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Le cadre de ce travail se situe dans le contexte de la gestion des déchets nucléaires.
On distingue deux grandes catégories de déchets nucléaires : les déchets de faible et
moyenne activité a vie courte pour lesquels des solutions indépendantes existent et sont
mises en oeuvre, et les déchets a vie longue pour lesquels des recherches sont menées

dans le cadre de la loi du 30 décembre 1991.

Dans le cadre de cette loi, il a ét¢ demandé aux différents acteurs industriels du
nucléaire ainsi qu’aux organismes de recherche, dont le CEA, d’étudier les différents modes
de gestion de ces déchets. Trois axes de recherche ont été définis. L’axe 1 consiste en
I'étude de la séparation chimique puis de la transmutation en réacteur des radionucléides a
vie longue conduisant a des radionucléides a vie courte plus facilement gérables. L’axe 2
concerne le stockage en profondeur des colis de déchets. Quant a I'axe 3, il traite du
conditionnement et de I'entreposage des déchets en surface. Nos recherches s’inscrivent

dans le cadre des axes 2 et 3.

Des produits organiques provenant de la dégradation de matiéres organiques
(plastiques, vinyles, résines, etc...) se retrouvent dans les déchets de faible et moyenne
activité. Ces produits de dégradation comportent des molécules complexantes qui sont
susceptibles de modifier le comportement géochimique des radionucléides présents dans les
colis de déchets. Il est donc nécessaire de bien connaitre l'influence de ces espéces

complexantes.

En effet, le transport des radionucléides en trace dans les milieux naturels est régulé
par deux parametres chimiques : sa solubilité et son coefficient de distribution entre la phase
aqueuse (eau souterraine) et la phase minérale (constituant du sous-sol). La solubilité d’'un
élément traduit sa tendance a précipiter sous certaines conditions de milieu (force ionique,
température, pH). Une faible solubilité limite ainsi la migration des radionucléides. Le
coefficient de distribution d’'un élément (Kd) traduit le partage de ce dernier entre la phase
aqueuse et la phase solide (ici la roche). Plus le coefficient de distribution est élevé, plus le
cation est retenu a la surface des matériaux. Sa migration diminue alors excepté dans le cas

du transport colloidal.

Dans ce cadre, cette thése a pour but de caractériser le systéme ternaire
radionucléide en trace — surface solide - molécules complexantes organiques, ceci d’un point
de vue thermodynamique (macroscopique) et spectroscopique (microscopique). L'approche
thermodynamique consistera en une acquisition de constantes d’équilibre et des études
d’équilibre de solubilité et de partage en solution. La connaissance des coefficients de
distribution et des constantes de complexation en fonction du milieu est I'objectif final a
atteindre afin d’étre prédictifs. L’approche spectroscopique a pour but d’'une part d’apporter

une description microscopique des processus d’adsorption et d’autre part peut a I'avenir
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permettre l'ouverture vers des études de modélisation moléculaire des réactions de

rétention.

Les complexants organiques retenus ont été choisis de fagcon a étre représentatifs.
Les acides carboxyliques et dicarboxyliques ont donc été sélectionnés parce qu’ils sont les
composeés ultimes de dégradation de la cellulose ([Bourbon, 1994]). Notre choix s’est porté
en particulier sur I'acide oxalique car il est également naturellement présent dans les sols et
présente une grande affinité pour les oxydes et les cations métalliques. Il est donc

potentiellement susceptible de modifier le comportement de ces derniers.

Quant aux cations métalliques, la représentativité des radionucléides susceptibles
d’étre présents dans les colis de déchets nucléaires a été le facteur principal du choix. Une
contrainte supplémentaire est venue s’ajouter du fait des collaborations avec les différents
laboratoires. Il est en effet préférable que les cations ne soient pas, ou peu radioactifs. Nous
avons choisi des éléments qui soient également facilement détectables par différentes
techniques analytiques et spectroscopiques (SLRT, UV-visible, XPS, etc...). Notre choix
s’est donc arrété sur I'europium (lll) et 'uranium (VI). L’américium (lll) a également été traité
afin de vérifier la représentativité des actinides trivalents de I'europium (lll), comme analogue

des actinides trivalents.

Enfin, 'alumine o a été choisie comme solide modéle parce que sa structure
cristalline, trés bien caractérisée, pourrait permettre d’envisager a plus long terme des
études basées sur la modélisation moléculaire et parce que sa couleur blanche nous permet
d’envisager des techniques spectroscopiques comme la SLRT. En effet, des solides comme
la goethite (orange) ou I'hémathite (noir) ne permettent pas ce genre de techniques. De plus,

elle posséde des groupements aluminols que I'on retrouve dans des solides argileux.

Nous traiterons donc dans un premier temps de l'effet du milieu sur I'alumine o
(adsorption des ions du sel de fond). Nous nous intéresserons au systéme binaire solide -
complexant organique afin de comprendre les modifications interfaciales qu’ils peuvent
provoquer. L’adsorption de molécules organiques a la surface d’'un solide peut modifier
l'interface présentée a la solution : elle peut alors devenir organique. Enfin la rétention des
différents cations sera étudiée afin d’appréhender leur comportement aussi bien dans le cas
de systémes binaires que dans celui de systémes ternaires. Les complexants organiques
peuvent avoir deux types d'effet sur les cations: purement compétitif ou compétitif

synergique.

Une fois les comportements des cations prédictibles, nous dimensionnerons nos
études afin d’observer, au moyen de techniques spectroscopiques, les différentes espéces

chimiques caractéristiques de la sorption.
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L. Aspect thermodynamique

A. Présentation des différents modeéles
thermodynamiques

La migration des éléments a I'état de trace dans les sols est contrblée par des
réactions de précipitation, de complexation, ou d’adsorption a la surface des solides
constitutifs du milieu géologique. Pour bien comprendre le systéme étudié, il est donc
nécessaire d’analyser et de quantifier ces comportements. Dans le cas d’'une étude de
rétention en laboratoire, la solubilité des espéces mises en jeu est parfaitement contrélable
dans le cas ou I'on posséde les données thermodynamiques adéquates : on peut donc se
placer dans des conditions telles que la rétention soit le seul type de réaction a l'origine

d’'une perte de matiére en solution.

Lorsque le type de réaction a été défini, il est indispensable de présenter les outils
théoriques mis a notre disposition pour quantifier et modéliser cette rétention. On trouve
dans la littérature un nombre conséquent de modeéles thermodynamiques utilisant la loi
d’action de masse, ou empiriques tels que les isothermes de Freundlich ou Langmuir. Dans
le cadre de notre étude, nous ne nous intéresserons qu’aux seuls modeles
thermodynamiques tels que les modéles de complexation de surface et la théorie des

échangeurs d’ions.

