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Introduction générale



Nous vivons aujourd’hui dans un contexte de transition énergétique imposé par le rythme de vie de
I'Homme. L'avenement de I'ére industrielle et la modernisation incessante de notre cadre de vie
conduisent a une demande énergétique mondiale en constante augmentation. Ceci est par ailleurs
accentué par 'augmentation de la population et I'’émergence de pays en voie de développement. La
production énergétique a I'échelle de la planéte suit donc une course effrénée pour satisfaire cette

demande croissante.

A ce jour, les ressources naturelles fossiles — en particulier le pétrole, le charbon et le gaz naturel —
sont les principales sources d’énergie qui permettent de répondre a la demande mondiale. En
revanche ces ressources sont épuisables et ne se renouvellent pas a I'échelle de la vie humaine. De
plus, leur exploitation génere dans la plupart des cas du dioxyde de carbone, un gaz a effet de serre
responsable du réchauffement climatique. Il est par conséquent indispensable de réduire I'utilisation
de ces ressources fossiles. Une alternative se trouve dans la filiere nucléaire, mais les ressources
naturelles fissibles, notamment l'uranium, sont également limitées et la haute technicité des
installations ne permet pas une exploitation sans risque de cette source d’énergie partout dans le
monde. Ainsi, pour des raisons écologiques et pour pallier a I'’épuisement des ressources naturelles,

une période de transition énergétique a débuté ces derniéres années.

L'objectif de cette transition est de remplacer progressivement ces sources d’énergie problématiques
par des sources dites renouvelables qui sont par définition inépuisables. Les principales sources
renouvelables considérées sont I’hydraulique, le solaire, I'éolien, la géothermie et la biomasse. En
particulier, le solaire et I’éolien connaissent une exploitation accrue grace au développement des
panneaux photovoltaiques et des éoliennes, respectivement. Par ailleurs, un autre attrait de ces
sources est la possibilité de décentraliser la production d’énergie. Cependant ces sources
renouvelables présentent la particularité d’étre intermittentes, c’est-a-dire qu’elles ne sont pas
disponibles en permanence. De nouvelles problématiques concernant le stockage de I'énergie ont
donc émergé. En effet, nous ne contrélons pas la production d’énergie avec les sources intermittentes
comme nous le ferions avec une centrale nucléaire ou a charbon par exemple. Il apparait donc
nécessaire de récupérer et stocker I'énergie produite en exces par rapport a la demande du moment.
Inversement, nous devons étre capables de restituer cette énergie lorsque les sources intermittentes

ne sont pas disponibles et ne couvrent plus la demande.

Le vecteur énergétique auquel nous avons généralement recours pour stocker et utiliser I'énergie
produite est I'électricité. D’'importants efforts de recherche sont mis en ceuvre pour permettre son
stockage a grande échelle avec notamment des batteries et des super-condensateurs. Une autre

approche consiste a convertir cette énergie électrique sous forme chimique pour faciliter son stockage.
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Dans ce cas, le vecteur énergétique de choix est le dihydrogéne. Ce gaz, composé de deux atomes
d’hydrogene, est souvent appelé hydrogene par abus de langage. Le développement des technologies
liées a la production et a la conversion de I’hydrogene est par conséquent un point central dans la

valorisation des énergies intermittentes.

Ces travaux de these s’inscrivent dans ce contexte de démocratisation de I’hydrogéne en tant que
vecteur énergétique. Les systémes électrochimiques de conversion de I'énergie étudiés sont
I’électrolyseur et la pile a combustible. Une attention particuliere est portée sur I'élaboration et

I'utilisation des matériaux catalytiques constituant les électrodes de ces systémes.
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Chapitre 1

Bibliographie

Ce chapitre consiste en une étude bibliographique dont les principaux centres d’intérét sont la pile a
combustible alimentée en hydrogene et I'électrolyseur alimenté en eau. Dans un premier temps,
quelques généralités sur I’hydrogene rappelleront son intérét en tant que vecteur énergétique.
Ensuite, les principales techniques d’électrolyse pour générer I’'hydrogene a partir de I'eau seront
succinctement présentées, avant de centrer le reste de cette étude sur les cellules a membrane
échangeuse de protons. Le fonctionnement de systémes réversibles (pile a combustible/électrolyseur)
sera détaillé en portant une attention particuliere aux matériaux adaptés pour leur conception. Enfin,
la génération d’hydrogéne par I'oxydation de composés organiques en lieu et place de I'eau sera

brievement étudiée, notamment pour des considérations énergétiques.
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1. L'hydrogene : un vecteur énergétique alternatif

1.1 Filiéere hydrogéne

Les principaux vecteurs d’énergie employés par I’homme jusqu’a présent sont I'électricité et la chaleur.
Leur stockage est cependant problématique ; par exemple, dans le cas de I’électricité, il est limité par
la capacité des batteries. Dés 1923, I'idée d’'une économie centrée sur I’hydrogéne est évoquée [1]. Il
s’agit effectivement d’'un combustible intéressant: sa densité d’énergie massique d’environ 33
kWh.kg? est trés importante et I'élément hydrogéne est présent de facon abondante sur Terre.
Cependant il est trés peu accessible naturellement a I'état de corps pur : le dihydrogene gazeux. Les
guelques sources d’hydrogene naturel se situent au niveau de zones volcaniques, parfois au fond des
océans. Leur exploitation reste intéressante mais ne pourra jamais couvrir la consommation croissante
en hydrogene. En pratique, I’hydrogene est essentiellement d’origine artificiel et doit étre produit
avant utilisation, si bien que I’hydrogene est considéré comme un vecteur énergétique et non une

source d’énergie a proprement parler.

L'intérét de ce manuscrit sera porté sur 'utilisation de I’hydrogéne en tant que vecteur énergétique. Il
est cependant important de noter que, sur les 60 millions de tonnes d’hydrogéne produites par an,
une majeure partie trouve son application dans les industries chimique et pétroliére avec notamment

la synthése d’ammoniac et le raffinage pétrolier.

1.2 Production

Pour produire le dihydrogéne, il faut dans un premier temps une source d’hydrogene, c’est-a-dire un
composé contenant des atomes d’hydrogene. Dans un deuxieme temps, une source d’énergie est
nécessaire pour dissocier le composé de départ et obtenir le dihydrogene et divers sous-produits.
L'origine des sources d’hydrogene et d’énergie permet de déterminer I'impact de I’hydrogene produit

sur I’environnement. Les sources principales d’hydrogene sont les hydrocarbures, la biomasse et I'eau.

1.2.1 Production a partir des hydrocarbures

Environ 96% de I'hydrogéne produit provient d’hydrocarbures, le gaz naturel étant la matiere premiere
dominante [2]. Plusieurs procédés de conversion existent. L’oxydation partielle des hydrocarbures en

est un exemple, mais la technique la plus employée est le vaporeformage [3]. Elle consiste a mélanger
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des hydrocarbures gazeux et de I'eau en présence d’un catalyseur a base de nickel. La réaction a lieu a
haute température (600 a 800°C) et a pression modérée (de I'ordre de 20 a 30 bars) et permet
I’obtention d’un gaz de synthese (mélange H, CO, CO,, CH4, H20). Pour un hydrocarbure quelconque,

la réaction peut s’écrire :
CoH +nH,0 51 CO + (n+2) Hy (1)
Dans le cas particulier du méthane, principale constituant du gaz naturel, la réaction s’écrit :

Une deuxiéme étape correspond a la conversion du monoxyde de carbone produit lors de la

décomposition de I’hydrocarbure. Elle est couramment appelée « water gas shift » et a pour équation :
CO + H,0 —» CO, + H, (3)

Ce procédé conduit a un mélange gazeux contenant principalement de I’hydrogene et du dioxyde de
carbone mais également du monoxyde de carbone, de la vapeur d’eau et les réactifs n’ayant pas réagi,
notamment du méthane. Il est donc impératif de séparer et purifier le mélange de gaz obtenu pour
isoler I’hydrogene. Cette technique, par sa consommation d’hydrocarbure, est fortement émettrice de

gaz a effets de serre.

1.2.2 Production a partir de la biomasse

La biomasse est une excellente réserve d’atomes d’hydrogéne dont le bilan carbone est nettement
plus intéressant que les hydrocarbures habituellement utilisés. Une fois de plus, plusieurs procédés
permettent de produire de I’hydrogene [4]. Deux approches se distinguent. D’une part, a partir de
déchets hautement fermentescibles, il est possible de produire du biogaz par méthanisation ou
digestion anaérobie. Ce biogaz est composé en grande partie de méthane qui peut étre reformé pour
obtenir de I'"hydrogene. D’autre part, les déchets de type ligno-cellulosiques, peu fermentescibles,
peuvent étre valorisés par des procédés thermochimiques conduisant a I'obtention de gaz de synthése
(mélange H, et CO) puis a un mélange d’hydrogene et de dioxyde de carbone suite a une étape de
« water gas shift ». La production d’hydrogéne a partir de la biomasse apparait attractive mais elle
n’est pas encore la voie de valorisation privilégiée. En effet, la biomasse est plus souvent valorisée sous

forme de biocarburant.
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1.2.3 Production a partir de I'eau

La molécule d’eau étant composée d’un atome d’oxygene et de deux atomes d’hydrogéne, elle est une
source d’hydrogene particulierement intéressante. Elle est en effet abondante sur Terre et sa
dissociation ne conduit pas a I'émission de gaz a effet de serre. Des méthodes de dissociation par
thermochimie existent [5] mais elles ne sont pas industrialisées. La principale technique de production
d’hydrogéne a partir de I'eau est I'électrolyse qui consiste en une méthode électrochimique de
décomposition de I'eau. L'apport d’un courant électrique permet la décomposition de I'eau selon la

réaction :
H,0 - H, +30, (4)

Le fonctionnement de I'électrolyse sera détaillé dans les parties suivantes de cette étude. L'électrolyse
ne représente que quelques pourcents de la production mondiale d’hydrogene, mais I’"hydrogéne
obtenu est bien souvent de grande pureté [6]. A I'échelle industrielle, I’électrolyse chlore-soude [7] est
le principal producteur d’hydrogene par électrolyse, I’'hydrogéne étant dans ce cas un co-produit de la
synthése du chlore. Le développement de ces techniques connait un regain d’intérét avec I’essor des
énergies renouvelables. L’électrolyse présente notamment une forte complémentarité avec les
énergies intermittentes telles que I’éolien ou le solaire [8]. L’hydrogéne joue alors entierement son
role de vecteur énergétique. En effet, I'électricité produite par une éolienne ou une centrale
photovoltaique peut étre utilisée pour produire de I’hydrogene par électrolyse de I'eau. Avec un
stockage adéquat, cet hydrogéne pourra étre utilisé ultérieurement pour restituer de I'énergie. Cette
énergie pourra étre thermique dans le cas d’'une combustion ou bien électrique en mettant en jeu une

pile a combustible.

1.3 Stockage

Pour assurer son role de vecteur énergétique, I’'hydrogéne doit pouvoir étre stocké dans les meilleures
conditions. Son importante densité d’énergie massique est cependant pénalisée par sa faible densité
volumique et sa trés basse température de liquéfaction. D’'importants efforts doivent donc étre
consacrés a son stockage pour emmagasiner une quantité d’énergie donnée dans un volume
raisonnable. Une deuxieme difficulté vient de la taille de la molécule d’hydrogéne. En effet 'atome
d’hydrogene est le plus petit atome de la classification périodique. Le systéme de stockage doit rester
parfaitement étanche en toutes circonstances. Plusieurs voies de stockage, plus ou moins colteuses,

se sont développées.
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1.3.1 Stockage en phase gazeuse a haute pression

La méthode la plus directe est le stockage sous forme de gaz comprimé. Les bouteilles classiques en
acier remplies a 200 bars sont fonctionnelles mais ne permettent de stocker que 14 kg.m d’hydrogéne
contre 100 kg.m de méthane dans les mémes conditions. La masse volumique de I'acier est également
contraignante pour les applications mobiles telles que les voitures a pile a combustible. Pour cela, des
réservoirs a tres haute pression de 350 bars voire 700 bars ont été développés avec des matériaux
composites. La succession de différentes couches permet d’assurer I’étanchéité et la tenue mécanique

a la pression.

1.3.2 Stockage en phase liquide

Pour un stockage stationnaire, il peut étre intéressant de stocker I’hydrogéne sous forme liquide.
L'hydrogéne est cependant le gaz le plus difficile a liquéfier aprés I’'hélium : il doit étre refroidi et
maintenu a une température inférieure a -252,8°C. Ce type de stockage engendre des colts

énergétiques supplémentaires non négligeables liés au refroidissement et a la liquéfaction.

1.3.3 Stockage solide sous forme d’hydrures

Le stockage solide principalement sous forme d’hydrures métalliques permet de s’affranchir des
risques liés aux hautes pressions des stockages en phase gaz ou liquide. Le principe repose sur la
chimisorption réversible de I’'hydrogéne a la surface d’un métal ou d’un alliage pour former I’hydrure
correspondant. Cette réaction est exothermique. La désorption est endothermique, c’est-a-dire qu’il
faudra apporter de la chaleur pour libérer I’hydrogene stocké. L’hydrure de magnésium sous forme de

nanomatériau est actuellement le procédé le plus abouti pour ce type de stockage [9].

L'hydrogéne est en voie de devenir un vecteur énergétique de premier choix. Ses solutions de stockage
sont en constante évolution. Sa production avec une pureté satisfaisante requiert 'utilisation de
I’électrolyse, mais cette technique a connu des progrés considérables ces derniéres années et est

désormais mature. Nous allons nous intéresser davantage a la production d’hydrogéne par électrolyse.
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2. Production d’hydrogene par électrolyse de I'eau

2.1 Considérations thermodynamiques
La production d'hydrogéne par décomposition de I'eau, selon la réaction globale :
H,0 - H, +§O2 (4)
avec les données thermodynamiques dans I'état standard (25°C, p= 1 bar, activité = 1) :
AH° = +285,8 kl.mol™?; AS° =+ 163 J.K .mol?; A,G° = + 237,2 kl.mol*

nécessite I'apport d'une énergie extérieure correspondant a I'enthalpie de dissociation AH° = + 286
kJ/mole d'eau. La réaction n’est pas spontanée car I'enthalpie libre A.G° est positive. Cette
décomposition peut étre réalisée par électrolyse, ce qui nécessite un apport d’énergie électrique AG,

ainsi qu’une énergie thermique TA,S tel que :
AH=A.G+TA,S (5)

Une premiére tension, dite thermodynamique, peut étre définie a partir de A;G. Il s’agit de la tension
minimale thermodynamique pour que la réaction puisse avoir lieu et elle ne prend en compte que
I’énergie électrique a apporter. Une deuxieme tension, dite thermoneutre, est définie cette fois par

rapport a AH et prend en compte la totalité de I’énergie nécessaire pour que la réaction ait lieu.
AG = nFEThermodynamique (6)

ArH = rlFEThermoneutre (7)

Ou E représente la tension d’électrolyse. Cela conduit, dans les conditions standards, aux valeurs

suivantes :

ArGO°

0 —_——
EThermodynamique ~—F 1,23V

ALHO

0 — ~
EThermoneutre ~ 2 1,48V

En pratique, lorsque la tension de cellule est inférieure a la tension thermoneutre, un apport d’énergie
supplémentaire est nécessaire pour que la réaction ait lieu. Pour des tensions de cellule supérieures a
la tension thermoneutre, la réaction a lieu et génere de la chaleur. Les valeurs usuelles des tensions
de cellules industrielles sont de I'ordre de 1,6 a 2,1 V, ce qui correspond a des rendements d’électrolyse

de 59 a 77 % (en se rapportant a la tension thermodynamique standard de 1,23 V). La consommation
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électrique des électrolyseurs industriels (auxiliaires compris) est généralement de I'ordre de 4 2 6

kWh/Nm?3, au lieu de I'énergie théorique W. =237,2 kJ/mole = 33 kWh/kg ou 2,94 kWh/Nm?3,

L'augmentation de la température de fonctionnement a deux effets importants. Le tracé des grandeurs
thermodynamiques de décomposition de I'eau a I'état gazeux en fonction de la température absolue
T (Figure 1) montre que AH augmente légérement tandis que A.G et Q =T A/S sont des fonctions quasi-
linéaires de T, respectivement décroissante et croissante. La diminution linéaire de |A/G| entraine la

décroissance linéaire de la tension thermodynamique de la cellule a I'équilibre. Pour

'électrolyse, la
conséquence directe est la diminution de la fraction d’énergie électrique € = A.G/A.H nécessaire
pour dissocier I'eau. A titre d’exemple, pour l'eau a I'état gazeux, cette fraction vaut 94,5 % a 25°C
contre 72,9% a 927°C. Cela permet d’économiser prés d’un tiers d’énergie électrique a condition

d’avoir une source de chaleur a disposition.
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Figure 1 : Evolution des grandeurs thermodynamiques ArG, ArH et ArS (= Q) (a) et évolution des
tensions thermoneutre et thermodynamique (b) en fonction de la température a une pression de 1

atm [10].

Le deuxiéme effet est une accélération des réactions électrochimiques par activation thermique, ce
qui engendre notamment une diminution des surtensions liées au systéme lent O,/H,0. Les

considérations cinétiques relatives a ces réactions sont détaillées dans la partie 2.3.
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2.2 Les technologies d’électrolyseurs

Une cellule d’électrolyse est constituée de deux électrodes (anode et cathode, conducteurs
électroniques) reliées a un générateur extérieur de courant continu, et séparées par un électrolyte
(milieu conducteur ionique). Différentes technologies existent. Elles différent par le type de structure

(monopolaire ou bipolaire) des cellules et par la nature de I'électrolyte utilisé.

anode (+) T cathode (-)
diaphragm
(a)

anode (+) T cathode (-)
diaphragm

(b)

Figure 2 : Configuration d'un module d'électrolyse: (a) module unipolaire ou connexion en paralléle

des cellules, (b) module bipolaire ou connexion en série des cellules [12].

La cellule d'électrolyse est I'élément de base du systéme électrochimique de production d'hydrogéne.
Les cellules peuvent étre connectées en parallele ou en série pour former les modules d'électrolyse
(Figure 2). Lorsque le module d'électrolyse est constitué par des cellules connectées en parallele, les
électrodes de chaque cellule sont reliées aux bornes d'alimentation du générateur. Cette
configuration, dans laquelle chaque électrode a une polarité unique, est nommée monopolaire ou

unipolaire. Par ailleurs, lorsque le module est constitué de cellules connectées en série, un courant
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identique circule a travers les cellules. Dans ce cas, chaque électrode, a I'exception des électrodes
terminales, a deux polarités, positive et négative, selon les deux cellules auxquelles elle appartient.
Cette configuration est appelée bipolaire, et le module est également connu sous le nom d'empilement
de cellules ou "stack" [11]. Il est important de préciser que chaque électrode bipolaire est en fait
constituée de deux électrodes, I'anode (p6le positif) et la cathode (pole négatif), physiquement réunies
par l'intermédiaire d'un collecteur de courant, qui est généralement constitué d'un treillis ou de

plaques de matériaux tels que le graphite ou l'acier inoxydable.

Les électrolyseurs qui comprennent un module d'électrolyse monopolaire sont désignés comme des
électrolyseurs réservoir ou monopolaire. Lorsque le module est bipolaire, ils sont désignés comme
électrolyseurs filtre-presse ou bipolaire [11, 13]. Chaque type d'électrolyseurs a ses propres avantages
et inconvénients. Les électrolyseurs monopolaires sont plus simples et robustes, bien qu'ils occupent
un volume plus important. En parallele, la tension de chaque cellule est la méme, égale a la tension du
module et I'intensité traversant chaque cellule s’additionne pour donner l'intensité du module. Ces
électrolyseurs sont donc alimentés par une faible tension (1,8 a 2,5 V) et une intensité tres élevée,
dépendante de la gamme de production d’hydrogéne. Inversement, les électrolyseurs bipolaires sont
plus compacts et, en série, les tensions de cellules s’additionnent pour donner la tension du module,
et le méme courant traverse chaque cellule du module. L'alimentation se fait dans ce cas avec une
tension plus élevée, mais avec un courant bien plus faible directement lié a la vitesse de production
d’hydrogéne souhaitée. La plupart des fabricants ont développé leurs électrolyseurs a partir de
modules d'électrolyse bipolaires, car ils sont considérés comme plus appropriés que les électrolyseurs

monopolaires pour la production d'hydrogene.

Alcaline Electrolyte Haute

acide tempeérature

T-I=rs

Electrolyte Sokaman

| I
| I
| I
| I
| I
| I
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| |
I I
| |
I

|

Standard Elecyolyss

I
Cathode 4H,0+4e — 2H, + 40H ! 4H" + de— 2H, 12H,0 + 4e—20%2+ 2H,
Anode  40H —0,+2H,0+4e 2H,0 - O, +4H* + 4e120> - O, + 4e

I

Figure 3: Schémas de différents systémes électrochimiques pour la production de I’hydrogene par

électrolyse de I'eau [14].
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Les différentes technologies different également par la nature de I’électrolyte (Figure 3) qui peut étre :

- une solution aqueuse basique
- une membrane polymeére échangeuse de protons

- une membrane céramique conductrice d’ions 0%

2.2.1 Electrolyse alcaline
Les réactions électrochimiques impliquées a I'anode (Eq 8) et a la cathode (Eq 9) sont :
20H™ - H,0+310; + 2e” (8)
2H,0+2e~ > H,+20H" (9)

L'électrolyse alcaline est le procédé le plus mature, employé dans l'industrie. Les électrolyseurs se
présentent en modules de petite ou moyenne capacité (0,5-800 Nm3/h d’hydrogéne) [15], utilisant
une solution aqueuse d’hydroxyde de potassium dont la concentration varie en fonction de la
température (typiquement de 25% en masse a 80°C jusqu’a 40% a 160°C). La potasse est préférée a la
soude, essentiellement pour des raisons de conductivité supérieure a niveau de température
équivalent et de meilleur contréle des impuretés tels que les chlorures et les sulfates. Un diaphragme
perméable a I'eau et imperméable aux gaz sépare les compartiments anodiques et cathodiques. Il
engendre cependant une chute ohmique qui limite la densité de courant applicable a ce systeme.
L'inertie de [Iélectrolyte alcalin, liée a la faible mobilité des ions hydroxydes et aux fortes
concentrations utilisées, impose une utilisation en régime stationnaire pour des performances

optimales. Ce systéme ne parait pas adapté a la captation des énergies intermittentes.

2.2.2 Electrolyse a haute température a oxyde solide

Les cellules d’électrolyse a oxyde solide (SOEC) permettent de réaliser I'électrolyse de I’eau vapeur a
haute température (600 a 900°C), ce qui pourrait conduire a des rendements énergétiques plus élevés
par rapport aux électrolyseurs a basse température. La plupart des travaux relatifs aux SOEC ont été

réalisés avec des piles a oxyde solide (SOFC) fonctionnant dans le mode inverse [16, 17].
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Electrode a O,
07> % 0, + 2e-

Electrolyte

Electrode a H,
H,0 + 2e- > H, + 0%

H, + H,0

H,0> H, + % 0,

Figure 4 : Schéma du principe de fonctionnement d'une cellule d'électrolyse SOEC.

Le principe de fonctionnement d'une cellule de SOEC est montré sur la figure 4. La vapeur d’eau est
introduite dans le compartiment cathodique ou elle est réduite pour produire de I'hydrogéne selon la
réaction (10). Les anions oxydes 0% générés a la cathode par la réduction de I'eau se déplacent a
travers I'électrolyte solide vers I'anode, ou ils sont oxydés selon la réaction (11) pour former de

I'oxygéne et libérer des électrons qui passent dans le circuit extérieur :
HZO(g) + 2e” - HZ(g) + 02_ (]_0)
2— 1 -
0% =2 Oz(g) + 2Ze (11)

Ces réactions se produisent a des électrodes en contact avec une phase gazeuse, ce qui rend
I’optimisation de la zone interfaciale de contact entre les électrodes et les espéces chimiques gazeuses
plus difficile [18]. Cela résulte du caractére poreux des électrodes des SOEC. Comme pour les SOFC, un
film mince étanche aux gaz (YSZ) d'oxyde de zirconium (ZrQ,) stabilisé par de I'oxyde d'yttrium (Y,03)
est généralement utilisé comme électrolyte oxyde solide. Ce matériau présente une bonne
conductivité ionique aux températures de fonctionnement élevées (700 a 900°C) selon un mécanisme
qui implique les lacunes d'oxygéne présentes dans le réseau d'oxyde mixte. La cathode est
généralement un cermet — composite composé d’un squelette en céramique et d’une matrice
métallique — constitué par un mélange de nickel et d'YSZ. L'anode est usuellement un composite de
YSZ et de perovskites, tels que des manganites (LaMnQs), des ferrites (LaFeOs) ou des cobaltites
(LaCoOs) de lanthane partiellement substitué par du strontium pour promouvoir des défauts

structurels et électroniques qui augmentent I'activité électro-catalytique [19, 20].
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L'électrolyse de l'eau-vapeur se développe dans le but de réduire la consommation d’énergie
électrique, et donc, les colts d'exploitation des électrolyses conventionnelles de I'eau liquide [21]. Ce
fait résulte de considérations thermodynamiques étudiées dans la partie 2.1. En effet I'énergie
électrique consommeée, A;G, diminue de manieére significative lorsque la température augmente alors
qgue I'énergie totale de dissociation de I'eau, A/H, naugmente que trés légerement (Figure 1). Le
coefficient d’énergie TAS est apporté par la chaleur extérieure. Les caractéristiques de I'électrolyse a
haute température rendent cette technologie trés attrayante pour produire de I'hydrogéne quand une
source de chaleur a haute température est disponible (réacteur nucléaire, géothermie). Le principal
obstacle pour ses applications industrielles résulte de la stabilité limitée des cellules d'électrolyse [16].
La dégradation des cellules a oxydes solides est plus rapide dans les électrolyseurs que dans les piles a
combustible. Certains des problémes clairement identifiés sont le vieillissement de I'électrolyte et la

désactivation des électrodes.

2.2.3 Electrolyse acide PEM

L'utilisation de membranes polymeres échangeuses d'ions dans les systemes électrochimiques
remonte a la fin des années 1950 aux Etats-Unis et coincide avec la course a I'espace. En 1966, General
Electric a développé le premier électrolyseur d'eau basé sur le concept d'une conduction protonique
en utilisant une membrane polymeéere comme électrolyte. En 1978, cette compagnie a commencé a
commercialiser les premiers électrolyseurs d'eau de ce type [22, 23]. Cette technologie de membrane
est aussi appelée membrane échangeuse de protons (PEM — Proton Exchange Membrane), et, moins

fréquemment, électrolyte polymere solide (SPE) [23, 24].

Dans les électrolyseurs PEM, I'électrolyte est une membrane polymeére étanche au gaz, de faible
épaisseur (< 200 um d'épaisseur) avec une structure réticulée et un caractére fortement acide en
raison de la présence de groupes fonctionnels sulfonique (R-SOsH). Ces groupements sont
responsables de la conductivité protonique du matériau par un mécanisme d'échange d'ions [25]. La
membrane la plus couramment utilisée pour I'électrolyse de I'eau est le Nafion® (marque déposée de

DuPont).

Les modules d'électrolyseurs PEM ont en général une configuration bipolaire, dans laquelle la
connexion électrique entre les cellules est réalisée au moyen de plaques bipolaires qui jouent
également un réle important dans I'évacuation des gaz générés. L'anode, la cathode et la membrane
constituent [l'assemblage membrane-électrodes (AME). Les catalyseurs d'électrodes sont

généralement constitués de métaux nobles tels que le platine a la cathode et l'iridium a I'anode [22].
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Figure 5 : Principe d’une cellule a membrane échangeuse de protons fonctionnant en en électrolyseur

(PEMEC).

Le principe de fonctionnement d'une cellule PEM d'électrolyse de I'eau est représenté sur la figure 5.
Al'anode, I'eau est oxydée selon la réaction (12) (OER — Oxygen Evolution Reaction) pour produire de
I'oxygene, des électrons et des protons. Les protons traversent la membrane pour atteindre la cathode
ou ils sont réduits selon la réaction (13) (HER — Hydrogen Evolution Reaction) par les électrons venant

du circuit extérieur en produisant de I'hydrogéne gazeux qui s'échappe par le collecteur cathodique.
HZO(I) - % Oz(g) + 2 H+(aq) + 2e” (12)
2HY ) +2¢7 - Hz g (13)

Les électrolyseurs PEM sont commercialement disponibles pour des applications de production a faible
échelle. Le débit d'hydrogéne maximum est de l'ordre de 30 Nm? / h avec une consommation
électrique de I'ordre de 170 kW [26]. Ces appareils peuvent fonctionner a des densités de courant bien
plus grandes que dans le cas des électrolyseurs alcalins, pouvant atteindre des valeurs supérieures a
2,0 A/cm? [13]. Les rendements énergétiques vont de 48% a 65% environ. La présence de la membrane
polymere limite les températures d'électrolyse a des valeurs généralement inférieures a 80°C. Certains
modeles peuvent atteindre des pressions jusqu'a 85 bars [27]. Cela est d{ au caractére compact des
modules d'électrolyse ainsi qu'aux propriétés structurales des AME, qui peuvent supporter de grandes
différences de pression entre les compartiments d'électrodes. Cela permet, par exemple, la production
d'hydrogene a 35 bars et d'oxygene a la pression atmosphérique permettant ainsi d'éviter les dangers

de la manipulation d'oxygéne a haute pression [13, 27].
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La pureté de I'hydrogéne, plus élevée que dans les électrolyseurs alcalins, est généralement supérieure
a 99,99% vol. (dans certains cas jusqu'a 99,999% vol.) sans la nécessité d'équipements auxiliaires de
purification [28]. Par ailleurs, la tres faible perméabilité gazeuse des membranes polymeéres diminue
le risque de formation de mélanges inflammabiles, si bien qu'un fonctionnement a trés haute densité

de courant est possible.

Une caractéristique intéressante des électrolyseurs PEM est leur possibilité de travailler dans des
régimes variables d'alimentation électrique (sources intermittentes d'énergie). Ceci est d{i au fait que
le transport des protons a travers la membrane polymére répond rapidement aux fluctuations de
puissance. Ceci est en contraste avec les électrolyseurs alcalins, ol le transport ionique dans les

électrolytes liquides montre une plus grande inertie [13].

Bien que disponibles commercialement, les électrolyseurs PEM ont quelques inconvénients qui
nécessitent une attention particuliere dans le court terme. Le principal probléme est peut-étre leurs
colts d'investissement élevés, principalement associés a la membrane et aux métaux nobles des
catalyseurs d'électrodes. Les électrolyseurs PEM présentent, en outre, des durées de vie plus courtes
gue dans la technologie alcaline. Enfin, leur capacité de production d'hydrogene devra étre augmentée

de maniére significative a long terme [22].

Tableau 1 : Récapitulatif des avantages et inconvénients des différentes technologies d’électrolyse de

Electrolyte liquide

Régime stationnaire

Apport de chaleur

I'eau [29].
Technologie Milieu alcalin SOEC PEM
Colt en énergie Densité de courant
électrique moindre élevée
Catalyseur non noble
Fonctionnement a haute Systéme compact
Avantages Technologie
pression Pureté des gaz produits
industrialisée
Catalyseur non noble Fonctionnement a haute
Systeme compact pression
Faible densité de
courant Fragilité des céramiques Milieu acide
Inconvénients Diaphragme Durabilité Catalyseurs nobles

Colt de la membrane
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Les avantages et inconvénients des trois technologies d’électrolyse succinctement présentées sont
résumés dans le Tableau 1. La suite de ce manuscrit se concentrera sur la technologie PEM pour sa

meilleure compatibilité avec I'exploitation des sources d’énergie intermittentes.

2.3 Considérations cinétiques dans le cas de I'électrolyse PEM de I'eau

Les valeurs thermodynamiques décrites en partie 2.1 ont permis de déterminer la tension minimale
requise pour la réaction de dissociation de I’eau (Ethermodynamique). TOutefois, les paramétres cinétiques
de la réaction n’ont pas été pris en compte lors de ce calcul. En réalité la tension de cellule (Uceiue) a
appliquer doit étre supérieure a Ethermodynamique. D€S phénomeénes de surtension sont présents,
notamment a l'anode pour le dégagement de 0, et sont responsables des diminutions de

performances électriques.

Tension (V)

U Cellule =

/ 02)

A H -
1 ' 4 8 ETllel'Illollelltl'e = ')rl: ;
FAS S

2F "
A G E

1,23 E Thermodynamique — 21 F :é
- -~ :A-

0
0 Courant (A)

Figure 6 : Schéma d’une courbe caractéristique tension en fonction du courant pour la réaction

d’électrolyse de I'eau (adaptée a partir de la référence [30]).

La surtension est définie comme la différence entre le potentiel appliqué a une électrode lors de son
fonctionnement pour une réaction d’oxydation ou réduction et la valeur du potentiel
thermodynamique pour cette méme réaction. De plus, des résistances ohmiques pour chaque élément
composant la cellule sont a prendre en compte lors de la mise sous tension. La tension globale de la

cellule s’exprime de la facon suivante :

UCellule = EThermodynamique + T]Anodique + T]Cathodique +1 RCellule (14)

avec Ethermodynamique 12 tension réversible d'électrolyse, Nanodique €t Ncathodique 1€ SUrtensions anodique et
cathodique respectivement. Rceiue représente la résistance globale de la cellule d’électrolyse
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(résistance des collecteurs de courant, des connections, des cables, de I'électrolyte polymere et des
couches catalytiques anodique et cathodique). Donc | Reeiue représente la chute ohmique provoquée
par la présence des résistances. Les deux surtensions ainsi que la chute ohmique varient en fonction
des densités de courant appliquées a la cellule d’électrolyse. L'ensemble de ces données

thermodynamiques et cinétiques sont représentées sur la Figure 6.

La vitesse d’une réaction électrochimique est contrdlée par le processus de transfert d’électrons en
I'absence de limitation par transport de matiére. En considérant une réaction d’oxydoréduction
générale (Eq 15), la relation de Butler-Volmer (Eq 16) permet de déterminer la densité de courant de

cette réaction.

Ox+ne” =Red (15)
. _ . ([Red]g anF _ [0x]g BnF
J=Jo ([Red]501 €xp ( RT T]a) [0xlso1 €xp ( RT ﬂc)) (16)

avec n le nombre d’électrons échangés, [Red]y et [Ox]e ; [Red]so et [Ox]sol les concentrations des

especes réductrice et oxydante au voisinage de I'électrode et au sein de la solution respectivement, jo
la densité de courant d’échange, a et B les coefficients de transfert de charges anodique et cathodique,
respectivement. La somme de ces coefficients (a + B) est égale a 1 pour une réaction électrochimique

simple.

En considérant qu’il n’y a pas de gradient de concentration (transport rapide des réactifs et produits)

entre I'électrolyte et I'électrode, I’équation (16) peut étre simplifiée :
. . anF BnF
J=Jo (eXp (—Tna) — exp (ﬁnc)) (17)

Pour une réaction globalement d’oxydation, la composante cathodique est négligeable et I'équation

(17) donne :

i =10 =Joexp (rma) (18)
De méme, pour I’étude d’une réaction de réduction :

j=jc = —joexp (&nc) (19)

Les équations (18) et (19) ménent aux équations de Tafel correspondantes (Eq 20 et 21) :

RT RT

Na=alnj+b avec a=-_— et b=—ﬁlnj0 (20)
i ' r _ RT r— _RT
ne=a'Inljl +b avec a' = et b’ = BnFln](, (21)
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Ces équations de Tafel relient la surtension a la densité de courant d’une réaction d’oxydation ou de
réduction. Elles permettent de déterminer les parameétres cinétiques de la réaction et notamment la
densité de courant d’échange jo, les termes an et Bn (produit des coefficients de transfert de charges
par le nombre d’électrons échangés) et les pentes de Tafel a et a’. La densité de courant d’échange jo
renseigne sur le type de cinétique, lente ou rapide, d’une réaction. Dans le cas de I'électrolyse PEM de
I'eau, les surtensions anodiques sont importantes car la réaction d’oxydation de I'eau présente une
cinétique dite lente. En revanche, le couple H*/H; est un couple rapide, les surtensions cathodiques
seront donc faibles. Afin de réduire les surtensions anodiques qui baissent le rendement de
I’électrolyse, il est nécessaire d’optimiser le catalyseur et/ou d’augmenter la température du milieu

réactionnel.
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3. La technologie PEM pour renforcer le vecteur d’énergie hydrogene

Les électrolyseurs congus autour de la technologie PEM représentent la voie la plus prometteuse pour
générer de I’hydrogéne a partir des sources intermittentes d’énergie renouvelable. Pour remplir son
role de vecteur énergétique, I’hydrogéne qui a été produit puis stocké peut alimenter une pile a
combustible chargée de convertir I'énergie chimique en énergie électrique. A l'opposé de

I’électrolyseur, la réaction qui se produit est la suivante :
H, +10, = H,0 (22)

Une cellule électrochimique élémentaire convertit directement I'énergie chimique de combustion de
I’'hydrogéne dans l'oxygene (c’est-a-dire la variation d’enthalpie libre A:G) en électricité [31]. Les
électrons libérés a I'anode (pdle négatif de la cellule) par I'électro-oxydation de I’hydrogéne passent

dans le circuit externe en produisant une énergie électrique W, telle que :
We = —A:G = nFEcepule (23)

Les électrons atteignent la cathode (pdle positif de la cellule) ou ils réduisent I'oxygene.

3.1 La pile a combustible type PEM (PEMFC)

La PEMFC est actuellement la technologie la plus avancée de pile a combustible, et elle peut étre
utilisée dans plusieurs applications (espace, véhicule électrique, groupes auxiliaires de puissance,
centrales électriques stationnaires, appareils électroniques portatifs). Une PEMFC élémentaire
comporte plusieurs éléments et composants [32] : I'assemblage membrane-électrodes (AME), les
plaques bipolaires (qui assure la distribution des réactifs et le contact électrique avec la cellule
suivante), des joints pour assurer |'étanchéité aux réactifs et des plaques terminales (Figure 7).
L'électrolyte est, comme pour I'électrolyse PEM, une membrane polymére échangeuse de protons
telle que le Nafion®. L'assemblage membrane-électrodes est constitué de cette membrane de faible
épaisseur (10 a 200 um), sur les deux cOtés de laquelle sont pressées les structures d'électrodes (anode
a hydrogéne et cathode a oxygéne). La structure d'électrode comprend plusieurs couches : une
premiére couche en papier ou en tissu de carbone pour renforcer la structure (GDB — Gas Diffusion
Backing), sur laquelle sont enduites une couche microporeuse (MPL — MicroPorous Layer), et ensuite
la couche de catalyseur (CL — Catalytic Layer). Cette couche catalytique est directement en contact
avec la membrane protonique. L’association du backing (GDB) et de la MPL forme la couche de

diffusion de gaz (GDL — Gas Diffusion Layer).
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Figure 7 : Représentation schématique d’un coeur de PEMFC.

L'oxydation de I'hydrogéne a lieu a I'anode selon la réaction (24) (HOR — Hydrogen Oxidation Reaction)
et libere des électrons qui parcourent le circuit extérieur et des protons qui traversent I’électrolyte
polymeére. La réduction de I'oxygéne se produit a la cathode selon la réaction (25) (ORR — Oxygen

Reduction Reaction).
H, - 2e” + 2H™ (24)
%Oz +2e~ + 2H* - H,0 (25)

Une cellule élémentaire délivre une tension de cellule comprise entre 0,5 et 0,9 V (au lieu d'une force
électromotrice théorique de 1,23 V, dans les conditions standards) selon la valeur de la densité de
courant de travail, de sorte que de nombreuses cellules élémentaires, connectées électriquement par
des plaques bipolaires, sont assemblées entre elles (en série et / ou en paralléle) pour atteindre la
tension nominale (par exemple 48 V pour les véhicules électriques) et la puissance de la pile a

combustible.

L'un des principaux problemes des PEMFCs fonctionnant a basse température (20 a 80°C) est la vitesse
relativement faible de la réaction de réduction de I'oxygéne a la cathode. La recherche de nouveaux
électrocatalyseurs plus actifs pour la réduction de I'oxygene est donc un point important pour le

développement des PEMFCs [33].

La réalisation de I'assemblage membrane-électrodes (AME) est un point crucial pour construire un
systeme pile a combustible ayant de bonnes caractéristiques. Le procédé actuellement utilisé consiste
a presser a chaud (a 130°C et 35 kg cm?) les structures d'électrode sur la membrane polymére

(Nafion®). Cela donne des résultats peu reproductibles (en termes de résistance d'interface), et cela
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est difficile a industrialiser.

Les plaques bipolaires, qui séparent les deux électrodes de cellules voisines (une anode d'une cellule,

et une cathode de l'autre), ont un triple role :
e assurer la conductivité électronique entre 2 cellules voisines,

* permettre la distribution des réactifs aux sites catalytiques des électrodes, et évacuer les produits

de réaction,
e assurer la gestion thermique a l'intérieur de la cellule en évacuant I'excés de chaleur.

Les plagues bipolaires sont habituellement fabriquées avec du graphite usiné non poreux ou par
emboutissage de plaques métalliques résistantes a la corrosion. Les canaux de distribution sont gravés
dans ces plaques. Des mousses métalliques peuvent également étre utilisées pour distribuer les

réactifs.

3.2 La pile a combustible régénératrice unitaire (URFC) type PEM

Les électrolyseurs et les piles a combustible de type PEM présentent de grandes similitudes (Figure 8).
Le coeur de cellule posséde la méme structure d’assemblage membrane-électrodes. La membrane
protonique la plus utilisée reste dans les deux cas le Nafion®. Bien que les réactions soient différentes,
I’électrode négative ol intervient I’hydrogene présente la méme composition a base de platine
métallique dispersé sur un support de noir de carbone. En effet le platine catalyse aussi bien la réaction
d’oxydation de I’hydrogene (HOR — Hydrogen Oxidation Reaction) que la réduction des protons (HER
— Hydrogen Evolution Reaction). Seule I'électrode positive a oxygene varie d'un systéme a I'autre : son
potentiel varie fortement d’'un mode de fonctionnement a l'autre et les catalyseurs usuellement

utilisés sont différents (platine pour la pile a combustible et a base d’iridium pour I'électrolyseur).

Ce rapprochement permet d’envisager des systémes électrochimiques capables de fonctionner
alternativement comme électrolyseur ou comme pile a combustible. Ce type de systéme est nommé
pile a combustible régénératrice (RFC — Regenerative Fuel Cell) [34]. Dans le mode d'électrolyse, le
dispositif génére de I'hydrogéne et de I'oxygéne a partir de I'électricité et de I'eau, et dans le mode de
pile a combustible il produit de I'électricité et de |'eau a partir de I'hydrogene et de I'oxygene stockés.
La pile a combustible régénératrice est donc un dispositif de stockage d'énergie semblable a une
batterie rechargeable, avec de I'hydrogene (et éventuellement de I'oxygeéne) comme moyen de
stockage. Contrairement aux systémes de batterie, la pile a combustible régénératrice sépare les

composants de génération de la puissance de ceux du stockage de I'énergie. La puissance de sortie du
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systeme est déterminée par la taille du stack de piles a combustible et sa capacité énergétique

correspond a la taille du sous-systéme de stockage de I'hydrogéne et de I'oxygene.

PEMFC
E*= 0,7V E*=2V

=1 0, =) % 0,

= H,0 = 1,0

PEM PEM

Réaction globale : H, + 2 0, » H,0 Réaction globale : H,0 > H, + 2 O,

Figure 8 : Représentation schématique d’une PEMFC et d’'une PEMEC.

Les fonctions de I'électrolyseur et de la pile a combustible peuvent étre intégrées dans un empilement
unique de cellules (stack unitaire) ou deux stack distincts (stack discret) peuvent étre utilisés (Figure
9). Dans la pile a combustible régénératrice unitaire (URFC), les deux fonctions de I'électrolyseur et de

la pile a combustible sont réalisées dans un stack unique qui peut fonctionner alternativement dans

chaque mode.

