avantage d’avoir un faible impact environnemental et d’être faiblement toxique. Le FeIII compte 

par conséquent parmi les éléments à inclure dans la formulation d’un HDL, en vue de sa mise en 

œuvre dans des procédés électrochimiques. 

• Le manganèse 

Le couple Mn3+/Mn2+ présente un potentiel standard de 1,51 V/ESH lorsque les cations se 

trouvent libres en solution. De même que pour les couples redox du fer, le couple redox MnIII/MnII 

voit son potentiel abaissé lorsqu’il est lié, en particulier dans une structure HDL. Obayashi et al. 

[238] qui ont synthétisé, par électrochimie, des HDLs de type Mn/Al avec différents ratios II/III, 

ont démontré, en milieu KOH 2 M, par voltampérométrie cyclique à 50mV/s la présence d’un 

couple redox réversible du manganèse à un potentiel proche -0,03 V/ESH ; largement en deçà 

de la gamme de potentiels d’oxydation de l’eau. Toutefois, les auteurs n’ont pas identifié les 

valences des espèces du manganèse en présence. Cet élément présente un grand nombre 

d’états de valences (II, III, IV, V et VII), d’où la difficulté à déterminer les espèces actives du signal 

observé par électrochimie. Qiu et Villemure [204], qui ont étudié le comportement électrochimique 

de HDLs de type Mg/Mn, par voltampérométrie cyclique, en milieu tampon phosphate à pH 7,9 

et enregistré des pics d’oxydation et de réduction respectivement à 0,24 et 0,48 V/ESH, suggèrent 

plutôt la présence du couple MnIV/MnIII. Selon ces auteurs, la réduction par voie électrochimique 

du manganèse, en deçà d’une valence de III, ne se produirait pas, même après plusieurs heures 

d'électrolyse à des potentiels négatifs, probablement du fait d’un gap énergétique trop important. 

A ce jour, l’utilisation de HDLs contenant MnIII est rapportée dans la bibliographie pour la mise en 

œuvre de super-condensateurs [238], [241]–[244]. Des études approfondies sont encore 

nécessaires pour maitriser les couples redox du manganèse dans les HDLs, d’autant plus que 

des phénomènes de dissolution/reprécipitation d’impuretés sont rapportés dans la bibliographie 

[238], [245]. En outre, la synthèse chimique de HDLs contenant du manganèse n’est pas aisée, 

essentiellement en raison de l’obtention d’impuretés de type Mn2O3, Mn3O4 et MnCO3, dont la 

formation est favorisée au vu des données thermodynamiques. Le recours à l’utilisation d’agents 
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chimiques pour contrôler le potentiel redox de la solution de synthèse apparait essentiel afin de 

minimiser la présence de Mn2O3 et Mn3O4. Certains auteurs ont, par exemple, recours à 

l’utilisation de persulfate de sodium (Na2S2O8) [246] pour la synthèse de MnII/MnIII. Eviter ou 

minimiser la présence d’anions carbonates dans la solution de synthèse apparait tout aussi 

essentiel, afin d’éviter la formation d’espèces carbonatées. Des auteurs ont rapporté l’obtention 

de HDLs chlorure et nitrate purs et parfaitement cristallins [247]. Le manganèse est le douzième 

élément le plus abondant et le quatrième métal le plus utilisé dans le monde. Il est présent à l’état 

naturel dans de nombreux minéraux, dont des oxydes de manganèse, comme la pyrolusite 

(MnO2), des oxydes mixtes comme l’hydrate mixte de baryum et de manganèse ((Ba,H2O)2 

Mn5O10) et des carbonates, comme la rhodochrosite (MnCO3). Cet élément, qui présente une 

faible toxicité, est, à ce jour, vendu à un prix de 2000 euros la tonne. Le manganèse apparait, par 

conséquent, comme un élément particulièrement intéressant pour être intégré dans une structure 

HDL pour une utilisation en électrochimie. A ce jour, la maitrise des propriétés électrochimique 

des HDLs contenant du manganèse, et plus particulièrement la difficulté à contrôler son état 

d'oxydation, ainsi que les phénomènes de dissolution/reprécipitation d’impuretés au cours des 

cycles électrochimiques constituent un frein pour l’utilisation de ces composés dans des procédés 

assistés par électrolyse. 

• Le nickel 

Le couple Ni3+/Ni2+ présente un potentiel standard de 2,56 V/ESH lorsque les cations se trouvent 

libres en solution. De même que pour les couples redox du fer, du manganèse et du cobalt, le 

couple redox NiIII/NiII voit son potentiel abaissé quand il est lié, et en particulier inclus dans une 

structure HDL. Par exemple, Duquesne et al. [137], qui ont synthétisé des HDLs de type Ni/Fe, 

ont démontré, en milieu KOH 0,1 M, par voltampérométrie cyclique à 10 mV/s, que les potentiels 

d’oxydation et de réduction, du couple NiIII/NiII, étaient respectivement de 0,6 et 0,52 V/ESH. Si 

le phénomène d’oxydation de l’eau, à ces conditions, est prépondérant à partir d’un potentiel égal 

à 0,65 V/ESH, il n’en demeure pas moins qu’il est concomitant avec l’oxydation de NiII en NiIII. 

Les processus redox ainsi que les phénomènes associés, de transfert d’anions, de cations et de 

molécules d’eau, ont été préalablement décris au paragraphe III.4.3- Phénomènes redox et 

physico-chimiques dans les HDLs. L’utilisation d’un HDL contenant le couple redox NiIII/NiII 

semble appropriée pour la mise d’un procédé de capture et de libération d’anions. La catalyse de 

l’oxydation de l’eau peut néanmoins générer des dépenses énergétiques supplémentaires qui ne 

profitent pas au procédé de capture et libération d’anions par électrolyse. Pour ce faire, il est par 

conséquent nécessaire d’optimiser la nature de l’électrolyte support et le potentiel à appliquer, 

lors des électrolyses, afin de maximiser le phénomène de capture et de libération des anions.  



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

 107 

D’autant plus que le nickel occupe le vingt quatrième rang en terme d’abondance sur Terre. Il est 

présent dans de nombreux minéraux, tels que les sulfures, comme la pentlandite ((Ni,Fe)9S8), les 

arséniures, comme la niccolite (NiAs), les arséniates, comme l’annabergite (Ni3As2O8, 8 H2O) et 

les silicates, comme la garniérite ((Ni,Mg)3(Si2O5)(OH)4) et les oxydes, comme la limonite 

((Fe,Ni)O(OH),nH2O). Il existe, par ailleurs des ressources sous-marines, situées entre 4000 à 

6000 m de profondeur, sous la forme de gisement de nodules nickélifères. Les gisements 

sulfurés, silicatés et latéritiques (les limonites), sont exploités pour la production du nickel. Les 

gisements sulfurés constituent 30 % des réserves et ressources mondiales de nickel. L’extraction 

du nickel issu de ces gisements représente 55% de la production mondiale. Le nickel est un des 

métaux les mieux recyclés, avec par exemple, un taux de récupération en France de 80%, ce qui 

correspond à 80% des besoins du pays. Actuellement, le prix du nickel s’élève à 16 000 euros la 

tonne. 

• Le cobalt 

Le couple Co3+/Co2+ présente un potentiel standard de 1,84 V/ESH lorsque les cations se trouvent 

libres en solution. De même que pour les couples redox du fer et du manganèse, le couple redox 

CoIII/CoII voit son potentiel abaissé quand il est lié et en particulier inclus dans une structure HDL. 

Vialat et al. [237] ont observé, par voltampérométrie cyclique, à 5 mV/s, les pics d’oxydation et 

de réduction du couple CoIII/CoII à des potentiels proches de 0,8 et 0,64 V/ESH, en milieu KOH 

0,1 M. Dans ces conditions, le potentiel redox du couple CoIII/CoII se situe sur le domaine de 

l’oxydation d’oxydation de l’eau. De ce fait, il est impératif d’optimiser les conditions opératoires 

lors des électrolyses afin de limiter la catalyse de l’oxydation de l’eau pour l’application visée pour 

ce travail de thèse. Comparativement aux HDLs incluant le couple NiIII/NiII, la présence du couple 

CoIII/CoII dans les HDLs améliore significativement la conductivité et la réversibilité du transfert 

électronique [210], [237], [248]–[250]. 

Selon Vialat et al. [239], qui ont étudié par impédance électrochimique, à des potentiels égaux à 

0,23 et puis à 0,70 V/ESH, les propriétés de HDLs Co/Al, en milieu KOH 0,1 M, ont démontré que 

la cinétique de transfert des électrons est plus rapide que celle de la diffusion des anions. Le 

transfert d’électrons associé au processus redox mis en avant par Vialat, est celui de la 

compensation de charges par désorption/sorption des atomes d’hydrogènes labiles de la liaison 

≡M-OH puis, par désorption/sorption des K+ en milieu KOH 0,1 M. En accord avec les modèles 

proposés par Scholz et col. [251]–[253], le processus faradique est défini plus comme un 

comportement pseudo-capacitif. C’est la raison pour laquelle, les HDLs synthétisés avec du 

cobalt, sont utilisés comme des électrodes capacitives, plus généralement en voltampérométrie 
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cyclique, à des vitesses de balayage élevées de potentiel, supérieures à 10 mV/s. Toutefois, 

comme décrit par Duquesne et al. [137] ce phénomène de sorption/désorption des cations peut 

aussi être expliqué en raison des variation significatives du pH à l’interface HDL/électrolyte, en 

raison de la catalyse de l’oxydation de l’eau, comme expliqué préalablement au paragraphe 

III.4.3- Phénomènes redox et physico-chimiques dans les HDLs. L’abaissement de la vitesse de 

balayage ainsi que la sélection de l’électrolyte support devraient néanmoins permettre de 

favoriser et de démontrer les propriétés d’échanges d’anions suite aux processus d’oxydo-

réduction. Selon les conditions de synthèses, les matériaux HDLs synthétisés à partir du cobalt 

présentent une cristallinité marquée [254], [255]. Pour autant, ces synthèses conduisent 

fréquemment à l’obtention de HDLs accompagnés d’impuretés, de types spinelles [144]–[147]. 

Le cobalt présente une toxicité relativement élevée comparé aux autres cations métalliques. 

Depuis cinq ans, cet élément est l’un des métaux les plus communément utilisés pour 

l’élaboration de matériaux nécessaires à certaines applications électroniques comme par 

exemple les batteries [256], des électrodes pour la détection du péroxyde d’hydrogène [257], 

[258] et comme des supercapaciteurs [259]. C’est la raison pour laquelle le prix de ce métal a 

triplé depuis 2016, comme le montre la Figure 27. Le prix du cobalt augmente continûment depuis 

2016 et d’une façon très marquée depuis 2017 sans marquer de pause. Actuellement, le prix du 

cobalt sur le marché mondial atteint 50 000 € la tonne. 
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Figure 27 : Evolution du prix à la tonne du cobalt sur le marché mondiale depuis 2013, adapté 

de [260] 

L’utilisation de FeIII apparait incontournable pour l’obtention de HDLs « conducteurs ». 

L’utilisation de MnII, NiII et CoII apparait particulièrement intéressante pour l’application visée. 

L’incorporation de MnII dans la structure des HDLs ainsi que le développement de procédés 

électrochimiques utilisant ces matériaux restent, à ce jour, des verrous scientifiques et techniques 

majeurs qu’il est nécessaire de lever. Incorporés dans l’HDL, le couple redox NiIII/NiII présente un 

potentiel plus anodique que celui du couple CoIII/CoII. Si de telles formulations de HDLs sont 

connues pour favoriser la catalyse de l’oxydation de l’eau, l’utilisation du couple CoIII/CoII devrait 

permettre de minimiser cette réaction parasite, du fait de la position respective du potentiel 

d’oxydoréduction. Ce sont les raisons pour lesquelles, dans ce travail de thèse, le cobalt divalent 

a été sélectionné comme cation électroactif constitutif des feuillets brucitiques des HDLs. 

III.5- Paramètres influençant l’électrochimie des HDLs à base de CoII 

Les HDLs à base de CoII ont plus particulièrement été étudiés en électrochimie pour la mise en 

œuvre dans des supercapacités. Ces études ont été menées en milieu alcalin, essentiellement 

KOH, LiOH et NaOH. Les auteurs ont rapporté l’influence, sur les réactions redox et sur les 

performances des matériaux, de la nature du cation trivalent constitutif des feuillets, de 

l’incorporation d’un cation divalent supplémentaire dans la formulation des HDLs, du rapport des 
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cations métalliques divalents et trivalents, de la morphologie des matériaux et de la nature de 

l’électrolyte support. 

III.5.1- Influence de la nature des cations associés au CoII dans la formulation des 

HDLs 

La bibliographie rapporte que la nature des cations trivalents, voire d’un second cation divalent, 

incorporés dans des HDLs à base de CoII, influe sur la réponse électrochimique des matériaux 

ainsi élaborés.  

Plus particulièrement, P. Vialat [257] a étudié l’influence de la nature du métal trivalent sur la 

réponse électrochimique de HDLs 4/2 contenant du CoII, en incorporant AlIII, FeIII et CoIII dans la 

structure. La Figure 28 – A montre les voltampérommétries cycliques, réalisées à une vitesse de 

balayage égale à 5 mV/s dans une solution de KOH à 0,1 M, sur des films de HDLs Co/Fe, Co/Al 

et Co/Co. 

 

Figure 28 : A : Comparaison de la réponse électrochimique, par voltampérommétrie cyclique, 

de différents dépôts de HDLs 4/2 Co/Fe, Co/Al et Co/Co, dans une solution KOH 0,1 M – B : 

Représentation des intensités des pics d’oxydation en fonction de la racine carré de la vitesse 

de balayage [257]  

Les courbes intensité-potentiel, enregistrées pour les films minces de HDLs, montrent un pic 

d’oxydation et un pic de réduction attribués au couple redox CoIII/CoII
. Les pics anodiques et 

cathodiques se situent respectivement à 0,44, 0,33, 0,785, 0,63, 0,49 et 0,31 V/ESH pour les 
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HDls Co/Fe, Co/Al et Co/Co. Le pourcentage de cobalt électroactif, déterminé par Vialat, est de 

10 % pour les systèmes CoII/FeIII et CoII/AlIII ce qui montre que la charge échangée lors de la 

réaction électrochimique est la même en présence des cations aluminium et fer, alors que ce 

pourcentage est de 28% pour le système CoII/CoIII. L’incorporation d’un élément métallique à 

valences multiples,(CoIII et FeIII) dans la structure des HDLs favorise l’oxydation de CoII en CoIII, 

probablement en raison de la présence de sites accepteurs d’électrons, qui améliorent la 

conduction électronique par le mécanisme de hopping tel que défini dans les travaux de Miller et 

al. [212] . Les voltampérogrammes enregistrés pour les HDLs Co/Fe, Co/Al et Co/Co présentent 

respectivement des différences de potentiel, de pics anodique et cathodique, de 110, 150 et 180 

mV. La différence des potentiels d’oxydation et de réduction (ΔEp) d’un couple redox reflète la 

réversibilité du système électrochimique étudié. A 25°C, et pour un électron échangé cette valeur 

doit être proche de 60 mV lorsque le système est totalement réversible [261]. De ce fait, le couple 

CoIII/CoII apparait comme étant le plus réversible lorsqu’il est présent au sein d’une structure HDL 

de type Co/Fe. De ce fait, l’incorporation de fer dans la structure de HDLs contenant du Co 

apparait favorable pour l’obtention d’un système redox pseudo-réversible, comparativement aux 

autres cations trivalents étudiés. Le tracé de l’intensité des pics d’oxydation observés pour les 

différents HDLs en fonction de la racine carrée de la vitesse de balayage est linéaire (Figure 28-

B), ce qui reflète un régime diffusionnel.  

La composition chimique des HDLs influe aussi sur le nombre de cycles électrochimiques 

réalisés. Le Tableau 8 présente les performances électrochimiques, en terme de nombre de 

cycles électrochimiques, des HDLs contenant du cobalt divalent en fonction de la nature des 

cations trivalents et de l’association d’un cation divalent supplémentaire. 

Tableau 8 : Comparaison des cycles électrochimiques en fonction de la composition des HDLs 

à base de cobalt 

Type de HDL Electrolyte 
support 

Vitesse de 
balayage 
(mV/s) 

Domaine de 
potentiel (V/ESH) 

Nombre de cycles 
électrochimiques 

Ref 

Co/Co 4/2* KOH 0,1 
M 

5 [0,3 ;0,7] 100 [117] 

Co/Al 6/2* KOH 2 M 5 [0,2 ;0,7] 2000 [262] 

Co/Al* KOH 1 M 10 [0,2 ;0,8] 3000 [263] 

Co-Ni/Al 4-2/2** KOH 2M 50 [0,2 ;1,9] 5000 [264] 

Co/Fe 6/2** KOH 2 M 20 [0,2 ;1,8] 5000 [265] 

Co-Ni/Fe 2-2/2** KOH 4 M 25 [0,2 ;1,8] 20 000 [266] 

* utilisation dans le domaine des supercapacités,** utilisation pour la catalyse de l’oxydation de 

l’eau 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

112   

Vialat et al. [117] ont synthétisé des HDLs Co/Co et ont observé que le nombre de cycles 

électrochimiques est limité à 100 cycles. La bibliographie rapporte d’ailleurs que l’utilisation de 

HDLs monométalliques comme par exemple CoII/CoIII mais aussi NiII/NiIII, limite le nombre de 

cycles électrochimiques [117], [267], [268]. Cette moindre performance peut probablement 

s’expliquer par la présence, dans la structure cristalline du matériau, d’un cation unique, électro-

mobilisable en totalité. Un changement de valence répété, durant les cycles électrochimiques, 

est de nature à modifier les longueurs de liaisons dans le réseau cristallin voire à générer des 

défauts cristallographiques qui peuvent conduire à une déstabilisation rapide de la structure 

cristalline du matériau.  

Les travaux de Guoxiang, Loh et Ma [262] [263] [265] tendent à confirmer cette hypothèse. En 

effet, l’association d’un cation métallique trivalent non-électro-mobilisé, permet de multiplier, à 

minima par dix le nombre de cycles électrochimiques supportés par le matériau. Ce cation dont 

l’état redox n’est pas modifié assure une certaine stabilité de la structure pendant les cycles 

électrochimiques.  

En effet, d’après la bibliographie, l’introduction de AlIII dans la formulation du matériau stabilise 

sa structure et permet, de ce fait, d’accroître le nombre de cycles électrochimiques réalisables 

sans dégradation notable du matériau [263], [267]. Loh et al. [263] qui ont synthétisé des HDLs 

à base de Co/Al, ont réalisé jusqu’à 3000 cycles électrochimiques avant que les performances 

de ces HDLs, en tant que supercapacités, diminuent drastiquement.  

La substitution de AlIII par un cation métallique redox comme FeIII semble encore augmenter 

l’efficacité électrochimique des HDLs. Zhou et al. [269] ont réalisé jusqu’à 5000 cycles sans 

dégrader les capacités électrochimiques d’un HDL Co/Fe, dans l’électrolyte KOH 2 M. 

L’augmentation du nombre de cycles électrochimiques peut s’expliquer par la présence de FeIII 

dans la structure qui favorise, à la fois, la stabilité de la structure cristalline du fait d’un degré 

d’oxydation constant au cours des cycles et le transfert électronique par le mécanisme de 

hopping, en raison de son caractère accepteur d’électrons. 

Par rapport à un HDL de type Co/Al, et à électrolyte identique, l’incorporation de NiII dans la 

structure du HDL permet multiplier par 2,5 le nombre de cycles électrochimique. En 

comparaison, la substitution de AlIII par FeIII a permis à Li et al. [266] de réaliser jusqu’à 20 000 

cycles électrochimiques tout en conservant à minima 90% des performances de supercapacités. 

Cette performance correspond à un travail continu du matériau pendant 15 jours. La capacité 

augmente d’au moins 5% au cours des mille premiers cycles, puis diminue progressivement 
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jusqu’à se stabiliser à 90 % de la capacité entre les cycles 5000 et 20 000. Par rapport aux 

performance obtenues par Li et al. [266], pour la catalyse de l’oxydation de l’eau, l’utilisation 

d’un HDL de type Co-Ni/Fe, pour la capture et la libération d’anions, dans un domaine plus 

restreint de potentiels, limité à l’oxydation et à la réduction du/des cation(s) électroactif(s) (0,2 - 

0,8 V/ESH), permettrait très probablement d’augmenter notablement le nombre de cycles 

électrochimiques. 

D’après les résultats obtenus dans l’ensemble des publications détaillées dans ce paragraphe, 

la nature du cation trivalent des HDLs a une grande influence sur la durée de la réponse 

électrochimique. La présence de AlIII et l’incorporation d’un second cation divalent comme NiII 

favoriseraient la stabilité de la structure cristalline au cours des cycles électrochimiques. Quelle 

que soit la formulation des HDLs, l’utilisation de FeIII semble incontournable pour assurer la 

conductivité du matériau et le maintien de la structure.  

III.5.2- Influence du rapport cationique CoII/MIII  

Le rapport molaire des cations métalliques constitutifs des feuillets du HDL influence la 

conductivité du matériau et, par conséquent, les transferts électroniques.  

Pour un HDL Co/Mn, Farhat et al. [270] ont étudié la réponse électrochimique par 

voltampérométrie cyclique, à une vitesse de balayage égale 10 mV/s, en faisant varier le rapport 

Co/Mn de 2/2 à 10/2, dans un électrolyte support NaOH à 0,1 M, en vue d’une application pour 

la détection du peroxyde d’hydrogène (H2O2). Les analyses par DRX montrent l’obtention de 

HDLs cristallins avec une assez bonne pureté. L’impureté Mn(OH2) a été détectée pour le 

composé 2/2. La présence de Mn(CO3) est observée pour les composés 2/2 et 4/2. β-Co(OH)2 

est l’impureté la plus souvent signalée. Le composé 6/2 est le HDL le plus pur de la série. La 

Figure 29 présente le comportement électrochimique des HDLs synthétisés. 
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Figure 29 : Voltampérogrammes enregistrés pour des HDLs à base de Co/Mn dans une solution 

de NaOH (0,1M) et à une vitesse de balayage de 10mV/s [270] 

Les voltampérogrammes montrent un comportement électrochimique différent en fonction du 

ratio Co/Mn étudié. Sans s’attacher plus de détails aux phénomènes redox observés, les 

auteurs ont simplement sélectionné le composé ayant un rapport Co/Mn égal à 3 pour la mise 

en œuvre de leur capteur, parce que les phénomènes d’oxydoréduction successifs des couples 

MnIV/MnIII et CoIII/CoII présentaient la charge la plus forte en oxydation et en réduction. Ces 

résultats montrent l’intérêt de synthétiser des HDLs de type 6/2 pour l’obtention de composés 

cristallins, purs et électroactifs. 

Pour un HDL (CoxNi1-x)2Al, Vialat et al. [271] ont étudié l’effet de la substitution du nickel par du 

cobalt dans la structure. Lors de mesures conduites par voltampérométrie cyclique, à 5 mV/s 

dans une solution KOH à 0,1 M, les auteurs ont montré que l’insertion progressive de cobalt 

dans la structure augmentait à la fois la réversibilité du couple CoIII/CoII et l’intensité du signal. 

Ainsi pour le taux de substitution le plus élevée Co/Al, la charge échangée (150 C.g-1
HDL) était 

multipliée d’un facteur 25 par rapport au composé Ni/Al (5 C.g-1
HDL).  

La teneur en cobalt dans la structure du HDL a un effet sur l’électroactivité du matériau.  
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III.5.3- Influence de la morphologie  

Généralement les HDLs synthétisés qui incluent du cobalt divalent se présentent sous forme de 

plaquettes hexagonales, de largeurs comprises entre quelques nanomètres et quelques microns 

[241] [265], [272]–[275] Figure 30. 

 

Figure 30 : Clichés MEB A [275] et TEM B-C-D et E [272]–[274] de HDLs Co/Fe  

Selon les conditions physico-chimiques de la synthèse, en particulier la température, la nature et 

la concentration des espèces en solution, la morphologie peut être modulée. D’autres 

morphologies de type nano-flocons, fils et roses de sables peuvent aussi être observées. La 

Figure 31 présente quelques morphologies de HDLs de type CoII/MnIII et CoII/FeIII.  
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Figure 31 : Clichés TEM A Co/Mn nanoflocon, MEB Co/Mn nanofiles B, nanoplaquettes 

hexagonales C et MEB Co/Fe D nanoplaquettes hexagonales [276] [277] [241] [265] 

L’influence de la morphologie de ces HDLs sur le nombre de cycles électrochimiques est 

présentée dans le  

Tableau 9. Le nombre de cycles électrochimique maximum que peuvent supporter ces 

matériaux a été établi en comparant les données présentées par différents auteurs [276] [277] 

[241], qui ont analysé les performances de ces HDLs en tant que supercapacités. Les auteurs 

ont focalisé leurs travaux sur l’étude de l’évolution de la capacité en fonction des cycles 

électrochimiques. 

Tableau 9 : Influence de la morphologie de HDLs à base de CoII/MnIII et de CoII/FeIII sur le 

nombre de cycles effectués par voltampérométrie cyclique à 10 mV/s 

Morphologie Conditions opératoires 
Nombre maximal 
de cycles 
électrochimiques 

Ref 

Nano-flocons agglomérés Co/Mn 
4/2 

KOH 1 M 
E : [0 ; 0,7] V/ESH 

à 5 mV/s 

2000  
 

[276] 
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Réseaux de Nanofils de longueur 
inférieure à 2 µm Co/Mn 4/2 

LiOH 1 M 
E : [0 ; 0,8] V/ESH 

à 10 mV/s 
3000 [277] 

Nano plaquettes hexagonales de 
80 nm de longueur et de 5 nm 
d’épaisseur Co/Mn 6/2 

LiOH 1 M 
E : [0,2 ; 0,8] V/ESH 

à 10 mV/s 
6000 [241] 

Plaquettes hexagonales inférieures 
à 1 µm  
Co/Fe 6/2 

KOH 2M 
E : [0,2 ; 1,8] V/ESH 

à 20 mV/s 
5000 [265] 

Quelle que soit leur morphologie, les HDLs à base de cobalt divalent permettent de réaliser 

plusieurs milliers de cycles électrochimique. Les composés présentant des morphologies nano-

flocons agglomérées, réseaux de nanofils et plaquettes hexagonales nanométriques, (Figure 31) 

permettent respectivement un nombre maximal de cycles électrochimiques de 2000, 3000 et 

5000 ou 6000. Au-delà, la diminution progressive de la performance des HDLs devient 

pénalisante. Les composés présentant une morphologie plaquettaire apparaissent comme les 

plus performants pour un usage en tant que supercapacités. Cette caractéristique s’explique 

probablement en raison d’un meilleur arrangement du réseau cristallin des HDLs. Au-delà de la 

persistance électrochimique, une étude de l’évolution potentielle de la structure cristalline fait 

défaut pour pouvoir envisager un usage intensif de ces matériaux.  

Les travaux présentés dans ce paragraphe mettent en évidence l’intérêt d’utiliser le cobalt pour 

la synthèse de HDLs en vue de l’utilisation du couple CoIII/CoII comme couple redox constitutif 

des feuillets. En effet, comparativement à l’utilisation du nickel, l’insertion du cobalt dans la 

structure du matériau augmente la réactivité électrochimique (nombre de cycles 

électrochimiques, quantité de charge échangée) et la réversibilité des phénomènes. En outre, la 

synthèse de HDLs 6/2, contenant CoII, apparait parfaitement adaptée pour l’obtention de 

composés cristallins, purs et électroactifs. 
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III.5.4- Influence de la nature de l’électrolyte support 

L’électrolyte support assure l’électroneutralité du circuit électrochimique grâce aux phénomènes 

de migrations, entre les électrodes, et de diffusion, aux électrodes, des ions. De ce fait, sa nature, 

son pH et sa force ionique sont des paramètres qu’il est nécessaire d’optimiser. Vialat et al. 

[237] ont étudié la réponse électrochimique de films de HDLs à base de Co et Ni dans des 

solutions de KOH, LiOH et NaOH à des concentrations égal à 0,1 M. Ils ont observé par 

voltampérométrie cyclique, à une vitesse de balayage égale à 5 mV/s, que la position du pic 

d’oxydation de l’élément électroactif dépend fortement du cation dans l’électrolyte support. Pour 

les systèmes Co/Ni et Co/Al, le pourcentage de cobalt électroactif calculé, à partir de la charge 

induite lors du balayage de potentiel, était supérieur dans les solutions contenant du NaOH (11%) 

par rapport aux autres solutions [197], [198]. Su et al. [218] ont observé le même effet de la nature 

des cations de l’électrolyte sur la réponse électrochimique pour les systèmes Co/Al. Ils suggèrent 

que certains cations de l’électrolyte puissent s’insérer dans les cavités octaédriques des feuillets 

brucitiques. Les rayons ioniques des cations Li+, Na+ et K+ sont respectivement de 0,68, 0,95 et 

1,33 Å; le rayon ionique de O-II dans les cavités octaédriques (OH)6 est égale à 1,40 Å. La valeur 

des rayons ioniques des cations, rapportée à celle de l’oxygène permet d’évaluer la possibilité 

d’insertion du cation dans l’octaèdre, sans distorsion critique de celui-ci. Ainsi, un rapport compris 

entre 0,414 et 0,732 indiquerait l’insertion possible du cation dans l’octaèdre [218]. Pour les ions 

Li+ et Na+, ce rapport est compris entre 0,414 et 0,732, alors que pour K+, le rapport est supérieur 

à 0,732. C’est la raison pour laquelle Li+ et Na+ sont susceptibles de s’insérer dans les cavités 

octaédriques des HDLs, et ainsi d’augmenter la conductivité du matériau. Selon ces observations, 

l’utilisation d’un électrolyte à base de Li+ devrait permettre de meilleures performances, dans la 

mesure où il possède la densité de charge la plus élevée. Les meilleures performances observées 

pour Na+ peuvent probablement s’expliquer en raison de son énergie de déshydratation plus 

faible (405 kJ/mol pour Na+ et 520 kJ/mol pour Li+). 

L’utilisation d’un électrolyte à base de Na+ apparait appropriée pour les études électrochimiques. 

Dans cette partie, la réactivité électrochimique des HDLs contenant du cobalt a été montré par 

l’apparition de pics électrochimiques en voltammétrie cyclique dans différents solutions tampons. 

Les dépôts réalisés de HDLs à base de cobalt résistent même après des milliers de cycles 

électrochimiques en gardant la même structure et morphologie. Il a été montré des valences 

multiples de cobalt (II, III et IV) au sein d’une même structure lors de l’oxydation et de la réduction.  
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Le couplage électro-gravimétrique a permis d’identifier l’intercalation des anions dans l’espace 

interfoliaire des HDLs à base de Co/Fe ; ce qui est un cœur de plusieurs procédés comme le 

captage du Cl- pour la désalinisation de l’eau ou le captage des espèces carbonatés pour la 

réduction du taux de CO2.  

III.6- Bilan 

Les Hydroxydes Doubles Lamellaires (HDLs) sont des matériaux dont la structure cristalline est 

constituée d’octaèdres hydroxylés, de type M(OH)6, organisés en feuillets, dans lesquels 

l’association de cations (Mn+), généralement divalents et trivalents, est à l’origine d’un excès de 

charges positives dont l’électroneutralité est assurée par la présence d’anions hydratés 

échangeables, intercalés entre les feuillets octaédriques [98], [107]. 

La synthèse de HDLs constitués de cations à valence multiple [109], [111], [113] permet 

d’envisager la modulation de leurs propriétés physico-chimiques, par électrochimie, pour la mise 

en œuvre d’un procédé en rupture, de captage du CO2 [117], [137], [203]–[208]; l’oxydation puis 

la réduction des cations électroactifs constitutifs des feuillets permettant la capture puis la 

libération des espèces anioniques inorganiques dissoutes du carbone purifiées, en vue d’une 

valorisation. 

Selon les données issues de l’étude bibliographique, les HDLs sont des matériaux peu 

conducteurs (10-6 – 10-3 Sm-1) [280]. La conduction électronique s’effectue par saut d’électrons 

entre atomes ionisés [137], [209], [213]. Pour ce faire, il est nécessaire que le matériau comporte 

à la fois des sites accepteurs et des sites donneurs d’électrons ; ces derniers, qui portent la 

charge, doivent être majoritaires. Ce mécanisme, nommé ‘hopping mechanism’, peut être décrit 

comme une réaction redox interne entre les formes oxydées et réduites des métaux de transition 

constitutifs des feuillets [211], [213], [214]. 

Dans un contexte visant à utiliser les propriétés redox des HDLs, la sélection des métaux de 

transition apparait donc primordiale pour assurer à la fois la conductivité électronique au sein 

de la structure cristallographique des HDLs et le caractère redox réversible des cations 

constitutifs des feuillets.  

Les métaux de transition du groupe d comme le cobalt, le nickel, le manganèse et le fer, qui 

possèdent plusieurs degrés d’oxydation, dont les valences II et III, sont autant de candidats pour 

la formulation de HDLs potentiellement électroactifs. L’incorporation de MnII dans la structure 
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des HDLs ainsi que le développement de procédés électrochimiques utilisant ces matériaux 

restent, à ce jour, des verrous scientifiques et techniques majeurs, liés essentiellement à la 

difficulté de maitriser la valence de l’élément [204], [238]. Incorporés dans des HDLs, le couple 

redox NiIII/NiII présente un potentiel plus anodique que celui du couple CoIII/CoII [137], [237]. Si 

de telles formulations de HDLs, à base de cobalt et de nickel, sont connues pour favoriser la 

catalyse de l’oxydation de l’eau, l’utilisation du couple CoIII/CoII devrait permettre de minimiser 

cette réaction parasite, du fait de la position respective des potentiels d’oxydation et de réduction 

de cet élément. En outre, comparativement aux HDLs incluant le couple NiIII/NiII, la présence du 

couple CoIII/CoII dans les HDLs améliore significativement la conductivité et la réversibilité du 

transfert électronique [248]–[250]. 

Intégré dans la formulation de HDLs, le FeIII favorise le transfert électronique par le mécanisme 

de hopping, en raison de son caractère accepteur d’électrons [137], [208]. Son degré 

d’oxydation est ‘invariant’ au cours des cycles électrochimiques, sur le domaine de stabilité de 

l’eau, à des potentiels supérieurs à zéro. Le FeIII assure, de ce fait, une certaine stabilité de la 

structure cristalline [265], [266]. Il présente, de plus, l’avantage d’être abondant et produit à 

faible coût. Par ailleurs, il présente un faible impact environnemental et est faiblement toxique. 

Le FeIII compte, par conséquent, parmi les éléments à intégrer dans la formulation des HDLs, 

en vue de leur mise en œuvre dans des procédés électrochimiques.  

Les HDLs de type CoII/FeIII, présentant un ratio molaire M(II)/M(III) égal à 6/2 et 4/2, permettent 

un cyclage électrochimique de plusieurs milliers de cycles [265], [266], [269]. Une morphologie 

plaquettaire hexagonale offre les meilleures performances, probablement en raison d’un 

arrangement optimal des atomes dans le réseau cristallin [241], [272]–[274]. Les composés 

HDLs Co/Fe 6/2 sont décrits dans la bibliographie comme les plus purs et les plus cristallins. Ils 

offrent, de ce fait, les meilleurs rendements électrochimiques en terme de transfert de charges 

[117], [270].  

S’appuyant sur les données issues de l’étude bibliographique, les HDLs de type CoII/FeIII 6/2 

ont été sélectionnés, dans le cadre de ce travail de thèse, pour la mise en œuvre d’un procédé, 

en rupture, de captage du CO2.  

Une séquence simplifiée des réactions chimiques et électrochimiques pouvant être mises en 

œuvre à partir de HDLs de type CoII/FeIII 6/2 est décrite ci-dessous : 

(Eq. 14) CO2gaz   CO2dissous 
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(Eq. 15) CO2dissous + H2O H2CO3  

(Eq. 16)  H2CO3 + 2 OH
−
 CO3

2− + 2 H2O   

(Eq. 17) Co6
IIFe2

III(OH)16CO3  +
x

2
 CO3

2−→ Co6−x
II Cox

IIIFe2
III(OH)16(CO3)1+x

2
+  xe−  

(Eq. 18) Co6−x
II Cox

IIIFe2
III(OH)16(CO3)1+x

2
+  xe−→ Co6

IIFe2
III(OH)16CO3  +

x

2
 CO3

2− 

(Eq. 19) CO3
2− + H2O   CO2  + 2 OH

− 

Dans le cadre de ce travail de thèse, seules les réactions d’oxydoréduction, en milieu aqueux, 

dans des suspensions contenant les HDLs ont été étudiées.  

L’oxydation de CoII en CoIII devrait induire un excès de charges positives des feuillets compensé 

par l’intercalation des anions CO3
2- et/ou HCO3

-. Ce mécanisme de compensation de charge est 

décrit dans la bibliographie comme un phénomène relativement lent [137], [208], [209], [215]. 

L’optimisation des conditions opératoires d’électrolyses (potentiels redox et/ou courant 

appliqués, nature et concentration des ions constitutifs de l’électrolyte support, température, 

géométrie des électrodes, temps de résidence, …) devrait permettre de maximiser le transfert 

des anions [218], [225], [226], [237], [241], [266], [272]. En accord avec la bibliographie, 

l’oxydation du CoII en CoIII devrait engendrer une modification de l’équilibre des interactions 

entre les feuillets et les anions interfoliaires responsables de la contraction des feuillets, et par 

conséquent de l’expulsion de molécules d’eau de l’espace interfoliaire [136], [200], [208], [215]. 

Dans le cadre de ce travail, la catalyse de l’oxydation de l’eau sera considérée comme un 

phénomène parasite, concomitant à l’oxydation de CoII. Cette réaction est susceptible de générer 

des dépenses énergétiques supplémentaires, qui ne sont pas susceptible de profiter au procédé 

de capture et libération d’anions par électrolyse [223]–[226]. Cette réaction est responsable d’une 

modification de la valeur du pH à l’interface des matériaux, et par conséquent, influe sur leurs 

charges de surface. Les modifications des charges de surface sont susceptibles de favoriser les 

phénomènes de sorption/désorption d’ions, cations ou anions, sur les sites ≡M-O- et ≡M-OH2
+ 

générés sur les surfaces externes des HDLs, de part et d’autre du point du charge nul (PCN) du 

matériau [222], [229], [230]. La modification des charges de surface en deçà du PCN, lors de la 

catalyse de l’oxydation de l’eau, est par conséquent susceptible de conduire à l’adsorption de 
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surface d’espèces anioniques, en complément des phénomènes d’intercalation [137], [208], 

[240]. L’optimisation des conditions opératoires d’électrolyse devrait permettre de maximiser les 

phénomènes de capture et de libération des anions, à moindre coût.  