Ces deux types de modéles thermodynamiques utilisent la loi d’action de masse mais
different par leur approche de linterface solide-solution. Les modéles de complexation de
surface considérent de fagon microscopique I'interface solide-solution et doivent donc faire
intervenir la répartition physique des charges a cet interface (les complexes de surface
peuvent étre des espéces globalement non neutres). La théorie des échangeurs d’ions ne
présume en aucun cas de la répartition des ions mais seulement de I'électroneutralité
globale des deux phases. L’approche est donc plus macroscopique. Le schéma suivant
(figure 1-1) permet de représenter la disposition des deux types de modéles vis-a-vis de

I'interface solide-solution.
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figure I-1 : représentation de l'interface solide-solution et du positionnement des deux

principaux types de modeles thermodynamiques

Nous allons maintenant présenter de fagon rapide les différents modéles conceptuels
thermodynamiques utilisés pour décrire les comportements de rétention des espéces
étudiées. Nous aborderons dans un premier temps les différents modéles de complexation

de surface puis ensuite la théorie des échangeurs d’ions.
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1) Les modéles de complexation de surface

Cette distribution particuliere des charges a linterface se traduit par la prise en
compte d'un terme électrostatique qui permet de connaitre la concentration d’'une espéce

adsorbée a partir de celle en solution.
ai(a)=ai(ﬁ)oexp[(MF(B)-M;’(OC) )/RT]oexp[-zFW/RT]

ajw - activité de i dans la phase o

ajp) : activité de i dans la phase 3

uio(o‘) : potentiel chimique standard en joule de i dans la phase o

uf(B): potentiel chimique standard en joule de i dans la phase 3

R : constante des gaz parfaits
T : température en K

z : charge de I'espéce i

F : constante de Faraday

v = ¢,-0p : différence de potentiel en volt entre les deux phases o et B (potentiel de

Galvani)

Les différents modeéles de complexation de surface different alors par la
représentation de linterface (et donc les relations charge-potentiel) et des réactions a
prendre en compte qui en découlent. Mais dans tous ces modeéles, on considére que la
surface du solide est plane et que la distribution des charges se fait entre des condensateurs

plans.
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Figure I-2 : représentation schématique de la double couche électrique : (A) modéle de la
couche diffuse (B) modéle de la capacité constante (C) modele de triple couche ([Hayes,
1991]

(a) Le modéle de la couche diffuse ou DLM

Ce modele considére que les ions sont spécifiquement adsorbés a la surface du
solide et qu'ils participent par conséquent a la charge de surface. Les ions présents dans la

couche diffuse compensent cette derniére. Dans ces conditions, la surface et la couche
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diffuse forment un condensateur électrique. De par les propriétés méme de cette interface,
seules les réactions acide-base de la surface et de formation de complexe de coordination
sont a prendre en compte. Ceci ameéne trois paramétres ajustables pour caractériser

l'interface du solide (le nombre de sites et les deux constantes d’hydrolyse).

(b) Le modéle de capacité constante

Ce modéle est un cas limite du précédent. En effet, on considére la couche diffuse
comme un plan. Il est malgré tout important de noter que cette approximation n’est vraie que
si la force ionique de la solution est suffisamment élevée. Il en résulte un parameétre

ajustable de plus que pour le modéle de couche diffuse : la capacitance.

(c) Le modéle de triple couche

Ce modéle contrairement aux deux précédents permet d’envisager l'adsorption
d’éléments présentant une affinité plus faible que les ions spécifiquement adsorbés et
formant des complexes de sphére externe avec la surface (paires d’ions). On peut donc
considérer l'influence de la force ionique comme la rétention sur la surface des ions
constituant le sel de fond et ainsi augmenter la portée de ce type de modélisation a différents

milieux.

L’'inconvénient de cette approche est que sept paramétres ajustables sont
nécessaires pour caractériser le solide. En fait, comme les deux condensateurs sont montés
en série, on ne peut pas accéder a la capacitance de chacun mais a une capacitance totale.
C,, capacitance de la couche ou se trouve les anions et les cations adsorbés (voir figure 1-2)
est donc habituellement fixé a 0,2uF/m?: cette valeur a été déterminée au moyen d'une
étude électrochimique sur le systeme Agl(s)/Ag(s). Il est intéressant de noter que Hiemstra
et al. ([Hiemstra, 1991]) ont mis en évidence que la faible valeur de cette mesure est due a
la présence dans la premiére couche d’hydratation du solide de molécules d’eau fortement
orientées. Or cette derniére est absente dans le cas d’interface métal-hydroxyde. lls ont

observé par exemple sur la goethite une capacitance expérimentale de 0,9uF/m?2.

(d) Le modéle MUSIC (MUIti-Site Complexation)

Pour des raisons de simulation mathématique, tous les modéles précédents sont
utilisés en contraignant arbitrairement le nombre de types de sites (en général un ou deux) et
leur caractére amphotére. Mais le modele MUSIC a une approche différente en amont. En
effet, au lieu arbitrairement d’'imposer les sites de surface, il s’appuie sur les propriétés
cristallographiques du matériau considéré. De par les plans de clivage envisagés, on connait

le nombre d’atomes d'oxygéne liés a chaque cation de la matrice et donc la charge

21



résiduelle de ce dernier suivant la théorie de Pauling. Les différentes charges résiduelles des

cations définissent les différents types de sites.

Une fois ces sites déterminés, on utilise les modéles de complexation de surface vus
précédemment (en général la triple couche). L’'inconvénient est, dans ce cas, un nombre de

paramétres ajustables encore plus élevé.

En conclusion, les modéles de complexation de surface présentent 'avantage de
tenter de décrire l'interface solide-solution (avec des approximations). Mais on peut tout de

méme attribuer quelques lacunes aux différents modéles :

- le modéle de la couche diffuse et de la capacité constante sont limités par la
portance des modélisations puisqu’ils ne considérent pas les effets du sel de fond. lls ne

sont donc pas extrapolables a différents sels de fond et a différentes forces ioniques.

- le modele de la triple couche tente de prendre en compte le milieu, mais la grande
quantité de paramétres ajustables occasionne souvent une corrélation et exige un nombre

élevé de points expérimentaux que peu d’études ont réalisé.

2) La théorie des échangeurs d’ions

Par rapport aux modéles de complexation de surface, la théorie des échangeurs
d’'ions s’appuie sur une approche bien différente de la rétention. Elle ne cherche pas a
connaitre la répartition des charges a I'interface solide-solution. Elle se place en fait au dela
de la double couche électrique et définit la phase solide comme étant le solide et la double
couche électrique. Par conséquent, ce modeéle présente deux phases globalement neutres :

la phase solide (solide + double couche électrique) et la solution.

Cette approche des phénoménes interfaciaux n’est pas nouvelle puisqu’elle a été trés
développée dans le cadre des résines échangeuses d’ions possédant des groupements

fonctionnels greffés ([Helferrich, 1962]). C'est un modéle purement macroscopique.

(a) Principes de base ([Gorgeon, 1994], [Bradbury, 2001])

Cette théorie s’applique a un systéme de deux phases totalement non miscibles et

électriquement neutres :

- une phase solide imprégnée de solution développant a sa surface des charges

exactement compensées par des ions de la solution appelée échangeur d’ions.
- une phase liquide qui échange avec la phase solide des ions.

Aucun postulat n’est posé quant a la quantité de sites réactionnels et a leur

équivalence ou pas. Le type et le nombre de sites réactionnels définissent les propriétés
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intrinséques du matériau et on définit la capacité d’échange pour chaque type de sites qui

correspond au nombre de sites par unité de masse pour un type réactionnel.

(b) Les réactions considérées
Les réactions prises en compte dans la théorie des échangeurs d’ions sont de

différentes natures mais elles conduisent toutes a une surface globalement neutre :

- la compensation de charges de surface ou paire d’ions
{EMOH} + H' + A" 2 {=MOH,"-A}

- 'échange de ligands

{=MOH} + A" 2 {=MA} + OH"
- la formation de complexe de coordination

{EMOH} + A" 2 {=MO-A} + H*
- le partage de Donnan

A" +B 2 {A"-B}

Cependant, il est important de noter que ce modéle ne fait intervenir que des
formulations chimiques. En effet, il ne nous permet pas de définir le type exact de liaisons

chimiques mises en jeu (complexe de coordination ou paire d’ions) lors des réactions.