Electricity Elactricity
WE Operation
o e —» T ]
Nm Electrolyser 'in o T
g 5 P — 'y
] 2 =1 " URFC P [=]
] o E » 4 E
Fuel [ o
— Call -
- FC Operation
\___/ L4 S N o - -
Electricity b) eciricity

(a)

Figure 9 : Schéma de principe d'un systéme de pile a combustible régénératrice H,/O, : (a) RFC —

Regenerative Fuel Cell ; (b) URFC — Unitized Regenerative Fuel Cell [34].
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Les électrolyseurs et piles a combustible type PEM sont des technologies matures. Ce n’est pas le cas
des URFCs qui sont au stade de la recherche et requiérent encore de nombreuses optimisations avant

leur possible commercialisation [35].

Dans une conception typique d'une URFC, chaque électrode est toujours en contact avec le méme gaz,
hydrogéene ou oxygene, et la polarisation électrique de la cellule est inversée lorsque le systéme change
de mode de fonctionnement. Par conséquent, si |'appareil fonctionne comme un électrolyseur,
I'électrode a oxygene est I'anode (pble +) et I'électrode a hydrogene est la cathode (pole -). Si l'appareil

fonctionne comme une pile a combustible, I'électrode a oxygene est la cathode (pole +) et I'électrode

a hydrogene est I'anode (pble -). Il est doncimportant, lors de la conception des électrodes pour URFCs,
que les deux électrodes soient congues de telle fagon qu'elles ne se dégradent pas lorsqu'elles sont

utilisées dans un environnement oxydant.

Une autre approche [36, 37] consiste a utiliser une électrode comme anode quel que soit le mode de
fonctionnement et la deuxieme électrode conservera de la méme maniére son role de cathode. Ainsi,
la cathode sera en contact avec I'oxygéne en mode pile a combustible (p6le +) et avec I’hydrogene en
mode électrolyseur (pole -). Et inversement pour I'anode, elle sera le pdle positif en contact avec
I’oxygéne en mode électrolyseur et elle deviendra le pole négatif en contact avec I’hydrogene en mode
pile a combustible (Figure 10).

A : B

WATER ELECTROLYSIS MODE

2H42e—H, | H0-120.42042H"

2H"+2e—H, H,0—1/20,42¢+2H"*

I
1
cathode anode X cathode anode
T
|
I
1
Pt Pt4lr ! Pt Pt+lr
I
1
I
b
: |
anode cathode | cathode L3 anode
1
Ho2H2e | 120,420 2H - H,0 | 120,426+ 2H*—H,0 H,-»2H*+2¢
FUEL CELL MODE
hydrogen oxygen : reduction oxidation
electrode electrode 1 electrode electrode

Figure 10 : Représentation des deux types d’URFCs. (A) Electrodes réversibles a hydrogene et oxygéne ;

(B) Electrodes a fonction redox fixe : électrode a oxydation et a réduction [36].

Ce deuxieme type d’URFC rend la gestion des gaz plus difficile et impose des précautions
supplémentaires, telles que des purges complétes entre chaque changement de mode, pour ne pas
obtenir de mélanges oxygene — hydrogene potentiellement explosifs. La suite de cette étude se

concentrera sur la configuration (A) a électrodes réversibles (Figure 10).
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L'utilisation d’un stack unitaire est trés intéressante pour des raisons de compacité et de colt du
systeme mais il n’est alors plus possible de gérer des puissances de charge et de décharge tres
différentes. Par ailleurs, la conception d'une électrode d'électrolyseur est fondamentalement
différente de la conception d'une électrode de pile a combustible. Alors que I'anode de I'électrolyseur
(électrode a oxygéne) est généralement congue pour étre noyée, la cathode de la pile a combustible
(électrode a oxygene) doit repousser I'eau. Le fonctionnement avec de I'oxygene pur d'une électrode
noyée ou partiellement noyée peut étre possible, en particulier a pression élevée, mais le
fonctionnement avec de |'air peut engendrer des limitations séveres dues au transport de matiere,
méme a de trés faibles densités de courant. De ce fait, la conception d'une URFC peut étre plus facile
pour les applications ol I'oxygéne est stocké et utilisé, tandis que des unités discretes peuvent étre un

meilleur choix lorsque I'air est utilisé dans le mode de fonctionnement en pile a combustible.

La principale difficulté concernant le développement du coeur de cellule d’'une URFC apparait étre la
conception de I'électrode a oxygéne. Comme le souligne la figure 8, I'électrode a hydrogéne est
similaire pour les deux modes de fonctionnement, mais I'électrode a oxygéne différe par sa
composition, que ce soit au niveau de I'électrocatalyseur ou de la couche de diffusion. Pour rendre
I"URFC compétitive, il est impératif de concevoir une électrode bifonctionnelle a oxygéne (BOE -

Bifunctional Oxygen Electrode) capable de catalyser aussi bien 'OER que I’ORR.
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4. Matériaux d’électrodes et conception d’une électrode bifonctionnelle a

oxygene

Deux problémes sont rencontrés lors de la conception des structures d'électrodes pour les systemes
URFC, notamment pour I’électrode a oxygene. Pour les piles a combustible PEM, du papier carboné ou
un tissu de carbone trés hydrophobes sont généralement adoptés comme matériaux de la couche de
diffusion de gaz (GDL) de I'électrode, tandis que la couche catalytique (CL) utilise des charbons actifs
(e.g. carbone Vulcan XC-72) comme support des catalyseurs (Figure 11). Cependant, ils ne peuvent pas
étre utilisés comme GDL dans une URFC pour les deux raisons suivantes : premierement, les matériaux
carbonés ont tendance a se corroder aux potentiels élevés de I'électrode a oxygene lors du
fonctionnement en électrolyseur ; deuxiemement, les GDL doivent assurer un bon équilibre entre les
propriétés hydrophobes et hydrophiles a la fois pour la pile a combustible et pour I'électrolyse de I'eau.
D’une part, le fonctionnement en pile a combustible exige que la GDL de I'électrode a oxygene ait des
propriétés hydrophobes pour empécher le noyage des canaux, et d'autre part, |'électrolyse de I'eau

exige que la GDL ait des propriétés hydrophiles pour alimenter en eau I'électrode a oxygeéne [38].

Catalyst

Catalyst
Support

Porous GDL

Proton Conducting
Material (eg. Nafion)

Fxr

Figure 11 : Schéma d’une interface membrane-électrode typique dans une URFC [34].

Une autre limitation intervient lors du choix de I'électrocatalyseur. En effet, celui-ci doit permettre la
catalyse de I'OER et de I'ORR avec les plus petites surtensions possible. Une solution est de mélanger
un catalyseur de I’OER avec un catalyseur de I'ORR. En outre, une électrode efficace doit avoir chaque
particule de catalyseur en contact avec au moins une autre particule de conducteur électronique de

sorte qu'un chemin électronique continu vers le collecteur de courant électrique existe. Elle contient
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également un réseau ionigue continu reliant chaque particule de catalyseur a la membrane (Figure 11)
pour assurer le transfert des protons vers/depuis la membrane. Du Nafion® en solution est
généralement appliqué sur la couche catalytique pour assurer cette conductivité ionique. Les

matériaux envisagés pour répondre a ces problématiques sont détaillés dans les parties suivantes.

4.1 Les couches de diffusion de gaz (GDL)

Il est essentiel de développer une couche de diffusion de gaz en matériau poreux pour assurer une
distribution uniforme et I'évacuation des gaz réactifs et de I'’eau dans toute la structure de I'électrode.
Toutes les surfaces de la membrane et des catalyseurs sont ainsi en contact avec les réactifs. Le
matériau doit également étre conducteur afin d'assurer un contact électrique ininterrompu entre le
collecteur de courant et les électrodes. Dans les piles a combustible PEM conventionnelles, ceci est
communément réalisé par une structure poreuse de carbone, usuellement du papier carbone ou du
tissu de carbone. Sur ce substrat carboné, appelé GDB (Gaz Diffusion Backing), est généralement
déposée une couche microporeuse (MPL) constituée d’'un mélange de charbon actif et de PTFE afin de

controler I’'hydrophobicité de la GDL (Figure 12).

: ; "Jtn
'.4\\' P'LA
AVV‘ " ‘ -’4

PTFE binder
. MPL particles

Figure 12 : Représentation d’une GDL.

Ceci n'est cependant pas adapté pour une utilisation a long terme dans une structure d'électrode URFC

par suite de I'oxydation du carbone au cours de I'électrolyse de I'eau selon I’équation (26) :
C+2H,0 =CO, +4H* +4e” avec E° =0,207 V vs ERH a 25°C (26)

Méme si la vitesse d'oxydation est faible, sur un temps d'utilisation long, suffisamment de carbone
aura été consommé, diminuant ainsi les contacts électriques dans I'AME et favorisant la perte de
particules catalytiques par détachement, et donc affectant les performances de la cellule. La couche
de diffusion de gaz d’une URFC est donc généralement constituée d’un tissu métallique, d’une feuille
de métal perforée ou d’'une mousse métallique. Cependant, des études s’intéressent également a la
protection des GDL en carbone pour poursuivre leur utilisation dans les URFC. Cette protection
consiste souvent en une couche d’oxyde d’iridium [39] ou d’iridium métallique [40] supposée capter

les espéces oxydantes avant qu’elles n’atteignent la couche de diffusion carbonée.
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Dans une PEMFC conventionnelle la GDL est généralement hydrophobe pour permettre I'évacuation
de I'eau de la cellule. Dans les URFCs, comme mentionné plus haut, la GDL doit assurer un équilibre
approprié entre les propriétés hydrophiles et hydrophobes [38]. Plusieurs méthodes ont été
développées pour surmonter ces problémes en utilisant notamment des électrodes comprenant des

structures multicouches complexes [41, 42].

loroi et al. [43] ont examiné I'utilisation du titane, qui est un matériau résistant a la corrosion et
conducteur électronique dans des environnements tres anodiques et hautement acides, comme la
GDB des URFCs. Dans cette étude, plusieurs GDBs de titane recouvertes de différentes quantités de
PTFE hydrophobe ont été préparées et testées. L'étude a révélé que le contenu hydrophobe de la GDL
hydrogene n’a pas d'effet sur la performance de la cellule, tandis que la quantité de PTFE de la GDL
oxygeéne a modifié les performances de I'URFC de maniére significative. Plus récemment Ito et al. [44]
ont étudié la dispersion d’'une couche de PTFE sur des feutres de titane et I'effet de cette GDL modifiée

sur les performances de I’'URFC.

4.2 Les supports de catalyseur

L'importance du support de catalyseur n’est plus a démontrer. Typiquement, un support fournit une
surface physique pour la dispersion de petites particules métalliques, ce qui est nécessaire pour
obtenir une grande surface spécifique. Un bon support de catalyseur respecte les propriétés

suivantes :

- Surface spécifique élevée pour assurer la dispersion du catalyseur
- Conductivité électronique élevée pour assurer le transport des électrons entre le catalyseur et
la couche de diffusion

- Stabilité électrochimique, notamment résistance a |’oxydation

- Stabilité chimique, notamment en milieu acide

- Stabilité thermique
Dans les PEMFC, le carbone est généralement utilisé comme support conducteur car il est neutre vis-
a-vis des réactions d’oxydo-réduction intervenant dans la cellule et il présente peu d’interactions avec
les particules métalliques supportées [45, 46]. Le carbone en tant que support a été introduit
principalement afin de réduire les charges en métaux nobles a l'intérieur des cellules. Les charges ont
effectivement été réduites d’environ 7 mg.cm? & 0.1-0.2 mg cm™? dans les piles & combustible
hydrogéne / oxygéne de type PEM [47]. Différentes formes de matériaux carbonés sont utilisables [48],
la plus commune est le carbone Vulcan XC72 qui se présente sous la forme de nanospheéres d’environ

50 nm de diamétre et posséde une surface spécifique de I'ordre de 250 m2.g. Cependant, I'oxydation
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du carbone (Eq 26) a la cathode de la pile a combustible limite la durée de vie pratique du catalyseur
supporté : les particules métalliques supportées se détachent et s’agglomerent, réduisant la surface
de catalyseur. Des potentiels élevés a I'électrode a oxygene des URFCs fonctionnant en mode

électrolyseur conduisent a une corrosion d’autant plus rapide du carbone.

Des travaux ont été rapportés sur l'utilisation de supports non carbonés dans les PEMFC afin
d’améliorer la durabilité du catalyseur [49]. Les alternatives proposées sont généralement des
céramiques de type oxyde, carbure ou nitrure. Les dérivés du titane ont été extensivement étudiés, et
notamment le dioxyde de titane, TiO,, qui est peu coliteux et présente une excellent résistance a la
corrosion. Cependant I’oxyde steechiométrique n’est pas conducteur, la présence de Ti3* est nécessaire
pour observer une conductivité de type métallique. Pour cela, il faut créer des lacunes en oxygene ou

procéder au dopage de I'oxyde par d’autres éléments.

L'oxyde sous-stoechiométrique est métastable et forme des phases dites de Magnéli [50] qui peuvent
s’écrire sous la forme TinOzn1 avec n entier strictement supérieur a 3. La phase d’ordre 4, Ti,O, est
réputée pour présenter la plus grande conductivité électronique. Ces phases étaient commercialisées
sous la forme d’un mélange des phases d’ordre 4 a 10 sous le nom Ebonex. Les propriétés de support
de catalyseur de ces matériaux ont été évaluées a de nombreuses reprises [51-62], principalement
comme support de platine pour I'ORR. Plusieurs difficultés ont été rencontrées avec ces matériaux.
Premiérement, ils sont généralement élaborés par traitement réducteur de TiO; a haute température
et leur surface spécifique est par conséquent trés réduite : de I'ordre de 10 m2.g* [56]. Deuxiémement,
leur stabilité électrochimique est réduite en milieu fortement oxydant et a potentiel élevé : dans les
conditions de dégagement de I'oxygéne au-dessus de 1,6 V vs ERH dans une solution H,SO4 0,5 M, une
perte progressive de courant est observée [61]. Cela s’explique par I'oxydation en surface du composé
sous-stcechiométrique jusqu’a sa forme stoechiométrique TiO; qui est non conductrice et empéche le

transfert d’électrons entre le catalyseur et le reste de I'électrode.

L'autre approche pour rendre conducteur I'oxyde de titane consiste a le doper avec d’autres éléments.
Le plus couramment étudié est le niobium [61, 63-71], quelques études ont également été réalisées
avec un dopage au tantale [63, 72]. Ces matériaux peuvent étre préparés avec des procédés qui ne
requiérent pas de traitement thermique important. Des surfaces spécifiques intéressantes pour la
dispersion de catalyseur ont été relevées : de I'ordre de 90 m2.g [71] voire méme 175 m2.g! [72]. Le
taux de dopage varie de 10 & 25% molaire. La conductivité a été mesurée 3 1,11 S.cm™ pour
Tio,7sNbo,2502 [70]. De la méme fagon que pour les oxydes sous stcechiométriques, la durabilité semble

meilleure que celle des supports carbonés, mais une perte de conductivité progressive est observée.
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Elle peut étre attribuée a la migration de I’élément dopant a la surface des particules, ce qui conduit a

un retour au TiO, non conducteur.

Toujours basé sur le titane, le nitrure de titane, TiN, est également le sujet de nombreuses études
récentes [73-82]. En effet, il est résistant a la corrosion et sa conductivité électronique est élevée : 4,0
S.cm™ contre 1,2 S.cm™ pour du noir de carbone [49]. Ces propriétés en font un excellent candidat de
support de catalyseur. Avasarala et al. [74] ont réalisé une étude détaillée de la durabilité de
catalyseurs de type Pt/TiN avec des particules de TiN de 20 nm de diameétre présentant une surface
spécifique de 50 m2.g™. Ils ont conclu que le catalyseur se dégradait uniquement par des mécanismes
d’agglomération de particules de platine, tandis que les catalyseurs classiques de type Pt/C se
dégradent également par corrosion du support. Yang et al. [81] ont étudié I'effet de la forte interaction
métal-support causée par le nitrure de titane sur le platine. lls ont montré que le support TiN provoque
un changement dans la structure électronique du platine métallique et cela induit de meilleures
activités catalytiques vis-a-vis de 'ORR. lls ont cependant relevé de faibles conductivités pour leurs
échantillons de TiN. En effet, la valeur de conductivité donnée plus haut (4,0 S.cm™) est valable pour
un échantillon massif, cette valeur doit étre inférieure dans le cas d’un solide fortement divisé. Pour
contourner ce probléme, ils ont ajouté du noir de carbone a leur encre catalytique pour assurer la
conductivité de la couche catalytique. Cet ajout de matériaux conducteurs pour palier a la conductivité
insuffisante du support TiN peut étre retrouvé dans I'étude de Shintani et al. [80]. lls ont utilisé du noir
d’acétylene comme particules conductrices pour assurer la conductivité dans I’ensemble de I'électrode
par un phénomeéne de percolation électronique. Enfin, Zhang et al. [83] ont montré que les fonctions
Ti-OH qui se forment a la surface du nitrure de titane aident a éliminer le monoxyde de carbone
adsorbé sur le platine, ce qui limite grandement I'empoisonnement au CO auquel les catalyseurs a

base de platine sont trés sensibles.

Les carbures et carbonitrures de titane, TiC et TiCN, ont des propriétés proches de TiN et ont gagné de
I'intérét comme potentiels supports de catalyseurs [82, 84-89]. Leur conductivité électronique est
souvent liée a la proportion de carbone libre dans leur structure. Ces types de support peuvent donc

s’avérer bien plus sensibles a I'oxydation que le nitrure de titane.

Les supports a base de titane sont tres fréquemment rencontrés dans la littérature. Quelques
alternatives sont toutefois étudiées. Le carbure de tungsténe, WC, est conducteur et présente une tres
grande résistance chimique [49, 90]. Mais il est sensible a I'oxydation. L’oxyde d’étain, SnO,, a souvent
été envisagé comme support, mais il est peu stable et est souvent dopé. L’ATO (Antimony Tin Oxide) —
I'oxyde d’étain dopé a lI'antimoine — a donné des résultats encourageants comme support de

catalyseur pour les applications PEMEC [91] et URFC [92].
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Les oxydes de ruthénium et d’iridium font partie des rares oxydes présentant naturellement une
conductivité de type métallique sans dopage. Comme il s’agit d’oxydes stoechiométriques, ils ne sont
pas sensibles a I'oxydation. Ils apparaissent étre d’excellents candidats comme support de catalyseurs.
Mais ils sont excessivement coliteux pour étre envisagés uniquement dans cette optique. Comme nous
le verrons dans la partie suivante (4.3), ce sont d’excellents catalyseurs pour I'OER. Leur utilisation
comme support peut alors étre envisagée s’ils jouent également le réle de catalyseur. Pour réduire
leur co(t mais conserver leurs propriétés intéressantes, Patru et al. [93] ont utilisé un oxyde mixte
d’iridium et de titane commercialisé par Umicore comme support de platine pour une application
PEMFC. Cet oxyde mixte doit contenir suffisamment d’oxyde d’iridium pour assurer la conductivité
électronique et 'oxyde de titane permet d’accroitre la surface de support a moindre codt. Cette

approche est tout a fait envisageable pour une application URFC.

4.3 Les électrocatalyseurs

Le role d’un électrocatalyseur est de catalyser une réaction électrochimique. Il s’agit souvent de
métaux, les métaux nobles en particulier présentent des propriétés tres intéressantes dans ce
domaine. Il s’agit ici de catalyse hétérogene et il est alors primordial de maximiser la surface de
catalyseur pour obtenir une activité catalytique élevée. Comme nous I'avons vu précédemment, des
supports sont utilisés pour disperser ces catalyseurs et éviter leur agglomération. L’électrocatalyseur

consistera souvent en une dispersion de nanoparticules de quelques nanometres de diametre.

4.3.1 Pour l'électrode a hydrogéne

Il'y a eu de nombreuses études sur les électrocatalyseurs pour les URFCs. La majorité d'entre elles se
concentrent sur le développement d'un catalyseur approprié pour |'électrode a oxygene et examinent

brievement la conception de I'électrode a hydrogene [94-98].

Cela résulte de la cinétique favorable des réactions d'oxydation et de dégagement de I'hydrogéne sur
le platine, qui est connu pour étre I'un des meilleurs catalyseurs de I'électrode a hydrogéne [99], si
bien que de fortes densités de courant sont obtenues a des surtensions faibles. Il n'y a pas de limitation
par le transport de matiere et le seul probleme de |'électrode a hydrogéne est sa sensibilité a

I'empoisonnement [100].
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4.3.2 Pour 'électrode a oxygéne

Le choix de I'électrocatalyseur est une étape importante du développement d’une électrode a
oxygeéne. Nous verrons dans un premier temps quels sont les meilleurs catalyseurs pour 'ORR d’une
part et pour 'OER d’autre part. Dans un deuxieme temps, nous analyserons les catalyseurs bi-

fonctionnels proposés dans la littérature.

4.3.2.1 Catalyseur pour 'ORR

Le catalyseur de choix pour I'ORR reste le platine [101]. Ses alliages avec notamment le palladium [102]
ou des métaux de transition tels que le fer [103], le cobalt, le nickel, ou encore le cuivre [104],

conduisent a de légers gains d’activité vis-a-vis de I'ORR par rapport au platine seul.

4.3.2.2 Catalyseur pour I'OER

Le ruthénium et l'iridium sont reconnus pour étre les métaux présentant les meilleures activités
catalytiques vis-a-vis de I'OER [105]. IIs sont d’autant plus efficaces sous leur forme d’oxyde IrO; et
RuO; [106]. RuO; est reconnu pour son activité électrocatalytique vis-a-vis de I'OER, mais il s’avére peu
stable. En revanche, IrO, présente une activité moindre mais est nettement plus stable [107]. De
nombreuses études s’intéressent de prés a ces deux oxydes et en particulier a leur mélange dans des
structures plus ou moins complexes afin de profiter de la stabilité d’IrO; et de I’activité catalytique de

RuO; [108-112].

4.3.2.3 Catalyseur bi-fonctionnel

Les catalyseurs les plus utilisés pour |’électrode bi-fonctionnelle a oxygéne reposent sur des
combinaisons de métaux nobles, en particulier du platine, de I'iridium et du ruthénium, ainsi que leurs
oxydes [113]. Plusieurs études ont été menées pour déterminer la meilleure combinaison de
catalyseurs pour la BOE. Chen et al. [114] ont examiné 715 combinaisons différentes de cing éléments
(Pt, Ru, Os, Ir et Rh) pour évaluer leur activité et leur stabilité en tant que catalyseur bi-fonctionnel. lls
ont déterminé que la zone pauvre en iridium du ternaire Pt-Ru-Ir présente les plus hautes activités
catalytiques vis-a-vis de I'OER et de I'ORR tout en conservant une résistance a la corrosion convenable.
Leur composition la plus efficace est PtssRuglros est plus performante qu’un classique mélange Pt-Ir.
Rivas et al. [115] aboutissent aux mémes conclusions. En revanche, Yim et al. [116,117] ont obtenu des

résultats contradictoires en comparant les propriétés catalytiques de Pt, Pt-Ir, Pt-Ru, Pt-Ru-Ir, Pt-RuO;
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et Pt-IrO,. En effet, ils ont trouvé que le platine seul est le plus efficace en mode pile a combustible
tandis que Pt-Ir et Pt-IrO, sont les plus performants en mode électrolyseur. De plus, concernant
PtssRuslrgs, il présente un comportement similaire a Pt-Ru dans cette étude. Ils ont cependant en
commun le fait que le ruthénium et ses oxydes sont instables dans les conditions opératoires de la BOE
[118]. Cela explique le grand nombre d’études de catalyseurs bi-fonctionnels orientées vers Pt-Ir et Pt-

IrO; [119-125].

4.4 Etude de cas d’une électrode bifonctionnelle a oxygéne (BOE)

Une électrode a oxygeéne bi-fonctionnelle novatrice composée d’électrocatalyseurs (Pt/TiO; et Ir/TiO5)
supportés sur de I'oxyde de titane et d’une GDL résistante a la corrosion a été développée par Huang
et al. pour des applications aux URFCs [120]. La GDL résistante a la corrosion est constituée d'un
substrat de carbone conventionnel et d’'une couche microporeuse protectrice (MPL) de nitrure de
titane sur lequel est dispersé de l'iridium (Ir-TiN). Parmi les différentes compositions préparées de Pt-
Ir, le catalyseur Ptgslris (avec un rapport pondéral Pt / Ir de 85/15) a montré |'activité catalytique la

plus élevée vis-a-vis de I'ORR et de I'OER.
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Figure 13 : Courbes de polarisation j(E) en fonction de la composition Pt-Ir pour les
électrocatalyseurs Pt-Ir/TiO; a température ambiante dans une solution H,SO4 0,5 M avec une vitesse
de balayage de 5 mV s et une vitesse de rotation de I'électrode de 900 tours par minute
90 et 100 pg cm 2 de catalyseurs pour I'ORR (a) et I'OER (b), respectivement.
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La figure 13a montre les courbes de polarisation de I'ORR pour les différentes compositions de Pt-Ir.
L'ORR est une réaction sous contrdle mixte cinétique et diffusionel dans la zone de potentiels entre
0,95 V et 0,60 V, suivie d'une région ol le courant limite de diffusion (~ 3,5 mA cm™) est observé. De
plus, le catalyseur Ptolrsp a montré la plus faible activité pour la réduction de I'oxygéne en raison de la
faible activité du catalyseur Ir pour I'ORR. La figure 13b montre I'activité vis-a-vis de I'OER des
catalyseurs Pt-Ir/TiO; selon leur composition. Le potentiel du début de I'OER (Eonset) pour le catalyseur
Ptioolro est d'environ 1,55 V, alors que I'Eonset pour le catalyseur Ptyolrsp est d'environ 130 mV plus
négatif que pour le catalyseur pur de Pt. Les études sur 'OER ont montré que parmi les divers
catalyseurs composites Pt-Ir/TiO,, la vitesse de dégagement de |'oxygéne augmente de maniére

significative avec I'augmentation de la teneur en Ir jusqu'a 30% en masse.
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Figure 14 : Courbes de polarisation d'une pile a combustible PEM (a) et d'un électrolyseur de I'eau (b)
avec des catalyseurs bi-fonctionnels pour |'électrode a oxygéne : Pt-Ir/TiO; et noir de Pt-Ir. Charge en
catalyseurs: 0,5 mgp; cm2 a I'électrode a hydrogéne ; 1,0 mgpr cm2 (Pt/Ir = 85/15) a I'électrode a
oxygéne) ; débits H, et 0,: 150 mL min', H,0: 20 mL min't; humidité: 100% RH; température: 80°C.

La figure 14 montre les courbes de polarisation de I’'URFC utilisant des catalyseurs Pt-Ir/TiO, supportés
et des noirs de Pt-Ir non supportés comme catalyseurs bi-fonctionnels de I'électrode a oxygéne. Dans
le mode de fonctionnement en pile a combustible (Fig.14a), I'électrocatalyseur Pt-Ir/TiO, conduit a des
densités de courant de 1,38 A.cm?2 3 0,60 V et une densité de puissance maximum de 0,93 W.cm™. Les
performances obtenues avec |'électrode de noir de Pt-Ir sont beaucoup plus faibles en raison des

particules de catalyseur plus grandes et agglomérées pour les catalyseurs non supportés. Une densité
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de courant de de 0,74 A.cm23a 0,6 V est obtenue, ce qui est a peu prés la moitié de celle obtenue lors
de l'utilisation de Pt-Ir/TiO, en tant que catalyseur. Dans le mode électrolyseur de I'eau (Figure 14b),
les performances des catalyseurs supportés Pt-Ir/TiO, sont supérieures a celles obtenues avec le noir
de Pt-Ir non supporté. Ces valeurs sont beaucoup plus élevées que celles obtenues pour les catalyseurs
bi-fonctionnels noirs de Pt/Ir rapportés dans la littérature [36, 37]. Avec I'augmentation de la densité
de courant de fonctionnement, la différence de la tension de cellule entre les catalyseurs supportés et

non supportés a une densité de courant donnée a également augmenté.

Les résultats des tests en URFC ont montré que le rendement global de la conversion d'énergie (ggiobal)
avec des catalyseurs supportés Pt-Ir/TiO, (soit 42%) était significativement plus élevé que celui avec
des noirs de Pt-Ir non supportés (soit 30%). Le support TiO, fournit des grandes surfaces pour la
dispersion uniforme des particules de catalyseur. L'augmentation des performances de 'URFC a été
attribuée a la dispersion uniforme et a une meilleure utilisation des catalyseurs de métaux nobles. De
plus, la stabilité des performances en cyclage de 'URFC a été significativement améliorée par
['utilisation de couches protectrices d’Ir-TiN, ce qui supprime quasiment la corrosion du substrat
carboné de la GDL en particulier au cours de I'électrolyse de I'eau. Nous pouvons cependant émettre
des réserves concernant le support TiO; qui n’est pas conducteur électronique. Ce type de support
devrait conduire a de fortes chutes ohmiques qui ne sont pas observées lors de cette étude. Le taux
de charge important (60.:%) en platine sur le support et la MPL constituée de nitrure de titane et
d’iridium métallique apparaissent étre suffisants pour assurer le transfert d’électrons du catalyseur au

collecteur de courant.
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5. Production d’hydrogene par électrolyse de composés organiques

Comme nous I'avons vu précédemment, la consommation électrique des électrolyseurs alimentés en
eau reste bien supérieure a I|’énergie théorique de 2,7 kWh.Nm?3 associée a la tension
thermodynamique de 1,23 V: généralement 4 a 6 kWh.Nm?3 correspondant a des tensions
d’électrolyse de 1,5 a 2 V. Cela est principalement da a la cinétique lente de I'OER qui conduit a une
importante surtension anodique. Outre cette surconsommation électrique, le potentiel élevé de
I’électrode a oxygéne a un impact négatif sur sa durabilité. En effet, ce milieu trés oxydant accélére la
dégradation des matériaux constituants I'électrode, méme lorsque ceux-ci s’avérent résistants a
I’oxydation. Cela est d’autant plus vrai pour une URFC et son électrode a oxygéne qui contient du

platine et présente une conception plus complexe.

La tension de cellule élevée de I'électrolyseur est donc pénalisante vis-a-vis de la consommation
énergétique et de la durabilité. Plusieurs solutions sont envisageables pour réduire cette tension de
cellule. Augmenter la température du systéme en est une. Mais la technologie PEM reste limitée par
I'utilisation d’'une membrane qui doit conserver un niveau d’hydratation suffisant pour assurer sa
conductivité ionique. Il est donc difficile de dépasser 80 a 100°C sur des cellules utilisant des
membranes de type Nafion. Concevoir la cellule de telle sorte que sa résistance globale soit la plus
faible possible permet de minimiser la contribution de la chute ohmique dans la tension de cellule.
Une autre approche consiste a réduire la surtension anodique en optimisant I'électrocatalyseur pour
I’OER. Ceci sera présenté dans le chapitre 3, mais comme nous le verrons ces optimisations ne
permettent de gagner que quelques dizaines de millivolts sur la surtension anodique et par conséquent
sur la tension de cellule. Ce gain est certes bénéfique mais son impact sur la consommation électrique
et la dégradation reste limité. Une derniére approche, plus radicale, consiste a utiliser une source

d’hydrogéne autre que I'eau.

5.1 Les composés organiques sources d’hydrogéne

Des composés organiques riches en hydrogene peuvent conduire a la génération d’hydrogéne pur par
leur reformage, notamment par voie électrochimique [126-128]. Idéalement, ces composés pourraient
étre issus de la biomasse pour réduire I'impact environnemental de I’hydrogéne produit. Les acides
carboxyliques, les alcools et les sucres peuvent étre considérés comme des sources d’hydrogéne. Dans
cette optique, I'acide formique [129-130], le méthanol [131-138], I’éthanol [139-140], le glycérol [141-

142] et le glucose [143] ont déja été I'objet d’études approfondies. L'intérét de ces composés
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organiques pour la production d’hydrogene par électrolyse vient de leur potentiel standard tres faible.
Il est souvent proche de 0 V vs ESH tandis que celui de I'eau vaut 1,23 V vs ESH. Cela conduit a des
tensions de cellule inférieures lors de leur décomposition par oxydation électrochimique par rapport
a I'électrolyse de I'eau. Cependant, de la méme fagon qu’avec I'eau, de fortes surtensions d’oxydation
sont observables en fonctionnement et requiérent I'emploi d’un électrocatalyseur optimisé pour leur

oxydation afin de réduire ces surtensions (Figure 15).

PEMECH,0 PEMEC MeOH

.I\@ .I\@

= % 0, 3 H, ¢== =) CO,
4= H,0 == CH,0H
+H,0
PEM PEM
Réaction globale : H,0 —» H, + 2 O, Réaction globale : CH,OH + H,0 » 3 H, + CO,

Figure 15 : Représentation schématique d’une PEMEC alimentée en eau et d'une PEMEC alimentée en

méthanol. La conception est similaire, seul I'électrocatalyseur change.

L'oxydation électrochimique de certains de ces composés est étudiée depuis de nombreuses années
pour leurs applications dans les piles a oxydation directe (DOFC — Direct Oxydation Fuel Cell), en
particulier le méthanol pour la DMFC (Direct Methanol Fuel Cell) et I’éthanol pour la DEFC (Direct
Ethanol Fuel Cell). Les progres réalisés dans la conception d’une DMFC sont par conséquent utiles pour

le développement d’un électrolyseur alimenté en méthanol (Figure 16).

Les éthers et polyéthers tels que le diméthyléther (DME), le diméthoxyméthane (DMM) ou encore le
triméthoxyméthane (TMM) sont également intéressants pour ces applications. Ils sont issus du
méthane ou du méthanol et peuvent étre obtenus par la conversion du gaz de synthése (mélange de
CO et H,). Ce gaz de synthése peut par ailleurs étre obtenu par la pyrolyse ou la gazéification de

composés de la biomasse [144-145], si bien que les produits générés ont un impact réduit sur
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I’environnement. Leur intérét réside dans I'absence de liaisons C-C qui rend leur oxydation compléte
en CO; plus aisée que pour les alcools, a I'exception du méthanol. En effet, ces composés ne
comportent que des liaisons C-H et C-O qui sont plus faciles a cliver. Parmi ces polyéthers, le DMM, en
particulier, peut étre produit directement a partir du méthanol [146-147] et son utilisation comme
combustible dans une DOFC a déja été étudiée [148-152]. La suite de cette étude se concentrera

davantage sur le méthanol et le DMM.

DMFC

CO, €=
CH,OH ==p == 3/,0, 3H, == =) CO,
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== 3 H,0 4= CH,;0H
+H,0
PEM PEM
Réaction globale : CH;OH +3/,0, »2 H,0 + CO, Réaction globale : CH,OH + H,0 —» 3 H, + CO,

Figure 16 : Représentation schématique d’une DMFC et d’une PEMEC alimentées en méthanol.
L’électrocatalyseur anodique permettant I'oxydation du méthanol est le méme dans les deux

systémes.

5.2 Considérations thermodynamiques

Considérons dans un premier temps I’oxydation électrochimique du méthanol dans une PEMEC (Figure

15). A l'anode, le méthanol sera oxydé selon la réaction suivante :
CH3;0H+ H,0 > CO, +6H* +6e” (27)

Les électrons parcourent le circuit extérieur et les protons traversent la membrane avant d’étre réduit

a la cathode selon la réaction déja rencontrée lors de I'étude de I’électrolyse de I'eau :
2Ht*+2e - H, (13)

La réaction globale d’électrolyse est alors :
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CH30Hgy + Hz0() = 3 Hy ) + €Oy, (28)

La réaction (28) est la réaction de vaporeformage du méthanol qui est usuellement réalisée a haute
température. Dans I’électrolyseur, cette réaction aura lieu a basse température par voie
électrochimique. Les données thermodynamiques standards relatives a la réaction (28) sont les

suivantes :
AH® = 131,5 k].mol™?! et A.G% = 9,3 Kk].mol™?!

L’énergie a apporter pour produire une mole d’hydrogéne est donc de 131,5/3 = 43,8 kJ, contre 286 kIJ
dans le cas de I’électrolyse de I’eau. Le potentiel de I'anode dans les conditions standards vaut :

_ AGO

EX o 0,016 V vs ESH

Le potentiel de la cathode a hydrogéne étant voisin de 0 V vs ESH, la tension d’électrolyse a I'état

standard peut étre calculée :
U2, =EX —EZ = 0,016V

Pour rappel, la tension d’électrolyse de I'eau dans |'état standard est 1,23 V. La tension de cellule
théorique pour I'électrolyse du méthanol est donc bien inférieure a celle de I'’eau. Nous pouvons nous
attendre a une consommation d’énergie moindre pour la production d’hydrogene. L’énergie

consommée peut étre exprimée en kWh.Nm3 en fonction de la tension de cellule :

IAt 2F

W, = — =—
€ vp, cell = 3600 V,,x103

Ucen = 2,19 Uy en kWh. Nmy? (29)

avec Vi =24,465 102 m3.mol? le volume molaire (a 25°C et 1 atm) et U.e, la tension de cellule exprimée

enV.

L'électrolyse du DMM repose sur les mémes principes que celle du méthanol. Le DMM est oxydé a

I’anode selon la réaction :
CH,(0OCH3), +4H,0 > 3C0, + 16 Hf + 16 e~ (30)

Les protons traversent la membrane et sont réduits a la cathode selon la réaction (13). La réaction
globale de décomposition électrochimique du DMM en hydrogene et dioxyde de carbone est donc la

suivante :

CH,(OCH3), + 4 H,0 - 3CO, + 8 H, (31)
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La réaction (31) est, comme pour le méthanol, similaire a la réaction de vaporeformage, mais elle peut

se produire a température ambiante. Les données thermodynamiques de la réaction (31) sont :
AH® = 340,6 k]. mol™?! et A.G° = —5,6 k]. mol ™!

Un apport d’énergie extérieur de 340,6/8 = 42,6 kJ sera nécessaire pour produire une mole
d’hydrogene, contre 286 kJ dans le cas de I’eau. Le potentiel de I'anode vaut :

+_ ArGO

E] = —0,004 Vvs ESH
16F

La tension thermodynamique de la décomposition électrochimique du DMM sera par conséquent tres

faible et méme négative :

U2, = EX —EZ = —0,004V ~ 0,00V

cel

Les données thermodynamiques associées a la décomposition électrochimique du méthanol et du

DMM sont résumées dans le tableau 2 avec les données de I'éthanol et de I'eau pour comparaison.

Tableau 2 : Données thermodynamiques associées a la décomposition électrochimique de différents
composés dans une PEMEC, avec la tension thermodynamique, I'énergie consommée et la quantité

d’hydrogeéne formé lors de I'oxydation compléte de la source d’hydrogéne.

AG° AH° E%Thermodynamique w,° nH;

/ kl.mol? / kl.mol* /V / kWh.Nm?3 / mol
Eau 237,2 285.8 1,229 2,695 1
Méthanol 9,3 131,5 0,016 0,035 3
Ethanol 97,6 348,0 0,084 0,184 6
DMM -5,6 340,6 0,00 0,00 8

A partir de considérations purement thermodynamiques, la production d’hydrogene par électrolyse
parait bien moins consommatrice en énergie électrique lorsque la source d’hydrogéne est un composé
organique et non I'eau. Il est cependant nécessaire de prendre en compte la cinétique des réactions

électrochimiques et les surtensions qui y sont associées afin de s’en assurer.
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5.3 Considérations cinétiques

La thermodynamique est largement favorable pour I'oxydation de ces composés organiques. Mais les
limitations cinétiques rencontrées pour I'électrolyse de I'eau le sont également pour I'électrolyse de
composés organiques. En effet, la cinétique du couple O,/H,0 est lente et une importante surtension
anodique est observée en fonctionnement. Il en est de méme pour les composés organiques
considérés et la tension de cellule en fonctionnement a des densités de courant élevées est bien
supérieure a la tension d’équilibre thermodynamique calculée dans la partie précédente. Ceci est

illustré sur la figure 17 en considérant le méthanol comme exemple.

(3]
! o
E o
< MeOH + H,0 - CO, + 6 H*
- Upo= 20V :
D A e e e e - e ———— ===
% c|l ﬁlllllllllllllllllllll ﬁl':.llIIIIIII...IIIIIIIIIIIIIllIlllllllllllllllllllllllllllllllllllll ﬁ\,
n " Upeon =05V :
@ ®E T :
nH, i 2H* H,0 Ai% 0, +2H*
E°(M&DH/CO,) Els. SHE/V
| [=] | i | H
T r= | ' : T T —
-0.2 0.88016 i 2.00
' DMFC
_Eeem0TV T
lq .ll.lllllllll'-I--IIlllllllllllll
< IFC
2H*PH, % O,+2H*
(=]
~

Figure 17 : Représentation des densités de courant théoriques suivant la loi de Butler-Volmer pour
I’oxydation de I'eau, I'oxydation du méthanol, la réduction de I'oxygéne et la réduction des protons.
Umeon, Un2o, Eomec et Erc sont respectivement les tensions de cellule pour I'électrolyse du méthanaol,
I’électrolyse de I'eau, la pile directe a méthanol et la pile a hydrogene pour une densité de courant de

1A.cm?.
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Malgré d’importantes surtensions anodiques, la tension de cellule Umeon attendue pour I’électrolyse
du méthanol devrait étre bien inférieure a la tension de cellule rencontrée lors de I'électrolyse de I'eau.
Il est cependant nécessaire d’utiliser un électrocatalyseur adapté pour réduire autant que possible
cette surtension. Le platine permet I'oxydation du méthanol, mais la décomposition de celui-ci génere
dans un premier temps du CO qui est un poison reconnu des catalyseurs a base de platine. La recherche
d’électrocatalyseurs pour cette application s’est donc rapidement tournée vers des mélanges
métalliques et notamment un mélange de platine et de ruthénium dans le cas du méthanol. Le
ruthénium participe a I’élimination du CO et le catalyseur Pt-Ru en proportions atomiques 4:1 est
reconnu comme étant le plus efficace pour I'oxydation électrochimique du méthanol [153]. Les
catalyseurs bimétalliques a base de platine et de ruthénium ont également prouvé leur efficacité pour

I’oxydation du DMM [149-150].
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6. Orientation de I’étude et plan du manuscrit

L’hydrogéne est un vecteur énergétique crucial pour I'exploitation des énergies intermittentes. L'URFC
a membrane échangeuse de proton est une technologie qui doit étre développée pour affirmer
I’hydrogéne en tant que vecteur d’énergie. Pour rendre cette technologie mature, I'un des points clés
est la conception d’une électrode bifonctionnelle a oxygéne. Dans un premier temps, nous nous
intéresserons a la synthése de catalyseurs a base d’oxydes de ruthénium et d’iridium pour accroitre
les performances électrocatalytiques pour I'OER. Ces travaux sont I'objet du Chapitre 3. Dans un
deuxieme temps, nous nous pencherons sur la problématique des supports de catalyseurs dans le
Chapitre 4. Nous considérerons notamment des supports a base de titane et en particulier le nitrure
de titane sur lequel sera dispersé du platine pour catalyser I'ORR. Les catalyseurs préparés pour I'OER
et 'ORR permettront d’étudier, dans le Chapitre 4 également, la réversibilité d’une électrode a

oxygene.

La génération d’hydrogene de grande pureté est nécessaire pour I'essor des piles a combustible basse
température qui sont sensibles a I'empoisonnement, notamment par CO. L’électrolyse de I'eau en
milieu acide produit de I’hydrogéne pur, mais la consommation d’énergie électrique reste cependant
trés élevée. Nous étudierons I'électrolyse du méthanol et du diméthoxyméthane en vue d’obtenir de
I’'hydrogéne pur avec une consommation d’énergie électrique moindre. Ce point est traité dans le

Chapitre 5.

Avant d’étudier les résultats présentés dans les Chapitres 3 a 5, le Chapitre 2 a pour objectif de détailler
les procédures expérimentales et les techniques d’analyse mises en ceuvre dans ces travaux de thése.

Les Chapitres 3 a 5 renvoient donc a plusieures reprises vers le Chapitre 2.
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Chapitre 2

Procédures expérimentales et méthodes de caractérisation

Ce chapitre résume les principaux protocoles opératoires et méthodes de caractérisation employés
dans ce manuscrit. Dans un premier temps, les méthodes générales de synthése de nanoparticules
sont présentées. Ensuite, les méthodes de caractérisations physico-chimiques et électrochimiques
sont détaillées. Enfin, une explication du fonctionnement du banc d’électrolyse utilisé conclu ce

chapitre.
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1. Méthodes de synthése de nanoparticules

Différentes voies de synthése de nanoparticules métalliques et oxydes ont été étudiées. Les
nanoparticules d’'oxyde de ruthénium et d’oxyde d’iridium pour la catalyse de I’oxydation
électrochimique de I'eau ont été élaborées par une voie hydrothermale en autoclave. Cette méthode

de synthése et son optimisation a I'aide d’un plan d’expériences sont détaillées dans le Chapitre 4.