L’électrolyte support assure l’électroneutralité du circuit électrochimique grâce aux phénomènes 

de migration, entre les électrodes, et de diffusion, aux électrodes, des ions. De ce fait, sa nature, 

son pH et sa force ionique sont des paramètres qu’il est nécessaire d’optimiser. Les HDLs à base 

de CoII ont, plus particulièrement, été étudiés en électrochimie pour la mise en œuvre de 

supercapacités [241], [257], [261]–[263], [265], [266], [276], [277]. Ces études ont été menées en 

milieu alcalin, essentiellement KOH, LiOH et NaOH. La bibliographie rapporte que Li+ et Na+ sont 

susceptibles de s’insérer dans les cavités octaédriques des HDLs. Coordonnés aux atomes 

d’oxygène, ces cations permettent de réduire la résistivité des matériaux [218], [225], [226]. En 

effet, comme dans les membranes de verre pour la mesure de pH, ces ions permettent le passage 

d’un courant infime. Les meilleures performances des HDLs, en terme de capacités, ont été 

observées en milieu NaOH, probablement en raison d’une énergie de déshydratation 1,3 fois plus 

faible pour Na(H2O)6
+ que pour Li(H2O)6

+ [218]. Ce sont les raisons pour lesquelles, dans le cadre 

de cette thèse, un électrolyte à base de Na+ a été systématiquement utilisé pour les études 

électrochimiques. 

L’optimisation du pH de synthèse des matériaux a permis de mettre en œuvre des HDLs Co/Fe 

électrochimiquement actifs pour le captage et la libération du CO2 dissous sous forme d’anions 

inorganiques.  
 

Le mécanisme de formation des HDLs Co/Fe, par coprécipitation à pH variable, a été étudié pour 

des valeurs de pH comprises entre 2 et 11. 

L’analyse du comportement thermique des matériaux a permis de préciser la formulation des 

HDLs synthétisés et de définir leur domaine thermique d’application potentielle en vue de leur 

utilisation dans un procédé de capture du CO2. 

L’analyse des mécanismes et des cinétiques physico-électrochimiques associés à l’oxydation de 

CoII et à la réduction de CoIII a été étudié à partir de films minces.  

Le procédé a ensuite été mis en œuvre dans des réacteurs électrochimiques double enveloppe, 

à l’aide de HDL en suspension (pulpe). 
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CHAPITRE II : MATERIELS ET 

METHODES 

 

Ce chapitre présente les produits chimiques, les appareillages, les dispositifs expérimentaux, et 

les méthodes utilisés pour i) la synthèse des HDLs Co/Fe, ii) les caractérisations physico-

chimiques et électrochimiques des matériaux et iii) le suivi des phénomènes de capture et de 

libération des anions.  

 

I- Synthèse des hydroxydes doubles lamellaires  

Les HDLs Co/Fe utilisés ont été synthétisés par la méthode de coprécipitation à pH variable. 

I.1- Les réactifs de synthèse des HDLs  

Le nitrate de cobalt(II) hexahydraté Co(NO3)2,6H2O et le nitrate de fer(III) nonahydraté 

Fe(NO3)3,9H2O ont été sélectionnés comme réactifs pour l’apport de cations métalliques 

constitutifs des feuillets du HDL. Ces sels de métaux (normapur, pureté 99,8%) ont été fournis 

par Merck-Sigma-Aldrich (Merck KGaA, Darmstadt, Germany). Le ratio Co(II)/Fe(III) est de 6/2, 

soit la fraction molaire des cations trivalents x est égale à 0,25. La solution basique utilisée pour 

coprécipiter le HDL Co/Fe est une solution mixte d’hydroxyde de sodium et de carbonate de 

sodium. 

Le Tableau 10 présente la nature et les concentrations des espèces chimiques, utilisées lors de 

la synthèse du HDL Co/Fe 6/2. 
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Tableau 10 : Espèces chimiques utilisées pour la synthèse du HDL Co/Fe 

 

Espèces chimiques Masse molaire 
(g/mol) 

Concentration  
(mol/L)  

HDL 
Co/Fe 6/2  

Fe(NO3)3,9H2O  404 0,2 

Co(NO3)2,6H2O 291 0,6 

Titrant  

  

NaOH 40 2,8 

Na2CO3 106 0,7 

I.2- Méthodologie de synthèse et de purification des HDLs 

I.2.1- La coprécipitation à pH variable  

Toutes les coprécipitations des HDLs ont été réalisées à une température de 35°C, température 

choisie pour favoriser la cristallisation.  

Les solutions de nitrates de cations métalliques sont introduites dans le réacteur de synthèse 

préalablement thermostaté. Les solutions sont agitées et maintenues en températures pendant 

20 minutes préalablement à l’ajout de la solution basique. La solution basique carbonatée est 

ensuite injectée dans le réacteur thermostaté. Le suivi de l’évolution du pH au cours de l’injection 

de la solution basique permet de stopper le système lorsque la valeur du pH de la suspension 

atteint le pH de coprécipitation. Deux méthodes d’ajout de la solution basique ont été utilisées, 

l’ajout par une pompe péristaltique et l’ajout à l’aide d’un titrateur Tiamo. La vitesse minimale 

d’injection est de 3,9 µL/s. Les vitesses d’ajout en fonction de la méthode utilisée, ont été 

optimisées, permettent une consommation progressive, modérée et quantitative des réactifs. 

Elles permettent le maintien d’un pseudo-équilibre thermodynamique dans la 

solution/suspension afin de générer des particules relativement organisées. 

I.2.2- Lavage et purification des HDLs 

Le produit de coprécipitation est une suspension visqueuse qui comporte les HDLs synthétisés, 

mais aussi des impuretés de type ions hydroxydes, anions carbonates, hydrogénocarbonates, 

nitrates, cations sodium, voire des hydroxydes de cations métalliques solides. Les hydroxydes 

de cations métalliques constituent des impuretés qu’il est nécessaire d’identifier.  
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Les excès de charge, dues aux cations et aux anions en surplus, sont éliminés au cours d’une 

étape de lavage. 

Deux étapes sont nécessaires pour obtenir un produit purifié : 

- La séparation solide/liquide : la pulpe de HDL est centrifugée pendant 15 min à 3300 

tours/min pour séparer le solide de la phase aqueuse contenant le surplus de base et de nitrates 

dissous. Le culot de centrifugation (phase solide) est redispersé dans de l’eau milliQ ; le produit 

de cette dispersion est nommé suspension de HDL. Le surnageant, solution en équilibre avec 

les HDLs dans la pulpe à l’issue de la coprécipitation, est prélevé pour des analyses chimiques. 

Cette solution contient les surplus de sels dissous et possiblement des cations métalliques non 

précipités.  

- Le lavage : la suspension de HDL est introduite dans des tubes de dialyse pour un lavage 

quotidien à l’eau milliQ, pendant 5 jours. 

I.2.3- Concentration en solide de la pulpe de HDL 

La détermination de la concentration en solide des pulpes de été réalisée en deux étapes : 

- en chauffant, à 105°C, dans une étuve, un volume préalablement pesé d’une suspension de 

HDLs pendant deux heures. Cette température permet d’éliminer l’eau de la suspension ainsi 

que l’eau physisorbée sur les particules de HDLs.  

- en pesant, immédiatement après la sortie de l’étuve, la masse de l’échantillon préalablement 

chauffée. 

Le calcul de la différence de masses entre la suspension et l’échantillon sec permet de déduire 

la concentration en solide de type HDL dans la suspension analysée (g/LSuspension). 
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I.2.4- La congélation – lyophilisation 

La caractérisation des solides contenus dans les suspensions est une étape essentielle pour 

déterminer la composition chimique, la cristallinité, la morphologie, la texture et la pureté des 

produits de synthèse. Pour ce faire, il est nécessaire de disposer de matériaux sous forme de 

solide. Les étapes de congélation et de lyophilisation permettent l’obtention de particules dont 

(i) la composition chimique et (ii) la morphologie, obtenues au cours des étapes de synthèse, 

sont maintenues.  

L’étape de congélation permet le passage à l’état solide de l’eau contenue dans la suspension. 

Cette étape est effectuée à -80°C, pendant 24 heures. Cette étape est suivie d’une étape de 

lyophilisation qui consiste à sublimer l’eau contenue dans la masse congelée, par tirage sous 

vide, à une pression de 0,02 mbar pendant 12 heures. Cette étape a été réalisée à l’aide d’un 

lyophilisateur Christ Alpha 2-4 LSC plus, présenté sur la Figure 32. 

 

Figure 32 : Photographie du lyophilisateur Christ Alpha 2-4 LSC Plus 
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I.3- Caractérisation physico-chimique  

I.3.1- Diffraction des rayons X (DRX) 

La DRX est la technique de caractérisation de choix pour déterminer la cristallinité et la structure 

des HDLs. Les raies de diffraction, leur intensité et leur arrangement sont caractéristiques de 

produits analysés. Le diffractogramme permet d’accéder aux distances interréticulaires dhkl. 

L’analyse de l’intensité des réflexions hkl permet de déterminer l’arrangement atomique dans la 

maille. Ces données permettent d’extraire des renseignements sur l’arrangement des feuillets 

et sur l’espace interfeuillet.  

Le diffractogramme d’une phase HDL est présenté en Figure 33, utilisant une anticathode en 

cuivre avec λ =1,54184 Å.  

 

Figure 33 : Diffractogramme d’un HDL de type Ni/Fe 6/2 [208]  

Les diffractogrammes obtenues à partir des HDLs sont généralement indexés en considérant 

des structures rhomboédriques comportant une maille hexagonale triple. Selon cette structure, 

la formule liant les indices de Miller (hkl), les distances dhkl et les paramètres de mailles a et c 

est la suivante : 

(Eq. 20) 
1

dhkl
2 = 4 ∗

h2+hk+l2

3a2
+

l2

c2
 

Le diffractogramme peut être divisé en trois zones distinctes : 
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• A faibles angles (0° à 30°), de fortes réflexions indexées 00l permettent la détermination 

du paramètre de maille c*, correspondant à l’épaisseur d’un feuillet associé à un espace 

interfoliaire. Dans cette zone, les réflexions (003) et (006) sont observables. Pour un 

polytype à ‘n’ couches, le paramètre de maille ‘c’ est égal à n  c*
 ; et dans un système 

rhomboédrique (polytype 3R), ‘l’ est un multiple de 3 et le paramètre de maille c est égal 

à 3  c*. 

• Dans la région angulaire intermédiaire, se situant entre 30° et 50°, une série de réflexions 

de type (01l) permet la détermination du type d’empilement des feuillets. Pour un 

empilement de type rhomboédrique, la somme (k+l-h), des indices de Miller, doit être un 

multiple de 3. Aussi, ces réflexions permettent de vérifier le calcul du paramètre de maille 

‘c’ en utilisant la formule de structure (Eq. 20). 

• Entre 50° et 65°, deux réflexions (11l) sont présentes. La raie (110) permet de déterminer 

le paramètre de maille ‘a’ grâce à la formule 

(Eq. 21) a = 2d(110). 

  

Ce paramètre, indépendant du type d’empilement, représente la distance entre deux cations 

plus proches voisins au sein d’un feuillet. La position de cette réflexion dépend par conséquent 

du type de cation présent dans le matériau ainsi que de la densité de charge x des feuillets.  

En plus de permettre le calcul des paramètres de mailles et l’observation de la cristallinité des 

HDLs, des exploitations plus poussées rendent possible la détermination l’épaisseur des 

cristallites le long de l’axe ‘c’. Ce calcul est mené en utilisant la formule de Scherrer ; 

(Eq. 22)  t =  
Kλ

βcosθhkl
.  

avec t la taille de cristallites (nm), K la constante de Scherrer égale à 0,9, λ est la longueur 

d'onde des rayons X, β la largeur à mi-hauteur de la réflexion et θ l’angle de la réflexion.  

Les analyses ont été réalisées avec un diffractomètre de rayons X Bruker D8 Advance 

(Palaiseau, France) équipé d’une anticathode de cuivre (λ =1,54184 Å). Les enregistrements 

ont été menés entre 5° et 75° avec une vitesse de balayage de 0,03°2θ par seconde. Le logiciel 

DIFFRAC Suite a permis le traitement des diffractogrammes.  
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I.3.2- Spectroscopie Infrarouge à Transformée de Fourrier (FTIR) 

La spectroscopie infrarouge a été utilisée pour identifier la nature des espèces minérales 

présentes par l’intermédiaire des vibrations de structures observées entre 400 et 900 cm-1. Elle 

a aussi été utilisée pour identifier les espèces anioniques présentes au sein des HDLs par le 

biais de vibrations observées entre 1200 et 1600 cm-1 [98].  

Les expériences ont été conduites en transmission avec un appareil Buker Equinox 55 

spectrophotometer, en utilisant des pastilles constituées de HDL et de bromure de potassium, 

support qui présente l’avantage de ne pas absorber dans l’infrarouge moyen (4000 à 400 cm-

1). Le protocole de réalisation des pastilles est détaillé ci-après. Une masse de 0,5 mg de HDL 

a été broyée finement en présence de 150 mg de KBr, à l’aide d’un mortier et d’un pilon en 

agate. Le mélange ainsi broyé a été introduit dans un moule (Grasbey Specac, Orpington, 

United Kingdom) entre deux masselottes polies, puis soumis à une pression de 10 tonnes 

pendant 2 à 4 minutes. La pastille ainsi obtenue présente une surface de 0,2 cm2 et d’une 

épaisseur de quelques centaines de micromètres. 

Afin de minimiser toute présence de pics relatifs à l’eau physisorbée sur la surface de 

l’échantillon, les pastilles ont été séchées dans une étuve à 60°C pendant 12h. Les pastilles 

sont ensuite disposées dans un porte-échantillon, dans le compartiment de mesure du 

spectromètre sur le trajet du faisceau incident. La première étape de l’analyse consiste à 

enregistrer un spectre simple-faiseau de référence sur l’air ambiant. Ce spectre sera utilisé pour 

soustraire la réponse du CO2 gazeux présent dans l’atmosphère environnante du spectre de la 

pastille HDL+KBr. 

I.3.3- La Spectroscopie d’Absorption Atomique (SAA) 

La spectrométrie d’absorption atomique a été utilisée pour déterminer la concentration des 

cations métalliques constitutifs des feuillets et d’en déduire le ratio M(II)/M(III). Pour ce faire, un 

volume précis de la suspension de HDL à analyser a été filtré (Millex-VV, 0,1 µm, Merck) puis 

dissous dans l’acide nitrique afin de casser la matrice de HDL Co/Fe et de libérer les cations 

métalliques en suspension. 

Les solutions obtenues contenant les éléments métalliques ont été analysées par le 

spectromètre VARIAN SCPECTRAA 220Z-DUTSCHER en utilisant le logiciel SpectrAA.  
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La limite de quantification est de 0,1 mg/L (1,79 µmol/L) pour le fer et de 0,05 mg/L (0,85 µmol/L) 

pour le cobalt. 

I.3.4- Analyse Thermo-Gravimétrique (ATG) 

Les analyses par ATG ont permis d’affiner la composition chimique des matériaux synthétisés ; 

de préciser le taux d’hydratation des HDLs ainsi que le nombre de groupement hydroxyles 

présent au sein des feuillets. Les mesures ont été conduites, sur des masses comprises entre 

2 et 4 mg de HDL, entre 35 et 800°C, à la vitesse de 5°C par minute en utilisant un appareil 

Mettler Toledo DSC1/ATG State instrument. 

Le rapport molaire (MII/MIII) a été au préalable déterminé par spectroscopie d’absorption 

atomique est conservé lors de la pyrolyse de l’HDL, seuls les ions hydroxyles ainsi que les 

anions interfoliaires présents au sein de la structure sont libérés par la pyrolyse. La difficulté est 

généralement d’associer chaque perte de masse aux espèces libérées de l’HDL. 

I.3.5- Couplage Analyse Thermo-Gravimétrique (ATG) – Chromatographie en phase 

gazeuse (CPG)  

Afin de solutionner la question de la spéciation des espèces interfoliaires libérées lors du 

traitement thermique, un couplage ATG-CPG (CO2) semble pertinent pour quantifier le taux de 

CO2 provenant des composants carbonatés de l’espace interfoliaire.  

L’analyse d’un HDL Co/Fe carbonaté, à partir d’un couplage ATG-CPG a permis de déterminer 

la quantité de composés carbonatés libérés. Une masse de HDL, préalablement séché à l’étuve 

à 50°C pendant 12h, est introduite dans les creusets, et subit un traitement thermique. Les 

variations de masses sont suivies grâce à un équipement de type ATG entre 25°C et 800°C 

avec une vitesse de montée en température de 5°C par minute. Le dispositif utilisé est constitué 

d’un four Nabertherm B150 (30°C-3000°C, Lilienthal/Germany) et d’une balance Precisa 

Gravimetrics (AG, Dietikon, Switzerland). La variation de masse est enregistrée en fonction du 

temps à l’aide du logiciel Link Manager. 

Un flux d’azote, de 30 L/h contrôlé à l’aide d’un débitmètre massique (Supervision débitmètre), 

circule dans l’enceinte du four et entraine le CO2 libéré par le HDL vers l’analyseur de gaz. Le 

gaz humide sortant du four circule, dans un premier temps, dans un réfrigérant thermostaté à 

5°C puis, dans une colonne contenant du silica-gel, afin de délivrer à la CPG un gaz sec. Enfin 
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le flux gazeux est introduit dans la CPG (MicroGC 3000, Agilent) équipée d’une colonne de 8 

mètres ; le gaz vecteur utilisé est l’hélium et le temps d’injection est de 50 milli-seconde. 

L’installation du couplage ATG-CPG est présentée sur la Figure 34. 

 

Figure 34 : Installation de couplage ATG-CPG 

Pour observer la fiabilité du taux de détection du CO2 par la CPG, une masse de calcite (CaCO3 

–Mw =100 g/mol) de 2.589 g a été utilisée lors du traitement thermique. Cette masse constitue 

un nombre de mol total de calcite égale à 0.02589 moles. La Figure 35 présente le débit de CO2 

détecté par la CPG lors du traitement thermique de la calcite en fonction du temps.  
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Figure 35 : Débit du CO2 en fonction du temps lors du traitement thermique de la calcite 

L’intégration de cette courbe fournit le volume de CO2 émit lors du traitement (0.6329 L), et en 

divisant par le volume molaire du CO2 (24.47 L/mol), on obtient le nombre de mol de CO2 (0.02586 

moles). Le nombre de moles théoriques correspond au nombre de moles détectées par la CPG 

(99.9%) ce qui confirme la fiabilité de cette méthode.  

I.3.6- Diffraction des Rayons X à Haute Température (HTDRX) 

Afin de suivre la réactivité du HDL Co/Fe 6/2 en fonction de la température, et ainsi de 

déterminer le domaine d’utilisation possible des matériaux synthétisés, des diffractogrammes 

ont été enregistrés à différentes températures comprises entre 25 et 900°C pour des temps 

d’acquisition de 15 minutes minimum. La chambre en température est une XRK900 d’Anton 

Paar. Le traitement des diffractogrammes a été réalisé à l’aide du logiciel DIFFRAC Suite. 

I.3.7- La Microscopie Electronique à Balayage (MEB) 

Le MEB est utilisé pour étudier la morphologie des HDLs, en particulier la taille et l’aspect des 

particules. En effet, selon les réactifs utilisés, le mode de synthèse et les traitements post-

synthèses, la morphologie et la taille des particules peuvent différer [281].  

L’appareil utilisé pour les clichés de MEB est un Tescan Mira 3 Scanning Electron Microscope 

(Tescan Orsay France). 
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Pour l’analyse de la morphologie des HDLs Co/Fe 6/2, 40 µLd’une suspension à 1,3 g/L ont été 

déposés sur des quartz recouverts d’un film d’or et séchés à la température ambiante du 

laboratoire (21 °C). Les dépôts ainsi obtenus ont été recouverts d’une couche de platine, 

assurant la conduction électrique et la possibilité d’analyser la morphologie à haute résolution.  

 

I.4- Caractérisation électrochimique 

Dans cette partie, les matériaux d’électrodes, la mise en œuvre des électrodes, le matériel et 

les montages électrochimiques sont présentés. Différents types d’électrodes de travail ont été 

testés. Les électrodes à base de carbone sérigraphiées et les électrodes de quartz recouvertes 

d’un film d’or ou de platine ont été utilisées pour la caractérisation électrochimique des HDLs, 

déposés en films minces. Les performances et la robustesse des électrodes de feutre de 

carbone et de mousse de carbone ont été éprouvées lors des expériences menées sur les 

pulpes de HDLs Co/Fe.  

Les caractérisations électrochimiques ont été réalisées en utilisant un potentiostat-galvanostat 

Princeton Applied Research PAR, 4000+, piloté par le logiciel Versa-Studio et commercialisé 

par la société High Tech Detection Systems.  

I.4.1- L’électrolyte support  

Des solutions tampon de NaHCO3/Na2CO3 ont été utilisées comme électrolyte support pour les 

caractérisations électrochimiques, à des pH compris entre 8,7 et 11 (pH = 8,7, 9,0, 9,2, 10,0, 

10,6, 11,0). La force ionique de l’ensemble des tampons préparés est égale à 0,05 M.  

La préparation des solutions tampons est reportée dans le Tableau 11. 
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Tableau 11 : Préparation des solution tampon NaHCO3/Na2CO3 à une force ionique de 0,05 M à 

différents pH  

Solution tampon : Mono-hydrogénocarbonate de sodium / carbonate de sodium  
NaHCO3 /Na2CO3 

A=mL de NaHCO3 1M and B= mL de Na2CO3 1M 

pH mL de A mL de B Force ionique = 0.05 
T=25°C 

Volume total = 1L 
8,65 36,90 3,72 

9,00 38,40 3,87 

9,50 22,65 9,10 

10,50 3,52 15,40 

11,00 0,90 16,15 

Pour la préparation de solutions tampon à des pH supérieurs à 11, l’ajout de OH- a été effectué 

pour atteindre la valeur de pH souhaitée. 

I.4.2- Mise en œuvre d’électrodes sérigraphiées 

La sérigraphie est une technique d’impression qui permet la reproduction fidèle d’un motif sur 

tous types de supports. Appliquée à l’électrochimie depuis 1990, elle permet de réaliser 

rapidement et en série des électrodes reproductibles de toutes tailles et de toutes formes [282]–

[285]. Elles sont obtenues par dépôt, sur un support isolant, d’une fine couche d’encre 

conductrice, passant à travers un pochoir, permettant la connexion électrique. La sérigraphie 

apparaît comme une méthode de choix pour la réalisation, au laboratoire, d’électrodes 

reproductibles à base de carbone permettant de générer rapidement de sets de données. 

Le carbone, d’une grande inertie chimique, permet de réaliser des électrodes d’un usage aisé 

et d’un coût raisonnable. Modifiées en masse ou par un film mince, les électrodes à base de 

carbone sérigraphiées permettent de caractériser des matériaux de type métaux, oxydes, 

hydroxydes, oxy-hydroxides [286], [287]. 

Ces raisons expliquent le choix d’électrodes sérigraphiées à base de carbone pour la conception 

d’électrodes modifiées par un film de HDL.  

La Figure 36 donne l’exemple d’une milli-cellule électrochimique à base de carbone sérigraphié, 

utilisée comme capteur pour l’analyse des HDLs déposés en film mince. 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

 135 

 

Figure 36 : Milli-cellule électrochimique à base de carbone sérigraphié 

L’électrode de travail a été réalisée à partir d’un dépôt d’un polymère thermoplastique à base 

de carbone (Electrodag PF-407A) sur une surface de polystyrène préalablement découpée (5 

cm x 2 cm). Une cuisson de l’électrode dans l’étuve à 60°C pendant 12 heures a été réalisée 

pour évaporer le solvant contenu dans l’encre à sérigraphié afin de solidifier le polymère. 

Un cône de pipette découpée pour former la cellule de travail (1,5 cm2) a été collée sur la surface 

de carbone. Le cône de pipette collé sur la surface de carbone délimite la surface de l’électrode 

de travail et assure de rôle de cellule. 

Montage électrochimique 

Les expériences ont été menées dans la milli-cellule électrochimique à base de carbone 

sérigraphié présentée Figure 36, dans laquelle un film mince de HDLs a été déposé. Pour ce 

faire, une centaine voire plusieurs centaines de microlitres d’une suspension diluée de HDL 

a/ont été déposée(s) sur la surface de travail. L’eau contenue dans la suspension a été 

évaporée par chauffage à l’étuve, à 50°C. Le temps d’évaporation dépend du volume de 

suspension déposée. Généralement, quatre heures de séchage sont nécessaires par centaine 

de microlitres déposée. Pour une réutilisation des surfaces de travail, les électrodes sont 

trempées dans un flacon en polyéthylène contenant une solution de HNO3 10% pendant 12 

heures. Le flacon est ensuite inséré dans un bain à ultrasons (nettoyeur ultrason 5,75l bac de 

maintenance ELMASONIC P60H) pendant 30 minutes avec une fréquence de 80 kHzqui 

convient particulièrement au nettoyage de pièces délicates et de très petits calibres. Les 

électrodes sont ensuite abondamment rincées (i) à l’eau du robinet afin de neutraliser toute 

trace d’acide et à (ii) l’eau milliQ pour minimiser toute trace d’impureté. 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

136   

Le montage électrochimique est constitué : 

- de la milli-cellule électrochimique à base de carbone sérigraphié. Le cône de pipette collé 

sur la surface de carbone délimite la surface de l’électrode de travail (1,5 cm2) et assure de rôle 

de cellule.  

- d’une électrode de référence, nommé ECS, au calomel saturé (ECS ; KClsat). Elle est 

mise au contact de l’électrolyte à l’aide d’un prolongement en verre (pont électrolytique) 

possédant un fritté à son extrémité. Le pont électrolytique est remplie de KCl 3M.  

- d’une contre électrode de platine. Cette électrode est une grille de platine de 3 cm de côté, 

replié trois fois sur elle-même. Afin de minimiser l’influence des réactions pouvant se produire 

à la contre électrode, le maillage de platine a été inséré dans un fritté en verre rempli de 

l’électrolyte support contenu dans la cellule. 

I.4.3- Mise en œuvre d’électrodes en mousse de carbone vitreux 

Des électrodes à base de mousse de carbone vitreux (Goodfellow- VC 003838) ont été utilisées 

pour la caractérisation électrochimique des HDLs Co/Fe en suspension. Ces électrodes ont été 

sélectionnées en raison de la porosité (96,5%) qui les caractérise, afin de maximiser le transfert 

électronique entre le matériau d’électrodes et les sites redox actifs des HDLs. Ces électrodes 

sont commercialisées sous formes de plaques de 10102 cm. 

Une scie à fil MURG 24 ESCIL (69680 Chassieu France- diamètre du fil 0,6 – vitesse de 

défilement 20 m/s) a été utilisée pour découper soigneusement les plaques de mousse de 

carbone vitreux en 103,22 cm. Le montage de la scie est présenté à la Figure 37-A.  

La mousse de carbone est un matériau relativement hydrophobe. L’utilisation de ce matériau 

permet de freiner la migration, par capillarité de l’électrolyte support vers le contact électrique. 

Pour cela, la partie supérieure de l’électrode a été plongée dans l’encre sérigraphiée sur 2 cm 

de hauteur pour y remplir la porosité. 

Le volume de travail dans les suspensions de HDL est de 422 cm. Le caractère hydrophobe 

du matériau permet, via un traitement électrochimique détaillé par la suite, de rendre 

uniquement hydrophile la surface de travail en contact avec la suspension. 
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Le contact électrique entre la mousse de carbone et la pince crocodile est assuré par une plaque 

de cuivre de 2,350,1 cm. Cette plaque est préalablement recouverte d’encre sérigraphiée 

pour limiter l’oxydation du cuivre. 

Enfin, le maintien de la plaque de cuivre avec la mousse de carbone est assurée par une gaine 

thermo-rétractable. La Figure 37-B présente deux électrodes de mousse de carbone, réalisées 

au BRGM, photographiées de face et de côté. 

 

 

Figure 37 : A- Montage de la scie à fil pour la découpe des électrodes en mousse de carbone. 

B- Electrodes, en mousse de carbone fabriquées au BRGM  

La surface de travail est rendue hydrophile par traitement électrochimique. Ce traitement a pour 

objectif de générer des groupements oxygénés sur la surface du matériau. Cette étape de 

traitement de surface consiste à plonger l’électrode de travail dans de l’acide nitrique (1%) et 

imposer un potentiel de 1,64 V/ESH pendant 2 heures. Les électrodes sont ensuite 

abondamment rincées (i) à l’eau du robinet afin de neutraliser toute trace d’acide et à (ii) l’eau 

milliQ pour minimiser toute trace d’impureté.  
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Les expériences électrochimiques menées avec les électrodes en mousse de carbone ont été 

réalisées dans deux réacteurs à double compartiment ; le premier d’un volume de 90 mL et un 

deuxième de 600 mL. 

Montage de la cellule électrochimique à deux compartiments de 90 mL 

Dans la cellule électrochimique de 90 mL (fournie par le LGC), les compartiments anodiques et 

cathodiques sont séparés par une membrane poreuse de verre, de porosité 4, de 10 à 16 µm, 

recouverte de part et d’autre d’un film d’agarose, dopé en KNO3, d’une centaine de micromètres. 

Ce pont salin assure la conduction ionique en limitant le mélange de l’anolyte et du catholyte. 

Le protocole de fabrication du pont salin est présenté Annexe 2.  

Le montage électrochimique de la cellule est présenté sur la Figure 38. Deux macro-électrodes 

en mousse de carbone plongent dans chacun des compartiments. L’électrode de travail qui joue 

successivement le rôle d’anode et de cathode plonge dans 90 mL d’une suspension de HDL 

diluée dans un volume d’électrolyte. L’électrode de référence ECS est introduite dans le même 

compartiment que l’électrode de travail. 

La suspension est agitée à l’aide d’un agitateur magnétique. Le compartiment de la contre 

électrode n’est pas agité pour limiter les transferts intercompartiment.  

Ce montage électrochimique a été réalisé pour (i) démontrer la faisabilité en pulpe des 

phénomènes d’oxydoréduction et de capture et libération des espèces anioniques carbonatées 

et ainsi que pour (ii) optimiser la concentration solide de la suspension de HDL (rapportée au 

volume de l’électrode). 

Le suivi de l’alcalinité de la suspension est assuré par titration pH-métrique, à l’aide du titrateur 

Tiamo – Metrohm (Villebon-sur-Yvette, France). Pour ce faire, trois millilitres de suspension ont 

été prélevés à l’issue de chaque électrolyse en maintenant la contrainte électrochimique. Ce 

volume est filtré à 0,1 µm, à l’aide d’un filtre Millex-VV, PVDF – MERCK. Cette taille de pore a 

été sélectionnée pour éliminer toute trace de HDL. Deux millilitres du filtrat ont été dosées à 

l’aide d’une solution d’acide chlorhydrique à 10-2 M. 
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Figure 38 : Montage électrochimique du réacteur double compartiment avec les électrodes en 

mousse de carbone 

Montage du prototype de réacteur de laboratoire, à deux compartiments de 

600 mL 

Un prototype de cellule électrochimique double enveloppe, à deux compartiments joints et 

thermostatés, d’une capacité de 2150 mL, avec jonction thermorégulée, a été conçu par Théo 

Tzedakis (LGC). Dans un contexte de changement d’échelle et de suivi du procédé, ce 

prototype de cellule a été adapté par le BRGM et la société VERAL, entreprise PME spécialisée 

dans l’élaboration à façon de verreries, pour l’élaboration du réacteur électrochimique double 

enveloppe à deux compartiments d’une capacité de 2600 mL présenté Figure 39.  
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Figure 39 : Réacteur électrochimique double enveloppe, à deux compartiments d’une capacité 

de 600 mL. 

Le réacteur est équipé de deux cellules individuelles inversées de 600 mL, fermées 

hermétiquement par un couvercle. Chaque cellule est équipée de deux voies, permettant la 

circulation de la pulpe entre les deux compartiments. Les voies de circulation sont positionnées 

respectivement sur la partie basse et la partie haute du cylindre de la cellule. Les deux 

compartiments sont séparés par une membrane cationique Nafion (Nafion™ perfluorinated 

membrane 117 – Merck). Cette membrane limite la migration d’anions et assure la neutralité 

électrique dans le réacteur, par la migration de cations entre les deux compartiments. Un disque 

de membrane a été découpé à la dimension de la jonction entre les deux compartiments.  
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Pour rendre la membrane souple et malléable, le disque a été plongé dans l’eau du robinet, 

bouillante, pendant 30 minutes, avant d’être disposée entre les deux compartiments. 

L’étanchéité est assurée par deux joints en caoutchouc, serrés avec quatre vis. Le réacteur est 

maintenu à une température de 25°C, à l’aide d’un bain thermostat Lauda, grâce à sa double 

enveloppe. L’agitation, dans les deux compartiments, est assurée par un agitateur magnétique. 

Chaque compartiment est recouvert d’un couvercle percé de neuf trous. Un réfrigérant, 

thermostaté à 5°C avec de l’eau glycolée, à l’aide d’un bain thermostat (Lauda ECO RE 415 S 

(LAUDA DR.R. WOBSER GMBH & CO. KG, Lauda-Königshofen, Allemagne), est positionné à 

l’extrémité d’un tube coudé, pour recondenser les vapeurs d’eau et limiter l’évaporation dans 

les réacteurs.  

Dans chaque compartiment, plongent une électrode combinée de pH, commercialisée par la 

société scan, une électrode de conductivité Mettler-Toledo, une électrode de platine Mettler-

Toledo. La référence de l’électrode de pH a été utilisée comme référence pour l’électrode de 

platine. L’évolution des paramètres physico-chimiques (pH, température, potentiel en circuit 

ouvert de l’électrode de Platine) est suivie grâce à : 

- un pH-mètre WTW (délivrant un signal de sortie en V pour la température et le pH) ; 

chaque sonde de température est plongée dans le fluide contenu dans le bac thermostaté 

des thermostats 

- un conductimètre Heito-lab (MPC 350 multi-paramètres – Paris) 

- une centrale d’acquisition, de marque Keithley 2700 Data Acquisition System (Keithley 

Instruments, Inc. Cleveland, OH, USA) d’acquisition, gérée par un ordinateur via le logiciel 

Xlinx. Le pas d’acquisition été fixé à 2 secondes. 

Dans chaque compartiment plongent aussi des électrodes en mousse de carbone reliées au 

potentiostat-galvanostat (Princeton Parstat AMETEK). L’intensité de chaque électrode de travail 

a été enregistrée à l’aide de la centrale d’acquisition, qui dispose de voies spécifiques pour 

l’enregistrement du courant. Ces ‘milliampèremètres’ ont été branchés en série dans le circuit. 

Un ensemble de trois bandes de carbone jouent le rôle de macro-électrode de travail, dont la 

polarité change successivement, en boucle : anode puis cathode. Elle plonge dans 600 mL d’une 

suspension de HDL diluée dans un volume d’électrolyte. Cette macro-électrode est reliée à 

l’électrode de référence ECS. Un ensemble de deux bandes de carbone jouent le rôle de contre 

électrode. Elles plongent dans une solution de 600 mL d’électrolyte. Le montage est présenté sur 

la Figure 40. 
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Figure 40 : Montage associé au réacteur électrochimique double enveloppe, à deux 

compartiments d’une capacité de 600 mL 

I.5- Techniques electrochimiques  

La plupart des techniques électrochimiques (notamment la voltampérométrie, la 

chronocoulométrie, la microbalance à quartz, la spectrométrie d’impédance électrochimique), se 

prêtent aisément, du fait de leur rapidité et sensibilité, à des études mécanistiques et de 

caractérisation des systèmes (détermination du nombre d’électrons, protons, accès à des 

constantes de vitesses, mise en évidence d’intermédiaires). 

I.5.1- La voltammétrie cyclique 

Les techniques voltampérométriques sont des microélectrolyses qui consistent à appliquer une 

variation de potentiel à l’électrode de travail par rapport et à enregistrer le courant qui résulte de 

l’oxydation ou de la réduction d’une substance électroactive. Lors de la mesure du courant, les 

solutions sont toujours au repos de manière à ce que seul le processus de diffusion intervienne. 

La Voltammétrie cyclique (CV) se base sur l’étude de la relation entre le potentiel balayé par 

l’électrode et le courant enregistré à ce potentiel. Le balayage du potentiel à une vitesse 

imposée (vitesse de balayage ou scan rate), permet d’observer le comportement du système 

dans une direction (d’un potentiel E1 à un potentiel E2) et inversement. L’inversion de la 

direction de balayage permet d’observer à la fois le comportement en oxydation et en réduction, 

et de déterminer la réversibilité des réactions. 
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Les voltampérométries cycliques dans cette étude ont été menées sur le domaine 

d’électroactivité de l’eau. Le courant enregistré représente le rapport entre la charge Q 

(coulomb) et le temps (sec). Cette charge échangée au cours des phénomènes rédox permet 

de calculer le nombre de mol d’électron transféré ainsi que le nombre de mol de cation 

métallique redox actif, oxydé ou réduit (n) au sein des feuillets des HDLs Co/Fe. 

I.5.2- Le couplage des techniques gravimétriques (microbalance à quartz) et 

électrochimiques 

Le couplage des techniques gravimétriques et électrochimiques a été utilisée pour 

l’identification, la quantification et la cinétique des espèces transférées [219], [221], la 

concentration et le transport de ces mêmes espèces au sein des matériaux [220], [221], la perte 

ou le gain de masse associés. L’électro-gravimétrie cyclique (EGC), qui combine 

voltampérométrie cyclique (VC) et MBQ, a permis de mesurer simultanément (i) les variations 

de masses et de courants et (ii) le transfert électronique lors des polarisations. 

Les dépôts de HDLs, en films mince, ont été effectués comme suit. Quarante microlitres d’une 

suspension à 1,3 g/L ont été déposés sur des quartz recouvert d’un film d’or ou de platine et 

séchés à la température ambiante du laboratoire (21 °C). La Figure 41-A montre une électrode 

en platine nue avant le dépôt de HDL. Après l’étape de séchage, l’électrode est prête pour la 

caractérisation électrochimique. Le montage électrogravimétrique est présenté sur la Figure 41-

B. 

 

Figure 41 : A Photographie d’une électrode de quartz recouvert d’un film de platine. B Montage 

électrogravimétrique 
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Le montage a été réalisé avec un système à trois électrodes, dans une cellule adaptée de 40 

mL. Le montage est constitué d’une électrode de travail en platine (0.2 cm²), un fil de platine 

plongé dans un tube capillaire contenant l’électrolyte support comme contre électrode et une 

électrode de référence ECS.  

I.5.3- La chronoampérométrie  

Cette technique consiste à réaliser une électrolyse à potentiel imposé et suivre la variation de 

l’intensité de l’électrode de travail en fonction du temps. L’intégration du courant permet de 

mesurer la quantité d’électrons transférées au cours de l’électrolyse. 

La chronoampérométrie a été utilisée lors des expériences menées dans le réacteur double 

compartiment. Préalablement à toute expérience, l’électrolyte support subit une électrolyse au 

potentiel à appliquer à la suspension. Une fois le courant d’électrolyse stabilisé à une valeur 

proche du zéro, une quantité connue de suspension de HDL Co/Fe concentrée est introduite 

dans la solution. Si le potentiel imposé permet d’engendrer l’oxydation du CoII constitutif des 

feuillets, l’intensité du courant observé augmente jusqu’à une valeur maximale, puis décroit 

progressivement jusqu’à atteindre une valeur stabilisée, proche du zéro courant. L’intégration 

du courant permet de quantifier le nombre de moles d’électrons échangés lors de l’électrolyse. 
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CHAPITRE III : MECANISME 

REACTIONNEL DE FORMATION DES 

HDLS CO/FE ET OPTIMISATION DU 

PH D’ELABORATION DE MATERIAUX 

ELECTROACTIFS  

Comme le montre l’examen de la bibliographie (Chapitre I), le pH de synthèse des HDLs a une 

influence majeure sur la nature, la structure et la morphologie des composés élaborés. Il influe 

par conséquent sur les propriétés électrochimiques des matériaux.  