Par contre, 'avantage de la théorie des échangeurs d’ions est la possibilité de vérifier
directement les hypothéses énoncées, par l'intermédiaire de traitements mathématiques
appropriés qui mettent en évidence les réactions chimiques. Un autre avantage est la faible

corrélation de parametres de régression.

3) Conclusion

Considérant les différents modéles thermodynamiques mis a notre disposition, nous
devons maintenant faire un choix. Tout d’abord, I'effet reconnu du sel de fond doit étre pris
en compte. Nous sommes donc amenés a considérer soit la théorie des échangeurs d’ions,
soit le modéle de triple couche. En comparant les possibilités et les inconvénients des
différents modéles décrits précédemment, nous avons sélectionné la théorie des échangeurs
d’'ions. De plus ce modéle ne nous oblige a aucun a priori vis-a-vis du type de sites a la
surface du solide ainsi que de leur nombre. Enfin, la faible corrélation des paramétres de

régression induit une plus grande fiabilité des modélisations.
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B. Systémes cations 4f et 5f— surfaces d’oxyde

La rétention de cations métalliques sur des surfaces d’oxyde a fait I'objet depuis
quelques dizaines d’années de nombreuses études. En ce qui nous concerne, seuls les
travaux concernant les cations métalliques des éléments de transition 4f et 5f et les oxydes
minéraux de point de charge nulle élevé nous intéressent. En effet, de par les analogies qui
existent entre ces cations, et également les similitudes comportementales des solides de
PZNPC (point zero net proton charge, point de charge nulle) proche de 9, nous avons élargi

le champ d’investigation.

La rétention d’actinides et de lanthanides sur les oxydes minéraux a été caractérisée
principalement par les modéles de complexation de surface. De par la taille de ces cations
en solution, ces derniers sont exclus de la structure intercristalline du solide ([Prikryl,
1994]) : un mécanisme d’échange de ces cations seuls avec la surface n’est donc pas
envisagé. Les actinides et les lanthanides s’hydrolysent facilement jusqu’a de hauts degrés
de coordination et forment également divers complexes forts avec les ligands oxygénés.
Etant donné I'encombrement stérique de la molécule, il lui est alors difficile de s’inclure dans
une structure cristalline pour remplacer par échange un cation du solide. Les sites

réactionnels ne sont donc que la résultante des propriétés structurales du solide.

Les processus d’adsorption des lanthanides et actinides semblent plus complexes
que dans le cas des métaux de transition du bloc d. En effet, alors que dans le cas de ces
derniers, I'adsorption augmente rapidement avec le pH pour atteindre 100%, on observe
souvent une désorption aux pH les plus basiques dans le cas des actinides. Ceci s’explique
par la chimie plus complexe de ces métaux et leur propriété a former des complexes
anioniques hydroxydes et carbonates ([Righetto, 1988]). La concentration apparente en

solution des espéces susceptibles de s’adsorber diminue alors.
1) Les mécanismes de rétention

(a) Les éléments de degré d’oxydation +llI

Malgré les similitudes de comportement entre les différentes surfaces et les différents
cations consideérés, les interprétations des résultats expérimentaux, pourtant relativement
similaires dans des conditions similaires, varient suivant les auteurs et les modéles utilisés.
En effet, si Rabung et al. ([Rabung, 1998]) expliquent la rétention de I'europium (lll) sur
’hématite par la prise en compte de I'ion aquo sur deux types de sites, Degueldre et al.
(IDegueldre, 1994]) considérent toutes les espéces de I'américium (lll) en solution a
I'exception de Am(COj3);> espéce responsable de la désorption en milieu basique. Pourtant,

ces deux cations sont souvent considérés par les auteurs comme des analogues chimiques.
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Alors on peut se demander si cette différence notée remet en cause cette analogie ou si

simplement le modéle utilisé par 'auteur est a lui seul responsable de cette différence.

Cette divergence d’interprétation s’observe méme dans le cas des mémes cations et
surface, 'américium (1) et la silice. En effet, Degueldre et al. ([Degueldre, 1993]) expliquent
la rétention de I'américium (lll) sur la silice par la rétention unique de lion aquo. Mais
Labonne et al. ([Labonne, 1997]) font appel a la rétention des deux premiers hydroxydes en
plus de l'ion aquo pour modéliser leurs points expérimentaux. On peut tout de méme noter
que Degueldre utilise la rétention de tous les hydroxydes de I'américium pour en expliquer sa

rétention sur le quartz.

Par conséquent, il est difficile de sortir un mécanisme réactionnel des résultats
expérimentaux de la bibliographie, et de le vérifier dans le cadre d’une nouvelle étude. En
effet, ce processus de rétention semble fonction du modéle utilisé. Par contre, nous sommes
en mesure d’observer les tendances de sorption et les comparer avec nos résultats a

conditions thermodynamiques équivalentes.

(b) Les éléments de degré d’oxydation +VI
Comme dans le cas des trivalents, les études sont conséquentes et les
interprétations nombreuses. En effet, certains auteurs tentent de modéliser la rétention en
restant au plus proche de la chimie en solution, et d’autres s’obligent a limiter les

mécanismes réactionnels, quitte a utiliser différents types de sites.

En effet, par exemple Waite et al. ([Waite, 1994]) expliquent la totalité de I'isotherme
de rétention de l'uranium (VI) sur la ferrihydrite par un unique mécanisme bidentate et
mononucléaire. Par contre il leur est nécessaire de proposer I'existence de types de sites

d’affinité différente.

Mais d’autres auteurs envisagent lintervention des complexes hydroxydes et
carbonates formés en solution. Par exemple, Prikryl et al. ([Prikryl, 1994]) supposent que la
désorption a pH basique de I'uranium sur l'alumine o est due a I'apparition en solution de
complexes hydroxo et hydroxocarbonates tout en considérant que I'espéce adsorbée est
UO,(OH), (espece majoritaire en solution). Hsi et al. [Hsi, 1985] ont étudié la sorption de
I'uranium(VI) sur 'oxohydroxyde de fer amorphe et la goethite : ils en arrivent a la conclusion
que l'uranium(VI) est retenu par la surface sous sa forme UO,0OH" et (UO,);(OH)s". Ces
espéces ont été mises en évidence au moyen du modéle développé par Davis et al. ([Davis,
1978]). On constate tout de méme que la majorité des auteurs tente dans la mesure du
possible de modéliser les points expérimentaux de leurs études en supposant I'adsorption

des espéces majoritaires en solution. Cette approche n’est justifiable que si 'on considére
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que la présence de la couche électrique ne modifie pas ou peu la chimie a I'interface des

espéces en solution

2) Les mécanismes particuliers de rétention

On peut observer quelques mécanismes de rétention singuliers a linterface. Les
cations possédant des propriétés oxydo-réductrices réagissent a linterface du solide
possédant le méme type de propriétés. Mais ces mécanismes mettent en jeu des
lanthanides ou actinides présentant la capacité de s’oxyder ou se réduire facilement. Dans le
cadre de cette étude, les cations considérés (Am(lll), Eu(lll), U(VI)) et la surface envisagée
(a-Al>O3) ne peuvent en aucun cas réagir ensemble étant tous sous leur degré d’oxydation le

plus élevé rencontré dans les conditions ambiantes d’un laboratoire.

3) Les effets de milieu

Seul I'effet d’ions compétiteurs tels que les ions sulfate, le magnésium et le calcium a
été traité. Etant donné que les actinides ou lanthanides sont dans ces études a I'état de
trace, et que les sulfates sont des complexants faibles, les auteurs ont en fait globalement
observé I'effet de la force ionique sur la rétention. Hunter et al. ([Hunter, 1988]) et Hsi et al.
([Hsi, 1985]) en ont conclu que la force ionique n’avait pas d’effet notable sur la rétention

des actinides.

