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Résumé

La formation de minéraux carbonatés magnésiens par carbonatation de silicates de mag-
nésium constitue une option pérenne et stire de séquestration du dioxyde de carbone, dont
les estimations les plus optimistes indiquent qu’elle pourrait participer significativement a
I'effort global de réduction des émissions de CO, d’origine anthropique. A ce jour cependant,
ces réactions chimiques se heurtent a de fortes limitations cinétiques, dont 1’origine réside
dans la faible réactivité des phases minérales en présence. Alors que de nombreuses études
se sont intéressées a la phase de dissolution des silicates magnésiens, souvent considérée
comme |'étape limitante du processus, ce travail de these prend le parti d’étudier expérimen-
talement les mécanismes et les vitesses de formation des minéraux carbonatés magnésiens
qui constituent le produit final des réactions de carbonatation.

Dans une premiére partie, nous nous intéressons a l'influence sur la cinétique de précipi-
tation de la magnésite MgCO, de ligands organiques connus pour accélérer la vitesse de dis-
solution des silicates magnésiens : oxalate, citrate et EDTA. Sur la base d’expériences menées
en réacteur a circulation entre 100 et 150°C, nous montrons que ces ligands diminuent signi-
ficativement la vitesse de précipitation de la magnésite en raison (1) de la complexation des
cations Mg2+ en solution, estimée grace a une base de données thermodynamiques établie a
partir d’une revue critique de la littérature, et (2) de 'adsorption des ligands au niveau d"un
nombre limité de sites a la surface du minéral, avec pour conséquence une diminution de la
constante cinétique de précipitation. Cette inhibition de la cristallisation de la magnésite est
maximale dans le cas du citrate.

L'utilisation de la microscopie a force atomique en conditions hydrothermales nous a per-
mis de sonder 'origine de l'inhibition observée. Elle nous indique en particulier que le cit-
rate et 'oxalate agissent sur le processus de croissance cristalline a la surface de la magnésite,
modifiant la forme des ilots de croissance ainsi que la fréquence de génération des marches
cristallines par le processus de croissance en spirale. Nous montrons que ces deux ligands
agissent au niveau de sites surfaciques différents, probablement fonction de leurs structures
et de leurs propriétés chimiques. Nous proposons que l'inhibition plus forte exercée par le
citrate sur la croissance de la magnésite provienne d’une interaction préférentielle du ligand
avec les marches cristallines aigties, qui limitent le processus de croissance en spirale de par
leur faible vitesse d’avancement.

La description de ces phénomenes a 'aide d"une loi cinétique empirique permet de pro-
poser une modélisation numérique simplifiée de la carbonatation de la forstérite (Mg,SiO,)
en présence de ligands a 120°C, qui suggere que les ligands organiques étudiés ont une
influence défavorable sur le processus global de carbonatation de ce minéral.

La troisieme et derniére partie de ce travail s’intéresse a la solubilité et a la cinétique de
précipitation d"un carbonate de magnésium hydraté, '’hydromagnésite, entre 25 et 75°C. Les
résultats obtenus indiquent que la vitesse de croissance de 1'hydromagnésite excede large-
ment celle de la magnésite a affinité chimique comparable, tandis que 1’énergie d’activation
du processus est beaucoup plus faible que celle de la magnésite. Ces données cinétiques
originales confirment que la déshydratation des ions Mg?" est 1’étape limitante de la pré-
cipitation de la magnésite en solution aqueuse. Toutefois, du fait de sa solubilité plus forte,



I'hydromagnésite n’est susceptible de se former plus rapidement que la magnésite qu'a pH
alcalin et basse température. Elle ne peut a ce titre constituer un palliatif a la faible vitesse de
précipitation de la magnésite lors de la carbonatation des silicates magnésiens.
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Abstract

Forming magnesium carbonate minerals through carbonation of magnesium silicates
has been proposed as a safe and durable way to store carbon dioxide, with a possibly
high potential to offset anthropogenic CO, emissions. To date however, chemical reactions
involved in this process are facing strong kinetic limitations, which originate in the low
reactivity of both Mg-silicates and Mg-carbonates. Numerous studies have focused on the
dissolution of Mg-silicates, under the questionable hypothesis that this step limits the whole
process. This thesis work focuses instead on the mechanisms and rates of formation of
magnesium carbonates, which are the final products of carbonation reactions.

The first part of the work is dedicated to studying the influence on magnesite precipitation
kinetics of three organic ligands known to accelerate Mg-silicates dissolution rates : oxalate,
citrate and EDTA. With help of mixed-flow reactor experiments performed between 100 and
150°C, we show that these ligands significantly reduce magnesite growth rates, through two
combined mechanisms: (1) complexation of Mg®" cations in aqueous solution, which was
rigorously estimated from a thermodynamic database established through a critical review
of the literature, and (2) adsorption of ligands to a limited number of surface sites, leading to
a decrease of the precipitation rate constant. The observed growth inhibition is maximal with
citrate.

We then used hydrothermal atomic force microscopy to probe the origin of the documented
growth inhibition. Our observations show that citrate and oxalate interact with the crystal
growth process on magnesite surface, modifying the shape of growth hillocks as well as the
step generation frequency through spiral growth. We also show that the ligands adsorb pref-
erentially on different kink-sites, which is probably related to their different structures and
chemical properties. We propose that the stronger magnesite growth inhibition caused by
citrate is related to a preferential interaction of the ligand with acute steps on the magnesite
surface, which limit the spiral growth process through their low advancement rate.

The description of these processes with an empirical rate law allows performing simplified
numerical simulations of forsterite carbonatation at 120°C in the presence of the ligands. We
thus demonstrate that the use of the investigated ligands would clearly be detrimental to the
carbonation of forsterite.

The third and last part of this work deals with hydromagnesite solubility and growth ki-
netics between 25 and 75°C. The obtained results show that hydromagnesite growth rates
largely exceed magnesite rates at comparable chemical affinity, while the activation energy of
the process is much smaller than for magnesite. This original kinetic dataset thus confirms the
long-standing hypothesis that Mg?* dehydration is the rate-limiting step for Mg-carbonate
precipitation from aqueous solution. However, due to its higher solubility, hydromagnesite
may grow more quickly than magnesite only at low temperature and alkaline pH. Thus, it
may not provide a solution to the sluggish precipitation kinetics of magnesite during Mg-
silicates carbonation.
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Chapitre 1

Introduction Générale

Ce travail de these s’inscrit dans le cadre général de la recherche de solutions efficaces
pour la séquestration du dioxyde de carbone sous une forme minérale, moyen de lutte po-
tentiel contre les émissions de CO, dans I’atmosphere terrestre. Plus précisement, il apporte
des contraintes nouvelles sur la formation des minéraux carbonatés magnésiens, cibles de la
minéralisation du CO, par le biais de la carbonatation de roches basiques ou ultrabasiques.
Dans cette introduction, on rappellera quelques fondamentaux relatifs a la nécessité de ré-
duire les émissions mondiales de CO,, avant de présenter les différentes options de stockage
géologique du CO, actuellement envisagées a I’échelle internationale. On veillera a replacer
la séquestration minérale du CO, au sein de ce panel de technologies, notamment en termes
de potentialités et de cofits, et 'on présentera plus spécifiquement les enjeux scientifiques
relatifs a la formation des carbonates de magnésium.
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Chapitre 1 Introduction Générale

1.1 Motivations

1.1.1 CO, atmosphérique, changement climatique et acidification des océans

La concentration de CO, atmosphérique a crii de 40% depuis I'époque pré-industrielle,
passant d’environ 280 ppmv a 392 ppmv en 2012 (NOAA, 2012), niveau de concentration qui
n’ajamais été atteint depuis au moins 800 000 ans (Liithi et al., 2008).