Préalablement à l’optimisation du pH de synthèse de matériaux électroactifs, ce chapitre porte 

sur l’analyse du mécanisme de formation des composés de types HDL Co/Fe à pH variable en 

étudiant, en fonction du pH, l’évolution chimique des solutions, physico-chimiques des 

suspension et cristallochimiques des intermédiaires réactionnels formés. Les analyses ont été 

réalisées au cours de titrations acido-basiques d’une solution de CoII et de FeIII, en milieu nitrate, 

par une solution basique de Na2CO3 et NaOH. En vue de la mise en œuvre de ces matériaux 

dans un procédé de captage et libération des anions carbonates assisté par des techniques 

électrochimiques, l’étude par voltampérométrie cyclique, du transfert des électrons au sein de 

films minces de HDLs synthétisés a permis de sélectionner la valeur du pH de synthèse pour 

laquelle les HDLs présentent des propriétés de transfert de charges maximisées. 

 

Le contenu de ce chapitre est rédigé en anglais sous forme d’article, en vue de la valorisation du 

travail dans une publication à soumettre.  
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I- Comprehension of the synthesis route of Co/Fe LDH 
by coprecipitation method at variable pH 
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The combination of X-Ray diffraction, vibrational and absorption spectroscopies as well as 
physical and chemical analyses provides a deep insight into Co/Fe-based LDH formation 
mechanism. CoII sorption on ferrihydrite, from pH 3, is the promotor of redox reaction between 
FeIII of ferrihydrite and sorbed CoII, which progressively induces the decrease of ferrihydrite 
crystallinity versus pH. The combination of such phenomenon with hydrolysis of both sorbed 
CoIII and free CoII generates a primitive hydroxylated FeII/CoIII LDH at pH 7. Above pH 7, free 
CoII hydrolysis pursue. It is responsible for local dissolution of the primitive LDH, 
reprecipitation and then 3D organization of CoII

4FeII
2CoIII

2 LDH. The progressive incorporation 
of CoII into the LDH structure is responsible for two phenomena: the decrease of the 
coulombic attraction between the positive surface layers and concomitantly the relative redox 
potential evolution of the redox species, such as FeII re-oxidizes to FeIII while CoIII re-reduces 
to CoII, for the obtainment of a CoII

6FeIII
2 LDH. The nature of the interlamellar species (OH-, 

HCO3
-, CO3

2- and NO3
-) depends on the mobility and the speciation of anions versus pH. The 

whole mechanism is described by: 
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FeIII(OH)3  ⇄ [FeIII(OH)]O2
2- + 2 H+                       2  pH  6 

[FeIII(OH)]O2
2- + CoII ⇄ [FeIII(OH)]O2-CoII                        3  pH  7 

[FeIII(OH)]O2-CoII ⇄ [FeIICoIII(OH)]O2             3  pH  7 

2 [FeIICoIII(OH)]O2 + (4+) H2O ⇄ [FeII
2CoIII

2(OH)8](OH)2,  H2O,                        pH = 7 

[CoII(H2O)6]2+⇄ [CoII(OH)(H2O)5]+ + H+           7  pH  8 

[FeII
2CoIII

2(OH)8](OH)2,  H2O + 4[CoII(OH)(H2O)5]+ + 2OH- + CO3
2- ⇄ 

[Co(II)
4Fe(II)

2Co(III)
2(OH)16](CO3),  H2O + 20 H2O                    8  pH  11 

[Co(II)
4Fe(II)

2Co(III)
2(OH)16](CO3),  H2O + x H2O ⇄ [Co(II)

6Fe(III)
2(OH)16](CO3), X H2O 

X =  + x 

Highlights 

• Ferrihydrite is the keystone for the Co/Fe based LDH formation. 

• CoII adsorption on ferrihydrite prevents goethite formation. 

• Adsorbed CoII progressively reduces ferrihydrite until the formation of a FeII/CoIII 
nuclei and further primitive LDH. 

• CoII hydrolysis is responsible for local dissolution of the primitive LDH, reprecipitation 
and then 3D organization of CoII

4FeII
2CoIII

2 LDH.  

Keywords 

Co/Fe LDH formation mechanism, reaction intermediates, ferrihydrite, Co/Fe redox 
reactions 

I.1- Introduction  

Layered Double Hydroxides (LDHs) are a group of minerals, consisted of stacked brucite-like 

layers. They can be represented by the general formula [M1-x
IIMx

III(OH)2] (A
n-)x/n, mH2O, where MII 

(e.g. Mg2+,Co2+, ...) and MIII (e.g. Fe3+, Al3+, …) are respectively the divalent and trivalent cations, 

x is the molar ratio MIII/(MII+MIII) [109]. According to the above-mentioned formula, m is the number 

of water molecules intercalated in interlamellar space of the LDH structure. The positive charge, 

induced by the trivalent cations, is compensated by exchangeable anions An- located in the 

interlamellar space which distance depends, among others, on the size and the nature of the 

intercalated anion (CO3
2-, Cl-, NO3

- …).  
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LDHs are well known for their anionic exchange - capacity (AEC) in the interlamellar space [288], 

which varies between 2-3 meq/g [289], [290]. Bibliography shows several synthesis routes such 

as co-precipitation, urea hydrolysis method and sol-gel method [291] for synthesizing a broad 

range of particle sizes (1nm<d<10µm) of LDH with various morphologies, leading to a large 

spectrum of specific surface area values up to ~100 m²/g. The synthesis route is also responsible 

for a diversity of intercalated anions (CO3
2-, Cl-, HCO3

-, NO3
- …) with a variable affinity depending 

on the anions, in dynamic equilibrium with the media, and the LDH formulation [138], even if CO3
2- 

tends to have the highest affinity for the most of LDHs [2]. For these reasons, LDHs have attracted 

significant interest for industrial and environmental applications [98], [138]. 

Co-precipitation is the most common synthesis route. Two ways of coprecipitation are used: (i) 

with high supersaturation and (ii) with low supersaturation. The low supersaturation consists in 

adding a solution of cationic salts to an alkaline aqueous solution containing the desired anions 

maintaining the pH at the selected value. The high supersaturation method consists in adding into 

the cationic solution the alkaline aqueous solution containing the anion to be intercalated by 

varying the pH until reaching the desired value. This method promotes nucleation at the expense 

of the particles’ growth, and consequently gives crystallites of small sizes. 

Many studies were achieved in order to understand the coprecipitation processes and the 

mechanisms leading to the formation of LDHs. For the synthesis of LDHs containing Mg/Al, 

Mg/Fe, Co/Al and Cr/Zn Boclair et al. [121], [292] showed that two buffered regions are observed 

during the titration of the solution containing both divalent and trivalent cations by an alkaline 

solution. The first region of the titration curve is attributed to the consumption of added hydroxyl 

(OH-) anions by precipitation of the trivalent cation; the second buffered region concerns 

consumption of added hydroxyl anions during LDH formation. For a Mg/Al and Ni/Fe LDHs, Radha 

et al. [293] proposed a mechanism which consists in the precipitation of a trivalent cation into an 

amorphous phase which dissolves before the coprecipitation of divalent and trivalent cations for 

the obtainment of LDHs. For a Ni/Fe LDH, Grégoire et al. [294] showed the precipitation of 

akaganeite (β-FeIIIO(OH,Cl)) as precursor on the first plateau, at the beginning of the titration. 

The presence of Ni2+ in the media prevented the transformation of the akaganeite to goethite. 

Indeed the progressive increase of the pH leads akaganeite to be negatively charged. In such 

conditions, [Ni(H2O)6]2+ reacts with the hydroxyl surface of the akaganeite to form a cationic 

complex [Ni(OH)(H2O)5]+. The hydroxylation of this cationic complex continues until a neutral 

complex [Ni(OH)2(H2O)4] which by an olation reaction [295], form a lamellar α-[Ni(OH)1-δ(H2O)δ]+ 

phase.  
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This positive phase may be adsorbed on the oxygen atoms of the hydroxyl groups of the negative 

ferric phase. This adsorption may assist the diffusion of iron from the akaganeite to the Ni 

hydroxide phase; generating the LDH layers. After the formation of the Ni/Fe LDH, the β-

FeIIIO(OH,Cl) and the α-Ni hydroxide phases were reported, using Raman spectroscopy, even 

after a hydrothermal treatment. 

In recent years, many studies have been produced concerning the use of Co/Fe LDHs for 

application in catalysis or supercapacitor[241], [261]–[263], [265], [266], [276], [277]. As a result 

compounds based on cobalt and iron represent a major stack of the development of advances 

technologies. The comprehension of the mechanisms of formation of such compounds is thus of 

prime interest.  

The present work investigates the formation mechanism of Co/Fe LDH by coprecipitation using 

the high super-saturation route, at 35°C [138]. Both pH and conductivity were monitored all along 

the titration for the investigation of the physical and chemical parameters of the solution, while 

atomic absorption spectroscopy determined the residual concentrations of the MII and MIII cations. 

PXRD characterization of the solids obtained at different pH allowed determining their structure, 

crystallinity and purity. The nature of the interlamellar anions was studied by FTIR spectroscopy. 

I.2- Experimental 

I.2.1- Chemicals 

All chemicals (normapur, more than 99.8% of purity) used for the Co/Fe LDH synthesis were 

supplied by Merck-Sigma-Aldrich (Merck KGaA, Darmstadt, Germany): Co(NO3)2, 6H2O, 

Fe(NO3)3, 9H2O, Na2CO3, NaHCO3 and NaOH. KBr (>99% of purity) used for FTIR experiments 

was supplied by Merck. Fe-standard solutions 1000 ppm (Fe(NO3)3 in HNO3 0.5 M) , ammonium 

acetate, acetic acid, hydroxylamine hydrochloride and phenanthroline 1,10 hydrochlorate were 

used for UV-Visible measurements. 

I.2.2- Coprecipitation methodology and solids purification  

Coprecipitation of mixture of trivalent Fe(NO3)3 and divalent Co(NO3)2 cations was investigated 

via the continuous injection of an alkaline titrant until reaching the desired pH, in the range from 

to 2 to 11. Nine titrations were performed using CoII (0.15M) and FeIII (0.05 M) mixture (100 mL) 
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were titrated using NaOH (2.8 M) / Na2CO3 (0.7 M) solution. Initial pH value of the CoII/FeIII solution 

was 1.8. 

The titrant was added accurately at 3.9 µL/s using an automatic titrator Metrohm model Titrando; 

technology Dosino, under vigorous stirring (500 rpm). Experiments were conducted under air 

atmosphere in a thermo-regulated 150mL cylindrical Pyrex double-walled water-jacketed reactor 

at 35°C (DC10-P5/U thermostat bath, Haake, Germany). During titration, the measurements of 

pH, conductivity and temperature were continuously recorded with a data acquisition system 

(Keithley Instruments, model 2700, Cleveland, OH, USA) controlled via KickStart software. 

After the pH reached the desired value, the obtained slurries were centrifuged at 4000 rpm to 

eliminate the supernatants containing remaining reagent residues. Then, the resulting slurry 

underwent five dialysis steps in milliQ water to remove the residual reagents. To allow structural 

characterizations of the solids, powders were obtained by freeze-drying the slurry at -80°C and 

0.02 mbar using a Christ Alpha 2-4 LSCPlus. 

I.2.3- Physical and chemical characterization of the solids 

Obtained solids were ground, using an agate pestle and mortar. In order to determine the nature 

of the crystalized phases, powder X-ray diffraction (PXRD) analyses were recorded from 2θ = 5–

75° by a Bruker D8 Advance diffractometer (Palaiseau, France) using a copper anticathode (λ Kα 

≈ 1,54 Å). The lattice parameters were calculated using the following equations:  

(Eq. 23) 
1

dhkl²
=

h2

a²
+
k2

b²
+

l2

c²
  

for orthorhombic crystalline systems, 

(Eq. 24) 1

dhkl²
=

h2+k2

a²
+
l2

c²
 

for trigonal crystalline systems,  

(Eq. 25) 
1

 dhkl
2 =

4(h2+hk+k2)

3a²
+

l2

c2
 

for hexagonal crystalline systems. 
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The average LDH crystallite sizes were calculated using Debye-Scherrer equation with 𝑡 =

𝐾𝜆

𝛽 cos𝜃ℎ𝑘𝑙
, where t is the crystallite size (nm), K is the Scherrer’s number usually taken as 0.9, λ is 

the incident wavelength (0.1542 nm), β is the full width at half maximum (FWHM) values of the 

peak and Өhkl is the Bragg angle of the peak. 

Surface morphology was studied by Scanning Electron Microscope (SEM) with secondary 

electron imaging, using a Tescan Mira 3 equipment. Synthesized LDH slurries obtained at pH 7, 

8, 9 and 11 were diluted 100 times in water. 30 µL of the diluted suspension were deposited on 

the plots and then dried at room temperature.  

Atomic absorption spectroscopy (AAS) method using Spectra AA 220 FS VARIAN instrument (Le 

Plessis-Robinson, France) was used in order to quantify the amount of remaining metal cations 

in the filtered (0.1 µm) and acidified (pH < 1) supernatant. 

FTIR transmission spectroscopy (Bruker Equinox 55 FTIR spectrophotometer Palaiseau, France) 

was performed, in the range 4000-400 cm-1, on pellets prepared using 150 mg of KBr and 0.5 mg 

of solid powder, which were pressurized using a manual hydraulic press (10 tons) (Grasbey 

Specac, Orpington, United Kingdom). 

Ultraviolet visible (UV-visible) experiments were performed using a Varian UV/visible Carry 50 

spectrophotometer and a 1 cm cuvette cell. It was used for iron speciation determination. UV-

visible spectrum of [(C12H8N2)3Fe]2+ complex was recorded in the range from 800 to 300 nm for 

Fe concentrations ranging from 1 to 5 mg/L. For this purpose, FeIII standard solutions were diluted 

in a reducing and a complexing acetate buffer 0.1 M, pH 5.6. Hydroxylamine was used as FeIII 

reducer and phenanthroline as FeII complexing agent. The reducing and complexing buffer 

consists in 25 mL of the acetate buffer containing 0.02 % of phenanthroline and 14 g/L of 

hydroxylamine. The calibration curve was established by plotting the absorbance measured at 

λMax = 510 nm versus Fe concentration. For solid analyses, 10 mg of solids were dissolved into 

10 mL of HNO3 4%. 700 µL of the latter solution were added to 25 mL of the complexing buffer 

with or without phenanthroline. FeII was determined in the absence of hydroxylamine. Total Fe 

was determined in the presence of phenanthroline. Following Beer Lambert law, the absorbance 

coefficient ε was deduced from the slope of the plotted absorbance calibration curve at 
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λMax = 510nm as function of the molar concentration of [(C12H8N2)3Fe]2+ and is equal to 12048 mol 

L-1 cm-1. 

I.3- Results and discussion 

I.3.1- Titration 

Figure 42 shows the titration curve of mixed Co2+(𝑁𝑂3)2 (0.15 M) - Fe3+(𝑁𝑂3)3
 (0.05 M) solution 

by the alkaline solution from the initial pH to 11.  

The initial solution is an acidic media (pH~1.8) due to the cations, which have the ability to produce 

hydronium ions. This acidity is a function of the size, the charge and the electronegativity of the 

cations. The smaller the cation the more acidic it will be and the higher the electronegativity of the 

metal ions the more acidic it will be [296]. 

When adding the first drops of the alkaline titrant into the solution of the metallic cations, pH rises 

slowly, in agreement with the H+ consumption. At pH ~ 2.1, the pH reaches a first plateau, in 

agreement with the simultaneous precipitation of FeIII. At around pH~2.3, the precipitation of both 

H+ and Fe3+ is completed. This first plateau is followed by a rapid increase of the pH value until 

another buffered area starts at pH 6.2, in agreement with the coprecipitation of the metallic cations 

and the LDH formation [121], [292]. The two pH values 4 and 8.2 are the equivalent points of 

respectively CO2/HCO3
- and HCO3

-/CO3
2- acid-base couples. Finally, while alkaline solution 

adding is pursued, pH rises up to the pH value of the alkaline solution (pH>11).  

According to the ionic composition of the metallic solution, the conductivity should be equal to 62 

mS/cm, in which NO3
- accounts for 32 mS/cm, H+ for 11, Fe3+ for 10.1 and Co2+ 8.3 mS/cm. The 

initial measured conductivity is 38 mS/cm because the concentration of the dissolved salts 

exceeds 10-2 M, which is the highest limit of applicability of the Kohlrausch law. Nevertheless, 

conductivity was used as an indicator to investigate the evolution of the physical and chemical 

parameters during the titration. The recorded conductivity is plotted on Figure 42 (orange line) 

versus the added alkaline solution volume. For a better insight, Figure 43 exacerbate the 

conductivity variations versus pH values, showing conductivity greatly fluctuates, in the pH ranges 

1.8 - 2.6, during the FeIII precipitation and 6.6 – 7.8, during the LDH coprecipitation. Such an 

erratic behavior clearly shows the effects of concomitant phenomena inducing transfer of ionic 

species into the solution, in agreement with precipitation-dissolution phenomena. During the 

titration, conductivity is dominated by the presence of NO3
-
, which concentration (0.45 M) does 
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not evolve significantly versus time. As the conductivity linked to the concentration of nitrate 

anions is constant versus time, the observed decreasing evolution of the conductivity is 

successively linked to the activity of H+ which is rapidly consumed (1.8 <pH< 2.3), the activity of 

Fe3+, which precipitates at pH 2.2-2.3, and the activity of Co2+. From pH 2.3 (Figure 42, orange 

line), any decrease in conductivity is thus linked to Co2+ behavior, that will be discussed thereafter, 

until coprecipitation, in the pH range 7-8. The increasing changes in conductivity are related to 

the gradual increase, in the solution, of Na+ concentration, total inorganic carbon rising and, to a 

lesser extent, to OH- ions. Surprisingly, conductivity only increases from pH 8, whereas it should 

have increased from pH 2.3, after the precipitation of both H+ and Fe3+, where Na+ concentration 

reached 0.2 M (10 mS/cm). At pH 8, Na+ concentration reached 0.6 M (30 mS/cm). The first 

decrease in conductivity in the pH range from 2.3 to 6 and then the plateau observed from pH 

range 6 to 8 demonstrates that Co2+ is responsible for the conductivity evolution from pH 2.3 to 

8. The absence of any increase in conductivity in this pH range tends to demonstrate Na+ sorption 

phenomenon. In agreement with bibliography [218], the value of the ionic radii of cations, related 

to that of oxygen, assess the possibility of Na+ insertion into an octahedral lattice, without further 

critical distortion. A cation/O-II radii ratio between 0.414 and 0.732 would indicate possible 

insertion of the cation [197], [198]. The ionic radius of Na+ is 0.95 Å and the one of O-II in an 

octahedral site is 1.4 Å. Na+ is thus able to insert into an octahedral lattice (r(Na+/OII) is 0.68). In 

addition, and because of the high concentration of Na+, it should also adsorb on the external 

surfaces of the FeIII precipitates, in agreement with higher pH values than point of zero net charge 

(PZNC) [139]; indeed, above PZNC, solid surface charges are negative. In addition, in the pH 

range 6-8, the increase in HCO3
- into the solution should slightly increase conductivity up to ~ 4 

mS/cm. The stability of the conductivity, in such a pH range is linked with HCO3
- intercalation into 

the LDH interlamellar space. Above pH 8, the increase in the conductivity is linked to the increase 

of both Na+ and CO3
2- from the alkaline solution. 
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Figure 42 : Titration curve of 100 cm3 of a solution containing the cations mixture [Co2+]= 0.15 M 

and [Fe3+]= 0.05 M by the alkaline solution ([NaOH]= 2.8 M – [Na2CO3]= 0.7 M) 

I.3.2- Atomic absorption spectroscopy  

For each titration pH value, the supernatant extracted from the centrifugation was analyzed by 

AAS to quantify the amount of Co2+ and Fe3+ (Figure 43). 

 

Figure 43 : (A) Concentrations of [Fe] (blue) and [Co] (orange) in the supernatant and (B) 

measured conductivity as a function of the corresponding titration pH endpoint  
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A small decrease of the iron concentration at pH 2 translates the beginning of the precipitation of 

the [Fe]. From pH 2 to 3, the sharp decrease of the concentration of [Fe] in the solution is in 

agreement with the precipitation of iron species. Surprisingly, iron concentration remains constant 

from pH 3 to 4 at 2.7 10-3 M, which is near 5% of the initial concentration. This concentration 

decreases progressively to become close to zero at pH 8. According to bibliography, ks values of 

expected precipitated iron species are usually extremely low (10-44 – 10-37) [297], [298]. The 

results of this work suggest the presence of Fe2+ in the media. 

Regarding [Co], its concentration remains constant until pH 2 (0.15 M). From pH 2 to pH 3, [Co] 

concentration sharply decreases, with a loss of 15 % from the initial concentration (from 0.15 M 

to 0.127 M). This result suggests Co2+ adsorption onto iron precipitates, with a ratio between 

adsorbed cobalt and precipitated iron close to 1/2. From pH 3 to 5, the Co concentration remains 

constant. Beyond this pH value, Co concentration decreases progressively; the kinetic decrease 

of the [Co] concentration accelerates from pH 7 to 8. The [Co] behavior is in agreement with the 

change in conductivity between pH 2.3 and 8. The concentration is near zero from pH 9.  

I.3.3- PXRD characterization 

Solids obtained after each partial titration were characterized by PXRD to determine the nature 

of the obtained crystalline phases (Figure 44); when the LDH was obtained, its lattice parameters 

were calculated (table 1). 
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Figure 44 : Powder XRD patterns obtained using the solid collected after the titration interrupted 

from pH 2 to 11 

table 1 : XRD data for the solids obtained from pH 7 to 11 

Solid obtained from pH 7 to 11 

pH of synthesis 7 8 9 11 

d(003) 7.59 7.61 7.68 7.76 

c parameter (Å) 22.74 24.40 28.58 23.96 

a parameter (Å) 3.12 3.11 3.10 3.11 

t crystallite size (nm) 2.9 4.2 4.5 6.3 

As revealed by PXRD, goethite is the main mineral phase obtained at pH 2 (JCPDS 01-073-0522 

(I)), in agreement with diffraction peaks located at 17.85°, 21.1°, 33.16°, 34.62° and 36.58° that 

enable to calculate the dhkl. From the collected XRD data and the orthorhombic crystalline system, 

the calculated lattice parameters (a= 4.38, b= 9.93, c= 3.10) are in agreement with bibliography 

[299]. The goethite diffraction bands are superimposed on two wide diffraction bumps, in the 

range from 25° to 45° and in the range from 55° to 70°, showing the presence of ferrihydrite 

amorphous phase. Indeed, ferrihydrite is a form of iron oxy-hydroxide which usually formed in the 

course of iron mineralization with relatively poor crystallinity [300]. Ferrihydrite is 

thermodynamically unstable and can readily recrystallize to goethite, magnetite and lepidocrocite 

[300]–[302]. The presence of goethite is in agreement with the thermodynamic transformation of 

ferrihydrite to goethite, probably linked to washing steps.  

From pH 3 up to pH 6, ferrihydrite is the only crystalline phase evidenced by PXRD diffraction 

peaks located at 35.42°, 39.87°, 45.61°, 52.81° and 62.09°, in agreement with (JCPDS 01-073-

8408).  
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According to Maillot et al. [303] who synthesized various ferrihydrites that were characterized by 

XRD, using Co-K alpha, ferrihydrites synthesized in this study are 5 L structures, at pH 3 and 4; 

4 L structure is observed at pH 6. The higher the pH the lower the relative intensity of diffraction 

bands, i.e. the lower the ferrihydrite crystallinity. From pH 3 to 6, ferrihydrite particle size is 

calculated from the peak at 35°. It is respectively 9.3, 7.4 and 3.2 nm at pH 3, 4 and 6. The higher 

the pH, the smaller the particle size.  

Ferrihydrite features small particle sizes, large specific area. It is moreover modeled as a mixture 

of a defect free phase and a defective phase, that ranges from 33 to 50 % in a Fh-6L [304]. 

Ferrihydrite is thus well known and used for its high surface reactivity, such as metal adsorption 

[305]–[307], probably due to the presence of the defective phase. Moreover, the binding ability of 

metal were demonstrated to slow down [308], nay impeded [309] the ferrihydrite transformation 

rate to other crystalline iron phases. Such a behavior is also explained by metal substitution [310], 

[311] in ferrihydrite structure during dissolution-reprecipitation phenomena. In comparison with 

the evolved ferrihydrite to goethite observed at pH 2, and in agreement with the results provided 

by AAS and conductivity in the pH range 3-6, the maintaining of ferrihydrite structure is attributed 

to the presence of both Na+ and Co2+ in the media, which can adsorb on ferrihydrite. As previously 

discussed, Na+ can insert into octahedral lattices and/or bind on negatively charged =M-O- surface 

sites of ferrihydrite. Co2+ (ionic radius 7.2 pm) could be able to substitute Fe3+ (ionic radius 6.7 

pm), in agreement with dissolution-reprecipitation phenomena. Co2+ adsorption on the negatively 

charged =M-O- surface sites is nevertheless the kinetically most probable hypothesis. Both Co2+ 

and Na+ compete for such adsorption sites. The cation exchange process favors uptake of the 

divalent species versus monovalent ones. Co2+ is thus the predominant sorbed cation until Na+ 

reaches a concentration value high enough to compete with Co2+. It is thus assumed that both 

Co2+ and Na+ sorption on the negatively charged =M-O- surface sites of ferrihydrite nuclei 

generate passivation layers which significantly slow down the ferrihydrite degradation to goethite 

by limiting iron transfer between nuclei.  

From pH 7, PXRD patterns show characteristic Co/Fe LDH structures [312]–[314], associated 

with some impurities. The reflection peaks at 17.5°, 26.8°, 33.9°, 35.4° and 39.5 are characteristic 

of Co(CO3)0.5(OH), 0.11 H2O (JCPDS 00-048-0083 (N)); at pH 11, the reflection band observed 

at 18.54° is in agreement with the presence of CoO(OH) (JCPDS 01-072-2280), the other bands 

are superimposed with the LDH diffractions peaks. The position of the LDHs diffraction peaks, 

indexed table 1, are in agreement with a hexagonal structure (JCPDS 00-050-0.235 (N)) and were 

used to calculate the dhkl, the lattice parameters and the particle size. 
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The (110) peak at ~59° allowed the determination of the a lattice parameter value, which is equal 

to the double of the distance at (110); a= 2d(110). This value is directly related to the distance 

between adjacent cations in the LDH structure. The variation of the synthesis pH did not have 

any effect on the value of the ‘a’ lattice parameter, which was constant ~3.10 Å from pH 7 to 11. 

The (003) peak at ~ 11° allowed the determination of the basal spacing c’; as d003 is directly equal 

to the thickness of one brucite like layer and one interlayer spacing. As shown table 1, the increase 

in the pH synthesis value lead the d003 to shift towards lower angles; the interlayer space c’ 

increased from 7.59 Å (pH 7) to 7.76 Å (pH 11). According to bibliography, the basal spacings of 

7.59, 7.61, 7.68 and 7.76 Å obtained respectively at pH 7, 8-9 and 11 are in agreement with the 

successive predominance of OH-, HCO3 and CO3
2- in the interlamellar space [98]. According to 

[109], the (012), (015) and (018) line observed in diffractogram recorded at pH 11 show strong 

reflections, which are correlated to a predominant CO3 interlayer anionic species. Moreover, the 

positions of the reflections (012)-(015) at intermediate angles (35°- 45°) helped to calculate the c 

parameter using the equation linking the Miller’s indices to the lattice parameter in an hexagonal 

crystalline system [313]. The ratio between the c parameter and the c’ reflects the layer periodicity 

along the c axis. For the solid obtained respectively at pH 7, 8, 9 and 11 the ratio are 2.9, 3.2, 3.7 

and 3. In agreement with bibliography [109], the c/c’ ratio convergence to 3 reflects a perfect 

periodicity at a structural scale along the c axis, and confirms the homogeneous distribution of 

interlayer anion species. The divergence reflects the loss of periodicity at a structural scale, 

because of imperfections, such as interlamellar heterogeneous repartition of anions [109].  

The crystallite sizes, calculated from the (003) peaks, varies linearly from 3 to 6 nm versus pH in 

agreement with [140], [280], [315]. The Ostwald maturation should pursue versus time during the 

alkaline solution adding.Particles are slightly smaller. This specificity is probably due to the 

passivation phenomenon induced by Na+ sorption on the negatively charged =M-O- surface sites 

of ferrihydrite and LDH nuclei. The latter is in agreement with the characteristic stagnancy of the 

conductivity values in the pH range 7-10.  
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I.3.4- Scanning electron microscope (SEM) 

Figure 45 shows SEM with secondary electron imaging of the Co/Fe LDHs synthetized at pH 7, 

8, 9 and 11.  

 

 

Figure 45 : SEM with secondary electron imaging of Co/Fe LDHs synthesized at pH 7, 8, 9 and 

11. 

The Co/Fe compounds resulting from the synthesis at pH 7, 8, 9 and 11 are composed of 

agglomerated platelet particles of pseudo-hexagonal shape. The particles show hexagon side 

lengths from 200 to 300 nm and thickness between 20 to 40 nm. The hexagonal morphology of 

these particles is in good agreement with the usual morphology of LDH particles [272]–[274].  
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I.3.5- Infrared spectroscopy 

Figure 46 shows the FTIR spectrum of the LDH synthesized at pH 7, 8, 9 and 11 in the range 

from 1800 to 1100 cm-1.  

 

Figure 46 : FTIR spectra obtained using the solid collected after the titrations interrupted at pH 

7-8-9-11 – Co/Fe LDH 

The bands observed at 1640, 1540, 1380 and 1352 cm-1 are respectively related to the presence 

of interlamellar water [316], hydrogenocarbonates [30],[2], nitrates and carbonates [2], [142], 

[318], [319] . Nitrates and carbonates are the only interlamellar anions observed at pH 7. As the 

hydroxyl anions are quite difficult to be differentiated in FTIR, this result is in good agreement with 

XRD data in which OH- were deduced from the basal spacing as the predominant interlamellar 

anion. At pH 8, 9 and 11, the FTIR spectrum shows a drastic increase of water, 

hydrogenocarbonates, nitrates and carbonates. The carbonates bands increase versus pH, while 

both nitrates and hydrogenocarbonates progressively decrease. These observations are in good 

agreement with the tendency observed by XRD in terms of interlamellar anions deduced from 

basal spacing in which HCO3
- is predominant at pH 8 and 9 while CO3

2- is the predominant 

interlamellar anion at pH 11. Data provided by FTIR enrich the investigations by XRD 

measurements. 
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I.3.6- UV-visible 

Figure 47 shows the plotted UV visible spectra of 1, 2, 3, 4 and 5 mg/L [(C12H8N2)3Fe]2+ standard 

solutions (dotted lines). It also shows the UV spectra of the dissolved Co/Fe LDHs synthesized at 

pH 7, 8 and 9 (solid lines). The measurements were conducted in the presence or the absence 

(mentioned “without R”) of the FeIII reducing agent from 300 to 650 nm.  

 

Figure 47 : UV-visible absorbance of various concentrations of Fe, synthesized LDH with and 

without the reducing agent  

The [(C12H8N2)3Fe]2+ standard solutions spectra present four absorption bands, respectively at 

511, 476, 440 and 408 nm [320], which are characteristic of a low spin complexed FeII. The 

recorded absorbance of the dissolved LDHs shows the same shape as the analyzed standard 

[(C12H8N2)3Fe]2+ solutions, whatever the analyzed sample, in the presence or in the absence of 

the FeIII reducing agent. These results tend to demonstrate that all the LDHs iron is present as 

FeII. Nevertheless, the addition of CoII to a [(C12H8N2)3Fe]3+ standard solution, in which (C12H8N2)3 

is complexed to FeIII, at equimolar concentration of FeIII, is responsible for the progressive total 

reduction of [(C12H8N2)3Fe]3+ to [(C12H8N2)3Fe]2+ that strongly colors the solution. 

In any case, the FeII concentration in the solutions coming from LDH synthesized at pH 7 is two 

times the FeII concentration coming from LDH synthesized at pH 8 and 9. These results are in 
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good agreement with AAS measurements conducted on the LDH synthesis supernatants and 

strengthen the fact that the LDH synthesized at pH 7 is a MII/MIII 2/2 and the ones at pH 8 and 9 

are 3/1. 

I.4- Discussion 

The monitoring of pH and conductivity carried out during the titrations completed by PXRD 

characterizations of solids, UV visible characterization of dissolved solids and AAS analyses on 

the supernatants, allowed determining the intermediates speciation involved in the pathway to the 

LDH formation.  

- From pH 2 to 6, the precipitation of the trivalent cation FeIII begins. In this step, formation of 

Ferrihydrite is confirmed. Co2+ and Na+ sorption on the negatively charged =M-O- surface sites of 

ferrihydrite nuclei generate passivation layers that maintain the ferrihydrite structure, i.e. avoiding 

degradation to goethite by limiting iron transfer between nuclei. 

From AAS measurements, the adsorption capacitance of the Co2+ on the ferrihydrite was 

evaluated following this equation at pH 6: 

(Eq. 26) V/m  )tC – 0Q = (C 

where C0 and Ct are the initial and the equilibrium mass concentrations of cobalt, V is the volume 

of the solution and m is the weight of the ferrihydrite deduced from precipitated iron, by using the 

chemical formula Fe(OH)3 [321]. Q is the adsorption capacity expressed in mg of sorbed Co2+ per 

g of ferrihydrite and is equal 220 mg/g at pH 6. This result is in good agreement with bibliography 

[305], [307], [322], [323]. Figure 48 shows the evolution of Co2+ concentration versus time in the 

pH range 1.7 to 6. In addition to data provided by SAA, Co2+ concentrations were calculated by 

using conductivity measurements. 
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Figure 48 : Evolution of the Co concentration versus time from pH 1.7 to 6. Results provided by 

AAS and conductivity measurments. 

Co2+concentration decreases linearly versus time with a regression coefficient (R²) of 97%.  

The adsorption equilibrium kinetic of Co2+ on ferrihydrite is of a zero order (α = 0); this behavior 

can be explained by the cobalt concentration in solution which is 3 times higher than Fe3+. The 

adsorption kinetic constant is 2.07 10-7 mol/min.  

CoII adsorption on ferrihydrite is responsible for the decrease in the CoIII/CoII redox potential such 

as, versus pH, CoII becomes a reducing agent of FeIII in ferrihydrite [321], [324]–[327]. When 

sorbed on ferrihydrite, CoII is oxidized to sorbed CoIII in agreement with electron transfer to FeIII 

atoms which reduce to FeII [324], [326]–[330]. Simultaneously, both sorbed CoIII and free CoII 

hydrolysis are responsible for H+ generation, which allowed local dissolution of ferrihydrite. Such 

phenomenon is highlighted by conductivity fluctuations in the pH range 6 to 7.5. These latter are 

in agreement with the progressive decrease of the ferrihydrite crystallinity and particle size versus 

pH. The sequential adsorption-reprecipitation occurring onto the ferrihydrite surface sites 

generates the FeII/CoIII LDH nuclei clusters. Those positive charges nuclei attract anions. At pH 

7, the association of nuclei and anions generates a primitive 3D organized FeII/CoIII layered 

structure. Above pH 7, CoII hydrolysis pursues. It is responsible for local dissolution of the primitive 

LDH, reprecipitation and then 3D organization of CoII
4FeII

2CoIII
2 LDH, whose particle size and 

crystalline organization increase with the pH. 
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The progressive incorporation of CoII into the LDH structure is responsible for two concomitant 

phenomena. The more the CoII is integrated into the LDH, the more the relative difference 

between the redox potentials evolves, such as CoIII/CoII becomes higher than that of FeIII/FeII. 

This shift allows the reverse oxydoreduction such as FeII oxidizes to FeIII while CoIII reduces to 

CoII within the LDH structure, for the obtainment of CoII
6FeIII

2 LDH. In the same time, the 

progressive incorporation of CoII into the LDH structure is responsible for the decrease of the 

coulombic attraction between the positive surface layers and thus for the progressive hydration 

of the material which is responsible for the progressive increase of the interlamellar space.  

The nature of the interlamellar species (OH-, HCO3
-, CO3

2- and NO3
-) depends on the mobility and 

the speciation of anions versus pH. Indeed, at pH 7 the LDH is mainly hydroxylated in agreement 

with the OH- mobility 5.310-9 m/s which is nearly 3.0 and 4.5 times higher than respectively the 

one of NO3
- and HCO3

-. At pH 8 and 9, and then at pH 11, HCO3
- and CO3

2- are successively the 

predominant anions in the interlamellar space, in agreement with inorganic carbon speciation.  

Following the information from the analyses, a proposed mechanism of formation of the LDH 

Co/Fe could be illustrated as follow:  

(Eq. 27) ++ 2H ]-22(OH)OIIIFe[ ⇄ ]3(OH)IIIFe[ 

(Eq. 28) IICo-]2(OH)OIIIFe[ ⇄II Co+ ]-22(OH)OIIIFe[ 

Ferrihydrite loses its protons and the divalent cobalt is sorbed onto the charged surface.  

(Eq. 29)  )xIIICo x-1IICo(-]2(OH)OxIIFex-1IIIFe[ ⇄II Co-]2(OH)OIIIFe[ 

x progressively increases until reaching 1 such as [FeIII
1-xFeII

x(OH)O2]-(CoII
1-x

 CoIII
x) transforms to 

[FeIICoIII(OH)O2] which reacts with H2O such as : 

(Eq. 30) ,O2H  ,2(OH)]8(OH)2IIICo2IIFe[ ⇄ O2)H(4++  ]2(OH)OIIICoIIFe[2  

Obtention of a FeII/CoIII LDH in agreement with SAA and UV analyses, with predominant OH- 

anion in the interlamellar space in agreement with XRD analysis. 

In the same time, in solution, Co(II) hydrolyses such as: 
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(Eq. 31) ++ H+ ]5O)2(OH)(HIICo[ ⇄ 2+]6O)2(HIICo[ 

Such a phenomenon is responsible for local dissolution/reprecipitation and 3D organization such 

as Co(II) progressively integrates the structure of the primitive LDH in agreement with: 

(Eq. 32)  ⇄ -23y)CO-(2½ +  -3+ yHCO -OH2 + +]5O)2(OH)(HIICo[+ 4 O2H  ,2(OH)]8(OH)2IIICo2IIFe[

 O2H)’-20(O + 2H)’+2(,y)-(2½)3(COy)3(HCO]16(OH)2IIICo2IIFe4IICo[ 

(Eq. 33) ⇄O 2+ xHO 2’)H+,(2y)-½(2)3(COy)3](HCO16(OH)2IIICo2IIFe4II[Co 

 O2XH), y-½(2)3(COy)3](HCO 16(OH)2IIIFe6II[Co 

Where X = 2+’+x, and FeII oxidizes while CoIII reduces. 