C. Systémes anions surface d’oxyde

Il est nécessaire de connaitre le comportement des anions présents (complexants
organiques ou minéraux) en solution vis-a-vis de la phase solide. lls peuvent en effet
influencer la rétention des cations métalliques sur cette surface : soit ils modifient I'état de
surface du solide par adsorption et donc le comportement en solution du solide, soit ils
complexent les cations en solution et influent sur le comportement de ces derniers. En effet,
Davis et al. ([Davis, 1978]) ont conclu par exemple, que I'adsorption de métaux a I'état de
trace peut étre significativement modifiée par la présence de groupements chélatants

carboxyliques et phénoliques.

Nous aborderons donc dans un premier temps l'adsorption de divers anions
oxygénés, puis dans un deuxieme temps, nous nous attarderons sur le cas particulier de

I'acétate, 'oxalate et les carbonates.

1) Adsorption de divers oxoanions sur les oxydes minéraux

(a) Comportement général
La rétention des matiéres organiques sur des solides dépend des groupements
fonctionnels, de la structure moléculaire et de la taille de ces molécules ainsi que de la

nature de la surface et de la composition de la phase aqueuse ([Yao, 1996]). En effet,
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'adsorption maximale sur une surface minérale est atteinte a un pH proche du pKa de l'acide
conjugué ([Kummert, 1980]). En particulier Inskeep ([Inskeep, 1989]) a constaté que la
capacité a s’adsorber d’'un anion organique dépendait plus de la quantité d’oxygéne que de
la quantité de carbone de la molécule du fait des liaisons oxygéne— métal (oxyde) mises en
jeu. C’est pourquoi les oxoanions ont généralement une grande affinité pour les oxydes

métalliques.

Quel que soit le type de ligands, on observe toujours le méme type d’isotherme
d’adsorption en fonction du pH de la solution : une adsorption nulle en milieu basique
(surface et ligand chargés négativement) qui augmente progressivement en milieu acide. On
observe méme suivant les oxoanions considérés une désorption en milieu trés acide (figure
I-3) traduisant une compétition entre la rétention du composé organique et de I'anion du sel
de fond.
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figure I-3 : comparaison de I'adsorption du maléate et du succinate sur &-Al,O3 en fonction du

pH final pour une concentration initiale de 1TmM . ([Yao, 1996])

(b) Mécanismes d’adsorption

Parmi les différents mécanismes d’adsorption d’anions envisagés, I'échange de
ligands entre la surface de l'oxyde et les groupements fonctionnels carboxyliques et
hydroxyles, surtout sous condition acide, semble le mécanisme prédominant ([Gu, 1994]).
L’adsorption spécifique dépend donc des propriétés acide-base de la surface ([Kummert,
1980]) et de 'anion. En fait, elle semble se dérouler comme si les molécules organiques en
solution se complexaient avec le cation métallique de la surface : on peut donc prévoir (au
moins de maniére relative) les possibilités de rétention de certains ligands sur des surfaces
minérales a l'aide des constantes de complexation en solution de ce méme ligand avec le
cation métallique de la surface. On constate en effet sur la figure I-4 que, dans le cas de

composés organiques, il semble y avoir une relation linéaire entre la constante d’adsorption
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de ces molécules avec la surface (goethite sur 'exemple de la figure 1-4) et celle de

formation du complexe avec I'hydroxyde du cation de la surface en solution.
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figure I-4 : comparaison de la tendance a former des complexes de surface (*K;°, sMOH + H,A &

=MeHA + H,0) et de celle & former des complexes solubles (*K;, MeOH** + H,A & MeHA? +H,0)

(O)a-FeOOH and FeOH?* respectivement
( ®)Al,03 and AIOH** respectivement ([Stumm, 1980])

Cependant tous les auteurs ne sont pas unanimes quant a I'état de protonation de
I'espéce qui s’adsorbe a la surface du solide. Gu et al. ([Gu, 1994]) pensent que les espéces
susceptibles de s’adsorber sont essentiellement les groupements carboxyliques déprotonés
totalement de par leurs données en spectroscopie infra-rouge. Par opposition, d’autres
auteurs, tels que Yao et Yeh ([Yao, 1996]), ont montré dans leur étude sur les acides
dicarboxyliques a quatre carbones, que I'adsorption était maximale entre la surface chargée

positivement et les anions chargés négativement une fois (figure I-5).
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figure 1-5 : comparaison de l'influence du pH sur la distribution des sites hydroxyles de

surface, I'adsorption, et la distribution des espéces en solution. ([Yao, 1996])
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On remarque la similitude de forme entre la spéciation en solution des anions et
isotherme d’adsorption. Par contre, on constate que la quantité adsorbée en milieu acide
est supérieure a la concentration de I'espéce HX en solution. L’'espéce H.X serait donc
également adsorbée a la surface du solide. lls en sont donc arrivés a proposer les

mécanismes suivants :

=AIOH + H.X 2 =AIXH + H,0

=AIOH + HX

o

=AIOH, + HoX 2 =AIXH + H,0"
2 =AIX + H,0
N

=AIOH_+ HX 2 =AIXH + H,0

Le probleme des matiéres organiques naturelles est que ce sont des complexants de
structure mal connue : interpréter leur influence vis-a-vis de cations a la fois d’'un point de

vue thermodynamique et spectroscopique introduirait beaucoup d’ambiguités.

2) Rétention de I'acétate

Les études traitant de la rétention de l'acétate sur les oxydes minéraux sont peu
nombreuses. En effet, la communauté scientifique s’intéresse en général aux acides
fulviques et humiques, les espéces organiques naturelles majoritairement présentes dans les
sols, mais dont le comportement trés complexe n’est pas compatible a ce jour avec les

modéles retenus dans notre travail.

(a) Comportement général
Les études menées montrent une augmentation de la rétention en méme temps que
le pH jusqu’a une valeur proche du pKa de l'acide acétique. Au-dela, on observe une

désorption du complexant (figure 1-6).
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figure 1-6 : effet du pH et [NaCl] sur I'adsorption de AcO par 'oxyde d’aluminium. [AcO]iitiaie=3,3.10°
*M; [NaClJinisiate = O (0) ou 0,01M (e); AcO = AcOH and AcO  ([Schulthess, 1990])
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On note également une diminution de la rétention en présence de chlorure de
sodium : un effet compétitif entre les deux anions est envisagé ce qui tenterait & montrer que

les sites concernés par la rétention de ces deux ions sont les mémes.

(b) Mécanismes d’adsorption

Le mécanisme proposeé par les auteurs est un simple échange anionique entre le
ligand déprotoné et I'ion hydroxyde de la surface ou alors un mécanisme de co-adsorption

de l'ion H+ et du ligand :
{=Al-OH} + AcO™ & {=Al-OAc} + OH"
ou {=AI-OH} + AcO™ + H" 2 {=Al-H,0-OAc} + OH

Or ces deux mécanismes sont indissociables d’'un point de vue thermodynamique
étant donné les conditions d’étude. En effet, 'eau est considérée comme le solvant et son

activité en solution est donc de 1 (milieu suffisamment dilué).

3) Rétention de I’oxalate

L’oxalate (anion trés présent dans les sols comme produit de dégradation ultime des
matieres végétales et animales) présente deux sites réactionnels voisins ce qui lui confére la
possibilité de s’adsorber de fagon bidentate. De plus, comme les carbonates, il présente une
fonction carboxylique, ce qui peut lui afférer des comportements proches de ceux des

carbonates.