Par ailleurs, des catalyseurs supportés a base de platine pour la réduction de 'oxygene ont été
élaborés. La préparation de nanoparticules de platine métallique et leur dispersion sur différents types
de supports ont mis en jeu deux approches différentes : une voie par microémulsion dite « water in

oil » et une synthése en milieu éthylene glycol dite « polyol ».

1.1 Syntheése « water in oil »

Le principe de cette voie de synthése de nanoparticules repose sur 'utilisation de micelles inverses
formées a I'aide de tensioactifs [154-155]. Les tensioactifs sont des molécules amphiphiles possédant
une partie polaire hydrophile et une partie apolaire hydrophobe. En présence d’une phase organique
majoritaire et d’une phase aqueuse, ces composés tensioactifs sont localisés a I'interface entre les
deux phases. Avec un ratio phase aqueuse / tensioactifs adapté, ils peuvent se regrouper sous forme
de spheres de quelques nanomeétres de diamétre piégeant la phase aqueuse : il s’agit de micelles
inverses (Figure 1). Cette dispersion de nano-gouttes d’eau dans un solvant organique est une

microémulsion.

Solvant erganigue

/_\"\__ o J;'r' '\\

1 / &«Ci Phase aqueuse

) /37 Téte polaire hydrophile
a?

¢« Queue hydrophobe

Figure 1 : Représentation d’'une micelle inverse.
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Chaque micelle peut étre considérée comme un nano-réacteur. Les sels métalliques précurseurs sont
solubles en phase aqueuse, si bien que les cations métalliques peuvent étre piégés a l'intérieur des
micelles. L'ajout d’un réducteur fort permet la réduction de la phase aqueuse : les cations métalliques
conduisent au métal de degré d’oxydation 0 et I’eau est réduite en hydrogene. La microémulsion de
sels métalliques dans le solvant organique devient donc une suspension colloidale de nanoparticules
métalliques (Figure 2). La taille des particules métalliques formées dépend de la taille des micelles
emprisonnant la solution aqueuse de cations métalliques. La taille des micelles peut étre controlée via

le rapport molaire entre le tensioactif et I'eau.

", ‘\_ ",
' ' ‘ NaBH, o 'é‘
W’ | ) >
it . A RN L
LY - — f
b N,
Cations métalliques en Manoparticule
solution aqueuse métallique b

Figure 2 : Représentation du principe de fonctionnement de la synthése « water in oil ».

En pratique, le solvant organique utilisé est I’'heptane. Le tensioactif est un polyéthyléne glycol dodécyl
éther dont le nom commercial est le Brij®L4 (Figure 3). Pour la préparation de nanoparticules de
platine, le sel précurseur est I'acide hexachloroplatinique hexahydraté H,PtCls,6H,0. Enfin, le

borohydrure de sodium NaBH, est choisi comme réducteur.

\/\/\/\/\/\{0/\94/0H

Figure 3 : Formule développée du Brij®L4.

Dans un premier temps, 1,6 mL d’une solution aqueuse a 0,1 M en Pt(+IV) sont ajoutés a un mélange
constitué de 37,0 g d’heptane et de 16,1 g de Brij®L4. Aprés homogénéisation, le platine en solution

est réparti uniformément dans les micelles formées par le Brij L4. L’ajout de 100 mg de NaBH4 entraine
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la réduction des cations métalliques de la phase aqueuse et I'obtention de la suspension de
nanoparticules de platine. La quantité souhaitée de support est ajoutée a la suspension et I'ensemble
est homogénéisé a I'aide d’un bain a ultrasons. L’ajout d’acétone permet de déstabiliser la suspension,
les nanoparticules décantent et se dispersent sur le support. La poudre chargée obtenue est récupérée
par filtration sur une membrane PVDF hydrophile 0,22 um (Durapore® de Millipore) aprées plusieurs
lavages a l'acétone, a I'’éthanol et a I'eau. Un traitement thermique a 200°C permet d’éliminer les

dernieres traces de produits organiques pouvant polluer le catalyseur supporté.

Cette méthode a plusieurs avantages. Elle est rapide a mettre en ceuvre et demande peu de matériel.
Elle est applicable a une grande gamme de métauy, il suffit de disposer d’un sel précurseur soluble
dans I'eau. Et elle permet I'obtention d’alliages métalliques en solubilisant plusieurs sels métalliques
différents. Il faut cependant que les interactions entre le support et les nanoparticules soient
suffisantes pour favoriser I'accroche des nanoparticules sur le support lors de la déstabilisation de la
suspension. Un support qui se disperse mal dans le solvant utilisé, ici ’heptane, entrainera une

mauvaise dispersion du catalyseur sur le support.

1.2 Syntheése « polyol »

Une deuxiéme approche consiste a utiliser un polyol en tant que solvant et réducteur des sels
métalliques précurseurs. Cette voie de syntheése est connue pour permettre |'obtention de
nanoparticules métalliques [156]. Les glycols sont des polyols convenables pour cette synthése.
L'éthylene glycol est privilégié pour ses propriétés stabilisatrices permettant de limiter I'agglomération

des nanoparticules métalliques formées au cours de la réduction.

La premiere étape consiste a solubiliser le sel métallique précurseur dans I'éthylene glycol, rendre le
milieu alcalin par ajout de soude, puis a porter I'ensemble a reflux. La déshydratation de I'éthyléne
glycol conduit a la formation d’acétaldéhyde permettant la réduction des ions métalliques. Par ailleurs,
le milieu alcalin favorise la formation de glycolates chargés négativement. La répulsion électrostatique
qui en découle a un effet stabilisateur sur les nanoparticules formées et entrave leur agglomération.
Par conséquent, une suspension stable de nanoparticules métalliques dans un mélange d’éthyléne

glycol et de produits d’oxydation est obtenue apres reflux.

Les travaux d’Avasalara et al. [73-74] ont été une source d’inspiration pour la définition du protocole
de synthese. En pratique, pour I'élaboration de nanoparticules de platine supportées, une solution a
1 gp.L? dans I'éthyléne glycol est préparée par dissolution de I'acide hexachloroplatinique

H,PtCls,6H,0. Le pH est ajusté a 11 par ajout d’une solution de soude 1 M dans I'éthyléne glycol. La
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guantité appropriée de support est ajoutée et dispersée a I'aide d’un bain a ultrasons. Le reflux a 160°C
est réalisé sous bullage d’azote afin d’éviter I'oxydation des particules métalliques par I'oxygene de
I’air. Deux méthodes de chauffage ont été utilisées et ménent a des résultats similaires : un bain d’huile
et un four a micro-ondes. Seule la durée du reflux change : 2 heures avec le bain d’huile contre 5
minutes avec le four a micro-ondes. Aprées refroidissement de la suspension de nanoparticules
métalliques et de support, de I'acide chlorhydrique est ajouté jusqu’a ce que le pH soit inférieur a 6.
Cela a pour but de réduire I'effet stabilisateur des glycolates. Une grande quantité d’eau est ensuite
ajoutée sous ultrasons afin de déstabiliser la suspension, les nanoparticules métalliques commencent
a décanter et se dispersent sur le support. Le support chargé en platine est récupéré par filtration sur
membrane PVDF hydrophile 0,22 um aprées plusieurs lavages a I’eau chaude pour éliminer les traces

de composés organiques. La poudre est enfin séchée quelques heures en étuve a 80°C.

Cette méthode de synthése ne fonctionne pas avec tous les métaux et la formation d’alliages n’est pas
aussi aisée qu’avec la méthode « water in oil ». Cependant, la mise en suspension du support est
facilitée dans I'éthyléne glycol. La viscosité de I'éthyléne glycol peut en étre la cause. La dispersion des
nanoparticules métalliques sur le support sera ainsi plus aisée. Toutefois, il est nécessaire que le

support ne soit pas modifié par les conditions réductrices du milieu pendant I’étape de reflux.
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2. Caractérisations physico-chimiques

Les nanomatériaux élaborés et les supports de catalyseurs étudiés ont été caractérisés par plusieurs

méthodes d’analyse complémentaires.

2.1 Diffraction des Rayons X sur poudre (DRX)

La diffraction des rayons X permet de déterminer la structure cristalline de la matiere. Le
diffractometre utilisé est un X’Pert Pro de PANalytical. Il est équipé d’un tube a rayons X a anticathode
de cuivre dont la longueur d’onde de la raie K, vaut 1,54 A et d’un détecteur en ligne X’'Celerator.
L'alimentation du tube a rayons X est fixée a 20 mA et 40 kV. Le goniometre, en configuration 6-6,

balaie de 20° a 70° en 20 avec un pas de 0,033° et un temps d’accumulation de 120 s.

L’échantillon sous forme de poudre est irradié par un faisceau monochromatique de rayons X. Les
familles de plans réticulaires caractéristiques de la matiere a I'état cristallin causent la diffraction du
faisceau incident. Il en découle des phénomeénes d’interférences constructives et destructives entre
les faisceaux de rayons X diffractés. Chaque pic observé sur le diffractogramme est le résultat
d’interférences constructives liées a la diffraction sur une famille de plans réticulaires définie par ses
indices de Miller (hkl). La relation de Bragg permet de relier la position angulaire du pic et la distance

inter-réticulaire caractéristique de la famille de plans réticulaires correspondante :
Zdhkl sin® = p)\

avec dny la distance inter-réticulaire de la famille de plan d’indices de Miller (hkl), 6 la position angulaire
du pic correspondant, p I'ordre d’interférence (seules les interférences d’ordre 1 sont considérées) et
A la longueur d’onde du faisceau incident. Les distances inter-réticulaires sont liées aux parametres de

maille de la structure cristalline (a, b, ¢, a, B, y) par la relation générale suivante :

1
dhkl = 2A%2 2 *2 2 ~%x2 *]q * * * ~% * * ¥k *
\/ha + k?b*? +1%2c*2 4+ 2hka*b* cos y* + 2klb*c* cos a* + 2hla*c* cos 3
1 1 1
avec fm— fm— =
asin B siny* bsinysin a* csinasin *
et cos (X* — cosycos B—cosa cos B* — cos acosy—cos 3 COSY* — Ccosacos B—cosy

sinysinf sinasiny sinasinf3

Dans le cas particulier des structures quadratiques (a=B=y=90°) la relation précédente peut étre

simplifiée et donne :
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1

h? k% I?
2t

dpk =

La structure cristalline des matériaux élaborés est complétement définie une fois que le type de réseau

a été identifié et que tous les parametres de maille ont été calculés.

Dans un deuxiéme temps, en connaissant la largeur a mi-hauteur d’un pic de diffraction, la relation de
Debye - Scherrer permet d’estimer la taille du domaine cristallin dans la direction perpendiculaire a la

famille de plans réticulaires considérée :

KA
Lhia = Hcos©
avec Lna la longueur des cristallites dans la direction perpendiculaire aux plans d’indices (hkl), K une
constante de valeur 0,9 pour le cas étudié, H la largeur a mi-hauteur exprimée en radians du pic
correspondant a la famille de plans d’indices (hkl) et 8 la position angulaire du méme pic. Si
I’échantillon est monocristallin, la taille des cristallites sera proche de la taille des particules obtenues.

Dans le cas d’'un matériau polycristallin, aucune indication n’est donnée sur la taille des particules.

2.2 Microscopie Electronique en Transmission (MET)

La microscopie électronique en transmission permet de visualiser la taille et la morphologie de
particules de trés faible dimension, jusqu’a I’échelle du nanometre. Ce type de microscope est équipé
d’un canon a électrons qui va bombarder I’échantillon a analyser. Si celui-ci est suffisamment fin, une
partie du faisceau d’électrons sera transmise a travers I'échantillon et sa détection permet de

constituer une image plus ou moins contrastée du matériau traversé.

En plus de I'imagerie, cette analyse peut étre couplée a de la spectroscopie de dispersion d’énergie
des rayons X (EDX — Energy-Dispersive X-ray). Si leur énergie est suffisante, une partie des électrons
bombardant I’échantillon peut ioniser le matériau en arrachant des électrons de cceur de la couche K.
Pour rétablir la structure électronique, des électrons des couches supérieures L et M comblent les
lacunes de la couche K. Ce changement de niveau d’énergie de I'électron s’"accompagne de |’émission
d’un photon X dont I’énergie est égale a la différence entre les niveaux d’énergie des couches de départ
et d’arrivée. Ces niveaux d’énergie sont caractéristiques de I'élément chimique étudié. Un détecteur
de photons X reléve I'énergie des photons émis et il est ainsi possible de déterminer la composition

élémentaire de I'échantillon, localement, au niveau de la zone bombardée par le faisceau d’électrons.
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Un microscope JEOL modele JEM 2100 (200 keV) avec un canon LaBg a été utilisé pour visualiser les
nanoparticules élaborées. Sa résolution maximale est de 0,2 nm. Les échantillons a étudier sont
dispersés dans de I’éthanol, puis une goutte chargée de nanoparticules est déposée sur une membrane
en carbone surmontée d’une grille en cuivre. Aprés séchage a température ambiante, la grille peut

étre insérée dans le porte-échantillon et I’échantillon peut étre analysé.

2.3 Analyse Thermo-Gravimétrique (ATG)

L’analyse thermo-gravimétrique consiste a suivre I'évolution de la masse d’un échantillon exposé a une
augmentation de température contrdlée. La perte de masse peut étre reliée a la déshydratation pour
les oxydes de ruthénium et d’iridium élaborés par voie hydrothermale. Il est ainsi possible d’évaluer Ia
teneur en eau de ces oxydes. Avec une approche différente, la perte de masse des catalyseurs Pt/C est
liée a I'oxydation du carbone et a son évacuation sous forme de CO,. Ce résultat permet d’évaluer le

taux de charge en platine sur le support carboné.

L’équipement utilisé pour ces analyses est un Q600 SDT de TA instruments. 5 a 10 mg de poudre a
analyser sont insérés dans un creuset en alumine préalablement taré. La rampe de température du

four est 5 °C.mint et I'analyse est menée sous flux d’air.

2.4 Mesure de surfaces spécifiques par analyses BET

La méthode BET (Brunauer — Emmett — Teller) permet de mesurer la surface spécifique d’un échantillon
et en particulier des nanomatériaux. Elle a été utilisée pour caractériser les matériaux envisagés pour
supporter le platine. La dispersion homogene de nanoparticules sera plus aisée sur un support
présentant une surface spécifique importante. La référence concernant les catalyseurs Pt/C est le

carbone vulcan XC72 dont la surface spécifique est de I'ordre de 250 m2.g™~.

Cette technique d’analyse repose sur I'adsorption, puis la désorption, d’'une monocouche atomique de
gaz a la surface de I'’échantillon. L'appareil utilisé est un ASAP2000 de Micromeritics, le gaz adsorbé

est I'azote.
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3. Caractérisations électrochimiques

3.1 Matériel

3.1.1 Potentiostat

Toutes les caractérisations électrochimiques ont été réalisées avec un potentiostat/galvanostat SP-150

de marque Biologic. Il est capable de fournir 800 mA et est contrélé par le logiciel EC-Lab.

3.1.2 Cellule a 3 électrodes

A l'exception des caractérisations menées sur les AME dans une monocellule de 5 cm?, les
caractérisations électrochimiques ont été réalisées a I'aide d’une cellule en verre a trois électrodes

(Figure 4).

Figure 4 : Représentation schématique d’une cellule d’électrolyse a 3 électrodes.

Elle est composée des éléments suivants :

(a) Electrode de travail, décrite en partie 3.1.4

(b) Contre électrode : plaque de carbone vitreux dont la surface est trés supérieure a celle de
I’électrode de travail pour ne pas limiter le passage du courant. Elle est reliée au potentiostat
par un fil d’or.

(c) Electrode de référence : Electrode Réversible a Hydrogéne (ERH) décrite en partie 3.1.4
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(d) Pont de Luggin : permet la connexion entre I'électrode de référence et le reste de la cellule
sans risquer la contamination de I'électrode de référence et la déviation de son potentiel.

(e) Barboteur permettant, au choix, de faire buller un gaz dans I’électrolyte ou de maintenir un
flux gazeux a la surface de I'électrolyte. Dégazer |'électrolyte par bullage d’azote permet de
s’affranchir des courants relatifs a la réduction de I'oxygene dissout.

(f) Bulleur permettant I'évacuation du flux gazeux apporté par le barbotteur et donnant un
controle visuel sur le débit de gaz.

(g) Vase a double paroi permettant de thermostater I'intérieur de la cellule par le passage d’'un

fluide caloporteur. La cellule est thermostatée a 25°C pour toutes les analyses.

Pour s’approcher au plus prés des conditions expérimentales dans les cellules de pile a combustible ou
d’électrolyse, I'acide sulfurique a été retenu comme électrolyte pour toutes les analyses. En effet, la
membrane de type Nafion apporte une forte acidité liée a ses groupements sulfonés. Une solution a
0,5 mol.L! est préparée a partir d’'une solution concentrée (96%) Suprapur de provenance Merck. Il est
toutefois important de noter que les anions HSO4 libres dans I’électrolyte peuvent étre adsorbés a la
surface du platine. Ceci bloque en partie la surface du catalyseur et peut minimiser I’évaluation de la
surface active. Ce n’est pas le cas avec les groupements sulfonés du Nafion : ceux-ci sont fixés sur le

polymere et ne peuvent pas étre adsorbés sur le platine.

3.1.3 Nettoyage de la verrerie

Un soin particulier est apporté a la propreté de la verrerie. Afin de s’affranchir de contaminations
organiques ou métalliques qui pourraient engendrer des courants parasites lors des analyses, deux
types de lavages sont réalisés. La verrerie neuve est lavée quelques heures a 'eau régale (1/3 acide
nitrique, 2/3 acide chlorhydrique en volume). Ce lavage n’est réalisé que lors de la premiére utilisation

si la verrerie est par la suite bien entretenue.

Pour éliminer les contaminations organiques et métalliques provenant de précédentes
caractérisations, la cellule entiére subit régulierement un nettoyage au permanganate acide. Pour cela,
la cellule et ses accessoires sont plongés pendant plusieurs heures dans une solution d’acide sulfurique
environ 12,5% contenant du permanganate de potassium. La verrerie recouverte d’'une couche
d’oxyde de manganese est ensuite rincée par I'acide de Caro dilué (H.SO4 25%, H,0, 10%). Elle est
rincée une derniére fois avec de I'eau ultra-pure avant d’étre ébouillantée dans un bain d’eau ultra-

pure. La verrerie est conservée remplie d’eau ultra-pure jusqu’a utilisation.
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3.1.4 Electrodes

La préparation des électrodes requiert une attention particuliere pour assurer la reproductibilité des

résultats.

3.1.4.1 Electrode de référence

L’électrode de référence utilisée est une ERH (Electrode Réversible a Hydrogéne) qui met en jeu le

couple H*/H, et dont le potentiel dépend du pH du milieu :
EH+/H2 = _0,059 pH

Pour I'électrolyte considéré (H,SO4 0,5 M) son potentiel sera proche de 0 V. Tous les potentiels seront
exprimés par rapport a cette référence. Son potentiel ne dévie pas pendant son utilisation car elle n’est
jamais traversée par un courant grace au montage a trois électrodes. Cette électrode consiste en un fil

de platine en contact avec I’électrolyte et une atmospheére d’hydrogene (Figure 5).

Figure 5 : Electrode réversible a hydrogene — un fil de platine piégé dans une piéece creuse en verre.

La piéce en verre est tout d’abord rincée a I'eau ultra-pure puis remplie d’électrolyte a 'aide d’une
pompe a vide. Un générateur 9 V est utilisé pour produire I’hydrogéne localement sur le fil de platine
par électrolyse de I'eau. L’hydrogéne est piégé dans |'électrode et chasse I'excédent d’électrolyte. Un

fil d’or sert d’électrode positive pour le dégagement d’oxygéne.

3.1.4.2 Electrodes de travail

Deux supports ont été utilisés suivant le type d’analyse a réaliser. Les caractérisations des
nanoparticules de platine supportées sont faites sur un disque de carbone vitreux poli de 3 mm de
diametre inséré dans une piece en PTFE. La surface géométrique de cette électrode est donc de 7,08
mm?2. Les potentiels étudiés ne dépassent pas 1,5 V. Elle peut étre utilisée comme électrode a disque
tournant (RDE — Rotating Disk Electrode). Ce type de montage est nécessaire pour I'étude de la
réduction de I'oxygene afin de ne pas étre limité par la diffusion de I'oxygeéne dissout dans |’électrolyte

jusqu’a la surface de I'électrode (Figure 6).
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Figure 6 : Représentation schématique de la convection de I'électrolyte sur un embout d’électrode

tournante : a) vue en coupe de c6té, b) vue de dessous.

Concernant les caractérisations des oxydes de ruthénium et d’iridium, les potentiels étudiés peuvent
aisément atteindre 1,9 V lorsque la réaction d’oxydation de I'eau est observée. Le carbone vitreux n’est
pas stable a de tels potentiels et I'électrode utilisée dans ce cas est une plaque d’or de 0,4 cm?. Elle a
été initialement traitée par I'eau régale afin d’éliminer les éventuelles impuretés en surface et elle est
stockée dans I'acide sulfurique concentré. Avant chaque dépot, elle subit 50 cycles entre 0,05 V et 1,6

V 4 500 mV.s! afin de nettoyer sa surface et 5 cycles a 20 mV.s! permettent de vérifier sa propreté.

-2

Densité de courant / mA cm2

-3

-4

-5 ; ; : : ; i : :
0 0,2 04 0,6 0,8 1 1,2 1,4 1,6

Potentiel / V vs ERH

Figure 7 : Voltammogramme enregistré a 500 mV.s dans I’électrolyte H,SO4 0,5 M a 25°C de la plaque

d’or utilisée comme support d’électrode.
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Les courants anodiques observés (Figure 7) correspondent dans un premier temps a I’'oxydation de I'or
puis a la réaction de dégagement d’oxygene au-dela de 1,6 V vs ERH. Le pic cathodique entre 1,1 et 1,2
V vs ERH est lié a la réduction de la couche d’oxyde d’or qui s’est formée en surface. La plaque d’or

considérée propre lorsque le voltammogramme présente I'aspect observé sur la Figure 7.

3.1.4.3 Encres catalytiques

Des encres catalytiques sont préparées pour déposer les catalyseurs sur les différents supports. Les
catalyseurs étudiés sont dispersés dans I’eau ultra-pure. Il est difficile d’obtenir des suspensions stables
avec les oxydes ou les supports plus lourds que le carbone. Aussi, la concentration massique des encres
est limitée a 2 mg.mL™. Habituellement, pour les encres a base de Pt/C, du Nafion en solution dans un
alcool aliphatique est ajouté a la formulation. Cependant, les suspensions d’oxydes et de supports non
carbonés sont rapidement déstabilisées lors de I'ajout de Nafion. Dans ce cas, la formulation ne

comportera que la poudre catalytique et I’eau ultra-pure.

Un volume défini de I'encre homogeéne est déposé sur le support (carbone vitreux ou plaque d’or) a
I"aide d’une micro-seringue. Si le Nafion n’était pas inclus dans la formulation de I'encre, une goutte
de la solution de Nafion commerciale (5.:% dans les alcools aliphatiques, Sigma Aldrich) diluée a 0,5\t%
dans I'eau ultra-pure est ajoutée apres séchage du dépdt de catalyseur. Plusieurs dépots successifs

peuvent étre réalisés pour atteindre le taux de charge désiré.

3.2 Méthodes d’analyse

3.2.1 Voltammétrie cyclique

La voltammétrie cyclique permet de caractériser les phénomenes et réactions ayant lieu a la surface
de I'électrode, et en particulier a l'interface entre I'électrocatalyseur et I'électrolyte. Une variation
linéaire de potentiel entre deux bornes bien définies est imposée a |'électrode de travail par rapport a
I’électrode de référence. En réponse a cette variation de potentiel, le courant traversant I'électrode
de travail et la contre électrode est enregistré. L’électrode de référence n’étant traversée par aucun
courant, son potentiel reste inchangé pendant I'analyse. Les deux bornes sont usuellement choisies a
I'intérieur du domaine de stabilité du matériau étudié et de I'électrolyte. Un voltammogramme est
obtenu lorsqu’un cycle complet est réalisé : augmentation du potentiel de la borne inférieure a la

borne supérieure, puis retour a la borne inférieure. La forme du voltammogramme dépend du choix
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des bornes, de la vitesse de variation du potentiel et des phénomenes intervenant a la surface de

I’électrode de travail.

Les courants observés sont la somme de contributions faradiques — liées aux réactions d’oxydo-
réduction — et de contributions capacitives dues a la nature du matériau et a la double couche a
I'interface électrode/électrolyte. Par convention, les courants positifs correspondent a des oxydations

tandis que les courants négatifs sont relatifs aux réactions de réduction.

En pratique, les catalyseurs a base de platine ont été étudiés entre 0,05 V et 1,45 V vs ERH. Plusieurs
cycles & 50 mV.s? sont réalisés pour nettoyer la surface et stabiliser le voltammogramme. Puis
plusieurs cycles plus lents, a8 5 mV.s? sont enregistrés pour caractériser plus finement le catalyseur. Les
oxydes de ruthénium et d’iridium ont été cyclés entre 0,05 V et 1,2 V vs ERH a différentes vitesses de

variation de potentiel, de 1 mV.st 4 500 mV.s}, afin de calculer leur capacité et d’estimer leurs charges.

3.2.2 Polarisation linéaire

La technique de polarisation linéaire est trés similaire a la voltammeétrie cyclique. Elle en differe par
deux points : d’une part le potentiel évolue d’'une borne a I'autre, sans faire de cycles ni de répétitions ;
d’autre part, le potentiel final peut étre en dehors du domaine de stabilité du matériau ou de
I’électrolyte. L'objectif est d’étudier la cinétique de la réaction électrochimique a la surface de
I’électrode. L'oxydation de I’eau en oxygéene sur les oxydes de ruthénium et d’iridium a été étudiée de
cette maniére en partant du potentiel initial de 1,1 V vs ERH et en montant jusqu’a 1,9 V vs ERH avec
une vitesse de 1 mV.s'. De méme, la réduction de 'oxygéne en eau sur le platine a été observée en
diminuant le potentiel de 1,1V 30,3 V vs ERH toujours a 1 mV.s%. Le tracé de la droite de Tafel — log(j)
en fonction de la surtension — permet de calculer la densité de courant d’échange et la pente de Tafel,

et d’en déduire le coefficient de transfert de charge.

3.2.3 Chronopotentiométrie — mesures galvanostatiques

Ce type d’analyse consiste a imposer un courant fixe et enregistrer les variations du potentiel au cours
du temps. Elle permet de controler la stabilité des catalyseurs en cellule a trois électrodes. Cette
méthode est également intéressante pour les tests sur banc d’électrolyse, en montage a deux
électrodes. La tension de cellule apres stabilisation est enregistrée pour une densité de courant
donnée. En multipliant ces mesures pour plusieurs densités de courant différentes, il est alors possible

de tracer la courbe de polarisation de I’électrolyseur.
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4. Banc d’électrolyse

4.1 Composition du banc d’électrolyse

Les caractérisations des AME (assemblages membrane électrodes) et I'étude de I'oxydation du

méthanol et du diméthoxyméthane ont été menées avec le banc d’électrolyse représenté Figure 8.
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Figure 8 : Représentation schématique du banc d’électrolyse utilisé.

Produits
d'oxydation

Le composant central est une cellule électrochimique de marque ElectroChem (Figure 9) qui peut
accueillir des AME de 5 cm?. Elle est composée de deux plagues terminales plaquées or (1) équipées
de pads thermiques (2) et de deux plaques bipolaires en composite graphite/résine (3) avec des canaux
gravés en serpentins sur une surface de 5 cm?2. Deux joints souples (4) assurent I'étanchéité entre les

plagues bipolaires et 'AME.

La cellule est connectée au potentiostat/galvanostat BioLogic SP-150 en considérant le compartiment
anodique comme électrode de travail. La contre électrode et I'électrode de référence sont court-
circuitées et connectées au compartiment cathodique. Un contréleur de température équipé d’un
thermocouple est chargé de réguler la température de la cellule via les pads thermiques. Les deux
compartiments sont alimentés par des flux liquides préchauffés a I'aide d’un bain thermostaté. Les
liquides sont entrainés par deux pompes péristaltiques. La pompe du circuit anodique débite 2 mL.min"
! pour éviter une consommation excessive de réactifs tout en permettant une accumulation
raisonnable des produits de réaction. Le circuit cathodique circule en boucle fermée, la pompe ne

présente donc pas cette restriction et son débit est fixé & 30 mL.min’. Cela permet d’évacuer au plus
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vite I’hydrogéne formé dans le compartiment cathodique et d’avoir une lecture plus précise du volume
généré. Les gaz produits lors de I'électrolyse sont récupérés dans deux burettes renversées et le

volume dégagé est lu par déplacement d’eau.

Figure 9 : Représentation schématique de la cellule électrochimique ElectroChem de 5 cm?.

4.2 Elaboration des électrodes et des AME

Les électrodes sont préparées par dépot puis séchage d’une encre catalytique sur le collecteur de

courant ou sur la couche de diffusion gazeuse le cas échéant.

4.2.1 Elaboration de la cathode

Dans un premier temps, il faut préparer la couche de diffusion sur laquelle va étre déposée I'encre
catalytique. Pour cela, du carbone Vulcan XC72 est dispersé dans un volume suffisant d’isopropanol
par agitation. Une émulsion de PTFE diluée dans I'’eau est ensuite ajoutée goutte a goutte et toujours
sous agitation pour obtenir une suspension homogéne. La teneur en PFTE visée est de 20,.% par
rapport au carbone. La suspension est déposée au pinceau sur du tissu carbone qui fait office de
collecteur de courant. Aprés dépobt de quatre couches et séchage, la couche de diffusion est préte pour

recevoir I'encre catalytique.

La quantité de catalyseur Pt/C adéquate est dispersée dans un mélange d’eau et d’isopropanol a I'aide

d’un bain a ultrasons. Du Nafion est ajouté pour obtenir 20,:% de Nafion par rapport au catalyseur.
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Enfin, cette encre est déposée sur la couche de diffusion préalablement préparée. Le taux de

chargement retenu est de 0,2 mgp..cm2. Aprés séchage, I’électrode est préte pour 'assemblage.

4.2.2 Elaboration de I'anode

L'anode a une composition différente et ne doit pas contenir de carbone. Une couche de diffusion
n’est pas nécessaire pour I'électrode positive d’un électrolyseur. En effet, le compartiment est rempli
d’électrolyte et le réactif, I'’eau, sera toujours en contact avec le catalyseur. L’encre catalytique sera
donc directement déposée sur le collecteur de courant qui est une plaque poreuse de titane

métallique.

Le taux de chargement en oxyde est de 1 mg.cm™. La quantité adéquate d’oxyde est dispersée dans
un mélange eau —isopropanol puis déposée sur la plaque de titane. Aprées séchage, une solution diluée
de Nafion est déposée par-dessus le catalyseur pour obtenir un taux de Nafion de 20,:% par rapport a

I"oxyde.

4.2.3 Préparation de 'AME

Une fois les deux électrodes prétes, une membrane Nafion 115 est hydratée en la plongeant dans une
solution d’acide sulfurique a 0,5 mol.L? & 60°C pendant quelques heures. AME peut ensuite étre
réalisé par pressage a chaud des deux électrodes sur la membrane a 125°C avec une pression de 35

kg.cm™ pendant 3 minutes.
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Chapitre 3

Catalyseurs pour I'électrolyse de I'eau

L’élaboration de nouveaux électrocatalyseurs a base d’oxyde de ruthénium pour I'oxydation de I'eau
sera I'objet de ce chapitre. Dans un premier temps, une bréve étude bibliographique mentionnera les
méthodes de synthése couramment employées. Une premiere approche permettra de vérifier la
faisabilité de la méthode envisagée : la voie hydrothermale. Un plan d’expérience sera ensuite mené
afin d’optimiser la synthése de RuO; pour favoriser son activité vis-a-vis de 'OER d’une part, et pour
sa potentielle utilisation comme support d’autre part. Enfin, des oxydes mixtes de ruthénium et

d’iridium seront brievement étudiés.
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1. Méthodes de synthése des oxydes de ruthénium et d’iridium

De nombreuses méthodes permettent la synthése d’oxydes de ruthénium ou d’iridium actifs pour la
catalyse de I'OER. La voie polyol décrite dans le chapitre 2 conduit généralement a I'obtention de
particules métalliques, mais elle peut étre adaptée pour obtenir des oxydes [157]. La méthode Pechini
[158] repose sur la décomposition thermique d’un précurseur polymere, la nature de I'atmosphere
lors du traitement thermique influe sur la nature des particules obtenues : métalliques ou oxydes. La
voie de fusion d’Adams consiste en 'oxydation de précurseurs métalliques en milieu nitrate fondu
[159]. Les voies colloidales conduisant a des particules métalliques comme la méthode « water in oil »
présentée dans le chapitre 2 sont également valables en ajoutant un traitement thermique oxydant
pour convertir le métal en oxyde. Les nanoparticules oxydes obtenues par voie sol-gel [160] sont
amorphes et nécessitent un traitement thermique supplémentaire afin d’obtenir le matériau cristallin.
Le constat est le méme pour les dépdts en couche mince comme la pulvérisation cathodique [161],
I’oxyde est amorphe sans traitement thermique ultérieur. Outre le peu de controle sur la morphologie
des particules obtenues, ces méthodes présentent I'inconvénient de nécessiter un traitement
thermique. Une hausse de température permet la croissance des cristallites mais conduit a la
diminution de la surface spécifique de I'oxyde [160]. Or ce paramétre est capital pour une utilisation

en tant qu’électrocatalyseur, I'activité du catalyseur étant directement liée a sa surface.

La synthese par voie hydrothermale d’oxyde de ruthénium a déja été étudiée mais uniquement pour
des applications visant les supercondensateurs [162-165]. Ce type de synthése est réalisé dans un
autoclave, récipient étanche capable de supporter une pression élevée, afin de dépasser la
température d’ébullition du solvant employé. Dans le cas de |'eau, cela permet de réaliser des
traitements thermiques supérieurs a 100°C en milieu aqueux. Ces températures et pressions élevées
rendent possible I'obtention de matériaux cristallins sans recours a un recuit sous air. Cela est
avantageux par rapport a une synthese sol-gel qui conduit généralement a des matériaux amorphes.
Ce méme type de traitement sous air, ou sous une quelconque atmosphére gazeuse, conduit bien
souvent a l'agglomération de particules et au frittage qui réduit la surface spécifique du matériau.
Cette voie de synthese a été extensivement étudiée pour la préparation de divers oxydes, notamment
les oxydes de titane TiO, [166-167] ou de zinc ZnO [168]. L’ajustement des propriétés du milieu
réactionnel permet de controler la taille et la morphologie des cristaux. Les propriétés en question
sont notamment le pH du milieu, la concentration en ions, I'ajout de tensioactifs, la nature du solvant
et bien entendu la température et la pression. Des structures cristallines exotiques telles que des fleurs
composées de nano-batonnets peuvent étre obtenues avec les parametres adéquats. Le solvant est

trés souvent I’eau, mais des solvants organiques peuvent étre employés, on parlera alors de synthése
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solvothermale. Xiao et al. [78] ont préparé des nanotubes de TiO; par voie solvothermale a I'aide d’un
mélange d’éthyléne glycol, d’isopropanol et d’alcool benzylique. Des travaux préliminaires inspirés de

Zhang et al. [167] ont conduit dans le cadre de cette these a I'obtention de nano-batonnets de TiO; de

phase rutile (Figure 1).
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Figure 1 : a) Superposition de nano-batonnets de TiO; observés au MET ; b) Diffractogramme des nano-

batonnets de TiO; indiquant un échantillon monophasique rutile.

Cette voie de synthése apparait particulierement intéressante pour obtenir des nanomatériaux
cristallins avec un contrdle poussé de la taille et de la morphologie. De plus, les oxydes de ruthénium
et d’iridium cristallisent dans la méme structure quadratique que la phase rutile de I'oxyde de titane

(Figure 2) avec des parameétres de mailles a et ¢ sensiblement différents.

Figure 2 : Représentation de la structure quadratique de la phase rutile de TiO,, Ti en gris et O en rouge.

75



Suite a ces observations, les techniques développées pour la synthése de TiO; seront dans un premier
temps appliquées pour I'oxyde de ruthénium. Nous pouvons distinguer deux approches permettant
deux types d’applications. La premiere approche concerne la synthése de matériaux pouvant étre
utilisés comme support de catalyseur en jouant sur le controle de la morphologie, notamment la taille
des particules. Un support doit présenter suffisamment de surface pour y disséminer les
nanoparticules de catalyseur qui font généralement 3 a 5 nm de diametre. Des particules de 10 a 20
nm sont donc un minimum pour éviter un simple mélange de deux poudres. RuO; est un matériau
colteux et toute la matiére au coeur des particules n’est pas (ou trés peu) utilisée que ce soit pour
supporter des catalyseurs ou pour catalyser 'OER. Des nano-batonnets de RuO; présenteraient un
ratio surface/volume intéressant par rapport a des particules sphériques. La premiére approche
consiste donc a contréler la morphologie pour obtenir des particules intéressantes pour une
application dans les piles a combustible régénératrices unitaires (URFC) ol RuO, jouerait a la fois le

role de support pour le platine et le role de catalyseur pour I'OER.

Pour la seconde approche, nous nous intéresserons aux propriétés catalytiques de RuO; en faisant
varier |'état de surface des particules synthétisées. En effet, le milieu de synthése, notamment son pH,
influe sur la nature de la surface des particules. D’une part, la texture des particules peut varier, ce qui
implique des variations de surface spécifique et donc d’activité catalytique. D’autre part, une synthese
en milieu basique conduira certainement a une surface plus riche en fonctions —OH, la conséquence
premiére sera des sites actifs différents, mais cela peut également modifier les interactions entre
particules et favoriser ou non leur agglomération ou leur adhérence sur un support. Avec une synthése
de ce type, Chaitra et al [162] ont obtenu des nanoparticules de RuO; de 5 nm avec une surface
spécifique de I'ordre de 250 m2.g%, leurs performances en électrocatalyse n’ont cependant pas été

évaluées.

Enfin, cette voie de synthése est aisément adaptable pour la synthese d’oxydes mixtes. Solubiliser
plusieurs sels métalliques différents, notamment de ruthénium et d’iridium, dans le milieu de synthese
conduit a un mélange intime des éléments. Cela devrait rendre possible I'obtention de particules avec

une distribution élémentaire uniforme.
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2. Protocole de synthese et résultats préliminaires pour RuO,

2.1 Protocole de syntheése

La synthese d’oxydes, et notamment d’oxyde de ruthénium, par voie hydrothermale ou solvothermale,
repose sur |'utilisation d’un autoclave. Un réacteur sous pression Parr Instrument en acier inoxydable
304 a été utilisé (Figure 3). Il est équipé d’un vase en Teflon de 50 mL et ne possede pas de contrdle
de température ni de pression. Il peut supporter des températures jusqu’a 225°C. Le volume inséré ne

dépassera jamais 25 mL pour éviter une pression excessive.

|

Figure 3 : Réacteur sous pression utilisé pour les synthéses hydrothermales et solvothermales.

Pour élaborer des oxydes de ruthénium, le sel métallique employé est le trichlorure de ruthénium
RuCls,xH,0 provenant de Alfa Aesar. Une solution de concentration 0,04 mol.L™ en précurseur est
préparée. L'eau ultrapure sera le solvant dans le cas d’une synthése hydrothermale. Le pH sera
contré6lé par ajout d’acide chlorhydrique ou de soude. Des solvants organiques, notamment |'éthyléne
glycol et I'isopropanol, seront employés pour des synthéeses solvothermales. 25 mL de la solution de
sel métallique sont versés dans le vase en Teflon de I'autoclave qui subit ensuite un traitement
thermique en étuve. Une fois le réacteur refroidi apres traitement thermique, les particules obtenues
sont filtrées sur une membrane PVDF hydrophile (Durapore® de Millipore) de 0,22 um et rincées a

I’eau ultrapure. La poudre récupérée est finalement séchée en étuve a 80°C.
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2.2 Résultats préliminaires

2.2.1 Voie hydrothermale

Pour obtenir 25 mL d’une solution aqueuse de concentration 0,04 mol.L'! en ruthénium, environ 260
mg de RuClz,xH,0 sont mis en jeu. Le pH d’une telle solution vaut 1,4. Une premiére synthése a été
menée en milieu acide, avec un pH proche de 1, par ajout de 82 pL d’acide chlorhydrique concentré
(37%). La solution était homogene avant traitement hydrothermal, signe de I'absence de réactivité
initiale. Une deuxieme synthése a été menée en milieu basique, avec un pH proche de 13, par ajout de
7 mL de soude 1 M. La précipitation d’hydroxydes de ruthénium est observée avant l'insertion dans
I"autoclave. Une fois scellé, le réacteur est maintenu en étuve a 200°C pendant 20h. Dans les deux cas,
le traitement hydrothermal conduit, apres filtration et séchage a 80°C, a une masse de poudre noire

d’environ 150 mg.

2.2.1.1 Caractérisations physico-chimiques

La structure cristalline des matériaux obtenus par voie hydrothermale a été déterminée par diffraction

des rayons X avec 26 variant de 20° a 70°. Les diffractogrammes obtenus sont présentés Figure 4.
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Figure 4 : Diffractogrammes des poudres de RuO; obtenues par voie hydrothermale en milieu a) acide

et b) basique, et identification des plans réticulaires correspondants.
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Les diffractogrammes présentent des pics d’intensité faible. Les plus intenses permettent d’identifier
la phase cristalline rutile de RuO; mais une parties des pics attendus pour cette structure est noyée
dans le bruit de fond. Les pics sont trés larges, la taille des cristaux obtenu est par conséquent tres

faible.

La distance inter-réticulaire dn des pics correspondants aux plans (110) et (011) est calculée a I'aide
de la relation de Braggs. Les relations détaillées dans le Chapitre 2 permettent de calculer les
paramétres de maille a et ¢ a partir des distances di1o et do11. Dans ce cas, les expressions de a et ¢

sont :

a = \/Edllo

Le parametre de maille a vaut respectivement 4,49 A et 4,51 A pour les oxydes obtenus par voie
hydrothermale en milieu acide et en milieu basique. Le paramétre de maille c vaut respectivement
3,03Aet3,05A pour les voies acide et basique. Ces résultats sont cohérents avec la fiche JCPDS 98-
005-6007 de I'oxyde de ruthénium qui donne 4,51 A pour a et 3,11 A pour c. La valeur du paramétre
de maille ¢ est toutefois un peu inférieure a celle attendue, ce qui peut indiquer un défaut dans la
maille dG par exemple a I'hydratation de 'oxyde. La taille des cristallites est évaluée a I'aide de la
formule de Scherrer détaillée dans le Chapitre 2. La taille des cristaux est ainsi estimée a 1,65 nm pour

la synthése en milieu acide et a 2,57 nm pour celle en milieu basique.

Cette premiére caractérisation confirme I'obtention d’un matériau cristallin correspondant a la phase
de type rutile de I'oxyde de ruthénium RuO.. La taille du domaine cristallin est cependant trés réduite
avec des cristaux dont la taille est inférieure a 3 nm. La microscopie électronique en transmission

(Figure 5) va permettre de faire le lien entre taille des particules et taille des cristaux.

La synthese en milieu basique conduit a premiere vue a des particules de taille et forme homogenes
(Figure 5a). Une vue plus rapprochée permet de distinguer les figures de diffraction confirmant la
nature cristalline des particules (Figure 5b). L'enchevétrement de particules ne permet pas d’établir
une répartition en taille précise. Les plus grosses particules n’excedent pas 5 a 6 nm, tandis que les
plus petites sont mesurées entre 1,5 et 3 nm. Cela est cohérent avec la taille cristalline moyenne de
2,57 nm obtenue par diffraction des rayons X. La synthése en milieu acide conduit a de plus larges

clusters de taille variable composés de petites particules (Figure 5c). Les petites particules composant
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ces agglomérats (Figure 5d) sont mesurées entre 1 et 3 nm, confirmant ainsi la taille moyenne des

cristallites de 1,65 nm obtenue par diffraction des rayons X.