L’essentiel de cette augmentation est attribuée aux émissions anthropiques de CO,, dues
en majeure partie a la combustion d’hydrocarbures fossiles (production d’énergie, transports,
industrie, batiments...), qui ont atteint le niveau record de 34 Gt CO,/an en 2011 (Oliver et al.,
2012), et restent en forte augmentation (Peters et al., 2012). A T'utilisation des combustibles
fossiles s’ajoutent les émissions issues du changement d"usage des sols (déforestation et agri-
culture intensive), de l'ordre de 4.0 Gt de CO, par an (Le Quéré et al., 2009 ; Global Carbon
Project, 2011), tandis qu'une part plus faible (environ 4% des émissions globales) provient de
la calcination de calcaire pour la production de ciment (Oliver et al., 2012).

Bien que la moitié environ des émissions anthropiques de CO, soit stockées par dissolu-
tion dans les océans ou par photosynthese (stockage dans la biosphere), la moitié restante
s’accumule dans 'atmosphere (Le Quéré et al., 2009 ; Ballantyne et al., 2012), modifiant le
cycle du carbone a I’échelle globale.

Du fait de sa concentration dans I'atmosphere, le CO, est 1'un des principaux gaz a effet de
serre terrestres. L'augmentation de sa concentration atmosphérique, ainsi que celle d’autres
gaz a effet de serre, conduit donc a une modification de 1’équilibre radiatif de la planete, qui
est la principale cause du changement climatique en cours, désormais bien documenté. La
température moyenne terrestre de surface a ainsi augmenté de 0.76 + 0.19°C entre le début
du XX¢ siecle et 2005, et beaucoup plus dans les zones arctiques et antarctiques (IPCC, 2007).

Les conséquences de ce changement climatique sont I'objet d'une forte attention scienti-
fique et sociétale. L'augmentation des températures globales s’accompagne en effet d'une
augmentation de la fréquence des événements extrémes, tels que canicules, sécheresses, et
fortes précipitations (e.g Coumou et Rahmstorf, 2012 ; Hansen et al., 2012), d"une montée du
niveau de la mer en raison de I'expansion thermique des océans et de la fonte des calottes
glaciaires (environ 3.1 mm/an entre 1993 et 2012 - IPCC, 2007), d'une fonte de la banquise
arctique (e.g Kinnard et al., 2011), et de modifications importantes des écosystemes et de
l'aire de répartition des espéces (e.g Parmesan, 2006).

Face a ces menaces, la communauté internationale a réaffirmé lors des Conférence des Par-
ties de la Convention-cadre des Nations Unies sur les changements climatiques (CCNUCC)
a Copenhague (2009) et Canctin (2010) la nécessité de limiter le réchauffement climatique a
+2°C par rapport aux niveaux préindustriels.

On estime que le CO, contribue pour plus de 60% a I'augmentation de 1'effet de serre et
au changement climatique associé (IPCC, 2007). Aussi, il concentre la majeure partie des ef-
forts visant a limiter 1’étendue du changement climatique. Les modélisations climatiques sug-
gerent ainsi que pour parvenir a 1’objectif fixé par la CCNUCC, les émissions anthropiques
cumulées de CO, ne devront pas excéder 1000 Gt CO, sur la période 2000-2050 (Meinshausen
et al., 2009).
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Une part importante de ce carbone a d’ores et déja été émise; la trajectoire a suivre pour
respecter cet objectif final tolere une certaine flexibilité (e.g Van Vuuren et Riahi, 2011), mais
il reste que I'ensemble des scénarios envisageables impliquent une réduction substantielle
des émissions en 2050 par rapport aux niveaux de 2000, de -20 a -85% (Van Vuuren et Riahi,
2011). Par ailleurs, une concentration atmosphérique de CO, de 450 ppmv est considérée
comme une limite maximale pour garder une possibilité de ne pas dépasser le seuil de +2°C
en température globale (IPCC, 2007).

Nous avons évoqué plus haut le fait que les océans sont un puit majeur des émissions de
CO,. En effet, plus de 20% des émissions anthropiques annuelles sont stockées par dissolu-
tion dans les eaux de surface puis exportées dans la circulation thermohaline (Le Quéré et al.,
2009 ; Sabine et Tanhua, 2010). Cependant, la dissolution du CO, provoque la formation d'un
acide faible, I’acide carbonique H,COj;, qui se dissocie selon la réaction suivante :

H,CO, = H" + HCO; = 2H" + CO;~ (1.1)

La dissolution du CO, a donc pour conséquence 1'augmentation de I’acidité des eaux océa-
niques de surface. Le pH moyen des eaux de surface est ainsi passé d’environ 8.21 & 8.1 depuis
I"époque préindustrielle et continue & diminuer au rythme d’environ 0.02 unités par décade
(Orr et al., 2005, Doney et al., 2009).

Bien que la réponse globale des écosystémes océaniques a 'acidification soit encore mal
connue, il est établi que les organismes calcificateurs sont affectés diversement par 1’augmen-
tation des pressions partielles de CO,, avec des conséquences tres probablement importantes
pour la structure et la diversité des écosystémes associés (e.g Fabry et al., 2008; Anthony
et al., 2008 ; Ries et al., 2009 ; Beaufort et al., 2011). En effet, cette acidification provoque une
diminution de l'indice de saturation des eaux par rapport a la calcite et a I’aragonite, des
biominéraux qui constituent 1’exosquelette ou la structure de nombreux organismes marins,
tels que les coccolithophores, ptéropodes et autres mollusques, échinodermes, coraux et
coralligenes (Doney et al., 2009). Le seuil de concentration atmosphérique en CO, de 450
ppmv, évoqué plus haut, est considéré comme déja risqué pour les écosystemes océaniques,
notamment dans 'océan Austral, qui pourrait connaitre des périodes de sous-saturation par
rapport a I’aragonite des les années 2030 (McNeil et Matear, 2008 ; Cao et Caldeira, 2008).

Etant donnés les niveaux actuels de CO, atmosphérique, et leur taux de croissance su-
périeur a 2 ppmv/an (NOAA, 2012), on mesure le chemin a parcourir pour stabiliser la
concentration a 450 ppmv ou a un niveau inférieur. Toutefois les tendances récentes en ma-
tiere de consommation d’énergies fossiles ne laissent présager aucun revirement rapide des
tendances observées actuellement en matiére d’émissions. En 2011, la consommation de char-
bon, a elle seule responsable de plus de 50% des émissions totales de CO2, a ainsi augmenté
de 5% par rapport a 2010, tandis que les consommations de pétrole et de gaz naturel augmen-
taient respectivement de 1 et 2% (BP World Energy Review 2012).