With the decrease of y versus pH, the solid becomes  

(Eq. 34) O2), X H3](CO16(OH)2IIIFe6II[Co ⇄O 2XHy), -½(2)3(COy)3](HCO 16(OH)2IIIFe6II[Co 

I.5- Conclusion 

This study focused on the formation mechanisms of the Co/Fe LDH. It was investigated by the 

mean of reaction intermediates characterization during pH-metric titration interrupted at several 

pH values.  

The monitoring of pH and conductivity carried out during the titrations completed by PXRD 

characterizations of solids, UV visible characterization of dissolved solids and AAS analyses on 

the supernatants, allowed determining the intermediates speciation involved in the pathway to the 

LDH formation.  

XRD patterns indicated the precipitation of FeIII as Ferrihydrite in the pH range 3-6. The 

maintaining of such a structure is explained by CoII and NaI adsorption onto ferrihydrite, as 

demonstrated by both conductivity measurements in the slurry and AAS analyses of the solutions. 

CoII adsorption on ferrihydrite is responsible for modifying the relative position of the potential of 

CoIII/CoII and FeIII/FeII redox couples, such as versus pH, CoII becomes a reducing agent of FeIII 

in ferrihydrite. Sorbed CoII is thus oxidized to sorbed CoIII in agreement with electron transfer to 

FeIII atoms that reduce to FeII in ferrihydrite structure. This phenomenon is responsible for the 
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decrease of the ferrihydrite crystallinity. In the same time, at 6  pH  7, both sorbed CoIII and free 

aqueous CoII hydrolysis drive the transformation of the in progress amorphization ferrihydrite to 

positively charged FeII/CoIII brucitic-like nuclei, in agreement with dissolution-reprecipitation 

phenomena, that were highlighted by conductivity fluctuations. At pH 7, these charged nuclei 

organize into 3D FeII/CoIII LDH primitive structure, mainly hydroxylated, in agreement with the OH- 

mobility which is nearly 3.0 and 4.5 times higher than respectively that of NO3
- and HCO3

-. Above 

pH 7, CoII hydrolysis pursues. It is responsible for local dissolution of the primitive LDH, 

reprecipitation and then 3D organization of CoII
4FeII

2CoIII
2 LDH, whose particle size and crystalline 

organization increase versus pH. The progressive incorporation of cobalt into the LDH structure 

is responsible for the inversion of the CoIII/CoII and of FeIII/FeII redox potentials such as FeII re-

oxidizes to FeIII while CoIII re-reduces to CoII, for the obtainment of a CoII
6FeIII

2 LDH. As shown by 

PXRD and FTIR characterizations, at pH 8 and 9, and then at pH 11, HCO3
- and CO3

2- are 

successively the predominant anions in the interlamellar space, in agreement with inorganic 

carbon speciation.  
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II- Selection of LDH synthesis pH value by studying 
the electron transfer of thin film of Co/Fe LDH 
synthesized at pH 7, 8, 9 and 11 

The electron transfer investigation of Co/Fe LDHs obtained at pH 7, 8, 9 and 11 was carried out 

by cyclic voltammetry (CV) at steady state. CV were carried out on thin films of LDH using carbon-

based screen-printed electrodes at a scan rate of 1 mVs-1 between 0.44 and 1.14 V/SHE, in a 

NaHCO3/Na2CO3 pH 9 buffer solution (ionic strength 0.1 M). The thin films were obtained by 

depositing 100µL of slurries, such as the number of moles of cobalt (nCo) was equal to 1.1 µmol, 

onto the 0.2 cm2 surface. Drops were dried at 40°C for two hours.  

Figure 49 shows the CV curves of the Co/Fe-based LDH thin films on the screen-printed 

electrode. The obtained voltammograms were compared to a nude electrode (buffer).  
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Figure 49 : CV curves of deposited Co/Fe-based LDHs thin films on carbon-based screen-

printed electrodes at a scan rate of 1 mVs-1, in NaHCO3/Na2CO3 pH 9 buffer solution, nCo=1.1 

µmol 

 

For the recorded CV of the nude electrode (Buffer), the i=f(E) curve is a flat line and does not 

show any peak, signifying the absence of any electrochemical reaction occurring in the selected 

potential range. With Co/Fe-based LDHs thin films, all the recorded curves, starting from the 

oxidation (0.4 to 1.2 V/SHE) shows an anodic peak followed by a potential range (0.85 to 1.05 V) 

where the magnitude of the current remains constant. During the backward scan (1.2 to 0.4 

V/SHE) a similar constant current at 1 to 0.7 V preceeds the cathodic peak appears. All signals 

are attributed to the cobalt constituting the LDH sheets (CoII→ CoIII→CoII). 

The charge induced during the anodic and the cathodic sweep was calculated by integrating the 

peak surface area (Table 2). 
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Table 2 : Electrochemical properties of Co/Fe LDHs synthesized at variable pH (extracted from 

Figure 49 after cyclic voltammetry at 1 mV/s between 0.4 and 1.1 V/SHE , in NaHCO3/Na2CO3, 

pH 9) 

Coprecipitation synthesis final pH 7 8 9 11 

Anodic peak potential Eox (mV/SHE) 747 760 751 775 

Anodic charge (mC) 6.3 14 19 42 

Anodic electroactive moles (n.moles) 65.2 145 196.8 435.2 

Cathodic peak potential Ered (mV/SHE) 658 668 636 610 

Cathodic charge (mC) 5.2 13.5 15.0 23.0 

Cathodic electroactive moles (n.moles) 53.8 140 145.4 238.3 

The induced charge, for the oxidation and the reduction sweep increases as function of the pH of 

synthesis. The charge is correlated to the electroactive moles number of cobalt during the 

reaction, and so the electroactive number of moles increases as function of the pH. 

This electrochemical study shows that the pH synthesis has an effect on the electrochemical 

response. The evolution of the crystallinity during the synthesis affects the electroactivity of the 

LDH. LDHs synthesized at pH 11 were the most electroactive LDHs; that is the reason why, for 

further chemical, physical and electrochemical work, LDHs were synthesized at pH 11.  
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III- Conclusion du Chapitre III 

Le suivi de l’évolution des paramètres physico-chimiques des suspensions, l’analyse chimique 

des solutions et la caractérisation physico-chimique des solides générés au cours de titrations 

acido-basiques d’une solution de CoII (0.15M) et de FeIII (0.05 M) en milieu nitrate par une solution 

basique mixte de Na2CO3 (1M) et NaOH (0.7 M), à des pH compris entre 2 et 11, a permis de 

préciser le mécanisme de formation des HDLs du type Co/Fe 6/2. 

L’étude par diffraction de rayons X des solides obtenus à des pH compris entre 3 et 6 confirme 

la précipitation de FeIII sous forme de ferrihydrite. L’absence de transformation de la ferrihydrite 

en goethite s'explique par la sorption de CoII et de NaI à sa surface. Le phénomène de sorption a 

été mis en évidence par des mesures de conductivité, réalisées dans la suspension et, par les 

analyses chimiques, réalisées sur les solutions. La sorption de CoII sur la ferrihydrite est 

responsable de la modification de la position relative du potentiel redox des couples CoIII/CoII et 

FeIII/FeII telle que, en fonction du pH, CoII devient un agent réducteur de FeIII dans la ferrihydrite. 

Le CoII sorbé est ainsi oxydé en CoIII sorbé, en accord avec un transfert d'électrons vers des 

atomes de FeIII de la structure ferrihydrite, qui se réduisent en FeII. Ce phénomène est 

responsable d’une diminution progressive de la cristallinité de la ferrihydrite en fonction de 

l’augmentation du pH. Dans le même temps, à des pH compris entre 6 et 7, l'hydrolyse de CoIII 

sorbé et de CoII en solution entraînent des variations de pH à l’interface ferrihydrite/solution. Ce 

processus provoque, par des phénomènes de dissolution-reprécipitation mis en évidence par les 

fluctuations de la conductivité, la transformation de la ferrihydrite en nucléis FeII/CoIII de type 

brucitique chargés positivement. A pH 7, ces nucléis chargés s'organisent en une structure 

tridimensionnelle primitive de type HDL FeII/CoIII. D’après les données issues des analyses par 

FTIR, ce HDL primitif est principalement hydroxylé. Au-delà de pH 7, l'hydrolyse de CoII se 

poursuit. Elle est responsable de la dissolution locale du HDL primitif, de la reprécipitation puis 

de l'organisation 3D du HDL CoII
4FeII

2CoIII
2, dont la cristallinité augmente en fonction du pH. 

L'incorporation progressive du cobalt dans la structure du HDL est responsable de l'inversion des 

potentiels redox des couples CoIII/CoII et FeIII/FeII tel que FeII se ré-oxyde en FeIII tandis que CoIII 

se re-réduit en CoII, pour l'obtention d'un HDL CoII
6FeIII

2. Comme mis en évidence par les 

caractérisations DRX et FTIR, à pH 8 et 9, puis à pH 11, HCO3
- et CO3

2- sont successivement les 

anions prédominants dans l'espace interfoliaire, en accord avec la spéciation du carbone 

inorganique. 
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L’étude du transfert des électrons en film mince des HDLs synthétisés à pH 7, 8, 9 et 11 a permis 

de démontrer que les HDLs synthétisés à pH 11 présentaient la capacité de transfert d’électrons 

la plus élevée, à savoir 42 mC sur une de 1,5 cm² (280 C/m²). C’est la raison pour laquelle, par 

la suite, en vue de la mise au point d’un procédé électrochimique de capture du CO2 utilisant des 

HDLs, l’ensemble des travaux ont été réalisés à partir de HDLs de type Co/Fe synthétisés à pH 

11.  
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CHAPITRE IV : CARACTERISATION 

PHYSICO-CHIMIQUE ET THERMIQUE 

DU HDL CO/FE ELECTROACTIF 

SYNTHETISE A PH 11 

Ce chapitre porte particulièrement sur l’étude du comportement thermique du matériau élaboré.  

En effet, les températures des gaz chauds issus d’installations industrielles peuvent avoisiner 

600°C. Afin de permettre une intégration du procédé dans une installation industrielle, il est 

indispensable de connaitre finement les propriétés thermiques du matériau utilisé et tout 

particulièrement sa stabilité thermique. 

L’analyse du comportement thermique, entre 25 et 900°C, du HDL synthétisé à pH 11 a permis 

de mieux définir son domaine thermique d’application potentielle, pour la mise en place d’un 

procédé de capture sur des gaz issus des fumées industrielles de postcombustion. Elle a permis 

de déterminer la nature des différentes phases formées au cours du traitement thermique du 

HDL. 

Au préalable, des caractérisations par Diffraction des Rayons X, Spectroscopies d’Absorption 

Atomique, InfraRouge à Transformée de Fourrier et Raman ont permis de déterminer la structure 

et la cristallinité du matériau, la quantité de cobalt et de fer composant la structure lamellaire et 

de qualifier les anions présents dans l’espace interfoliaire. Les affinements Rietveld des 

diffractogrammes ont permis de déterminer les proportions des phases cristallines présentes. Le 

couplage de la Spectroscopie d’Absorption Atomique, de la Chromatographie en Phase Gazeuse 

et des analyses ThermoGravimétriques a permis de quantifier les anions et l’eau présents dans 

l’espace interfoliaire.  
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Abstract 

Cobalt iron layered double hydroxide (LDH) nanoparticles were synthesized by coprecipitation 

method. Solids were analyzed by XRD, AAS, ATR-FTIR, Raman, MEB and undergone a thermal 

study using HTXRD, CPG-ATG from 25 to 900°C. LDH structure was maintained up to 150°C 

and beyond this temperature, a spinel structure revealed. The evolution of crystallographic 

parameters of the obtained structures during the thermal treatment and the Rietveld simulations 

revealed the co-presence of a magnetite and a Co/Fe spinel phase. At 900°C the unique observed 

phase was the Co/Fe spinel, which suggests a redox reaction occurring during thermal treatment. 

I.1- Introduction 

Structure of Layered Double Hydroxides (LDHs) also called anionic clays, consists in a stacking 

of cationic sheets of hydroxylated octahedron. A partial substitution of the divalent cations, 

constituting the brucite-like layer, by trivalent cations involves a positive charge of the layer, which 

is balanced by interlamellar hydrated anions. LDHs can be described by this general formula [MII
1-

xMIII
x (OH)2]x+ (An-)x/n, y H2O, where MII and MIII are respectively the divalent and trivalent cations. 

An- is the interlamellar anion compensating the excess of positive charge, x is the molar ratio 

MIII/(MII+MIII), y is the number of water molecules. In general, water molecules are expected to be 

associated with the hydration sphere of the anions in the interlamellar space through hydrogen 

bonding. Some more water is also adsorbed on the external surface of the material; it is called 

physisorbed water. These are well known to have less energy bonds compared to the intercalated 

water [132]. 

When LDHs undergo a calcination treatment, generally in the temperature range 400-500°C, the 

interlayer water molecules are lost. Depending on the LDH precursor and the operating conditions 

(calcination time, temperature, gas atmosphere composition…) [160], calcination treatment is 
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also responsible for de-hydroxylation and loss of interlayer anions (decarboxylation via CO2 

degassing for carbonate-based LDHs) [331]. Structural hydroxyls groups, water molecules as well 

as hydrated anions are subjected to evolve versus temperature leading to new MII/MIII-based 

stable structure, such as layered double oxides and/or spinels depending on the thermal 

treatment and the nature of the cations, which can further or operando be characterized.  

Several studies investigated the thermal behavior of the LDHs and quantified the cumulated 

amount of intercalated water and interlamellar anions using the thermal gravimetric analysis 

(TGA) [127], [312], [332], [333]. Indeed, thermal analysis curves does not allow differentiating 

exactly the mass loss resulting from i) dehydroxylation, interlamellar water departure and ii) 

outgassed anions, due to overlapping of the phenomena. In order to remedy this ambiguity, 

researches combined the thermal analysis to other techniques. Tao et al. [334] coupled TGA to 

Infrared Emission Spectroscopy (IES) in order to study the thermal properties of the synthesized 

Mg/Al LDH. This coupling helped to identify and quantify the departure of water and anions in the 

interlayer space throughout the evolution of both mass loss and IR peak intensity as function of 

the temperature. For a better insight, combining gas analysis techniques, such as mass 

spectroscopy (MS) or gas chromatography (GC), to TGA significantly helped for interpreting the 

mechanism of the thermal degradation of the Mg/Al LDHs [335] [336]. TGA-MS was used  to 

differentiate and quantify physisorbed water, interlamellar water molecules released from the 

hydration sphere of intercalated anions and interlamellar water molecules hydrogen bonded to 

the metal hydroxide layers [132]. The experiments showed that for a carbonated LDH, the majority 

of interlamellar water is anion hydration water, while for chloride or nitrate LDH, water is mainly 

bonded to the hydroxylated metals. For carbonated Mg/Al LDHs, TGA-GC was used to determine 

and to quantify the total amount of CO2 outgassed from the LDH and therefore to deduce the total 

amount of carbonated anions [336]. Ross et al. [337] showed that all the CO2 was released, in 

one step, in the range 400°C and 600°C whatever the x ratio between 0.2 to 0.33. Miyata [108] 

showed no CO2 detection until 500°C, for Mg/Al with x ratio between 0.2 to 0.33. These results 

are in contrast to other studies where several CO2 outgas were observed. Hibino et al. [336] 

observed five CO2 maxima evolutions by GC by heating Mg/Al LDH (x=0.33). The CO2 maxima 

appeared at 180°C, 380°C, 600°C and 900°C respectively. They suggest that the remaining 

carbonate anions are strongly trapped inside the calcined material. Other studies showed that 

CO2 adsorption on three and four-coordinated O2- edges and corners (O3c, O4c) is more likely to 

occur [161]. With regards to bibliography, the quantification of CO2 outgassed from the LDH is not 

fully detailed in the bibliography for LDHs containing transition metals, such as Co/Fe LDH. 
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In addition to these techniques, to quantify the departure of anions and water molecules, the 

thermal evolution of the LDH structure can be monitored by High Temperature X-Ray Diffraction 

HTXRD [12]–[17]. HTXRD is useful to study changes in the LDH structure throughout the 

temperature evolution. The decreasing of the basal spacing (d003) as function of the temperature 

indicates the shrinkage of the structure and is in agreement with the departure of interlamellar 

molecules [336], [338], [342], [343]. In addition to this shrinkage, at a specific temperature, the 

LDH structure disappears in benefits to other structures. The temperature at which occurs the 

structure change mainly depends on the cations constituting the sheets, anions in the interlayer 

space and crystallinity of the synthesized material [144]–[146].  

Generally, the LDH structure passes through an amorphous intermediate mixed oxide phase 

(Mixed Metal Oxide MMO and Layered Double Oxide LDO). The spinel structure, specially iron 

based spinels such as Co/Fe LDH containing transition metals have attracted much attention 

because of their magnetic, electronic and catalytic properties [344]–[346]. The spinel structure, is 

a mixed metal oxide, with a general formula of AB2O4, where A and B are respectively divalent 

and trivalent cations. The Bravais lattice of the conventional unit cell of this structure is a face-

centered cubic (fcc) therefore the spinel crystallizes in a cubic crystalline structure [347]. Spinel 

structure can be crystallized within two kinds of lattices for cation occupancy. Generally, A and B 

cations occupy, respectively, tetrahedral and octahedral sites. This coordination is called normal 

spinel. When the divalent cations occupy the octahedral sites and the trivalent cations are divided 

between tetrahedral and octahedral sites, it is called inverse spinel. Actually, most spinel 

structures, especially ferrites and cobalt ferrites [347]–[351], adopt a structure between these two 

extremes (normal and inverse). Thus the structural formula can be written as [MII
1-iMIII

i]Td [MII
iMIII

2-

i]Oh O4, where i represents the inversion degree or the fraction of divalent cations in octahedral 

sites, Td and Oh are respectively the tetrahedral and octahedral sites [347]–[354]. As mentioned 

in the bibliography, cobalt ferrites spinel shows tendency to crystallize mostly as an inverse spinel 

with an inversion degree in the range 0.68 - 0.7 [347], [348], [355], [356]. This type of spinels have 

shown a growing interest in recent years due to their magnetic and catalytic properties [344]–

[346], [357]. Cobalt ferrites spinels can be used as super-capacitors for energy storage [358]–

[362], as anodes for Li batteries [358], [363]–[368] and for fuel cells due to their high capacity for 

the oxygen evolution reaction (OER) and oxygen reduction reaction (ORR) [369]–[376]. 

This structure can be synthesized at ambient temperature [147], [377], [378], but principally is 

obtained after calcination of LDHs. For cobalt based spinels, Pérez-Ramírez et al. [379] studied 

the thermal decomposition of Co-Al LDH.  
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They obtained a poorly crystallized spinel phase at a temperature of 200°C, which gained 

crystallinity furthermore during the thermal process. They observed another oxide during the 

thermal treatment (325°C-750°C); CoO, which is obtained only in an anoxic media.  

Consequently, this study focuses on the thermal degradation of the Co/Fe LDH already 

synthesized by the coprecipitation method by varying the pH. The evolution of the structural 

aspects was studied for the materials during the thermal treatment. We focused on the formation 

and the crystallinity of the spinel structure during the thermal treatment of the synthesized LDH. 

The decarbonation of the LDH was also studied by coupling the TG technique to GC.  

High Temperature X-Ray Diffraction was used in pursuance of examining thermal reactivity of the 

synthesized products by determining the phases at temperature in the range 25°C-900°C.  

HTXRD and TGA-GC were performed to investigate the structural changes of the synthesized 

material as function of the temperature, in the range from 25°C to 900°C. Raman and attenuated 

total reflection infra-red (ATR-FTIR) spectroscopies were held on both the synthesized and the 

heated material. SEM-EDS technique was used for morphological characterizations. 

I.2- Experimental 

I.2.1- Materials  

All chemicals (normapur, more than 99.8% of purity) were supplied by Merck-Sigma-Aldrich 

(Merck KGaA, Darmstadt, Germany): Co(NO3)2, 6H2O, Fe(NO3)3,·9H2O, Na2CO3, and NaOH.  

I.2.2- Preparation of LDH suspensions 

LDHs were synthesized by the coprecipitation method in a jacketed reactor controlled by a 

thermostat bath [138]. It was performed under air, at 35°C, at variable pH, until reaching pH 11, 

using a peristaltic pump (3.6 mL/min). Co and Fe salts were previously dissolved in a Milli Q 18 

MΩcm water to obtain a molar ratio of CoII/FeIII equal to 6/2. The solution that contained cobalt(II) 

nitrate at 0.15 M and iron(III) nitrate at 0.05 M (100 mL) was titrated with an alkaline solution 

containing NaOH 2.8 M and Na2CO3 0.7 M. After the coprecipitation step, the slurry was 

centrifuged at 4000 rpm to eliminate the supernatant. Then, the concentrated slurry underwent a 

dialysis in water for 5 days. Dried powder of the synthesized solid was obtained by freezing part 

of the concentrated slurry at -80 °C and freeze-drying the frozen solid at a pressure of 0.02 mbar 
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using a freeze-dryer Christ Alpha 2-4 LSCPlus. The powder was stocked in a sealed flask at 20°C, 

under a relative humidity level of 30%. 

The quantification of the amount of the cations constituting the solid (10 mg) was determined by 

Atomic absorption spectroscopy (AAS) method using Spectra AA 220 FS VARIAN instrument (Le 

Plessis-Robinson, France). 10 mg of the solids were dissolved in 20 ml of suprapur HNO3 70%. 

Experiment was reproduced five times. 

I.2.3- High Temperature X-Ray Diffraction (HTXRD) 

HTXRD, in the range from 4 to 80° (2 Theta) with a scan rate of 0.03°2θ/second, was held in the 

temperature range 25-900°C, with a heating speed of 10°C/min. When the temperature reached 

900°C, it was maintained for operando HTXRD during 7 hours. 

The XRD apparatus used a Bruker D8 Advance X-ray diffractometer (Palaiseau, France) and a 

copper anticathode (λ =1.54184 Å). The temperature chamber is an Anton Paar XRK900. The 

processing of the patterns was carried out by the DIFFRAC Suite software.  

Spectragryph – optical spectroscopy software was used for the determination of the full width at 

half-maximum FWHM and the smoothing of the XRD patterns.  

The average crystallite sizes were calculated using Debye-Scherrer equation with 𝑡 =
𝐾𝜆

𝛽 cos𝜃ℎ𝑘𝑙
, 

where t is the crystallite size (nm), K is the Scherrer’s number usually taken as 0.9, λ is the incident 

wavelength (0.1542 nm), β is the full width at half maximum (FWHM) values of the peak and Өhkl 

is the Bragg angle of the peak. 

I.2.4- Thermogravimetric analysis coupled to gas chromatography (TGA-GC) 

Thermogravimetric analysis coupled to gas chromatography (TGA-GC) was performed between 

25°C and 900°C, at a temperature rise rate of 5°C per minute. Thermogravimetric analysis used 

a Nabertherm B150 furnace (30°C-3000°C, Lilienthal/Germany) and a Precisa Gravimetrics 

balance (AG, Dietikon, Switzerland). 1.487 g of the synthesized solid was introduced into a 

crucible, and undergone the heat treatment. The mass change was recorded versus time using 

the Link Manager software. A nitrogen flow of 30 L/h, controlled by a mass flow meter (Supervision 

flowmeter), flew through the furnace chamber and carried the CO2 released by the material. 
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The humid gas leaving the furnace first circulated in a refrigerant thermoregulated at 5°C and 

then in a column containing silica gel. These steps were carried out in order to condense the 

water vapor. Finally the gas circuit was introduced into the GC (MicroGC 3000, Agilent) equipped 

with an 8-metre PPU column. For GC analysis, helium was used as gas carrier and the injection 

time was 50 msec. Experiment was reproduced five times. 

I.3- Results and discussion 

I.3.1- Characterization of the synthesized material 

I.3.1.1- Atomic Absorption Spectroscopy  

The atomic absorption spectroscopy was held in order to quantify and determine the chemical 

ratio for the synthesized solid. For 10 mg of the synthesized solid, it was found that the number 

of moles of cobalt and iron respectively were equal to 6.0810-5 and 2.10 10-5 mol with a relative 

standard deviation of 2%. The ratio Co/Fe is equal to 2.88, in agreement with Co/Fe 5.8/2.   

I.3.1.2- X-Ray Diffraction 

Figure 50 shows the X-RAY diffraction pattern of the synthesized material.  

 

Figure 50 : XRD pattern for the synthesized material 
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The reflection peaks present at 11.64°, 23.30°, 34.36°, 38.71°, 45.63°, 59.17° and 60.62° are 

characteristic of a LDH structure [312]–[314]. The reflection peaks at 20.62°, 37.00°, 48.89 and 

50.78° are characteristic of CoO(OH) and those at 18.54°, 30.42°, 35.81°, 37.46°, 43.48°, 53.95° 

and 57.50° are characteristic of a cobalt-based spinel structure in the solid. Rietveld refinement 

method applied to the XRD pattern indicated that the synthesized material is composed of 75% 

of Co/Fe LDH, 21% of cobalt iron oxyhydroxides and 4% of a cobalt-based spinel phase. The 

ideal Co3O4 phase crystallizes in a spinel-like structure CoIICoIII
2O4 with an a cubic lattice 

parameter ‘a’ of 8.084 Å [380]. 

By coupling the AAS analysis to the Rietveld refinement, it was possible to calculate the total 

number of moles of cobalt and iron incorporated into the LDH phase. For 100 g of solids, AAS 

confirms the presence of 0.61 moles of cobalt and 0.21 moles of iron. For the same weight of 

solid, the Rietveld refinement affirms the presence of 21 g of CoO(OH) (MW= 92g/mol – n = 0.23 

moles) and 4 g of Co3O4 (MW= 241 – n = 0.016 moles). By subtracting the total number of cobalt 

moles from the cobalt-based spinel and the cobalt oxy-hydroxyde phases, it is possible to obtain 

the number of moles of cobalt constituting the sheets of the LDH (0.33 moles). According to AAS 

analysis and Rietveld refinement, the ratio Co/Fe in the LDH constituting the sheets is 1.56 which 

implies a 3.14/2 ratio. 

The XRD lines of the LDH are characteristic of a rhombohedral 3R-1 polytype [381]. The first peak 

(003) at 11.64° allows the determination of the basal spacing c’ (7.6 Å); as d003 is directly equal 

to the thickness of one brucite like layer and one interlayer spacing. This value is characteristic 

of the presence of carbonates in the interlamellar space [312]–[314]. The crystallite size along the 

c axis, calculated using the Scherrer’s formula, is equal to 18.16 nm. The peak (110) at ~59.17° 

allows determination of the ‘a’ lattice parameter value (3.120 Å). Finally, the positions of the 

reflections (012)-(015) at intermediate angles (35°-45°) allowed the calculation of the c parameter 

(22.8 Å) which is the thickness of the stacked layers along the c axis [313]. The c/c’ ratio equal to 

3, confirms the rhombohedral 3R-1 polytype [381]. 

I.3.1.3- ATR-FTIR and Raman spectroscopy  

The ATR-FTIR spectrum of the synthesized material is presented Figure 51-A. The bands are 

listed Table 3. 
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Figure 51 : ATR-FTIR (A,C) and Raman (B,D) spectra of the synthesized (A,B) and the heated 

(C,D) Co/Fe materials 

  

Three characteristics peaks are associated to the presence of Co/Fe LDH in the solid, 388 cm-1 

for Co-O bending vibration, 498 cm-1 for Fe-O and 516 cm-1 for Co-OH vibration [382] [383] [142]. 

The presence of carbonates anions in the interlamellar space was established by the presence 

of several bands and specially the one at 1355 cm-1 [384]. The Co-O vibration at 575 cm-1 is a 

characteristic band of CoO(OH) [332]. In addition to the distinctive bands at 550, 575, 654 cm-1 

for Co-O, the presence of the Co-based spinel is manifested by the two characteristics M-O 

vibrations bands at 482 and 600 cm-1 [384], [385] [386]. 
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Table 3 : ATR-FTIR bands assignments of the synthesized and the heated Co/Fe materials  

Wavenumber of 
the synthesized 
material (cm-1) 

Wavenumber of 
Co/Fe-based solid 

after the heat 
treatment of the 

synthesized 
material (cm-1) 

Assignments REF 

388  Co-O stretching vibration 
mode characteristic in LDH 
and spinel structure 

[382] 

 391 Co-O octahedral band for 
spinel 

[385] 

460 464 Fe-O octahedral stretching 
vibration characteristic of 
spinel structure 

[387] 
[388] 

482   Fe-O octahedral stretching 
mode characteristic of spinel 
structure 

[383] 

498 496 Fe-O stretching mode 
characteristic of LDH and 
spinel structures 

[383] 
[142] 

516  Co-OH vibration mode 
characteristic of LDH 

[389] 

550 553 Co-O stretching vibration 
mode in spinel structure 

[382] 

575 578 Co-O octahedral stretching 
vibration characteristic of a 
spinel Co3O4 
Co-O stretching vibration in 
CoO(OH) 

[384], 
[385], 
[390] 

600  Fe-O tetrahedral stretching 
vibration characteristic of 
spinel structure 

[383] 

 625 Co-O tetrahedral stretching 
vibration characteristic of 
spinel structure 

 

654 662 Co-O tetrahedral stretching 
vibration mode characteristic 
of a spinel Co3O4 

[384], 
[385] 
[386] 

734 – 764 – 
838  

 Bands characteristic of CO3
2- [384] 

1355  Symmetric stretching of CO3
2-  [384] 
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The Raman spectrum of the synthesized material, realized between 200 and 800 cm-1, is 

presented Figure 51-B. The associated bands with their assignment are listed Table 4.  

Table 4 : Raman assignments bands of the synthesized and the heated Co/Fe materials 

Wavenumber of 
the synthesized 

material  
(cm-1) 

Wavenumber of 
Co/Fe-based spinel 

after the heat 
treatment of the 

synthesized material 
(cm-1) 

Assignments REF 

 189 Symmetric stretching of oxygen with 
tetrahedral cation 

[391] 

265  FeO(OH) characteristic band of LDH [392] 

453  Co-OH characteristic band of LDH [393], 
[394] 

 468 Asymmetric stretching of oxygen with 
tetrahedral cation  

[395] 

519 517 Symmetric stretching mode of Co-OH 
LDH ν2 
Symmetric stretching mode of Co-O in 
spinel 

[396] 
[388] 

582 588 Symmetric stretching vibration of Co-
O in spinel  

[397] 
-

[388]  

632 632 Symmetric stretching vibration of Fe-
O in spinel F2-g mode 

[395] 

 660 Spinel characteristic band [398] 

 680 Band characteristic spinel Co/Fe 
oxide A1-g mode 
Fe(OH) bending vibration  

[392], 
[393], 
[399] 

Three characteristics Raman bands of LDH are observed in the 250 to 600 cm-1 region, i.e. 265, 

453 and 519 cm-1 [393], [394]. The bands at 582, 632 and 680 cm-1 are attributed to the presence 

of Co-based spinel structure in the solid [397] [388]. The characteristic bands of the cobalt 

oxyhydroxyde should be combined with the characteristic bands of the LDH and some of the 

spinel. 
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I.3.1.4- SEM-EDS  

The SEM image (Figure 52-A) shows the morphology of the synthesized material. 

 

Figure 52 : SEM images of the (A) synthesized and the (B) heated Co/Fe materials 
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The Co/Fe compound resulting from the synthesis is composed of agglomerated platelet particles 

of pseudo-hexagonal shape. These particles are divided into two groups, which are distinguished 

by their size. The smallest ones show hexagon side lengths close to 100 nm. Those nano-flakes 

particles are in good agreement with the presence of the CoO(OH) [400].The largest particles 

show hexagon side lengths from 200 to 300 nm. The thickness of those largest particles is 

between 20 and 40 nm. The hexagonal morphology of these particles is in good agreement with 

the usual morphology of LDH particles [272]–[274]. Several spots were pointed by EDS technique 

in order to determine the chemical composition of the synthesized material. It was found that the 

Co/Fe ratio is equal to 2.84 ± 0.07, which is in good agreement with the ratio found by AAS. 

I.3.2- Thermal behavior of the synthesized material 

I.3.2.1- High Temperature X-Ray Diffraction (HTXRD) 

Figure 53 shows the operando 3D-HTXRD patterns of the synthesized material during the heat 

treatment, in the range from 25°C to 900°C. Table 6 gives the indexations and the positions of 

the peaks of the main structures observed during the operando HTXRD, from which were 

deduced the dhkl. It is worth noting that no divalent cobalt oxide CoO was observed. 

The initial LDH structure observed at 25°C tends to be totally decomposed above 150°C. For a 

better insight into the LDH behavior in such a range of temperatures, the evolution of the (003) 

diffraction line and its position versus temperature, from 25°C up to 160°C, are respectively 

presented Figure 54 and listed Table 5. Between 25°C and 80°C, sharp and intense peaks were 

observed (Figure 53). The peak position and intensity did not change in this range of temperature, 

which means that the LDH structure is stable up to 80°C. Above 80°C, the intensity decreases 

and the position of the peak slightly shifts towards higher angles. This shift is well remarked at 

120°C and 140°C while the intensity drastically decreases and the peak broadens, until 

disappearing at 160°C. The angular shift towards higher angles is correlated with the decrease 

of the basal spacing from 7.6 Å at 25°C to 6.59 Å 140°C. Such a shrinkage of 1 Å is explained by 

the deintercalation of the interlamellar water [340], [401], [402]
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Figure 53 : XRD patterns for Co/Fe LDH heated at different temperatures, from 25°C to 900°C
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Figure 54 : XRD pattern of the (003) peak of the Co/Fe LDH at different temperatures 

Table 5 : Evolution of the Co/Fe-based LDH d(003) during the operando HTXRD in the range 

from 25°C to 160 °C 

Temperature (°C) 25 60 80 100 120 140 160 

2 Theta (°) 11.64 11.63 11.62 11.72 12.22 13.42 - 

d(hkl) (Å) 7.60 7.60 7.61 7.55 7.24 6.59 - 

The cobalt oxyhydroxyde phase observed at room temperature, is decomposed in the range 

250°C-300°C.  

The cobalt-based spinel phase, initially observed at room temperature (Figure 53), evolves during 

the whole thermal treatment, in terms of line positions and crystallinity. The peaks of the evolved 

Co-based spinel become narrower by increasing the temperature. Starting from 300°C, the 

Rietveld refinement clearly demonstrates the presence of a mixture of magnetite (green lines) 

and Co/Fe-based spinel (blue lines), as presented Figure 55 for the XRD patterns obtained at 

350°C and 750°C.  
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Figure 55 : Rietveld refinment for XRD patterns for (A) the obtained solids at (B) 350°C and 

750°C Black, green and blue lines represent respectively the XRD solid pattern, the magnetite 

and the Co/Fe spinel structures. 

Table 6 gives the indexations and the positions of both spinel peaks (magnetite and Co/Fe-based 

spinel). 

Table 6 : Indexing the peaks of the diffraction pattern obtained at 25°C and at 900°C during the 

operando HTXRD of the Co-Fe based-LDH 

Co/Fe based-LDH (25°C) 

2 Theta 11.64 23.30 34.36 38.71 45.63 59.17 60.62 

Indexation (003) (006) (012) (015) (018) (110) (113) 

Co/Fe-based spinel (900°C) 

2 Theta  18.54 30.42 35.81 37.46 43.48 53.95 57.50 

Indexation (111) (220) (311) (222) (400) (422) (511) 

Fe3O4 Magnetite (700°C) 

2 Theta 18.36 30.18 35.55 37.19 43.21 53.61 57.15 

Indexation (111) (220) (311) (222) (400) (422) (511) 

The determination of the two crystalline phases and their proportion into the solid was performed 

by Rietveld simulations. Table 7 reports the evolution of the mass percentages of the two-spinel 

structures during the heat treatment.  
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Table 7 : Evolution of the mass percentages of the Co/Fe spinel and magnetite during the 

operando HTDRX 

Temperature (°C) 250 300 400 500 600 700 800 900 

Co/Fe based spinel mass % - 85 88 93 91 84 80 97 

Magnetite mass % - 15 12 7 9 16 20 3 

During the thermal treatment, the percentage of the Co/Fe-based spinel increases while the 

magnetite spinel content decreases. At 900°C, the unique observed phase is a Co/Fe-based 

spinel. Those results suggest redox reactions implying both cobalt and iron, the oxidation of CoII 

to CoIII and the reduction of FeIII to FeII [403]. They also suggest the incorporation of iron coming 

from magnetite into the Co/Fe-based spinel. For a better insight into the thermal redox reaction, 

the evolution of the crystallographic parameters of the evolved Co/Fe-based spinel was 

investigated throughout the crystallite size, the lattice parameter and the I220/I222 ratio versus 

temperature. Indeed in the range from 250°C to 900°C, the evolution of the FWHM of the (311), 

the shift of the (311) position to lower angles and the I220/I222 ratio of the Co/Fe-based spinel, 

observed Figure 53 and detailed Table 8, reveal changes in term of particle sizes (Figure 56-A), 

cell parameter (Figure 56-B), and cation distribution (Table 8, I220/I222).  

Table 8 : Evolution of the crystallographic parameters of the Co-Fe based-spinel during the 

operando HTXRD in the range from 250°C to 900°C  

Temperature (°C) 250 300 400 500 600 700 800 900 

2 Theta (°) (311) 36.66 36.61 36.43 36.30 36.23 36.22 36.14 35.81 

d311 (Å) 2.45 2.45 2.46 2.47 2.47 2.48 2.48 2.50 

I220/I222 - 0.86 1.06 1.12 1.21 1.50 1.58 1.59 

Figure 56-A (red circles) shows the evolution of the crystallite size of the evolved Co/Fe-based 

spinel during the operando HTXRD, from 250 to 900°C. When the temperature reached 900°C, it 

was maintained for operando HTXRD during 7 hours.  
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Figure 56 : Evolution of (A) the crystallite size and (B) the cell parameter ‘a’ during the operando 

HTXRD 

From 250°C to 350°C, the crystallite size of the Co/Fe-based spinel is 7.05 ± 0.02 nm. From 

400°C, it slightly increases to reach a plateau until 550°C. In that range of temperature, the 

crystallite size is 8.4 ± 0.2 nm. From 600°C, it increases linearly. At 750°C, the crystallite size is 

20 nm. From 750°C to 850°C, it reaches a pseudo-plateau; the crystallite size is 20.2 ± 0.6 nm. 

In such a range of temperature, the crystallite size behavior versus T is in agreement with Taguchi 

et al. [343] who investigated operando, every 200°C, a cobalt-aluminum-based spinel. In the 

range from 400°C to 800°C, their cobalt-aluminum-based spinel increases from 20 nm to 53 nm. 

At 900°C, the crystallite size increases drastically to reach 40 nm, it is twice the crystallite size 

at 800°C. The maintenance of the temperature at 900°C is responsible for the linear increase in 

the crystalline size during the two first hours. From this time, the crystalline size is 50.3 ± 0.4 nm. 

This trend was also observed by Nordhei et.al [404] for zinc, cobalt and nickel ferrites spinels, by 

heating their samples at 500°C up to 12 hours. 
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Figure 56-B (black squares) shows the evolution of the cell parameter ‘a’ of the evolved Co/Fe-

based spinel during the operando HTXRD, in the range from 250°C to 900°C. As spinels 

crystallize in a cubic system, the equation below was used to determine the lattice parameters: 

(Eq. 35) 
1

d2
=

h2+k2+l2

a2
  

From 250°C to 450°C, the cell parameter increases linearly, from 8.12 to 8.20 Å. Until reaching a 

first pseudo-plateau in the range from 500°C to 550°C. It reaches a second pseudo-plateau in the 

range from 600°C to 700°C. Above 700°C, the cell parameter exponentially increases until 

reaching 8.31 Å at 900°C.  