Figure 5 : Images MET des oxydes de ruthénium obtenus par voie hydrothermale en milieu a-b) basique

et c-d) acide.

L'effet du faisceau d’électrons sur les particules est observable sur la Figure 6. Sous I'effet du vide et
de la chaleur, I'agglomération et la croissance des cristaux par frittage est observée. Cela provient de
la nature fortement hydratée de ces oxydes. Une analyse thermogravimétrique (Figure 7) permet

d’estimer le degré d’hydratation des oxydes préparés.
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Figure 6 : RuO, préparé par voie hydrothermale en milieu acide observé au MET a) avant et b) apres

exposition au faisceau d’électrons.
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Figure 7 : ATG-ATD de RuO; obtenu par voie hydrothermale a) en milieu acide et b) en milieu basique.

Une premiére perte de masse jusqu’a 100°C peut étre attribuée au départ de I’eau adsorbée. La nature

mésoporeuse de |I'oxyde élaboré favorise en effet I'adsorption physique de molécules d’eau [164]. Au-

dela de 100°C, la perte de masse est attribuée a la condensation de fonctions hydroxydes qui engendre

le départ de I'eau liée et la croissance cristalline :

2Ru—OH - Ru— 0 — Ru + H,0
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Les oxydes élaborés présentent un taux d’hydratation de 10 a 15%, ils se présentent sous la forme de

petites particules cristallines (1 a 5 nm). Leurs propriétés électrochimiques sont ensuite étudiées.

2.2.1.2 Caractérisations électrochimiques.

Dans un premier temps, les oxydes élaborés par voie hydrothermale ont été caractérisés par
voltammeétrie cyclique sur une électrode d’or de 0,4 cm? selon les techniques présentées dans le
Chapitre 2. Une goutte de 10 pL d’une suspension de la poudre d’oxyde a 2 mg.mL? dans I'eau
ultrapure est déposée sur chaque face de la plaque d’or. Apres séchage sous air a 40°C, une goutte de
5 pL d’une solution de Nafion a 0,5 % est déposée sur chaque face. Apres séchage dans les mémes
conditions, I'électrode est préte. Dans ces conditions, 40 pug d’oxyde sont déposés sur I'électrode
conduisant ainsi a une charge de 0,1 mg.cm™. Les voltammogrammes obtenus @ 5 mV.s? sont

présentés sur la Figure 8.
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Figure 8 : Voltammogrammes enregistrés a8 5 mV.s* dans H,S04 0,5 M a 25°C des oxydes de ruthénium

préparés en milieu basique (bleu) et en milieu acide (rouge). Charge en oxyde : 0,1 mgoxyde.CM™2.

La forme de ces voltammogrammes est semblable au voltammogramme caractéristique de |I'oxyde de
ruthénium cristallin. Le pic cathodique observé entre 0,05 et 0,35 V vs ERH est attribué a I'adsorption

et a l'insertion d’hydrogene atomique dans la maille cristalline. Entre 0,5 et 0,9 V vs ERH, deux pics
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anodiques et cathodiques réversibles sont observés. Leur position differe légerement en fonction du
milieu de synthése, autour de 0,67 V vs ERH pour le matériau synthétisé en milieu acide et 0,75 V vs
ERH pour celui synthétisé en milieu basique. Ces courants faradiques sont liés a une variation du degré
d’oxydation du ruthénium induite par la formation d’hydroxydes de surface. Deux transitions sont
décrites dans la littérature : Ru(lll)/Ru(lV) et Ru(IV)/Ru(VI) [169]. Les densités de courant observées
sont la somme des contributions faradiques décrites auparavant et d’une contribution capacitive liée

a la formation de la double couche a I'interface électrode/électrolyte.

La capacité de I'oxyde de ruthénium peut étre évaluée sur la plage de potentiel de 0,4 a 1,1 V vs ERH
afin d’exclure la contribution faradique liée a I'insertion d’hydrogene atomique observée pour des
potentiels inférieurs a 0,3 V vs ERH. Les capacités spécifiques sont obtenues par intégration des

intensités de courant du voltammogramme selon I’équation :

E;

1 :
C= mé{ I(E)dE

avec Vv la vitesse de variation linéaire de potentiel, m la masse d’oxyde déposée, E; et E; les limites de
la plage de potentiel choisie. Deux composantes sont obtenues : I'une anodique par intégration des
courants positifs, I'autre cathodique par intégration des courants négatifs. La capacité retenue est la

moyenne de ces deux valeurs.

A5 mV.s?, 'oxyde élaboré en milieu basique présente une capacité spécifique de 260 F.g}, tandis que
I’échantillon préparé en milieu acide atteint une valeur de 370 F.g™. Ces capacités spécifiques élevées
sont cohérentes avec la littérature qui propose des valeurs de capacités spécifiques variant de 200 a

600 F.g! [162,165].

Dans un deuxieme temps, les propriétés électrocatalytiques des oxydes de ruthénium pour la réaction
d’oxydation de I’eau sont étudiées. Pour cela, une courbe de polarisation a5 mV.s?*de 1,23 1,9 V vs
ERH est réalisée (Figure 9). Entre 1,2 et 1,4 V vs ERH, la densité de courant est constante et vaut environ
0,2 mA.cm™. Aucune réaction électrochimique ne se produit et cette densité de courant est attribuée
a la contribution capacitive du matériau. Le potentiel de début de la réaction d’oxydation de I'eau est
mesuré pour une valeur de densité de courant de 0,5 mA.cm™. Ce potentiel de début de réaction vaut
1,418 V vs ERH dans le cas de la synthese en milieu basique et 1,397 V vs ERH dans le cas de la synthése
en milieu acide. Au-dela de 1,65 V vs ERH, le dégagement intense d’oxygene perturbe la mesure. En
effet les bulles d’oxygene limitent la surface d’électrode accessible a I'eau qui est le réactif. Cela
conduit a des surtensions de 0,189 V et 0,168 V pour les synthéses en milieu basique et acide,

respectivement. Ces valeurs a 25°C sont tres faibles et confirment I'efficacité de ces oxydes pour I'OER.
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Figure 9 : Courbes de polarisation enregistrées a 5 mV.s dans H,SO4 0,5 M a 25°C des oxydes de
ruthénium préparés en milieu basique (bleu) et en milieu acide (rouge). Charge en oxyde: 0,1

mgoxyde.cm-z.

Le tracé des droites de Tafel permet d’obtenir davantage d’informations sur les parametres cinétiques
de I'OER, notamment la pente de Tafel et la densité de courant d’échange jo. Il s’agit de tracer la
relation linéaire entre la surtension n et log(j). Or nous ne disposons que du potentiel d’électrode E qui

peut s’exprimer :
E() = E® +n() + Rj

Rj est la chute ohmique liée a la résistance globale R. Il est admis que la contribution de la chute
ohmique est négligeable lors des mesures de polarisation pour de faibles surtensions [170]. Ainsi, ce
facteur sera négligé jusqu’a 1,55 V vs ERH ou les densités de courant n’excédent pas 50 mA.cm?. Le

potentiel d’électrode sur la plage de 1,3 a 1,55 V vs ERH peut alors s’écrire :
EG) = E® +n())

Le potentiel standard E° étant une constante, la relation de Tafel peut également s’écrire :
E() = alogj+b =E® +n(j)

avec a la pente de Tafel en V.dec et b une constante en V.
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Figure 10 : Tracé de Tafel 3 5 mV.s? pour les oxydes de ruthénium préparés en milieu basique (bleu)

et acide (rouge).

Les pentes de Tafel sont mesurées sur la plage de potentiel de 1,4 a 1,55 V vs ERH en considérant la
portion la plus linéaire, représentée en pointillés sur la Figure 10. Elles valent 46 mV.dec® et 43 mv.dec
! pour les oxydes préparés en milieu basique et acide, respectivement. Il s’agit d’attribuer une réaction
a cette pente de Tafel afin de déterminer I'étape limitante. L'oxydation de I'eau est une réaction
complexe impliquant un transfert de 4 électrons. Ainsi, plusieurs mécanismes avec différentes étapes
cinétiguement déterminantes peuvent étre considérés [171]. Le mécanisme le plus souvent admis
commence par une étape d’adsorption de I’eau sur un site actif (S) avec un transfert de charge menant

a la formation d’une fonction hydroxy intermédiaire :
S+H,0>S—0Hygs +HY + e (R1)

La deuxieme étape est la déprotonation de lintermédiaire hydroxy menant a un deuxiéme

intermédiaire réactionnel :
S—OH,qs 2 S—0,49s + H* + €~ (R2)

Enfin, la combinaison de deux intermédiaires réactionnels mene a la formation d’oxygene moléculaire :
2S—0,4s 2 2S+0, (R3)

Si 'une de ces étapes est I'étape cinétiquement déterminante, une pente de Tafel de valeur

caractéristique sera observable. Les pentes de Tafel attendues pour (R1), (R2) et (R3) sont,
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respectivement, 120 mV.dec?, 40 mV.dec?! et 15 mV.dec? [172]. D’autres étapes sont proposées
[110,173] afin de prendre en compte une variation de I'énergie de liaison de I'intermédiaire qui peut

mener a une valeur différente de pente de Tafel. L'étape (R1) serait dissociée en deux réactions :
S+H,0 - S—OH}4, +H" +e” (R1")
S —OHj4s 2 S — OH,4s (R1”)

Les deux espéces intermédiaires ont la méme structure chimique mais une énergie de liaison
différente. La pente de Tafel proposée pour (R1’) et (R1”) est de 60 mV.dec™. Enfin, en fonction de

I’énergie de liaison de I'intermédiaire, une autre réaction peut avoir lieu en paralléle de (R2) :
2S—0H,qs 2 S—0,44s + S+ H,0 (R2%)
La pente de Tafel correspondante a cette étape vaut 30 mV.dec™.

En considérant ce mécanisme et les variantes proposées, I’étape limitante de I'OER avec les oxydes de
ruthénium préparés serait (R2) : c’est-a-dire le second transfert d’électron et la seconde désorption de
proton. L’adsorption d’eau sur les sites actifs n’est donc pas un phénomene limitant sur ce catalyseur.
Ce résultat est cohérent avec la littérature qui présente généralement RuO, avec des pentes de Tafel

proches de 40 mV.dec![169].

Une fois la pente de Tafel déterminée, nous pouvons également estimer la densité de courant

d’échange jo a I'aide de ces droites de Tafel. En effet nous avons vu plus haut que :
E() = alogj+b = E° +n())

Or, d’apres les calculs cinétiques présentés dans le Chapitre 1, nous pouvons écrire :
n(G=jo) =0

D'oul :
E(j = jo) = alogjo +b = E® +1(jo)
E® = alogj, +b

Nous pouvons en déduire jo :

E°—b
a

logjo =

Ainsi, nous obtenons, respectivement pour les syntheses en milieu basique et acide, des valeurs de

courant d’échange de 3,9.10° mA.cm? et 3,8.10° mA.cm™.
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Les propriétés électrochimiques des oxydes de ruthénium élaborés par voie hydrothermale sont

résumées dans le Tableau 1.

Tableau 1 : Propriétés électrochimiques et parameétres cinétiques vis-a-vis de 'OER des oxydes de

ruthénium élaborés par voie hydrothermale.

Potentiel a
Capacité Pente de Tafel /
j=0,5 mA.cm?/ jo/ mA.cm™
spécifique / F.g?! mV.dec?
V vs ERH
Milieu basique 258 1,418 46 3,9.10°
Milieu acide 370 1,397 43 3,8.10°

Les oxydes préparés présentes des propriétés intéressantes pour la catalyse de I'OER. Leur durabilité
n’a pas été étudiée, mais une dégradation des performances est visible dés la deuxiéme polarisation

linéaire (Figure 11).
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Figure 11 : Courbes de polarisation enregistrées a 5 mV.s™ dans H,S04 0,5 M & 25°C de RuO; préparé

en milieu basique : 1°™ polarisation (rouge), 2¢™ polarisation (bleu). Charge en oxyde : 0,1 mg.cm™.
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Lors de la deuxieme polarisation, la densité de courant atteint un maximum puis elle diminue. Le
matériau semble perdre toute activité catalytique. Des comportements similaires ont déja été
rapportés dans la littérature [174] pour des oxydes de ruthénium hydratés ou amorphes. Nous avons
vérifié la cristallinité de I'oxyde élaboré, mais il présente effectivement un taux d’hydratation de 10 a
15 % qui pourrait expliquer ce phénomene. Aucun mécanisme n’est décrit dans la littérature, mais
nous pouvons supposer que I'eau liée est dissociée a haut potentiel, entrainant ainsi la dégradation de

la structure cristalline de I'oxyde.
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Figure 12 : Voltamogrammes enregistrés a 20 mV.s dans H,S04 0,5 M & 25°C de RuO, préparé en

milieu acide, avant (bleu) et aprés (rouge) polarisation linéaire. Charge en oxyde : 0,1 mgoxyde.CM™2.

La voltammétrie cyclique avant et apres polarisation linéaire confirme ce phénomene (Figure 12). La
contribution capacitive est bien plus faible et la forme du voltammogramme est fortement modifiée
ce quiindique une modification de la structure de I'oxyde. De plus, les propriétés capacitives de I'oxyde
sont liées a sa nature hydratée. La chute de capacité peut ainsi étre associée a une diminution du taux

d’hydratation de I'oxyde.

Pour une application supercondensateur, I'oxyde préparé peut étre utilisé en I’état. En revanche, pour
I’application électrocatalyseur que nous visons, il apparait nécessaire de réduire le taux d’hydratation
de I'oxyde afin d’éviter sa rapide dégradation a haut potentiel et la chute de ses performances

électrocatalytiques. Un recuit sous air a température modérée est une solution qui permettra de
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réduire le taux d’hydratation sans pour autant causer une croissance cristalline trop importante qui
pourrait diminuer la surface spécifique du catalyseur. Les travaux de Chang et al. [164-165] ont par
ailleurs montré que le recuit d’oxyde de ruthénium élaboré par voie hydrothermale ne cause pas de

croissance cristalline notable pour des températures de recuit inférieures a 250°C.

2.2.2 Voie solvothermale

En parallele des syntheses hydrothermales qui utilisent un solvant aqueux, des syntheéses
solvothermales ont été menées. Celles-ci sont inspirées des travaux des Xiao et al. [78] qui ont élaboré
des nanotubes d’oxyde de titane pour une application support de catalyseur. Le protocole est
identique a la synthese hydrothermale, le solvant aqueux, dont le pH était ajusté par I'acide
chlorhydrique ou la soude, est simplement remplacé par un mélange de solvants organiques :
I’éthylene glycol, I'isopropanol et I'alcool benzylique. Pour 25 mL de solution, 9 mL d’éthyléne glycol,
9 mL d’isopropanol et 7 mL d’alcool benzylique ont été utilisés. Le sel chloré de ruthénium est dissout
dans ce mélange avant traitement thermique en autoclave. La poudre noire obtenue est filtrée puis

séchée en étuve a 80°C.

Intensité / UA
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Figure 13 : Diffractogramme du produit obtenu par la voie de synthése solvothermale proposée.
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La diffraction des rayons X (Figure 13) ne révéle pas la présence de la phase rutile de 'oxyde de
ruthénium observée pour les synthéses hydrothermales. Les pics observés sont tous attribués a la
phase hexagonale du ruthénium métallique. La formule de Scherrer permet d’obtenir une taille
moyenne de cristallites de 8,2 nm. Nous n’obtenons pas 'oxyde de ruthénium attendu. Le sel
métallique est réduit jusqu’a obtenir le métal. Ceci est probablement d{ aux propriétés réductrices
des aldéhydes générés lors de la déshydratation de I'éthyléne glycol a haute température. Les
mécanismes mis en jeu sont semblables a la méthode de synthése de nanoparticules métalliques dite

« polyol » présentée dans le Chapitre 2.

L'utilisation de solvants organiques spécifiques peut entraver la croissance cristalline dans certaines
directions du cristal et ainsi favoriser I'obtention de structures a formes contrdlées telles que des nano-
batonnets. Cette approche s’avere intéressante dans une optique de support de catalyseur afin
d’accroitre le rapport surface/volume des particules. Cependant, cette méthode n’a pas permis
d’obtenir I'oxyde de ruthénium qui est I'objet de ce chapitre. Par conséquent, I'étude sera focalisée
sur la voie hydrothermale qui permet aisément I'obtention de I'oxyde désiré. Nous avons mis en avant
précédemment la nécessité de controler le taux d’hydratation des oxydes synthétisés afin de les rendre
plus stables a potentiel élevé. Le plan d’expériences présenté dans la suite a eu pour objectif
d’optimiser les conditions de synthése et de recuit sous air pour I'obtention d’un électrocatalyseur

efficace pour I'OER.
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3. Optimisation de la synthéese de RuO; par un plan d’expériences

3.1 Facteurs étudiés

La voie de synthese hydrothermale présentée dans la partie précédente a conduit a I'obtention de
nanoparticules d’oxyde de ruthénium aux propriétés électrochimiques intéressantes. L'objet de cette
partie est I'optimisation de cette synthése en considérant deux utilisations distinctes. Pour la premiére,
nous nous concentrerons sur les propriétés électrocatalytiques. L'objectif est d’obtenir le catalyseur le
plus efficace pour I'OER. Pour la deuxiéme, en vue du développement d’un catalyseur bifonctionnel,
nous chercherons a obtenir des particules dont la forme est adaptée pour une utilisation en tant que
support de catalyseur. En effet, les particules obtenues jusqu’a présent sont de faible taille (3 a 5 nm)
et ne paraissent pas adaptées pour supporter un catalyseur métallique dont la taille est semblable.
L’obtention de particules plus grosses, de I'ordre de 10 a 20 nm, pourrait rendre plus aisée la dispersion

de plus petites nanoparticules métalliques.

Suite a ces considérations, nous allons commencer par délimiter les facteurs étudiés. Nous avons vu
précédemment que le pH du milieu de synthése influe sur les propriétés des particules obtenues. Il
s’agira de notre premier facteur. La température et la durée du traitement hydrothermal affectent la
taille et la forme des particules élaborées. Nous étudierons également ces deux parametres. L'étude
préliminaire a montré la nécessité d’ajouter une étape de recuit sous air aprés obtention de I'oxyde
hydraté. La température de recuit sera donc le quatrieme et dernier facteur. Le volume de solution
dans 'autoclave et la concentration en ruthénium seront constants pour toutes les expériences. Le

Tableau 2 résume les parameétres étudiés et leur notation pour la suite de ces travaux.

Tableau 2 : Facteurs considérés pour I'optimisation de la synthése de RuO; par voie hydrothermale.

pH de la solution
. Température du traitement hydrothermal (noté TH)
Facteurs variables
Durée du traitement hydrothermal (noté DH)

Température du recuit sous air (noté TR)

Volume de solution (25 mL)
Parameétres fixes Concentration en ruthénium (0,04 M)

Durée du recuit sous air (1 h)
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Un plan binaire avec seulement deux niveaux par facteur serait limitant dans notre cas. En particulier
pour le pH, il serait intéressant de pouvoir étudier des valeurs intermédiaires et ne pas se contenter
des valeurs extrémes. Ainsi, pour chacun des quatre facteurs, quatre niveaux uniformément espacés

sont considérés et sont détaillés dans le Tableau 3.

Tableau 3 : Détail des facteurs et de leurs niveaux pour I'optimisation de la synthése de RuO,.

Niveau 1 Niveau 2 Niveau 3 Niveau 4
pH 1 5 9 13
TH/°C 125 150 175 200
DH/h 10 25 40 55
TR/°C 80 170 260 350

L'influence du pH sera étudiée pour les valeurs 1, 5, 9 et 13. Pour éviter les variations entre les
différentes expériences, la concentration en acide chlorhydrique ou en soude sera fixée pour une
valeur de pH donnée. Ainsi, pour le pH 1, la solution de sel de ruthénium est préparée avec une
concentration en acide chlorhydrique de 0,04 mol.L. De la méme facon, pour les pH 5, 9 et 13, la
solution est préparée avec une concentration en soude de 0,12 mol.L, 0,14 mol.L' et 0,25 mol.L?,
respectivement. L'autoclave utilisé ne permet pas de dépasser 200°C, ce sera donc la température
maximale étudiée. |l est nécessaire de dépasser le point d’ébullition de I’eau afin d’accroitre la pression
dans le réacteur, le niveau 1 pour la température de traitement hydrothermal a donc été fixé a 125°C.
Concernant la température de recuit sous air, la valeur du niveau 1 est 80°C et correspond au simple

séchage du produit aprés synthése hydrothermale.

3.2 Méthodologie du plan d’expériences

En considérant un plan d’expériences complet, I'étude de quatre facteurs sur quatre niveaux conduit
a un total de 256 expériences. Afin de réduire le nombre d’expériences a réaliser, nous utilisons un
plan d’expériences fractionnaire basé sur les tables de Taguchi, notamment la table de Taguchi Lis(4°)

(Tableau 4). Cette table permet, avec 16 expériences, d’étudier 5 facteurs sur 4 niveaux.
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Tableau 4 : Table de Taguchi Lis(4°).

Niveau du facteur
Expérience

A B C D E

1 1 1 1 1 1

2 1 2 2 2 2

3 1 3 3 3 3

4 1 4 4 4 4

5 2 1 2 3 4

6 2 2 1 4 3

7 2 3 4 1 2

8 2 4 3 2 1

9 3 1 3 4 2

10 3 2 4 3 1
11 3 3 1 2 4
12 3 4 2 1 3
13 4 1 4 2 3
14 4 2 3 1 4
15 4 3 2 4 1
16 4 4 1 3 2

Nous n’étudions que 4 facteurs, le plan d’expériences réalisé sera donc dérivé de la table de Taguchi
L16(4°) et est détaillé dans le Tableau 5. Pour chacune de ces 16 expériences, une réponse sera
enregistrée, par exemple la densité de courant pour un potentiel d’électrode de 1,8 V vs ERH. Notons
Rn la réponse pour I'expérience n et M la moyenne des 16 réponses. Notons également My la moyenne
des réponses pour les expériences ou le facteur A est au niveau i. Il est possible de calculer I'effet

moyen Ea du facteur A au niveau i :
Eai = My — M

De plus notons lag I'interaction entre le facteur A au niveau i et le facteur B au niveau j. Cette

interaction peut étre calculée de cette fagon :

laiBj = Maipj — Eai — Egj — M
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Tableau 5 : Plan d’expériences dérivé de la table de Taguchi Lis(4°).

Niveau du facteur
Expérience

A =pH B=TH C=DH D=TR
1 1 1 1 1
2 1 2 2 b
3 1 3 3 3
4 1 4 4 4
5 2 1 2 3
6 2 2 1 4
7 2 3 4 1
8 2 4 3 2
9 3 1 3 4
10 3 2 4 3
11 3 3 1 2
12 3 4 2 1
13 4 1 4 2
14 4 2 3 1
15 4 3 2 4
16 4 4 1 3

Une fois les 16 expériences réalisées et aprés calculs des différents effets moyens et interactions, il est
alors possible de calculer la réponse R pour une combinaison quelconque des niveaux des quatre
facteurs. En ne considérant que les interactions d’ordre 2, c’est-a-dire les interactions entre deux

facteurs, la réponse lorsque A est au niveau i, B au niveau j, C au niveau k et D au niveau | s’écrit :
R =M + Ejj + Egj + Eck + Ep; + laigj + laick + laip1 + Igjck + Igjp1 + Ickni

Toutefois, avec le plan d’expérience choisi, il n’est pas possible d’étudier les interactions. En effet, trois
colonnes sont nécessaires pour |'étude d’une interaction et il ne reste qu’une colonne inutilisée dans
la table de Taguchi Lis(4°). Nous supposerons donc que les interactions d’ordre 2 entre les différents

facteurs sont négligeables. Le calcul de la réponse est alors simplifié :
R=M+EAi+EBj+ECk+EDl

En pratique, les interactions existent. En particulier, I'interaction entre la température de traitement

hydrothermal et le pH du milieu de synthése n’est probablement pas négligeable. L’hypothése que
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nous faisons en négligeant ces interactions ne sera cependant pas limitante dans notre cas ; I'objectif
de ce plan d’expériences étant de dégager des tendances générales. Ainsi, la réalisation des 16
expériences prévues permettra de prédire les résultats pour les 256 combinaisons de niveaux de

facteurs possibles.

3.3 Réponses étudiées

Chaque expérience, qui se résume a une synthese hydrothermale suivie d’un recuit sous air, conduit a
I’'obtention d’environ 150 mg de poudre noire d’oxyde de ruthénium. Un diffractogramme et une ATG
sous air jusqu’a 800°C a 5°C.min! sont réalisés pour chaque échantillon. La diffraction des rayons X
permet de calculer la taille moyenne des cristallites par la formule de Scherrer et donne ainsi une
indication sur la taille des particules obtenues. La perte de masse observée sur I’ATG est utilisée pour
guantifier le taux d’hydratation de I'oxyde. Concernant les caractérisations électrochimiques, un
protocole bien défini est imposé a tous les échantillons. Une charge de 0,1 mg.cm™ est déposée sur
une électrode d’or de 0,4 cm? en suivant le protocole détaillé dans le paragraphe 2.2.1.2. Tout d’abord
plusieurs cycles de voltammétrie cyclique sont réalisés. Dix cycles a 50 mV.s™ entre 0,05 et 1,4 V vs
ERH permettent de préparer la surface de I'électrode. Ensuite, I'échantillon subit plusieurs cycles entre
0,05 et 1,2 V vs ERH pour des vitesses de variation du potentiel croissantes (1;2;5;10;20;50;100;
200 et 500 mV.sl). Cela permet de calculer la capacité et d’estimer les charges de I'oxyde. Enfin, une
polarisation linéaire 8 1 mV.s? de 1,2 4 1,9 V vs ERH permettra de déterminer les performances de
I'oxyde pour la catalyse de I'OER. Plusieurs réponses différentes sont étudiées de maniere

indépendante. Elles sont résumées dans le Tableau 6.

Il n’est pas aisé de déterminer le nombre de sites actifs des catalyseurs de type oxyde. Toutefois, les
charges électrochimiques sont considérées proportionnelles au nombre de sites actifs [175]. Ces
charges sont calculées d’une maniére similaire a la capacité, par intégration des intensités de courant

du voltammogramme entre 0,4 et 1,1 V vs ERH :

Ou g’ représente les charges et v est la vitesse de variation du potentiel. Deux composantes sont
calculées, I'une anodique par intégration des courants positifs et I'autre cathodique par intégration
des courants négatifs. La moyenne de ces deux contributions donne une estimation acceptable des

charges électrochimiques du matériau.
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Tableau 6 : Réponses mesurées pour chaque expérience et mode d’obtention.

Réponse mesurée Méthode d’obtention
Taille moyenne des cristallites Diffraction des rayons X
Taux d’hydratation Analyse thermogravimétrique

Capacité a 20 mV.s™

Charges totales Voltammeétrie cyclique

Accessibilité des charges

Potentiel de départ de 'OER

Densité de courant a E=1,55V vs ERH Polarisation linéaire

Densité de couranta E=1,80V vs ERH

Densité de courant d’échange Droite de Tafel a partir de

Pente de Tafel la polarisation linéaire

Ces charges dépendent de la vitesse de variation du potentiel. En effet, a vitesse élevée, seules les
charges les plus accessibles sont mesurées, la diffusion des réactifs dans I'ensemble de la couche
catalytique étant limitante. Inversement, a faible vitesse de variation du potentiel, la diffusion des
réactifs n’est plus aussi limitante et un nombre plus important de charges peut étre mesuré, se
rapprochant de la totalité des charges du matériau. Deux équations établies par Ardizzone et al. [176]

permettent d’estimer les charges les plus accessibles et les charges totales.

Lorsque v tend vers 0, k; est une constante :

1 1
— = — + kl\/v
q Qtotal

Lorsque v tend vers l'infini, k, est une constante :

. 1
d = Yaccessible + k2 W

En pratique, la relation linéaire pour les charges totales est obtenue pour les vitesses de variation
inférieures a 20 mV.s™. Les vitesses supérieures a 50 mV.s permettent d’obtenir la relation linéaire
pour les charges accessibles (Figure 14). Ces charges en mC sont rapportées a des charges spécifiques
en C.gloxde. Enfin, I"accessibilité A des charges est donnée par la relation suivante :

*
A= Qaccessible
Qtotal
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Figure 14 : Détermination a) des charges totales et b) des charges les plus accessibles pour I'oxyde

obtenu a la suite de I'expérience n°14.

Les réponses étudiées ont été définies, nous pouvons désormais analyser les résultats de ces 16

expériences.

3.4 Synthése des résultats

Les résultats obtenus pour les 16 expériences prévues sont résumés dans le Tableau 7. Les échantillons
les moins stables sont rapidement repérés grace a la polarisation linéaire. En plus des réponses
détaillées plus tot, le potentiel a partir duquel la densité de courant chute est mentionné dans le
Tableau 7. L’absence de valeur signifie que le catalyseur n’a pas montré de chute de performance pour

I’OER jusqu’a 1,9 V vs ERH. Il s’agit ensuite d’observer I'effet des différents facteurs sur les réponses.
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Tableau 7 : Réponses obtenues pour les 16 échantillons de RuO; préparés suivant le plan d’expériences

et, le cas échéant, le potentiel a partir duquel les performances pour I'OER se dégradent.

Pente de Tafel
/ mV.dec?

jo
/ mA.cm™

Potentiel dégradation
/ V vs ERH

jal1,8VvsERH
/ mA.cm™

jal1,55Vvs ERH
/ mA.cm

Potentiel départ OER
/ V vs ERH

Accessibilité des charges
/%

Charges totales
/cg?

Capacitance a 20 mV.s™!
/Fg!

Taux d’hydratation
/%

Taille cristallite
/ nm

Expérience n°

22,0 386 298 59,1 1,282 0,69 0,10 1,47 5,85.10* 57,6

1,41

171 142 132 39,6 1,412 4,93 0,88 1,58 5,80.10° 56,3

1,74

13,1 120 103 54,8 1,406 11,43 16,83 1,70 1,75.10° 46,7

1,77

46,7

1,15.10°

4,8 72 70 46,0 1,414 10,93 56,50

3,90

9,8 404 329 61,8 1,329 30,25 7,38 1,62 6,69.10° 45,8

2,82

39,4

3,75.10°®

5,2 119 123 47,8 1,443 23,05 128,75

4,60

22,4 312 260 9,2 1,365 23,55 0,43 1,60 6,21.10° 45,0

1,83

16,4 243 195 74,2 1,354 24,63 2,18 1,66 6,14.10° 47,2

1,81

40,2

2,37.10°

5,9 104 99 55,8 1,415 15,05 83,25

7,26

47,5

3,41.10°

5,17 8,7 202 175 68,5 1,387 18,18 53,75

10

2,69 13,5 421 325 85,5 1,345 33,75 78,00 1,80 1,62.10° 39,7

11

2,40 17,0 255 194 86,0 1,256 12,45 2,90 1,60 1,00.103 64,1

12

6,62 9,5 228 179 71,4 1,326 18,93 6,13 1,65 1,32.10% 52,9

13

2,56 17,3 247 195 58,5 1,276 0,28 0,15 1,46  1,30.10° 65,4

14

40,8

2,49.10°®

6,18 9,6 122 103 70,2 1,417 17,85 139,25

15

57,3

1,09.10*

4,10 8,7 170 135 69,6 1,394 8,40 32,75

16
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Figure 15 : Effets moyens des facteurs en fonction de leur niveau sur la taille des cristallites et sur le

taux d’hydratation des oxydes.

La Figure 15 représente les effets moyens des quatre facteurs étudiés (le pH du milieu, la température
et la durée du traitement hydrothermal — TH et DH — et la température de recuit TR) en fonction de
leurs différents niveaux sur la taille des cristallites et sur le taux d’hydratation des oxydes obtenus. Les
valeurs calculées pour les tailles de cristallites varient de 1,4 a 7,3 nm et les taux d’hydratation mesurés
vont de 5 a 22 % (Tableau 7). La température de recuit et le pH du milieu ont une influence marquée
sur la taille des cristallites : celle-ci augmente avec I'augmentation des deux facteurs. Avec un effet
moindre, augmenter la température du traitement hydrothermal conduit a de plus petites cristallites.
De plus, prolonger la durée du traitement hydrothermal a tendance a produire des cristaux plus gros.
Il est tout a fait cohérent d’observer la nette diminution du taux d’hydratation avec I'augmentation de
la température de recuit. L'augmentation du pH a tendance a diminuer le taux d’hydratation, mais

I’effet est toutefois moins notable.

Les effets moyens sur les charges totales et leur accessibilité sont représentés sur la Figure 16.
L'accessibilité des charges varie de 40 a 85 % suivant les échantillons (Tableau 7). Augmenter la
température de recuit conduit a une diminution des charges et a tendance a les rendre moins
accessibles. Des phénomenes de croissance cristalline interviennent lors du recuit et ceci est cohérent
avec une diminution des charges. Il apparait que les pH intermédiaires sont favorables pour accroitre
le nombre de charges. Augmenter la durée du traitement hydrothermal a tendance a réduire le

nombre de charges et leur accessibilité, mais cet effet est cependant moindre. Il est toutefois cohérent
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avec I'obtention de cristaux plus gros pour des temps de synthése plus longs (Figure 15). Il est difficile
de dégager un effet de la température de synthese sur les charges. Les effets sur la capacité ne sont

pas représentés car ils sont tout a fait similaires aux effets sur les charges totales.
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Figure 16 : Effets moyens des facteurs en fonction de leur niveau sur les charges des oxydes et leur

accessibilité.

La Figure 17 représente l'influence des facteurs étudiés sur le potentiel auquel démarre la réaction
d’oxydation de I'eau et sur la densité de courant d’échange. La température de recuit présente une
fois encore I'effet le plus marqué. Certains échantillons conduisent a des surtensions trés faibles : une
densité de courant de 0,1 mA.cm? est obtenue dés 1,25 V vs ERH (Tableau 7). Mais tous ces
échantillons se sont montrés extrémement instables avec une perte définitive d’activité catalytique
apres I'augmentation du potentiel parfois dés 1,46 V vs ERH. Ces mémes échantillons ménent a des
densités de courant d’échange relativement élevées, jusqu’a 1.10° mA.cm™?, ce qui est inhabituel pour
I'OER. Les catalyseurs qui se sont montrés les plus stables conduisent a des densités de courant
d’échange quivarient entre 1.10° et 40.10°® mA.cm™ avec des potentiels de début d’oxydation proches
de 1,4 V vs ERH. Ce démarrage trés rapide de I'OER pour les oxydes instables peut étre associé a
I'important degré d’hydratation. Quant au pH, son augmentation a tendance a retarder le début de
I’OER mais conduit a des densités de courant d’échange sensiblement plus importantes. L’'effet de la
température et de la durée de synthése apparait moindre, si bien qu’il est difficile d’en tirer une

tendance.
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Figure 17 : Effets moyens des facteurs en fonction de leur niveau sur le potentiel de début de I'OER et

sur la densité de courant d’échange pour la méme réaction.
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Figure 18 : Effets moyens des facteurs en fonction de leur niveau sur la densité de courant obtenue

pour un potentiel de 1,55V et 1,8 V vs ERH.
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La Figure 18 représente les effets des facteurs sur les densités de courant obtenues pendant I'OER a
faible potentiel (1,55 V vs ERH) et a potentiel plus élevé (1,8 V vs ERH). Seuls deux échantillons n’ont
pas pu atteindre 1,55 V vs ERH sans subir une chute de performance catalytique (Tableau 7). Les plus
efficaces ont atteint 30 mA.cm? & ce potentiel. Les pH intermédiaires semblent conduire aux
meilleures performances. La température de recuit a, cette fois, une influence limitée. Concernant la
densité de courant obtenue a 1,8 V vs ERH, elle atteint 140 mA.cm™ pour I'échantillon le plus efficace.
Cependant les effets calculés pour cette réponse sont plus difficilement exploitables. Seuls 7
échantillons sont restés stables jusqu’a 1,8 vs ERH. Nous retiendrons simplement que le recuit doit
étre suffisant pour assurer la stabilité de I'oxyde a ces potentiels élevés et que les pH alcalins lors de

la synthése ont tendance a favoriser I'obtention de densités de courant élevées.

10 T Pente de Tafel

Effet moyen [ my dect

Figure 19 : Effets moyens des facteurs en fonction de leur niveau sur la pente de Tafel pour I’OER.

Enfin, la Figure 19 représente les effets des facteurs sur la valeur de la pente de Tafel. Ces valeurs
varient entre 40 et 64 mV.dec (Tableau 7). La température de recuit a un effet trés marqué sur la
valeur de la pente de Tafel. Pour les basses températures de recuit, les matériaux conduisent a une
pente de Tafel proche de 60 mV.dec?, tandis que pour des températures de recuit plus élevées, la
pente de Tafel mesurée sur les matériaux tend vers 40 mV.dec. Pour une pente de 40 mV.dec?,
I’adsorption de I’eau n’est pas limitante, I’étape limitante semble étre la seconde désorption de proton

et le second transfert électronique notée (R2) dans la partie 2.2.1. En revanche, si la pente de Tafel
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s’approche de 60 mV.dec?, cela correspond aux variantes (R1’) et (R1”’) de I'adsorption de I'’eau avec
une étape supplémentaire de modification d’énergie de liaison de I'intermédiaire réactionnel. L'étape
limitante semble donc influencée par la température de recuit. Cela est trés certainement dd au degré
d’hydratation de I'oxyde. De plus, avec un effet moindre, les pH intermédiaires semblent conduire a
des pentes de Tafel plus faibles. Les effets de la température et de la durée du traitement hydrothermal

ne permettent pas de conclure sur une tendance.

Aprés ces observations, il apparait clairement que le taux d’hydratation de |'oxyde élaboré par voie
hydrothermale a une influence sur les performances électrochimiques et en particulier sur la stabilité
du catalyseur. Cela est représenté sur la Figure 20. Les oxydes présentant un taux d’hydratation de

10% ou moins ne perdent pas leurs propriétés catalytiques jusqu’a 1,9 V vs ERH.
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Figure 20 : Représentation des densités de courant a 1,8 V vs ERH (bleu) et du potentiel a partir duquel
les performances électrochimiques sont dégradées (rouge) en fonction du taux d’hydratation de

I’oxyde, les marques triangulaires indiquant I'absence de dégradation jusqu’a 1,9 V vs ERH.

Inversement un taux d’hydratation plus élevé, entre 10 et 20%, semble favoriser le nombre de charges
et leur accessibilité. L’hydratation confere a I'oxyde une conductivité ionique supérieure au détriment
de sa conductivité électronique. Le transport des espéces réactives est ainsi favorisé dans I'ensemble
du matériau et ceci est cohérent avec des charges plus accessibles. Le taux d’hydratation de I'oxyde

est principalement controlé par la température du recuit sous air et dans une moindre mesure par le
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pH du milieu de synthese. Les effets de la température et de la durée du traitement hydrothermal sur
la taille des cristallites ont été identifiés. Il n’a cependant pas été possible de dégager une tendance

claire a propos des effets de ces deux facteurs sur les propriétés électrochimiques des oxydes.

3.5 Vérification du plan d’expériences

Les effets calculés pour 16 expériences rendent possible le calcul des réponses pour les 256
combinaisons possibles des quatre facteurs sur leurs quatre niveaux. Pour vérifier le plan
d’expériences, deux échantillons supplémentaires ont été préparés. En vue d’obtenir le catalyseur le
plus efficace, la combinaison de niveaux conduisant a la plus grande densité de couranta 1,8 V vs ERH
sera la premiére expérience de vérification. Dans I'optique d’utiliser ces oxydes comme support de
catalyseurs, la seconde expérience de vérification consistera en la combinaison de niveaux conduisant
a la plus grande taille cristalline. Les niveaux de ces deux expériences de vérifications, notées 17 et 18,

sont détaillés dans le Tableau 8.

Tableau 8 : Niveaux des expériences de vérification et valeurs des réponses calculées.

Réponse Valeur Niveau Niveau Niveau Niveau
Expérience
considérée calculée pH TH DH TR
17 jal,8VvsERH 161 mA.cm™ 3-pH9 3-175°C 1-10h 4-350°C
18 Taille cristallites 8,6 nm 4-pH13 1-125°C 4-55h 4-350°C

Les oxydes obtenus suite a ces deux expériences de vérification ont subi les mémes caractérisations
physico-chimiques et électrochimiques que les autres échantillons du plan d’expériences. Les résultats

obtenus sont comparés aux prédictions du plan d’expérience dans le Tableau 9.

Les résultats de I'expérience n°18 sont relativement proches des prédictions : en moyenne, I’écart aux
prédictions est de 13%. Les écarts les plus importants sont relevés pour les charges et la capacité,
mettant en doute la fiabilité des prévisions pour ces réponses. Ce ne sont heureusement pas les
réponses qui ont le plus d’intérét dans le cadre de cette étude. La taille des cristaux est un peu plus
élevée que la valeur attendue : 10,6 nm contre 8,6 nm prédit, ce qui fait une erreur relative de 19%.
Les résultats s’éloignent un peu dans le cas de I'expérience 17 avec un écart moyen de 22%. En

particulier la valeur de la densité de courant a 1,8 V vs ERH est en dessous de la prédiction : 134 mA.cm’
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2 contre 160 mA.cm™ attendus. Cela représente une erreur relative de 16%. Cet écart peut s’expliquer
par le fait que cette réponse est perturbée par les résultats obtenus sur les échantillons instables a
haut potentiel. Pour rappel, seulement 7 échantillons sur 16 sont restés performants au-dessus de 1,8
V vs ERH. Ainsi, cette prédiction renvoie quelques valeurs aberrantes avec notamment des densités de
courant négatives pour les combinaisons supposées les moins performantes. Les résultats obtenus
restent néanmoins dans le méme ordre de grandeur que les prédictions. Une fois encore, les
prédictions des charges et des capacitances sont les plus éloignées. Les prédictions s’averent
relativement précises et aucun des résultats obtenus n’est completement aberrant. Ceci permet de
valider les tendances générales dégagées dans la partie précédente. Les caractérisations des deux

oxydes obtenus lors de ces expériences de vérifications sont détaillées ci-apreés.

Tableau 9: Syntheése des réponses des expériences de vérification, comparaison des valeurs

expérimentales et des prédictions du plan d’expérience.

Expérience 17 Expérience 18
Réponses
Prédiction Résultat Prédiction Résultat
Taille cristallite / nm 5,53 6,46 8,59 10,58
Taux d’hydratation / % 6,9 6,2 3,1 3,9
Capacité 320 mV.s'/F.g? 202 107 115 91
Charges totales / C.g* 168 110 102 75
Accessibilité des charges / % 72,8 48,0 56,7 52,8
Potentiel départ OER / V vs ERH 1,43 1,41 1,40 1,42
ja 1,55V vs ERH/ mA.cm? 27,01 21,58 14,52 11,80
ja1,8VvsERH/ mA.cm? 160,71 134,25 85,69 88,50
jo/ mA.cm™ 0,89.10° 5,18.10° 8,50.10° 4,36.10°°
Pente de Tafel / mV.dec? 32,6 41,3 44,4 43,8

La forme des voltammogrammes obtenus pour ces deux oxydes est sensiblement différente (Figure
21). linclusion de I'hydrogéne atomique dans la maille cristalline est moins marquée sur le
voltammogramme de I'oxyde de I'expérience n°18. De plus, les pics faradiques liés aux transitions
Ru(lll)/Ru(IV) et Ru(IV)/Ru(VI) sont mieux définis pour I'expérience n°17. L’état de surface des
particules apparait donc différent et la cristallinité de I’échantillon de I'expérience n°17 est plus

marquée.
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Figure 21: Voltammogrammes enregistrés a 5 mV.s? dans H,SO4 0,5 M a 25°C des oxydes de

I’expérience 17 (bleu) optimisée pour I'activité catalytique et de I'expérience 18 (rouge) optimisée

pour la taille des cristallites. Charge en oxyde : 0,1 Mgoxyde.CM™2.
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Figure 22 : Courbes de polarisation enregistrées a 1 mV.s? dans H,SO4 0,5 M a 25°C des oxydes de

I'expérience 17 (bleu) optimisée pour I'activité catalytique et de I'expérience 18 (rouge) optimisée

pour la taille des cristallites. Charge en oxyde : 0,1 mgoxyde.CM™2.
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Les deux expériences de vérification conduisent a des oxydes performants pour I'OER (Figure 22). La
densité de courant atteint 185 mA.cm2a 1,9 V vs ERH pour I'oxyde de I'expérience 17. Malgré de plus
grosse particules, I'oxyde de I'expérience 18 parvient tout de méme a atteindre 120 mA.cm2 au méme
potentiel. Les pentes de Tafel obtenues a partir des courbes de polarisation sont respectivement de
41,3 mV.dec? et 43,8 mV.dec? ce qui est cohérent avec les valeurs de 40 mV.dec! couramment
rencontrées dans la littérature. L'étape limitante serait donc la seconde désorption de protons qui

coincide avec le second transfert électronique (R2).