La réduction des émissions de CO, est donc un enjeu majeur, qui requiert d’associer diffé-
rentes solutions de grande ampleur, a la fois comportementales et technologiques. La capture
et stockage du carbone, technologie qui suppose de capter le CO, au niveau de grands émet-
teurs industriels et de le stocker durablement dans le milieu géologique, est susceptible d’étre
I'une d’entre elles (Pacala et Socolow, 2004 ; Lackner, 2003 ; Van Vuuren et Riahi, 2011).
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1.1.2 Capture et séquestration géologique du CO,

Les techniques de Capture et Stockage du CO, (CSC) supposent en premier lieu de pié-
ger le CO, dans les effluents gazeux afin d’obtenir un gaz relativement pur. Les différentes
méthodes de captage se nomment "pré-combustion”, "post-combustion" et "oxy-combustion".
Nous ne les détaillerons pas ici; le lecteur intéressé pourra par exemple se référer au rapport
technique publié sur le sujet par I'IPCC en 2005, ou a I'ouvrage de Rackley (2009).

On notera toutefois que ces méthodes de captage occasionnent un cotit énergétique im-
portant et qu’elles sont d’autant plus efficaces qu’elles sont appliquées a des effluents déja
concentrés en CO,. Elles ne sont donc pas adaptées a des émetteurs de CO, discrets tels que
les batiments ou les véhicules, mais plutot a de gros émetteurs ponctuels de CO,, tels que les
centrales thermiques a combustibles fossiles, les cimenteries, ou 1'industrie sidérurgique, en
particulier les installations émettant plus de 1 Mt de CO, par an. Ces gros émetteurs repré-
sentent prés de 85% des émissions industrielles de CO,. En 2005, le rapport de I'IPCC estimait
ainsi le volume d’émissions de CO, potentiellement concernées par les procédés de capture
a I’échéance de 2020 entre 2.6 et 4.9 Gt CO, par an.

Certains scientifiques proposent de capter le CO, directement a partir de l'air, en utilisant
des structures filtrant 1'air et piégeant le CO, soit dans un solvant alcalin, soit sur une résine
anionique (e.g Lackner et al., 2001, Lackner, 2009). A ce stade cependant, ces techniques ne
sont pas considérées comme viables car les estimations économiques aboutissent a des cofits
de capture d’au minimum 200 US$/t CO,, essentiellement en raison de la régénération des
solvants ou résines (Lackner, 2009). Ce montant est a comparer au cofit estimé des procédés
de capture classiques, de 15 a 75 US$/t CO, pour une centrale thermique (IPCC, 2005).

Suite a sa capture, différentes options de séquestration du CO, sont envisagées. La figure
1.1 représente les ordres de grandeur des capacités estimées pour différentes méthodes de
séquestration ainsi que des durées de temps associées (Lackner, 2003). On n’évoquera ici
que les méthodes de séquestration dites "géologiques", qui offrent les meilleures garanties en
termes de durée de stockage (IPCC, 2005). Les autres méthodes envisagées (stockage dans la
biomasse, stockage océanique) sont décrites par exemple par Rackley (2009).

Le stockage géologique souterrain du CO, est envisagé dans quatre types de formations
géologiques principales (Bachu, 2008), détaillées ci-dessous.

Les veines de charbon profondes sont le support de la technologie appelée "Enhanced
Coal Bed Methan" (ECBM). Le charbon présentant une forte affinité pour le CO,, celui-ci
s’adsorbe en désorbant du méthane notamment. Le méthane étant un gaz a effet de serre
21 fois plus fort que le CO,, l'efficacité du stockage est bien évidemment soumise a la
récupération du méthane désorbé et a son utilisation comme source d’énergie. Les capacités
de ce type de stockage sont mal connues, et limitées par la faible perméabilité des veines de
charbon. Elles sont estimées entre 3 et 200 Gt CO, au niveau global (IPCC, 2005).

Le stockage dans des anciens gisements d’hydrocarbures est la technologie la plus mature
du fait de son utilisation depuis une trentaine d’année par les compagnies pétrolieres dans
le cadre d’opérations de récupération assistée de pétrole ou de gaz naturel ("Enhanced Oil
or Gas Recovery", EOR/EGR). Cette récupération assistée permet de faire baisser significa-
tivement le cotlit de stockage, voire de parvenir a un "cotit négatif". Pres de 90 projets com-
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FIGURE 1.1 — Capacités disponibles et durées de temps estimées pour différentes méthodes de
séquestration du CO,. Source : Lackner (2003).

A noter que les émissions annuelles ("annual emission") sont désormais proches de 10 GtC.
"EOR" signifie "Enhanced Oil Recovery". "Ocean acidic" et "Ocean neutral" correspondent aux
capacités de stockage du CO, dans les océans, respectivement sous la forme de gaz, et sous la
forme d’ions carbonate ou bicarbonate. "Underground injection” correspond aux capacités esti-
mées de stockage en formation géologique (gisement d’hydrocarbures ou aquiferes profonds),
tandis que "mineral carbonates" est une estimation du potentiel de stockage de CO, sous la
forme de minéraux carbonatés, soit in situ (dans le milieu géologique), soit ex situ (dans le cadre
d’un processus industriel, voir section 1.1.3). Enfin, "Fossil carbon" représente le stock estimé de
carbone sous la forme d’hydrocarbures fossiles (carbone "émissible"), et "Oxygen limit" désigne
la quantité de carbone maximale qui pourrait étre brilée étant donné la quantité de dioxygene
disponible.

merciaux d’EOR sont en cours actuellement a I’échelle mondiale, dont le projet de Weyburn
(Saskatchewan, Canada), ot 2.8 Mt CO, provenant d"une usine de gazéification de charbon
située au Dakota du Nord (USA) sont injectées annuellement dans un réservoir déplété de
pétrole pour en augmenter la productivité. Il s’agit du plus gros projet d’EOR commercial
bénéficiant d"un suivi de 1'évolution du CO, stocké (AIE, 2010). Par ailleurs, les projets de
démonstration menés par Total a Lacq, en France, et par le CO2CRC a Otway, en Australie
(Jenkins et al., 2012), impliquent I'injection de CO, dans des réservoirs de gaz naturel appau-
vris. L’objectif est alors seulement de tirer parti des pieges géologiques ayant conservé des
hydrocarbures pendant plusieurs millions d’années pour y réinjecter du CO,-

Les capacités mondiales de stockage pour cette technologie sont estimées a 675 a 900 Gt
CO,, avec toutefois de fortes incertitudes dues a l'altération de I'imperméabilité des roches
de couverture en raison de I'exploitation pétroliére ou gaziére, en raison des forages et de la
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dépressurisation des réservoirs (IPCC, 2005).

La technologie la plus prometteuse consiste a injecter le CO, dans des aquifeéres salins pro-
fonds, au sein de formations géologiques gréseuses ou carbonatées, situées sous une roche de
couverture imperméable. Le CO, y est préférentiellement injecté sous forme supercritique, a
une température supérieure a 31.1°C et une pression supérieure a 7.38 MPa, soit a une pro-
fondeur d’au minimum 800 m. La densité et la fluidité du CO, ainsi atteintes permettent de
maximiser l'injectivité du fluide dans le réservoir ainsi que le volume stocké.

Différents projets de démonstration de grande ampleur sont en cours a 1’échelle mondiale,
notamment sur le site de Sleipner en Norvege, ot prés d'1 Mt CO, issus de l'exploitation
d’un gisement de gaz naturel sont injectées annuellement dans une formation gréseuse située
a 800m sous le fond de la Mer du Nord (Korbel et Kaddour, 1995; Arts et al., 2008). Les
projets d’In Salah en Algérie (1 Mt CO,/an) et de Snohvit en Norvege (700 kt CO,/an) font
également appel a cette technologie (IEA, 2010).