The cell parameter and the crystallite size evolutions are out of phase versus temperature. In the 

two ranges, from 250°C to 550°C and from 750°C to 850°C, the ‘a’ parameter increases hardly 

while the crystallite size reaches a pseudo-plateau. Conversely, when the cell parameter reaches 

a pseudo-plateau, from 600°C to 700°C, the crystallite size increases rapidly. At 900°C, the cell 

parameter has reached its maximum constant value versus time (8.315 ± 0.002); which indicates 

that there was no more change in the crystalline structure. In the same time, the crystallite size 

increases reaching its maximum stable value after 2 hours. 

This increase of the cell parameter versus temperature is likely caused by local distortions in the 

lattice, cation distribution in the spinel structure or lattice defects caused by oxygen vacancies 

[343], [405], [406]. An increase of the crystalline structure is observed due to thermal expansion 

of the cell parameter ‘a’. The lattice parameter of a spinel phase is nevertheless typically 

conditioned by the size of its B-octahedral sites [407], [408]. Moreover, the expansion of the 

crystalline structure reveals an increase in the size of the octahedral sites due to cobalt 

integration. In addition, several studies showed that the cation distribution have the strongest 

effect on the lattice parameter [343], [405], [406], in agreement with the I220/I222 ratio evolution 

versus temperature, which is related to the distribution of the cations in octahedral sites. The 

increases in the I220/I222 ratio translates incorporation of cations in the octahedral sites [343], [405], 

[406], [408]. Table 8 presents the I220/I222 ratio versus temperature for the Co/Fe-based spinel. 

Those ratios were calculated as soon as the peaks were intense enough.  

The evolution of the crystallographic parameters of the evolved Co/Fe-based spinel unitll reaching 

a unique Co/Fe-based spinel can be explained by the oxydo-reduction reaction between the 

residual O2 gas content and tetrahedral CoII to octahedral CoIII. As the lattice parameter of a spinel 
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phase is typically conditioned by the size of its B-octahedral sites [407], this hypothesis is 

supported by the ionic radii of FeIII 67 pm, CoIII 63 pm and FeII 74 pm. This hypothesis is also in 

good agreement with the obtainment of a unique Co(III),(II)/FeII-based spinel phase. The inclusion 

of FeIII into a CoII-containing structure is responsible, depending on the physical and the chemical 

conditions for the evolution of the relative redox potential of the redox species. This redox potential 

of CoIII/CoII should be slightly inferior than the FeIII/FeII redox potential into the structure; i.e. the 

ΔE (EFe(III)/Fe(II)-ECo(III)/Co(II)) should be in the range from -0.25 to 0.25 V, such as the redox reaction 

implying FeIII and CoII is equilibrated. The presence of magnetite in the temperature range 250-

800°C, with a percentage lower than 20%, ascertain this hypothesis. The temperature increase 

is responsible for the enhancement of the oxydo-reduction kinetics. Above 800° C, this 

phenomenon is magnified. In addition to this equilibrated oxydo-reduction reaction, the presence 

of CoIII, within the cobalt oxyhydroxide and the Co-based spinel, into the synthesized material 

probably promoted the generation of the unique Co(III),(II)/FeII-based spinel phase under the 

thermal treatment. These results are in good agreement with those obtained by Estournes et 

al.[409]  who studied the thermal behavior of Co/Fe LDH and observed via Mössbauer analyzes 

the presence of FeII in the final spinel. 

I.3.3- Characterization of the Co(III),(II)/FeII-based spinel structure 

I.3.3.1- SEM-EDS  

Figure 52-B shows the morphology of the Co(III),(II)/FeII-based spinel in two different magnifications. 

The thermal treatment of the pseudo-hexagonal synthesized particles give way to a compound 

made up of a mixture of fibrous particles and granular sphere-like particles whose size is around 

200 nm. The thickness of these later particles is between 50 and 100 nanometers. The fibrous 

particles have lengths which can reach several tens of μm; their diameters are between 50 nm 

and 1 μm. Several spots targeting the fibrous particles and the granular particles were aimed by 

the EDS technique. It was found that the Co/Fe ratio was equal to 2.92 ± 0.06 for both; i.e. the 

fibrous structure is an assemblage of the granular sphere-like particles.  

I.3.3.2- Raman and ATR-FTIR spectroscopy  

Figure 51 C and D shows the ATR-FTIR and Raman spectra of Co(III),(II)/Fe(III),(II)-based spinel. The 

band assignments are listed Table 3 and Table 4. Five distinctive bands in the Raman spectrum 

at 550, 575, 654 cm-1 for Co-O and at 482 and 600 cm-1 are characteristic of M-O vibrations in 

Co/Fe spinel [384], [385] [386]. For the ATR-FTIR, the bands at 582, 632 and 680 cm-1 are 
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attributed to the presence of Co-based spinel structure in the solid [397] [388]. The tetrahedral 

ions vibrate along the line joining the cation and neighboring oxygen ions, while the octahedral 

cations vibrate in a direction perpendicular to the axis joining the tetrahedral metal ion and oxygen 

ion [410]. The infrared active modes of tetrahedral and octahedral site complexes of normal spinel 

ferrites (including FeIII and FeII) are due to the symmetry T1u [411]. This gives rise to two clear 

FTIR absorption lines. The presence of perfect order (i.e., only divalent cations at the tetrahedral 

and trivalent cations at the octahedral sites) give rise to these un-split bands. However, in case 

of inverse and mixed spinel ferrites, the variation of the bond strengths between the same cation 

present at two sites (tetrahedral and octahedral) and their strong interaction with each other, 

broadens and, in some cases, splits the tetrahedral and octahedral IR absorption bands. Hence, 

four infrared absorption bands are often observed in spinel ferrites due to the cation distribution 

in tetrahedral and octahedral sites [380].  

I.3.3.3- Thermogravimetric analysis coupled to gas chromatography (TGA-GC) 

The thermal behavior of the synthesized Co/Fe-based material is shown Figure 57. The residual 

weight percentage is shown by the blue line, while the orange line shows the CO2 flow rate 

followed by GC analysis. The recorded temperature is plotted as function of the time of the 

experiment (red dashed line). 
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Figure 57 : TG curve (blue), CO2 flow rate (orange) and temperature (dashed red) of the 

experiment as function of time of the experiment 

The observed mass remains constant from room temperature until 50°C. Above 50°C, a mass 

decrease is observed until reaching 100°C. In agreement with the HTXRD which demonstrates 

the stability of the LDH structure through the maintaining of the d(003) until 100°C, the mass 

decrease observed on the TG curve, in the range from 50 to 100°C, is linked to the departure of 

physisorbed water.  

From 100°C, the TG curve drastically decreases until reaching a plateau in the range from 450 to 

800°C. In the temperature range 100 to 450°C, two inflexion points are observed at 130 and 

180°C, which demonstrates the presence of a pseudo-plateau between these two values, 

approximatively in the range from 140 to 170°C. This temperature range is linked to the transition 

period between LDH degradation and cobalt oxy-hydroxide de-hydroxylation. From XRD data, a 

LDH type structure is maintained up to 140°C. From 100 to 120°C, the d(003) decrease, from 

7.55 Å to 7.24 Å, is in agreement with interlamellar water departure. Above 120°C, the 

interlamellar distance decrease, from 7.24 Å to 6.59 Å, is too high to be explained only based on 

water departure. The charge increase due to CoII to CoIII oxidation reinforces coulombic charges 

and consequently attraction between anions and LDH positively charged layers [240]. This 
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phenomenon should pursue until 170°C, in agreement with the pseudo-plateau (140-170°C). 

Above 170°C and until nearly 300°C, the cobalt oxyhydroxide de-hydroxylation takes place, in 

agreement with HTXRD data. Both phenomena induce spinel-type structure formation, which is 

observed by TGA via the pseudo-plateau in the range from 300 to 750°C. Starting from 750°C, a 

mass decrease of about 2.8% is observed. According to bibliography, this loss is attributed to 

oxygen departure from spinel structure [412]–[415]. The initial existence of vacancies into the 

generated spinel is strenghtened by XRD data that shows the enhancement of the spinel 

crystallinity versus temperature. 

Regarding the GC experiment shown in Figure 57, the CO2 release is observed above 100°C. It 

progressively but slowly increases to reach a first inflexion slope at around 160°C. It then shows 

a shoulder at about 220°C. Above 220°C, a drastic increase of the outgassed CO2 is observed 

until reaching a maximum at 300°C. From 300°C, the outgassed CO2 drastically decreases until 

400°C. From then, the outgassed CO2 drags until 950°C, temperature at which CO2 flow rate is 

nil.  

From 100°C to 160, the observed CO2 flow rate is linked to edge and interlamellar carbonates of 

the LDH structure due to de-hydroxylation [2], [336], [416]–[418]. Although LDH decomposes at 

160°C, the maximum CO2 flow rate is observed in the range from 150 to 400°C. This CO2 release 

delay is attributed to the adsorption of the carbonate anions to the spinel structure in agreement 

with [159]–[161] which depends on specific surface, particle size and morphology of the crystalline 

structure. Thus, above 400°C CO2 decreases progressively according to its dilution in the 

continuous N2 flow.   

According to CPG, AAS, TGA and XRD Rietveld refinement, the chemical formula of the LDH is 

proposed: [Co3.14Fe2(OH)10.28](CO3), 2H2O 

I.4- Conclusion 

The characterization of the synthesized solids revealed the obtention of a carbonated Co/Fe 

layered double hydroxide. In situ HTXRD with Rietveld refinement, TG coupled to GC have been 

used in order to investigate the thermal evolution of Co/Fe LDH. XRD patterns showed that the 

Co/Fe structure was maintained up to 140°C, and upon this temperature, the formation of a poorly 

crystallized cobalt ferrite spinel manifested. Rietveld simulation revealed the presence of 

magnetite and a Co/Fe spinel phase during the thermal treatment. The treated spinel evolved 

during the thermal study; the crystallinity increased, a unique Co/Fe spinel phase was found and 
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the FWHM decreased which involved the increase of the particle size, up to 50 nm at 900°C. The 

evolution of the crystallographic parameters of the evolved Co/Fe-based spinel unitll reaching a 

unique Co/Fe-based spinel can be explained by the oxydo-reduction reaction between FeIII and 

CoII to FeII and CoIII, assuming that the octahedral FeIII oxidizes the tetrahedral CoII for the 

obtainment of both CoIII and FeII in octahedral sites. 

The coupling TG-GC helped to calculate the total CO2 outgassed from the LDH, therefore the 

total amount of carbonates ions. AAS helped to determine the molar ratio of the metals 

constituting the lamellar sheets. By coupling the three techniques, we could determine the total 

amount of bivalent and trivalent cations. The total amount of hydroxyl groups and the amount of 

interlamellar water. The formula of the Co/Fe LDH is [Co3.14Fe2(OH)10.28](CO3), (H2O)2. 
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II- Conclusion du Chapitre IV 

La caractérisation thermique du HDL Co/Fe, telle que menée dans ce chapitre, montre que sa 

structure cristalline commence à se dégrader dès 120 °C. Cette dégradation conduit à une 

modification puis à une disparition progressive de la structure brucitique au profit de la formation 

d’une phase de type spinelle qui devient la phase prépondérante à 160°C.  

La température des gaz de postcombustion est variable selon le type de combustible fossile mais 

généralement supérieure à 600°C. De ce fait, afin d’utiliser les matériaux de type HDL Co/Fe 

dans un procédé de captage du CO2 en postcombustion il sera nécessaire, comme pour les 

procédés utilisant les amines, de mettre en place une étape préalable de pré-cooling [419], qui 

abaissera la température finale du gaz à une température strictement inférieure à 160°C, afin 

d’éviter le plus possible la dégradation du matériau adsorbant. 
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CHAPITRE V : CARACTERISATION 

ELECTROCHIMIQUE ET 

STRUCTURALE OPERANDO DU HDL 

CO/FE EN FILM MINCE  

 

Après avoir réalisé les analyses et caractérisations physico-chimiques nécessaires pour identifier 

la structure, la morphologie, la composition de l’espace interfoliaire et la stabilité thermique du 

HDL, le comportement physico-chimique, sous contrainte électrochimique, des HDLs Co/Fe 

synthétisés à pH 11 a été étudié sur des dépôts de ces matériaux en films minces,  

- par voltampérométrie cyclique, dans des solutions à base de NaHCO3 et de Na2CO3, à 

des pH compris entre 8,6 et 11, 

- par couplage des techniques électrochimiques, gravimétriques et structurales, par 

couplage opérando de la Voltampérométrie Cyclique, la MicroBalance à Quartz et la 

Diffraction de Rayons X aux grands angles en incidence rasante, en milieu 

NaHCO3/Na2CO3, à pH 9 (force ionique 0,05 M), pour des vitesses de balayage comprises 

entre 0,1 et 20 mV/s. L’analyse du comportement de la structure cristalline des HDLs 

Co/Fe sous contrainte électrochimique a été réalisée opérando au Synchrotron Soleil, sur 

la ligne SIXS. 

Cette étude a permis de déterminer le potentiel standard apparent du couple CoIII/CoII, la 

constante cinétique d’oxydo-réduction et d’analyser les mécanismes physico-électrochimiques 

associés à l’oxydation de CoII et à la réduction de CoIII. Elle a aussi permis de sélectionner la 

valeur de pH la plus appropriée du tampon pour l’étude de la capture et de la libération des 

espèces inorganiques dissoutes du carbone dans les HDLs en pulpe.  
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I.1- Introduction 

CO2 capture and valorisation are, according to present knowledge, possible solutions, involving 

economic and industrial challenges, for reducing atmospheric CO2 emissions. Although 

chemisorption using amine-based solvents (MEA) is the farthest advanced in terms of industrial 

development (performances: 0.4 tCO2/tMEA; energy cost: 1-3GJ/tCO2), various obstacles to its 

use must be overcome. Notably health and environmental risks associated with the use and 

handling of amines must be duly specified and verified for industrial-scale facilities. Given this 

two-fold challenge, both economic and environmental, the development of alternative eco-

compatible and efficient processes is crucial for cost-effective post-combustion CO2 

capture/release. 

A layered double hydroxide (LDH) material consists of stacked positively charged brucite layers 

due to the substitution of some divalent MII cations by trivalent MIII cations [109]. This excess of 

positive charges is compensated by the presence of exchangeable hydrated anions in the 

interlayer space. The general structural formula of LDH is [M(II)
1-xM(III)

x(OH)2]x+(An-
x/n).mH2O, and 

the anion exchange capacity can reach 2-3 meq g-1.  
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Synthesized LDHs bearing electroactive metal cations within their sheets enable reversible 

electrochemical oxidation and reduction. This specific property makes it ultimately possible to 

control the ion exchange capacity and thus to envisage breakthrough electrolysis processes for 

the capture and release of ions. 

LDHs have been extensively investigated in electrochemical applications [239], [420] particularly 

in the development of energy storage devices such as electrochemical capacitors [263]–[265], 

[421]. Moreover LDH containing transitions metals offer high redox materials and abundant basic 

sites used as heterogeneous catalysts [257], [422]–[425]. 

The redox mechanism remains complex because it involves several reactions; electron transfer, 

neutralization of the charge by the intercalation or the deintercalation of anions, water exchange 

and cations sorption [137], [215]–[221]. According to Taviot et al. [215], who synthesized Co/Al 

LDH, the oxidation of part of CoII to CoIII is responsible for the expulsion of cations, and, to a lesser 

extent, for the insertion of anions. Conversely, the reduction of CoIII, previously oxidized, 

generates the insertion of cations and to a lesser extent the expulsion of anions. These 

phenomena have been demonstrated by coupling electrochemical and gravimetric techniques. 

Duquesne et al. [137], [208] have established a redox transfer mechanism between Ni/Fe LDH 

and the supporting electrolyte as a function of the applied potential, by coupling in situ 

electrochemical analyzes to physicochemical techniques. The excess of charge induced by the 

oxidation of NiII is compensated by the intercalation of OH-. This phenomenon is responsible for 

the contraction of the LDH sheets, and consequently the expulsion of interlamellar water 

molecules [206]. During the cathodic sweep, the reduction of NiIII is responsible for the re-

intercalation of water and the de-intercalation of OH- anions previously intercalated. All these 

studies were achieved in alkaline media at a pH values higher than 12, in KOH, NaOH, LiOH and 

CsOH. 

Moreover, several parameters can affect those redox phenomena involving cations, anions and 

water transfer, as the electrochemical scan rate, the nature and concentration of used supporting 

electrolyte and the type of electrode.  

This research aims at developing a powerful technological breakthrough in the CO2 capture, using 

Layered Double Hydroxides (LDHs) that have a strong affinity for CO3
2- [1]–[5] and have good 

potential for the development of CO2 capture processes [6], [8]. The electrochemical control of 
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the oxidation state of the multiple valence cations, constituting the lamellar sheets, is the core 

process for CO2 capture as anions.  

In this study, the electrochemical, gravimetrical and structural behaviors of Co/Fe in 

NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions was investigated operando by coupling Cyclic Voltammetry, 

Quartz Crystal Microbalance and Grazing-Incidence Wide-Angle X-ray Scattering at Synchrotron 

Soleil (SIXS line). It allowed the determination of the apparent standard potential and the kinetic 

constant of CoIII/CoII redox couple and the physico-electrochemical mechanisms occurring during 

the redox sweeps. The pH of zero point of net charge (pHPZNC) is the pH resulting from the 

cancellation of the positive charge originating from the chemical composition of the LDH and the 

variable charges resulting from the protonation/deprotonation of the hydroxyls of the outlayers. 

Before any investigations, pHPZNC was preliminary determined as it can play a key role on ion 

electro-adsorption onto the external surface of the LDH nanosheets, in agreement with the pH 

changes at the material/electrolyte interface [137]. 

 

I.2- METHODS AND MATERIALS  

I.2.1- Chemical reagents 

All chemicals (normapur, >99.8 %) were supplied by Sigma-Aldrich (Co(NO3)2, 6H2O, 

Fe(NO3)3,·9H2O, Na2CO3, NaHCO3 and NaOH). All solutions were prepared using Milli-Q 18 

MΩcm water. 

I.2.2- Synthesis 

LDH particle synthesis consists in: (i) co-precipitation of Co/Fe by increasing pH, at 35°C and (iii) 

purification via centrifugation and dialysis.  

An alkaline solution containing 2.8 M of NaOH and 0.7 M of Na2CO3 was added accurately under 

vigorous stirring, using a titrator (Titrando Metrohm; technology Dosino) combined to a 

pH/Temperature electrode (iTrodes Metrohm), to a solution containing 0.15 M of Co(NO3)2, 6H2O 

and 0.05 M of Fe(NO3)3,·9H2O. The injection of the basic solution was directed, via the Tiamo 

program, to the response of the pH electrode with the instruction to inject only if the drift of the 

electrode potential was less than 10 mV. The final pH of synthesis was 11. 
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The resulting slurries were centrifuged for 15 min at 3300 rpm in order to roughly eliminate the 

non-precipitated metal cations and the excess of dissolved salts. The concentrated LDHs slurry 

were then dialyzed four times for 24 hours, using milliQ water 18 MΩcm, for fine elimination of 

remaining non-precipitated metal cations and excess of dissolved salts. They were thereafter 

carbonate exchanged via dialysis in a carbonated solution (1 M Na2CO3) for 24 hours. They were 

finally dialyzed again four times, for 24 hours, using milliQ water 18 MΩcm for the obtainment of 

Co/Fe LDH pure phase.  

I.2.3- Determination of the pH of zero point of net charge, pHPZNC  

The determination of pHPZNC is standardized using the potentiometric titration method  [426]–

[430]. It has to be done in NaCl-based (from 0.001 to 0.1 M) slurries (1 g /L) by adding NaOH (0.1 

M) or HCl (0.1 M) solutions. The incorporation of NaCl in the slurry lead to external surface anionic 

exchange of sorbed CO3
2- by Cl-. This avoids the presence of CO3

2- on the LDH external surface, 

which can lead to an overestimation of pHPZNC of the material because of acido-basic properties 

of CO3
2- anions. Experiments were thus conducted using Cl- external surface exchanged Co/Fe 

LDHs.  

In addition, all the experiments realized for the determination of pHPZNC were conducted in a glove 

box (Jacomex, France) under a 99.999% N2 atmosphere to kept samples preserved from 

atmospheric CO2.  

I.2.3.1- Sample preparation for the determination pHPZNC 

LDHs slurries (150 mL) were dialyzed during 4 days, using NaCl 3 M. They were then dialyzed 

for 24 hours, four times, using milliQ water 18 MΩcm. For each Co/Fe LDH slurry, three samples 

20mL, 1 g/L) were then prepared for potentiometric titration  

I.2.3.2- Sample titration for the determination pHPZNC 

The sample titration was performed using a titrator (Titrando Metrohm; technology Dosino) 

combined to a pH/Temperature electrode (iTrodes Metrohm). The titration was performed using 

NaOH 0.1 N standardized solution (Alfa Aesar) and HCl 0.1 N standardized solution (Alfa Aesar). 

The first titration was performed from the natural pH of the slurries (pH-NM-CO/Fe-LDH = 7.91; pH-M-

CO/Fe-LDH = 8.60) to pH 12. The second titration was performed in the pH range from 12 to 2. The 

injection of the titrant was directed via the Tiamo program (2 µL/s).  
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For each slurry, data acquired between pH 7.91 or 8.60 to 12 and from 12 to 7.91 or 8.60 (i.e from 

back and forwards value) were superimposed. In agreement with [193] the intersection between 

the ∆pH versus the initial pH curve and the ∆pH=0 is the pHpzc. 

I.2.4- Electrochemical characterization 

The electrochemical behavior of the nano-Co/Fe LDH materials was investigated using thin-

coated films and slurries. 

All experiments were done at a constant temperature (T = 25.0 ± 0.5°C). They were conducted in 

NaHCO3/Na2CO3 (pH = 8.65, 9, 9.23, 10, 10.6, 11, ionic strength 0.05 M) buffer solutions. Annex 

3 presents the procedure of the pH buffer samples manufacturing. The pH of the electrolyzed 

solutions was monitored with a commercial glass electrode (InLab®423 Combination pH Micro 

Electrode - Mettler Toledo) which was daily calibrated. 

Electrochemical experiments used a Parstat 4000+ (AMETEK, France) potentiostat-galvanostat, 

interfaced to a PC system with PAR's Versa studio software. All potentials were measured with 

respect to a saturated calomel electrode (SCE), inserted in a lugging capillary containing KCl 3 M; 

this introduces a junction potential of <1 mV at 25°C, measured by the voltage difference between 

a protected and an unprotected SCE. All potential values herein are expressed in milliVolt (mV) 

with respect to the standard hydrogen electrode (mV/SHE). A platinum wire supplied by 

Bioanalytical Systems (UK) was used as a counter electrode (CE); it was separated from the 

working-electrode compartment by a glass frit. The counter-electrode compartment was filled with 

NaHCO3/Na2CO3 (pH=9, ionic strength 0.05 M) buffer solution. 

I.2.5- Electrogravimetric characterization of nano Co/Fe LDH coated films with 

EQCM 

Electrochemical Cyclic Voltammetry was coupled with Quartz Crystal Microbalance (QCM 922 

WinEchem Seiko EG&G, AMETEK).  

EQCM measurements were achieved on platinum resonators working electrodes (WE, SCI-QA-

A9M-Pt(M)-25, AMETEK) with a 0.2 cm² surface area. Experiments were conducted, in a divided 

cell (modified SCI-QCMCELL, AMETEK) [431] .  

http://us.mt.com/us/en/home/phased_out_products/PhaseOut_Ana/InLab423_pH_Combination_Micro_Electrode.html
http://us.mt.com/us/en/home/phased_out_products/PhaseOut_Ana/InLab423_pH_Combination_Micro_Electrode.html
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The frequency change f of the quartz resonator is proportional to the mass change m according 

to the Sauerbrey relation [432]–[434]: 

(Eq. 36) Δfm Ks-=−
𝑠√𝛒𝐪µ𝐪

2𝑓02
 Δfm Δm =  

where S is the active surface of the gravimetric sensor, ρq is the density of quartz (2.648 g·cm−3), 

μq is the shear modulus of quartz (2.947 × 1011 g·cm−1·s−2), f0 is the fundamental resonance 

frequency of the quartz, and ks is the sensitivity factor. 

Electrochemical blank tests are presented annex 8. Before any experiment, the surface of the 

platinum resonators were washed with diluted nitric acid 10%. They were then abundantly rinsed 

with tap water and Milli-Q water. Before coating, LDH slurries (1.63g/L) was ultra-sonicated for 

30 minutes to ensure LDH dispersion for providing smaller and more uniform LDH particles. 

For the coating, except otherwise stated, the nano Co/Fe LDH suspension (1.63 g/L) was drop 

casted (40 µL) onto the platinum resonators and dried at 60°C during one hour and a half. The 

coating thickness was ~ 350 nm nm (data acquired by SEM). The volume of the coating film was 

2.10-12 m3. 

Investigations were carried out under Cyclic Voltammetry (CV). CV was performed in the range 

from 0.44 to 1.14 V/SHE at potential scan rate of 0.1, 1, 5, 10 or 20 mV.s-1. 

I.2.6- Methodology used for treatment of the results 

I.2.6.1- Determination of the Co(II) oxidized content 

For the calculation of the number of mole of CoII oxidized, the Faraday law was applied in 

agreement with the following equation : Qox= ne-Fdn with Q= charge (Coulomb), with ne- is the 

number of electron involved in the CoIII/CoII redox reaction (1), F: Faraday constant =96500, dn: 

number of mole of Co. For each mole of CoII oxidized or reduced, a half mole of CO3
2- or a mol of 

HCO3
- is intercalated or deintercalated. 

I.2.6.2- Determination of the kinetic parameters  

Logarithmic analysis (Tafel law, I= I° exp(αnF/RT)) of the current flowing through the platinum 

resonator versus the potential was achieved for the I=f(E) data, in order to determine the kinetic 
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parameters (i°, α,  k°) of the involved redox system (CoII/CoIII), using k = I/(nFS[C] exp(αnF(E-

EI=0)/RT); Where k is the rate constant for heterogeneous reactions, [C] is the concentration of 

the electrochemical specie, α is the electrochemical transfer coefficient, n is the number of 

electrons and E-EI=0 is the over-potential. The concentration was determined by calculating the 

number of moles of electroactive cobalt (integration from I=f(E)), multiplied by the thickness of the 

LDH film divided by the surface of the electrode. α was determined from the slope of plotting ln(I) 

versus E and k° (standard rate constant) was determined by extracting data at I0; k° = 

I0S/(nFenCo), where e (334 nm) is the average thickness of the coating film (Figure 58) and 

nCo, the number of Co moles  deduced from the integration of the Co3+ reduction during the 

cathodic sweep. 

 

Figure 58: SEM image of the profile of Co/Fe LDH coating thickness 

I.2.7- Operando EQCM coupled to GIWAXS measurements 

A home-designed, made and improved imprinted electrochemical cell was used at synchrotron 

SOLEIL (SIXS line, Saint-Aubin, France) to simultaneously record, (i) the current induced by the 

polarization as a marker of the redox state of the material, (ii) the mass variation of the electrode 

due to exchange of species for charge compensation, and (iii) the interlayer distance, i.e. the shift 

of the 003 reflection versus electrochemical cycles.  Figure 59 A and B show the experimental 

setup and the EQCM cell for operando GIWAXS measurements.
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Figure 59: A) Experimental setup and B) electrochemical EQCM cell for operando GIWAXS measurements 
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Experiments were conducted in a divided cell. The platinum-wire counter electrode was separated 

from the working-electrode compartment by a glass frit which was continuously deaerated 

(humidified N2, 99.99%, 1bar). EQCM measurements were performed using a three-electrode 

system connected to an Autolab potentiostat/galvanostat electrochemical workstation coupled 

with a lab-made QCM device. All the potentials of the saturated calomel reference electrode 

(SCE) were converted to the standard hydrogen electrode (SHE). The working electrode (WE) 

was a 9 MHz-gold patterned quartz substrate coated with a thin film of Co/Fe-LDH. Frequency 

changes (Δf) of the quartz crystal resonator were simultaneously monitored with the current. Two 

kapton windows enabled the synchrotron X-ray monochromatic beam to pass through 2 cm of 

electrolyte to reach the LDH coated sample. The energy required for the photons was 20 keV; in 

such conditions only 20 percent of the beam was then transferred. The spot surface was 1000×50 

μm2 (horizontally × vertically) reached the quartz at the grazing incidence 0.05 radian and the 

diffracted beam was recorded in Q-range between 0.7 and 1.5 (A°-1). The pH of the bulk solution, 

monitored using a commercial glass electrode (InLab®423 Combination pH Micro Electrode - 

Mettler Toledo) during electrolyses, remained constant at a value of 9.00  0.15.  

The position of the 003-peak (in Q-range) was converted into 2 theta (°) using a copper anti-

cathode wavelength ( = 1.5418 Å). 

I.3- Results and discussion 

I.3.1- Determination of the pHPZNC by pHmetric titration 

In order to determine the physico-chemical behavior of the targeted material in aqueous media, 

detailed studies of the amount of electric charges at the surface of the solid and of its chemical 

stability as a function of pH value were carried out. This work made it possible to define the 

aqueous medium pH ranges allowing the use of a 6/2 Co/Fe LDH type compound. 

Figure 60-A shows the Cl- based Co/Fe 6/2 LDH pHmetric titration curve in the pH range 12-2. 

http://us.mt.com/us/en/home/phased_out_products/PhaseOut_Ana/InLab423_pH_Combination_Micro_Electrode.html
http://us.mt.com/us/en/home/phased_out_products/PhaseOut_Ana/InLab423_pH_Combination_Micro_Electrode.html
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Figure 60 : (A) pHmetric titration curve in the pH from 12 to 2 versus the volume of HCl (0.1M) 

added in a suspension (1 g/L) of Cl- external surface exchanged Co/Fe LDHs; (B) Difference 

between the recorded pH and the initial pH value (pHi) versus the recorded pH.  

The neutralization of the protons from hydroxyl groups, present on the surface of the LDHs sheets 

was performed using NaOH solution 0.1 M by increasing pH from 8.0 for the Co/Fe LDH up to 12, 

in agreement with the following equations  

(Eq. 37) M− OH +  OH−→ M− O−  +  H2O  

(Eq. 38) M− OH2
+  +  2 OH−→ M− O−  +  2H2O  

Further decrease in pH results in the protonation of the O- sites according to the two following 

reactions: 

(Eq. 39) M− O−  +  H+ → M− OH 

(Eq. 40) M− OH + H+ → M− OH2
+  

Concomitantly, after the M-OH sites neutralization, the excess of OH- can be neutralized in 

agreement with the following equation: 

(Eq. 41) OH−  +  H+ → H2O 
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Figure 60-A shows three inflection points, respectively at 1.69 mL (pH 9.4), 2.01 mL (pH 6.0) and 

3.33 mL (pH 2.4).  

The first inflection point corresponds to the neutralization of O- on the external surface of the LDH 

such as M-O- + H+ → M-OH, for that 84 µmol of H+ were involved in the neutralization reaction. 

The second inflection point, which is relatively closed to the first one (7.91), is attributed to the 

neutralization of the excess of OH- ions (involved in reaction M-OH + OH-→ M-O- + H2O when 

pH was increased up to the neutral pH value of the investigated slurries) by H+, in agreement with 

OH- + H+ → H2O. 32 µmol of H+ were used for the neutralization. 

The continuous addition of HCl to reach a pH = 2 protonates M-OH sites according to                  

M-OH + H+ → M-OH2
+, in agreement with the third inflection point that was observed at 

Vequ32×Vequ1. In the same time, LDH dissolution makes the third inflection point difficult to be 

precisely measured. 204 µmol were used for the protonation of the OH sites for the third inflection 

point.  

Figure 60-B shows the difference between the recorded pH (pHr) and the initial pH value (pHi) 

versus the recorded pH. The intersection between the ∆pH (pHr- pHi) and the ∆pH=0 indicates 

the pHpznc [193]. At this pH, the amount of H+ cations are equal to the amount of OH- anions and 

thus no charge is present on the surface of the LDH, which is by definition the point of zero net 

charge.  

The pHPZNC value of the Co/Fe LDH is 8.0. Results also show the strong resistance of the Co/Fe 

6/2 LDHs particles versus pH.  

I.3.2- Structural behaviors of Co/Fe LDH in NaHCO3/Na2CO3 pH 9, IS 0.05M 

A series of nine experiments were held on Co/Fe LDH to investigate the electrochemical and 

electro-gravimetrical behaviors of Co/Fe LDH in NaHCO3/Na2CO3. A series of five polarization 

cycles were conducted in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions, in the pH range 8.65-11 (pH = 8.65, 

9, 9.23, 10, 10.6, 11, ionic strength 0.05 M), between 0.4 and 1.14 V/SHE at 10 mV/s, in order to 

position ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH into a EH/pH diagram, in agreement with (ECo(II)/Co(III) - ECo(III)/Co(II))/2. 

This experiment was also conducted such as to select the most appropriate pH for further 

investigation of the physico-electrochemical capture and release of dissolved inorganic carbon 

species. In parallel, a series of four cyclic-electrogravimetric measurements (EQCM) were held 
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in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions, at pH 9 (ionic strength 0.05 M) to investigate the influence of 

the scan rate () on the nature on the ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH  value and on the reversibility of the 

transferred species associated with the oxidation and the reduction of cobalt constituting the LDH 

sheets. The structural evolution of Co/Fe LDH was also monitored operando by GIWAXS coupled 

with EQCM. Experiments were conducted in the absence of any polarization and under EQCM 

measurements. For this purpose, (i) the current induced by the polarization as a marker of the 

redox activity of the material, (ii) the mass variation of the electrode induced by exchange of 

species for charge compensation, and (iii) the interlayer distance given by the position of the 003 

reflection versus electrochemical stress were simultaneously followed.  

I.3.2.1- Structural evolution of Co/Fe LDH immersed in NaHCO3/Na2CO3, pH 9.0 

(IS 0.05 M) mol/L during operando GIWAXS in the absence of polarization 

Figure 61 (orange line) shows the 003 and 006-Bragg peaks of the thin Co/Fe-LDH coating 

immersed in NaHCO3/Na2CO3, at pH 9.0 and IS 0.05 M in the absence of any polarization. In 

such experimental conditions, the 003-peak position, the intensity and the FWHM remained 

constant versus time (Figure 62-A). The calculated basal spacing 7.6 Å is in agreement with the 

presence of CO3
2- as the predominant specie in the interlayer space [1], [108], [128], [435]. 

 

Figure 61 : XRD pattern showing the 003 and the 006 peaks of the thin Co/Fe LDH immersed in 

NaHCO3/Na2CO3, pH 9.0 (IS 0.05 M) before (orange line) and after polarization (blue line).  
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Figure 62: A) LDH Co/Fe 003-peak position without polarization and under polarization  and B) 

Zoom of the 003-LDH peak position under anodic and cathodic sweeps in the range from 6800 

to 9250 s 

I.3.2.2- Structural evolution of Co/Fe LDH immersed in NaHCO3/Na2CO3, pH 9.0 

(IS 0.05 M) during operando GIWAXS under polarization 

Co/Fe LDH underwent 20 polarization cycles, in the range from 444 mV to 1144 mV/SHE, at 1, 

5, 10 and 20 mV/s.  Figure 62-A shows the (003) evolution from the beginning of the polarization 

during the 3 first cycles at 1 mV/s. Figure 62-B shows the (003) reflection evolution during the 

fourth and the fifth cycles at 1 mV/s. The main differences between the XRD patterns acquired 

before (Figure 61, orange line), during (Figure 62-A and Figure 62-B) and after (Figure 61, blue 

line) the electrochemical treatment are the position and intensity of the (003) reflections.  
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The partial oxidation of CoII to CoIII is responsible for the evolution of the pristine material such as 

the (003) reflection of the pristine material is slightly shifted towards higher Q (+0.005 Å-1) i.e. 

towards lower layer-to-layer distance (Figure 62-A). After the electrochemical treatment (Figure 

61), the (003) and (006) reflection positions of the pristine material are affected in the same way; 

i.e they respectively reached 0.830 Å-1 and 1.665 Å-1 compared to initial Q values at 0.825 Å-1
 and 

1.660 Å-1 (Figure 61). This change displays slight but not reversible hydration process of 

interlayers.  

The (003) reflection of the electrogenerated CoII/CoIIIFe material oscillates around a stationary 

value (Figure 62-A and Figure 62-B), in the Q range from 0.895 Å-1 to 0.910 A°-1, depending on 

the oxidizing or reducing current, in agreement with the scan rate (). The weak magnitude of this 

shifted band does not allow identifying the (006) reflection of the electrogenerated material. 

Nevertheless, the sheet bending and/or collapsing is in agreement with the modification of the 

density of the local order of Co atom-neighboring bonds [436]. The non-return of the (003) 

reflection position of the electrogenerated LDH to the (003) reflection position of the pristine 

material clearly demonstrates the obtainment of some irreversibly oxidized CoIII atoms.  

In comparison with the pristine LDH, the presence of irreversibly oxidized CoIII atoms should 

enhance the conductivity of the electrogenerated material, in which another fraction of the 

oxidized cobalt atoms oscillates between valences III and II, during the electrochemical sweeps. 

The oscillation of the electrogenerated LDH (003) reflection around a stationary value clearly 

demonstrates CoIII/CoII reversible oxidation-reduction reactions within the LDHs sheets. 

As observed for nickel in Ni/Fe LDH in Duquesneet al. [137], the redox modulation of Co oxidation 

state should be responsible for the modulation of the anion exchange capacity and the 

electrostatic attraction between anions and positively charged layers of the LDH, which states 

expansion/collapse process. The electrostatic attraction between anions and positively charged 

layers, when CoII becomes oxidized, is responsible for the collapsing of the adjacent layers and 

H2O deintercalation from basal spacing. On the contrary, when CoIII becomes reduced, the 

decrease of the coulombic attraction between the positive surface layers makes water molecules 

intercalation easier. The presence of irreversibly oxidized CoIII centers prevents the 

electrogenerated material to hydrate. The layer-to-layer distance oscillation of the 

electrogenerated LDH is thus a direct indicator of both anti-correlated phenomena of anions 

intercalation/deintercalation into/from and water deintercalation/intercalation from/into basal 

space, resulting from electrochemical treatment.  
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I.3.3- Electrochemical and gravimetrical behaviors of Co/Fe LDH in 

NaHCO3/Na2CO3 pH 9, IS 0.05M 

Whatever the scan rate (), electrochemical and electro-gravimetrical steady states, regarding 

current or/and mass versus the applied potential, were observed from the third sweep (Annex 4 

Figure 81, cycles 3, 4 and 5).  

 

Annex 4 (Figure 82, 5th sweeps) and Figure 63 (5th sweeps) respectively show the electrochemical 

and the electro-gravimetrical behavior of Co/Fe LDH film in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions, in 

the pH range from 8.65 to 11.00, at 10 mV/s, and at pH 9 in the scanning rate range 0.1 - 20 

mV/s. Annex 4 Figure 83 , plots ln(abs(I)) versus E. 