Les propriétés électrochimiques des oxydes des expériences 17 et 18 sont conformes aux attentes.
Vérifions également la nature cristalline et la morphologie des particules par la diffraction des rayons
X (Figure 23) et par microscopie électronique en transmission (Figures 24 et 25). Les diffractogrammes
sont bien mieux définis que ceux obtenus lors des essais préliminaires. Ceci était prévisible, le recuit
sous air a 350°C induit un grossissement des cristallites. La taille moyenne des cristallites vaut 6,46 nm
et 10,58 nm pour les oxydes des expériences 17 et 18 respectivement. Les parameétres de maille et les

valeurs de référence de la fiche JCPDS 98-005-6007 de I'oxyde de ruthénium sont résumés dans le

Tableau 10.
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Figure 23 : Diffractogramme des oxydes obtenus lors des expériences a) 17 et b) 18
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Tableau 10 : Parameétres de maille des oxydes 17 et 18 comparés a la fiche JCPDS 98-005-6007 de

I’oxyde de ruthénium

Expérience 17 Expérience 18 Fiche JCPDS 98-005-6007
a/A 4,51 4,52 4,51
c/A 3,10 3,09 3,11

Les paramétres de maille a et c correspondent a la maille rutile de I'oxyde de ruthénium. Pour les essais
préliminaires, la valeur de c était proche de 3,0 Aetnon3,1A. Cen’est plus le cas ici. Le recuit sous air
a permis de corriger le défaut initialement présent dans la maille cristalline. Cela tend a confirmer que

ce défaut est lié a I'hydratation de |'oxyde avant recuit.

Figure 25 : Images MET de I'oxyde obtenu lors de I'expérience 18.
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L’échantillon 17 apparait comme un enchevétrement de nanoparticules de forme et taille homogene
(Figure 24). La taille des nanoparticules a été mesurée entre 5 et 10 nm avec une taille moyenne de
particules de I'ordre de 7 nm. Les franges de diffraction sont clairement visibles a fort grossissement

et confirment le caractére cristallin des nanoparticules.

L’échantillon 18 ne dispose pas d’une répartition en taille aussi homogene que celle de I’échantillon
17. En effet, en plus des petites nanoparticules similaires a I’échantillon 17, des objets plus massifs et
de forme allongée sont visibles (Figure 25). Les nanoparticules mesurées sont réguliéres et plus petites,
avec des tailles de I'ordre de 3 a 5 nm. En revanche, les nano-batonnets observés présentent des tailles
tres variables et peuvent atteindre plus de 20 nm en largeur. Ces morphologies variables de particules

réduisent I'intérét de cet échantillon pour une utilisation en tant que support de catalyseur.

Le plan d’expériences a été vérifié avec deux expériences supplémentaires. La prédiction des réponses
s’est révélée relativement correcte avec des écarts de l'ordre de 10 a 20 % sur les valeurs
expérimentales. La premiere expérience de vérification, correspondant a I'oxyde de I'expérience n°17,
avait pour objectif d’optimiser les performances catalytiques pour 'OER en maximisant la densité de
courant a 1,8 V vs ERH. Bien que les résultats obtenus soient inférieurs a la prédiction, I'oxyde s’est
révélé efficace pour la catalyse de I'OER. Le recuit a 350°C sous air apparait toutefois nécessaire afin
de stabiliser la structure cristalline de I'oxyde et d’éviter une chute des performances catalytiques a
potentiel élevé. La deuxieme expérience de vérification, notée 18, visait a maximiser la taille cristalline
afin d’obtenir des particules de taille plus importante et plus adaptée pour supporter des catalyseurs.
Cependant la morphologie des particules est assez hétérogene et ne convient pas, en I'état, a une

utilisation de ce type.
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4. Vers la synthese d’oxydes mixtes de ruthénium et d’iridium

Le plan d’expériences basé sur la table de Taguchi Lis(4°) a permis de déterminer des paramétres
adaptés pour la synthése de nanoparticules d’oxyde de ruthénium performantes pour la catalyse de
I’OER. Cependant, il est reconnu que la stabilité des catalyseurs a base d’oxyde de ruthénium est
limitée. L'oxyde d’iridium est réputé plus stable mais ses performances catalytiques sont sensiblement
inférieures. L'élaboration d’oxydes mixtes de ruthénium et d’iridium a pour but de trouver un

compromis entre performance catalytique et stabilité.

4.1 Synthése de I'oxyde mixte IrxRu(1-xO2

Les conditions de synthése de I'expérience 17 du plan d’expériences ont été appliquées pour préparer
les oxydes mixtes. Le pH du milieu de synthése est ajusté a 9 par ajout de soude. Le ratio Ir:Ru est
controlé en ajoutant la quantité adaptée de sel de ruthénium (RuCls,xH,0) et de sel d’iridium
(HalrClg,xH20) pour une concentration totale en cations métalliques de 0,04 mol.L. Le traitement
hydrothermal dure 10 h a 175°C. Enfin, apres filtration, I’'oxyde hydraté subit un recuit sous air a 350°C
pendant une heure. Trois oxydes de compositions différentes ont été préparés : x=0,25; x=0,50 et
x=0,75 — ou x est la fraction molaire en iridium. L’échantillon 17 du plan d’expérience est I'oxyde de

ruthénium pur pour lequel x vaut 0.

4.2 Caractérisations de I'oxyde mixte

Les diffractogrammes de poudre des trois oxydes mixtes révelent des pics plus larges et moins intenses
gue I'oxyde de ruthénium seul (Figure 26). L’élargissement des pics est de plus en plus important avec
I"augmentation de la fraction molaire en iridium. L’oxyde d’iridium cristallise a plus haute température
que I'oxyde de ruthénium. Il est donc cohérent d’observer des pics plus larges, qui indiquent une plus
petite taille cristalline, lorsque la proportion en iridium augmente. Les tailles moyennes des cristallites
et les parametres de maille obtenus a partir de ces diffractogrammes sont résumés dans le Tableau

11.
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Figure 26 : Diffractogrammes des oxydes mixtes pour différentes fractions molaires x en iridium :

a) x=0; b) x=0,25 ; c) x=0,50 ; d) x=0,75.

Tableau 11 : Taille moyenne des cristallites et parameétres de maille des oxydes mixtes pour différentes

fractions molaires x en iridium.

Taille moyenne des

cristallites / nm

0 6,46 4,506 3,105
0,25 3,10 4,496 3,115
0,50 2,64 4,487 3,127
0,75 2,53 4,459 3,163

Lorsque la fraction molaire en iridium augmente, le parametre de maille a diminue tandis que c
augmente. Cette évolution est en accord avec les fiches JCPDS des oxydes considérés (Tableau 12). La
similitude entre les rayons ioniques de Ru* et Ir**, qui valent respectivement 0,620 A et 0,625 A, rend
possible I'insertion d’iridium dans la maille cristalline de I'oxyde de ruthénium. Il n’est cependant pas
possible de conclure avec certitude si le produit obtenu est un mélange intime de deux oxydes purs ou
bien une solution solide. Les paramétres de maille de I’échantillon pour lequel x vaut 0,75 s’éloignent

des valeurs de référence des fiches JCPDS. Les pics sont tres larges et la précision des mesures est par
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conséquent discutable. Si ces écarts sont avérés, cela signifie que la maille cristalline présente des
défauts qui pourraient s’expliquer par l'inclusion de ruthénium dans la maille cristalline de I'oxyde

d’iridium.

Tableau 12 : Données des fiches JCPDS relatives a RuO; et IrO,.

Fiche JCPDS a/A c/A
RuO, 4,51 3,10
IrO, 4,50 3,15

Les particules observées au microscope électronique en transmission pour une fraction molaire en
iridium de 0,25 présentent une forme réguliére et une répartition en taille homogéne (Figure 27). Leur
aspect est similaire aux particules d’oxyde de ruthénium pur, elles sont toutefois un peu plus petites,
entre 3 et 5 nm. Ceci confirme les résultats obtenus par diffraction des rayons X. Une analyse EDX
(Energy Dispersive X ray Spectrometry) renseigne sur la proportion réelle en iridium dans I'oxyde.
L'analyse a été menée sur deux zones différentes afin de vérifier 'homogénéité de la répartition
élémentaire. Le ratio atomique mesuré entre Ru et Ir est, en moyenne, 80,8 / 19,2. Cette valeur est
inférieure aux 25% attendus. Toutefois, la distribution élémentaire apparait étre homogene : les ratios

obtenus en deux points différents sont 81,1 / 18,9 et 80,5 / 19,5.

Figure 27 : Images MET de I'oxyde mixte préparé avec une fraction molaire en iridium de 0,25.
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Les propriétés électrochimiques des oxydes mixtes ont également été évaluées. Les courants
faradiques liés aux transitions Ru(lll)/Ru(IV) et Ru(IV)/Ru(VI) sont de moins en moins marqués avec
I’'augmentation de la fraction molaire en iridium (Figure 28). De la méme maniere, la diminution des

courants liés a I'inclusion de I’hydrogene atomique dans la maille cristalline de RuO; est observée.
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04 +

-0,6 + t t t t t t
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Figure 28 : Voltammogrammes enregistrés a 20 mV.s* dans H,S04 0,5 M a 25°C des oxydes de fraction

molaire en iridium x = 0 (bleu) ; 25 (rouge) ; 50 (vert) ; 75 (violet). Charge en oxyde : 0,1 Mgoxyde.CM™.

L'augmentation du taux d’iridium a tendance a retarder I'oxydation de I'’eau et conduit globalement a
des performances moindres (Figure 29). Les parameétres cinétiques calculés a partir des courbes de
polarisation sont donnés dans le Tableau 13. La pente de Tafel mesurée pour de faibles surtensions
augmente avec la fraction molaire en iridium. Les pentes de Tafel couramment évoquées dans la
littérature sont 40 mV.dec?! et 60 mV.dec?! pour RuO; et IrO,, respectivement [169,177]. Cette
évolution apparait cohérente. La pente est toutefois un peu élevée, supérieure a 70 mV.dec?, lorsque
le taux d’iridium est élevé. Mais il ne faut cependant pas oublier que I'oxyde d’iridium est faiblement

cristallisé suite a un recuit a une température de 350°C probablement insuffisante.
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Figure 29 : Courbes de polarisation enregistrées a 1 mV.s! dans H,S0; 0,5 M a 25°C des oxydes de
fraction molaire en iridium x = 0 (bleu); 25 (rouge); 50 (vert); 75 (violet). Charge en oxyde: 0,1

mgoxyde.cm-z.

Tableau 13 : Paramétres cinétiques des oxydes mixtes vis-a-vis de I'OER.

Fraction molaire en Potentiel de début de Pente de Tafel jo
iridium 'OER / V vs ERH / mV.dec? / mA.cm™
0 1,406 41,3 5,18.10°
25 1,408 47,9 1,96.10°
50 1,423 67,8 1,33.10*
75 1,430 71,2 1,36.10*

L’échantillon avec 25% d’iridium présente les meilleures performances a faible surtension. Il est

cependant rattrapé par I'échantillon a 50% a plus haut potentiel.

4.3 Estimation de la durabilité

Les durabilités de I'oxyde de ruthénium pur et de I'oxyde mixte présentant 25% molaire d’iridium ont

été comparées. Pour cela, un potentiel de 1,6 V vs ERH est imposé a I'oxyde étudié pendant 20 heures
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et la densité de courant est enregistrée (Figure 30). Au bout de 20 heures, I'oxyde mixte conserve 25%
de ses performances catalytiques initiales pour I'OER, tandis que I'oxyde de ruthénium n’en conserve
que 17%. Cette rapide estimation de la durabilité est en faveur de I'oxyde mixte. En revanche, la
préparation d’'un AME et une étude en cellule d’électrolyse est nécessaire pour confirmer ce résultat.
En effet, les bulles d’oxygene perturbent facilement la faible surface d’électrode et décrochent des
particules, faussant ainsi le résultat obtenu. En supposant que la quantité de particules arrachées est
la méme pour les deux oxydes, ce résultat confirme I'intérét du développement d’un oxyde mixte pour

accroitre la stabilité des catalyseurs a base d’oxyde de ruthénium.
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Figure 30 : Evolution de la densité de courant au cours du temps pour un potentiel imposé de 1,6 V vs
ERH pour RuO; (bleu) et pour I'oxyde mixte avec 25% d’iridium (rouge) dans H,SO4 0,5 M a 25°C avec

une charge en oxyde de 0,1 Mgoxyde.CM™.
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5. Conclusions et perspectives

Dans ce chapitre, la synthése d’oxyde de ruthénium par voie hydrothermale a été décrite pour deux
applications : catalyseur de I'OER et matériau support de catalyseur. Le plan d’expériences développé
a permis de dégager des tendances générales de |'effet de plusieurs facteurs sur les propriétés des
matériaux obtenus. Ces facteurs sont, pour rappel, le pH du milieu de synthese, la température et la
durée du traitement hydrothermal et enfin la température du recuit sous air. Les effets de ces quatre
facteurs vis-a-vis de la morphologie des oxydes ont été clairement identifiés. En revanche, concernant
les propriétés électrochimiques et notamment les performances catalytiques pour I'OER, il n’a été
possible de dégager des tendances uniquement pour la température de recuit et le pH du milieu de
synthése. Le degré d’hydratation des oxydes de ruthénium a un impact important sur la stabilité et les
performances catalytiques. Il a été observé qu’un taux d’hydratation important conduit a un départ
rapide de I'OER pour de faibles surtensions mais ceci s’accompagne d’une forte instabilité a potentiel
élevé. L'explication proposée est I'oxydation des molécules d’eau piégées dans la structure cristalline
de I'oxyde de ruthénium. Leur oxydation a faible potentiel est rendue possible par la forte interaction
avec I'oxyde, mais la diffusion dans la structure de I'oxyde est limitante et ces molécules d’eau ne sont
pas renouvelées aprés dissociation. Ceci crée alors des défauts dans la structure cristalline de I'oxyde
et mene a la dégradation de ses performances catalytiques. Il est nécessaire de caractériser les
matériaux aprés leur utilisation comme catalyseur pour confirmer ces hypotheéses. Cependant,
I'utilisation de polymere conducteur ionique pour la préparation des électrodes rend ces
caractérisations difficiles a réaliser : I'oxyde ne peut pas étre aisément récupéré une fois qu’il a été
déposé sous forme de couche catalytique sur I'électrode. Un recuit sous air a 350°C permet de réduire
le taux d’hydratation de I'oxyde et la quantité de défauts dans sa maille cristalline. Ainsi il conserve ses

propriétés électrocatalytiques a potentiel élevé.

Les expériences de vérifications ont donné des résultats relativement proches des prédictions,
confirmant ainsi les tendances dégagées. Pour aller plus loin et déterminer avec précisions les
parameétres optimaux de synthése, il est nécessaire de réaliser un plan d’expériences plus complexe

i i ui 5té jusqu’a pré dgligées.
renant en compte les interactions ont été jusqu’a présent négligées

La premiere expérience de vérification avait pour objectif la synthése d’un électrocatalyseur efficace
pour I'OER. Le catalyseur obtenu présente effectivement des propriétés électrocatalytiques
intéressantes. La deuxieme expérience de vérification s’est concentrée sur la taille des particules afin
de concevoir un matériau capable de supporter des catalyseurs. Ceci a conduit a I'obtention de

particules de formes et tailles hétérogénes. Deux populations de particules sont observables : de
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petites nanoparticules dont la taille est inférieure a 5 nm et des objets plus massifs prenant la forme
de nano-batonnets. Ces derniers pourraient avoir une application en tant que support de catalyseur,
mais il est nécessaire d’atteindre un meilleur contrdle sur la synthese pour n’obtenir que cette
population de particules. Les parameétres optimaux peuvent se trouver en dehors du plan d’expérience
réalisés. En effet, la limite de température du traitement hydrothermal, fixée a 200°C, dépend du
modele d’autoclave utilisé. Un autoclave plus résistant permettrait de réaliser des traitements a des
températures supérieures. Il serait intéressant de vérifier si le recuit sous air a 350°C est toujours
nécessaire apres un traitement hydrothermal a cette méme température. Un autre point a approfondir
pourrait étre la concentration en soude. Une concentration de 0,5 mol.L? s’est révélée suffisante pour
atteindre la valeur de pH 13 désirée. Un vieillissement hydrothermal avec une concentration

supérieure, 1 mol.L™ par exemple, pourrait avoir un effet sur la forme et la taille des particules.

La synthese d’oxydes mixtes a base de ruthénium et d’iridium est possible via la voie hydrothermale.
La premiére approche exploitant les résultats du plan d’expériences pour I'oxyde de ruthénium a
conduit a des performances électrocatalytiques intéressantes. Il sera toutefois nécessaire de réaliser
un nouveau plan d’expériences afin d’isoler les parameétres optimaux. En effet I'ajout d’iridium conduit
a un comportement différent, notamment par rapport a la température. Pour favoriser la cristallisation
de I'oxyde d’iridium, des températures plus élevées, que ce soit pour le traitement hydrothermal ou

pour le recuit, sont nécessaires.

L'effet de I'ajout d’iridium sur la durabilité des oxydes a base de ruthénium a été trés succinctement
étudié. L'oxyde mixte semble plus stable en fonctionnement que I'oxyde de ruthénium pur. Mais ces
résultats doivent étre confirmés en réalisant des essais de durabilité dans une cellule d’électrolyse

adaptée.
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Chapitre 4

Supports de catalyseurs non carbonés

Vers un catalyseur bifonctionnel

Les matériaux carbonés utilisés comme support du platine dans les PEMFC ne sont pas viables pour
une application dans les URFC. En effet, le carbone s’oxyde aux potentiels élevés de dégagement de
I'oxygéne (1,4 a 2,0 V vs ERH). Des matériaux résistants a la corrosion a potentiel élevé doivent donc
étre développés. Dans ce chapitre, des catalyseurs a base de platine métallique supportés sur des
matériaux commerciaux, notamment du nitrure de titane, ont été élaborés. L’évaluation des
performances catalytiques vis-a-vis de I'ORR ont mis en avant les limites de ces supports de
catalyseurs, notamment leur conductivité insuffisante. Un phénomeéne de percolation électronique est
mis en jeu pour assurer la conductivité de la couche catalytique. L'utilisation de nanoparticules d’oxyde
de ruthénium préparées dans le Chapitre 3 en tant que conducteur électronique pour assurer la
percolation conduit a un catalyseur bifonctionnel dont les propriétés électrocatalytiques vis-a-vis de

I’OER et de I'ORR seront brievement évaluées.

119



1. Catalyseur de référence : Pt/C

Le carbone Vulcan XC72 est le support couramment utilisé pour I’élaboration des catalyseurs supportés
pour les PEMFC. Le comportement des Pt/C servira de référence pour comparer I'efficacité des
catalyseurs obtenus avec différents supports non carbonés. Les méthodes de synthese des
nanoparticules de platine métallique et leur dissémination sur les supports ont été décrites dans le
Chapitre 2. Les deux méthodes proposées dans cette étude sont la voie microémulsion dite « water in

oil » et la voie « polyol ».

Un catalyseur supporté avec une proportion massique en platine de 40,:% a été préparé par voie
« polyol ». La répartition homogéne des nanoparticules de platine sur le support carboné peut étre

observée sur la Figure 1.

Figure 1 : Image MET du catalyseur Pt/C préparé par voie polyol.

Les propriétés électrochimiques du catalyseur ont été évaluées a I'aide des méthodes détaillées dans
le Chapitre 2. Une encre catalytique contenant le catalyseur, de I'eau et du Nafion en solution est

déposée sur un disque de carbone vitreux afin d’obtenir un chargement en platine de 0,1 mg.cm™.
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1.1 Détermination de la surface électrochimiquement active

Dans un premier temps, I'électrode préparée subit plusieurs cycles de voltammétrie cyclique entre
0,05 V et 1,45 V vs ERH. L'électrolyte — H,SO4 0,5 M — est dégazé par bullage d’azote et ne contient
donc pas d’oxygéne dissout. Une dizaine de cycles a 50 mV.s ™ permet d’activer I'électrode et d’éliminer
d’éventuelles impuretés tout en donnant une premiére indication sur la qualité et la stabilité du
catalyseur. Puis, trois cycles a 5 mV.s! permettent d’enregistrer un voltammogramme mieux défini
gue nous utiliserons pour calculer la surface électrochimiquement active (SEA) du catalyseur. La Figure
2 présente la forme caractéristique du voltammogramme de platine et les réactions associées aux

courants faradiques.
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Figure 2 : Voltammogramme enregistré a 5 mV.s'* dans H,S04 0,5 M & 25°C pour le catalyseur Pt/C et

identification des réactions liées aux courants faradiques observés. Charge en platine : 0,1 mgp..cm™.

Entre 0,05 V et 0,35 V vs ERH ont lieu les réactions réversibles d’adsorption et de désorption de
I’hydrogéne. A partir de 0,8 V vs ERH, le platine est oxydé en surface et les oxydes formés sont réduits
lorsque le potentiel redescend en dessous de 1,0 V vs ERH. La surface électrochimiquement active
normalisée par la masse de métal déposée sur I'électrode peut étre déterminée, aprés correction de
la double couche capacitive, par calcul de la quantité d’électricité Qgschangs associée a la désorption de
I’hydrogéne selon I’équation suivante :

Qéchangé 1 00,35
SEA=——F—7F— avec ; 5 = = IdE
mpt Qmonocouche Qechange \ f0,05
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Ainsi :

0,35
fo‘os 1 dE

SEA =

V Mpy Qmonocouche

avec v la vitesse de variation linéaire du potentiel, E le potentiel de I'électrode, mp: la masse de platine
déposée sur I'électrode, Qmonocouche 1a charge associée a la désorption d’'une monocouche d’hydrogéne

ala surface d’une électrode lisse de platine, soit 210 pC cm™ la valeur admise pour cette charge [178].

La SEA de ce catalyseur Pt/C vaut 51,4 m2.g%. Ce résultat est cohérent avec la littérature pour ce type

de catalyseur [155].

1.2 Détermination des parameétres cinétiques pour I’'ORR

Dans un deuxiéme temps, nous étudions les performances du catalyseur pour la réaction de réduction
de I'oxygéne. L’électrolyte H,SO,4 0,5 M est saturé en oxygene et une électrode a disque tournant est
utilisée pour assurer I'alimentation de la surface de I'électrode en oxygéne dissout. Des courbes de
polarisation sont enregistrées 8 1 mV.s de 1,05 V vs ERH a 0,3 V vs ERH pour différentes vitesses de

rotation de I’électrode (2500 ; 2000 ; 1500 ; 1000 et 500 rpm) (Figure 3).

Potentiel / V vs ERH
0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1
0 | \ | } \

—— 500 rpm

—1000 rpm

1500 rpm

Densité de courant / mA cm™

~—2000 rpm

2500 rpm

Figure 3 : Courbes de polarisation enregistrées 8 1 mV.s dans H,S04 0,5 M a 25°C pour I'ORR sur le

catalyseur Pt/C 3 différentes vitesses de rotation de I'électrode. Charge en platine : 0,1 mgpi.cm™.
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Trois zones peuvent étre distinguées sur les courbes de polarisation de la Figure 3. Au-dessus de 0,95
V vs ERH, la densité de courant est contrélée par I'activation de transfert de charges. Pour des
potentiels inférieurs a 0,65 V vs ERH, la densité de courant est limitée par la diffusion. Et entre les deux,

nous observons une région mixte entre I'activation et la diffusion.

Les paramétres cinétiques de la réaction de réduction de I'oxygene peuvent étre calculés en appliquant

I’équation de Koutecky-Levich [179] :

1 _ 1 4 1
j je jiiiff

avec j la densité de courant, je la densité de courant liée aux phénomeénes se produisant au niveau de
I'électrode et jj“ la densité de courant limite de diffusion de I'oxygéne dans I’électrolyte. Cette
équation s’applique uniquement dans le cas de réactions se produisant a la surface d’'une électrode
plane et lisse. Ce n’est le cas ici : I'électrode, constituée d’un empilement de nanoparticules liées par
du Nafion, est poreuse et la réaction peut se produire dans son volume. Ceci induit des limitations liées
a la diffusion de I'oxygene dans le film catalytique et a son adsorption sur le catalyseur. Le mécanisme

considéré afin de prendre en compte ces limitations est représenté Figure 4.

Jo b

[ diff i fi [
] | I jlﬁlm Jlads | i

02 B — (02)9100 e (02)5111‘ - (02)nds'(— (HZOZ )ads - H?.O

I

(H202)5ur e — HZOZ

Figure 4 : Mécanisme généralisé de la réaction de réduction de I'oxygene a la surface d’une électrode

non plane et non lisse.

L'équation de Koutecky-Levich peut étre généralisée sous la forme suivante [178] :

1 1 1 1 1 1 1

=t o=t ==+ -+ =
j je ]fllff jk ]lfllm ]i':ldS ]ii]ff

avec ji la densité de courant cinétique relative au transfert de charge, '™ la densité de courant limite
de diffusion de I'oxygéne dans le film catalytique et j?® la densité de courant limite d’adsorption de

I'oxygene.

La relation de Butler-Volmer (Eq 16 Chapitre 2) permet d’écrire la densité de courant cinétique ji sous

la forme :
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) 6 T]/b
Jk=Joy €

Be
avec jo la densité de courant d’échange, 6 et 6. les taux de recouvrement de I'oxygéne a un potentiel
donné et au potentiel d’équilibre, respectivement, b la pente de Tafel et n la surtension. En considérant
gue la cinétique d’adsorption de I'oxygéne est élevée par rapport a celle du transfert d’électrons, nous

pouvons supposer que 8 est égal a B, sur toute la gamme de potentiel étudiée. Ainsi :

11/&0

jk =Joe

diff

Par ailleurs, la loi de Levich relie la densité de courant limite de diffusion ji®" a la vitesse de rotation de

I’électrode selon la relation suivante :
. 2 4 1
jldlff =0,2nF D302 VE Cp, W2

avec nt le nombre total d’électrons échangés lors de I'ORR, F la constante de Faraday, Do, le coefficient
de diffusion de l'oxygene dans I'électrolyte, v la viscosité cinématique de I’électrolyte, Co; la
concentration en oxygene dans I'électrolyte et w la vitesse de rotation de I’électrode en tours par

minute.

L'adsorption sur les sites catalytiques et la diffusion dans le film catalytique ne dépendent pas de la
vitesse de rotation de I'électrode. Il n’est donc pas possible de distinguer ces deux phénomeénes avec
la méthode mise en jeu. Notons alors j la densité de courant limite qui prend en compte les

contributions de ces deux phénomenes :

1 1 1

= film + :ads

N N h
Finalement, la relation de Koutecky-Levich généralisée devient :

1 1 1 1

- = +=+
i jge 1 BV

-1
avec B=10,2n,FDgj ve co,
Le tracé de j* en fonction de w™/? pour un potentiel donné conduit a I'obtention d’une droite de pente
B et d’ordonnée a I'origine je* = ji* + ji* (Figure 5). L’ordonnée a I'origine est la somme des termes ji!
et ji't. Nous pouvons déterminer j en tracant jo! en fonction du potentiel d’électrode (Figure 6). En
effet, jo* tend vers la valeur limite ji* lorsque la surtension augmente, c’est-a-dire lorsque le potentiel

d’électrode tend vers — oo.
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Figure 5 : Droites de Koutecky-Levich obtenues a partir des courbes de polarisation de la Figure 4 pour

les potentiels d’électrode : 0,6 ; 0,7 et 0,8 V vs ERH.
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Figure 6 : Détermination de jj, valeur limite de j. pour une surtension élevée.

125



Les densités de courant j. et j ayant été déterminées, la densité de courant cinétique jx peut désormais

étre calculée a un potentiel d’électrode donné :

. jlje
k=

1= Je
Cette densité de courant cinétique est lindicateur qui permettra de comparer [I'activité
électrocatalytique des différents catalyseurs préparés. L'évolution de cette densité de courant ji en

fonction du potentiel d’électrode est représentée sur la Figure 7.

Potentiel / V vs ERH

0,75 0,8 0,85 0,9 0,95 1 1,05
0 t 1

-10

=20 +

-30 +

ji/ mA cm?

-40

-50 +

-60

Figure 7 : Densité de courant cinétique pour I'ORR sur le catalyseur Pt/C.

Le tracé de la droite de Tafel permet de déterminer la densité de courant d’échange jo et la pente de

Tafel. La densité de courant j a été définie ainsi :
. .o
jk=joe /b

La relation de Tafel en est aisément déduite :
n=blnjy —blnj,

Ainsi le tracé de la surtension n = Ecq-E en fonction du logarithme népérien de jx conduit a une droite

de pente b : la pente de Tafel (Figure 8). L'ordonnée a I'origine donne accés a jo.
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Figure 8 : Droite de Tafel permettant la détermination de la pente de Tafel et de jo.

Apres conversion du logarithme en base décimale, la pente de Tafel pour ce catalyseur vaut 63 mV.dec
! et la densité de courant d’échange jo a été évaluée & 3,7.10”°> mA.cm™. Ces valeurs sont comparables
a celles données dans la littérature avec une pente de Tafel voisine de 60 mV.dec? aux faibles densités

de courant [178].
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2. Matériaux supports non carbonés

Plusieurs matériaux commerciaux ont été étudiés comme supports de catalyseur. Pour rappel, ces
matériaux doivent présenter une conductivité électronique et une surface spécifique élevée et ils
doivent étre résistants a la corrosion en milieu acide et oxydant. Les matériaux envisagés sont les

nitrure et carbonitrure de titane.

2.1 Le nitrure de titane en tant que support de catalyseur

Le nitrure de titane est un composé céramique généralement obtenu a température élevée. Ce sont
par conséquent des matériaux qui ne développent pas une surface spécifique importante. Les
matériaux commerciaux de plus grandes surfaces spécifiques se présentent sous la forme de
nanoparticules dont la taille moyenne est de 20 nm. Le matériau utilisé provient de GoodFellow avec
une pureté de 99%. Sa surface spécifique a été vérifiée par adsorption d’azote. La méthode BET a
conduit a un résultat de 64 m2.g™l. Ce matériau est par la suite utilisé pour supporter des nanoparticules

de platine.

2.1.1 Choix de la méthode de synthese

La synthése des catalyseurs supportés sur le nitrure de titane commercial a été étudiée. Deux
méthodes de synthése ont été mises en jeu : « water in oil » et « polyol », toutes deux détaillées dans
le chapitre 2. La préparation des électrodes pour les caractérisations électrochimiques est
sensiblement différente car I'ajout de la solution de Nafion dans I'encre catalytique entraine
systématiquement la déstabilisation de la suspension et la décantation rapide du catalyseur supporté.
Ainsi, une suspension a 2 mg.mL de catalyseur Pt/TiN dans I'’eau ultrapure est déposée sur le disque
de carbone vitreux afin d’obtenir la charge en platine désirée. Aprés séchage a 40°C sous air, une
goutte de 5 pL d’une solution de Nafion a 0,5 % est déposée sur I'électrode. Aprés séchage dans les

mémes conditions, |'électrode est préte.

Dans un premier temps, la méthode « water in oil » a été utilisée pour préparer un catalyseur avec une
teneur massique en platine de 10,:%. Le voltammogramme obtenu pour le catalyseur Pt/TiN préparé
par cette méthode ne révele pas la présence de platine (Figure 9). En effet, le voltammogramme est

comparable a celui du support seul et les courants faradiques caractéristiques des réactions se
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Figure 9 : Voltammogrammes enregistrés 8 5 mV.s dans H,504 0,5 M a 25°C pour le catalyseur Pt/TiN

préparé par la méthode « water in oil » (bleu) et pour le support TiN seul (rouge).

Figure 10 : Images MET de Pt/TiN préparé par la méthode « water in oil » et répartition élémentaire

obtenue par EDX (platine en vert, azote en rouge et titane en jaune).
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produisant a la surface du platine ne sont pas observés. La microscopie électronique en transmission
couplée a I'EDX (Figure 10) a mis en évidence la répartition trés inhomogéne des nanoparticules de
platine sur la surface du support. Ceci peut s’expliquer par la mauvaise dispersion du nitrure de titane
dans I’heptane, milieu de synthese des nanoparticules de platine. En effet, il n’a pas été possible
d’obtenir une suspension stable du support. Par conséquent, lors de la déstabilisation de la suspension
colloidale de platine, les nanoparticules de platine se sont agglomérées entre elles au lieu de se répartir

sur le support.

La méthode « water in oil » ne parait pas tres adaptée a ce type de support. Nous allons par la suite
nous intéresser a la synthese par la voie « polyol ». Cette voie de synthese se termine habituellement
par un traitement thermique a 200°C sous air afin d’éliminer les dernieres traces de produits
organiques et de renforcer la liaison entre les nanoparticules de platine et le support. Le
voltammogramme obtenu pour un tel échantillon est, une fois encore semblable au voltammogramme

du nitrure de titane seul (Figure 11, courbe bleue).
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}
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Potentiel / V vs ERH

Figure 11 : Voltammogrammes enregistrés a 5 mV.s* dans H,5S04 0,5 M a 25°C pour les Pt/TiN préparés

par voie « polyol » avec (bleu) et sans (rouge) traitement thermique a 200°C en fin de synthése.
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Le comportement électrochimique des catalyseurs préparés par voie « polyol » semble similaire a celui
des catalyseurs préparés par la méthode « water in oil ». En revanche leur morphologie est bien

différente (Figure 12).

Figure 12 : Image MET des Pt/TiN préparés par voie « polyol ».

En effet, les nanoparticules de platine sont, cette fois, réparties de facon uniforme sur le support TiN
et ne forment pas d’agglomérats. Ceci peut s’expliquer par I'excellente dispersion du support TiN dans
I’éthylene glycol lors de la synthéese des nanoparticules de platine. Ainsi, lors de la déstabilisation de la
suspension colloidale de platine, chaque nanoparticule rentre rapidement en contact avec une
particule de support sur laquelle elle peut se fixer. Le platine est bien dispersé et il est alors surprenant
de ne pas observer ses propriétés électrochimiques sur le voltammogramme précédent. Un
voltammogramme du méme catalyseur avant traitement thermique a 200°C a été réalisé (Figure 11).
Celui-ci révele la présence de platine, ce qui est cohérent avec la morphologie observée au MET. Le
traitement thermique apparait donc néfaste pour les propriétés électrochimiques du matériau.
L’analyse thermogravimétrique (Figure 13) révéle une perte de masse jusqu’a 170°C puis une
augmentation sensible de la masse pendant le palier a 200°C. La perte de masse est liée a I’élimination
des dernieres traces d’'impuretés organiques tandis que le gain de masse peut étre expliqué par
I’oxydation de la surface des particules de nitrure de titane. Une oxydation trop importante peut
conduire a la formation d’une couche de TiO; isolante a la surface du support, ce qui expliquerait le

voltammogramme obtenu.
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Figure 13 : Analyse thermogravimétrique du catalyseur Pt/TiN préparé par la voie « polyol ».

Avasarala et al. [73] ont remplacé le traitement thermique par un lavage du catalyseur a I'eau distillée
a 80°C lors de I'étape de filtration. Cette méthode permet d’éliminer les traces de produits organiques
sans recourir a un traitement thermique qui modifie la surface du catalyseur. Cette méthode a donc

été utilisée pour les synthéses suivantes.

2.1.2 Identification de la teneur massique en platine adaptée au support

La poudre de nitrure de titane utilisée présente une surface spécifique de 64 m2.g™, bien inférieure
aux valeurs de 250 m2.g? habituellement rencontrées pour le carbone Vulcan XC72. Comme vu
précédemment, une dispersion homogene des nanoparticules de platine sur le carbone Vulcan est
obtenue pour une teneur en platine de 40,% (Figure 1). La plus faible surface spécifique du nitrure de
titane risque de rendre difficile la répartition d’un tel chargement en platine. Plusieurs catalyseurs

Pt/TiN ont été préparés avec plusieurs teneurs en platine : 10 ; 20 et 40,%.

La Figure 15 révele une dispersion homogéene des nanoparticules de platine pour les teneurs massiques
en platine comprises entre 10,:% et 20u%. La taille de ces particules de platine est de I'ordre de 2 nm.
Pour un chargement a 10.:%, la surface du support n’est que partiellement exploitée. En revanche,
pour 40,:%, il apparait clairement que la surface du support est limitante et les particules de platine

ont tendance a s’agglomérer.

La diffraction des rayons X met en évidence deux phases cristallines (Figure 14). Les phases cubiques

du nitrure de titane et du platine métallique sont identifiées sur le diffractogramme. Le pic observé
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pour un angle 26 de 39° correspond a la famille de plans réticulaires d’indice (111) du platine. Les
relations définies dans le Chapitre 2 permettent de calculer le parametre de maille a a partir de la

distance inter-réticulaire :

a = d111\/§

Le parametre de maille a vaut 3,92 A pour I'échantillon a 40,:%. Ceci est en accord avec le paramétre
de maille renseigné dans les fiches JCPDS qui est de 3,923 A. Par ailleurs, la taille des cristallites peut
étre évaluée par la relation de Scherrer. Elle vaut 2,3 nm pour I’échantillon contenant 20,:% de platine.
Pour 40,,:%, sa valeur est estimée a 3,6 nm. Elle n’a pas pu étre calculée pour 10,:%, I'intensité des pics
relatifs au platine étant trop faible devant I'intensité des pics du nitrure de titane. Les cristallites sont
plus grandes pour une teneur en platine de 40,% et le MET a permis d’observer I'agglomération des
nanoparticules pour ce méme ratio massique. Du point de vue de la morphologie des catalyseurs, un
taux de 204:% semble étre un bon compromis entre I'occupation de la surface du support et Ia taille
des nanoparticules de platine. Les propriétés électrochimiques de ces matériaux ont ensuite été

considérées.

<)

25 30 35 40 45 50 55 60 65 70
20/ degré

Figure 14 : Diffractogrammes des catalyseurs Pt/TiN pour différentes teneurs en platine : a) 10,:% ; b)
20u% ; c) 40,:%. Les pics relatifs a TiN et Pt sont indiqués par des marques jaunes et noires,

respectivement.
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Figure 15 : Images MET des catalyseurs Pt/TiN pour différentes teneurs massiques en platine, de haut

en bas : 10u:% ; 201t% et 40,:%.
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2.1.3 Caractérisations électrochimiques des catalyseurs Pt/TiN

La préparation des électrodes pour leurs caractérisations électrochimiques est détaillée dans le

Chapitre 2. Pour éviter des variations trop importantes de |'épaisseur de la couche catalytique déposée

sur I'électrode, la masse de catalyseur Pt/TiN déposée est de 20 ug pour tous les échantillons, quelle

que soit leur teneur en platine. Chaque catalyseur subit dix cycles a 50 mV.s™ puis 3 cycles 8 5 mV.s™.

Les voltammogrammes sont représentés sur la Figure 16 sans prendre en compte la différence de

charge en platine de I'électrode. Les surfaces électrochimiquement actives calculées a partir de ces

voltammogrammes sont détaillées dans le Tableau 1.

Tableau 1 : SEA des catalyseurs Pt/TiN pour différentes teneurs en platine et masse de platine déposée

sur I'électrode.

Pt(10,:%)/TiN Pt(20.,:%)/TiN Pt(40,:%)/TiN Pt(40,:%)/C
mp: déposée / pug 2 4 8 7
SEA / m2.g?! 26,7 19,2 27,3 51,4
03 +
02 +

o 0,1
£
o
S ’j
E 0+
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Figure 16 : Voltammogrammes

différentes teneurs en platine.

Potentiel / V vs ERH

enregistrés a 5 mV.s? dans H,SO; 0,5M & 25°C pour les Pt/TiN 3
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La surface spécifique inférieure du support TiN conduit comme nous pouvions nous y attendre a une
moins bonne utilisation du platine. Afin de prendre en compte la différence de charge en platine, la
densité de courant mesurée est rapportée a la masse de platine mise en jeu. Les voltammogrammes

normalisés sont représentés sur la Figure 17.
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Figure 17 : Voltammogrammes enregistrés a 5 mV.s dans H,S04 0,5 M a 25°C normalisés par la masse

de platine déposée sur I'électrode.
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Figure 18 : Voltammogrammes enregistrés 8 5 mV.s'* dans H,SO4 0,5 M a 25°C pour les catalyseurs

Pt/TiN et Pt/C a une teneur en platine de 40,:%.
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Pour de faibles teneurs en platine, la forme du voltammogramme tend vers celle du support TiN seul
et les courants capacitifs sont plus importants. Lorsque la teneur en platine augmente, les pics
caractéristiques des réactions qui se produisent a la surface du platine sont de mieux en mieux définis.
Le voltammogramme est toutefois déformé par rapport au voltammogramme enregistré avec la
référence Pt/C (Figure 18). Le point le plus notable est le déplacement du pic de réduction de I'oxyde
de platine. Il est habituellement centré vers 0,75 V vs ERH, mais dans le cas du catalyseur supporté sur
TiN, ce pic est plus large et centré vers 0,6 V vs ERH. Ceci dénote un retard dans la réduction des oxydes
de platine. Ce phénomeéne peut entraver |'efficacité catalytique pour I'ORR. En effet, la réduction de
I’oxygene ne peut se produire qu’une fois les oxydes de platine réduits pour libérer la surface de platine
métallique. Ce phénomeéne peut s’expliquer de deux manieéres : le nitrure de titane stabilise les oxydes
de platine ou la conductivité du nitrure de titane est insuffisante. La conductivité insuffisante du
support semble étre I’hypothése la plus probable. En effet, I'aplatissement et la déformation du

voltammogramme sont d’autant plus visibles sur les premiers cycles réalisés a 50 mV.s? (Figure 19).
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Densité de courant / mA cm2
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Figure 19 : Voltammogrammes enregistrés a 50 mV.s* dans H,S04 0,5 M & 25°C pour le catalyseur

Pt(40,%)/TiN.

Ce type de déformation suggere une chute ohmique non négligeable qui augmente au cours des
premiers cycles jusqu’a se stabiliser. Ceci peut s’expliquer par la modification de la surface du support

pendant les cycles de voltammeétrie dans I'électrolyte support qui est, pour rappel, I'acide sulfurique

137



0,5 M. Avasarala et al. [180] ont identifié les différentes compositions rencontrées a la surface de
nanoparticules de nitrure de titane. Initialement la surface des particules est constituée d’oxynitrure
(TiOxNy) et d’oxydes sous-stoechiométriques (TinO2zn-1, N > 3). Cette forme de passivation n’est pas
pénalisante car ces phases présentent un caractére conducteur électronique comme le nitrure de
titane. En revanche, I'oxydation de la surface peut se poursuivre jusqu’a former une couche d’oxyde
TiO; non conductrice. Par ailleurs, ils ont montré que la couche d’oxyde et d’oxynitrure peut étre
solubilisée en milieu acide libérant ainsi la surface du nitrure du titane. Ceci entraine la formation d’'une

couche d’hydroxydes adsorbés (Ti-OH) qui serait la cause de la faible conductivité du support.

La conductivité de la couche catalytique provient principalement du platine déposé sur le nitrure de
titane. Ainsi, comme nous pouvons le constater sur la Figure 17, une teneur importante en platine
permet de réduire les chutes ohmiques dues au support et le catalyseur avec 40,:% de platine apparait

étre le plus intéressant.

Les performances électrocatalytiques pour la réduction de I’oxygéne du catalyseur avec une teneur en
platine de 40,:% ont été évaluées en réalisant plusieurs courbes de polarisation a différentes vitesses
de rotation de I'électrode (500; 1000; 1500; 2000 et 2500 rpm). Le traitement mathématique
présenté précédemment reposant sur I'équation de Koutecky-Levich généralisée a permis de calculer

la densité de courant cinétique ji (Figure 20).