Les capacités estimées a ’échelle mondiale pour ce type de stockage sont de 'ordre de
1000 a 10 000 Gt CO, (IPCC, 2005). Outre les importants volumes disponibles, 1’attractivité
de ce type de sites réside dans 1’existence de plusieurs mécanismes permettant d’empécher
la remontée du CO, a la surface, contribuant ainsi a la stireté du stockage a long terme (e.g
Bachu et al., 1994 ; Hitchon, 1996 ; Gunter ef al., 2004 ; Balashov et al., 2013) :

¢ Le stockage structural ou stratigraphique est permis par l’existence d"une roche de couverture
ou d’une autre structure géologique a faible perméabilité surmontant la roche réservoir,
qui constitue une barriére physique a la remontée du CO, supercritique ou gazeux, moins
dense que la saumure.

* Une partie du CO, gazeux est immobilisé dans 1’espace poral par les forces de capillarité,
notamment lors de I'imbibition de 'aquifére par la saumure aprés une phase d’injection
de CO,, un mécanisme appelé stockage résiduel.

* Au contact avec la saumure, une partie du CO, gazeux ou supercritique se dissout dans
l’eau selon la réaction suivante :

H,0

—— H,CO4 (1.2)

Co,,,, — CO

(8) 2(aq)

Le temps de résidence de 1’eau dans les aquiferes profonds pouvant atteindre de 1’ordre du
million d’années, la dissolution du CO, diminue grandement sa mobilité, un phénomene
appelé stockage hydrodynamique.

¢ Apres dissolution du CO, (Eq. 1.2), une partie de 1’acide carbonique produit se dissocie
selon la réaction 1.1. La dissolution de minéraux silicatés ou carbonatés présents initiale-
ment dans la roche réservoir permet de tamponner I’acidité produite, et ainsi de maintenir
le CO, sous la forme d’ions bicarbonate HCOj ou carbonate CO%™. Pour exemple, les réac-
tions de dissolution de la calcite CaCO; et de I'anorthite CaAl,Si,Og en présence d’acide
carbonique sont indiquées ci-dessous :

CaCO, + H,CO; — Ca?t +2HCO; (1.3)
CaAl,Si,O4 + 2H,CO4 — Ca®t + 2 AI¥T + 2HSIO]~ + 2HCO; (14)
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Cette séquestration du CO, sous forme ionique accroit la sécurité du stockage, puisque le
CO, est moins susceptible de retourner sous sa forme gazeuse ou supercritique, notam-
ment en cas de dépressurisation du réservoir.

* Ausein des réservoirs gréseux, la dissolution de minéraux tels que chlorite, smectites, glau-
conite, plagioclases sodicalcique, ou oxy-hydroxydes de fer, libére en solution des ions Na*,
K*, Ca®", Fe?" et Mg?*. Ces cations métalliques peuvent réagir avec les anions bicarbonate
issus de la dissolution du CO, pour former différents minéraux carbonatés, notamment
I'ankérite Ca(Fe,Mg)(COs),, la calcite CaCO; ou la sidérite FeCO;, et dans une moindre
mesure la dawsonite NaAICO3;(OH),, la dolomite CaMg(CO;), et la magnésite MgCO,
(voir la revue récente de Balashov et al., 2013). La réaction s’écrit par exemple pour la cal-
cite :

Ca’™ + HCO3 — HT + CaCO, (1.5)

Cette séquestration minérale du CO, est susceptible d’intervenir a 1’échéance de plusieurs
centaines a plusieurs milliers d’années (e.g Xu et al., 2004, 2005 ; Marini, 2007), et garantit
I'immobilisation du CO, sur de longues échelles de temps (IPCC, 2005; voir également
Fig. 1.1).

Le potentiel de séquestration minérale dépend toutefois bien évidemment de la disponi-
bilité dans la roche réservoir de minéraux réactifs, sources potentielles de cations métal-
liques. Ces minéraux sont en général présents en faible proportion dans les formations
gréseuses, ce qui explique que la formation de minéraux carbonatés ne contribuera dans
la majeure partie des cas que de maniere marginale au processus de séquestration dans les
aquiferes salins (e.g Gilfillan et al., 2009 ; Ranganathan et al., 2011).

Le stockage du CO, dans des roches basiques ou ultrabasiques, telles que basaltes et
péridotites, vise justement a optimiser la séquestration minérale "in situ" du CO, (c’est a dire
au sein de formations géologiques). Ces roches contenant moins de 52% de SiO, en masse
constituent en effet des sources abondantes de cations divalents tels que Ca**, Mg?* et Fe®*.

Un basalte typique contient ainsi de 7 a 10% en masse de Ca, 5 a 6% de Mg et 7 a 10% de
Fe (Oelkers et al., 2008). Sa forte réactivité assure tout a la fois une neutralisation de 1’acide
carbonique (séquestration ionique du CO,), et un relargage relativement rapide de cations
métalliques en solution. La minéralisation effective d’une partie du CO, sous la forme de
calcite et de carbonates de Mg-Fe-Ca apres une réaction de quelques mois avec un basalte
a été démontrée expérimentalement de 40 a 250°C (McGrail et al., 2006 ; Schaef et al., 2009 ;
Gysi et Stefansson, 2012a,b ; Rosenbauer et al., 2012). En outre, les importants volumes de
basaltes disponibles a 1’échelle internationale rendent cette cible géologique attractive. Pour
les seuls trapps de la Columbia River, aux Etats-Unis, le potentiel de stockage de CO, a ainsi
été estimé a 100 Gt CO, (McGrail et al., 2006). Goldberg et al. (2008) ont par ailleurs suggéré
de tirer profit des vastes volumes de basalte recouvrant le plancher océanique. En Islande,
cette méthode de séquestration est actuellement testée a petite échelle dans le cadre du
projet CarbFix, sur le site d’"Hellisheidi, ott du CO, d’origine géothermique est injecté depuis
juin 2012 dans un aquifere basaltique entre 400 et 800m de profondeur, au rythme de 2200
tonnes/an (Matter et al., 2009, Gislason et al., 2010). Un autre projet de démonstration devrait
débuter dans les trapps de la riviere Columbia (Big Sky Carbon Sequestration Partnership).
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L’obstacle principal au développement de la séquestration du CO, en milieu basaltique
réside dans l'identification de réservoirs suffisamment perméables et volumineux, dans des
zones géologiquement stables, qui puissent servir de cible pour la séquestration du CO,. Les
trapps basaltiques étant bien moins documentés d’un point de vue géologique que les bas-
sins sédimentaires, la connaissance des sites potentiellement favorables reste lacunaire. Par
ailleurs, les travaux récents de Gysi et Stefdnsson (2012a,b) indiquent qu’au cours de 'altéra-
tion du basalte en présence de CO,, la formation de phases argileuses et de zéolites entre en
compétition avec la formation de phases carbonatées, réduisant le potentiel de séquestration
minérale.

Du fait de leur forte proportion en MgO, CaO et FeO et de leur réactivité, les péridotites
constituent également des cibles privilégiées pour la séquestration minérale du CO,. L'in-
jection de CO, dans les massifs péridotitiques de 1’ophiolithe d’'Oman a ainsi été proposée
par Kelemen et Matter (2008), une suggestion motivée par 1’observation de la carbonatation
naturelle des péridotites sous la forme de magnésite et dolomite par interaction avec les
eaux météoriques (Kelemen et al., 2011). La faible perméabilité des péridotites est toutefois
un obstacle évident au stockage de CO, en leur sein. Kelemen et Matter (2008) proposent
l'usage de la fracturation hydraulique pour initier 'injection, tandis que la variation de
volume positive et le caractere exothermique de la réaction de carbonatation pourraient
permettre d’auto-entretenir la surface réactive et la température nécessaire a la réalisation de
la carbonatation.