 

Figure 63 : Electrogravimetrical behavior of Co/Fe LDH films coated on platinum-based quartz 

electrodes in NaHCO3/Na2CO3 buffer solution (pH 9, IS 0.05 M) at (A) 0.1, (B) 1, (C) 10 and (D) 

20 mV.s-1 
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Whatever the investigated pH (Annex 4, Figure 82) or scan rate (Figure 63), the broads anodic 

and cathodic peaks observed on the voltammograms are respectively characteristics of CoII 

oxidation and electro-generated CoIII reduction within Co/Fe LDH layers [117], [237], [261], [265], 

[266], [270]. Annex 4 (table 12) summarizes the characteristics of CoIII/CoII redox couple within 

the Co/Fe LDH, at 10 mV/s in the pH range 8.65 – 11.00, and at pH 9 in the scanning rate range 

0.1 - 20 mV/s.  

At 0.1 mV/s (Figure 63 A), during the anodic sweep and beyond the CoII oxidation peak, the 

current decreases and reaches a plateau in the range from  800 to  1000 mV/SHE (I  1 µA), 

in agreement with a mass transfer limitation during the CoII oxidation that pursues. Such a plateau 

is also observed whatever the scan rate, but in a lesser extent, in the range from 940 to 960 mV 

at 1 mV/s, 1070 to 1090 mV at 10 mV/s and 1130 to 1141 mV at 20 mV/s (Figure 63).  

Above 1000 mV, the Oxygen Evolution Reaction (OER) is responsible for the increase of the 

magnitude of the oxidizing current.  

At pH 9, contrary to the oxidation peak potentials of Co, the potential at which OER takes place, 

1036 ± 22 mV, is nearly independent of the scan rate (Annex 4 Figure 83). At 0.1 mV/s, OER 

current, which is exponentially shaped from 1000 mV, reached a “pseudo-plateau” from 1130mV, 

in agreement with the interfacial oxidation of OH-. Voltammogram carried out in the range from 

340 to 1342 mV (Annex 4, Figure 86) clearly highlights this phenomenon by the obtainment of 

such a pseudo-plateau, in the range from 1100 to 1200 mV. Above 1200 mV, the exponential 

shaped current indicates water molecules oxidation from the bulk solution; i.e. H2O oxidation 

occurs when interfacial OH- cancelled. Under the investigated conditions, OER is thus rather 

attributed to the oxidation of OH- than water molecules coming from the bulk.  

Above 0.1 mV/s, interfacial OH- oxidation tends to overlap with the CoII to CoIII oxidation peak 

whereas the potential at which OER occurs remains unaffected (1036 ± 22 mV). This behavior is 

in agreement with the presence of an irreversible CoIII/CoII redox system.  

Annex 4, Figure 84 shows the evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH  value versus scan rate (Figure 

84 A) and versus the log of the scan rate (Figure 84 B), in the range 0.1 to 20 mV/s. Figure 64 A 

shows the evolution of the peak current intensity of CoII oxidation and CoIII reduction versus the 
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square root of the scan rate. Figure 64 B shows the current intensity of the oxidizing limiting 

current versus the square root of the scan rate.  

 

 

Figure 64 : A: Peak Current intensity of CoII oxidation and CoIII reduction versus the square root 

of the scan rate. B: Variation of the oxidizing limiting current versus the square root of the scan 

rate (for 0.1, 1, 10 and 20 mV/s, current was respectivelly sampled at 903, 953, 1066 and 1141 

mV/SHE).    
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I.3.3.1- Electrochemical evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus pH and scan rate 

The differences (ΔEp) between the peak potentials of the oxidation (EpOx) and the reduction 

(EpRed) of cobalt ranges from 95 mV, for experiments conducted at pH 9 at 0.1mV/s, in agreement 

with a quasi-reversible electron transfer reaction, to 365 mV, for experiments conducted at pH 11 

at 10 mV/s, in agreement with non-reversible electron transfer. The lower the pH, the lower the 

scan rate, the higher the reversibility of the electron transfer, in agreement with the evolution of 

the CoIII/CoII redox system at the interface depending on  and pH. 

• Evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus scan rate 

Annex 4, Figure 84-B shows the polynomial evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH  versus the log of 

the scan rate in the range 0.1 to 20 mV/s. This behavior reflects a semi-rapid charge transfer in 

agreement with the obtainment of a linear regression of Ip versus v0.5 (Figure 64).   

The evolution of the involved redox system at the interface depending on  is clearly highlighted 

when plotting ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus . Indeed, Annex 4, Figure 84 shows the linear evolution 

of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus , until 10 mV/s. Above 10mV/s, ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH is shifted, in 

agreement with the co-occurrence of another redox reaction i.e. the oxygen evolution reaction 

(OER). The linear evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus scan rate, in the range from 0.1 to 

10mV/s, nevertheless leads to assume that ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH  can be calculated using 

(ECo(II)/Co(III) - ECo(III)/Co(II))/2 for further calculation of E°Co(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH by plotting ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 

6/2 LDH versus pH. 

• Investigation of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH versus pH  

Figure 65 shows the Eh-pH Pourbaix diagram obtained for the redox couple CoIII/CoII within Co/Fe-

6/2-LDH in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions at 10 mV/s (orange circles). ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH 

(V/SHE) ≈ -0.57 × pH + 1.23 shows a near Nernstian behavior in the investigated pH range. Figure 

65 also shows ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH provided by data acquired at pH 9 in the scan range 0.1 - 10 

mV/s (grey triangles). E°Co(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH = 1.23 ± 0.02 V was extrapolated beyond the ranges 

of pHs and scan rates. Data are compared to EO2 /H2O=0.06 × pH + 1.23 (blue circles).  
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Figure 65 : Eh-pH diagram obtained for the redox couple Co(III)/Co(II) within Co/Fe-6/2-LDH in 

NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions. Orange circles: data adquired at 10 mV/s in the pH range 

8.65-11. Grey triangles : data acquired at pH 9 in the scan range 0.1-20 mV/s. Comparison with 

O2/H2O Eh-pH diagram (blue circles) 

Whatever the investigated pH or the investigated scan rate, ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH is slightly higher 

than EO2/H2O established by thermodynamic, which means that, whatever the operating conditions 

and without any overvoltage linked to the water oxidation, the oxidation of Co(II) within Co/Fe LDH 

should lead to the concomitant catalysis of water oxidation. Data provided by plotting ln(abs(I)) 

versus E (Annex 4 Figure 83) demonstrates the overvoltage of OER at 1036 ± 22 mV. Let 

nevertheless have in mind that above 0.1 mV/s, the CoII to CoIII oxidation peak tend to overlap 

with that of interfacial OH- oxidation.   

For a better insight in the CO2 capture, experiments were further performed, at 20°C, in 

NaHCO3/Na2CO3 (pH 9.0, IS 0.05 M). This buffer solution was the best compromise between 

buffer strength and rather low pH, near to PZNC for the highest redox reversibility in the presence 

of both CO3
2 (~ 10%) and HCO3

- (~ 90%) (at pH = 8, the dissolved inorganic carbon is essentially 

present as HCO3
-). 
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I.3.3.2- Investigation of kinetic parameters  

Figure 66 plots ln(abs(I)) versus E during the oxidation of CoII and the reduction of CoIII for the 

four investigated scan rates. 

 

Figure 66 : ln(abs(I)) versus E during the oxidation of CoII and the reduction of CoIII for the four 

investigated scan rates 

Data were adapted from those provided by Figure 63. Logarithmic evolution of I=f(E) only shows 

two well defined linear segments, for data obtained at 0.1 mV/s, respectively in the range from 

540 to 770 mV and from 870 to 730 for the cathodic and anodic sides. The linearity domain is 

much smaller for higher scan rates. The logarithmic analysis of the current flowing enabled the 

determination of the kinetic parameters (i°, α,  k°) of the CoIII/CoII redox system (Annex 4, table 

13). k° ranges from 5.2 ×10-4 m/s to 5.0 ×10-1 m/s respectively for 0.1 mV/s to 20 mV/s, in 

agreement with a rapid electrochemical system [437], [438] . Despite the use of low scan rates 

values, the rate constant calculated at 1, 10 and 20 are 13, 420 and 950 times higher than the 

one obtained at 0.1 mV/s. The linear evolution of the rate constant versus scan rate (R=0.998) in 

the range from 1 to 20 mV/s reflects the co-existence/co-occurrence of another redox reaction i.e. 
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the oxygen evolution reaction (OER). The redox reaction rate constant of the CoIII/CoII redox 

couple within Co/Fe HDL Fe is 5.2 × 10-4 m/s (α = 0.6   = 0.4) in NaHCO3/Na2CO3 buffer solution 

(pH 9, IS 0.05 M). 

I.3.3.3- Electro-gravimetrical behaviors of the Co/Fe LDH thin film 

For each investigated scan rate (Figure 63), Co/Fe 6/2 LDH presents a characteristic electro-

gravimetric behavior, which is detailed thereafter. The interpretation of the phenomena associated 

with these mass variations will be detailed later. 

At 0.1 mV/s, during the anodic sweep, the oxidation of CoII, starting from 511 mV, is accompanied 

by a mass increase of 385 ng in the range from 640 to 785 mV. It is followed by a mass decrease 

of 85 ng from 785 to 1000 mV, with a slope of 0.3 ng/mV, when the oxidizing current reached a 

plateau. Above 1000 mV, when OER takes place until 15 µA, mass remains relatively constant. 

During the cathodic sweep, mass remains constant until current cancelled, i.e. when oxygen 

evolution reaction stopped (E = 1000 mV). The mass increase that follows can be divided in two 

sections. From 1000 to 775 mV, when current is negative, but near to zero, mass increases with 

a slope of 0.3 ng/mV. From 775 to 680 mV, in agreement with the CoIII reduction until it reaches 

it maximum, the mass increase is accelerated with a slope of 0.7 ng/mV. From 680 mV, when 

CoIII reduction reached its maximum, to 486 mV, potential at which the reducing current tends to 

zero, mass drastically decreased of 350 ng. Mass decrease pursue during the anodic sweep until 

cathodic current cancelled. 

Above 0.1 mV/s (Figure 63 B, C and D), starting from  645 mV, the oxidation of CoII during the 

anodic sweep is accompanied by a mass increase in the range from 640 to 785 mV. Above 785 

mV, mass increase systematically slows down when the oxidizing current plateau and OER 

overlaps. The following decrease can be divided in two linear sections. Mass decrease 

systematically slows down when OER takes place, in the range from 1036 ± 22 mV. During the 

cathodic sweep, mass still decreases with the same slope as that obtained during OER until 

current cancelled, i.e. when OER stopped. The mass increase that follows can also be divided in 

two sections, as previously detailed for experiments conducted at 0.1mV/s. For each scan rate, 

each curve portion has the same slope absolute value as those observed during the anodic 

sweep. Those absolute slope values are in agreement with “reversible phenomena”. Except for 

experiments conducted at 20 mV/s, the CoIII reduction is accompanied by a mass decrease after 

CoIII reduction current reached its maximum. The whole phenomena will be discussed thereafter. 
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I.3.3.4- Insight into the redox mechanism involving CoIII/CoII redox couple within 

Co/Fe LDHs  

The redox reactions involving the redox-active transition cations lead to the modulation of the 

electric charge of the brucitic-like layers.  

Before any insights, lets us note that for cationic clay minerals (nontronite 2/1), the negative 

charge increase due to FeIII to FeII reduction is balanced by adsorption of cations into the clay 

interlayers as well as a specific sorption of H+ from the solution [198], [439]. Prevalence of one 

compensating mechanism over the other is related to the growing lattice distortion induced by 

structural Fe(III) reduction. At low reduction levels (≤20%), interlayer cation adsorption dominates 

[198].  

For a better insight into the redox mechanism involving CoIII/CoII redox couple within Co/Fe LDHs, 

Figure 63A was adapted to detail the electro-gravimetrical behavior of Co/Fe LDH (Figure 67). 
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Figure 67 : redox reactions mechanism of Co/Fe LDH involving the intercalation/déintercaltion 

process and the modulation of the electric charge of the layers 

• Anions intercalation/deintercalation into/from interlayers 

According to the Co/Fe 6/2 LDH mass deposited on the platinum quartz crystal, the redox active 

Co within the layers is between 5 and 12%. Thus, by analogy to cationic clays, when the oxidation 

of CoII to CoIII occurs, the total positive charge of the material increases, which is compensated 

by the intercalation of anions in the interlayer region, leading to an increase in mass variation. 

This charge compensation phenomenon is in agreement with the observed mass variations 
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versus the applied potential during the sweeps; i.e. the oxydation of CoII to CoIII is accompanied 

by a mass increase; contrariwise, the mass decrease matches with the CoIII to CoII reduction. 

Under the investigated conditions and in agreement with bibliography [115], the positive charge 

increase due to CoII to CoIII oxidation should be balanced by CO3
2- and/or HCO3

- intercalation into 

the LDH interlayers. Contrariwise, the reduction of CoIII back to CoII should induce de-intercalation 

of anions already present in the interlayer space, leading to a mass decrease.  

Figure 64 A shows the proportional evolution of the oxidation and reduction currents versus the 

square root of the scan rate. Figure 64 B also shows the proportional evolution of the oxidizing 

current plateau versus the square root of the scan rate. The CoIII/CoII-LDH redox system is thus 

diffusion controlled; i.e. it is controlled by CO3
2- and/or HCO3

- diffusion into the diffusion layer and 

then, into the volume of the coating; i.e. from the diffusion layer to the LDH external surfaces and 

then from the external surfaces into the interlayers. The oxidizing current, which is first responsible 

for the oxidation of Co from the LDH external surfaces, is limited by CO3
2- and/or HCO3

- diffusion 

within the diffusion layer. This limitation is responsible for the obtainment of the CoII oxidation 

peak. When CoII oxidation pursues within the coating, it is then limited by CO3
2- and/or HCO3

- 

diffusion into the interlamellar space; the later phenomenon is responsible for the obtainment of 

the oxidizing current plateau. The lower the scan rate, the higher the CO3
2- and HCO3

- intercalation 

and de-intercalation, in agreement with slow transfer rate constants for CO3
2- and HCO3

-. This 

result is in agreement with bibliography [137], [219], [221], [440]–[442], in which the anion transfer 

rate constant was demonstrated to be the slowest using thin film of brucitic materials.  

Net swellability  

By analogy to experiments conducted by EXAFS using polarized Ni oxides coating, the Co–O 

bond should shorten in agreement with the increase in Co oxidation state [443]. Fe bond 

contraction should rather be explained because of the lattice contraction that accompanies Co 

oxidation which imposes a stronger ligand field on the FeIII centers, thereby inducing crossover 

from a high-spin electronic structure to a low-spin state [444]. The weak magnitude of the XRD 

reflections of the electrogenerated material did not allow identifying the (110) and (113) for the 

calculation of the new metal-metal distance within the layers to strengthen that hypothesis. 

Nevertheless, the sheet collapsing/expansion observed during Operando EQCM coupled to 

GIWAXS measurements is in agreement with the modification of the density of the local order of 

Co atom-neighboring bonds responsible for the de-intercalation and intercalation of water 

molecules. Indeed, the redox reactions are responsible for local withdraw-al/expansion 
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phenomena in agreement with the successive deintercalation and intercalation of interlayer water 

molecules in d-spacing [200], [202].  

In agreement with Duquesne et al. [137], the net swellability is determined by the balance 

achieved between modulated the positive layer charge and the negative charge of interlayer 

compensating anions; i.e. during the anodic sweep, the H2O deintercalation is opposed by the 

electrostatic attraction between anions and positively charged layers of the LDH. During the 

cathodic sweep, the hydration of the anions is more important than the electroactive attraction 

between the anion and the positively charge. 

Mass transfer mechanisms involving charge compensation phenomenon 

The oxidation-reduction reaction of Co within the layers is described thereafter in agreement with 

the electro-gravimetrical (Figure 63) and the structural behavior (Figure 62) of the 

electrogenerated LDH in the presence of some irreversibly oxidized CoIII centers.  

CoII
6-aCoIII

aFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2), zH2O + 0.5x CO3

2- ⇆ CoII
6-a-xCoIII

xFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2+0.5x),(z-z’)H2O + z’H2O + xe- 

in which a represents irreversibly oxidized CoIII centers. 

Assuming 100% of efficient between current and mass, data provided by charge and mass lead to 

calculate the molar water to carbon species ratio. In the range from 440 to 785, it reached 2.7 and 2.0 

respectively for HCO3
- and CO3

2- species. In the range from 785 to 950 mV, it reached 3.5 and 3.6.  In the 

range from 440 to 950 mV, the water to carbon species ratio reached 3 and 2.6 respectively for each 

carbonated species, i.e. the electrochemical oxidation of one or two molecule of Co is responsible for the 

intercalation one molecule of HCO3
- or CO3

2- into the basal spacing as well as the deintercalation of 3.0 or 

2.6 water molecules from the basal spacing. The impact of the hydration process versus the 

electrochemical treatment is in good agreement with the operando oscillation of the (003) reflection of 

electrogenerated LDH.  

• Anions sorption/desorption onto/from the external LDH surfaces in agreement 

with OER 

Above 1036 ± 22 mV, OER takes place such as interfacial pH decreases progressively and  

pH becomes lower than pHpznc. This phenomenon is responsible for the protonation of OH- of 

LDHs edge surfaces such as M-OH + H+ → M-OH2
+ on which predominant HCO3

- anions are 
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able to adsorb in agreement with M-OH2
+ + HCO3

- →  M-OH2-HCO3. The OH- protonation can 

affect both the pristine and the electrogenerated LDH such as:  

CoII
6FeIII

2[(OH)16][CO3], zH2O + H+ + HCO3
-→ CoII

6FeIII
2[(OH)15OH2-(HCO3)][CO3], zH2O  

This phenomenon is highlighted in the range from 1000 to 1144 mV whatever the scan rate, with 

the mass stagnation at 0.1mV/s and a break in the mass decrease from 1 to 20 mV/s. During the 

backward cathodic scan, the current cancelled and the interfacial pH became equal to that of the 

bulk solution, allowing anion desorption from the external negatively charged surface of the LDH 

material. 

I.4- Conclusion 

The coupling of Electrochemical Cyclic Voltammetry (ECV), Quartz Crystal Microbalance (QCM) 

and operando Grazing-Incidence Wide-Angle X-ray Scattering (GIWAXS), using thin Co/Fe LDHs 

films, coated on quartz electrodes, allowed the determination of mechanism and kinetics involved 

during CoII oxidation and CoIII reduction within the LDH layers.  

Measurements were carried out in a NaHCO3/Na2CO3 buffer solution (pH 9, IS 0.05M), in the pH 

range 8.65-11.00, at scanning rates ranging from 0.1 to 20mV/ s. 

Beforehand, potentiometric titrations allowed estimating the point of zero net charge (pHpznc = 8.0) 

of the synthetized Co/Fe LDH.  

The electrochemical constraint is responsible for the partial oxidation of CoII to CoIII within the 

pristine material that evolves into an electrogenerated conductive CoII/CoIIIFeIII LDH. Its 

conductivity is insured by the CoIII fraction that remains irreversibly oxidized. Its electroactivity is 

provided by the fraction of oxidized cobalt atoms that oscillates between valences III and II, during 

the electrochemical sweeps. The percentage of electroactive Co ranges from 5 to 12%. Its layer-

to-layer distance, illustrated by 003 reflection, fluctuates according to the imposed potential and 

the scanning rates. The percentage of redox active Co ranges from 5 and 12%. The apparent 

standard potential of the CoIII/CoII couple is 1.23 V/ESH. The redox reaction rate constant of the 

CoIII/CoII in Co/Fe HDL Fe is 5.2 × 10-4 m/s (α = 0.6, β = 0.4). The oxidation of CoII into the 

electrogenerated LDH is compensated by anions intercalation into the interlamellar space. In the 

same time, H2O deintercalation is opposed by the electrostatic attraction between anions and 

positively charged layers of the LDH [137]. When OER takes place, it is responsible the pH 
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decrease at the electrode such as pH becomes lower than pHpznc. The external OH groups of 

the LDH surfaces protonation resulting in M-OH2
+ group on which predominant interfacial HCO3

- 

anions are able to adsorb. 

During the backward cathodic scan, when the current canceled, oxygen evolution reaction 

stopped. It is responsible for anions desorption from the external layers of the LDH. The CoIII 

reduction reaction is accompanied by the water re-intercalation and anion deintercalation. The 

redox reactions are responsible for local withdraw-al/expansion phenomena in agreement with 

anti-correlated anions intercalation/deintercalation into/from and water 

deintercalation/intercalation from/into basal space of the electrogenerated LDH. 

These results suggest interesting perspectives for the optimization of an electrolytically supported 

process of capture and release of CO2 using Co/Fe LDHs. 
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II- Conclusion du Chapitre V 

Ce chapitre visait à étudier le comportement électrochimique, gravimétrique et structural du HDL 

Co/Fe, en utilisant des dépôts films minces déposés sur des électrodes de quartz recouvertes 

d’un dépôt métallique.  

Au préalable, des mesures par titration potentiométrique ont permis d’estimer à 8,0, la valeur du 

pH pour lequel la charge protonique nette du HDL Co/Fe s’annule. 

Le couplage de la voltammétrie cyclique, de la microbalance à cristal de quartz et de la diffraction 

des rayons X grand angle en incidence rasante a permis d’analyser les mécanismes physico-

électrochimiques associés au cyclage du couple CoIII/CoII constitutifs des feuillets du HDL et de 

déterminer la constante cinétique d’oxydo-réduction.  

Les mesures ont été menés dans une solution tampon NaHCO3/Na2CO3 à pH 9 (IS 0,05M), à des 

valeurs de pH comprises entre 8.65 et 11.00 et à des vitesses de balayage comprises entre 0.1 

et 20mV/s.  

La contrainte électrochimique est responsable de l'oxydation d’une fraction de CoII en CoIII au 

sein du matériau déposé qui évolue en un HDL CoII/CoIIIFeIII électrogénéré. Cet HDL est 

électroactif. Sa conductivité est assurée par la fraction des atomes de CoIII qui restent oxydés de 

manière irréversible. L’électroactivité de ce matériau est assurée par les atomes de cobalt oxydés 

qui, au cours des cycles électrochimiques, oscillent entre les valences III et II. Le pourcentage de 

Co redox actif est compris entre 5 et 12%. 

Le potentiel standard du couple CoIII/CoII constitutif des feuillets a été évalué à 1.23 V/ESH. La 

constante de vitesse cinétique d'oxydo-réduction du couple CoIII/CoII au sein des feuillets est de 

2,5 10-4 m/s (α = 0.6   = 0.4).  

Au cours du balayage anodique, l'oxydation de CoII est compensée par l'intercalation d’anions 

HCO3
-/CO3

2- dans l'espace interfoliaire. Simultanément, l'attraction électrostatique entre les 

anions et les couches plus positivement chargées du HDL est responsable de la contraction des 

feuillet et de l’expulsion de molécules d’eau de l'espace interfoliaire, de telle sorte que :  

CoII
6-aCoIII

aFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2), zH2O + 0.5x CO3

2- ⇆ CoII
6-a-xCoIII

xFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2+0.5x),(z-z’)H2O + z’H2O + xe- 

où a représente la fraction irréversiblement oxydée de CoII en CoIII. 
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A des potentiels anodiques plus élevés, l’oxydation de l’eau, favorisée par la présence du film de 

HDL, entraine l’abaissement du pH à l’interface, en deçà de la valeur du pH pour laquelle la 

charge protonique nette du HDL Co/Fe s’annule. Ce phénomène est responsable de la 

protonation des groupements OH des surfaces externes des HDLs avec formation de 

groupements M-OH2
+ sur lesquels les anions HCO3

-, qui constituent l’espèce prédominante à 

l’interface, peuvent s'adsorber, de telle sorte que :   

CoII
6FeIII

2[(OH)16][CO3], zH2O + H+ + HCO3
-→ CoII

6FeIII
2[(OH)15OH2-(HCO3)][CO3], zH2O  

Cette réaction se poursuit au cours du balayage cathodique, jusqu’à ce que le courant s'annule. 

Le retour de la valeur du pH à l’interface à la valeur du pH de la solution est responsable de la 

désorption des anions des couches externes des HDLs. La réaction de réduction de CoIII 

s'accompagne de la ré-intercalation de l'eau et de la désintercalation des anions. Les réactions 

d'oxydoréduction sont responsables de phénomènes locaux d’expansion/collapse, en accord 

avec l’intercalation et la désintercalation d’anions, anti-corrélées avec la désintercalation et 

l’intercalation de molécules d'eau dans l’espace interfoliaire du HDL électrogénéré. 
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CHAPITRE VI: CARACTERISATION 

ELECTROCHIMIQUE EN PULPE DU 

HDL CO/FE POUR UN PROCEDE DE 

CAPTAGE DU CO2 

 

Après avoir analysé les mécanismes physico-électrochimiques relatifs à l’oxydation et à la 

réduction d’une fraction du cobalt constitutif des feuillets, des expériences ont été menées à partir 

de HDLs Co/Fe dispersés sous forme de pulpe, en réacteurs électrochimiques à double 

enveloppe.  

Des électrolyses à potentiels imposés, oxydants ou réducteurs, ont été réalisés, de façon 

cyclique, en milieu NaHCO3/Na2CO3 à pH 9, à partir de macroélectrodes de feutre de carbone et 

de carbone vitreux poreux. Les mesures ont été conduites à l’aide de solutions dont la force 

ionique était de 0,05M afin d’apprécier, par titration potentiométriques, les variations d’alcalinité, 

relatives aux phénomènes d’intercalation/désintercalation et de sorption/désorption des anions 

HCO3
-/CO3

2- dans/vers la solution. Les mesures réalisées par potentiométrie ont aussi permis 

d’évaluer l’efficacité du procédé et de définir la spéciation des espèces inorganiques dissoutes 

du carbone.  

Les mesures ayant été réalisées sur des périodes de temps comprises entre quelques heures et 

une centaine d’heures, des expériences préliminaires ont été menées afin de vérifier, en milieu 

fermé, la stabilité des solutions et des suspensions, en absence et en présence de HDLs Co/Fe. 

Trois rapports solides/liquide ont été testés. Respectivement, les rapports entre le volume 

d’électrolyte support et le volume de suspension sont de 88/2, 86/4 et 82/8. L’ensemble des 

mesures a permis de déterminer l’erreur relative sur les valeurs d’alcalinité et de valider le 

protocole de séparation solide/liquide pour l’obtention d’une mesure fiable. 

Par ailleurs, des mesures par Volampérométrie Cyclique ont aussi été réalisées (i) pour vérifier, 

à l’aide de HDLs dispersés sous forme de suspensions (pulpe), la validité des phénomènes redox 
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observés en utilisant des HDLs déposés sous forme de films minces et (ii) déterminer la gamme 

optimale de potentiels oxydants et réducteurs à imposer au cours des électrolyses.     

L’ensemble des mesures réalisées à partir de feutre de carbone est présenté Annexe 5. Le choix 

de placer ce paragraphe en Annexe est justifié par l’évolution du caractère hydrophile du matériau 

d’électrode qui complique fortement la maîtrise de la surface active de l’électrode, en raison de 

la difficulté à isoler la surface de travail du contact électrique. Ce matériau, bien que prometteur 

et peu onéreux, pour la mise en œuvre du procédé en rupture de captage et de libération du CO2, 

a été écarté comme matériau d’électrode.  

 

 

 

 

  



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

230   

I- Electrochemical characterization of Co/Fe LDH 
slurry for a CO2 capture process 

I.1- Introduction 

The decrease of the carbon dioxide CO2 propagated in the air, as one of the main anthropogenic 

greenhouse gas from the industrial plant, is an important challenge in order to progress the 

climate change situation [445]. Promising processes are in progress now heading to an effective 

reduction of those emissions. The post-combustion capture (PCC) is one of the most 

advantageous technologies in the industrial field [446]–[448]. The flue gas outgoing from a typical 

post-combustion contains 4-15% of CO2, a large amount of nitrogen and water vapor, the 

percentages depend on the fuel used while combustion [26], [449], [450]. The most advanced 

process in the PCC technology is considered to have a TRL of 9 which is known to be the 

benchmark for CO2 capture [74]. It involves the CO2 absorption using amine-based solvents and 

thermal regeneration. 

For instance the process of the CO2 recovery from the amines exhibits various problems, such as 

toxicity, oxidizing capacity, and degradation of amines, but also energy cost of the process mainly 

the thermal regeneration step [72], [81]–[83], [451]–[453]. That is why researches and industrials 

tend to find other supports for the CO2 capture process associated with other alternative 

regeneration processes. 

Water-free solvents, ionic liquids and metal organic framework are currently under development 

[454]–[457] for the CO2 capture/release process. Facing the disadvantages approved by the 

amine process, Layered Double Hydroxides LDHs identified as a green-low cost materials have 

promising scalable performances for a CO2 capture/release process.  

LDHs are known as hydrotalcite-like materials, constituted by several positively charged cationic 

layers. Their structure is similar to the one of brucite Mg(OH)2, with a substitution of a fraction of 

the divalent cations by trivalent ones in the Brucite-like  layers. This substitution induces a layer 

positive charge, compensated by intercalated hydrated anions, called interlamellar anions. LDHs 

have the general formula [MII
1-xMIII

x (OH)2]x+ (An-)x/n, y H2O, where MII and MIII are respectively the 

divalent and trivalent cations constituting the sheets. An- is the interlamellar anions compensating 

the excess of positive charge, x is the molar ratio MIII/(MII+MIII), y is the number of water molecules. 

The possibility of varying the choice of cations constituting the sheets, their relative proportions 
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and the exchange of interlayer anions give rise to a large variety of LDH materials [109], [127], 

[144], [313]. LDHs have high affinity towards carbonates (and so indirectly to carbon dioxide), in 

their interlayer space. This implies that capture of dissolved CO2 by LDHs coming from the 

outgassed fumes is higher than that of dissolved NOX and SOx. This particularity received much 

attention because of the wide range of applications of the LDHs and their calcined structure, as 

adsorbents. Sahoo et al. [5] succeeded to demonstrate that carbonate anions derived from 

atmospheric CO2 were intercalated into their Mg/AL LDH, which implies a promising material for 

CO2 storage, LDH has the capacity to intercalate atmospheric CO2. Zhang et al. [458] synthesized 

Mg/AlFe LDH with a high surface area of 319m²/g and so a high CO2 adsorption, up to 70.2 kg/t. 

The experiment was held at room temperature and atmospheric pressure. Researches have 

modified the LDH composition in order to enhance the CO2 capture capacity. Several studies 

promoted the CO2 capacity by integrating K and Na molecules during the coprecipitation process 

[459]–[461]. Silva et al. [462] integrated K and Ga by the coprecipitation method and obtained a 

total CO2 adsorption of 92 kg/t. To date, only the regeneration of HDLs by thermal way is the 

technique enabling to recycle brucitic materials and to desorb the CO2. However, this 

methodology is the limiting energy factor for an industrial application of the process. The energy 

consumption of the LDH by thermal treatment is 12 GJ/t of CO2 captured/released, compared to 

3.5-4.8 GJ/t CO2 captured/released [7]. Facing the challenges concerning the CO2 

capture/release as the high energy demand for regeneration for LDH and amines, the instability 

of amines and the operational costs [463], [464], finding another path for the CO2 capture process 

is necessary. The use of the electrochemical techniques on the LDH material seems to be an 

eco-friendly interesting solution. Numerous papers were published on the study of the 

electrochemical redox properties of LDHs [203]–[207], [217]. Duquesne et al. [137] investigated 

the reversible oxidation/reduction of their Ni-based LDH by coupling an electrochemical quartz 

crystal microbalance (EQCM) to physicochemical techniques; they showed that the reversibility 

was maintained after 40 potential cycles. These powerful methods clarified during the 

oxidation/reduction process the intercalation/ deintercalation into/from the interlayer spacing. 

During the electrolysis (five successive polarizations), the basal spacing changed from 7.44 Å to 

7.37 Å while oxidizing at 0.64 V and reducing at 0.45 V due to the intercalation of OH- anions. 

They observed also that the intercalation of one OH- anion involves the expulsion of 1.5 

interlayered water molecules. Young et al. [465] proved a Cl- anion intercalation and de-

intercalation using electrochemical techniques for future application to electrochemical 

desalination using LDH. They combined various techniques such as synchrotron and quartz 

crystal microbalance measurements and X-ray absorption spectroscopy under different applied 

potentials in order to verify the anion insertion and removal for a Co-based LDH. Yin et al. 
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developed a promising new rechargeable battery technology using a Ni-based LDH intercalated 

by Cl- anions. By coupling the electrochemical techniques to X-ray Photoelectron Spectroscopy 

(XPS), they investigated the valence changes of the metals constituting the sheets. The 

reversibility of the intercalation/deintercalation process during polarization was studied for more 

than 800 cycles; which is promising for a sustainable process. 

In this chapter, the intercalation/deintercalation of carbonated species into/from the interlayer 

spacing was investigated in terms of an implantation of a new sustainable process; CO2 capture 

and valorization. The study focused on coupling several chemical, physical and electrochemical 

techniques in order to ascertain the capture/release process.  

I.2- Materials and methods 
 

I.2.1- Electrochemical characterization of nano-Co-Fe-LDH slurry: 

chronocoulometry coupled with alkalinity measurements 

Chronocoulometry coupled with alkalinity measurements were performed to investigate HCO3
-

/CO3
2- anionic mass transfers during electrochemical redox reactions, by using LDHs slurries. 

Experiments were conducted, in a two-compartments divided cell under continuous stirring. 

Working electrodes for chronocoulometry were either carbon felt macro-electrode or glassy 

carbon foam electrodes (99% porosity).  

I.2.2- Chronocoulometry  

Chronocoulometry measurements were conducted in three steps. In the first step, a constant 

potential value (+0.84 V/SHE) was applied until the current reached the zero plateau (experiment 

performed in the NaHCO3/Na2CO3 buffer solution, at pH=9.23 and ionic strength 0.05 M). When 

current reached zero, a known amount of Co/Fe LDH slurry was then added to the cell. After the 

current returned to the baseline value, a constant potential value (+0.24V/SHE) was applied until 

the current reached the baseline value. The first constant potential value (+0.84V/SHE) was 

applied for the second time until the current reached the zero plateau. All the resulting current 

responses were integrated to determine the amount of electrons transferred during each 

electrolysis step. 
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I.2.3- Determination of the alkalinity:  

In order to prove and to measure anionic transfer during each chronocoulometry step, 10 mL of 

the suspension was sampled after the current returned to the baseline value. 2ml samples were 

filtered (0.1 µm) and alkalinity titrations were performed via the Tiamo program using HCl (0.01 

M) and pH microelectrode. pH-metric titration was performed until pH 2, with the instruction to 

inject only if the drift of the electrode potential was less than 10 mV. 

I.3- Results and discussion  

The vitreous carbon electrode was used as working electrode for the electrolysis of the Co/Fe 

LDH slurry. In this section, two different divided electrochemical reactors were used. Before the 

electrochemical characterizations, preliminary experiments were held in order to observe the 

stability of the LDH in contact with the buffer solution (used for electrochemistry). 

Annexe 9 presents preliminary experiments held on the LDH concentrated slurry and the 

suspension (supporting electrolyte and LDH slurry). It shows that there is no chemical interaction 

between the Co/Fe LDH slurry and the supporting electrolyte at different concentrations and for 

various interaction durations. This interpretation gives the possibility to mix them and use them 

for the electrochemical experiments. In addition, the stability of the LDH particles and the solubility 

of LDH particles that do not affect the alkalinity measurements under the investigated conditions. 

These experiments give the go-ahead to mix the LDH suspension and the supporting electrolyte 

for the electrochemical characterizations.  

I.3.1- Electrochemical characterizations 

Co/Fe LDH slurry underwent several polarization cycles to investigate the anodic/cathodic 

behavior of the cobalt constituting the sheets and the carbonates intercalation/deintercalation. 

This process was studied by coupling the chronoamperometry with alkalinity measurements held 

on samples collected during the electrolysis. 

I.3.1.1- Initial experiment 

First, a CV test was held in order to observe the electrochemical response of the LDH slurry 

compared to that of the supporting electrolyte. CV experiment was done using a vitreous carbon 
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foam electrode at a scan rate of 1 mV/s for the supporting electrolyte alone and the mix (sup. 

electrolyte + Co/Fe slurry). The obtained curves are presented in Figure 68.  

Considering the magnitude of the current recorded, no peak was observed during the potential 

sweep applied to the supporting electrolyte. The obtained voltammogram is totally flat. While 

introducing the Co/Fe LDH slurry into the cell, the current increases in the whole examined range, 

from 0.44 V/SHE to 1.44 V/SHE. A peak positioned at 0.77 V/SHE was observed and his 

symmetric at 0.68 V/SHE during the backward curve. However, the fact that the magnitude of the 

current increases in the whole potential rate can be explained by the adsorption of the slurry on 

the glassy carbon and the capacitive nature of the carbon. 

 

Figure 68 : Cyclic voltammetry between 0.44 V/SHE and 1.44 V/SHE at a scan rate of 1 mV/s 

using a vitreous carbon electrode for the pure supporting electrolyte and the Mix (Co/Fe LDH 

slurry + sup. electrolyte) 

In the stirred reactor, the oxidation and reduction of water increased in terms of intensity during 

cycling, the Co/Fe catalyzes the oxidation and reduction of water.  
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This electrochemical behavior of the Co/Fe LDH slurry using vitreous carbon electrode is a go-

ahead towards using the slurry in an electrochemical process. 

I.3.2- Alkalinity coupled to electrolysis 

I.3.2.1- The divided electrochemical reactor of 90 cm3 capacity 

In this experiment, vitreous carbon electrodes was used for both the working and the auxiliary 

electrodes. 8 mL of a Co/Fe LDH Slurry containing 1.42 mmoles of cobalt (15.8 mmol/L), was 

introduced into the reactor, and the total volume was adjusted to 90 cm3. Then the suspension 

was submitted to electrolyses under constant potentials (E = 0.84V/SHE – E = 0.24 V/SHE). 

The Figure 69 shows the chronoamperogram of the Co/Fe LDH slurry for the oxidation at E = 

0.84 V/SHE during a certain duration and then followed by a reduction at E= 0.24 V/SHE. Note 

that in absence of LDH the observed current at the same potential (0.84 V/SHE) is practically nil 

(few µA). The current magnitude rises spontaneously from 0 mA to ~ 0.65 mA due to the 

introduction of the Co/Fe electroactive slurry.  
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Figure 69 : Chronoamperogram of the Co/Fe LDH stirred slurry during the oxidation (E = 0.84 

V/SHE) and the reduction (E = 0.24 V/SHE) electrolyses for the 90 mL double compartment 

reactor 

This first oxidation lasted for 40 hours, and then followed by the reduction (E = 0.24 V/ESH) which 

lasted 24 h. Finally, another oxidation was started to the system in order to study the reversibility 

of the process. 