Potentiel / V vs ERH
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Figure 20 : Densité de courant cinétique pour I'ORR sur les catalyseurs supportés sur nitrure de titane

et sur carbone.
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La réduction de I'oxygéne démarre a une surtension bien supérieure pour les catalyseurs Pt/TiN. La
conductivité limitée du support peut une fois encore étre mise en cause. La densité de courant
d’échange n’a pas pu étre calculée car la droite de Tafel n’a pas pu étre tracée sur le méme domaine
de potentiel que pour le catalyseur Pt/C. La conductivité limitée de ce type de support a déja été
rapportée dans la littérature. Pour pallier a cette limitation, Yang et al. [81] et Shintani et al. [80] ont
ajouté respectivement du carbone Vulcan et du noir d’acétylene dans la composition de la couche
catalytique. L'objectif est de créer un réseau de conducteur électronique assurant le transport des
électrons dans la couche catalytique de la méme fagon que le réseau de polymere conducteur
protonique assure le transport des protons. Shintani et al. parlent dans ce cas de percolation
électronique et ont étudié les proportions de matériau conducteur a ajouter afin d’assurer la
conductivité. lls ont montré qu’au-dela de 37 ,o% de noir d’acétyléne, la conductivité de I'électrode
augmentait fortement. Yang et al. utilisent 50,:% de carbone Vulcan et ne relévent plus de problemes
de conductivité. Pour confirmer ce phénomeéne, une électrode a été préparée en ajoutant 50,:% de

carbone Vulcan XC72 au catalyseur Pt(20,:%)/TiN.
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Figure 21 : Voltammogrammes enregistrés a 5 mV.s™ dans H,50, 0,5 M a 25°C pour Pt(20..%)/TiN avec

(bleu) et sans (rouge) ajout de 50,% de carbone Vulcan.

Le voltammogramme de cette électrode (Figure 21) révéle une zone oxyde mieux définie et le pic de

réduction des oxydes se rapproche de sa position habituelle de 0,75 V vs ERH. Ceci tend a confirmer
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I’hypothése émise précédemment : la conductivité insuffisante du support limite les performances
électrochimiques du platine. Il est donc possible de compenser cette conductivité insuffisante du
support par ajout d’'un conducteur électronique dans la couche catalytique. L'emploi du carbone
Vulcan, ou tout autre matériau carboné, pour assurer la percolation électronique est toutefois
critiquable. En effet, nous cherchons a développer une électrode sans carbone pour éviter sa

corrosion. Il convient donc d’utiliser un autre matériau conducteur résistant a I'oxydation.

2.2 Le carbonitrure de titane en tant que support de catalyseur

Le carbonitrure de titane TiCN a également été envisagé comme support de catalyseur. Le produit
commercial utilisé provient de Sigma-Aldrich et se présente sous la forme d’une nanopoudre dont la
taille des particules est inférieure a 150 nm. La pureté est donnée supérieure a 97% et la surface

spécifique annoncée est de 15 a 25 m2.g .

2.2.1 Synthése des catalyseurs Pt/TiCN

Les particules de TiCN développent moins de surface que le nitrure de titane utilisé précédemment.
Ainsi, la synthese sera réalisée avec la méme méthode « polyol » optimisée pour le nitrure de titane

mais avec une teneur en platine de 20,,:%.

Figure 22 : Images MET du catalyseur Pt(20%)/TiCN.
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La répartition des nanoparticules de platine sur le support est homogene (Figure 22). Les
nanoparticules de platine ont une taille comprise entre 2,0 et 2,5 nm. La morphologie du catalyseur

est par conséquent acceptable.

2.2.2 Caractérisation électrochimique du catalyseur Pt/TiCN

Un dépdt de 20 pg de catalyseur Pt(20.,:%)/TiCN est réalisé sur le disque de carbone vitreux de
I’électrode de travail en suivant le protocole utilisé pour la caractérisation des Pt/TiN (paragraphe
2.1.1). L’électrode subit alors 10 cycles a8 50 mV.s™ puis 3 cycles 8 5 mV.s? entre 0,05 et 1,45 V vs ERH.
Le dernier cycle est représenté sur la Figure 23. Les pics caractéristiques du platine sont bien définis et
le pic de réduction des oxydes de platine est centré entre 0,75 et 0,8 V vs ERH. La conductivité
électronique du support est par conséquent satisfaisante. La surface électrochimiquement active est
estimée a 53,4 m2.g™. Cette valeur est du méme ordre de grandeur que le catalyseur de référence Pt/C.

Les densités de courant normalisées par la masse de platine sont représentées sur la Figure 24.
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Figure 23 : Voltammogramme enregistré 8 5 mV.s? dans H,SO; 0,5 M a 25°C pour le catalyseur

Pt(20u:%)/TiCN.
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Figure 24 : Voltammogrammes enregistrés a 5mV.s™ dans H,S04 0,5 M & 25°C normalisés par la masse

de platine pour les catalyseurs supportés sur TiCN et sur carbone Vulcan XC72.
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Figure 25 : Voltammogrammes enregistrés a 5 mV.s™? dans H,SO4 0,5 M a 25°C pour le catalyseur

Pt(20uw:%)/TiCN avant (bleu) et apres (rouge) vieillissement accéléré.
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Le support TiCN présente un comportement similaire au carbone, mais nous observons toutefois des
courants anodiques plus importants lorsque le potentiel est supérieur a 1 V vs ERH. Ceci peut se
traduire par une oxydation non réversible du support. Le catalyseur Pt/TiCN a été soumis a 50 cycles a
50 mV.s? afin de simuler un vieillissement accéléré. Les voltammogrammes avant et aprés
vieillissement sont représentés sur la Figure 25. Un pic anodique non réversible est observé autour de
1,1 V vs ERH. Ces courants peuvent étre attribués a I’'oxydation du carbone libre du support TiCN en
CO,. La corrosion du support entraine le détachement de particules de platine, ce qui se traduit par
une diminution de la surface électrochimiquement active. En effet, la SEA apreés vieillissement est de
seulement 19,6 m2.g’*. L'oxydation de supports TiCN sous forme de CO; a également été observée par

Roca-Ayats et al. [82].

2.3 Choix d’un support pour une électrode a oxygéne bifonctionnelle

Le carbonitrure de titane a permis |'obtention de catalyseur avec une morphologie adaptée et la
conductivité du support semble suffisante pour ne pas limiter les performances électrochimiques. En
revanche, I'oxydation du support se produit des 1V vs ERH en milieu acide et conduit a la détérioration
rapide du catalyseur. L'instabilité du carbonitrure de titane dans ce type de milieu n’en fait pas un bon
candidat de support de catalyseur pour les URFC dont I'électrode a oxygene peut atteindre des
potentiels de I'ordre de 2 V vs ERH lorsque le systeme fonctionne en mode électrolyseur. Le nitrure de
titane a également conduit a I'obtention de catalyseurs présentant une morphologie acceptable.
Toutefois, leur conductivité électronique est apparue extrémement limitante pour ce type
d’application. Une solution pour contourner ce probléme est I'ajout d’'un conducteur électronique afin
d’assurer la conductivité de la couche catalytique par un phénomene de percolation. Les oxydes de
ruthénium et d’iridium sont de bons conducteurs électroniques et également de bons catalyseurs pour
I’'OER. Une électrode bifonctionnelle pourrait donc étre constituée d’'un mélange des catalyseurs
Pt/TiN et des oxydes élaborés dans le Chapitre 3. Un autre type de support envisageable sont les
oxydes de ruthénium et d’iridium. lls sont en effet conducteurs et stables en milieu acide et oxydant.

Dans ce cas I'oxyde joue le double de role de support pour le platine et de catalyseur pour I’OER.

143



3. Vers un catalyseur bifonctionnel pour I'oxygéne

L'objectif de cette partie est de concevoir une couche catalytique capable de catalyser I'OER et I'ORR.
Deux approches seront étudiées. La premiére consiste a mélanger les catalyseurs Pt/TiN étudiés dans
ce chapitre avec les oxydes de ruthénium présentés dans le Chapitre 3. Les oxydes de ruthénium
assurent la conductivité par percolation et catalysent I'OER, tandis que le platine supporté sur le nitrure

de titane catalyse I'ORR. La deuxiéme approche consiste a utiliser les oxydes de ruthénium comme

support du catalyseur Pt.

3.1 Voie percolation par RuO;

La quantité de RuO, doit étre suffisante pour assurer la conductivité par percolation. Une encre
catalytique est préparée avec les catalyseurs Pt(40,:%)/TiN et RuO, provenant de I'expérience 17
(Chapitre 3). L'oxyde de ruthénium représente 50% de la masse de solide. Un mélange mécanique
intime des deux poudres catalytiques est obtenu a I'aide d’un bain a ultrasons. Aprés dépot sur le
disque de carbone vitreux, I’électrode subit les cycles de voltammeétrie habituels, c’est-a-dire 10 cycles
a 50 mV.s? puis 3 cycles a 5 mV.s! entre 0,05 V et 1,45 V vs ERH dans |’électrolyte dégazé par bullage

d’azote. Le voltammogramme (Figure 26) présente les caractéristiques du platine et de I'oxyde de

ruthénium.
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Figure 26 : Voltammogramme enregistré 8 5 mV.s? dans H,SO4 0,5 M a 25°C pour le mélange de

Pt(40,%)/TiN et RuO,.
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Nous observons les courants capacitifs de I'oxyde de ruthénium ainsi que le pic anodique a 0,7 V vs
ERH lié aux transitions électroniques de I'oxyde. Notons également le début de 'OER au-dela de 1,4V
vs ERH. La zone oxyde du platine est en partie masquée par les courants capacitifs, mais nous
observons toutefois le pic de réduction des oxydes de platine autour de 0,7 V vs ERH. La zone
d’adsorption/désorption de I'hydrogéne sur le platine est également visible entre 0,05 et 0,35 V vs
ERH. La surface électrochimiquement active de platine a pu étre estimée a 54,7 m2.g™. Cette valeur
suggere une meilleure utilisation du platine grace a I'ajout de I'oxyde de ruthénium pour assurer la
conductivité. Cependant elle peut étre surévaluée, il est en effet difficile de délimiter les courants
faradiques de la désorption de I’hydrogéne adsorbé sur le platine des courants capacitifs de I'oxyde de

ruthénium.

A la suite de I'enregistrement de ces cycles voltammétriques, I'électrolyte est saturé en oxygene et
I’ORR est étudiée en réalisant plusieurs courbes de polarisation 8 1 mV.s* de 1,05 a 0,3 V vs ERH pour
différentes vitesses de rotation de I'électrode tournante (2500 ; 2000 ; 1500 ; 1000 et 500 rpm). Les
densités de courant cinétiques jk sont calculées aprés application de I'’équation de Koutecky-Levich
généralisée (Figure 27). L'ajout de RuO; permet le départ de I'ORR pour de plus faibles surtensions.
L'activité catalytique est bien meilleure, I'oxyde de ruthénium semble étre en quantité suffisante pour
compenser la conductivité du nitrure de titane. Mais les catalyseurs Pt/C conduisent toujours a la plus

grande activité catalytique.
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Figure 27 : Densité de courant cinétique pour I'ORR sur les catalyseurs supportés sur le nitrure de titane

en présence d’oxyde de ruthénium.
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Aprés évaluation des performances pour I'ORR, I'électrolyte est a nouveau dégazé par bullage d’azote

et une courbe de polarisation est enregistrée 81 mV.s*de 1,2 3 1,6 V vs ERH (Figure 28).
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Figure 28 : Courbe de polarisation enregistrée 8 1 mV.s* dans H,5S04 0,5 M & 25°C pour I’OER sur un

mélange de catalyseurs RuO; et Pt/TiN.

L’OER commence autour de 1,41 V vs ERH. Le tracé de la droite de Tafel associée a cette courbe de
polarisation conduit a une pente de Tafel de 70 mV.dec? et une densité de courant d’échange de
4,6.10”* mA.cm™. La pente de Tafel est relativement élevée par rapport aux 40 mV.dec usuellement

observés pour le dégagement d’oxygene sur I'oxyde de ruthénium (Chapitre 3).

3.2 Voie IrRuO; support de catalyseur

L'un des objectifs du Chapitre 3 est la synthese d’oxydes de ruthénium et d’iridium avec une
morphologie adaptée pour supporter des nanoparticules de platine. Ces travaux ont conduit a des
particules de taille et forme intéressantes mais des optimisations sont encore nécessaires pour obtenir
une répartition en taille homogéne. A défaut de support adéquat, les nanoparticules d’oxydes mixtes
Ir-Ru avec une teneur en iridium de 25m0% ont été utilisées comme support de platine. La taille de ces
particules est de I'ordre de 3 a 5 nm, si bien qu’il est plus juste de décrire le matériau obtenu comme

un mélange intime de deux nanopoudres. La voie « water in oil » a été privilégiée afin de ne pas
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soumettre I'oxyde mixte au milieu réducteur associé a la voie « polyol ». Le matériau obtenu, noté

Pt/IrRuO,, a donc été préparé par voie « water in oil » avec une teneur en platine de 50,,:%.

Ce catalyseur est caractérisé de la méme facon que précédemment. Le voltammogramme présente a
nouveau les caractéristiques du platine et la capacité de I'oxyde mixte (Figure 29). Le calcul de la SEA
donne une valeur trés faible de 9,3 m2.g 1. Ce résultat n’est pas surprenant, les dimensions du matériau
utilisé comme support étant tres proches de celles des nanoparticules de platine élaborées. Au lieu de
se répartir uniformément sur le support, les deux poudres se sont mélangées et une partie du platine

se retrouve agglomérée, réduisant drastiquement la surface active.
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Figure 29 : Voltammogramme enregistré 8 5 mV.s? dans H,SO; 0,5 M a 25°C pour le catalyseur

Pt/IrRu0,.

L'ORR est étudiée en réalisant plusieurs courbes de polarisation pour différentes vitesses de rotation
de I’électrode avec un électrolyte saturé en oxygene. Les densités de courant cinétiques ji calculées a
partir de ces courbes de polarisation sont représentées sur la Figure 30. L'ORR démarre encore
relativement tardivement. Le catalyseur Pt/IrRuO, présente une activité catalytique intermédiaire
entre celles de Pt/TiN et de Pt/C. L’électrolyte est de nouveau dégazé par bullage d’azote pour étudier

I’OER. La courbe de polarisation obtenue est représentée sur la Figure 31.
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Potentiel / V vs ERH
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Figure 30 : Densité de courant cinétique pour I'ORR sur les catalyseurs Pt/IrRuO; ; les densités de

courant des catalyseurs précédemment caractérisés sont ajoutées pour comparaison.
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Figure 31 : Courbes de polarisation enregistrées a 1 mV.s™* dans H,S04 0,5 M a 25°C pour I’OER sur les

catalyseurs Pt/IrRuO; et le mélange Pt/TiN et RuO..
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L'OER démarre au méme potentiel, autour de 1,42 V vs ERH. La portion linéaire entre 1,41 vet 1,47V
vs ERH de la courbe de Tafel conduit a une pente de Tafel de 53 mV.dec? et une densité de courant

d’échange jo de 3,3.10° mA.cm™.

Pour les deux approches étudiées, la catalyse de I'OER semble peu affectée par I'ajout de platine et un
comportement assez similaire a celui des oxydes préparés dans le cadre du Chapitre 3 est observé. Il
est toutefois nécessaire de vérifier le comportement a plus haut potentiel, ce qui n’a pas pu étre réalisé
sur les disques en carbone vitreux. Concernant I’ORR, les Pt/C sont systématiquement plus efficaces et
un travail important d’optimisation apparait nécessaire, notamment au niveau du ratio entre les
différents constituants du catalyseur bifonctionnel. De plus, le platine s’est révélé relativement
sensible a I'oxydation : I'ORR démarre plus tardivement aprés une polarisation linéaire jusqu’a 1,6 V
vs ERH permettant d’étudier I’OER. La réversibilité de I’électrode est par conséquent discutable et une

étude approfondie doit étre menée a ce sujet.
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4. Conclusions et perspectives

La synthése de catalyseurs a base de platine supporté sur des matériaux de type nitrure et carbonitrure
de titane a été réalisée par voie polyol. La méthode de synthése utilisée conduit a des matériaux
supportés dont la morphologie correspond aux attentes. En revanche, les performances
électrochimiques, notamment pour la réduction de I'oxygéne, se sont avérées décevantes. Dans le cas
des supports TiCN, la stabilité du support n’est pas satisfaisante, le matériau s’oxyde rapidement. Dans
le cas des supports TiN, la conductivité électronique du support s’est révélée trés limitante pour une
application en tant que support d’électrocatalyseur. Des phénomeénes associés a la chute ohmique
sont clairement observés. Cette limitation peut étre contournée en ajoutant un conducteur
électronique dans la composition de la couche catalytique. Le transport des électrons est ainsi assuré

par percolation, a condition que la quantité de matériau conducteur ajoutée soit suffisante.

Deux approches ont été considérées pour élaborer un catalyseur bifonctionnel. A défaut de catalyseurs
supportés adaptés, les catalyseurs Pt/TiN ont été utilisés pour catalyser 'ORR et des oxydes de
ruthénium ont été ajoutés a la composition de la couche catalytique afin de catalyser I'OER et d’assurer
la conductivité électronique par percolation. Cette premiere approche a fortement amélioré
I'efficacité du catalyseur pour I'ORR, mais les performances restent encore loin du catalyseur de
référence Pt/C. La deuxiéme approche consiste a supporter le platine sur les oxydes de ruthénium et
d’iridium. Les travaux du Chapitre 3 n’ont pas permis I'obtention d’un oxyde adapté pour supporter le
platine. Ainsi, I’élaboration du catalyseur supporté sur IrRuO; a conduit a une relativement mauvaise
utilisation du platine et les performances pour I'ORR sont une fois encore en retrait par rapport au
catalyseur de référence Pt/C. Toutefois, il convient de relativiser ces faibles performances car ces
premiéres approches nécessitent encore de nombreuses optimisations. Il est probable que le
développement d’'une méthode de synthése permettant d’obtenir des oxydes mixtes IrRuO; avec une
taille de particules de quelques dizaines de nanometres pourrait conduire a une meilleure utilisation

du platine pour I'ORR et a une activité acceptable pour I'OER.

Huang et al. ont utilisé I'oxyde de titane pour supporter leur catalyseur bifonctionnel a base de platine
et d’iridium [120]. Leur démarche a été présentée dans le Chapitre 1. Leur approche est intéressante
car ils ont privilégié la surface spécifique du support par rapport a sa conductivité. En utilisant un oxyde
de titane avec une surface spécifique de I'ordre de 250 m2.g?! ils sont parvenus a disséminer un
chargement de 604,:% en platine. Bien que I'oxyde de titane ne soit pas conducteur, les résultats n’ont
pas été limités par des phénomenes de chute ohmique. La teneur importante en platine et la couche

microporeuse semblent assurer la conductivité électronique dans I'’ensemble de I'électrode.
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Par ailleurs, les travaux décrits dans ce chapitre ont révélé les limites des matériaux commerciaux. Les
problémes similaires rencontrés dans la littérature interviennent généralement avec l'utilisation de
matériaux qui n’ont pas forcément été congu pour un usage de support de catalyseur. Pour aller plus
loin dans la recherche d’'un support de catalyseur adapté pour I'URFC, il n’est pas envisageable
d’utiliser des matériaux d’ores et déja commercialisés. Il apparait nécessaire de développer de
nouveaux matériaux en travaillant sur leur synthése afin d’optimiser leurs propriétés pour en faire des
supports convenables. Patru et al. présentent un exemple tres intéressant d’oxyde mixte de titane et
d’iridium élaboré par la méthode de fusion d’Adams [93]. Ces oxydes s’averent étre de bons supports
de catalyseurs pour le platine et pourrait potentiellement servir de catalyseur pour 'OER. Un autre
exemple de développement de matériaux est ’ATO (Antimony Tin Oxide — SnO, dopé Sb) qui est
fréguemment étudié pour son utilisation possible comme support de catalyseur. Des essais de
synthéses de catalyseurs supportés, non présentés dans ce manuscrit, réalisés avec de I'ATO
commercial ont conduit a des résultats trés décevants. Or la littérature fait état de résultats
encourageants pour ce type de matériau. Dans la plupart des cas, la synthése de I’ATO a été optimisée
en laboratoire pour obtenir un bon comportement en support de catalyseur. C'est le cas par exemple
des travaux de Cognard et al. qui ont élaboré de I’ATO sous forme d’aérogel [181]. La dissémination de
platine sur ce matériau a conduit a un catalyseur supporté aux performances intéressantes. Toutefois
la migration de I'antimoine dans la structure de I'oxyde perturbe les performances a long terme. S'il
n’est pas possible de limiter ce phénomeéne, il convient alors de s’assurer que la durabilité de tels
catalyseurs supportés est supérieure a celle des Pt/C. Ce type de matériau va probablement continuer

de susciter de I'intérét en tant que support de catalyseur.

Suite a ces travaux de thése, la synthése de nitrure de titane sera étudiée. La fonction support de
catalyseur fera partie des principaux objectifs de ce matériau. La voie polymeére précéramique est une
méthode de synthéese envisagée pour élaborer des nanoparticules ou des monolithes poreux de nitrure

de titane.
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Chapitre 5

Production d’hydrogene par électrolyse

de composés organiques

Une pile a oxydation directe de méthanol (Direct Methanol Fuel Cell - DMFC) commerciale a été
utilisée pour étudier I'électrolyse du méthanol et du diméthoxyméthane (DMM). Aprés avoir
succinctement caractérisé I'anode Pt-Ru de la DMFC, la tension d’électrolyse a une intensité imposée
a été enregistrée en fonction de la concentration en réactifs et de la température de cellule. Apres
correction de la chute ohmique, les courbes de polarisation sont linéarisées afin de déterminer les
parametres cinétiques relatifs a I'oxydation du méthanol. Ces résultats ont fait I'objet de plusieurs

publications et ce chapitre s’organise sous la forme d’une discussion autour de trois articles.
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1. Démarche expérimentale et présentation des articles

L’électrolyse de I'eau est une technologie mature mais la surtension élevée observée a I'anode, ou
intervient I'OER, conduit a des tensions de cellule bien supérieures a la tension thermodynamique de
1,23 V (dans les conditions standards). Comme il a été précisé dans le Chapitre 1, I'énergie électrique

consommeée par I'électrolyseur est directement proportionnelle a la tension de cellule :
~ -3
We = 2,19 Ugep  en kWh Nmy;

Les électrolyseurs fonctionnent généralement entre 1,8 et 2 V, ce qui conduit a un colt de production
de I’hydrogéne qui n’est pas compétitif par rapport aux principaux procédés de production comme le
vaporeformage du méthane. D’aprés les considérations thermodynamiques et cinétiques évoquées
dans le Chapitre 1, I'électrolyse de composés organiques, en particulier le méthanol et le
diméthoxyméthane, conduit a des tensions de cellule bien inférieures a celles rencontrées pour
I’électrolyse de I'eau. Une DMFC commerciale de 5 cm? fournie par ElectroChem a été utilisée pour
étudier I'électrolyse de ces deux composés. Le banc d’électrolyse et la cellule ont été décrits dans le
Chapitre 2. L’anode de I'assemblage membrane-électrodes de 5 cm? fourni avec la cellule est
constituée de platine et de ruthénium (1:1) supportés sur carbone Vulcan : Pt-Ru(30w%)/C. Son
chargement en platine est de 4 mg.cm™. La cathode est constituée de Pt(20,%)/C avec 2 mg.cm™ de

platine. Enfin, la membrane est du Nafion 117.

DMFC

be

W,

m

)
=

CO, 4=
CH;0H w=p o= 3/2 0, 3H, = == CO,
+H,0
w=p 3 H,0 4= CH,0H
+H,0
PEM PEM
Réaction globale : CH;0H + 3%/, 0, > 2 H,0 + CO, Réaction globale : CH;OH + H,0 —» 3 H, + CO,

Figure 1 : Représentation schématique d’une DMFC et d’une PEMEC alimentées en méthanol.
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Le catalyseur utilisé pour catalyser I'ORR a I’électrode positive de la DMFC est le platine. Or le platine
est également un excellent catalyseur pour la réduction des protons. Ainsi, I’utilisation d’un générateur
extérieur permet d’inverser la polarité de cette cellule et de I'utiliser effectivement comme une cellule

d’électrolyse (Figure 1).

1.1 Caractérisation de I’anode Pt-Ru

Avant de réaliser les expériences d’électrolyse, 'anode Pt-Ru de I’AME commercial a été succinctement
caractérisée. Il n’est pas possible d’inclure une électrode de référence a cette cellule afin de réaliser
un montage a trois électrodes. Par défaut, un montage a deux électrodes est réalisé : I'électrode de
travail est reliée a I’'anode et les connexions du potentiostat pour la contre électrode et I'électrode de
référence sont court-circuitées et connectées a la cathode Pt/C. Le compartiment cathodique de la
cellule a ensuite été rempli d’hydrogene pur sous une pression de 1 bar. La présence de platine et
I'acidité apportée par la membrane Nafion permettent de considérer cette cathode comme une
pseudo électrode de référence a hydrogene (pseudo ERH) dont le potentiel sera environ 0 V vs ESH.
En effet, son potentiel a courant nul est proche de 0 V vs ESH, mais dans ce montage a deux électrodes,
elle est parcourue par un courant qui induit une déviation de son potentiel. Toutefois, le couple H*/H,
présente une cinétique rapide et nous pouvons supposer que cette déviation au potentiel d’équilibre
est négligeable pour de faibles densités de courant. De cette facon, des expériences de voltammétrie
cyclique et de polarisation linéaire ont pu étre réalisées sur I'anode Pt-Ru/C en considérant la cathode

Pt/C comme une pseudo ERH.

Dans un premier temps, le compartiment anodique est rempli d’électrolyte H,SO; 0,5M et un
voltammogramme est enregistré entre 0,05 et 0,6 V vs ERH. La limite de 0,6 V vs ERH est choisie pour
éviter la dissolution du ruthénium métallique. L'intégration du pic de courant anodique correspondant
a la désorption de I’hydrogéne adsorbé sur le platine a permis d’estimer la surface électrochimique
active de platine dans I’électrode a 935 cm?. Ceci correspond & une SEA de 4,7 m2.g % une fois
rapportée a la masse de platine contenue dans |'électrode. La surface de ruthénium n’a pas pu étre

estimée car sa contribution est purement capacitive dans le domaine de potentiel étudié.

Dans un deuxieme temps, du méthanol ou du DMM est ajouté a I'électrolyte H,SO, 0,5M et des
courbes de polarisation sont tracées entre 0,05 V et 0,8 V vs ERH. Les courbes de polarisation
enregistrées sont similaires a des courbes de polarisations obtenues dans des cellules électrochimiques
a trois électrodes avec des catalyseurs Pt-Ru. De plus, nous observons le début de I'oxydation de ces
composés organiques a 25°C a un potentiel d’environ 0,4 V vs ERH. Cela confirme I'efficacité du

catalyseur Pt-Ru pour I'oxydation du méthanol et du diméthoxyméthane.
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1.2 Electrolyse du méthanol et du diméthoxyméthane

Une fois les propriétés électrochimiques de I'anode Pt-Ru/C sommairement caractérisées, des
expériences d’électrolyse ont été réalisées. Le banc d’électrolyse utilisé est détaillé dans le Chapitre 2.
Les parameétres étudiés sont la concentration en réactif et la température de la cellule. L'électrolyse
du méthanol a été étudiée pour les concentrations suivantes: 0,5; 1; 2; 5 et 10 M. La solubilité du
diméthoxyméthane dans I'eau a 25°C est limitée a 323 g.L?, ce qui correspond a une concentration de
4,25 M. L'étude de l|'électrolyse du diméthoxyméthane s’est donc limitée aux concentrations
suivantes: 0,5; 1; 2 et 4 M. L’électrolyse des deux composés a été étudiée pour les températures

suivantes : 25; 40; 55; 70 et 85°C.

Pour chaque concentration et chaque température, une méthode de chronopotentiométrie est utilisée
pour imposer un courant et enregistrer la tension de cellule au cours du temps. Une série d’expériences
est réalisée pour plusieurs intensités : 5;10;20; 50 ; 100 ; 200 ; 400 et 800 mA. Le potentiostat utilisé,
un Biologic SP-150, est limité a 800 mA. La série commence par les plus petits courants et est
interrompue automatiquement si la tension de cellule dépasse 1 V. La tension de cellule est
rapidement stabilisée et nous relevons la tension du systéme a I'état quasi-stationnaire a la fin de
I’expérience de chronopotentiométrie pour chaque intensité. Pour le méthanol, les électrolyses ont
duré 20 minutes. Cette durée d’électrolyse a été réduite a 15 minutes pour le diméthoxyméthane car
elle est jugée suffisante pour atteindre la tension stationnaire du systéme. Le tracé de ces tensions de
cellule a I'état quasi-stationnaire en fonction de lintensité imposée conduit aux courbes de
polarisation de I’électrolyseur. En parallele, I'hydrogéne dégagé pendant chaque électrolyse est

récupéré dans une burette et le volume dégagé est mesuré par déplacement d’eau.

1.3 Présentation des articles

Le premier article, intitulé « Clean hydrogen generation from the electrocatalytic oxidation of
methanol inside a proton exchange membrane electrolysis cell (PEMEC): effect of methanol
concentration and working temperature », présente les résultats d’électrolyse du méthanol et

s’intéresse aux effets de la température et de la concentration en méthanol sur la tension de cellule.

Le deuxiéme article, intitulé « Kinetics analysis of the electrocatalytic oxidation of methanol inside a
DMFC working as a PEM electrolysis cell (PEMEC) to generate clean hydrogen », propose d’aller plus
loin en étudiant la cinétique de la réaction d’oxydation du méthanol. Pour cela, la chute ohmique dans

la cellule a été estimée par spectrométrie d'impédance électrochimique et les courbes de polarisation
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ont été corrigées de la chute ohmique. Les droites de Tafel résultantes de ces courbes de polarisation

corrigées ont permis d’accéder aux parametres cinétiques de la réaction d’oxydation du méthanol.

Enfin, le troisieme article, intitulé « Electrochemical reforming of Dimethoxymethane in a Proton
Exchange Membrane Electrolysis Cell: a way to generate clean hydrogen for low temperature fuel
cells », présente les résultats d’électrolyse du diméthoxyméthane en considérant a nouveau les effets

de la concentration et de la température.
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Clean hydrogen generation form the electrocatalytic oxidation of methanol inside a proton
exchange membrane electrolysis cell (PEMEC): effect of methanol concentration and

working temperature.
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Abstract The electrochemical decomposition of metha-
nol (MeOH) for hydrogen production has been carried out
at several temperatures (25-85 °C) and different methanol
concentrations (0.1 to 10 M in 0.5 M H,SO,) using a
Direct Methanol Fuel Cell (DMFC) hardware working as a
Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell (PEMEC).
The cell voltages and the volume of generated hydrogen
were recorded as a function of time for each current density
and each methanol concentration at the different investi-
gated temperatures. The maximum cell voltage (corrected
from ohmic losses) did not exceed 0.55 V so that the
electrical energy consumed was less than 1.2 kWh
(Nm*)™", i.e., less than a quarter of the energy needed for
water electrolysis, which is around 5-6 kWh (Nm*)~'. The
volume of generated hydrogen is a linear function of the
electrolysis time and current intensity, i.e., of the quantity
of electricity involved in the electrochemical process
according to Faraday’s law. Moreover, the quantity of
produced hydrogen only depends on the current intensity
irrespective of methanol concentration, working tempera-
ture, cell voltage, and nature of the anode catalyst. How-
ever, the electrical energy consumed depends greatly on
the working temperature and on the nature of the anode
catalyst, since it is related to the cell voltage, i.e., to the
kinetics of the anodic process at a given current intensity.

Keywords Hydrogen production - Methanol oxidation -
Pt—Ru anode - Thermal activation - Energy consumption
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1 Introduction

The development of clean power sources and the reduction
of the emission of greenhouse gases (e.g., carbon dioxide)
have led to many investigations on Low Temperature Fuel
Cells, such as Proton Exchange Membrane Fuel Cell
(PEMFC), fed either with pure hydrogen [1] or with other
fuels, particularly liquid fuels such as methanol [2] or
ethanol [3].

The electrocatalytic oxidation of alcohols in a Direct
Oxidation Fuel Cell (DOFC) such as a Direct Methanol Fuel
Cell (DMFC) or a Direct Ethanol Fuel Cell (DEFC) leads to
electrical performances one order of magnitude smaller
than those of the hydrogen/oxygen PEMFC (e.g.,
Prax ~ 035 W em™ for the DMFC and P, ~ 0.1
W cm™? for the DEFC instead of Py &~ 1 to 2 W cm ™2
for the PEMFC). To feed a PEMFC working below 80 °C,
an alternative approach would be to produce clean hydrogen
with a low CO content by some reforming process using
alcohols, such as methanol or ethanol, as the hydrogen
source. Methanol Steam Reforming (MSR) and Ethanol
Steam Reforming (ESR) are still under investigation [4—8].
These processes occur at elevated temperatures
(200-600 °C) on different catalytic materials (Cu-based
catalysts for methanol [5], or noble metal catalysts for
ethanol [8]). In addition, the reformate gas must be cleaned-
up to reduce the content of CO to acceptable amounts
(< 5 ppm), in order to avoid poisoning of the Pt catalysts of
the PEMFC.

On the other hand, water electrolysis is a mature process
[9], leading to very pure hydrogen. However, due to the
high overvoltages encountered at the catalytic anode,
where oxygen evolution does occur [10], the hydrogen
production cost remains actually not competitive with the
main production processes (Steam Reforming—SR, Partial
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Oxidation—POx, Auto Thermal Reforming—ATR) from
natural gas or from hydrocarbons.

Conversely, electrochemical reforming, consisting in
the electrocatalytic oxidation of hydrogen containing
compounds at the anodic side of a Proton Exchange
Membrane Electrolysis Cell (PEMEC), can produce very
pure gaseous hydrogen by reducing, at the cathodic side,
the protons which cross-over the membrane [11]. More
importantly, this process can occur under mild conditions,
such as ambient temperature and pressure. This is a very
promising approach, since the theoretical cell voltage for
the electrolysis of these compounds is much lower than
the theoretical cell voltage of water electrolysis (1.23 V
under standard conditions). Several organic compounds
can be considered as hydrogen sources, such as carboxylic
acids, alcohols, sugars, e.g., formic acid [12, 13], metha-
nol [14-19], ethanol [20, 21], glycerol [22, 23], and glu-
cose [23]. Even though the electrochemical decomposition
reaction of these compounds has a low cell voltage (under
standard conditions), they lead usually to larger cell
voltages, under working conditions, due to high anodic
overvoltages.

To overcome these difficulties, a right choice of the
anode electrocatalyst is essential, namely Pt-Ru-based
electrodes for methanol oxidation [24] or Pt-Sn-based
electrocatalysts for ethanol oxidation [25]. For methanol
oxidation, Pt-Ru electrocatalysts, with a Pt to Ru atomic
ratio of 1 to 1, have been recognized as the best electro-
catalysts at room temperature [2].

Previous studies on the electrochemical decomposition
of methanol for hydrogen production concerned its oxida-
tion in an electrolysis cell [14—19]. If most of these studies
used a Nafion 117 membrane, a Pt-Ru anode and a Pt
cathode to realize the Membrane-Electrode Assembly
(MEA), they did not correlate clearly the hydrogen evo-
lution rate with the current intensity flowing through the
electrolysis cell as well with the methanol concentration
and cell temperature.

In a previous paper [26], we analyzed the reaction kinetics
of methanol oxidation directly in the electrolysis cell using
the hydrogen cathode as a reference electrode. In that way, it
was possible to evaluate the overall resistance of the cell
(electrolyte resistance + charge transfer resistance of the
hydrogen evolution reaction), the transfer coefficient
(v = 0.5-0.6), and the activation energy (AH* ~ 50-60
kJ mol™!) for the electrochemical oxidation of methanol.
This latter work was particularly innovative because of the
use of a commercial DMFC hardware as a PEMEC. Other
previous studies were conducted in a basic laboratory two-
compartment electrochemical glass cell in static mode. The
two compartments were separated by a Nafion 117 mem-
brane, on which were pressed the electrode catalytic layers
and the anode potential was controlled by a potentiostat,
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using a MSE in the anodic compartment as reference elec-
trode [18].

In this paper, the electrochemical decomposition of
methanol for the production of clean hydrogen was per-
formed in a Direct Methanol Fuel Cell (DMFC) hardware
used as a Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell
(PEMEC). The electrolysis of methanol was carried out
using a potentiostat in the galvanostatic mode
(I = 1-800 mA) for several methanol concentrations
(0.1-10 M) at various temperatures (25-85 °C).

2 Principle of methanol decomposition
in a PEMEC

The principle of the electrochemical decomposition of
methanol in a PEMEC stands on its electrocatalytic oxi-
dation [24] similarly to what happens in a Direct Methanol
Fuel Cell (DMFC) (Fig. 1).

In the anodic compartment (positive pole of the elec-
trolysis cell), methanol is oxidized onto the Pt—Ru/C cat-
alyst, producing carbon dioxide and protons, according to
reaction (1)

CH;OH + H,0 — CO, + 6H + 6¢ . (1)

Then the protons, after crossing-over the protonic
membrane, reach the cathodic compartment (negative pole
of the electrolysis cell) where they are reduced to molec-
ular hydrogen, onto the Pt/C catalyst, according to reaction

(2)
6H' + 6~ — 3H,. (2)

This corresponds to the overall -electrochemical
decomposition of methanol into hydrogen and carbon
dioxide, according to reaction (3)

CH;0H + H,0 — 3H, + CO,. (3)

This reaction is similar to methanol steam reforming
(MSR) but it can occur at room temperature instead of
elevated temperatures (200-400 °C) used for methanol
reforming [4-6].

The thermodynamic data associated with reaction (1)
can be calculated from the energy of formation of metha-
nol, water, and carbon dioxide according to the following
relations

AH" = AHg,, — AH{WCOH - AH;ZO and AG™
= AG}éoz - AG{V[eOH - AG;-IZO' 4)

This gives AH™ = + 131.3 kJ mole™' and AG™ =
+ 9.3 kJ mole ™' under standard conditions, corresponding
to an external energy of 131.3/3 ~ 43.8 kJ to be provided
per mole of hydrogen produced (instead of 286 kJ mole ™"
for water electrolysis) and to an anode potential E;
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H,/0, fuel cell

=4+ AG'°/6F ~ 0.016 V/SHE, ie., a cell voltage
Ul =ES —E_ ~0.016V, since E; =0V for the cath-
ode potential of the hydrogen electrode vs. the Standard
Hydrogen Electrode (SHE) reference. This theoretical
standard cell voltage (U2, =~ 0.016V) is very small com-
pared to that of water electrolysis (UZ,, ~ 1.23V) so that
the external electrical energy (which is proportional to
Ug,) theoretically needed to produce hydrogen by the
electrochemical decomposition of methanol should be
much smaller.

However, the relatively slow kinetics of the anodic
reaction in both processes give high anodic overvoltages,

, % O,+2H*

H,0

leading to greater cell voltages under high current densities
(over 1 A cm™?), which are necessary for high hydrogen
production rates, as described in Fig. 2.

In order to get a competitive cost of energy for the
production of hydrogen, the cell voltages have to be
decreased down to acceptable values, through the devel-
opment of new electrocatalysts with higher activity and
selectivity. Indeed, the energy consumed is directly pro-
portional to the cell voltage, U..;(j), according to Eq. (5)

. AiF .
W, (inkWh/Nm®) = 3600 < 107 Ueen(d)
~ 2.191Ucen(j) = 2.2Ucen(j), (5)
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where V,, = 24.465 107> m® mol ! is the molar volume of
an ideal gas at a temperature of 25 °C and under a pressure
of 1 atm, i.e., 101.325 kPa (normal conditions for gaseous
species), F = 96,485 C per mole of electron is the Faraday
constant, and i is the average number of Faradays per mole
of hydrogen involved in the overall process (7 = 2 in both
cases). Since the electrical energy consumed only depends
on the cell voltage Uy (j), where j is the current density,
U..nn must be below 1 V to decrease the energy consumed
below 2.2 kWh (Nm*)~'.

On the other hand, the volumic rate of hydrogen evo-
lution is related to the reaction rate, dNy,/dt, through the
Faraday’s law according to the following equations:

dVH2 /dt = VmoldNHQ/dl‘ = Vmol (I/ﬁF) (6)
mol(I/2F) x 60 = 7.6071,
(7)

where V., is the molar volume of hydrogen at given
temperature  and  pressure  (e.g., Vol = 24.465
1072 m® mol™! at 25 °C and 1 atm), I is the current
intensity in Ampere, and 77 = 2 is the number of Faraday
per mole of dihydrogen produced in the oxidation reaction
of a methanol molecule according to Eq. (1) (complete
oxidation reaction to CO,).

Equation (7) shows that the volume of evolved hydro-
gen, Vi, is directly proportional to the current intensity, /,
and to the electrolysis time, Az, i.e., to the quantity of
electricity, AQ = I At, involved in the process.

dVy, /dt (inem® min™') =

3 Experimental

All the electrolysis experiments were carried out in a
DMFC hardware, provided by ElectroChem, Inc. (ref.:
EFC-05-02-DM), consisting of a Pt/C negative electrode
and a Pt-Ru (1/1 atomic ratio)/C positive electrode of 5 cm?
surface area separated by a Nafion 117 membrane. The
metal loading is 2 mg cm ™2 for the Pt/C cathode and
4 mg cm™? for the Pt-Ru/C anode. The cell temperature
was controlled from 25 to 85 °C by circulating the reactant
solutions with a peristaltic pump through a home-made
thermostat and using the heating plates of the 5 cm” elec-
trode surface area cell (Fig. 3).

The electrolysis tests were carried out by feeding the
anodic compartment of the DMFC hardware with a
methanol solution in 0.5 M H,SO, (with methanol con-
centrations ranging from 0.1 to 10 M) and the cathodic
compartment with an acidic solution (0.5 M H,SO,). The
flow rate of the methanol solution was chosen around
2 mL min~', since it was checked that increasing the flow
rate to 40 mL min~"' did not change the cell electrical
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characteristics. Conversely, the flow rate of the 0.5 M
H,SO, solution was fixed higher (35 mL rnin*l), to ensure
that all the gaseous hydrogen produced will be quickly
evacuated to enable the accurate measurement of the vol-
ume of evolved hydrogen. The E(t) and j(t) curves were
recorded using a potentiostat—galvanostat (Model SP-150
from Biologic) in order to fix the current intensity applied
to the cell (from 1 to 800 mA). The volume of evolved
hydrogen was measured by water displacement in a grad-
uated glass tube (burette) connected to the cell.

4 Results and discussion

4.1 Determination of the electrical characteristics
of the electrolysis experiment

The Pt-Ru/C anode of the DMFC hardware was first
characterized by recording a cyclic voltammogram at a
5 mV s~ sweep rate between 0.05 and 0.6 V (in order to
avoid any Ru dissolution) in a 0.5 M H,SOy, solution, using
the hydrogen Pt/C cathode as a reference electrode (Fig. 4).

The atomic hydrogen adsorption/desorption region on Pt,
occurring between 0.05 and 0.40 V versus RHE, allowed us
to estimate the real surface area by calculating the quantity of
electricity involved. The anodic surface area (oxidation of
adsorbed hydrogen), corrected from the double layer
capacity and ohmic drop, corresponds to a quantity of elec-
tricity Q, = 99.6 mC, whereas that of the cathodic surface
area (hydrogen adsorption) corresponds to Q. = 96.8 mC,
leading to an average value of 98.2 mC, and an average
surface area of about 935 cm? (assuming 0.210 mC per cm?
of real Pt surface area, which represents half of the electro-
chemical surface area in the Pt—Ru(1:1)/C anode).

Electrolyses of several methanol solutions at concen-
trations ranging from 0.1 M to 10 M were carried out in the
DMFC hardware at different temperatures (from 25 °C to
85 °C) and at several constant controlled current densities
(G =1 to 100 mA cmfz). In each case, the cell voltage
Ui and the volume of evolved hydrogen Vi, were
recorded as a function of time (¢ = 0 to 20 min).