(a) Comportement général
L’oxalate est 'un des anions organiques les plus étudiés quant a sa rétention sur les
oxydes minéraux. Mais son étude est délicate puisque ses propriétés chimiques de
complexation impliquent qu’il dissout facilement les oxydes minéraux. En effet, 'oxalate

forme en général avec les cations métalliques de la surface des complexes solubles stables.

L’isotherme de rétention de I'oxalate sur les oxydes minéraux présente en général
une forte rétention en milieu acide qui diminue de facon rapide au-dela du deuxiéme pKa

(figure I-7).
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figure I-7 : modélisation de I'adsorption de I'oxalate sur la goethite ; - - - Model A (=MOH +

C,0, + H" 2 =MOH,C,0,* ; — Model B =MOH + C,0,* & =MOHC,0,%) ([Karltun, 1998])

(b) Mécanismes d’adsorption

L’'oxalate, de par la symétrie de sa molécule, présente des propriétés d’adsorption
tres particuliéres. |l est en effet composé de deux groupements fonctionnels carboxyliques
équivalents pouvant chacun se lier sur les surfaces des oxydes minéraux. Les études
menées a concentration variable en solution ont toutes abouti a la méme conclusion : si
'oxalate s’adsorbe de fagcon bidentate a faible concentration, il devient monodentate a forte

concentration ([Parfitt, 1977]), permettant ainsi une plus grande quantité d’oxalate adsorbée
par masse de solide.

Par contre, les auteurs ne sont pas unanimes quant aux espéces mises en jeu lors de
I'adsorption. Si la majorité des auteurs est d’accord quant a la forme de I'oxyde mise en jeu
lors de la rétention (=S—OH,"), la forme de I'acide oxalique est plus controversée. Certains
auteurs ([Kallay, 1985]) pensent que la forme C,04* est seule responsable de la rétention

de I'oxalate sur hématite suivant un mécanisme bidentate.

Mais d’autres auteurs, sans s’intéresser au mécanisme a proprement parlé,
supposent que la forme de I'oxyde et de I'oxalate ne sont pas les mémes. Karltun [Karltun,

1998] pense que l'ion oxalate chargé négativement réagit avec la surface sous sa forme
neutre suivant:

=MOH+C,0,* 2 =MOHC,0,*

Par contre, Mesuere et Fish ([Mesuere, 1992]) affirment que l'adsorption des
molécules organiques n’'implique pas uniquement les espéces totalement déprotonées. lls
supposent que I'oxalate peut s’adsorber a la surface de la goethite aussi bien sous sa forme

C,0,% que sous sa forme HC,O,. En effet, les modélisations effectuées ont obtenu les
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meilleurs résultats (modéle de triple couche) pour des espéces de surface de sphére
externe. lls ont également montré que lorsque I'on atteignait des concentrations proches de
la saturation de surface, la réaction prépondérante d’adsorption était celle conduisant a la

formation d’une espéce neutre.
=SOH° + C,0,% + 2H" 2 =SHC,0, + H,0

En conclusion, il semble difficile de déterminer les mécanismes réactionnels
d’adsorption de l'oxalate a la surface d’oxydes. En effet, les conclusions des différents
auteurs ne sont que les résultats de régression. Elles sont donc fonction des hypothéses et

du modéle de complexation de surface utilisé.

(c) Variation de la rétention en fonction des paramétres du

milieu

(i) Force ionique
La concentration du sel de fond a une grande importance sur l'adsorption des
matieres organiques. Mesuere et Fish ([Mesuere, 1992] ont montré qu’en augmentant la
concentration du sel de fond de 2 ordres de grandeur, le pH auquel 50% de I'anion est
adsorbé est déplacé d'une unité vers les pH acides (figure 1-8). En fait, augmenter la force

ionique réduit I'adsorption en diminuant I'activité des espéces.
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figure 1-8 : adsorption de I'oxalate sur la goethite en fonction du pH et de la force ionique.
([Mesuere, 1992])

Selon leur étude, l'effet de la force ionique est différent suivant I'anion considéré :
plus ce dernier s’adsorbe fortement sur la surface, moins la force ionique a d’effet sur sa
rétention. Etant donné l'effet de I'augmentation de la force ionique sur les isothermes
d’adsorption de [l'oxalate, les auteurs concluent que l'oxalate a un comportement

intermédiaire vis-a-vis de la surface.

32



(i) Compétition anionique
Quelques études ont été menées pour connaitre le comportement de I'oxalate en
présence d’un oxyde minéral mais e€galement d’'un anion compétiteur pouvant s’adsorber sur
la surface. En effet, en milieu naturel, nombreux sont les anions (CI’, S0,7, COaz') présents

dans les eaux souterraines pouvant géner I'adsorption de I'oxalate.

D’aprés les études menées par Violante et al. ([Violante, 1991]), dans le cas de la
compétition entre I'oxalate et le phosphate, I'ordre d'addition des anions dans la solution
semble avoir une importance prédominante (figure 1-9). Il semblerait donc que ces deux

anions occupent, en tout cas en partie, les mémes sites sur 'oxyde d’aluminium.
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figure 1-9 : effet du pH et de 'ordre d’addition de 1 mol/kg d’oxalate et de phosphate sur
l'adsorption (a) des phosphates et (b) de I'oxalate par I'oxyde d’aluminium : P=P ajouté
seul ; P/OX=P ajouté avant OX ;P+OX=P et OX ajouté simultanément ; et OX/P=0X
ajouté avant P. ([Violante, 1991])

En conclusion, les études menées ont toutes abouti a une adsorption de I'oxalate
importante en milieu acide méme si les mécanismes d’adsorption different suivant les
auteurs. Les auteurs sont également d’accord pour dire qu’a la fois la concentration en

oxalate et les paramétres du milieu modifient les isothermes d’adsorption de I'oxalate sur les

surfaces minérales.

4) Rétention des carbonates

Les études portant sur la rétention des carbonates sont peu nombreuses dans la
littérature. En effet, si ce complexant peut jouer un rdle primordial dans le cadre du
comportement des cations, son étude se heurte a des problémes d’ordre expérimental :

contréler la concentration en carbonate en équilibre avec I'acide carbonique de l'air et ce sur

un domaine de pH le plus conséquent possible.
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(a) Comportement général
Contrairement a I'oxalate, ou le maximum de l'isotherme de rétention s’observait a
des pH proches du deuxiéme pKa, dans le cas des carbonate se maximum se manifeste au
premier pKa (figure 1-10). La désorption en milieu acide est probablement due a la présence
majoritaire de H,COj;, alors que celle en milieu basique a la charge de surface du solide

(alumine pour Schulthess et al. et goethite pour Van Geen et al. ) globalement négative
(IVan Geen, 1994], [Schulthess, 1990]).
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figure 1-10 : effet du pH, [AcQO] and [NaCl] sur I'adsorption des carbonate par un oxyde

d’aluminium

(b) Mécanismes d’adsorption

Le mécanisme de rétention mis en avant par Van Geen et al. pour expliquer leur
isotherme est, dans ce cas encore, un échange entre I'ion hydroxyde et le ligand. Mais pour

modéliser ses résultats, 'auteur a besoin de considérer deux réactions différentes : la
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rétention de I'hydrogénocarbonate sur un site de surface et celle du carbonate également

sur un site de surface. Les réactions sont présentées ci-dessous :

=Fe-OH + 2H" + Cog' 2 =Fe-OCOOH + H,0

=Fe-OH + H' + CO% 2 =Fe-OCOO" + H,0

D. Systeme ternaire

Maintenant que les différents systémes binaires ont été passés en revue, nous
pouvons nous intéresser au systéme ternaire cation/ligand/surface. En effet, la présence a la
fois du cation métallique, du complexant organique et de la surface engendre plusieurs
difficultés. On constate alors soit une augmentation, soit une diminution de la rétention du

cation métallique.