The intercalation/deintercalation of carbonated species were measured by alkalinity titration as 

presented in Figure 70. Before electrolysis (stock solution) and at the end of each step 

(oxidation/reduction) a sample was taken to be titrated by alkalinity. Table 9 presents data for the 

titration experiment of the 0.1µm-filtered suspension at different potentials. 
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Figure 70 : Alkalinity titration curves for the stock solution and the LDH undergone electrolyses 

for the 90 mL reactor 

Table 9 : Chemical measured data for the titration of the stock solution and the electrolyzed 

samples taken from the 90 mL double compartment reactor 

Process identification Stock 

solution 

After the end 

of the 1st 

oxidation 

After the end 

of the 1st 

reduction 

After the end 

of the 2nd 

Oxidation 

Electrolysis potential (mV/ESH) OCP 0.84 0.24 0.94 

Measured alkalinity (mmol/L) 53.6 

(±410-2) 

48.4 

(±410-2) 

53.5 

(±410-2) 

47.5 

(±410-2) 

Difference of alkalinity (mmol/L)  5.2 5.1 6.0 

CO2 intercalated/deintercalated 

(µ.moles) 

 10.2 10.2 12.0 

Mass of CO2 

intercalated/deintercalated (mg) 

 0.45 0.45 0.52 

Mass of CO2 

intercalated/deintercalated per ton 

of Co/Fe LDH (kgCO2/tLDH) 

 63.34 63.34 74.20 
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Due to the high porosity of the vitreous carbon, the Co/Fe particles were trapped into the 

interstices. While sampling the mix (Co/Fe and supporting electrolyte), trapping of the LDH 

particles into the electrode eliminates the majority of the LDH particles in the samples.  

Figure 71 shows a simplified representation of the electrochemical experiment occurring in an 

alkaline media. 

 

Figure 71 : schematic representation of the electrochemical oxidation and reduction of the 

cobalt constituting the LDH sheets and the intercalation/deintercalation of carbonated species 

On the left side of this figure is given the schematic representation of the LDH before electrolysis. 

The Co/Fe LDH layers in the supporting electrolyte contain carbonated species. At this state the 

cobalt constituting the brucitic-like layers of the LDH is in its initial valence CoII; this state will be 

called the reduced form. By applying an anodic potential, the accessible fraction of the cobalt 

atoms constituting the layers will be oxidized to CoIII. The iron constituting the layers remains to 

its valence (III). Consequently, in order to equilibrate the excess of positive charge induced by the 

oxidation of the CoII, the carbonated species contained into the supporting electrolyte and having 

high affinity towards Co/Fe LDH will be inserted into the interlamellar spacing of the Co/Fe LDH, 

which is represented on the right side of Figure 71. 

The oxidized form of the Co/Fe LDH containing CoIII is presented by the dotted 2D parallelepiped. 

On the other hand, when a cathodic potential was applied to the system, LDH returns to its initial 

state (CoII).  

Therefore, there is simultaneous deintercalation of the carbonated species to the supporting 

electrolyte. That is why the elimination of the Co/Fe LDH particles from the samples to be titrated 
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is so important. The electrolysis potentials were carefully chosen, in order to minimize any 

catalyze of water oxidation or reduction, as function of the peaks observed on the cyclic 

voltammetry held on the LDH. 

Pourbaix diagram was plotted on Figure 72 to set the limits for the water stability depending on 

the working pH. Depending on E-pH diagram presented on Figure 72 for water oxidation and 

reduction, for the interval pH 9 – 10 the limits are 0.69 V/SHE – 0.63 V/SHE and -0.54 V/SHE - -

0.6 V/SHE respectively.  

 

Figure 72 : Pourbaix diagram (Eh/pH) for water, red lines shows the working pH interval  

For the oxidation process, the potentials chosen to exceed the limit of the stability for the water in 

the pH range of 9 to 10, this could generate the oxidation of the bulk water.  

Table 9 presents the data and calculations for the “2 mL” titration of the different filtrated solutions 

by HCl (10-2 M). Initially, the mix Co/Fe slurry and supporting electrolyte was titrated in order to 

have an insight of the initial alkalinity, 5.3610-2 M. 

Proceeding to the first oxidation, the alkalinity of the sampled solution was 4.8410-2 M. This 

decrease of the total alkalinity measurement was expected as discussed before, the intercalation 

of the carbonated species into the lamellar space of the Co/Fe LDH.  
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The difference between the measured alkalinities before and after the first oxidation (0.5210-2 

M) allows to calculate the total amount of carbonated species intercalated while the oxidation of 

the cobalt (1.0210-5 moles) proceeds.  

The concentration of the solid LDH into the slurry (41.4 g/L) enabled to calculate the total mass 

of Co/Fe introduced through added slurry during electrolysis (0.32 g), which for a scaling up 

process, assessed the total amount of intercalated carbonated species per ton of LDH. Firstly, in 

a CO2 capture/release process, the total number of intercalated moles (considered as CO2 MW= 

44.01 g/mol) represents a total weight of CO2 capture of 4.5110-4 g. By reporting to the initial 

weight of introduced Co/Fe LDH, we can calculate the efficiency of the electrochemical CO2 

capture/release process, 63.34 kg of CO2 captured by ton of Co/Fe LDH. As a laboratory scale 

trial, the efficiency of the process is lesser than the advanced upgraded amines solvents process 

which is industrially planted (~290 kg CO2/tamines MEA [466]).  

After a certain duration of the electrolysis, the applied potential is changed (E = 0.24 V/SHE) in 

order to reduce the fraction of already oxidized cobalt and therefore deintercalate the carbonated 

species from the interlayer space. On Figure 69 the reduction process starts at t ≈ 42 h, the 

cathodic potential was applied for 24 h and at the beginning of the reduction the current decreases 

at about 0.2 mA, a value four times lower than the anodic one. By the interruption of the reduction 

process, the titration of the sampled solution occurred and showed that the alkalinity increased 

another time (due to the release of the carbonated species by electrolysis) until 5.3510-2 M. 

Hence, the difference of the measured alkalinity between the reduced and the oxidized samples 

(0.5110-2 M) enables the access of the total number of deintercalated carbonated species 

(1.0210-5 moles). And so, forth the calculation of the number of moles of carbonates species 

deintercalated during the cathodic potential allowed to calculate the efficiency of the reduction 

process, which revealed the release of all the carbonated species, intercalated. Thusly, the first 

electrolysis cycle (oxidation/reduction) approves a reversible laboratory scale process for CO2 

capture/release (see Table 9).  

In order to prove the recapture process reversibility, a final oxidation was applied to the system. 

The alkalinity measurement and calculations were held as discussed before and the second 

oxidation efficiency was 74.2 kg of captured CO2 per ton of Co/Fe LDH. The increase of this last 

capture process can be explained by the gain of more electroactive cobalt sites into the LDH. 
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This experiment was doubled in order to ascertain the results found and to establish the 

repeatability of the process. The efficiency of the duplicate experiment was also + 62.86 kg of 

CO2 for the first oxidation and -63kg for the reduction process and so the reversibility was 

approved for the intercalation/deintercalation process. 

The reproducibility of the experiment was tested also using a graphite-felt electrode and 

introducing 2.4 mmoles of cobalt constituting the Co/Fe LDH sheets. The electrochemical 

efficiency, i.e. the percentage of oxidized/reduced cobalt calculated, calculated from the alkalinity 

titration was 30% and so the efficiency of the process using the carbon felt electrode was about 

45 kg of CO2 captured by ton of LDH. The carbon felt electrode was used because of its good 

electronic conduction and a relatively low cost (less than 90 €/m²) [42]–[45]. Initially, it is a 

hydrophobic material therefore preliminary operation is to hydrophilisize all its surface area by 

functionalization. Contrary to the vitreous carbon electrode, the graphite felt electrode tends to 

hydrophilisize on the submerged part like the emerged part of its surface area while electrolysis, 

and so it is not sustainable for a lifetime process.  

I.3.2.2- Theoretical mass balance and kinetic determination 

The macroscopic mass balance for the cobalt (II) into the slurry governing the system can be 

written as follow: 

Input flux – output flux = Reaction flux + Accumulation flux 

The follow preliminary mechanism is assumed to govern the occurring reactions. The cobalt (II) 

located at the surface of a particle reacts first: CoII → CoIII + e-. Then the water in the bulk 

transforms the CoIII to CoII following this reaction: 2CoIII + H2O → 2CoII + 0.5 O2 + 2H+ 

The following expression is assumed for the rate of the chemical reaction:  

rx= kx
’.ΓCo(III).aH2O

β,  

aH2O
β

 is the water activity at the order β which is constant, ΓCo(III) is the superficial concentration of CoIII at 

the slurry particles surface (mol/m²). 

The mass balance for the CoII in the bulk of the reactor is given by equation: 
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   (Eq. 42) 
𝐼

𝑛𝐹
− 𝑘𝑥 (𝛤

0 − 𝛤0
𝐼𝐼) 𝑉 + 𝑆

𝑑𝛤

𝑑𝑡
= 0   

Whereas the first term is concerned by the electrochemical reaction, where I is the recorded 

current (A), n the number of electrons and F the faraday number. While the second term is related 

to the chemical reaction occurring in presence of water molecules in the system where kx is the 

chemical constant (s-1), Γ is the superficial concentration of cobalt (mol/m-2) and V is the volume 

(m3). The final term is linked to the accumulation, where S is the surface of the electrode (m²).  

Note that the total number of moles of cobalt introduced (constituting the LDH particles) was 

distributed uniformly and is assumed to participate to both reaction involving cobalt: 

electrochemical oxidation (CoII→CoIII) and water reduction (CoIII + water→CoII). The comparison 

of the theoretical concentration with the experimental one will enable to get an estimation of the 

fraction of the active cobalt against the electrode. Consequently, the following relation can be 

written: 

ΓCo(II) + ΓCo(III) = Γ° = y.a.1/S, where y is the percentage of cobalt accessible for the reaction with water, a is 

the total mol number of cobalt and S is the total surface area of solid LDH. 

The mass balance can be expressed as follow:  

0 =
I

nF
 – kx ΓCoIII + S.

dΓCoII

dt
  

where I = n.F.S.km.ΓCo(II). (S/V)slurry, and ΓCo(III) = Γ°-ΓCo(II), where km is the transport constant coefficient (m/s) 

0 = 𝑆. 𝑘𝑚. (
𝑆

𝑉
) . ΓCoII − 𝑘𝑥 . (Γ° − ΓCoII) + 𝑆.

𝑑ΓCoII

𝑑𝑡
 

With initial and boundary conditions: 

 

{
 

 
𝑡 = 0, 𝛤° = 𝛤𝐶𝑜𝐼𝐼

∀𝑡𝑥 𝛤
𝐼𝐼 + 𝛤𝐼𝐼𝐼 = 𝛤0

𝛤0
𝐼𝐼 ≡ 𝛤

𝐼 = 𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 𝛤

 

(1)  
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 𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 𝛤

𝑛𝐹𝑉
− 𝑘𝑥

 𝑉𝛤0

𝑉
+
𝑘𝑥𝛤𝑉

𝑉
 +
𝑑𝛤

𝑑𝑡
= 0 

(2)  

 𝑑𝛤

𝑑𝑡
= −

𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 𝛤

𝑛𝑓𝑉
+ 𝑘𝑥

 𝑉𝛤0

𝑉
+
𝑘𝑥𝛤𝑉

𝑉
  

(3)  

 

{

𝑑𝛤

𝑑𝑡
= 𝑘𝑥𝛤0 − 𝛤(𝑘𝑥 +

𝑆𝑘𝑚

𝑉
)

𝑑𝛤

𝑑𝑡
=  𝛼 +  𝛽 𝛤

  

(4)  

 
𝛤(𝑡) =

− 𝛼 + (𝛼 +  𝛽𝛤0)𝑒𝑡𝛽

𝛽
 

(5)  

At t= ∞ and using the fourth line in equation 2  

 
𝐼∞ =  𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 (

𝑘𝑥𝛤0

𝑘𝑥 +
𝑆𝑘𝑚
𝑉

) 
(6)  

Equation 7 gives the relation between the intensity, the transport constant coefficient (km) and 

the chemical reaction constant (kx) during electrolysis. 

The same equations are applicable to the reduction during electrolysis. The mass balance during 

reduction is presented in the equations below:  

 𝜕𝛤

𝜕𝑡
= −𝑘𝑥𝛤 − 𝛤

𝑆𝑘𝑚

𝑉
 

(7)  

 
∫
𝑑𝛤

𝛤
= −∫(𝑘𝑥 +

𝑆𝑘𝑚

𝑉
)𝑑𝑡 

(8)  

 
𝛤 = 𝛤∞ 𝑒

−(𝑘𝑥+
𝑆𝑘𝑚
𝑉

)𝑡
 

(9)  
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Using the relation between the intensity and the concentration of cobalt in the reactor: 

 
𝐼 = 𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 𝐶∞𝑒

−(𝑘𝑥+
𝑆𝑘𝑚
𝑉

)𝑡
 

(10)  

 
ln(𝐼) = ln(𝑛𝐹𝑆𝑘𝑚 𝐶∞) − (𝑘𝑥 +

𝑆𝑘𝑚

𝑉
) 𝑡 

(11)  

 

Figure 73 : Plot of ln(I) as function of the time of the experiment for the reduction process 

From the second term of equation 12 at t=0 s, we could determinate the transport constant 

coefficient km, which is constant for the oxidation and the reduction process (4.7210-5 m/s). By 

knowing km, the chemical constant kx for the oxidation can be calculated (1.4810-3 s-1). 

Furthermore, in order to calculate the chemical constant for the reduction process, the logarithm 

of the measured current was plotted as function of the time Figure 73. The slope enables to 

determine the chemical constant kx (1.2710-3 s-1). 

I.3.2.3- Influence of the Co/Fe LDH concentration on the CO2 capture process 

The effect of the concentration of LDH into the slurry was studied during electrolyses. The 

concentration of cobalt in the first experiment part was 1.5810-2 M (1.42 mmoles or 0.32 g of 

Co/Fe LDH). 



Procédé de captage et libération du CO2 assisté par l'électrolyse utilisant des matériaux de type brucitique 

 245 

During electrolysis, the number of total electroactive cobalt can be calculated by two ways. A) 

From the amount of passed charge Q by integration of the current during the duration of 

electrolysis in the chronoamperogram, following reaction (13).  

 
𝑄 = ∫ 𝐼 ∗ 𝑑𝑡 

𝑄 = 𝑛𝐶𝑜 ∗ 𝐹 ∗ 𝑛𝑒
−  (𝑛𝑒

− = 1) 

(12)  

Where nCo corresponds to the total of electroactive moles of cobalt. The LDHs are known to 

catalyze water oxidation [467]–[469]. This phenomenon is explained on the chronoamperogram 

on Figure 69 during the first and the second oxidation. We can observe that at the end of the 

oxidation processes the intensity is still higher than zero which explains the water oxidation. For 

further interpretations, it is assumed that the main increase of the intensity is related to the cobalt 

oxidation and from the asymptotic curve, the integration is linked to the water oxidation. Following 

Figure 74 showing the oxidation electrolysis of the LDH, the total integration of the black curve 

indicates the total charge Q tot. The integration of the red dotted rectangular, gives the charge 

induced by water oxidation and so by eliminating this charge from Q tot the charge induced by 

the oxidation of the cobalt can be separately determined. This method was applied for the three 

concentrations listed in Table 10  

The indirect way, or the chemical way, is to calculate the total electroactive cobalt from the 

measured alkalinity. The difference of the alkalinity before and after electrolysis (and between the 

oxidation and the reduction electrolysis) gives the total number of intercalated (or deintercalated) 

– adsorbed (or desorbed) carbonated species into (from) the LDH. Knowing that two moles of 

modified cobalt will induce an intercalation/deintercalation of one mole of carbonated species. 

Consequently, it is possible to deduce the number of electroactive cobalt from the measured 

alkalinity. Also by the bias of the basal water oxidation, the adsorption of carbonated species 

occurs onto the external surface of the LDH due to surface charges. 

The difference of the alkalinity gives the sum of the intercalated by the oxidation of cobalt plus the 

adsorbed carbonated species onto the surface of the LDH by the oxidation of basal water bulk 

molecules. For a process aiming capturing CO2 by electrolysis, the charge induced to 

intercalate/deintercalate the carbonated species by the oxidation of the cobalt is the most 

important.   
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During the electrolysis, a fraction of the water bulk adjacent to the LDH is oxidized as per the 

following reaction:  

 
𝐻2𝑂 ⇆

1

2
 𝑂2 + 2𝐻

+ + 2𝑒− 
(13)  

leading to the expulsion of two moles of H+ and a half mole of oxygen.  

The electrogenerated H+ from oxidation of the water will change the pH value at the interface 

between LDH structure and bulk water. When interfacial pH is lower that of pHPZNC, hydrogen 

carbonates adsorb onto the external LDHs surfaces. 

 

 

Figure 74 : Chronoamperogram of the oxidation electrolysis of Co/Fe for the experiment using 

1.42 mmoles of Co)  

Table 10 presents the capture process performances for the first oxidation. 
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Table 10 : Calculated electrochemical percentage for the first oxidation at E = 0.84V/SHE for 

different Co/Fe LDH slurry concentrations in the 90 mL reactor 

[Co] 

(10-

2 M) 

Q tot 

(C) 

Q ox 

Co 

(C) 

Conversion 

of 

electroactive 

CoII deduced 

by the 

amount of 

charge 

passed (%) 

Conversion 

of 

electroactive 

CoII 

deduced by 

the alkalinity 

titration (%) 

Percentage 

of 

carbonates 

adsorption 

due to 

water 

oxidation % 

Charge 

deduced 

from the 

adsorption 

of 

carbonates 

from water 

oxidation 

(C) 

Q pH Capture 

(kgCO2/tLDH) 

3.16 125.00 34.62 12.63 34.27 21.64 27.00 63.00 33.50 

1.58 51.24 20.62 14.59 34.00 19.41 9.81 20.57 63.00 

0.39 58.32 17.90 50.33 110.00 59.67 34.79 5.63 271.00 

For each experiment, the total charge was calculated by the integration of the chronoamperogram 

curve, the charge linked to the oxidation of cobalt and, the rest is quantified between the charge 

due to the sorption of anions on the LDH surface and the surface charge due to the decrease of 

pH value. Following the previous reasoning, the charge induced by the sorption was calculated. 

From the charge induced due to the oxidation of cobalt constituting the sheets, the total number 

of electroactive cobalt can be calculated and so the electrochemical efficiency by comparing this 

electroactive amount to the one initially introduced. This total amount of electroactive cobalt helps 

to calculate the intercalated carbonated species due to the oxidation of the cobalt.  

The difference of alkalinity gives the total amount of intercalated and adsorbed carbonated 

species. By eliminating the electrochemical efficiency from the chemical efficiency, we can obtain 

the percentage of adsorbed anions due to the oxidation of the water bulk molecules and calculate 

the total charge due to this chemical adsorption. At the end, by eliminating from the total charge 

induced during the experiment (Q tot) the charge induced due to the oxidation of cobalt and the 

charge induced due to the oxidation of water molecules, the charge loss ‘Q pH’ can be deduced. 

In terms of implementing a process aiming to capture the carbonated species by the bias of 

electrolysis, the experiment held with the lower concentration seems to be the most efficient with 

a CO2 capture capacity of 271 kgCO2/tLDH. In addition, the wasted charge linked to this last 

experiment is the lowest with a 5.63 C.  
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In order to understand the phenomenon that started at low concentrations of Co/Fe LDH slurry, 

the LDH structure and the electrochemical transfers occurring have been more investigated. 

LDHs are known to be low electronic conductive materials (~10-6 Scm-1) [470]–[474], therefore 

LDH particles agglomerated on an electrode surface will reduce the electrode performances. The 

introduction of an accurate amount of LDH particles covering all the electroactive area of the 

electrode is necessary in order to increase the surface of contact between LDH and the electrode. 

The LDH particles which are exposed simultaneously to the electrode and the electrolyte, can 

adsorb ions on their surface, depending on the electrode’s potential, and on the pH at the interface 

LDH/electrode. Besides the pH of the zero point of net charge ‘pHZPNC’ of the LDH particles has 

an important effect on the adsorption of charged anions on their surface. For the Co/Fe LDH the 

pHZPNC is 8.0. Duquesne et al. [137], [208], [240] studied the electrochemical-adsorption process 

of the anions/cations onto the surface of the LDHs, Ni/Fe and Mg/Fe, as function of the pH at the 

LDH interface. By analogy with the observations of Duquesne, during the oxidation process, the 

interfacial pH decreases due to the catalyzed oxygen evolution reaction, allowing anion sorption 

on the external surface of the material.  

The water present in the interlayer spacing and the hydroxyl functional groups positioned on the 

edge surface of the LDH particles play an important role for the electro-sorption process.  

The electroactivity of a material is highly dependent on the specific surface, which represents the 

total surface per unit mass of the LDH [475], [476]. For Co/Fe LDH the surface area, studied by 

BET method using the CO2 as adsorptive gaz, is 33.43 m²/gLDH.  

Additional experiment was held in order to confirm the electro-chemical reversibility of the oxidized 

Co/Fe LDH. As discussed in the previous section, the CoII is in its stable state into the slurry. 

While applying an anodic potential, a percentage of this cobalt is oxidized to cobalt (III). The back-

reduction of CoIII to the more stable state CoII was also done reversibly by applying a potential. 

The following experiment aimed to study the alkalinity and the electrochemical behavior of the 

cobalt constituting the sheets during the oxidation and after the release of the potential.  

At an initial state, the oxidation potential of 0.84 V/SHE was applied to an 82 mL of the supporting 

electrolyte until the recorded residual current reaches zero, then 8 mL of the Co/Fe LDH slurry 

(1.42 mmoles of cobalt) were introduced to the electrochemical cell during the electrolysis. The 

electrolysis experiment is presented in Figure 75 showing the measured intensity during the 

electrolysis at E = 0.84V/SHE. 
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Figure 75 : Chronoamperogram for Co/Fe LDH slurry during the oxidation electrolysis  

The charge induced by the oxidation of the cobalt constituting the sheets during the electrolysis 

is 55 C, which can be correlated to an oxidation of 39 % of the total cobalt constituting the Co/Fe 

layers. At the end of the electrolysis time, a sample was taken from the suspension in order to 

measure the alkalinity. Besides, as electrolysis was interrupted the OCP (open circuit potential) 

has been monitored. Figure 76 presents the evolution of the potential as function of the time after 

the stop of the electrolysis at E = 600 mV/SCE. The red dots presented on the graph mark 

samples taken from the stirred suspension in order to measure the alkalinity.  
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Figure 76 : Temporal evolution of the OCP after the interruption of the oxidation electrolysis – 

red dots present times where alkalinity samples were taken 

The OCP starts at E = 844 mV/SHE, then it decreases practically in a monotone way during the 

time to 444 mV/SHE after 35 hours of recording. The decrease of potential can be linked to the 

reduction of the oxidized cobalt simultaneously accompanied by the deintercalation of the 

carbonated anions. In order to that, samples of the electrolyzed solutions were undertaken during 

the decreasing of the OCP their alkalinity evaluated. 

 

Table 11 : Results of the of the alkalinity titration of samples undertaken during the OCP 

recording 

Time Potential (mV/SHE) Alkalinity (mM) 

t = 0 (Interruption of the electrolysis) 844 44.50 

t0 + 2h 744 44.50 

t0 + 9h 644 46.05 

t0 + 24h 544 46.73 

t0 + 33h 444 47.30 

Stock solution  49.00 
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Table 11 presents the alkalinity measurements for samples undertaken during the OCP follow-

up. At first sight, the potential decrease can be correlated to the measured alkalinity; the alkalinity 

increases during the decrease of the potential due to the deintercalation of the carbonates species 

already present in the interlayer space. The increase of the alkalinity or the deintercalation of the 

carbonated species can be linked also to the reduction of the oxidized cobalt constituting the 

layered sheets. From t0 which marks the oxidation of the Co/Fe LDH slurry at 0.8 V/SHE to t0+30h, 

the potential decreased about 380 mV. This decrease of the potential induces an increase of 2.8 

mM of the alkalinity, which is 63% of the total alkalinity, calculated by the difference between the 

stock solution and the initial state t0. This increase of alkalinity during the OCP recording confirms 

a chemical reaction occurring into the solution; the chemical reduction of the CoIII. The reduction 

of the CoIII can occur when the interfacial bulk water is oxidized. The kinetic constant reaction of 

reduction of CoIII by H2O is calculated by plotting the measured alkalinity as function of the time, 

and is equal to 1.310-5 mol/s. From a process implantation view, this double edge experiment is 

a gain of energy against an excess of time. The energy held to the reduction of the cobalt can be 

replaced only by time, but from a kinetic approach, it took more than 30h in order to return to the 

initial state by 63%. 

From a process implantation point of view, this double edge experiment could be a gain of energy 

against an excess of time. The energy held to the reduction of the cobalt can be substituted only 

by time, but from a kinetic point of view, it took more than 30h in order to return to the initial state. 

I.3.2.4- The divided electrochemical reactor of 600 cm3 capacity 

The upscaling of the last experiment was necessary for an in-depth analysis and enables to check 

if neglected phenomena in the 90 cm3 cell become limitative when the volume and the surface of 

the electrodes increase. In addition, the upscaling permitted to triple the amount of LDH slurry 

samples for the titration experiments, which ascertain the calculation of the alkalinity during 

electrolysis. 

Extending the number of working electrodes or the total working surface area was necessary in 

order to keep pace with the occurring upscaling. Three vitreous carbon electrodes were used as 

working electrodes, and the same as counter electrodes. The double-jacketed electrochemical 

divided reactor could contain 600 mL of solution, 585 of supporting electrolyte and 15 of Co/Fe 

LDH slurry.  
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Before electrolysis, two I = f (E) curves were plotted at the steady state (1mV/s) between 0.24 

and 0.84 V/SHE on the supporting electrolyte (Figure 77 red lines). With the supporting 

electrolyte, the curves are flat lines and don’t show any peaks, which is the proof of no 

electrochemical reaction. In presence of the LDH slurry, the curves (black lines) starting from the 

oxidation (0.24 V/SHE→ 0.84 V/SHE) and then during the backward scan the reduction (0.84 

V/SHE→ 0.24 V/SHE) exhibits an anodic activation limitation signal, followed by a cathodic peak, 

all signals are attributed to the cobalt (CoII → CoIII→CoII). 

Similar to the experiment held on the 90 mL reactor, the experiment begins by introducing the 

Co/Fe LDH slurry to the supporting electrolyte in which the applied potential is 0.84 V/SHE. 

The potentiostatic electrolysis (0.84 V/SHE) begins at constant temperature (35 °C) and the 

current was monitored (Figure 78). Between each polarity inversion (oxidation/reduction), a LSV 

at 1 mV/s was plotted in order to transfer the potential slowly to the desired one. 

 

Figure 77 : Voltammetric curves obtained on vitreous carbon electrode at a scan rate of 1 mV/s 

for the supporting electrolyte (red) and the Co/Fe LDH slurry into the supporting electrolyte 

(black) 
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Figure 78 : Chronoamperogram for Co/Fe LDH slurry during the oxidation and the reduction 

electrolyses 

The rise of the intensity reaching about seven mA at the beginning of the experience marks the 

introduction of the Co/Fe slurry into the electrochemical reactor. In order to verify the equal 

distribution of the total recorded current during the electrolysis, the intensity of each electrode 

was recorded. As they are connected as series configuration circuit, the sum of the three recorded 

intensities is equal to the one represented by the potentiostat-galvanostat.  

The total charge induced during the first oxidation (Figure 78) is 171 C, and the total charge 

induced only for the oxidation of the cobalt is 84 C. This total amount of electroactive cobalt is 

equivalent to an oxidation of 32 % of the total cobalt constituting the LDH sheets, introduced into 

the reactor. At the end of the 40 h marking off this first oxidation, three samples were taken from 

the reactor in order to verify the capture process by alkalinity titration. The alkalinity titrations 

curves are presented in Figure 79. 
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Figure 79 : Alkalinity titration curves for the stock solution and the LDH undergone electrolyses 

for the 600 mL reactor  

The electrochemical percentage of efficiency calculated via the alkalinity titrations was 40 %, 

which can be translated to a capture process of 0.055 g of CO2 per g of Co/Fe LDH for the first 

oxidation process (55 kg CO2 / t Co/Fe HDL). From the total charge induced during the first 

oxidation, 50 % were used for the electrochemical oxidation of the cobalt. This percentage is 

equal to the one obtained for the same concentration in the 90 mL electrochemical cell. The 

oxidation of the water molecules leading to an adsorption of carbonated species induced a total 

charge of 13.68 C.  

After the end of the oxidation, a potential of 0.244 V/SHE was applied in order to carry out the 

reduction of the CoIII previously formed. The induced charge supplied, calculated from the 

integration of the intensity chronoamperogram of the electrolysis is 21 C. This amount of induced 

charge refers to a reduction of 0.217 mmoles of CoIII. The last experiment (Figure 76 - Table 11) 

showing the reduction reversibility and the deintercalation of anions at an open circuit potential 

explains this low charge induced during the reduction. The bulk water present in the media 

catalyzes the reduction of CoIII. Knowing the kinetic constant (1.310-5 mol/s) of reduction of CoIII, 

the total charge induced due to the chemical reaction with the water is equal to 24.17 C.  
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In order to confirm the efficiency of the reduction process, three samples were analyzed by 

alkalinity. The measured alkalinity held on the samples undertaken during the reduction process 

was equal to the one held on to the stock solution (Figure 79), which ascertain the reduction 

process and the deintercalation of the anions from the LDH.  

The charge induced only by the oxidation of the cobalt (calculated as per the first oxidation 

process) during this electrolysis is equal to 171 C, signifying an oxidation of 1.78 mmoles of cobalt 

or 66% of the total cobalt constituting the LDH sheets. From the titration curves for the second 

oxidation, the capture process is equivalent to 220 kg of CO2 captured per ton of CoFe LDH.  

I.4- Conclusion  

The electrochemical aspect of the Co/Fe LDH slurry was approved in depth in this study 

throughout several electrochemical and physical/chemical experiments. Coupling electrolysis at 

fixed potentials to alkalinity measurements helped to prove the CO2 capture/release process. The 

efficiency of the process was tested using several types of electrodes with different geometry, 

different electrochemical cells and different LDH concentrations. The oxidation/reduction of 

CoII/CoIII constituting the LDH sheets was held by chronoamperometry at 0.84 and 0.24 V/SHE. 

Throughout the electrochemical measurements, theoretical mass balance allowed calculating the 

transport constant coefficient km (4.7210-5 m/s) and the chemical constants for oxidations kxox 

(1.4810-3 s-1) and for reduction kxred (1.2710-3 s-1). 

The combination between the electrochemical (chronoamperometry) and the chemical (alkalinity 

measurements) experiments helped to demonstrate in depth several phenomena linked to the 

intercalation/deintercalation – sorption/desorption processes. The oxidation of a fraction of the 

divalent cobalt constituting the LDH sheets leading to an excess of positive charge is 

compensated by the intercalation of carbonated species in the interlamellar space. 

Concomitantly, OER is responsible for electro-sorption of carbonated species on the OH functions 

of the external surfaces of the Co/Fe particles. These two phenomena are elaborated by the two 

following reactions. The first one is the simple oxidation of divalent cobalt constituting the LDH 

implying the intercalation of carbonated species into the interlamellar space, the second reaction 

is the oxidation of both OH- and water molecules coming from the bulk solution such as: 

𝑪𝒐𝟔
𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐

𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔
− (𝑪𝑶𝟑)𝟏 + [𝑪𝑶𝟑

𝟐−]
𝒃𝒖𝒍𝒌

→ 𝑪𝒐 𝟔−𝒙
𝑰𝑰 𝑪𝒐𝒙

𝑰𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

−  (𝑪𝑶𝟑)𝟏+𝒙
𝟐
+ 𝟏𝒆− [𝑪𝑶𝟑

𝟐−]
𝒃𝒖𝒍𝒌
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{
𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏, [ 𝑯𝟐𝑶]𝒃𝒖𝒍𝒌 ⇆ 𝑪𝒐𝟔
𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐

𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔
− (𝑪𝑶𝟑)𝟏, +𝟎. 𝟓 𝜺 𝑶𝟐 + 𝟐 𝜺 𝑯

+ + 𝟐 𝜺 𝒆− + [𝑯𝟐𝑶]𝒃𝒖𝒍𝒌
𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏 + 𝟎. 𝟓 𝜺 𝑶𝟐 + 𝟐 𝜺 𝑯
+ + 𝟐 𝜺 𝒆−  ⇆ [𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏] − 𝟐𝑯
+ − 𝑪𝑶𝟑

 

Combining the two electrochemical reactions occurring in the media, on a lab-scale experiment, 

the efficiency was more than 170 kg of CO2 captured per ton of LDH, and it was discussed that 

the concentration had a major effect on the capture process.  
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II- Conclusion du chapitre VI 

Dans ce chapitre, le procédé de captage et libération du CO2 a été mis en œuvre dans des 

réacteurs électrochimiques à deux compartiments, en utilisant les matériaux de type HDL Co/Fe 

dispersés en suspension, sous forme de pulpe.  

Le couplage des mesures électrochimiques, par chronoampérométrie, et potentiométrique, par 

titration de l’alcalinité ont permis de valider, à l’aide de HDLs dispersés en suspension, les 

processus physico-électrochimiques associés aux réactions d’oxydation et de réduction du 

couple CoIII/CoII constitutif des feuillets des HDLs Co/Fe, préalablement déterminés à l’aide de 

HDLs déposés en film mince, à savoir :   

𝑪𝒐𝟔
𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐

𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔
− (𝑪𝑶𝟑)𝟏 [𝑪𝑶𝟑

𝟐−]
𝒃𝒖𝒍𝒌

→ 𝑪𝒐 𝟔−𝒙
𝑰𝑰 𝑪𝒐𝒙

𝑰𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

−  (𝑪𝑶𝟑)𝟏+𝒙
𝟐
+ 𝟏𝒆− [𝑪𝑶𝟑

𝟐−]
𝒃𝒖𝒍𝒌

 

{
𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏, [ 𝑯𝟐𝑶]𝒃𝒖𝒍𝒌 ⇆ 𝑪𝒐𝟔
𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐

𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔
− (𝑪𝑶𝟑)𝟏, +𝟎. 𝟓 𝜺 𝑶𝟐 + 𝟐 𝜺 𝑯

+ + 𝟐 𝜺 𝒆− + [𝑯𝟐𝑶]𝒃𝒖𝒍𝒌
𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏 + 𝟎. 𝟓 𝜺 𝑶𝟐 + 𝟐 𝜺 𝑯
+ + 𝟐 𝜺 𝒆−  ⇆ [𝑪𝒐𝟔

𝑰𝑰𝑭𝒆𝟐
𝑰𝑰𝑰(𝑶𝑯)𝟏𝟔

− (𝑪𝑶𝟑)𝟏] − 𝟐𝑯
+ − 𝑪𝑶𝟑

 

Le couplage des mesures électrochimiques et potentiométrique a aussi permis de calculer le 

rendement des réactions redox.  

L'efficacité du procédé a été testée en utilisant deux matériaux d’électrode à base de carbone, 

du feutre de carbone, découpé et cousu pur l’obtention d’une géométrie cylindrique et du carbone 

vitreux poreux parallélépipédique. Plus performant et plus résistant, le carbone vitreux poreux a 

été sélectionné pour la mise en œuvre du procédé de captage et de libération du CO2 dissous 

sous forme d’anions inorganique à l’échelle du laboratoire, V = 0.6 L. Trois macro-électrodes 

parallélépipédiques de carbone vitreux poreux à 90% (10.3  3.2  2.0) ont permis de réaliser 

des électrolyses à potentiels imposés, oxydants et réducteurs, de façon cyclique. 

Les mesures réalisées par chronoampérométrie ont permis de calculer le coefficient de transport 

de matière (km = 4,7210-5 m/s) ainsi que les constantes chimiques d’oxydation (kxox = 1,4810-

3 s-1) et de réduction kxred (1,2710-3 s-1) du cobalt. 

Les mesures cinétiques d’alcalinité, réalisées à potentiel en circuit ouvert, après relâchement du 

potentiel d’oxydation de CoII en CoIII ont permis de démontrer vérifier la capacité chimique redox 

du matériau oxydé à oxyder l’eau et de déterminer la constante de vitesse d’oxydation de H2O 
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par CoIII constitutifs des feuillets. Cette constante est relativement faible (1.3710-5 mol/s) ; elle 

peut par conséquent être négligée au cours du processus d’oxydation par électrolyse de CoII en 

CoIII. 

L'influence du rapport solide/liquide sur l’efficacité du procédé a permis de démontrer que le 

meilleur rendement a été obtenu pour un rapport entre le volume d’électrolyte support et le volume 

de suspension de 88/2. Dans ces conditions, l'efficacité était supérieure à 170 kg de CO2 capturé 

par tonne de HDL et par cycle. Ce résultat laisse présager des perspectives particulièrement 

intéressantes pour l’optimisation d’un procédé, assisté par électrolyse, de capture et de libération 

du CO2 par des HDLs Co/Fe.   
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CONCLUSION GENERALE 

Ce travail de recherche visait à exploiter les propriétés redox des cations métalliques à valences 

multiples constitutifs des feuillets de composés brucitiques de type HDLs, afin de mettre en œuvre 

un procédé en rupture assisté par électrolyse, permettant le captage et la libération du CO2 sous 

forme d’anions inorganiques. 

L’étude bibliographique a permis de mettre en évidence la capacité des HDLs à base de cobalt 

et de fer à effectuer, en milieu KOH 2M, jusqu’à 5000 cycles électrochimiques, entre 0,2 et 1,9 

V/ESH. Ces matériaux, dans lesquels Co constitue l’espèce redox active, entre les valences II et 

III, ont par conséquent été sélectionnés pour la mise en œuvre du captage et de la libération des 

anions HCO3
- et/ou CO3

2-, par compensation de charge liée à la modulation de la capacité 

d’échange anionique. 

Plusieurs recherches ont ensuite été conduites, en vue de la mise en œuvre du procédé. 
 

L’optimisation du pH de synthèse des matériaux a permis de mettre en œuvre des HDLs Co/Fe 

électrochimiquement actifs pour le captage et la libération du CO2 dissous sous forme d’anions 

inorganiques.  

Au préalable, l’analyse chimique des solutions, la caractérisation physico-chimique des solides 

et l’évolution des paramètres physico-chimiques des suspensions, générés au cours de titrations 

acido-basiques d’une solution de CoII et de FeIII, en milieu nitrate, par une solution mixte de 

Na2CO3 et NaOH, à des pH compris entre 2 et 11, a, permis de définir le mécanisme de formation 

des HDLs Co/Fe.  

La ferrihydrite, sur laquelle Co2+ s’adsorbe, est l’intermédiaire réactionnel clé de la synthèse des 

HDLs Co/Fe. L’adsorption de Co2+ est responsable de phénomènes d’oxydoréductions qui 

induisent la formation d’un HDL métastable (FeII/CoIII) dont l’évolution conduit au matériau HDL 

final (CoII/FeIII).  

Par la suite, l’étude par Voltampérométrie Cyclique, dans une solution tampon NaHCO3/Na2CO3 

(pH 9, force ionique 0,1M), entre 0,4 et 1,1V, du transfert des électrons au sein de films minces 

de HDLs synthétisés a permis de sélectionner la valeur du pH de synthèse (pH 11) pour laquelle 

les HDLs présentent des propriétés de transfert de charges maximisées, 280 C/m².  
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L’analyse du comportement thermique des matériaux, par Diffraction des rayons X à Hautes 

Températures, entre 25 et 900°C, et par Thermo-Gravimétrie couplée à la Chromatographie en 

Phase Gazeuse, a permis de préciser la formulation des HDLs synthétisés à pH 11 et de définir 

leur domaine thermique d’application potentielle, en vue de leur utilisation dans un procédé de 

capture du CO2 contenu dans des gaz chauds issus d’installations industrielles dont la 

température peut atteindre 600°C. 