The cell voltage, Uy, reaches rapidly a steady-state
value, usually after 15-20 min of electrolysis (Fig. 5), so
that in the whole following experiments the data corre-
sponding to steady-state polarization curves were taken
after 20 min of electrolysis. The cell voltage is lower at
lower current intensity and higher temperatures showing
the activation of methanol oxidation rate upon temperature
increase.

The polarization curves as a function of current density,
Ucen = f(j), taken when the steady-state was reached
(usually after 20 min of electrolysis at a given current
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Fig. 3 Experimental set-up for
the study of methanol
electrolysis at a Pt-Ru (1:1)/C
anode and a Pt/C cathode in the
DMFC hardware and for
hydrogen evolution
measurements

x M MeOH
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0.5 M H,50, *—
35 mL.mint

5 cm2 electrode
surface area
PEMEC
(PtRu/C anode,
| N117 membrane,

' 0.5M H,S0, Pt/C cathode)

f H,
x M MeOH

0.5 M H,S0,

DMFC hardware,
ElectroChem
(EFC-05-02-DM)

Fig. 4 Voltammogram of the
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hardware in the supporting
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room temperature and a sweep (Q)
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intensity I) are summarized in Fig. 6 for the different
methanol concentrations and working temperatures.

These curves are relatively independent of methanol
concentration (except for 0.1 M, which is not given in
Fig. 6) at a given temperature, but the polarization curves
greatly depend on the cell temperature for a given metha-
nol concentration as shown in Fig. 6. At a given cell
voltage (e.g., Ucep = 600 mV) for a 2 M methanol solution
the current density increases from 10 mA cm ™2 at 25 °C to
435 mA cm™? at 85 °C. This results from temperature
activation of methanol oxidation with an activation energy
AH® ~ 55 kI mol™" [26]. These polarization curves are
similar to those encountered in the electrocatalytic oxida-
tion of methanol on a Pt-Ru electrode in a DMFC [27].

4.2 Measurement of the hydrogen evolution rate

The hydrogen evolution rate was determined by measuring
the volume of evolved hydrogen as a function of time at
several current intensities (/ = 1 to 500 mA) during the
electrolysis of different concentrations of methanol
(0.1-10 M).

In all experiments, the measured volume of hydrogen is
a linear function of time—see Fig. 7 (with correlation
coefficients R* > 0.9968)—showing clearly that the vol-
ume of evolved hydrogen does not depend on the methanol
concentration, nor on the cell temperature or on the nature
of the anode catalyst, but only on the current intensity I
(Fig. 8), as a linear function according to Eq. (7).
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Fig. 5 Examples of cell voltage
vs. time plots for different
methanol concentrations
(0.5-10 M), working
temperatures (25-85 °C), and
current intensities
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Fig. 6 Polarization curves of
methanol oxidation for several
methanol concentrations
(0.5-10 M) and at different
working temperatures

(25-85 °C)

Table 1 summarizes the results concerning the cell
voltage and the volume of hydrogen obtained at different
electrolysis times (from O to 20 min) with the Pt—Ru(1:1)/C
electrode catalyst of the DMFC hardware, where Vi, ex-
perimental is the volume of evolved hydrogen during the
electrolysis of a 2 M methanol solution at 200 mA and at
40 and 70 °C, respectively. These experimental results are
compared to the calculated values of the volume of
hydrogen produced during the corresponding electrolysis
time according to the Faraday’s law (Eq. 7). The agree-
ment is very good in all experiments, even though most of
the experimental values are slightly lower than the calcu-
lated ones. This behavior may be attributed to some gas
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20 40 60 80 100
Current density / mA cm?

leakage, either in the experimental set-up, or through the
proton exchange membrane.

Tables 2, 3, and 4 give the experimental volume of
evolved hydrogen, the measured cell voltage Uy, the
experimental cell resistance Re.p, the cell voltage corrected
from ohmic losses, and the electrical energy W, needed to
produce 1 Nm® of hydrogen (according to Eq. 5) as a
function of current intensity (Table 2), of methanol con-
centration (Table 3) and of cell temperature (Table 4). The
cell voltage, corrected from ohmic losses (i.€. Ucenn —Rexp
I), was calculated using the experimental cell resistance,
Rexp, estimated from the kinetics analysis of methanol
electrooxidation in the DMFC hardware [26].
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Fig. 7 Examples of curves giving the volume of evolved hydrogen as
a function of time during the electrolysis of two methanol solutions (1
and 2 M) at two working temperatures (40 and 70 °C) and at different
current intensities (20, 50, and 100 mA). The 3 plots obtained at
50 mA are quite superimposed, in accordance with Eq. (7)
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Fig. 8 Examples of curves giving the volume of evolved hydrogen
after 20 min of electrolysis as a function of the current intensity I for
two methanol concentrations (1 and 2 M) and two working temper-
atures (55 and 70 °C)

As observed in Tables 2, 3, and 4, the volume of
hydrogen evolved after 20 min of electrolysis only depends
on the current intensity irrespective of methanol concen-
tration, working temperature, cell voltage, and nature of the
anode catalyst. Besides, the electrical energy consumed
greatly depends on the working temperature and on the
nature of the anode catalyst, since it is related to the cell
voltage, i.e., to the kinetics of the anodic process at a given
current intensity.

From all the results obtained, it appears clearly that the
amount of electrical energy used to produce clean hydro-
gen by the electrochemical decomposition of methanol is
below 1.2 kWh (Nm?) ™" (since corrected Ueey < 0.55 V),
which is at least 4 times lower than the energy consumed
for water electrolysis.

The energy efficiency of the process, €, can be calcu-
lated as the ratio between the minimum energy needed to
produce one mole of hydrogen (i.e., AH"°/3 under standard
conditions) and the energy effectively used (i.e., 2F U,ep).
Taking the value of Uy (corrected from ohmic losses) at
25 °C and 100 mA for a 2 M methanol solution (Table 4),
this gives an efficiency of

&5 = AH+0/ (6F Ucell)

1313 10%/ (6 x 96485 x 0.544) = 0.4169
~41.7%.

At 70 °C and 200 mA (Table 2), assuming that AH"
does not vary much with temperature and neglecting the
energy needed to heat the methanol solution from 25 to
70 °C (for a 2 M methanol solution an heating energy of
97.53 kl/mole CH;0H, i.e., 97.53/3 = 32.5 kJ/mole H,, as
estimated from the heat capacity of the constituents of the
solution, could be provided by the ohmic losses inside the
DMFC hardware corresponding to 36.7 kJ/mole H, at
200 mA), one would obtain

g0 = 131.310%/ (6 x 96485 x 0.446) = 0.5085
~ 50.9%.

Table 1 Cell voltage (corrected from ohmic losses), experimental, and theoretical volume of generated H, as a function of time for the
electrolysis of a 2 M methanol solution at 40 and 70 °C in a 5 cm? PEMEC with a Pt—Ru(1:1)/C anode (I = 200 mA)

Temperature 40 °C 70 °C Theoretical volume
. . B 3 - 3 of H, at 25 °C and
Time/min Corrected cell Vo experimental/cm’ Corrected cell V2 experimental/cm’ 3
voltage voltage
/mV /mV
0 513 0 412 0 0
4 525 6.0 431 6.0 6.08
8 530 12.0 438 12.0 12.17
12 534 18.0 441 18.1 18.25
16 535 24.1 444 24.2 24.34
20 536 30.2 446 30.7 30.42
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Table 2 Experimental and theoretical volumes of generated H, (after
20 min of electrolysis), cell voltage, cell voltage corrected from
ohmic losses (with Rey, = 0.95 Q), and electrical energy W, as a

function of current intensity I for the electrolysis of a 2 M methanol
solution at 70 °C in a 5 cm? PEMEC with a Pt-Ru(1:1)/C anode

I/mA Volume of evolved Theoretical volume of Cell voltage/mV Corrected cell Wo/kWh (Nm?)~!
H2/cm3 H, at 25 °C/em’ voltage/mV
10 14 1.52 319 310 0.68
20 2.5 3.04 362 343 0.75
50 7.0 7.60 433 386 0.85
100 14.5 15.2 512 417 0.91
200 30.7 304 636 446 0.98
500 79.0 76.1 963 488 1.07

Table 3 Experimental volume of generated H, compared to the
theoretical volume of H, at 25 °C and 1 atm after 20 min of
electrolysis at 100 mA (Vipmheo = 15.21 Cm3), cell voltage, interface

resistance Rep, cell voltage (corrected from ohmic losses), and
electrical energy W, as a function of methanol concentration for
electrolysis at 70 °C in a 5 cm’ PEMEC with a Pt-Ru(1:1)/C anode

[MeOH/M Volume of evolved Ho/em® Cell voltage/mV Rerp/Q Corrected cell voltage/mV W./kWh (Nm>)~!
0.1 153 651 22 431 0.94
0.5 14.6 509 0.89 420 0.92
1 15.3 512 0.93 419 0.92
2 14.5 512 0.95 417 0.91
5 14.6 528 1 428 0.94
10 14.7 505 0.98 407 0.89

Table 4 Experimental volume of generated Hy (Viomeo = 15.21 cm®
at 25°C and 1 atm after 20 min of electrolysis), cell voltage,
interface resistance Ry, cell voltage (corrected from ohmic losses),

and electrical energy W., as a function of temperature for the
electrolysis of a 2 M methanol solution at 100 mA in a 5 cm?
PEMEC with a Pt-Ru(1:1)/C anode

T/°C Volume of evolved Ho/cm?® Cell voltage/mV Rexp/Q Corrected cell voltage/mV Wo/kWh (Nm?)~!
25 14.8 734 1.9 544 1.19
40 14.6 643 1.36 507 1.11
55 14.9 577 1.14 463 1.01
70 14.5 512 0.95 417 0.91
85 15.0 468 0.75 393 0.87
These values of energy efficiency are a little bit smaller ~ containing, besides 60-75 % hydrogen, other gases

than those usually encountered in water electrolysis pro-
cess, i.e., 60-70 %, but the electrical energy consumed is
much smaller, e.g., 1-1.2 kWh (Nrn3)_1 versus 5-6
kWh (Nm*)~" for water electrolysis.

5 Conclusions

Besides water many other hydrogen containing com-
pounds, in particular organic compounds, can generate
hydrogen through their dissociation.

Thermal processes, e.g., pyrolysis, SR, POx, ATR, need
high temperatures and/or suitable catalysts to decompose
most of these compounds. This leads to a reformate gas
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including some pollutants, particularly CO, which will
poison the active catalytic sites of the platinum-based anode
of the PEMFC. On the other hand, the electrochemical
decomposition of water or organic compounds in a PEMEC
gives hydrogen of higher purity (99.995 %). Water elec-
trolysis is a nearly mature process, but it needs a relatively
high amount of energy (= 5-6 kWh (Nm3)71 of H,).

The electrochemical decomposition of organic com-
pounds, such as methanol, inside a PEM electrolyzer,
allows a great reduction (at least by a factor of 3 to 4) of the
electric energy consumed. This results from the favorable
thermodynamic characteristics of methanol decomposition
(Upteon = 0.016V) that  of
(U;[20 = 1.23V). But one requirement should be kept in

compared to water
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mind: this needs suitable active and stable electrocatalysts,
such as Pt—Ru catalysts for methanol oxidation, to decrease
greatly the anodic overvoltage under working conditions at
high rates (of the order of at least 1 A cm ™ for a sufficient
rate of hydrogen production). The latter may result from
the formation of a poisoning species, e.g., CO, which is an
adsorbed intermediate during the electrochemical decom-
position of methanol [24].

The most important point is that the hydrogen evolution
rate depends only on the current intensity I (Faraday’s law)
irrespective of the nature of the organic compound, of its
concentration, of the electrode potential and of the working
temperature. But the energy consumption W, (in
kWh (Nm*)~" of H,) is proportional to the cell voltage
Ucen (j), which must be made as low as possible by
choosing suitable and very active electrocatalysts for the
anodic oxidation of the envisaged compound (water,
alcohols, biomass compounds, etc.) and by increasing the
working temperature (electrocatalytic activation).
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The electrochemical decomposition of methanol for hydrogen production has been carried out at several
temperatures (25 to 85°C) and different methanol concentrations (0.1 to 10M in 0.5 M H,S0,4) using a
DMFC hardware working as a Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell (PEMEC). Conversely to most
of recent studies which investigated the effect of working parameters (cell voltage, methanol
concentration, flow rate of reactants, temperature, etc.) on the hydrogen evolution rate, this work is
focussed on the analysis of the kinetics of methanol oxidation at the anode using the hydrogen cathode as
a reference electrode. In this way it was possible to plot the cell voltage (corrected from the ohmic drop)
as a function of the logarithm of the imposed current density. A Tafel analysis of these plots allowed us to
estimate the kinetics parameters of methanol oxidation, i.e. the charge transfer coefficient o of the rate
determining step and the heat of activation AH* of the overall process. The values obtained for these

parameters (e~ 0.5 to 0.6, AH* ~50-60k] mol ') are similar to those published in the literature as
deduced from the analysis of methanol oxidation both on smooth Pt-Ru electrodes and on Pt-Ru
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nanoparticles supported on carbon powders.
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1. Introduction

The development of low temperature Fuel Cells, such as PEMFC
or AFC[1], needs the production of very clean hydrogen with a very
low CO content (< 5ppm) or even without CO, which otherwise
blocks the active sites of Pt-based catalysts.

Water electrolysis is a mature process [2], but because of the
high overvoltages encountered at the catalytic anode, where
oxygen evolution does occur [3], the production cost is actually not
competitive with the main production processes (methane steam
reforming, partial oxidation, auto thermal reforming) from natural
gas or from hydrocarbons. This results from the high energy cost of
the electric energy needed to produce 1kg of hydrogen, which is
much greater than the theoretical energy (33kWhkg~! under
standard conditions corresponding to a cell voltage of 1.23V),
reaching more than 50 kWh kg~! at a cell voltage of around 2V, i.e.
with an energy efficiency less than 65%.

There are 2 ways to decrease this energy amount, either to
reduce the overvoltage of the Oxygen Evolution Reaction (OER) by

* Corresponding author.
E-mail address: claude.lamy@univ-montp2.fr (C. Lamy).

http://dx.doi.org/10.1016/j.electacta.2015.02.069
0013-4686/© 2015 Elsevier Ltd. All rights reserved.

developing more efficient anodic electrocatalysts [3], or to
electrolyze other hydrogen containing compound [4], such as
alcohols which are electrochemically reactive at lower cell voltages
under mild conditions (room temperature and atmospheric
pressure).

Therefore, instead of electrolyzing water, other hydrogen
containing compounds (particularly organic compounds coming
from biomass resources) can be considered as a hydrogen source
through their electrochemical decomposition [4]. This is a very
promising approach, since the theoretical cell voltage for their
electrolysis is lower than the theoretical cell voltage of water
electrolysis (1.23V under standard conditions). Several organic
compounds can be considered as hydrogen sources, such as
carboxylic acids, alcohols, sugars, etc., e.g. formic acid [5,6],
methanol [7-12], ethanol [13,14], glycerol [15], and glucose [16].
But if most of these electrochemical decomposition reactions have
a low cell voltage (under standard conditions) they lead usually to
larger cell voltages, under working conditions, due to high anodic
overvoltages.

Most of the previous studies on the electrochemical decompo-
sition of methanol concerned the chemical process of hydrogen
production by electrolysis [7-10,12] focusing on the effect of MeOH
concentration (1 to 18 M) and temperature (30 to 90 °C) on the rate
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of hydrogen evolution. None of these studies, except the work of
Cloutier and Wilkinson [11], did investigate the kinetics of
methanol oxidation under electrolysis cell conditions. Cloutier
and Wilkinson used a two-compartment electrolytic glass cell in
the static mode, separated by a membrane-electrode assembly
(MEA) consisting of a Nafion 117 membrane on which are pressed
the catalytic layers (Pt catalyst at the cathode for hydrogen
evolution and Pt-Ru(1:1) catalyst at the anode for methanol
oxidation). A mercurous sulphate electrode (MSE) was introduced
in the anodic compartment as a reference electrode to control the
anode potential by a potentiostat.

In this paper the electrochemical decomposition of methanol
for the production of clean hydrogen was carried out in a Direct
Methanol Fuel Cell (DMFC) hardware used as a Proton Exchange
Membrane Electrolysis Cell (PEMEC). The Pt/C hydrogen electrode
of the DMFC served as a reference electrode, so that it was possible
to analyze the kinetics of methanol oxidation at a catalytic Pt-Ru/C
anode with the data extracted from the cell voltage vs. current
intensity corrected from ohmic losses. The electrolysis of methanol
was carried out using a potentiostat in the galvanostatic mode with
several methanol concentrations (0.1M to 10M) at several
temperatures (25 to 85°C).

2. Principle of Methanol Decomposition in a PEMEC

The principle of the electrochemical decomposition of
methanol in a PEMEC is similar to that of water (Fig. 1).

In the anodic compartment methanol is oxidized on the Pt-Ru
catalyst, producing carbon dioxide and protons, according to
Reaction (1):

CH30H + H,0 — CO, + 6H* + 6e~ anode reaction (1)

Then the protons, after crossing-over the protonic membrane,
reach the cathodic compartment where they are reduced to
molecular hydrogen according to Reaction (2):

6H" + 6e~ — 3H; cathode reaction (2)

This corresponds to the overall electrochemical decomposition
of methanol into hydrogen and carbon dioxide, according to
Reaction (3):

CH30H + H,0 — CO, + 3H, overall reaction 3)

2e

@ e

-

=% 0,
2¢e l 2¢e
H, ¢=if ' H,0
I
st "M e

This reaction is similar to methanol steam reforming but it can
occur at room temperature instead of 200-400°C for methanol
reforming.

The thermodynamic data of reaction (3), i.e. AH°=+131.5k]/
mole and AG°=+9.3k]/mole under standard conditions, corre-
spond to an external energy of 131.5/3 ~ 44 k] per mole of hydrogen
produced (instead of 286 k]/mole for water electrolysis) and to an
anode potential E,*=+AG°/6F~0.016 V/SHE, i.e. a cell voltage
Uecen=E," —E. ~0.016V, since E.~ =0V for the cathode potential
of the hydrogen electrode vs. the Standard Hydrogen Electrode
(SHE) reference. This theoretical cell voltage (U°ce) ~0.016V) is
very small compared to that of water electrolysis (U cen~ 1.23 V) so
that the external energy (which is proportional to U°e)
theoretically needed to produce hydrogen by the electrochemical
decomposition of methanol should be much smaller.

However the relatively slow kinetics of the anodic reaction in
both processes give high anodic overvoltages, leading to greater
cell voltages under high current densities (over 1 Acm™2, which are
necessary for high hydrogen production rates), as described in
Fig. 2.

3. Experimental

All the electrolysis experiments were carried out in a DMFC
hardware, provided by ElectroChem, Inc. (ref.: EFC-05-02-DM),
consisting of a Pt/C negative electrode and a Pt-Ru (1/1 atomic
ratio)/C positive electrode of 5cm? surface area separated by a
Nafion 117 membrane. The metallic loading is 2 mgcm™2 for the
Pt/C cathode and 4 mgcm~2 for the Pt-Ru/C anode, respectively.
The cell temperature was controlled from 25 to 85 °C by circulation
of the reactant solutions with a peristaltic pump through a
home-made thermostat and using the heating plates of the 5 cm?
electrode surface area cell (Fig. 3):

3.1. Determination of the electric characteristics of the Pt-Ru methanol
anode

By feeding the Pt/C electrode with pure hydrogen under 1 bar
pressure at 25 °C it is possible to measure the electrical character-
istics vs. the Reversible Hydrogen Electrode (RHE) of the methanol
anode using the counter hydrogen electrode as a reference
electrode.

All the electrochemical characterizations were carried out using
a potentiostat-galvanostat (Model SP-150 from Biologic) limited to
an intensity of 800 mA.

6e l 6e
CH,OH
3 H,&= | +H,0
i
Cathodic Anodic
catalyst FEN catalyst

Overall reaction: H,0 > H, + 2 O,

Overall reaction:
CH3°H + H20 -3 H2 + COz

Fig. 1. Schematic representation of a Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell: (a) for water electrolysis and (b) for methanol electrolysis.



354

C. Lamy et al./Electrochimica Acta 177 (2015) 352-358

Water electrolysis

L. Methanol electrolysis
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Fig. 2. Comparison of the theoretical j(E) electric characteristics representative of the Butter-Volmer kinetics law for water oxidation, methanol oxidation, oxygen reduction
and proton reduction. U0, Umeon, Epmrc and Egc are the cell voltages for water electrolysis, methanol electrolysis, direct methanol fuel cell and hydrogen/oxygen fuel cell at a
, respectively.

current density of 1Acm 2

Fig. 3. Photo of the EFC-05-02-DM hardware provided by ElectroChem, Inc.

The Pt-Ru anode was first characterized by cyclic voltammetry
at 25°Cwith a 0.5 M H,SO4 deaerated solution flowing through the
anodic compartment (liquid flow rate of 2 mL/min) at low potential
sweep rates (between 1 and 10mVs~!). Then replacing the
supporting electrolyte by a 2M CH50H solution in 0.5M H;SOy4,
the voltammetric curves of methanol oxidation at the Pt-Ru anode
were recorded and analyzed with Tafel plots to determine the
transfer coefficient at several temperatures (from 25 °C to 85 °C).

The Electrochemical Impedance Spectra (EIS) were also
recorded with the same potentiostat (SP-150) in a frequency
range from 1072 Hz to 10kHz at a given potential applied to the
methanol anode (400 to 600 mV) allowing us to evaluate the total
cell interface and electrolyte resistances.

For the electrochemical decomposition of methanol, the cell
was polarized at a constant current density, j (from 1 to 100 mA
cm2), using also the same potentiostat. The methanol anode
potential was deduced from the cell voltage since the hydrogen
evolution cathode can be used as a hydrogen reference electrode.
In that way it was possible to obtain the methanol oxidation

= Hydrogen
o Carbon
o dioxide o
; ® :
I] U/ s
(e}
— | I
_—
0.5M Cathode Membrane Anode xM
H,S0, MeOH
agueous Pt-Ru (1:1) aqueous
solution Pt (20 wt%)/C Naﬁoln 7 (30 wt%)/C solution
l&@: 2 mg emp2 ™ 4 mg emy2 :@:J_l

@l@-’

Fig. 4. Experimental set-up for the study of methanol electrolysis at a Pt-Ru (1:1)/C anode and a Pt/C cathode in DMFC hardware and for hydrogen evolution measurements.
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electric characteristics Epen=f(j) at several methanol concen-
trations (from 0.1 M to 10 M) and several working temperatures
(from 25°C to 85°C). These methanol oxidation characteristics,
corrected from ohmic losses due to membrane and interface
resistances, were then analysed leading to the cell resistance, the
transfer coefficient, and the heat of activation.

3.2. Electrolysis experiments

The electrolysis tests were carried out in the single DMFC
hardware with a 5 cm? geometric surface area by feeding the anode
compartment with methanol solutions (from 0.1 M to 10 M) and
the cathode with an acidic solution (0.5 M H,S0,). The flow rate of
methanol solution was chosen around 2mLmin~}, since it was
checked that increasing the flow rate to 40 mLmin~' did not
change the cell electrical characteristics, whereas that of the 0.5 M
H,S0, solution was fixed higher (37 mLmin!) to ensure that all
the gaseous hydrogen produced is quickly evacuated in order to
measure accurately the volume of evolved hydrogen. The E(t) and j
(t) curves were recorded with a high power potentiostat (Bio-Logic,
model SP-150) used as a galvanostat in order to fix the current
applied to the cell. The volume of evolved hydrogen was measured
by water displacement in a graduated glass tube connected to the
cell. The experimental set-up is schematized in Fig. 4.

4. Results and discussions
4.1. Voltammetric results

The voltammogram of the Pt-Ru electrode was recorded in a
pure electrolyte solution (0.5 M H,SO,4) at room temperature with a
sweep rate of 2mVs~! (Fig. 5). The atomic hydrogen adsorption/
desorption region on Pt, occurring between 0 and 300 mV vs. RHE
allowed us to estimate the real surface area by calculating the
quantity of electricity involved. The anodic surface area (oxidation
of adsorbed hydrogen), corrected from the double layer capacity,
corresponds to 187 mC, whereas that of the hydrogen adsorption
corresponds to 193 mC, leading to an average value of 190 mC and
an average surface area of about 900 cm? (assuming 0.210 mC per
cm? of real Pt surface area).

The voltammograms, recorded at room temperature and
1mVs~! in the presence of 01M methanol added to the
supporting electrolyte (0.5M H,SO,4), are shown in Fig. 6 for a
cathodic limit of 0.2V and different anodic limits of the sweep
(0.45 to 0.65V in order to prevent Ru dissolution from the Pt-Ru
anode). The general shape of the voltammograms is similar to that
of voltammograms recorded in a three-electrode electrochemical
cell for Pt-Ru dispersed electrode [17].

6
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Fig. 5. Voltammogram of the Pt-Ru/C anode in the supporting electrolyte (0.5 M
H,S0,) at room temperature and a sweep rate of 2mVs~".
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Fig. 6. Voltammograms of the oxidation of 0.1 M methanol in 0.5 M H,SO,4 at room
temperature (sweep rate of 1 mVs~1). Effect of the anodic potential limit (0.45V to
0.65V).

4.2. Impedance spectroscopy measurements of the electrical
characteristics of the DMFC Pt-Ru anode

The electrochemical impedance spectroscopy measurements
carried out at an anode potential of 500 mV in the presence of 2 M
methanol in 0.5 M H,S0, at several temperatures from 40 to 85°C
are given in Fig. 7.

From these curves it is possible to evaluate the electrolyte and
interface resistance Rejectro and the total resistance Reota including
the charge transfer resistance of methanol oxidation. The high
frequency resistance, Rejectro, the low frequency resistance, Retal,
and the resistance evaluated from the polarization curves recorded
under high intensity current for hydrogen evolution, Rexp
(see Section 4.3), are given for the temperature investigated
(25 to 85°C) in Table 1 - Section 4.3.

4.3. Kinetics analysis of methanol oxidation at the Pt-Ru anode of a
DMFC

The cell voltage, U, of the DMFC polarized at a given current
intensity, I, was first recorded as a function of time at several
methanol concentrations and cell temperatures (Fig. 8). The cell
voltage, Uy, reaches rapidly a steady state value, usually after
15-20 minutes of electrolysis, so that in the whole following

Fig. 7. Impedance measurements at an anode potential of 500 mV of the DMFC
hardware at different temperatures (T=40 to 85°C, [MeOH]|=2M, f=10"2Hz to
10kHz).
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Fig. 8. Examples of cell voltage vs. time curves for different methanol concentra-
tions and working temperatures at 2 current intensities (20 and 50 mA). The steady
state is reached after 20 minutes.

experiments the data corresponding to steady-state polarization
curves were taken after 20 minutes of electrolysis. The cell voltage
is lower at lower current intensity and higher temperatures
showing the activation of methanol oxidation rate by increasing
the temperature.

The polarization curves as a function of current density, Ucey =f
(j), are relatively independent of methanol concentration (except
for 0.1 M) at a given temperature (70°C), as shown in Fig. 9.
Conversely the polarization curves depend greatly on the cell
temperature for a given methanol concentration (e.g. 2M) as
shown in Fig. 10. At a given cell voltage (e.g. Uce;=600mV) the
current density increases from 10 mA cm 2 to 43.5 mA cm 2. These
polarization curves are similar to that encountered in the
electrocatalytic oxidation of methanol on a Pt-Ru electrode in a
DMEFC [18] so that they can be analysed by separation of the anode
overvoltage from the cathode overvoltage and correction of the
ohmic drop in the entire fuel cell.

The cell voltage vs. current density characteristics for an
electrolysis cell, taking into account charge transfer overvoltages

1<, concentration overvoltages n°°™ and ohmic drop Rej can be
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Fig. 9. Polarization curves of methanol oxidation at 70°C for different methanol
concentrations (0.1 to 10 M).
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Fig. 10. Polarization curves of methanol oxidation for 2 M methanol at different
working temperatures (25 to 85°C).

written as follows:

Ucen() = Ec(j) — Ea(j) + Relj|
= Eeq + (In3G)1) + (M3 G)) + (ImE@)I) + (e G)I)
+ Relj|

where Egq is the equilibrium cell potential (i.e. the cell potential at
zero current), and the indices “a” and “c” refer to anode and
cathode, respectively.
Then replacing each contribution by its expression, one obtains:
anf j,, x ljo|

R (G )
+ Relil

Assuming no mass transfer limitation (i.e. limiting current density
ji—oo) and high exchange current density for the hydrogen
evolution reaction (joc — co) one may simplify this equation:

RT Jj| il

: lil
c +—ln—+Re|]| :Eeq+Rexpm+Wan

RT 7

Ucell U) Eeq + —In

Ucell(j) = Eeq +

i.e. Ucel=Eeq—Rexp ljl, is @ logarithmic function of j, with Rexp=Re+
RT/(nFjoc) the total contribution to the linear part of the plot due
the total ohmic resistance of the cell, R, and the hydrogen transfer
resistance R;=RT/(nFjo.). The experimental resistance, Rexp, Which
is unknown, has been determined by plotting Ucej—Rexp
(calculated for each value of I with an arbitrary Rexp) as a function
of Ln(I) assuming different reasonable values of Rex, (of the order of
a few ohms) until a linear plot was obtained with a good fitting
coefficient (R?>> 0.999). As an example the results obtained for a
2M methanol solution are shown in Fig. 11 for the investigated
temperature range (25 to 85°C). The different values of the total
equivalent resistance Rexp, leading to a good linear relationship
between Uce—Rexp I and Ln |, are given in Table 1, together with the
results of impedance measurements.

Table 1

Relectror high frequency resistance, Reoal low frequency resistance, and Reyp, the
resistance evaluated from the polarization curves Ucej—Rexp I vs. Ln I for 2M CH30H
at different temperatures.

T/OC Relectro/Q Rtotal/‘o- Rexp/Q
25 1.86 4.9 19

40 0.74 21 136
55 0.68 15 114
70 0.65 1.05 0.95
85 0.60 0.88 0.75
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Fig.11. Plots vs. the logarithm of the current intensity, I, of the cell voltage corrected
from an optimized ohmic drop (determined to obtain a linear correlation ship
between Uce—Rexp I and Ln I for 2 M CH30H at different temperatures (from 25 to
85°C).

These results are quite similar to those obtained from
electrochemical impedance spectroscopy leading to Rex, values
between 1.9 and 0.75() for T varying from 25 to 85°C
(see Section 4.2).

A plot of Rexp vs. temperature for the different methanol
concentration from 0.5 M to 10 M (Fig. 12) shows that at the highest
temperature (85 °C) all the values of the total equivalent resistance
tends toward the same limit (Rexp~0.75(}) irrespective of the
methanol concentration. Therefore this limiting value can be
assimilated to the overall resistance of the cell (membrane
resistance +interface resistance +electronic resistance of the
DMFC hardware) since at the highest temperature the hydrogen
evolution overvoltage tends toward zero.

Recalling the results of impedance measurements (see
Section 4.2) one can plot the resistances determined by the
2 methods for 2 M methanol (Fig. 13).

Rexp 1 Q
N

0
20 30 40 50 60 70 80 90
Working temperature / °C

Fig.12. Plot of Rexp, the resistance leading to a linear plot of Uce;—Rexp I as a function
of Ln1, vs. temperature for the different methanol concentration from 0.5 M to 10 M.

5
4.5
4
3.5
—+-R electro
8 =R total

Rexp

Resistance / Q
N
[,

15
1
0.5 R —4
(]
20 30 40 50 60 70 80 20

Cell temperature / °C

Fig.13. Plots, as a function of temperature, of the cell resistances determined either
by impedance measurements (Rejectro and Ryotar), Or by fitting the Uce—Rexp [ vs. Ln 1
curves to obtain a linear plot (Rexp); [MeOH]=2M.

4.4. Determination of the transfer coefficient of methanol oxidation

Since the plots of Ucey—Rexp I vs. Ln I give good linear
relationships with correlation coefficients greater than 0.999 over
a large current range (from 5mA to 500 mA) it is possible to
calculate « n, i.e. the product of the transfer coefficient o by the
number of electrons n, involved in the rate determining step (rds),
for the different methanol concentrations and the different
temperatures (Table 2).

Assuming one electron transfer rds, the values of o are
comprised between 0.5 and 0.7 with an average value of 0.62 very
similar to those encountered in the kinetics of methanol oxidation
[17,19].

4.5. Evaluation of the activation energy

The results obtained at five temperatures (25 to 85 °C) allowed
us to evaluate relatively accurately the heat of activation for the rds
of the reaction mechanism of methanol oxidation in the DMFC
hardware. For that purpose the current intensity at a given cell
potential corrected from the ohmic drop can be calculated for each
methanol concentration (0.5M to 10 M) and at each temperature
(25 to 85°C) from plots of Ucen—Rexp I vs. Ln 1, similar to those of
Fig. 11 corresponding to a 2 M methanol concentration. Assuming
that the current is an exponential function of the methanol
overvoltage and activation energy (electrochemical activation
energy AH = AH* — anFr),), a plot of Ln I as a function of T~! will
provide AH* at different Ucei—Rexp I values, i.e. at different transfer
overpotentials ), of methanol oxidation. As a typical example the
plot of Ln I vs. T"! at Uceii—Rexp 1=500mV for different methanol
concentration) (Fig. 14) leads to linear relationships with a good
correlation coefficient (R?~0.995) allowing to evaluate the
activation energy from the slope of the curve (Table 3).

Table 2
Values of a n for different methanol concentrations and different temperatures.

T/°C 01M 05M ™ 2M 5M 0M

25 0.35 0.60 0.60 0.60 0.53 0.56 0.54
40 0.53 0.57 0.57 0.58 0.58 0.67 0.58
55 0.71 0.60 0.61 0.62 0.63 0.70 0.65
70 0.66 0.59 0.64 0.65 0.61 0.71 0.64
85 0.73 0.62 0.68 0.65 0.69 0.76 0.69
Average 0.60 0.60 0.62 0.62 0.61 0.68 0.62

Average




358 C. Lamy et al./Electrochimica Acta 177 (2015) 352-358

12.0
10.0
Uen = Rexp | =500 mV
8.0 =
g /
=6.0 2
5 ®0,5M
4.0 T
“2M
2.0 5
*10M
0.0
-4.2E-04  -4.0E-04  -3.8€-04  -3.66-04  -3.4E-04  -3.26-04
- (RT)?

Fig. 14. Plots of the logarithm of the current intensity as a function of the inverse of
the temperature at a given cell voltage of 500 mV, corrected from ohmic drop, for
the different methanol concentrations (0.5M to 10 M).

Table 3

Activation energy AH* (kJmol ') for different methanol concentrations at
different anode potential corrected from ohmic losses.

Ucett—Rexp 1/mV 0.5M 1M 2M 5M 10M
300 61.2 63.7 55.2 52.8 60.2
400 56.4 62.2 52.9 54,5 63.4
500 51.7 60.8 50.5 56.3 66.5
600 46.9 59.3 482 58.0 69.6
700 421 57.8 458 59.7 72.7

The values of the activation energy are close to those usually
encountered in the methanol electrooxidation reaction [11,17,

20-22], i.e. AH* 50 to 60 kJ mol—.
5. Conclusions

The kinetics analysis of the electrochemical decomposition of
methanol, inside a DMFC hardware working as a PEM electrolyzer,
was carried out at different methanol concentration (0.1 to 10 M)
and several temperatures (25 to 85°C). After correction from the
linear part (ohmic losses+low transfer resistance for hydrogen
evolution) of the plots giving the cell voltage vs. the logarithm of
the current intensity, it was possible to evaluate most of the
important kinetics parameters of methanol oxidation at the Pt-Ru/
C anode, since the Pt/C cathode, where hydrogen evolution does
occur, can be considered as a reference electrode. Therefore the
electrolyte and interface resistance, Rexp, Was evaluated together
with the transfer coefficient, ., and the activation energy, AH*. The

values obtained (o~ 0.6, AH* = 50 to 60 k] mol ') are quite similar
to those obtained in the literature with a three-electrode
electrochemical cell.
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Abstract

The electro-oxidation of dimethoxymethane (DMM), leading to the generation of
clean hydrogen, was carried out at a Pt-Ru anode for several concentrations and different
temperatures in a Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell, based on a Direct Methanol
Fuel Cell hardware.

At given concentrations of DMM (0.1 to 4 M) and cell temperatures (25 to 85°C) the
quantity of produced hydrogen and the voltage of the electrolysis cell were recorded as a
function of time for any current intensity used (from 5 to 800 mA). The cell voltage stabilizes
after 15 min and never exceeds 0.50 V corresponding to electrical energy consumption lower
than 1.1 kwh (Nm?®).

The quantity of hydrogen produced is a linear function of the current density and of
the electrolysis time, i.e. of the quantity of electricity consumed in the electro-oxidation
reaction. Moreover the quantity of hydrogen produced at a given electrolysis time (15 minutes
here) depends only on the current intensity, regardless of the DMM concentration, the cell
voltage and its temperature. On the other hand the electrical energy consumed is proportional
to the cell voltage, so that it greatly depends on the kinetics of the anodic reaction at a given

current density.

Keywords: Hydrogen generation; Dimethoxymethane electro-oxidation; Pt-Ru/C anode;

Thermal activation; Electrical energy consumption; Electrolysis efficiency
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1. Introduction

Low temperature Fuel Cells, such as the Proton Exchange Membrane Fuel Cell (PEMFC) or
the Alkaline Fuel Cell (AFC) [1], requires the production of very clean hydrogen containing
less than 5 to 10 ppm of carbon monoxide (CO), since this poisoning species can block the
catalytic active sites of Pt-based anodes. The main production processes of hydrogen are
based on steam methane reforming (SMR), or partial oxidation of natural gas or
hydrocarbons, which leads to reformate gases containing some amount of CO. On the other
hand water electrolysis can generate very clean hydrogen [2] but the electrolysis cell voltage
is very high (1.6 to 2.0 V) due to the high overvoltages occurring at the catalytic anode [3].
This leads to production costs much higher than those encountered in the thermal
decomposition of hydrocarbons, e.g. SMR, since the energy needed (typically 50 kWh kg™) is
greater than the theoretical value of 33 kWh kg at a standard cell voltage of 1.23 V),
corresponding to an electrical energy efficiency lower than 65%.

Instead of water other hydrogen containing compounds (such as those derived from
the biomass) can be used as an alternative source of hydrogen, leading to clean molecular
hydrogen by their electro-oxidation in the so-called electrochemical reforming [4-6]. This is a
very interesting approach, because the theoretical cell voltage for their electro-oxidation is
much lower than that of water (1.23 V under standard conditions). Thus carboxylic acids,
alcohols, sugars, etc., e.g. formic acid [7-8], methanol [9-16], ethanol [17-18], glycerol [19-
21], glucose [21], etc., can be considered as hydrogen sources. But if most of their electro-
oxidation reactions can occur at a very low cell voltage (close to 0 V under standard
conditions) their electrochemical decomposition requires usually higher cell voltages, under
working conditions, which comes from the high anodic overvoltages encountered, and which
can be reduced only by the right choice of an active and specific electrocatalyst.

Besides, other organic compounds can be conveniently used for producing clean
hydrogen by their electrochemical oxidation, particularly those derived from methane (natural
gas, shale gases, etc.) or from methanol (mainly produced by the conversion of “syngas”),
such as the dimethyl ether DME (CH3OCHs), the dimethoxymethane DMM [(CH30)2CHz2]
and the trimethoxymethane TMM [(CH30)3CH]. The syngas (mixture of carbon monoxide
CO and hydrogen Hz) can be produced by SMR [22], coal gasification and flash pyrolysis or
gasification of biomass compounds [23, 24].

In particular, DMM, which can be directly synthesized from methanol [25, 26], is a
very interesting compound which has several applications, e.g. perfume manufacturing,

resins, adhesives, paint strippers and protective coatings. DMM is also considered as a



potential alternative fuel and fuel additive due to its high oxygen content. Moreover it has also
been investigated as a fuel in a Direct Oxidation Fuel Cell [27-31], since its complete
electrooxidation into COz only involves breaking of C-H and C-O bonds, which is easier than
breaking C-C bonds in most alcohols (except methanol). Although its electrooxidation can
occur with a convenient catalyst (e.g. Pt/C or Pt-Ru/C nanoparticles supported on a carbon
powder) [32, 33], DMM seems to have never been used as a hydrogen precursor allowing
producing clean hydrogen by its electrocatalytic oxidation.

In this work the production of clean hydrogen by the electrochemical reforming of
DMM was carried out in a Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell (PEMEC) based on
Direct Methanol Fuel Cell (DMFC) hardware. The Pt/C oxygen cathode of the DMFC can be
used as a reference electrode when the cathodic compartment is filled with gaseous hydrogen
under 1 bar pressure. It is thus possible to record cyclic voltammograms and polarization
curves of DMM oxidation, which allows investigating its oxidation Kinetics at the catalytic Pt-
Ru/C anode of the DMFC hardware. The electrolysis of DMM was carried out at a constant
current intensity (from 5 mA to 800 mA) with different concentrations of DMM (0.1 M to 4
M) at several cell temperatures (25 to 85°C). Both the cell voltage of the electrolysis cell and
the amount of hydrogen produced were recorded at each current intensity.
2. Principle of DMM electro-oxidation in a PEMEC

The electrochemical splitting of DMM for producing clean hydrogen is realized

through its oxidation in a PEMEC of configuration similar to water electrolysis (Fig. 1).
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Fig.1: Principle of the electrochemical decomposition, in a Proton Exchange
Membrane Electrolysis Cell, of (a) water and (b) DMM.

The electro-oxidation of DMM can be carried out at the Pt-Ru/C catalyst of the anodic
compartment of the DMFC hardware, leading to carbon dioxide and protons [reaction (1)]:

CH2(OCHs)2 + 4 H2.O -3 CO2+ 16 H* + 16 ¢ anodic reaction (1)
Then the protons produced cross-over the proton exchange membrane and are reduced to
molecular hydrogen, at the Pf/C catalyst of the cathodic compartment of the DMFC, by the
electrons arriving from the external circuit [reaction (2)]:

16H " +16e — 8H2 cathodic reaction (2)
The electrical balance between reactions (1) and (2) leads to following overall reaction :

CH2(OCHs)2 + 4 H20 —» 3 CO2 + 8 H2 overall reaction 3
which corresponds to the electrochemical splitting of DMM producing hydrogen and carbon
dioxide.

The electrochemical decomposition of DMM is similar to a steam reforming process,
but this reaction can occur at relatively low temperatures (25 to 85°C) instead of the high
temperatures encountered in steam DMM reforming.

However the acid-catalyzed decomposition of DMM in a strong acid medium (0.5 M
H2SO4 or in a Proton Exchange Membrane) at temperatures greater than room temperature
(between 20 and 25°C) has to be considered [27]:

CH2(OCHgs)2 + H20 — 2 CH30OH + HCHO hydrolysis reaction  (4)
But the hydrolysis products (methanol and formaldehyde) can be oxidized as soon as they are
produced in the PEMEC, as follows:

CH3OH+H20 — CO2+6H"+6¢ methanol oxidation  (5)
and HCHO+H20 — CO2+4H"+4¢ formaldehyde oxidation (6)
so that the balance of reactions (4) to (6) corresponds exactly to the complete oxidation
reaction (1) of DMM and to its electrochemical decomposition reaction (3).

Knowing the thermodynamic data of DMM formation under standard state (liquid
DMM at 25°C), i.e. AH]E): - 377.8 kI mole™ and AG]9 = - 228.9 kJ mole™, one may calculate
the thermodynamic data under standard conditions of reaction (3):

AH® = + 340.6 k] mole* and AG® = - 5.6 kJ mole™* of DMM.