L’influence sur la rétention d’un cation métallique en présence de complexants est un
probléeme récurant dans le stockage de déchets nucléaires. En effet, rappelons que des
études ont montré que la présence de molécules organiques peut modifier sensiblement le

comportement de cations métalliques vis-a-vis de leur rétention ([Nolin, 1997]).

En présence d’une surface, les cations métalliques et les complexants organiques ou
inorganiques peuvent interagir de nombreuses fagons : une compétition pour les sites de
surface peut avoir lieu entre les cations et les ligands ; ils peuvent influer réciproquement sur
leur adsorption en modifiant les propriétés électrostatiques de l'interface solide/solution ; les
complexes formés en solution peuvent ne pas s’adsorber ou s’adsorber faiblement et ainsi
diminuer la rétention du métal ; les complexes formés en solution peuvent s’adsorber

fortement a la surface et ainsi augmenter la rétention par rapport aux cations libres.

Des études ont donc été menées pour comprendre avec précision I'influence que
peuvent avoir des complexes organiques ou inorganiques présents dans les eaux naturelles
sur la rétention de cations métalliques sur les oxydes minéraux afin d’établir un modéle

prédictif du comportement des métaux.

Nous nous pencherons dans un premier temps sur les facteurs susceptibles de
diminuer la sorption du cation métallique en présence de complexants organiques, puis dans
un deuxiéme temps sur ceux capables de 'augmenter. Pour terminer, nous nous attarderons
sur la bibliographie concernant le systéme ternaire cation métallique/goethite/carbonate. En
effet, de nombreuses études ont mis en évidence les similitudes de comportement ente
'oxalate et les carbonates. De plus, la goethite est un oxyde métallique ayant son point de

charge nulle a 9 comme I'alumine o.
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1) Effet purement compétitif

(a) Formation de complexes non adsorbés a la surface

Une des raisons principales de la diminution, par ajout de complexant, de la rétention
d’'un cation métallique a la surface d’un solide est la formation en solution de complexes forts
ne s’adsorbant pas, qui diminue alors la concentration apparente des espéces susceptibles
d’étre retenues par la surface. Si on définit le Kp d’'un cation comme le rapport de la
concentration adsorbée sur la concentration en solution :

KD=% on peut montrer ([Tremillon, 1965]) que dans le cas d’'une complexation en

solution parunligand L,on a:

K
K'p=—"-avec C'=C*ou,
Olm(L)

On observe souvent ce type de comportement entre les actinides ou les lanthanides
et les carbonates. En effet, ces cations forment des complexes forts avec les carbonates en

milieu basique. On observe alors une chute de la rétention.

Ainsi Del Nero et al. [Del Nero, 1998] ont montré que les carbonates diminuent de
facon trés importante la rétention du neptunium sur I’hydrargilite (AI(OH)s). En effet, la baisse
d’adsorption du neptunium (figure I-11) est notable en fonction de la concentration de

carbonates en solution.
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figure I-11 : influence du pH et de la concentration totale de carbonates en solution sur la
sorption du Np(V) sur 6g.L™" hydrargilite dans des solutions de 0.1M NaClO, + NaHCO; a
298K. ([Del Nero, 1998])

Les modélisations des courbes de sorption ont été effectuées par le modéle non
électrostatique en considérant la formation de I'espéce =SONpO,. On constate donc que

seule la compétition entre la formation des complexes de surface et des complexes aqueux
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suffit a expliquer la baisse de rétention du neptunium. Il faut tout de méme remarquer que la
courbe de modélisation de rétention en présence d’'une concentration de carbonates de
'ordre de 10mM sous-estime la sorption du neptunium sur I'’hydrargilite. En effet, la courbe
d’ajustement obtenue ne présente pas une répartition aléatoire des résidus. Cette différence
entre la courbe calculée et les points expérimentaux pourrait étre due a un effet de synergie
occasionnée par I'adsorption d’'une espéce complexée. Ce phénoméne s’ajouterait alors a la

complexation en solution.

D’autres auteurs ont également constaté cette baisse d’adsorption occasionnée par
la formation de complexes carbonates en solution. C’est principalement le cas de I'uranium
(V1) traité ci-aprés qui a également un comportement particulier en présence de carbonate

en milieu acide.

Par contre, quand il s’agit de complexants forts tels que 'EDTA (acide éthyléne
diamine tétraacétique) et le CDTA (acide trans-1,2-diaminocyclohexane tétraacétique), on
peut observer une forte diminution de la rétention occasionnée par les complexes formés en
solution (figure 1-12) lorsque les espéces formées ne s’adsorbent pas. D’aprés les modéles
utilisés dans cette étude, ce décalage de I'adsorption du thorium (IV) vers les pH basiques
est uniquement di a la baisse importante de la concentration en solution des espéces

susceptibles de s’adsorber.

(a) MnO,: EDTA ligand (b) MnO,: CDTA ligand
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figure I-12 : adsorption de Qumol/L Th(IV) par 8,3mg/| -MnO2 en milieu NaCl en présence
de ligands compétitifs ; O = pas de ligand ; [7: 8.3umol/L ligand. Modélisation par le modéle
de triple couche ([Hunter, 1988])

On constate tout de méme dans les 2 cas une adsorption non nulle quel que soit le

pH en présence des complexants organiques. Etant donné les conditions d’étude, on peut
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s’interroger sur la raison de cette rétention : il est possible que le complexant organique
s’adsorbe sur la surface de I'oxyde et que le thorium (V) soit retenu par cette nouvelle
surface d’apparence organique. En effet, on constate que I'adsorption augmente fortement
pour atteindre 100% a un pH proche du dernier pKa de I'acide organique. Une explication
peut étre qu’a ce pH, les acides ne présentant plus que des groupements fonctionnels
chargés négativement, une répulsion électrostatique avec la surface de I'oxyde, elle-méme
chargée négativement, provoque la désorption des ligands. Le thorium (IV) s’adsorbe alors
sur la surface d’oxyde. Les actinides trivalents étant connus pour étre extrémement réactifs
vis-a-vis des surfaces, cette rétention peut également étre due a I'adsorption du thorium (1V)
sur les parois des flacons en pyrex utilisés pour les expériences. Si c’est effectivement le
cas, on peut se demander s'il est judicieux de la part des auteurs de modéliser leurs points

expérimentaux en considérant ces valeurs.

(b) Compétition de sorption entre le cation et le complexant

Lorsque les constantes des complexes formés en solution sont trop faibles pour
expliquer la baisse de rétention d’un cation, une autre raison est avancée par les auteurs. lls
supposent qu’il existe compétition entre le cation et le complexant vis-a-vis des sites de la

surface qui engendre alors une modification de I'état de surface.