Sil'on excepte la séquestration dans les péridotites, a ce stade tres hypothétique, les options
de stockage géologique de CO, détaillées ci-dessus partagent les mémes technologies et ont
donc des cotits d’exploitation proches. Hors récupération assistée d’hydrocarbures, le cotit
du stockage du CO, dans des formations géologiques est estimé de 0.5 a 8 $/t CO,, soit
largement inférieur au cotit de capture du CO, (IPCC, 2005). Malgré ce cofit relativement
modéré, le développement de la séquestration géologique souterraine du CO, est soumis a la
gestion du risque de fuite hors du stockage, et a la délicate question de 1’acceptation publique
du stockage (Bachu, 2008).

La séquestration minérale du CO, in situ offre des garanties de sureté a long terme, mais
elle est soumise aux mémes contraintes que les méthodes plus classiques de stockage sou-
terrain. De plus, le potentiel de séquestration minérale effective des roches basiques reste a
préciser ; sa prédiction et son optimisation requiérent de mieux contraindre les mécanismes
et vitesses de dissolution des phases silicatées, et les conditions et vitesses de formation des
minéraux carbonatés susceptibles de précipiter.

La séquestration minérale ex situ du CO, donne I’opportunité de mieux controler le processus
de carbonatation des minéraux.

1.1.3 Laséquestration minérale du CO; ex situ : principe et challenges

Le principe de la séquestration du CO, sous la forme de minéraux carbonatés a initialement
été proposé par Seifritz (1990), puis repris et détaillé par Lackner et al. (1995). Comme nous
I'avons vu, il consiste a extraire d"un matériau initial des cations métalliques divalents, afin
de former des minéraux carbonatés par réaction avec du CO, dissous. La séquestration mi-
nérale ex situ consiste a réaliser cette réaction de carbonatation dans le cadre d"un processus
industriel se déroulant hors du milieu géologique. Schématiquement, au lieu de transporter
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le CO, vers le site de stockage, il est alors nécessaire d’acheminer vers la source de CO, les
matériaux primaires servant de substrat a la carbonatation (Zevenhoven et al., 2011).

Les réactions générales de carbonatation en magnésite de différents minéraux magnésiens
peuvent ainsi s’écrire :

MgO + CO, — MgCO4 (1.6)
périclase
Mg(OH), + CO, —» MgCO, + H,0 (1.7)
brucite
Mg, SiO, + 2CO, — 2MgCO, + SiO, (1.8)
forstérite
Mg, Si, 05 (OH), + 3 CO, — 3MgCO, + 2Si0, + 2H,0 (1.9)
serpentine

Le principal attrait de la séquestration minérale du CO, réside dans le fait que les réactions
de carbonatation de nombreux oxydes, hydroxydes et silicates de magnésium, calcium et
fer, sont favorisées d’un point de vue thermodynamique jusqu’a des températures élevées,
fonction de la pression partielle en CO, (Lackner et al., 1995; Dufaud, 2006). La figure 1.2
présente ainsi 1’évolution de 1’énergie libre de la réaction de carbonatation de la forstérite et
de la serpentine en fonction de la température, pour deux pressions de CO,. Elle démontre
que ces réactions sont favorisées (A,G < 0) dans un vaste domaine de température.
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FIGURE 1.2 - Energie libre de la réaction de carbonatation de la forstérite (gauche) et du chry-
sotile (droite) en fonction de la température. D’apres Declercq et Oelkers (2012).

Par ailleurs, la séquestration industrielle offre la possibilité de recourir a des substrats ini-
tiaux variés. Il a ainsi été démontré expérimentalement la possibilité de carbonater des miné-
raux tels que la forstérite et la serpentine, la brucite (e.g Zhao et al., 2009 ; Schaef et al., 2011),
la wollastonite (Daval et al., 2009), ’anorthite (Munz et al., 2011), ou des résidus industriels
alcalins tels que les cendres issues de la combustion du charbon (qui contiennent quelques
pourcents de CaO - Montes-Hernandez et al., 2009 ; Jo et al., 2012), ou les laitiers d’aciérie (qui
contiennent jusqu’a 50% de CaO et MgO - Huijgen et al., 2005).
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Toutefois, parmi ces minéraux et matériaux, les ressources les plus abondantes sont de tres
loin assurées par les silicates de magnésium tels que forstérite et serpentine, présents au sein
des unités ultrabasiques situées dans la plupart des orogénes de la planete. La seule ophiolite
d’Oman aurait un potentiel de stockage de CO, sous la forme de magnésite de 77 000 Gt CO,
(Kelemen et Matter, 2008). A contrario, d’aprés une analyse récente (Renforth et al., 2011) les
résidus industriels alcalins produits annuellement a 1’échelle internationale représentent un
potentiel de séquestration minérale de seulement 190 a 332 Mt CO,.

Par conséquent, la séquestration minérale du CO, par carbonatation de la forstérite
Mg,SiO, et de la serpentine Mg,Si,O5(OH), a fait I'objet de nombreuses recherches (e.g
O’connor et al., 2001 ; Giammar et al., 2005 ; Béarat et al., 2006 ; Gerdemann et al., 2007 ; Garcia
etal.,2010; Daval et al., 2011). Le processus peut étre décomposé en deux étapes :

1. La dissolution de la phase silicatée en présence de CO, dissous, soit dans le cas de la
forstérite :

Mg,SiO, + 4 CO, + 2H,0 — 2Mg*" + SiO,, +4HCOz (1.10)

2aq
2. La précipitation d'un carbonate de magnésium par réaction des cations Mg2+ avec les
anions bicarbonate, la magnésite étant la forme la plus stable :

2Mg?t +2HCO; — 2MgCO, +2H" (1.11)

Bien que favorisée d'un point de vue thermodynamique, la réaction de carbonatation des
minéraux silicatés magnésiens est particulierement lente. Afin de rendre le processus compa-
tible avec les échelles de temps industrielles, différentes stratégies ont été proposées :

* Effectuer la carbonatation a haute température afin d’accélérer les cinétiques réaction-
nelles;

¢ Réduire la taille de grain des minéraux silicatés via un broyage intensif afin d’augmenter
leur surface réactive (e.g Gerdemann et al., 2007 ; Haug et al., 2010) ;

* Dans le cas de la serpentine, effectuer un traitement thermique a plus de 600°C avant car-
bonatation afin de déshydrater le minéral, de désorganiser sa structure cristalline, et d’aug-
menter ainsi sa réactivité (e.g McKelvy et al., 2004 ; Gerdemann et al., 2007) ;

® Séparer le processus de carbonatation en deux phases : dissolution de la phase silicatée
dans un acide fort, puis alcalinisation du milieu pour favoriser la précipitation de minéraux
carbonatés, un procédé appelé "pH-swing" (e.g Park et al., 2003 ; Teir et al., 2007).