La formulation des HDLs synthétisés à pH 11 est de type Co3,14Fe2(OH)10,28(CO3), xH2O. La 

structure de ces matériaux se dégrade à partir de 120 °C. La structure lamellaire est totalement 

dégradée dès 160°C et la phase prépondérante est alors de type spinelle. L’utilisation des 

matériaux de type HDL Co/Fe dans un procédé de captage du CO2 en postcombustion 

nécessitera, comme pour les procédés utilisant les amines, une étape de refroidissement 

préalable, jusqu’à une température finale du gaz strictement inférieure à 160°C. Dans le cadre 

de l’intégration énergétique du procédé, des échangeurs thermiques, pour la récupération 

d’énergie ou le préchauffage de certains flux, devront par conséquent être mis en œuvre.  

 

L’étude opérando des propriétés électrochimiques, du comportement électro-gravimétrique et 

structural des HDLs Co/Fe, en film mince, a permis de définir les mécanismes physico-

électrochimiques et les cinétiques associées aux phénomènes d’oxydation et de réduction de Co 

constitutif des feuillets brucitiques.  

Au préalable, des mesures par titration acido-basique, conduites à des valeurs de pH comprises 

entre 11 et 2, ont permis d’estimer à 8,0, la valeur du pH pour lequel la charge protonique nette 

du HDL Co/Fe s’annule.  

Par la suite, des mesures réalisées par voltammétrie cyclique, entre 0,44 et 1,41 V/ESH, dans 

des solutions NaHCO3/Na2CO3, à des pH compris entre 8,65 et 11, ont permis de déterminer le 

potentiel standard apparent, 1,23 V/ESH, du couple CoIII/CoII constitutifs des feuillets du HDL. 

Les mesures réalisées dans des conditions identiques, à pH 9, ont permis de déterminer la 

constante cinétique intrinsèque hétérogène d’oxydo-réduction (k° = 2,5 10-4 m/s, α = 0,6,   = 

0,4).  

Le couplage de la voltampérométrie cyclique, la microbalance à quartz et la diffraction des rayons 

X aux grands angles en incidence rasante, au synchrotron Soleil (Ligne SIXS), a permis de 

démontrer que la contrainte électrochimique est responsable de l'oxydation d’une fraction de CoII 

en CoIII au sein du matériau déposé qui évolue en un HDL CoII/CoIIIFeIII électrogénéré. Cet HDL 

est électroactif. Sa conductivité est assurée par la fraction des atomes de CoIII qui restent oxydés 

de manière irréversible. 
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L’électroactivité de ce matériau est assurée par les atomes de cobalt oxydés résiduels qui, au 

cours des cycles électrochimiques, oscillent entre les valences III et II. Le pourcentage de Co 

redox actif est compris entre 5 et 12%. 

Au cours du balayage anodique, l'oxydation de CoII du matériau électrogénéré est compensée 

par l'intercalation d’anions HCO3
-/CO3

2- dans l'espace interfoliaire. Simultanément, l'attraction 

électrostatique entre les anions et les couches plus positivement chargées du HDL est 

responsable de la contraction des feuillets et de l’expulsion de molécules d’eau de l'espace 

interfoliaire, de telle sorte que :  

CoII
6-aCoIII

aFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2), zH2O + 0,5x CO3

2- ⇆ CoII
6-a-xCoIII

a+xFeIII
2[(OH)16][CO3](1+a/2+0,5x),(z-z’)H2O + z’H2O + xe- 

 où a représente la fraction irréversiblement oxydée de CoII en CoIII 

Dans la gamme de potentiels compris entre 440 à 950 mV/ESH, l'intercalation, dans l’espace 

interfoliaire, d'une molécule de HCO3
- ou de CO3

2- est responsable de l’expulsion de 3 molécules 

d'eau interfoliaire.  

Au-delà de 1000 mV/ESH, l’oxydation de l’eau, favorisée par la présence du film de HDL, entraine 

l’abaissement du pH à l’interface, en deçà de la valeur du pH pour laquelle la charge protonique 

nette du HDL Co/Fe s’annule. Ce phénomène est responsable de la protonation des groupements 

OH des surfaces externes des HDLs avec formation de groupements M-OH2
+ sur lesquels les 

anions HCO3
-, qui constituent l’espèce prédominante à l’interface, peuvent s'adsorber, de telle 

sorte que :  

CoII
6FeIII

2[(OH)16][CO3], zH2O + H+ + HCO3
-→ CoII

6FeIII
2[(OH)15OH2-(HCO3)][CO3], zH2O  

Lorsque le phénomène de l’oxydation d’eau est interrompu, le retour de la valeur du pH interracial 

à la valeur du pH de la solution induit la désorption des anions des couches externes des HDLs. 

 

L’ensemble de ces résultats prometteurs nous a conduit à mettre en œuvre le procédé de captage 

et libération du CO2 en utilisant des HDLs sous forme de pulpes, à partir d’électrodes de feutre 

de carbone et de carbone vitreux. Les analyses ont été conduites dans des réacteurs 

électrochimiques à deux compartiments de 90, 150 et 600 mL, dans une solution tampon 

NaHCO3/Na2CO3 à pH 9 (FI 0,05M). Ces valeurs (pH, FI) représentent le meilleur compromis 

dans la mesure où la valeur :  
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- de pH est à la fois proche de la valeur du pH pour laquelle la charge protonique nette du 

HDL Co/Fe est proche de l’électroneutralité (pH 8) et qu’elle impose une spéciation du 

carbone inorganique dissous de telle sorte que CO3
2- (~ 10 %) et HCO3

- (~ 90 %) sont en 

présence,  

- de force ionique, qui rend possible l’analyse significative des variations d’alcalinité lors 

des essais de capture/libération effectués à l’aide de HDLs utilisés en pulpe. 

Le rendement du procédé a été calculé par couplage des mesures électrochimiques par 

chronoampérométrie et potentiométrique par titration de l’alcalinité.  

Les expériences ont permis de sélectionner le carbone vitreux comme matériau d’électrode 

performant et résistant.  

Les expérimentations révèlent que le coefficient de transport de matière électroactive vers la 

surface de l’électrode, km, est égal à 4,7210-5 m/s ; les constantes réactionnelles 

électrochimiques d’oxydation et de réduction du cobalt, qui quantifient l’efficacité de l’interaction 

matière/électrode, sont respectivement égales à 1,4810-3 s-1 et 1,2710-3 s-1. 

Dans les conditions optimales de cyclage (0,84 et 0,24 V/ESH respectivement pour l’oxydation et 

la réduction de Co, avec une concentration de Co de 0,3910-2 M), l'efficacité du procédé est 

supérieure à 170 kg de CO2 capturé par tonne de HDL et par cycle.  

Ces résultats laissent présager des perspectives particulièrement intéressantes pour 

l’optimisation d’un procédé, assisté par électrolyse, de capture et de libération du CO2 par des 

HDLs Co/Fe.   

Par la suite, il s’agira : 

- d’optimiser la formulation des matériaux afin d’augmenter leurs conductivités et de disposer 

d’une capacité optimale de captage/libération/régénération par voie électrochimique pour i) 

d’atteindre une capacité de captage de CO2 d’au moins 50 tonnes de CO2 par tonne de matériau 

après 10 000 cycles d’oxydo-réduction et ii) de réduire les tensions nécessaires à leur 

transformation réversible (oxydation/réduction) ; ce qui aura pour conséquences de réduire les 

consommations énergétiques. Un travail d’optimisation a été amorcé en ce sens (Annexe 7). 

- d’optimiser les paramètres d’usage, à savoir la tension et le courant d’électrolyse, les puissances 

dissipées sur les étapes de captage et de libération, les pertes de charges, de conversion, en 

vue de maintenir la demande énergétique en dessous de 1GJ/tCO2 capté ; 
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- d’étudier l’efficacité du procédé avec un électrolyte support contenant les mêmes pourcentages 

massiques des espèces que celles contenues dans les gaz issus d’une postcombustion, afin de 

vérifier si une étape de deSOx et deNOX sera nécessaire ou pas pour la mise en place du 

procédé.   

- de réaliser un prototype (réacteur électrochimique d’une centaine de cm3, associé à des 

réservoirs de 10L de capacité) issu des modélisations de changement d’échelle pour le traitement 

de 1Nm3CO2/j à partir de fumées réelles pour valider la robustesse du procédé ; 

- d’effectuer une étude technico-économique du procédé permettant le traitement de 40 

tCO2/heure en postcombustion, en particulier pour les effluents gazeux issus des centrales de 

production d’électricité au charbon, des aciéries et des cimenteries. 
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Annexe 1 

 

Préparation des solutions tampons CO3
2-/HCO3

- 
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Annexe 2 

 

Procédure de préparation du pont Salin (KNO3) 

Le passage du courant électrique est assuré par le déplacement des électrons dans le 

circuit métallique (circuit extérieur) et des ions dans la cellule. Entre les deux compartiments de 

la cellule, le contact ionique est assuré par un pont salin ce qui permet d'assurer la neutralité 

électrique dans les deux compartiments.  

Protocole 

- Faire bouillir 100 mL d'eau dans un bécher de 150 mL 

- Dissoudre dans la solution bouillante 30 g de KNO3  

- Arrêter de chauffer. Dissoudre 3 g d'agar-agar en poudre, en agiter rigoureusement 

- Remplir à l'aide d'une seringue le tube qui constituera le pont salin avec le mélange réalisé 

et laisser refroidir 

La conductivité de ce type de pont salin dépend de la concentration d’électrolyte dans la solution. 

Une augmentation de la concentration de KNO3 dans le gel augmente la conductivité du pont 

salin.  

Matériels 

- Agar 

- KNO3 

- Bécher de 150 mL 

- Plaque chauffante + agitateur 

- Une seringue

http://fr.wikipedia.org/wiki/Agar-agar
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Annexe 3 

 

Diagramme de spéciation des espèces carbonatées 

 

La Figure 80 montre les diagrammes de Sillen des carbonates ou la représentation de la spéciation 

relative des espèces carbonées en fonction du pH, respectivement à 25°C (en A) et à 70°C (en B) 

pour une concentration totale en espèces carbonées (CMT) égale à 1 mol/L.  

Le CO2 se trouve sous formes d’anion carbonate (CO3
2- ), d’anion hydrogénocarbonate (HCO3

-) et 

de dioxyde de carbonique (CO2(dissous) ou H2CO3), selon les équilibres présentés ci-dessous : 

                 3    CO2H   O 2+ H (dissous) 2CO                        

  +  O3+ H -3HCO  O  2+ H 3CO2H                       

                      HCO3 + H2O CO32- + H3O+                   (3) 

Ces équilibres dépendent du pH et de la température de la solution  



 

 

 

Figure 80 : Diagramme de Sillen des carbonates ou représentation de la spéciation relative des espèces 

carbonées en fonction du pH, à (A) 25°C et (B) 70°C pour une concentration totale en espèces carbonées 

(CMT) égale à 1 mol/L 

 

 

 

 



 

 

Annexe 4 

Figure 81 shows reversible phenomena versus electrochemical and electrogravimetrical 

cycling at 0.1 mV/s (A and C) and 1 mV/s (B and D) 

                             

 

Figure 81 : Successive electrochemical A and B and electrogravimetric C and D curves obtained 

at 0.1 and 1 mV/s in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions (IS 0.05 M) at pH 9. 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

Figure 82 shows voltammograms obtained at 10 mV/s in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions (IS 

0.05 M) in the pH range from 8.65 to 11. table 12 summarizes the characteristics of Co(III)/Co(II) 

redox couple within the Co/Fe 6/2 LDH, at 10mV/s in the pH range 8.65-11, and at pH 9 in the 

scanning rate range 0.1-20mV/s.  

 

Figure 82 : Voltammograms obtained at 10 mV/s in NaHCO3/Na2CO3 buffer solutions (IS 0.05 M) in the pH 

range from 8.65 to 11 

 

 

 

 



 

 

 

Figure 83 : Evolution of ln(abs(I)) versus E obtained in NaHCO3/Na2CO3 in the pH range 8.65 to 11.00  



 

 

 

Figure 84 : Evolution of ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 LDH as function of the (A) scan rate and (B) the log of the scan rate 



 

 

table 12 : Characteristics of CoIII/CoII redox couple within the Co/Fe 6/2 LDH, at 10 mV/s in the pH range 8.65 -11, and at pH 9 in the scanning rate range 

0.1 – 20 mV/s, extracted from Figure 82 

Scan rate 

10mV/s 

8.65 ≤ pH ≤ 11 

Epox 

(mV/SHE) 

Epred 

(mV/SHE) 

ΔEp ECoIII/CoII in 

Co/Fe LDH 

(mV/SHE) 

ECoIII/CoII using 

the following 

equation 

ECo(III)/Co(II)-Co-Fe 6/2 

LDH (V/SHE) ≈ -

0.56×pH +1.2 

EO2/H2O using the 

equation EO2/H2O 

(V/SHE) = -

0.06×pH +1.2 

 

 

8.65 824 645 179 735 740 711  

9 817 556 191 722 721 690  

9.5 811 595 216 703 694 660  

10.4 806 476 330 641 645 606  

11 770 440 365 612 612 570  

 



 

 

pH 9 

Scan rates 

SR (mV/s) 

0.1 ≤ SR ≤ 20 

Epox 

(mV/SHE) 

Epox 

(mV/SHE) 

ΔEp E CoIII/E CoII at pH=9 

0.1 744 661 84 
 

702 

1 783 633 151 
 

708 

10 874 594 280 
 

734 

20 917 568 350 
 

742 

     



 

 

 table 13 : Values of electrochemical parameters for Tafel presentations, data extracted from Figure 66 

Scan rate (mV/s) Tafel slope (/mV) α  or β ln(I°) I° n (Co)      

(10-8moles) 

k° (m/s) 

0.1 anodic 23 0.59 -17.1 3.7510-8 4.45 5.2210-4 

0.1 cathodic -17.5 0.45 -17.1 3.7510-8 4.45 5.2210-4 

1 anodic 26 0.66 -14.9 3.3810-7 3.09 6.7810-3 

1 cathodic -16 0.41 -14.9 3.3810-7 3.09 6.7810-3 

10 anodic 30 0.77 -12.5 3.7210-6 1.6 2.1710-1 

10 cathodic -7.5 0.19 -12.5 3.7210-6 1.06 2.1710-1 

20 anodic 30 0.77 -12.2 5.0310-6 0.63 4.9510-1 

20 cathodic -9.37 0.24 -12.2 5.0310-6 0.63 4.9510-1 



 

 

 

Figure 85 : Voltammograms obtained at 0.1 mV/s for the LDH Co/Fe thin film in NaHCO3/Na2CO3 buffer 

solutions (IS 0.05 M) pH 9 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  



 

 

Annexe 5 

Electrochemical characterization of Co/Fe 6/2 LDH using slurries: coupling 

chronocoulometry and alkalinity  

Figure 86 shows the cyclic voltammogram obtained with the Co/Fe LDH slurry (Co 0.05 

mol/L) in NaHCO3/Na2CO3 solution (pH 9, IS 0.05M) using a carbon felt macroelectrode 

(110 cm2). In agreement with the data previously acquired on Co/Fe LDH thin film, 

Co/Fe LDH slurry is characterized by two shoulders relative to the oxidation and the 

reduction of cobalt which are respectively observed at 0.84 V/SHE and 0.64 V/SHE. 

 

Figure 86 : Cyclic voltammogram of Co/Fe LDH slurry (Co 0.05 mol/L) at 1mV/s 

obtained using carbon felt macroelectrode (S = 110 cm2) in NaHCO3/Na2CO3 

solution (pH 9, IS 0.05M)  



 

 

For a better insight of the redox phenomena, the electrochemical characterization of Co/Fe 

6/2 LDH slurries was performed by coupling chronocoulometry and alkalinity measurements. 

Chronocoulometry, at constant potentials, was successively performed at 0.84V/SHE for CoII 

oxidation reaction and 0.64 V/SHE for CoIII reduction reaction. Alkalinity measurements were 

conducted, versus time, at each potential, to check carbonate anions capture and release 

(carbonate anions intercalation and deintercalation).  

Figure 87 shows chronocoulometry measurements carried out at a constant potential value 

of 0.84 V/SHE in NaHCO3/Na2CO3 supporting electrolyte (pH 9, IS 0.05M), in the absence 

(S0, 0.05 hour) and in the presence of LDH slurry (S1, volume: 150 mL, Co/Fe LDH: 2.16 

g/L; Co 1.6×10-2 mol/L or 2.4 mmol, interlayer CO3
2-: 0.4 mmol).  

 

Figure 87 : A part of the chronoamperogram obtained from chronocoulometry measurements at 

0.84V/SHE in NaHCO3/Na2CO3 supporting electrolyte (pH 9, IS 0.05M), in the absence (0.05 hour) and 

in the presence of LDH slurry (volume: 150 mL, Co/Fe LDH: 2.16 g/L; Co 1.6×10-2 mol/L, 2.4 mmol, 

interlayer CO3
2-: 1.2 mmol). 

 



 

 

The addition of LDH within the supporting electrolyte resulted in an oxidizing current 

response in agreement with the CoII oxidation reaction within the LDH layers. Versus 

time, the current reached a baseline value, in agreement with the residual current of 

the oxygen evolution reaction on the carbon-felt electrode catalyzed by the LDH [362], 

[440]. The resulting current response was integrated (Q = 232 Coulomb) to determine 

the number of electrons transferred during the electrolysis (S1; 213 Coulomb giving 

rise to 2.21 mmoles of electroactive Co (i.e. 92% of electroactive Co if considering 

ideal reaction efficiency of 100%). Even if the oxidation phenomenon may be related 

to the known electronic transport within the LDH structure due to an electron hopping 

mechanism between adjacent cobalt centres [442] in which Fe should also play a role 

[209], the concomitant CoII and H2O oxidation reactions did not allow an accurate 

determination of the percentage of Co(III)/Co(II) redox active sites.  

Thereafter, alkalinity measurements were used to investigate CO3
2- 

intercalation/deintercalation and thus CoIII/CoII redox actives sites.  

Figure 88 shows alkalinity titration curves obtained from 10 mL of the supernatant of 

centrifuged samples (12 mL) taken from (i) S0, the Co/Fe LDH slurry 2.16 g/L in 

NaHCO3/Na2CO3 (pH=9, ionic strength 0.05 M) as well as the same stock slurry, (ii) 

oxidized at 0.84 V/SHE, S1 and (iii) reduced at 0.64 V/SHE, S2.  

 



 

 

 

Figure 88 : Alkalinity titration curves obtained from the stock solution S0, sample S1 and sample S2 

The alkalinity titration curves show two distinct equivalence points, respectively at 8.3 and 

4.5 pH values, in agreement with the two following reactions: 

CO3
2- + H+ →HCO3

- 

HCO3
- +H+→ CO2 + H2O 

Total alkalinity was determined by titration of the sample to the endpoint. The equivalent 

volume was calculated by the inflexion point determined from the derivative of the curve 

recorded pH value versus titrant volume.  

 

 



 

 

The physical, the chemical and the electrochemical characteristics of (i) S0, the Co/Fe 

LDH slurry 2.16 g/L in NaHCO3/Na2CO3 (pH=9, ionic strength 0.05 M), the same stock 

slurry, (ii) oxidized at 0.84 V/SHE, S1, (iii)reduced at 0.64 V/SHE, S2 and (iiii) reoxydized 

at 0.84 V/SHE, S3, are presented in Table 14. Data were compared taken into account 

that the oxidation and the reduction of 100% of the 2.4 mmoles CoII within the LDH should 

involve the intercalation and the deintercalation of 1.2 mmoles of carbonate anions. 

Considering 100% efficiency of a reversible redox reaction, alkalinity should decrease 

and increase by 8 mmol/L, under the investigated experimental conditions.  

 

  



 

 

Table 14 : Physical, chemical and electrochemical characteristics of (i) S0, the Co/Fe LDH slurry 2.16 

g/L in NaHCO3/Na2CO3 (pH=9, ionic strength 0.05 M), (ii), the same stock slurry S1, oxidized at 0.84 

V/SHE, S2, reduced at 0.24 V/SHE and S3, reoxydized at 0.84 V/SHE 

 Stock slurries 

 S0 S1 S2 S3 

Applied potential (V/SHE) - 0.84 0.24 0.84 

Alkalinity (mmol/L) measurements conducted in 10 mL using 

HCl 0.1 mol/L 

44.3 

(±310-2) 

42.1 

(±310-2) 

44.5 

   (±310-2) 

40.4 

(±310-2) 

Concentration of intercalated/deintercalated carbonate anions 

(mmol/L) 

 2.14 2.34 2.15 

Concentration of intercalated/deintercalated carbonate anion if 

100% of cobalt is electroactive (mmol/L) 

8 

Percentage of intercalation/deintercalation (%) - 27 29 28 

LDH metal ratio M(II)/M(III) for an initial 6/2 6/2 4.2/2 6/2 4.2/2 

Mass of CO2 captured/released (mg) for 2.16 g of LDH - 94 103 94 

Mass of captured/released CO2 (Kg) per ton of LDH - 44 48 44 

CO2 release efficiency (%)  - - 100 - 

 

 

 

 

 

 



 

 

Alkalinities differ as function of the applied potential. Decreases or increases in 

alkalinity are respectively in agreement with the intercalation and deintercalation of 

carbonate anions in the interlayer space and therefore with the cobalt oxidation and 

reduction. The comparison between the concentration of intercalated/deintercalated 

carbonate anions and the theoretical one for which LDH contains 100% of CoIII 

(mmol/L) clearly indicate that around 30% of Co is electroactive. The reversibility of the 

redox action appears total. In agreement with the electrochemical reaction written 

below, the electroactive LDH formula varies between 𝐶𝑜6
𝐼𝐼𝐹𝑒2

𝐼𝐼𝐼(𝑂𝐻)16(𝐶𝑂3)1 and 

𝐶𝑜4.4
𝐼𝐼 𝐶𝑜1.6

𝐼𝐼𝐼𝐹𝑒2
𝐼𝐼𝐼(𝑂𝐻)16(𝐶𝑂3)1.8.  

The capture performances is 44 kg of CO2 per ton of Co/Fe LDH, which is around four 

times lower than the best performances found for MEA and CaCoAl LDO. 

The oxidation and reduction of the Co/Fe slurry was investigated by the coupling of 

chronocoulometry and alkalinity measurements. Experiments strengthened the 

oxidation and the reduction of CoIII/CoII redox couple constituting the Co/Fe-LDH sheets 

in agreement with the intercalation and deintercalation of carbonate anions in the 

interlayer space. The reversible redox reaction reached 30%, probably due to a 

hopping mechanism in agreement with bibliography [209]. 

The capture performances of 44 Kg of CO2 by ton of Co/Fe LDH is suitable in order to 

design and develop a large-scale prototype.  

Coupling chronocoulometry and infrared FTIR 

Another method to evaluate the intercalation-deintercalation process, engendered by 

the oxidation and the reduction of the cobalt in the LDH, is to analyze the absorbance 

of the interlamellar carbonates band by infrared FTIR. The absorbance of the light, in 

the region where carbonates bands are situated in FTIR spectrums, depends on the 

concentration present as per Beer-Lambert equation [477].  

During electrolyses (oxidation – reduction), a part of the samples taken to undergo 

alkalinity measurements was removed a part and dried in order to have solid powder 

to be analyzed by FTIR. 



 

 

Figure 89 shows FTIR spectra of the carbonates band for Co/Fe LDH (Reference – black 

dots), oxidized Co/Fe (red dots) and reduced Co/Fe (green dots). 

 

Figure 89 : Zoom of FTIR spectra on the carbonates band for reference Co/Fe (black), oxidized Co/Fe 

(red) and reduced Co/Fe (green) 

The zoom on the carbonates band (Figure 89) shows that the absorbance of the 

carbonates is the highest for the oxidized sample (red dots), then for the Co/Fe 

reference sample (black dots) and the least for the reduced Co/Fe (green dots). 

Results are in good terms to certify that the oxidation of the cobalt constituting the 

LDH evoke the intercalation of the carbonates and so the increase of its intensity 

observed by FTIR. On the other side, by reducing the oxidized cobalt present in the 

LDH there is a decrease on the carbonates band’s intensity. The difference of 

magnitude of 8% between the oxidized and the reduced Co/Fe samples respectively 

fortifies the interpretation of intercalation and de-intercalation of carbonates anions. 

The coupling of chronocoulometry and FTIR experiment was held to fortify the 

alkalinity measurements and to strengthen the idea of intercalation/deintercalation 

during oxidation/reduction. 



 

 

With a view to make the electrochemical process more efficient in terms of cobalt 

oxidation/reduction reaction rate, LDH was mixed with a mineral carbon in order to 

enhance and maximize the electron transfer in such composite material. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

Annexe 6 

Annex 6 summarize all the data acquired for both the faradic redox reaction and the 

capacitance route provided by Co/Fe 6/2 LDH coating, during the oxidation of CoII to 

CoIII ; i.e. the intercalation of CO3
2- anions and the associated de-intercalation of H2O 

during the faradic process. 

 

table 15 : Values of different parameters used for the curves drawings 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Scan Rate(mV/s) 0.1 1 10 20 

Square Root of SR (mV/s) 0.32 1.00 3.16 4.47 

Iox (µA) 4.07 20.32 67.71 94.14 

Ired (µA) 3.40 10.15 54.15 80.27 

Icox(µA) 0.89 6.77 46.33 74.01 

Icred (µA) 0.44 5.13 32.00 48.28 

I capacitive (µA) 0.23 0.82 7.17 12.86 

Qox (mC) 3.40 2.27 1.19 0.85 



 

 

Annexe 7 

Synthesis of LDH-coated carbon mineral composite: Co/Fe 6/2 LDH-C  

In order to enhance the conductivity of the Co/Fe 6/2 LDH, different synthesis of 

LDH-coated carbon mineral composite were realized using Ketjen Black 

nanoparticles for further electrochemical characterization. 

Before each synthesis, 0.06g of KB was added to a 90°C milli-Q water under 

sonication and the mixture was used for different synthesis. For the first synthesis, 

Co(NO3)2,6H2O (0.15 M) and Fe(NO3)3,9H2O (0.05) reagents were added to the 

Ketjen black mixture. Then, the alkaline solution (NaOH 2.8 M and Na2CO3 0.7 M) 

was added drop by drop until pH 11. For the second synthesis, after the addition 

of Co and Fe salts to the Ketjen black mixture, the solution was freeze-dried at -

80°C. The alkaline solution was then added to the Co/Fe/Ketjen Black mixture. In 

the third synthesis, the alkaline solution was added to Ketjen Black mixture before 

the addition of the Co(NO3)2,6H2O and Fe(NO3)3,9H2O reagents. The forth solution 

was prepared in a similar way to first one, but the alkaline solution was regulated 

at 10°C. The fifth synthesis was realized under ultra-sonication by adding 

simultaneously the reactants and the alkaline solution to the Ketjen Black mixture. 

 

 

 



 

 

 

Figure 90 : Voltammograms obtained for the nine syntheses of LDH-coated carbon mineral composites 

 

Preliminary results obtained on LDH mineral carbon composites 

In order to enhance the conductivity of the Co/Fe 6/2 LDH, different synthesis of 

LDH-coated carbon mineral composite were realized using Ketjen Black 

nanoparticles for further electrochemical characterization. Nine synthesis were 

performed. Annex 7 shows all the voltammograms obtained for the nine synthesized 

composites. By comparing the intensity of the oxidation and the reduction peaks of 

the nine voltammograms, the third and fifth synthesis gave the composites, which 

showed the highest intensity current. 

Figure 91 shows voltammograms obtained for the third and the fifth composites in 

NaHCO3/Na2CO3 buffer solution (pH 9, IS 0.05M) at 0.1 mV/s. table 16 presents the 

characteristics of CoIII/CoII redox couple within the Co/Fe-6/2-LDH mineral carbon 

composites. It also presents the capacitive current associated with the two coatings 

at 0.1mV/s. 



 

 

 

Figure 91 : Voltammogram obtained with Co/Fe-6/2-LDH-coated carbon mineral composites. A: third 

synthesis, B: fifth synthesis. NaHCO3/Na2CO3 buffer solution (pH 9, IS 0.05 M); scan rate: 0.1 mV/s. 

 

table 16 : Caracteristics of CoIII/CoII redox couple and capacitive current associated with the coating of 

Co/Fe-6/2-LDH-coated carbon mineral composites 

Synthesis EOX  

(V/SHE) 

ERED  

(V/SHE) 

ΔE 

(V/SHE) 

IOX  

(µA) 

IRED  

(µA) 

Capacitive 

current (µA) 

Third  0.8 0.49 0.35 41 -70 40 

Fifth  0.8 0.5 0.35 40 -66 35 

Whatever the investigated protocol (co-precipitation via the introduction of the basic 

solution containing 2.8 M of NaOH and 0.7 M of Na2CO3 into the KB suspension or the 

opposite), the characteristics of the oxidation and reduction peaks as well as the 

capacitive current are similar. In comparison with data acquired without KB, the use of 

KB allowed the increase in:  

- the oxidation and reduction peaks; which are respectively 2 and 7 times higher;  

- the reversibility of the CoIII/CoII redox couple (∆Ep Co/Fe-6/2-LDH-coated carbon mineral composites = 

65 mV  ∆Ep Co/Fe-6/2-LDH = 95 mV) 



 

 

According to the bibliography, the pH of the synthesis is an important factor to obtain 

various morphologies and pore structures [140]. For example, for heat-treated products 

obtained from LDH which synthesis pH was higher than pHPZNC, higher CO2 capture 

capacity was observed. The synthesis pHs were in good agreement with those realized 

in the absence of KB (pH11  pHPZNC  8.0). The particles morphologies should not 

differentiate from one synthesis to another due to the same synthesis pH value.  

The use of ultra-sonication for the preparation of the KB slurries should have enhance 

the dispersion of KB particles. Moreover, decreasing the particle size increases the 

specific surface areas of the solid [132], [478] and this can greatly modulate their 

properties For example, the use of LDH precursors which synthesis allowed the 

obtainment of high specific surface areas (i.e. under sonication) showed high CO2 

capture capacity when using the corresponding LDO [479]. 

The use of dispersed KB nanoparticles as conductive supporting material as support 

for nucleation and growth of LDH particles significantly enhance the oxidation and the 

reduction of CoIII/CoII within the Co/Fe 6/2 LDH layers.  

Nevertheless, the use of KB increases four times the capacitive current. Investigations 

are in progress by using EQCM such as to determine the interest in coating KB by 

Co/Fe 6/2 LDH for CO2 capture: the use of EQCM should help to compare faradic and 

capacitive performances. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

  



 

 

Annexe 8 

Electrochemical blank tests 

All the blank test were made with a filter F= 200 Hz, a potential range between 

0.444 and 1.144 V, and the comparison was based on the Intensity and mass 

difference ∆m versus potential curve compared to SHE. 

The I versus E curve showed at scan rate =1 mV/s a total absence of LDH 

oxidation and reduction peaks situated between 644 and 844 mV, only the 

oxidation peak of water is observed around 1300 mV. However, the ∆m versus 

E curve showed a slight increase in mass from 8 ng to 10 ng from 500-1000 mV 

corresponding to the deposition of particles oxidized from the solution. 

This mass difference have small values and are not significant. 

At a scan rate =10mV/s same results as 1 mV/s, where no LDH oxidation nor 

reduction peaks were observed and the mass variation is quasi constant at 12 

ng. 

At a scan rate=20mV/s, it is obvious that no oxidation or reduction of LDHs 

peaks occurred but the mass differences varies between 10 ng and 13 ng. 

Since all the tests at different scanning rate showed no oxidation nor reduction 

peaks corresponding to the LDHs along with no major difference in mass 

variation, the electrode is clean and ready to be used for the deposition of the 

LDH. 

 



 

 

 

Figure 92 : Voltammograms of blank tests  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

Annexe 9 

Preliminary experiments  

In order to measure the total capture/release capacity of the Co/Fe LDH during electrolysis in an aqueous 

media, the alkalinity titration seems to be the most effective way. As function of the redox state imposed 

on the mix supporting electrolyte and CoFe slurry, the cobalt constituting the LDH sheets will change its 

valence. During oxidation, a fraction of the divalent cobalt will be oxidized to trivalent cobalt. This excess 

of positive charge will cause the intercalation of carbonated species from the supporting electrolyte. 

Moreover, during the reduction process, the trivalent cobalt will return to its initial state CoII and the 

carbonated species will be deintercalated from the LDH structure to the supporting electrolyte. Therefore, 

in order to study and quantify the carbonated species seized from the supporting electrolyte during 

oxidation and released during reduction, elimination of LDH particles through 0.1µm filtration was 

necessary for studying of the pure supporting electrolyte during the alkalinity measurements.  

A full study was held on the Co/Fe LDH slurry in order to ascertain full elimination of LDHs particles from 

the slurry samples to ensure that none residual LDH particle will affect the alkalinity determination, by 

using 0.1µm filters. 0.1µm serial filtrations helped to determine how many filtrations are necessary to 

reach this goal. 

Six CoFe LDH suspensions numbered from one to six were studied. The numbers given to the solutions 

are related to the times of filtrations undergone; suspension number N is filtrated only N times. After the 

filtration process, the filtrate was studied; an alkalinity measurement was held to investigate if there is a 

change in the carbonated species all over the filtration process. In addition, chemical analysis by atomic 

absorption spectroscopy was also held in order to identify if there is any LDH particle passed the filter 

(by analyzing the cobalt and the iron concentration). 

The alkalinity data for a two milliliters of each filtrated LDH suspension (titrated with 10-2 M HCl), are 

represented in Figure 93. The concentrations of carbonates (orange), hydrogen carbonates (blue), and 

the total alkalinity are represented for each number of filter used. The initial pH (black dots) also plotted.  



 

 

 

Figure 93 : Alkalinity titration for Co/Fe suspension for different filters 

For each filtration process, the average point, the standard deviation and the standard error are given in 

Table 17. The standard deviation was calculated specially for the total alkalinity in order to evaluate if the 

deviation is too high comparatively to the one established during the electrolysis. 

Table 17 : Alkalinity titration data for the equivalence points and pH measurements  

 [CO3
2-] [HCO3

-] Total alkalinity pH 

Average (10-2 mol/L) 3.50 1.10 8.00 10.60 

Standard deviation (10-4 mol/L) 3.40 8.40 5.60 7.80 

Standard error (%) 0.01 0.42 0.70 0.03 

All over the number of filtration the suspension has undergone, the concentration of CO3
2- and HCO3

- 

kept stable and did not change, with a standard deviation lesser than 610-4 mol/L. The value of the 

standard deviation gives a hint about the homogeneity of the alkalinity titration all over the six different 

filtrates. The ratio between [CO3
2-]/[HCO3

-] which translates the speciation between the carbonated 

species, did not change also (with an average value of 3.1). 



 

 

Also, the initial pH did not change all over the filtration process, the standard deviation is less than 0.08 

for the six measurements, which means that the filters did not affect the initial measured pH during the 

titration. 

Consequently, we can say that the filtration process using one filter or six filters will not change the 

speciation of the carbonated species into the LDH slurry neither the total measured alkalinity. The 

calculated standard deviation for the total alkalinity measured is less than 5.610-4 mol/L, which is lesser 

than the changes occurred during the electrolysis.   

Therefore, if the measured alkalinity changed during the electrolysis process we can be sure that it is 

due to the LDH oxidation/reduction occurring.  

In addition to the alkalinity measurements, atomic absorption spectroscopy was held on the filtrate also 

to quantify if there is any Co/Fe LDH passage through the filters or not. The limit of quantification of the 

machine for the cobalt and the iron is 10-6 M. For each sample, no cobalt neither iron were detected. The 

absence of detecting cobalt or iron in the filtrated solutions means that all the LDH particles were trapped 

by the filters and that the use of one filter gives the same results as using of six different filters. Hence, 

the filtration of the LDH suspension showed that the filters will not change any chemical aspect (alkalinity) 

and that they eliminate the LDH particles (detection up to 10-6 M). 

As the LDH suspension will be in direct contact with the prepared supporting electrolyte during 

electrolysis, it is important to verify its stability by the monitoring of the alkalinity as function of the time 

without any electrochemical constraint. The idea is to study as function of the time if there is an interaction 

between electrolyte and LDH, or a change of the alkalinity due to the mixing LDH and supporting 

electrolyte. Also to investigate if the supporting electrolyte could affect the dissolution of the LDH or not. 

The supporting electrolyte used is a buffer solution composed of NaHCO3/Na2CO3 (90%/10%) at a pH of 

9 and an I.S of 0.05 mol/L. The concentrations of carbonates and hydrogen carbonates in the supporting 

electrolyte are presented in Figure 94 and Figure 95. 

In order to accomplish the study, a triplicate of three different concentrations of the Co/Fe LDH slurry 

were mixed with the supporting electrolyte. The concentrations of LDH used were chosen to be in the 

same range as the ones used for electrolysis. All the batches undergone this protocol; they were mixed 

with the supporting electrolyte, during 15 minutes, one day or five days. After the investigated time, 



 

 

samples were led to be decanted. The filtered supernatants were analyzed by SAA and alkalinity 

titrations.  

Let us note that the total volume of the investigated diluted slurries remained the same (90 mL). A volume 

of 2, 4 and 8 mL of concentrated slurry (pH 11) was added to complementary volume of the buffered 

NaHCO3/Na2CO3 (pH 9, I.S 0.05 M) supporting electrolyte.  

Preliminary to alkalinity titrations, analyses by atomic absorption spectroscopy revealed that no trace of 

cobalt or iron was detected above the limit of quantification (10-6M) into the filtered supernatants. 

Therefore, under the investigated experimental conditions, the solubility of the LDH Co/Fe does not affect 

the alkalinity determinations. 

Figure 94 and Figure 95 respectively show the carbonates and hydrogen carbonates concentrations, as 

determined by alkalinity titrations, versus the total concentration of cobalt into the LDH slurries. 

Let us note that the addition of the concentrated LDH slurry synthetized at pH 11, slightly affects the 

alkalinity and inorganic carbon speciation of the supporting electrolyte. That is the reason why, CO3
2- and 

HCO3
- content did not linearly change versus the LDH content. It is also the reason why the addition the 

concentrated LDH slurry affects the CO3
2- content whereas it slightly affects the HCO3

- one. 

Whatever the solid/water ratio, the interaction duration does not affect the total amount of carbonates 

and hydrogen carbonates, i.e. the standard deviation overlaps versus time.  



 

 

 

Figure 94 : alkalinity equivalence points for carbonates at different cobalt concentrations and interaction 

time with the supporting electrolyte 

 

Figure 95 : alkalinity equivalence points for hydrogen carbonates at different concentrations and 

interaction time with the supporting electrolyte 



 

 

The interaction between the Co/Fe LDH slurry and the supporting electrolyte at different concentrations 

and for various interaction durations showed that there is no chemical interaction occurring between the 

particles and the supporting electrolyte. This interpretation gives the possibility to mix them and use them 

for the electrochemical experiments. In addition, the stability of the LDH particles and the solubility of 

LDH particles that do not affect the alkalinity measurements under the investigated conditions. These 

experiments give the go-ahead to mix the LDH suspension and the supporting electrolyte for the 

electrochemical characterizations.  
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