Ainsi Laflamme et Murray [Laflamme, 1987] ont ainsi expliqué I'adsorption de
thorium (V) en présence de carbonates par une compétition entre la rétention sur la goethite
de I'espéce Th(OH), et des carbonates. En effet, une simple complexation en solution ne

suffisait pas a expliquer I'adsorption du thorium (V) par le modéle considéré (figure 1-13).
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figure 1-13 : modélisation de I'adsorption du thorium (IV) sur la goethite en fonction des
carbonates ([Laflamme, 1987])
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Les difféerents modéles utilisés tiennent compte des équilibres de formation des

complexes carbonates suivantes :

(1) Th**+CO%2Th(CO5)*" log K=11,03

Th**+5C02 2Th(COs)* log K=1,36
(2) Th**+20H+CO% 2Th(OH),(COs) log K=-8,63

(3) Th4++4OH'+Co§';>Th(0H)4(003)2' log K=2,37

Il faut tout de méme noter que la complexation en solution du thorium(lV) par les
carbonates est mieux connue depuis les travaux de Osthols et al. [Osthols, 1994] : le
logarithme de la constante de formation du complexe Th(003)56' a force ionique nulle a été
déterminée égale a 32,33. En effet la modélisation des points expérimentaux de Laflamme et
al. souffre d’'un manque de données fiables a la fois sur la complexation du thorium (IV) par
les carbonates, mais également sur le comportement de dissolution de ThO,(c) en présence
de carbonates. De plus I'existence méme des complexes mixtes hydroxycarbonates

d’actinide (IV) est encore a ce jour sujet a débat.

2) Effet compétitif et synergique
Pour expliquer une augmentation de la rétention d’'un métal en présence de
complexants, on suppose que des complexes forts entre ce cation et cet anion se forment.
Mais contrairement au fait de rester en solution, ce qui aurait pour influence de diminuer la

rétention, ces complexes présentent une forte affinité pour la surface.

(a) Exemple : cas de [l'uranium (VI) en présence de
carbonates
Les isothermes d’adsorption de l'uranium (VI) en présence de carbonates sur les

oxydes de fer ont une allure différente de celle observée pour le thorium (figure 1-14).
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figure I-14 : adsorption de U(VI) sur la goethite en fonction de la concentration totale de
carbonates. La modélisation a été obtenue en considérant des complexes de surface
monodentate UO,0OH", (UO,)s(OH)s", UO,(CO3),*, and UO,(CO3)s* ([Hsi, 1985])

39



En effet, en présence de carbonates, les isothermes d’adsorption de l'uranium (VI)
contrairement au thorium (IV) ([Laflamme, 1987]) présentent une désorption en milieu
basique. Les différentes études menées sur le systéeme oxyde de fer — uranium (VI) —
carbonate ont toutes abouti aux mémes conclusions : une partie des complexes carbonates
formés en solution s’adsorbe ce qui augmente la rétention en milieu neutre ou Iégérement
acide du cation. Lorsque que le milieu devient basique, la charge de surface s’inverse et une
répulsion électrostatique empéche [I'adsorption des complexes carbonatés chargés

négativement.

Il. Aspects spectroscopiques

Ces dix derniéres années, la spectroscopie a été utilisée comme technique
complémentaire aux études de rétention. En effet, les différents auteurs ont le souci
d’apporter des arguments prouvant leur interprétation thermodynamique en matiére de
mécanismes. En effet, les techniques spectroscopiques peuvent nous renseigner sur les

différences d’environnement des cations adsorbés.

Cette approche étant relativement nouvelle mais en pleine expansion, les travaux
sont peu nombreux. On note tout de méme quelques études traitant de différents cations et
surfaces par spectroscopie laser a résolution temporelle. A coté de cela, les études utilisant

la spectroscopie XPS sont encore plus rares.

A. Spectroscopie laser a résolution temporelle (SLRT)

La grande majorité des études menées en SLRT se traitent in situ. On constate tout
de méme que si les solides sont variés (alumine, silice, argiles), les cations sont
principalement le curium (1) et 'europium (lll). On peut se demander si des actinides
réputés pour leur fluorescence comme l'uranium (VI) ne sont pas traités pour des raisons
expérimentales : le premier hydroxyde d’uranium (VI) est connu pour fluorescer trés bien en

solution et peut ainsi masquer les espéces adsorbées.

1) En solution

Si on peut observer un caractére commun a toutes les espéces adsorbés, il s’agit de
laugmentation du temps de vie de I'espéce adsorbée vis-a-vis du cation libre en solution.
Ceci tenterait a montrer une déshydratation lors du mécanisme d’adsorption : on peut donc

penser qu’il s’agit d’'un complexe de sphére interne.

On remarque tout de méme une différence importante sur les études menées entre le
comportement de I'europium (lll) et celui du curium (lll). En effet, si on constate un

déplacement significatif en longueur d’onde dans le cas du curium (lll) ([Stumpf, 2001]),
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'europium (lll) quant a lui ne présente qu'une modification du rapport de ses deux pics

caractéristiques 'F; et 'F, situés & 591nm et 615 nm ([Stumpf, 2002]).

2) Sur solide séché

Kowal-Fouchard ([Kowal, 2002]) s’intéresse a la rétention de l'europium (lll) et
F'uranium (V1) sur lalumine, la silice et les argiles ex-situ. Elle constate également une

augmentation du temps de vie semblant traduire une déshydratation du cation.

On peut s’interroger sur les origines respectives de la perte de molécule d’eau de la
sphére d’hydratation pouvant provenir du mécanisme d’adsorption mais aussi du séchage du

solide.

B. Spectroscopie XPS

Les études traitant de l'adsorption de lanthanides et actinides en XPS sont
relativement rares. Néanmoins, nous pouvons noter Drot et al. ([Drot, 1998]) qui se sont

intéressés a la rétention de I'europium (lIl) et 'uranium (V1) sur les surfaces phosphatées.

Il semblerait, d’aprés ces études, que nous puissions faire la différence entre les ions
de l'uranium sorbés sur différents matériaux phosphatés. Nous pouvons nous interroger si
cela est également vrai dans le cas de différentes formes d’'uranium adsorbés sur le méme
solide. On remarque tout de méme que Kowal-Fouchard ([Kowal, 2002]) est parvenue a

différencier des espéces sorbées de I'uranium (VI) et de I'europium (lII).

Mais toutes ces études nécessitent de contrdler parfaitement I’échantillon au cours de
'expérience. En effet, étant donné la sensibilité de la méthode, il est souvent nécessaire
d'utiliser de grandes quantités de cations. Comment étre sir alors lors de I'extraction du
solide de la solution de ne pas réaliser un précipité a la surface du solide étudié. Les

performances de I'XPS ne nous permettraient alors d’observer que le précipité formé.
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Chapitre Il

Caractérisation de 'alumine o
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Notre étude s’intéresse a un oxyde d’aluminium cristallisé. Tous les plans
cristallographiques sont a envisager ce qui implique que les atomes d’oxygéne de surface ne
sont a priori pas tous équivalents. |l ne faut donc pas écarter, de par les propriétés
cristallographiques du solide, la possibilité de plusieurs types de sites réactionnels de
surface. Dans un premier temps, il nous faut donc déterminer les propriétés intrinséques

(nombre de différents sites, capacité des sites...) du matériau d’étude.

I Conditionnement et conservation du matériau

L’alumine o utilisée dans toute cette étude est une alumine commerciale (Interchim,
pure a 99,99%). Une dissolution de cet oxyde a été tentée afin de vérifier le degré de pureté
de la surface. En effet, méme si le fabricant assure une pureté de 99,99%, I'adsorption
d'espéces chimiques a la surface est envisageable lors de sa conservation.
Malheureusement, malgré les données de la littérature concernant la solubilité de I'alumine «
([Silva, 1995]) (figure 1l-1), nous n’avons pas été en mesure de dissoudre notre solide,
méme dans l'acide chlorhydrique 35% (molarité). Nous supposons que, bien que la

dissolution soit thermodynamiquement possible, son contrdle cinétique est trés important.
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figure II-1 : solubilité de I'alumine « en fonction du pH (T=22°C ; NaCl 0,1M)

A. Etat de surface de I’alumine brute

Avant toute utilisation de ce solide, nous cherchons a déterminer I'état structural et
surfacique de l'alumine o utilisée dans notre étude. Nous menons donc différentes
expériences, par diffraction X pour vérifier la structure cristallographique, par MET
(microscope électronique a transmission) pour déterminer la taille et la forme des particules,

par spectroscopie de corrélation de photons, afin de mesurer la répartition en taille des
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particules in situ, et une mesure du point de charge nulle pour contréler I'état de surface du

solide (voir annexe 1).