Therefore an external energy of 340.6/8 ~ 42.6 kJ per mole of hydrogen produced

(instead of 286 kJ/mole for water decomposition) has to be provided by applying an external

cell voltage to the DMFC, so that its anode is polarized at a potential Ea"* = + AG%/16F = -



0.0036 V vs. SHE. This corresponds to a cell voltage U%en = Ea* - Ec = - 0.0036 V ~ 0.00 V,
since Ec = 0 V for the cathode potential vs. the Standard Hydrogen Electrode (SHE), using
the Pt/C electrode in contact with the hydrogen contained in the cathodic compartment, as a
reference electrode. This theoretical cell voltage (U%en ~ 0.00 V) is very small compared to
that of water decomposition (U%en ~ 1.23 V under standard conditions) so that the theoretical
electric energy (proportional to U°n) to be provided by the external power source to produce
one hydrogen mole, by the electro-oxidation of DMM, is much smaller than that used in water
electrolysis. But the kinetics of the anodic reactions in both processes is relatively slow
leading to high anodic overvoltages, and thus to higher cell voltages at the relatively high

current densities j (over 1 A cm) required for high production rates of hydrogen (Fig. 2).
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Fig.2: Theoretical electric characteristics j(E) for a reaction kinetics controlled by the Butler-
Volmer law: DMM oxidation, H20 oxidation, Oz reduction and proton reduction. Upmm,
Un2o, Epmmvrc and Erc are the cell voltages for DMM electrolysis, water electrolysis, direct
DMM fuel cell and hydrogen/oxygen fuel cell at a given current density j (e.g. 1 A cm™).
3. Experimental set-up

The Proton Exchange Membrane Electrolysis Cell (PEMEC) is based on a Direct
Methanol Fuel Cell (DMFC) hardware, provided by ElectroChem, Inc. (ref.: EFC-05-02-

DM). The Membrane-Electrode Assembly (MEA) consists of a Pt/C cathode and a Pt-Ru (1/1



atomic ratio)/C anode of 5 cm? surface area pressed on both sides of a Nafion 117 membrane.
The Pt/C cathode has a metal loading of 2 mg cm and the Pt-Ru/C anode has a metal loading
of 4 mg cm2, respectively. In all the electrolysis experiments the cell temperature was fixed
between 25 and 85°C by using the heating plates of the 5 cm? electrode surface area cell and
by circulating the reactant solutions through a home-made thermostat with a peristaltic pump.

Since the solubility of DMM in water at room temperature (25°C) is limited to 323 ¢
per liter, which corresponds to a 4.25 M solution, the maximum concentration of DMM
investigated was 4 M in 0.5 M H2SOa4. Furthermore because of the relatively low stability of
DMM under an acidic environment (0.5 M H2SOa) the different DMM solutions investigated
were prepared every day before performing the experiment (which lasted between 5 and 8
hours). Taking into account the data given in ref. [27] the decrease of DMM concentration is
about 2.6 % in ten hrs., which is negligible for all the initial concentrations of DMM (0.5 to 4
M) investigated.

3.1 Determination of the Pt-Ru anode electrical characteristics

A potentiostat-galvanostat (Model SP-150 from Biologic), limited to an intensity of
800 mA, was used to perform all the electrochemical experiments.

The Pt/C cathodic compartment can be filled with pure hydrogen under 1 bar pressure
at 25°C, so that it behaves like a Reversible Hydrogen Electrode (RHE) and it is thus possible
to measure the potential of the Pt-Ru/C anode using the Pt/C cathode as a reference electrode.

In a first experiment the electrochemical behavior of the Pt-Ru/C anode was
established by cyclic voltammetry at 25°C with a 0.5 M H2SO4 deaerated solution flowing
through the anodic compartment (liquid flow rate of 2 mL/min) at several potential sweep
rates (between 5 and 200 mV s?). Then the electro-oxidation of DMM at the Pt-Ru/C anode

was investigated by replacing the supporting electrolyte by a DMM solution in 0.5 M H2S0O4,



and recording a voltammogram at a low sweep rate of 1 mV s (quasi-stationary polarization
curves) for several DMM concentrations (0.5 M to 4 M) and temperatures (25 to 85°C).

With the same potentiostat it is then possible to investigate the electro-oxidation of
DMM at a constant current density j (between 1 and 160 mA cm™). Using the hydrogen
evolution cathode as a reference electrode allowed us to estimate the potential of the Pt-Ru/C
anode associated to the electro-oxidation of DMM from the measurement of the cell voltage
of the entire PEMEC. The DMM oxidation electric characteristics, Ucen = f(j), were then
obtained at several DMM concentrations (0.5 M to 4 M) and several working temperatures
(25°C to 85°C).

3.2. Electrolysis experiments

The electrochemical decomposition of DMM was realized in the single PEMEC
hardware with a 5 cm? geometric surface area by flowing DMM solutions (with
concentrations ranging from 0.5 M to 4 M) through the anodic compartment and a deaerated
acidic solution (0.5 M H2S04) through the cathodic compartment. The flow rate of the DMM
solution was fixed at around 2 mL min™, since it was checked that the cell voltage vs. the
current density characteristics of DMM oxidation do not change by increasing the flow rate
up to 40 mL min, whereas that of the 0.5 M H2SO4 solution was fixed at a higher value (37
mL mint) in order to quickly evacuate all the gaseous hydrogen produced so that the quantity
of evolved hydrogen can be accurately measured. The electrolysis cell voltages, either as a
function of time Ucen(t) (at a given current density j) or as a function of the current density
Ucen(j) at a given time, were recorded with the same potentiostat working as a galvanostat
with different controlled current densities applied to the cell. The electrical characteristics of
DMM oxidation, after correction of ohmic losses arising from the membrane and interface
resistances, were then analysed as Tafel plots allowing estimating an equivalent cell resistance

for any DMM concentration and working temperature.



On the other hand, a graduated glass tube connected to the cell exit was used to
monitor the volume of evolved hydrogen by water displacement. A detailed description of the
experimental set-up was previously given [15, 16].

4. Results and discussions

4.1 Voltammetric results

A cyclic voltammogram of the Pt-Ru/C anode was first recorded at a sweep rate of 5
mV st from 0.05 to 0.6 V (in order to prevent any Ru dissolution), the anodic compartment
being filled with a 0.5 M H2SO4 deaerated solution and the Pt/C electrode of the cathodic
compartment, fed with gaseous hydrogen, being taken as a reference electrode [15]. The real
surface area of the Pt-Ru(1:1)/C anode was estimated from the quantity of electricity involved
in the adsorption/desorption region of atomic hydrogen on Pt between 0.05 and 0.35 V vs.
RHE (see Fig.4 in ref. [16]). An average surface area of 935 cm? is obtained (assuming 210
uC per cm? of real Pt surface area, corresponding to half of the electrochemical surface area).

Then the quasi-stationary polarization curves of the oxidation of DMM at different
concentrations in deaerated 0.5 M H2SQ4 solutions, were recorded at 1 mV s with a cathodic
limit of 0.2 V and an anodic limit of 0.8 V (which avoids Ru dissolution from the Pt-Ru
anode) and at several temperatures (25 to 85°C) as shown in Figure 3 for the oxidation of 1
DMM.

The general shape of these polarization curves, together with the magnitude of the
current intensities obtained at any temperature, are similar to those recorded by Scott et al. in
a three-electrode electrochemical cell with a dispersed Pt-Ru electrode (see Fig.5 in ref. [29]
where the linear sweep voltammograms were recorded under the same experimental
conditions). These curves show that the electro-oxidation of DMM begins between 0.28 V to

0.38 V vs. RHE depending on the working temperature.
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Fig. 3. Quasi-stationary polarization curves of a Pt-Ru(1:1)/C electrode recorded at 1 mV s
and at several temperatures (from 25°C to 85°C) during the oxidation of 1 M DMM in 0.5 M

H2SOs.

4.2 DMM electrolysis at the Pt-Ru anode of the DMFC hardware

The cell voltage, Ucen, of the PEMEC polarized at a given current density, was first
recorded vs. time for different DMM concentrations and cell temperatures (Fig.4). After about
10-15 minutes of electrolysis, Ucen reaches a steady state value, so that in all the following
experiments the steady-state polarization curves were recorded after 15 minutes of
electrolysis. Figure 4 shows that Ucen is higher at higher current intensities and lower
temperatures, because the electro-oxidation of DMM s activated both by the electrode

potential and the working temperature (electrocatalytic activation).
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Fig.4. Cell voltage vs. time curves for the electro-oxidation of DMM at several concentrations
(0.5, 1, 2 and 4 M) and working temperatures (25, 40, 55, 70 and 85°C) and at different

current intensities (10, 20, 50, 100, 200 and 400 mA.).

The quasi-stationary polarization curves Ucen = f(j), recorded after 15 min of
electrolysis, are plotted in Figure 5 for several DMM concentrations (0.5 to 4 M). They are
quite independent of the DMM concentration at a given temperature of the electrolysis cell
(e.g. 70°C in this Figure). On the other hand the electrical characteristics, Ucen(j), greatly
depend on the working temperature for a given DMM concentration (e.g. 2 M) as given in
Figure 6. One can observe that the current density at a given cell voltage (e.g. Ucenn = 600 mV)
increases from 14 mA cm™ to 60 mA cm™ when the temperature is increased from 25°C to

85°C.
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4.3 Kinetics analysis of the cell voltage characteristics Ucel(j) of DMM oxidation

When taking into account the charge transfer overvoltages n®", the concentration
overvoltages n®™ and the ohmic drop Rej, the cell voltage vs. current density curves, Ucen(j),
of an electrolysis cell, can be expressed as follows:

Ucen(j) = Ea*() — Es'() + Re | j | = Ueani(0) + (|72G)| + [7:()] + |76 G)] + |7 G)]) + Re j |
(7)

where Ucen(0) = Eeq is the equilibrium cell voltage (i.e. the cell voltage at zero current), 7i is

the overpotential defined as the deviation of the electrode potential Ei(j) from its equilibrium

value, i.e. i = Ei(j) - Eeq (0) and the subscripts “a” and “c” relate respectively to anode and

cathode.

For an electrochemical reaction not limited by mass transfer (i.e. the corresponding
concentration overvoltages n®" — 0) and assuming a high exchange current density joc for

hydrogen evolution reaction, equation (7) can be expressed as follows:

RT |J RT .
Ucen(J) = UceII(O)+E‘|J| + In i "‘Re|J|—Ucell(0)+ReXp|J|+_ln |J|

anF jo, nF o,

(8)

Oc
so that Ucen(j) — Ucen(0) — Rexp [j|, can be plotted as a logarithmic function of the current
density j, where Rexp = Re + RT/(nFjoc) is the total contribution of the cell resistance, Re, and
of the hydrogen transfer resistance Rt = RT/(nFjoc) to the linear part of the semi-logarithmic
plot. A software developed in our Laboratory allowed us to estimate the unknown
experimental resistance, Rexp, by plotting Ucell(1)— Rexp | vs. Ln(l), assuming different probable
values of Rexp (about one ohm) until we got a linear plot with a good correlation coefficient
(R? > 0.995). The linear plots obtained for the oxidation of a 2 M DMM solution, taken as an
example, are given in Figure 7 for the different investigated temperatures (25, 40, 55, 70 and

85°C). The estimated values of Rexp, giving a good linear relationship between Uceii(1)— Rexp |
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and Ln I, are shown in Table 1 for several DMM concentrations (0.5 M to 4 M) and different

temperatures (25, 40, 55, 70 and 85°C).
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Fig.7: Plots of the cell voltage Ucell, corrected from an optimized ohmic drop (giving a linear
correlation between Ucel — Rexp | and Ln 1) vs. the logarithm of the current intensity, I, for the
oxidation of DMM in a 2 M solution at different temperatures (25 to 85°C).

Table 1: Experimental cell resistance Rexp (€2) leading to a linear correlation between Ucen —

Rexp | and Ln | for the oxidation of DMM at different concentrations and several temperatures.

T/°C 25 40 55 70 85
DMM /M
0.5 2.55 1.56 1.0 0.77 0.61
1.0 2.4 1.42 0.98 0.72 0.55
2.0 1.69 1.13 0.84 0.65 0.55
4.0 1.44 0.99 0.75 0.61 0.70




14

From this table it can be seen that the total equivalent resistance tends toward the same
value (Rexp = 0.55 Q) at the highest temperature (85°C) for any DMM concentration (except
for 4.0 M DMM leading to a greater value of 0.70 €, probably due to the appearance of
hydrogen bubbles at 85°C, which increases the interfacial resistance). Since the hydrogen
evolution overvoltage tends towards zero at the highest temperatures, this resistance value
(Rexp ~ 0.55 Q) corresponds to the overall resistance of the cell (membrane resistance +

interface resistance + electronic resistance of the electrolysis cell).

4.4. Determination of the quantity of hydrogen produced

The rate of hydrogen produced was evaluated by measuring the volume of evolved
hydrogen, VH,, as a function of time for several fixed current intensities | (between 5 and 800
mA) during the electrolysis of DMM at several concentrations (0.5 to 4 M).

In all experiments the hydrogen volume VH, is a linear function of time (correlation

coefficients R? > 0.9995) with a slope proportional to the current intensity (Fig. 8a). The
volume of evolved hydrogen depends only on the current intensity I, regardless of the
concentration of DMM and the temperature of the electrolysis cell (Fig. 8b). The linear
function obtained can be derived from the Faraday’s law, equation (9a) or (9b), giving the rate

of hydrogen evolution [16]:
dVH,/dt = Vmol (dNH,/dt) = Vmar (I/ i F) (9a)
dVh,/dt = Vimol (1/2F) X 60 = 7.607 I (in cm® min') (9b)

where NH, is the number of hydrogen mole, Vm = 24.465 10 m* mol™ is the molar volume of

an ideal gas at a temperature of 25°C under a pressure of 1 atm., i.e. 101.325 kPa (normal
conditions for gaseous species), F = 96485 C per mole of electron is the Faraday constant, 1 is

the current intensity in Ampere and fi =2 is the average number of Faraday per mole of
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dihydrogen produced in the complete oxidation reaction of a DMM molecule according to
reactions (1) and (2).

The quantity of hydrogen produced after 15 min of electrolysis at a given temperature,

when a quasi-stationary state is reached, can be obtained by integration of equation (9b), i.e.:

VH, = Vmol (I/2F) X 60 x 15 =114.1 x| (in cm?) at 25°C (10a)
or Vu,=119.8x I cm® at40°C  and Vu,=131.3x | cm? at 70°C (10b)

when taking into account the hydrogen molar volume at 40 or 70°C (dilatation of an ideal

gas). This confirms that Vu, is proportional to the current intensity | leading to a linear plot

(Fig. 8b).
25 100,0
W 2M 40°C 50 mA (a ) ki~ d ga0e 90,0 ( b) :
2 M 40°C 100 mA
20 2 M 55°C 200 mA 800
& 4 M 40°C 100 mA y=1,4515x ® 70,0
K- 4 M 40°C 200 mA e &
§1s 3, s0o
_\N o~
ﬁ I 50,0
@ ]
g E
E, , 5 400
o - °
s o
* w00
R? =0,9988
; — 20,0 *
5 == i
0 ] 0,0
0 2 4 6 8 10 12 14 16 0 100 200 300 400 500 600 700 800 900

Time/ min Intensity / mA
Fig.8: Plots of the volume of evolved hydrogen: (a) vs. time during the electrolysis of DMM
solutions at two concentrations (2 and 4 M), two cell temperatures (40 and 55°C) and at three
current intensities (50, 100 and 200 mA); (b) vs. the current intensity | after 15 min of
electrolysis of DMM solutions at three concentrations (1, 2 and 4 M) and three cell
temperatures (40, 55 and 70°C).

As seen in Figs. 8a and 8b, the experimental data fit well with the Faraday’s law,
although some of the experimental values are slightly lower than those calculated from
equations (10a) or (10b). This behaviour may be attributed to some gas leakage, either in the

experimental set-up, or through the proton exchange membrane.
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Tables 2 and 3 give the experimental and theoretical volumes of evolved hydrogen

VH,, the measured cell voltage Ucen, the experimental cell resistance Rexp, the cell voltage

corrected from ohmic losses, the electrical energy We consumed to produce 1 Nm? of
hydrogen (see equation (11)) and the electrolysis energy efficiency ecen (see equation (12)),
for the electro-oxidation of a 1 M DMM solution at 85°C and several current intensities |
(Table 2) and for the electro-oxidation of 2 M DMM at 100 mA and different cell
temperatures T (Table 3). Taking the experimental cell resistances, Rexp, obtained from the
kinetics analysis of DMM electro-oxidation (see Table 1 in Section 4.3) allowed us to
calculate the cell voltage, Ucen(j), corrected from the ohmic losses Rexp | and the energy
consumed, which is directly proportional to Ucen(j), according to equation (11) [16] :

nF
3600 Vi, x103

W (in kWh/Nm?) = Ucell(Q) = 2.191 Ucey() (11)

Equation (11) shows that the electrical energy consumed for the production of molecular
hydrogen by the electro-oxidation of DDM is directly proportional to Ucen(j), which must be
small to decrease significantly the energy consumed, e.g. below 1.0 kwh (Nm?3)2.

Table 2: Experimental and theoretical volumes of generated Hz (after 15 min of electrolysis),
experimental cell voltage, cell voltage corrected from ohmic losses (with Rexp = 0.55 Q),
electrical energy consumption We and energy efficiency ecen, at several current intensities for
the electro-oxidation of a 1 M DMM solution at 85°C.

L/ mA Volume of | Theoretical volume [ Cell voltage [Corrected cell|We / kWh el | %
evolved Hz / cm®|of Hz at 25 °C/cm®|  /mV | voltage / mV | (Nm?®)?
10 1.0 1.14 322 317 0.69 41.0
20 2.2 2.28 354 343 0.75 39.1
50 5.3 5.70 405 378 0.83 36.9
100 11.0 11.41 461 406 0.89 35.2
200 22.6 22.82 546 436 0.95 33.6
400 48.4 45.64 689 469 1.02 32.0
800 95.0 92.28 018 478 1.05 31.6
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Table 3: Experimental volume of generated Hz (VHatheo = 11.41 cm® for 15 min of electrolysis
at 25°C, 100 mA and 1 atm.), experimental cell voltage, experimental resistance Rexp, cell
voltage (corrected from ohmic losses), electrical energy consumption We and energy
efficiency ecen, at several temperatures for the electro-oxidation of 2 M DMM at 100 mA.

25 10.0 671 1.69 501 1.10 30.6
40 10.2 573 1.13 460 1.00 32.4
55 9.9 524 0.84 441 0.97 33.3
70 10.3 485 0.65 420 0.92 34.4
85 10.6 449 0.55 394 0.86 35.9

As observed in Figure 8b or in Tables 2 and 3, the volume of hydrogen generated after
15 minutes of electrolysis depends only on the current intensity I, regardless of the DMM
concentration, the cell temperature and the cell voltage. On the other hand, the electrical
energy consumed depends greatly on the cell temperature and on the nature of the anode
catalyst, since it is directly proportional to the cell voltage, Ucen(j), which depends on the rate
of the anodic process, i.e. on the current intensity.

All the results obtained show clearly that the amount of electrical energy, We, used to
produce one Nm? of clean hydrogen by the electro-oxidation of DMM at a sufficient rate (e.g.
1 A), is below 1.1 kWh (Nm?®)* (since corrected Uceil < 0.5 V). This is at least 4 to 5 times
lower than that consumed for water electrolysis (We ~ 4 to 6 kWh (Nm3)* of Hy).

On the other hand the energy efficiency of the electrolysis process, ecen, can be
evaluated as the ratio between the minimum energy (at j = 0) required to produce one mole of

hydrogen (i.e. AH/8 = 340.6/8 = 42.6 kJ mole under standard conditions) and the energy
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effectively consumed at a current density j, i.e. AH(j) = AH%8 + 2F Ucen(j), where Ucen(j) =

UC%ei(0) + |n| ~ n|, since U%en(0) ~ 0 (see Section 2) [34]. This gives:

AH®(0) AH° AH° 1 12)
Ecell — N = = .
“UAHG)  AHC +nFly|  AH® +16F Ugy() 1. 16F Ucen()
AH®

Tables 2 and 3 give the energy efficiency of the electrolysis process for the different
experimental conditions used.

The values estimated for the energy efficiency (31 to 41 %) are about one half of those
usually encountered in water electrolysis, i.e. 60 to 70%, but the electrical energy consumed is
much smaller, e.g. 1.0 to 1.1 kWh (Nm®* at a cell voltage of 0.5 V, for a reaction rate

corresponding to 1 A, vs. 4 to 6 kwh (Nm?®) for the water electrolysis process.

5. Conclusions

In this paper we have investigated the electro-oxidation of DMM at the Pt-Ru/C
electrode of a DMFC hardware (used as a PEM electrolyzer) allowing us to generate clean
hydrogen for low temperature fuel cells. The main conclusions reached in this work are the
followings:

- the electro-oxidation of an organic compound, such as DMM, can be carried out at
cell voltages (Ucet = 0.5 V), much lower than those encountered in water
electrolysis (Un2o =~ 1.8 to 2.0 V). This reduces by a factor of 3 to 4 the electrical
energy, We, consumed in the electrochemical process, which is proportional to
Ucen and which amounts about 1 kwh (Nm?®)* of dihydrogen for e.g. Ucenn ~ 0.48 V
at 800 mA (see Table 2), instead of 4 to 6 kWh (Nm3)* for water electrolysis.
These working conditions are the consequence of favorable thermodynamic data

associated with the electro-oxidation of DMM under standard conditions (AG® = -
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5.6 kJ per mole of DMM) leading to U°omm =~ 0.00 V compared to that of water
(UhH20=1.23 V);

- however the energy efficiency (ecen = 30 to 40 %) is lower than that of water
electrolysis (~ 60 to 70 %). It can be increased by decreasing the cell voltage at a
given current intensity, i.e. by decreasing the anodic overvoltage by a suitable
choice of the nature and structure of the catalyst used for the electro-oxidation
reaction of DMM and by increasing the cell temperature;

- the quantity of hydrogen produced only depends on the current intensity I
(according to the Faraday’s law), regardless of the concentration of DMM and the
electrolysis cell voltage, which is controlled by the cell temperature and the nature
of the anode catalyst. Therefore to increase the rate of hydrogen production
requires increasing the current intensity without increasing the cell voltage in order
to keep the consumption of the electrical energy low (e.g. below 1 kWh (Nm?)* of
hydrogen to be competitive with water electrolysis). This can be achieved by the
suitable choice of the anode catalyst (e.g. Pt-Ru/C for the electro-oxidation of
DMM) and by increasing the cell temperature, both effects leading to the

electrocatalytic activation of the electro-oxidation reaction.
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2. Discussion, conclusions et perspectives

Les expériences d’électrolyse du méthanol et du diméthoxyméthane ont permis de vérifier la relation
linéaire entre le volume d’hydrogeéne dégagé et la quantité d’électricité impliqguée AQ qui est le produit
de l'intensité imposée | et de la durée d’électrolyse At. Le volume d’hydrogéne dégagé ne dépend pas
de la température ni de la concentration en réactifs (Article 1 Figures 7 et 8 ; Article 3 Figure 8). En
effet, le volume d’hydrogene produit pour une durée d’électrolyse donnée ne dépend que de

I'intensité imposée a I'électrolyseur selon une relation linéaire, en accord avec la loi de Faraday :

dVy dny I I At AQ
dtz = molT2 = Vmolﬁ = VHz = Vmolf = Vmolﬁ

Il est donc important de noter que le volume d’hydrogene produit ne dépend que de l'intensité | et de
la durée d’électrolyse At, tandis que I'énergie électrique consommeée pour produire I’hydrogene ne

dépend que de la tension de cellule.

L'augmentation de la température de fonctionnement conduit systématiquement a une diminution de
la tension d’électrolyse (Article 1 Figure 6 ; Article 3 Figure 6). Ceci peut aisément s’expliquer par des
phénomenes d’activation thermique favorisant la cinétique des réactions. En revanche, I'effet de la
concentration, que ce soit en méthanol ou en diméthoxyméthane, n’a que trés peu d’impact sur la
tension de cellule (Article 2 Figure 9; Article 3 Figure 5). Nous pouvons en conclure que la
concentration en réactif doit simplement étre suffisante pour ne pas limiter I'apport de réactifs aux

sites actifs de I'électrode.

Les courbes de polarisation ont été corrigées de la chute ohmique en imposant une valeur arbitraire
de résistance R jusqu’a obtenir une relation linéaire entre U-RI et In(l). Des valeurs de I'ordre de I'ohm
sont obtenues et conduisent a de trés bons coefficients de corrélation pour le tracé des droites de
Tafel (Article 2 Figure 11 ; Article 3 Figure 7). Cette résistance est peu dépendante de la concentration
mais elle diminue sensiblement avec I'augmentation de la température de fonctionnement. Ceci peut
s’expliquer par la meilleure conductivité ionique du Nafion a plus haute température. La spectrométrie
d’'impédance électrochimique a conduit a des résistances similaires et une évolution cohérente avec
la température (Article 2 Figure 13). Notons que pour des intensités élevée (500 a 800 mA) la chute
ohmique est responsable de pres de la moitié de la tension de cellule. Les travaux visant a améliorer
la conductivité ionique des membranes présentent donc un intérét non négligeable pour réduire la

consommation énergétique des électrolyseurs.
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Le tracé des droites de Tafel a conduit a I'évaluation des pentes de Tafel permettant de calculer les
coefficients a n, produit du coefficient de transfert de charge a par le nombre d’électrons n échangé
lors de I'étape cinétiquement déterminante. Il est admis que n vaut 1 pour I'étude de la cinétique de
I’oxydation du méthanol. Une valeur du coefficient de transfert de charge de I'ordre 0,6 a été obtenue,
ce qui est cohérent avec la littérature [135]. Par ailleurs, I'énergie d’activation de |'étape cinétiquement
déterminante a été évaluée en tragant le logarithme de | en fonction de l'inverse de la température
pour une tension de cellule corrigée donnée (Article 2 Figure 14). Des énergies d’activation de I'ordre
de 50 a 60 kl.mol™ ont été obtenues par cette méthode et sont en accord avec la littérature [135]. Des
analyses similaires sont possibles pour l'oxydation du diméthoxyméthane mais les chemins
réactionnels pour I'oxydation de ce composé sont plus complexes que pour le méthanol. En effet, le
diméthoxyméthane peut étre oxydé en plusieurs composés intermédiaires: le méthanol, le
formaldéhyde ou encore I'acide formique. Il est donc nécessaire d’identifier les produits d’oxydation
avant de pouvoir exploiter les valeurs des coefficients a n. La spectrométrie Raman n’a pas permis
d’identifier avec précision ces produits d’oxydation et une étude par HPLC couplée a la mesure d’indice

de réfraction est envisagée.

Les rendements d’électrolyse ont été calculés. lls varient de 40 a 50% selon la température pour le
méthanol et de 30 a 40% pour le diméthoxyméthane. Ces valeurs sont inférieures a celles rencontrées
pour I'électrolyse de I'eau qui sont généralement de 60 a 70%. En revanche, I'énergie électrique
consommée pour la production d’hydrogéne est bien inférieure : de 1 3 2 kWh.Nm™ pour I'électrolyse
du méthanol et du diméthoxyméthane contre 4 a8 6 kWh.Nm= pour I'électrolyse de I'eau. En effet des
densités de courant de 100 & 160 mA.cm™ ont pu étre atteintes pour des tensions de cellule inférieures
a 1V. Les rendements d’électrolyse inférieurs pour les composés organiques peuvent s’expliquer par

une contribution plus importante de la chaleur TAS dans le calcul de I'énergie a apporter :
AH = AG + TAS

Par exemple, pour le méthanol, I'enthalpie libre AG vaut 9,3 kJ.mol? soit seulement 7% de I’enthalpie
AH qui vaut 131,5 kJ.mol (Chapitre 1). La chaleur est donc prépondérante devant I'énergie électrique
AG a fournir. Or cette chaleur est principalement apportée par le milieu extérieur (température
ambiante). Le raisonnement est le méme pour le diméthoxyméthane. En revanche, pour I'oxydation
de I'eau, I'enthalpie libre vaut 237,2 klJ.mol?, soit 83% de I'enthalpie qui vaut 285,8 kJ.mol’. La part de
I’énergie électrique AG a fournir est cette fois prépondérante par rapport a la chaleur. Ceci explique
un rendement d’électrolyse plus faible mais une consommation d’énergie électrique moindre pour la

fabrication d’hydrogéne par reformage électrochimique de ces composés organiques.
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Il a donc été possible de produire de I’hydrogene pur avec une consommation d’énergie électrique
inférieure a I'électrolyse de I'eau en recourant a I'électrolyse de composés organiques tels que le
méthanol ou le diméthoxyméthane. Cette solution n’est toutefois pas exempte de défauts. La
membrane Nafion utilisée n’est pas parfaitement étanche a ce type de composés et les réactifs
peuvent diffuser jusque dans le compartiment cathodique. Ceci ne pose pas de probleme de sécurité
comme nous pourrions le rencontrer dans le cas de I'électrolyse de I’eau avec un mélange H, / O,. Les
vapeurs de ces composés organiques peuvent étre mélangées a I'hydrogéne produit et réduire sa
pureté. Mais il est relativement aisé de recondenser ces vapeurs et d’assurer la pureté de I’'hydrogéne

qui est un atout considérable dans cette technique de production.

L’oxydation compléte du méthanol et du diméthoxyméthane conduit a la libération de CO, tandis que
I’électrolyse de I'eau génere de I'oxygene. Il est par conséquent impératif d’obtenir ces composés a
partir de la biomasse pour éviter un bilan CO; positif. Ce dioxyde de carbone peut étre récupéré et sa

réduction électrochimique en acide formique ou en méthanol peut étre envisagée.

Le volume d’hydrogéne dégagé dépend uniquement de la quantité d’électricité impliquée et est
indépendant du composé organique oxydé. L'approche présentée dans ce chapitre est donc valable
pour d’autres composés organiques a condition de déterminer un catalyseur permettant de réaliser
son oxydation de facon efficace avec de faibles surtensions. L'objectif est systématiquement de
minimiser la tension de cellule pour réduire la consommation d’énergie électrique. Une approche
originale est I'oxydation incompléte de composés organiques avec des catalyseurs adaptés. Par
exemple, I'oxydation incompléte du glycérol n’émet pas de CO, et conduit a des produits d’oxydation

a haute valeur ajoutée du coté anodique tout en produisant de I’hydrogéene du c6té cathodique.
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Conclusion générale
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Les travaux présentés dans ce manuscrit de thése se concentrent sur deux aspects liés a I'utilisation de
I’hydrogéne comme vecteur énergétique. L'étude de sa conversion électrochimique dans les piles a
combustibles régénératrices unitaires est un point clé pour la valorisation des sources d’énergie
intermittentes. De plus, la diversification des moyens de production de I’hydrogéne est nécessaire pour

limiter I'usage des ressources fossiles qui sont encore majoritairement utilisées.

Les chapitres 3 et 4 se sont penchés sur I'aspect pile a combustible régénératrice unitaire. Dans le
chapitre 3, une voie de synthese hydrothermale a été proposée pour élaborer des nanomatériaux a
base d’oxydes d’iridium et de ruthénium pour catalyser la génération d’oxygéne par oxydation de |'eau.
L'intérét de cette voie de synthese est le contréle de la morphologie des particules synthétisées. Un
plan d’expérience a permis de dégager les tendances générales de I'effet des parameétres de synthese
sur les propriétés des oxydes de ruthénium préparés. Les propriétés électrochimiques sont fortement
influencées par le degré d’hydratation des oxydes et un recuit sous air a été nécessaire pour réduire
ce taux d’hydratation aux alentours de 10,% afin d’obtenir des matériaux performants et
suffisamment stables a potentiel élevé. Différentes morphologies de particules ont été observées. De
fines particules sphériques de 3 a 7 nm sont obtenues pour les températures de traitement
hydrothermal élevées. La pression importante qui regne dans le réacteur favorise alors la création de
germes par rapport a la croissance cristalline. Ces particules se sont révélées intéressantes pour une
application en tant que catalyseur non supporté pour I'OER. D’autres particules, plus grosses et se
présentant généralement sous la forme de nano-batonnets, ont été obtenues pour de plus faibles
températures de traitement hydrothermal. Dans ce cas, la pression moindre dans le réacteur a limité
la création de germes et ceci a favorisé la croissance cristalline conduisant a des particules de tailles
plus importantes. Cette approche peut permettre d’envisager leur utilisation comme support de
catalyseurs. En revanche, des optimisations sont nécessaires pour réduire la dispersion en taille des

oxydes obtenus.

Afin de limiter la dissolution de I'oxyde de ruthénium en milieu acide et fortement oxydant, des oxydes
mixtes a base de ruthénium et d’iridium ont été préparés avec une méthode hydrothermale similaire.
L'ajout d’iridium a tendance a réduire les performances électrocatalytiques pour I'OER mais le
catalyseur semble conserver ses propriétés catalytiques plus longtemps. Des AME de 5 cm? seront
préparés afin de déterminer plus précisément |'effet de I'iridium sur les performances et la stabilité de
I’électrode. Les oxydes seront déposés sur une plaque de titane métallique poreuse qui servira de

collecteur de courant.

Pour aller plus loin dans I'optique d’utiliser ces oxydes comme support de catalyseurs, des oxydes

mixtes incluant du titane peuvent étre préparés par voie hydrothermale. L'oxyde de titane apporte
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davantage de surface pour supporter des catalyseurs et les oxydes d’iridium et de ruthénium conferent
une conductivité électronique suffisante et des propriétés électrocatalytiques a I'oxyde mixte. Ceci
permet d’avoir des supports plus volumineux et moins denses tout en respectant I’économie d’atomes
pour les métaux nobles. Des essais non présentés dans ce manuscrit ont montré que la conductivité
des particules décroit tres rapidement en augmentant le ratio de titane. Une structure coeur-coquille
avec un cceur en oxyde de titane et une coquille en oxyde d’iridium et de ruthénium est une piste

intéressante réalisable par la voie hydrothermale.

Aprés avoir proposé une nouvelle méthode de synthése de catalyseurs pour I'électrolyse de I'eau, le
chapitre 4 s’est intéressé, dans un premier temps, a la synthése de catalyseurs supportés a base de
platine pour la réduction de I'oxygéne. L'objet principal de ce chapitre était I'étude de supports non
carbonés commerciaux afin de remplacer le carbone qui n’est pas stable aux potentiels de dégagement
de I'oxygene et qui n’est pas viable pour la conception d’une URFC. La méthode « polyol » s’est avérée
plus adaptée que la méthode water in oil pour disséminer le colloide de platine métallique sur ces
supports céramiques. Le nitrure de titane présente habituellement une conductivité de type
métallique, mais il s’est révélé bien trop résistif sous forme de solide divisé. Ceci est extrémement
pénalisant pour les propriétés électrochimiques du platine dispersé sur ce type de support. Le
carbonitrure de titane a fait preuve d’une conductivité tout a fait satisfaisante mais son oxydation
irréversible aux alentours de 1 V vs ERH I'exclut d’une possible utilisation dans les URFC. Les autres
supports a base de titane envisageables sont les oxydes de titane, mais ils ne sont naturellement pas
conducteurs. La présence de titane au degré d’oxydation +lll rend I'oxyde conducteur. Ceci peut étre
obtenu par dopage, notamment par le niobium, ou dans le cas de lacunes en oxygéne pour I'oxyde
sous-stcechiométrique. En revanche, ces deux approches ne sont pas viables en milieu trés oxydant :
les lacunes en oxygene sont comblées et le dopant a tendance a migrer dans la structure cristalline,
menant dans les deux cas a une perte de conductivité du support. Les essais sur I’ATO (Antimony Tin
Oxide — SnO; dopé Sb) commercial, non présentés dans ce manuscrit, se sont également révélés
décevants. Les matériaux commerciaux, initialement privilégiés pour un développement
technologique rapide, ne s’averent pas adaptés pour la fonction de support de catalyseur désirée. La
synthése de matériaux sur mesure doit donc étre envisagée. Des particules de nitrure de titane ont été
élaborées par nitruration d’oxydes de titane nanostructurés obtenus par voie hydrothermale. Cette
premiére approche, non présentée dans ce manuscrit, doit cependant étre approfondie pour optimiser

la conductivité et la stabilité des particules.

Le deuxieme objectif du chapitre 4 est I'élaboration d’un catalyseur bifonctionnel pour une électrode
a oxygene d’une URFC. Les oxydes présentés dans le chapitre 3 apportent la premiére fonction : la

catalyse de I'OER. La catalyse de I'ORR est assurée par le platine. Dans un premier temps, les
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catalyseurs Pt/TIN ont été mélangés aux oxydes de ruthénium. Nous avons alors montré que I'ajout de
I’oxyde de ruthénium assure la conductivité électronique dans I'ensemble de la couche catalytique par
un phénomeéne de percolation. Ceci se traduit par des performances catalytiques pour I'ORR bien
meilleures que pour le Pt/TiN seul. L'OER est effectivement catalysée par RuO; et nous avons donc
obtenu un catalyseur bifonctionnel. En revanche le platine supporté sur carbone Vulcan, qui est le
catalyseur de référence pour I'ORR, est plus efficace. Une autre approche consiste a supporter le
platine sur les oxydes de ruthénium et d’iridium. Les oxydes utilisés ne disposaient pas d’une taille
adaptée pour cette application et ceci a conduit a une mauvaise utilisation du platine et a une efficacité
catalytique plus faible par rapport au platine supporté sur carbone Vulcan XC72. La catalyse de I'OER
n’est pas affectée. Suite a ces deux approches, il apparait clairement que les limitations proviennent
principalement du catalyseur de I'ORR. La réversibilité de I'électrode peut également étre remise en
guestion : aprés une étape d’électrolyse, la réduction de I'oxygéene débute avec une surtension plus
importante. Le platine est fortement oxydé a potentiel élevé pendant I’électrolyse et la réduction de
I’oxygéne n’est pas possible tant que cette couche d’oxyde superficielle n’a pas été réduite. Le ratio
entre le platine et les oxydes de ruthénium et d’iridium n’a pas encore été étudié et cette partie

requiert donc de nombreuses optimisations.

L'élaboration d’une électrode bifonctionnelle a oxygéne est problématique. Le catalyseur supporte
difficilement plusieurs cycles et nous n’avons pas abordé les difficultés liées a la gestion de I'eau dans
I’électrode. D’'importants efforts de recherche sont nécessaires pour rendre les piles a combustible
régénératrices unitaires viables. A ce jour, la valorisation des sources d’énergie intermittentes via
I’hydrogéne se fait a I'aide d’une pile a combustible régénératrice disposant de deux stacks distincts :
un module d’électrolyse et un module de pile a combustible. C'est le cas par exemple de la plateforme
MYRTE, installée en Corse, ou le couplage entre I'énergie solaire et le stockage de I'énergie via le
vecteur hydrogene est expérimenté. Une part de I'énergie générée par le parc photovoltaique est
envoyée sur le réseau électrique pour répondre a la demande. Le reste sert a alimenter un
électrolyseur alimenté en eau. L’hydrogene et I'oxygeéne produits sont stockés. Lorsque I'énergie
fournie par le parc photovoltaique est insuffisante, les gaz stockés alimentent une pile a combustible
qui génere de I'électricité. Ce procédé est fonctionnel, les technologies des piles a combustible et des
électrolyseurs sont matures. Mais ce dispositif est encombrant et les deux stacks doivent étre
entretenus, ce qui multiplie les risques de pannes et les colts. Le développement d’un stack unique et
réversible est donc trés important pour faciliter le déploiement de ces technologies. L'intégration de
I'URFC dans les systémes de cogénération de I'énergie est également tres prometteuse pour valoriser
la chaleur émise par le stack et augmenter son rendement énergétique global. L'équipement de

collectivités, voire méme de particuliers avec une installation similaire, a I'échelle adaptée, permettrait
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d’accentuer la décentralisation de la production d’énergie et I'indépendance par rapport au réseau

électrique.

Au travers des chapitres 3 et 4, nous avons travaillé sur la complémentarité de I'hydrogéne avec les
sources d’énergie intermittentes. Le chapitre 5 se concentre davantage sur la production de
I’'hydrogéne et propose une alternative a I’électrolyse de I'’eau qui n’est actuellement pas compétitive
avec le vaporeformage du méthane. En effet, la demande en hydrogene augmente suite a la

multiplication des utilisations de la pile a combustible, notamment pour les applications mobiles

comme les véhicules a hydrogene dont la commercialisation a récemment débuté. Seule I'électrolyse

reposant sur la technologie PEM permet la génération d’hydrogéene avec une pureté acceptable pour

alimenter les piles a combustible a basse température. Le principal inconvénient de I’électrolyse de
I’eau pour la production d’hydrogéne est la tension de cellule élevée qui engendre une consommation
d’énergie électrique importante. Les travaux publiés sur [Iélectrolyse du méthanol et du
diméthoxyméthane réalisée dans une DMFC commerciale ont mis en évidence des tensions de cellule
bien inférieures a celles généralement observées pour I'électrolyse de I'’eau. Ceci s’explique par des
considérations thermodynamiques favorables et I'utilisation d’un catalyseur adapté qui permet de
réduire la surtension anodique. Il est cependant nécessaire de s’assurer de la provenance des
composés organiques consommeés. lls doivent étre idéalement issus de la biomasse pour ne pas
générer un bilan carbone positif. Une autre approche consiste a réaliser I'oxydation partielle de

déchets de I'industrie chimie comme le glycérol. Ceci conduit a I'obtention de produits d’oxydation a

valeur ajoutée en paralléle de la production d’hydrogéene.
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Résumé :

L'hydrogéne est un vecteur énergétique prometteur réalisant une tres bonne synergie avec
I’exploitation des sources d’énergie intermittentes telles que le solaire ou I'éolien. Le développement
de ses moyens de production et de conversion électrochimique représente un enjeu majeur dans le
contexte de transition énergétique dans lequel nous vivons aujourd’hui. Les piles a combustible et les
électrolyseurs utilisant la technologie PEM (Membrane Echangeuse de Protons) sont des systemes
électrochimiques de conversion de I'énergie matures tandis que les systemes réversibles capables de
remplir ces deux fonctions — les piles a combustible régénératrices unitaires — sont encore a I'état de
développement. Leur principal verrou technologique est la conception d’une électrode bifonctionnelle
a oxygene. Les matériaux catalytiques mis en ceuvre dans ces systemes sont principalement des
métaux nobles et il convient d’en réduire autant que possible la charge massique dans les électrodes
pour diminuer le colt des systémes. Trois aspects complémentaires ont été développés lors de ces
travaux de thése. D’une part, des oxydes d’iridium et de ruthénium ont été élaborés par voie
hydrothermale afin de catalyser la génération d’oxygene en fonctionnement électrolyseur. D’autre
part, des catalyseurs a base de platine supportés sur des matériaux non carbonés, en particulier le
nitrure de titane, ont été synthétisés par des voies colloidales, afin de catalyser la réduction de
I'oxygéne en fonctionnement pile a combustible. L'association de ces matériaux est une premiere
étape vers la conception d’une électrode bifonctionnelle a oxygéne. Le troisieme point se concentre
sur la production de I'hydrogene et propose une alternative a I'oxydation de I'eau. L’oxydation
électrochimique de composés organiques tels que le méthanol ou le diméthoxyméthane a I'aide de
catalyseurs a base de platine et de ruthénium métallique permet la production d’hydrogene de grande
pureté avec une consommation d’énergie électrique moindre par rapport a |’électrolyse de I'eau.

Mots clés : Electrocatalyse, Nanomatériaux, Hydrogéne, Electrolyseur, Pile 8 combustible

Abstract:

Hydrogen is a promising energy vector, particularly for energy storage from intermittent energy
sources such as solar or wind. The development of its production methods and its electrochemical
conversion represents a major challenge in the context of energy transition in which we live nowadays.
Fuel cells and electrolyzers using PEM technology (Proton Exchange Membrane) are mature
electrochemical energy conversion systems, while reversible systems capable of performing both
functions — unitized regenerative fuel cells — are still in the early stage of development. Their main
technological bottleneck is the design of a bifunctional oxygen electrode. The catalytic materials used
in these systems are mainly noble metals and it is necessary to reduce as much as possible their loading
in the electrodes to decrease the system cost. Three complementary aspects have been developed
during this thesis. On the one hand, iridium and ruthenium oxides have been prepared by
hydrothermal treatment in order to catalyze the oxygen evolution under electrolyzer operation. On
the other hand, platinum-based catalysts supported on non-carbonaceous materials, especially
titanium nitride, have been synthesized by colloidal routes, in order to catalyze the oxygen reduction
under fuel cell operation. The combination of these materials is the first step towards the design of a
bifunctional oxygen electrode. The third topic focuses on the production of hydrogen and proposes an
alternative to the oxidation of water. The electrochemical oxidation of organic compounds such as
methanol or dimethoxymethane using platinum and ruthenium based catalysts allows producing clean
hydrogen with a lower electrical energy consumption compared to the electrolysis of water.

Keywords: Electrocatalysis, Nanomaterials, Hydrogen, Electrolyzer, Fuel cell
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