En conséquence, la majeure partie des études de carbonatation directe en solution aqueuse
ont été conduites a des températures supérieures a 100°C, sous de fortes pressions de CO,
(typiquement 20 a 150 bars). Les rendements maximaux de carbonatation ont ainsi été obte-
nus par Gerdemann et al. (2007) dans des solutions contenant 0.64 M de NaHCO; et 1 M de
NaCl a 185°C et 150 bars Pco, pour la forstérite, et 155°C et 40 bars Pco, pour la serpentine
pré-traitée thermiquement. Ce dernier procédé va étre testé dans le cadre d’un projet indus-
triel pilote mené par I'Université de Newcastle et le groupe GreenMag dans l'état australien
de Nouvelle-Galles-du-Sud.
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Par ailleurs, a température ambiante, le procédé de "pH-swing" permet d’obtenir une
carbonatation quasi-compléte de serpentines non traitées thermiquement sous la forme de
carbonates de magnésium hydratés tels que hydromagnésite Mg.(CO;),(OH),-4 H,O ou
nesquéhonite MgCO,-3 H,O (Teir et al., 2007, 2009).

L’analyse des cofits énergétiques et financiers associés a ces stratégies de carbonatation
permet d’éliminer certaines solutions et d’illustrer les défis auxquels reste confrontée la sé-
questration minérale ex situ du CO,. Le procédé de "pH-swing" nécessite ainsi de grandes
quantités de réactifs, dont la production ou la régénération est tres énergivore. Ainsi, Teir
et al. (2009) ont estimé que le procédé entraine I’émission d’environ trois fois plus de CO, que
la quantité minéralisée si l’énergie utilisée est d’origine carbonée. Gerdemann et al. (2007) ont
par ailleurs montré que le pré-traitement de la serpentine introduit un surcotit énergétique
inacceptable. Seule la carbonatation directe de la forstérite semble réalisable, avec un cotit
estimé a 54 US$/t CO, minéralisée pour une centrale thermique au charbon de 1GW, en in-
tégrant 1’extraction du minéral, son transport, son broyage et sa carbonatation. Le surcotit
énergétique représente de plus 15 a 30 % de la production électrique de la centrale, ce qui
amene a une estimation globale d’environ 80 US$/t CO, évitée.

Ces estimations restent tres largement supérieures aux estimations du cotit du stockage
géologique souterrain du CO,. Aussi, il est nécessaire de trouver des moyens supplémen-
taires d’accélérer la réaction, de maniere a en diminuer les besoins énergétiques.

Il est en général considéré dans la littérature que 1'étape limitante de la réaction de carbo-
natation réside dans la phase de dissolution des silicates magnésiens (e.g Park et al., 2003;
Prigiobbe et al., 2009 ; Zevenhoven et al., 2011). Dans ce contexte, accélérer la dissolution des
silicates devient crucial pour accélérer la réaction de carbonatation. Partant du fait que de
nombreux ligands organiques ont la propriété d’augmenter la vitesse de dissolution des mi-
néraux silicatés (voir la revue de Ganor et al., 2009), plusieurs auteurs ont ainsi proposé d uti-
liser des ligands organiques, en particulier ’acide oxalique, 'acide citrique et 'EDTA, pour
accélérer I’extraction du Mngr de la forstérite ou de la serpentine (Park et al., 2003 ; Hinchen
et al., 2006 ; Krevor et Lackner, 2011 ; Prigiobbe et Mazzotti, 2011).

En revanche, la question de I'influence de ces ligands organiques sur la précipitation des
minéraux carbonatés magnésiens n’a encore jamais été abordée. Cette question est d’autant
plus importante que les études expérimentales récentes de Saldi et al. (2009), et Saldi et al.
(2012) (en annexe du manuscrit) ont montré que la précipitation de la magnésite est particu-
lierement lente, et est susceptible de limiter ’avancée de la réaction de carbonatation de la
forstérite.

Quantifier et comprendre l'influence de ligands organiques sur la cinétique et le méca-
nisme de la croissance minérale de 1a magnésite sera donc 1'un des objectifs principaux de
ce travail de these.

Un dernier point mérite d’étre mentionné - bien qu’il ne s’agisse pas a proprement parler
de séquestration minérale ex situ.
Sans pré-traitement thermique, la carbonatation directe de la serpentine en magnésite est
beaucoup plus lente que celle de la forstérite (Gerdemann et al., 2007). Pourtant, l’altération a
basse température de résidus miniers de serpentine disposés a 1’air libre au Canada (Colom-
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bie Britannique, Yukon, Québec) ou dans I'Ouest de 1’ Australie (Mont Keith Mine), conduit
a la formation au sein des talus miniers de carbonates de magnésium hydratés tels que 'hy-
dromagnésite Mg.(CO;),(OH),-4 H,O (Wilson et al., 2006, 2009 ; Pronost et al., 2011). Wilson
et al. (2009) ont estimé la quantité de CO, ainsi fixée annuellement par carbonatation passive
des résidus de chrysotile de la mine de Clinton Creek, au Yukon a plus de 6000 t CO, par an.
L’abondance de ce type de résidus miniers laisse cependant présager un potentiel beaucoup
plus important de réduction des émissions de CO, de I'industrie miniéere (Bea et al., 2012).

La quantification et ’optimisation de ces processus de séquestration minérale du CO,
requiérent de mieux contraindre la vitesse et les conditions de formation des minéraux
carbonatés magnésiens hydratés susceptibles de précipiter. Ce sera la seconde ambition
de ce travail de these.

1.1.4 Particularités du syteme des minéraux carbonatés magnésiens

Bien que partageant avec la calcite CaCO; un méme systeme cristallin (trigonal), une chi-
mie proche, et une solubilité comparable, la magnésite MgCO, est incomparablement moins
présente que son homologue calcique dans les environnements sédimentaires. Sursaturée
dans la plupart des eaux superficielles Hostetler (1964), la magnésite ne se forme généra-
lement pas a température ambiante (Lippmann, 1973 ; Deelman, 2011), tandis que la calcite
précipite sans difficulté, et constitue le principal biominéral a la surface de la planete.

Expérimentalement, la magnésite n'a été précipitée directement a partir de solutions
aqueuses qu’a des températures supérieures a environ 80°C (e.g Giammar et al., 2005 ; Han-
chen et al., 2006 ; Saldi et al., 2009). Des travaux récents ont confirmé que la vitesse de préci-
pitation de la magnésite est particuliérement lente, de 5 a 6 ordres de grandeur inférieure a
celle de la calcite (Saldi et al., 2009, 2012). Aussi, bien que la magnésite soit le carbonate de
magnésium le plus stable (Konigsberger et al., 1999, Bénézeth et al., 2011), une grande diver-
sité de minéraux carbonatés magnésiens plus ou moins hydratés, métastables, se forment a
sa place a température ambiante (Davies et Bubela, 1973 ; Hopkinson et al., 2012). Les plus
courants sont représentés dans le diagramme ternaire de la Figure 1.3 : hydromagnésite
Mg (CO,),(OH),-4 H,O, nesquéhonite MgCO,-3 H,0, dypingite Mg (CO;),(OH),-5 H,O, ar-
tinite Mg, (CO3)(OH),-3 H, O, lansfordite MgCO,-5 H,O, et barringtonite MgCO,-2 H,O.

Parallelement, la magnésite est également connue pour sa faible vitesse de dissolution
parmi les minéraux carbonatés (Pokrovsky et Schott, 1999, Pokrovsky et al., 2009 ; Saldi et al.,
2010). Cette caractéristique rend le minéral attractif pour la séquestration minérale du CO,,
puisque la magnésite peut ainsi stocker du carbone sans risque de re-dissolution.

La faible réactivité de la magnésite résulte de facteurs cinétiques qui ont souvent été reliés
au caractére trés hydraté du cation Mg?* constitutif du minéral (e.g Lippmann, 1973 ; Sayles et
Fyfe, 1973). Petit et fortement chargé, I'ion Mg?* a une forte densité de charges qui conduit a
la structuration de "spheres d’hydratation" fermement liées a I'ion. La premiere sphere d’hy-
dratation (ou sphere de coordination) est constituée de six molécules d’eau en configuration
octaédrique, tandis que la seconde sphere contient 12 a 13 molécules d’eau (Hamm et al.,
2010 ; Di Tommaso et de Leeuw, 2010).

On considere généralement que la précipitation de minéraux carbonatés est controlée
par 1'échange d’une molécule d’eau dans la sphere de coordination du métal avec un ion
carbonate ou bicarbonate de la solution, ceci conduisant a la formation d’'un complexe
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1.1 Motivations

FIGURE 1.3 — Diagramme composition-
nel représentant les phases minérales
principales se formant dans le systeme
MgO-CO,-H,0. La ligne pointillée re-
présente les phases intermédiaires pré-
cipitées par Davies et Bubela (1973).
Source : Bénézeth et al. (2011).

métal-carbonate, dont la vitesse de formation est proportionnelle a la vitesse d’échange des
molécules d’eau entre la solution et la sphere de coordination du métal (Lincoln et Merbach,
1995; Schott et al., 2009). Par ailleurs, Pokrovsky et Schott (2002) ont montré que la vitesse
de dissolution des différents minéraux carbonatés est directement corrélée a cette vitesse
d’échange. Or la fréquence d’échange de molécules d’eau depuis la sphere d’hydratation
du Mg?* est inférieure de pres de 4 ordres de grandeur a celle de Ca*" (Bleuzen et al., 1997 ;
Larentzos et Criscenti, 2008), ce qui explique la faible réactivité générale de la magnésite, et
notamment sa propension limitée a précipiter.

Deux questions fondamentales se posent donc :

* Connaissant I'influence de I'hydratation du Mg?" sur la faible réactivité de la magnésite,
est-il possible d’imaginer des méthodes pour accélérer la vitesse de précipitation de ce
minéral ?

* Quels sont les facteurs thermodynamiques et cinétiques qui contrdlent la précipitation
des minéraux carbonatés magnésiens hydratés en lieu et place de la magnésite a tem-
pérature ambiante ?

Pour répondre a la premiere question, deux solutions sont envisageables : soit influencer
directement ’hydratation du Mg?* en diminuant l’activité chimique de 1’eau, soit augmenter
la vitesse d’échange des molécules d’eau dans la sphere de coordination du Mg.

Il est possible de diminuer l’activité de I’eau en ajoutant a la solution aqueuse un solvant
organique tel que le méthanol. Cette solution a été testée a température ambiante par Teng
et Wang (2011), qui ont constaté que la présence de méthanol accélére la formation de carbo-
nates de magnésium hydratés, mais ne permet pas a elle seule la précipitation de carbonate
de magnésium anhydre. Kowacz et al. (2007) avaient également constaté pour des raisons
analogues une augmentation de la cinétique de croissance cristalline de la barite BaSO, en
présence d’une faible proportion de méthanol.

Pour le second cas, la complexation d"un cation métallique avec un ligand organique ou in-
organique pourrait avoir pour conséquence une augmentation de la fréquence d’échange des
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Chapitre 1 Introduction Générale

molécules d’eau. La complexation du cation a en effet pour conséquence une déstabilisation
de la sphere d’hydratation, qui entraine une plus grande labilité des molécules d’eau. Cela a
notamment été vérifié dans le cas des cations AI>* par Phillips et al. (1997a,b) et Sullivan et al.
(1999). Par ailleurs, Mirsal et Zankl (1985) ont proposé un mécanisme par lequel un complexe
constitué par un ligand organique (oxalate, malonate ou citrate) et un cation métallique
annexe faciliterait la formation de carbonates magnésiens tel que la dolomite. Bien que ces
résultats aient été contestés (Deelman, 1988), ils interrogent sur le réle que pourraient avoir
des ligands organiques aussi simples que 1’oxalate ou le citrate sur la réactivité de Mg?*,
et peut-étre de la magnésite. On accordera une attention particuliere a cette question dans le
cadre de ce travail.

La seconde question est motivée par la méconnaissance du systeme des carbonates ma-
gnésiens. Bien que les propriétés thermodynamiques des phases minérales principales soient
relativement bien contraintes, la précipitation des carbonates magnésiens hydratés a tempé-
rature ambiante semble dictée par des facteurs essentiellement cinétiques (Hanchen et al.,
2006 ; Hopkinson et al., 2012). Or il existe a ce stade trés peu de données sur la cinétique
de précipitation des carbonates de magnésium hydratés. L'hypothese selon laquelle 1'état
d’hydratation du minéral influerait sur sa cinétique de précipitation n’a pas été formellement
prouvée, de méme que le lien proposé entre énergie d’activation et état d’hydratation (Lipp-
mann, 1973).

Outre leur intérét fondamental, de nouvelles données sur la réactivité des différentes
phases de carbonates de magnésium seraient utiles a 1’optimisation des stratégies de sé-
questration minérale du CO,. Elles permettraient également de mieux comprendre les mé-
canismes de précipitation des carbonates de magnésium dans le milieu naturel, notamment
au sein de biofilms ou stromatolites (e.g Thompson et Ferris, 1990 ; Power et al., 2007 ; Shiro-
kova et al., 2012).
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1.2 Objectifs de la these et stratégies expérimentales

Nous l'avons vu, la compréhension et le développement des techniques de séquestration
minérale du carbone, qu’elles soient in situ ou ex situ, requierent une connaissance précise de
la réactivité des minéraux carbonatés, notamment magnésiens. Le processus de précipitation
dun cristal & partir d'une solution aqueuse est composé de deux phases : la nucléation
de germes cristallins a partir de la solution, puis leur croissance. Les travaux présentés ici
concernent uniquement l'étude de la croissance cristalline, et nous n’évoquerons pas les
phénomenes de nucléation des carbonates de magnésium. Le lecteur intéressé par les bases
théoriques et les méthodes d’étude des phénomenes de nucléation pourra se référer par
exemple a Fritz et Noguera (2009).

Le premier objectif de ce travail de thése sera de quantifier et de comprendre l'influence
de ligands organiques sur la précipitation de la magnésite, en vue d’évaluer si l'utilisation de
tels ligands est envisageable pour accélérer la réaction de carbonatation de minéraux silicatés
magnésiens.

Les ligands organiques les plus utilisés dans la littérature pour accélérer la cinétique de
dissolution de la forstérite ou de la serpentine sont 1'oxalate (COO)%_ (et son acide conju-
gué l'acide oxalique), le citrate C;H;O(COO)3 (et son acide conjugué 'acide citrique), et
l'acide éthyléne diamine tétraacétique (EDTA) ou sa base conjuguée C,,H;,N,O3 . Mes ef-
forts se sont donc naturellement portés sur 1’étude de ces trois ligands, représentés Fig. 1.4,
qui different de par leurs propriétés chimiques et la nature et la stabilité des complexes qu’ils
forment avec les cations métalliques.

oxalate citrate 0]

FIGURE 1.4 — Représentation squelettique des trois ligands utilisés dans cette étude. L'atome
M représenté dans la structure de 'EDTA est un cation métallique chelaté par le biais de six
liaisons faibles, représentées en rouge.

L’approche retenue pour I’étude est essentiellement expérimentale, basée sur la réalisation
d’essai de croissance cristalline suivies par le biais de différentes méthodes expérimentales.
Du fait de la faible cinétique de croissance cristalline de la magnésite, ces expériences ont été
réalisées a des températures supérieures ou égales a 100°C.

L’originalité du travail réside dans I’association de méthodes d’études a différentes échelles :

¢ La réalisation d’expériences en réacteur a flux continu permet de caractériser I'influence
des ligands a 1’échelle "macroscopique”, en déterminant la loi de croissance du minéral
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pour différentes conditions physico-chimiques. Cette méme technique expérimentale a no-
tamment été utilisée par Shiraki et Brantley (1995) pour étudier la cinétique de précipita-
tion de la calcite, par Devidal et al. (1997) pour la kaolinite, ou Saldi et al. (2012) pour la
magnésite en conditions inorganiques. Ces données cinétiques ont ensuite été intégrées
dans un modele cinétique simple visant a déterminer I'influence des ligands sur le proces-
sus global de carbonatation, incluant la phase de dissolution du silicate de magnésium.

¢ Par ailleurs, l'utilisation de la microscopie a force atomique en conditions hydrothermales
permet d’étudier dans des conditions analogues le processus de croissance cristalline di-
rectement a 1’échelle surfacique, et de caractériser la maniere dont les ligands l'influencent.
Cette technique a été utilisée au cours de mon séjour au Département de Cristallographie
de I'Université Ludwig Maximilian de Munich (LMU). Les données obtenues fournissent
des informations améliorant notre compréhension fondamentale de l'interaction entre li-
gands organiques et croissance cristalline de la magnésite.

Le second objectif est d’apporter des données nouvelles sur la réactivité des carbonates
de magnésium hydratés, dans le but d’une part de mieux comprendre les raisons pour les-
quelles la magnésite ne se forme pas a température ambiante, et d’autre part de mieux pré-
dire, voire d’optimiser, la séquestration minérale du CO, a basse température par carbona-
tation de roches (ultra)basiques et la formation de ces minéraux au sein des environnements
naturels.

Dans ce but, mon étude a porté sur la cinétique de croissance cristalline de I’hydromagné-
site Mg-(CO;)4(OH),-4 H,O, le carbonate de magnésium le plus courant apres la magnésite
(Deelman, 2011). Afin de déterminer I'énergie d’activation du processus, des expériences de
croissance cristalline ont été conduites entre 25 et 75°C, de maniére a permettre une comparai-
son avec la cinétique de précipitation de la magnésite, étudiée a plus haute température. A 50
et 75°C, les expériences ont été réalisées en utilisant les mémes dispositifs expérimentaux que
pour la magnésite (réacteurs a flux continu). A 25°C ont été utilisés des réacteurs "a flux dis-
continu", qui seront décrits dans la partie dédiée du manuscrit. Enfin, du fait de la disparité
des données de solubilité de 'hydromagnésite, I'interprétation des données cinétiques a re-
quis la mesure expérimentale du produit de solubilité de ’hydromagnésite naturelle utilisée
pour conduire les expériences de croissance cristalline.

1.3 Structure du manuscrit

Le manuscrit est organisé en 7 chapitres, dont I'introduction génerale (Chapitre 1).
Les chapitres 3, 4, 5 et 6 sont écrits en anglais. Les chapitres 4, 5 et 6 sont présentés sous la
forme d’articles prochainement soumis a la publication, au sein desquels sont décrites en
détail les méthodes expérimentales utilisées.

Le chapitre 2 présente les matériaux minéraux, dispositifs expérimentaux et techniques
analytiques utilisés dans les chapitres 3 a 6.

Le chapitre 3 présente la constitution d"une base de données thermodynamiques pertinente
pour le calcul de la spéciation chimique des solutions expérimentales, qui sera utilisée dans
la suite du travail. En effet, les bases de données usuelles de PHREEQC, le code de calcul géo-
chimique avec lequel seront effectués les calculs de spéciation chimique (Parkhurst et Appelo,
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1999), ne comportent pas 1’ensemble des données pertinentes au systeme étudié, notamment
en présence des ligands organiques en conditions hydrothermales. Ce chapitre présente donc
une revue des données pertinentes de la littérature et explique leur extrapolation en tempéra-
ture, en vue de construire une base de données thermodynamiques aussi exhaustive et juste
que possible.

On y présentera par ailleurs les résultats d’une expérience de mesure de la solubilité de
la magnésite en présence de citrate effectuée afin de préciser la valeur de la constante de
complexation entre les espéces du citrate et Mg?" a haute température.

Les chapitres 4 et 5 présentent 1’étude de l'influence de 'oxalate, du citrate et de 'EDTA
sur le processus et la cinétique de croissance cristalline de la magnésite en conditions hydro-
thermales, selon deux approches complémentaires.

Le chapitre 4 présente les résultats des expériences effectuées en réacteur a circulation et
vise a quantifier et a modéliser I'influence de I’oxalate, du citrate et de 'EDTA sur la cinétique
de précipitation de la magnésite, entre 100 et 146°C. Les résultats obtenus sont la base d"une
modélisation cinétique simple de I'influence de I'oxalate sur la carbonatation de la forstérite,
présentée en discussion de 1'article.

Dans le chapitre 5, on présentera les résultats de I’étude effectuée a I’échelle surfacique sur
le méme systeme par le biais de la microscopie a force atomique. Ces résultats expérimentaux
permettent de confirmer et de préciser certaines hypothéses émises dans le chapitre 4 quant
au mode d’interaction des ligands organiques avec le processus de croissance cristalline de
la magnésite.

Le chapitre 6 présente les résultats de 1’étude menée sur la solubilité et la cinétique de
précipitation de I'hydromagnésite entre 25 et 75°C. Ces données originales seront comparées
aux données analogues acquises pour la magnésite, dans le but de tirer des enseignements
fondamentaux sur le role de 'hydratation des cations Mg®" dans la formation des carbonates
de magnésium et afin de déterminer le rdle potentiel joué par 1’hydromagnésite dans
I'optimisation de la séquestration minérale du CO,.

Un chapitre de Conclusions et Perspectives (chapitre 7) viendra, classiquement, clore ce
manuscrit, en en rappelant les résultats principaux et leurs conséquences scientifiques et
sociétales.

Enfin, une annexe contient un article dont je suis coauteur, publié en 2012 dans la revue
Geochimica et Cosmochimica Acta (Saldi et al., 2012). L'article présente une étude détaillée de la
cinétique de précipitation de la magnésite en fonction de la chimie des solutions, interprétée
grace a un modele de complexation de surface. Ces résultats établissent pour la premiére
fois le fait que la précipitation de la magnésite est potentiellement limitante dans le cadre
du processus de carbonatation de la forstérite et constituent de ce fait 1'une des motivations
du travail effectué avec les ligands organiques. En outre, ils constituent une référence pour
la cinétique de précipitation de la magnésite en conditions inorganiques et seront a ce titre
fréquemment cités et discutés, notamment dans le cadre du Chapitre 4.
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