Les images de I'alumine o obtenues en MET (voir annexe 1) semblent montrer des
particules de type hexagonal irrégulier. Nous pouvons donc penser que les plans de clivage

de notre solide sont ceux habituellement rencontrés.

La mesure du point de charge nulle a été réalisée en titrant une suspension solide a
différentes forces ioniques. Le point de concours des différentes courbes nous donne la
valeur du point de charge nulle. En regardant les résultats obtenus, on détermine un point de
charge nulle de I'ordre de 8 (annexe 1). Or la valeur théorique de celui de notre solide est de
9,1 ([Jolivet, 1994]). On peut donc en conclure que notre alumine o présente a la surface
des ions adsorbés. De plus, si on se référe a la publication de Scholtz et al. ([Scholtz,
1985]), cette valeur est directement liée a I'état de carbonatation du solide. Il semblerait donc

que notre oxyde présente a sa surface des ions carbonate adsorbés.

De par ces derniers résultats, il nous a fallu mettre au point avant toute étude un
processus de purification de notre solide afin de bien contrbler I'état de surface de notre

systéeme.

B. Principe de purification

Il a été mis en évidence par la mesure du point de charge nulle d’'une présence non
négligeable d’ions carbonate a la surface du solide. Dans le cadre de nos études, ceci peut
modifier le comportement du solide vis-a-vis des ions en solution et méme apporter une
imprécision sur le bilan matiére. En effet, en fonction du pH, l'acide carbonique peut se
retrouver a la surface du solide ou en solution sous différentes formes. Il nous est donc
indispensable de mettre au point un processus de purification éliminant ce complexant

potentiel.

Ce protocole doit tenir compte du fait qu’il ne faut pas introduire d’ions indésirables en
solution. Nous ne devons donc faire intervenir que des réactifs chimiques, chlorure de
sodium et eau déionisée, de grande pureté. En effet, seuls ces deux produits sont
envisageables puisque, pour caractériser la surface, nous étudions le comportement des

ions chlorure et des ions sodium (voir ci-apres).

Dans la littérature, un certain nombre de protocoles expérimentaux a été mis au
point. Mais ils n’ont pour but que de conditionner les argiles sous forme mono-ionique
([Caillére, 1982], [Ferris, 1975]). En effet, conditionner un solide sous forme mono-ionique
est indispensable pour éviter de gérer d’autres compétitions ioniques que celles du sel de

fond et des ions occasionnés par la dissociation de I'eau. Par contre, les méthodes pour
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éliminer les ions carbonate adsorbés a la surface différent suivant les auteurs. Pour mettre
au point un protocole expérimental, nous avons donc di nous baser sur les études de
rétention des ions carbonate sur les oxydes minéraux de point de charge nulle élevée. En
effet, a partir des résultats des auteurs nous pourrons donc tenter de définir des conditions
expérimentales provoquant la désorption des ions carbonate de la surface. Les études
menées sur la goethite ([Van Geen, 1994]) et sur I'alumine ([Schulthess, 1990]) ont abouti
aux mémes conclusions : une rétention des ions carbonate en milieu neutre et une
désorption pour des pH inférieurs a 2 et supérieurs a 10. Donc d’aprés ces conclusions, pour
éliminer les ions carbonate adsorbés a la surface de notre oxyde, il suffit de laver notre
solide en milieu basique ou acide. Afin de travailler dans des conditions parfaitement
controlées, nous profitons de ce lavage pour conditionner notre solide sous forme mono-
ionique sodique. Pour cela nous réalisons trois lavages en milieu NaOH 0,1M décarbonaté,
puis deux lavages par de I'eau distillée également décarbonatée afin d’éliminer 'excédent de
soude susceptible de précipiter lors du séchage du solide. L’alumine o est alors séchée et

stockée sous vide afin d’éviter toute recarbonatation.

Alumine o. commerciale

3 lavaaes par NaOH 0.1M

Alumine o décarbonatée et sous forme Na*

Lavaae a I'eau distillée décarbonatée

Alumine o débarrassée de I'excédent de sel

Séchaae et conservation sous vide

Alumine o séche, décarbonatée et
sous forme Na*

Figure II-2 : schéma du processus de conditionnement de I'alumine «
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C. Contrdle de I'état final et purification

Afin de vérifier que 'alumine o n’a pas subi de modifications structurales au cours
des différentes phases de purification, nous avons analysé par diffraction X I'alumine traitée.
Nous mesurons également un point de charge nulle de 9 afin de contrbler I'état de
carbonatation de la surface du solide (voir annexe 1). Tous les résultats semblent montrer
que la surface a été décarbonatée et que la structure de I'alumine n’a pas été modifiée. En
effet, des analyses en spectroscopie XPS (technique d’analyse de surface) confirment que la
surface du solide n’a pas été altérée. Toutes nos études suivantes semblent donc bien traiter

de la rétention sur I'alumine o comme phase solide.

1. Etude des sites de surface

Du point de vue de la théorie des échangeurs d’ions, I'adsorption a la surface d’'un
solide consiste en une compensation des charges de surface. Si on accepte que les oxydes
possédent des propriétés acide-base, il en découle la nécessité d’envisager alors des ions
compensateurs de charge a la surface. Par conséquent, on peut déterminer les différents

types de sites a la surface d’un matériau en étudiant la rétention de ces ions.

De plus, différentes études ont montré de fagon explicite que les ions du sel de fond
sont adsorbés : nécessité de I'intégration des complexes de sphére externe dans le modéle
de triple couche et mesure directe de la rétention des ions sodium a la surface de la goethite
(IRundberg, 1994]).

A. Protocole expérimental

Pour déterminer les propriétés intrinséques de la surface, il nous faut donc étudier la
rétention d’une espéce anionique et d’'une espéce cationique a la surface du solide. Dans la
pratique, nous sommes confrontés a la présence inévitable des ions OH" et H" apportés par

I'ionisation de I'eau.

De plus, les ions compensateurs de charge utilisés ne doivent posséder aucune
propriété de complexation en fonction du pH : une seule forme doit exister en solution quel
que soit le pH. Ceci est indispensable afin d’éviter toute incertitude que pourrait apporter la
chimie en solution aqueuse de I'élément. C’est la raison pour laquelle nous avons choisi
d’étudier la rétention des ions Na® et des ions CI” sur I'alumine. Compte tenu du point de
charge nulle du matériau, ces ions pourront révéler les charges positives ou négatives de la

surface.

D’un point de vue expérimental, on disperse le solide sous forme sodique dans une

solution de concentration en sel de fond variable, dont le pH varie de 2 a 12, et on mesure la
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quantité d’ions adsorbée a la surface du matériau. Pour cela on applique le principe de
dilution isotopique au moyen de marqueurs radioactifs pour connaitre la distribution de
I’élément concerné entre les deux phases. En effet, lorsque I'on marque une solution a l'aide
d'un isotope radioactif, si le systeme est totalement réversible, les isotopes radioactifs se
comportent exactement comme l'isotope stable : on peut alors connaitre dans notre cas la
répartition entre les deux phases (solide et liquide) de l'ion considéré. On mesure alors par
électrophorése capillaire la quantité en solution et on en déduit la concentration totale fixée
de I'élément. Cette mesure en électrophorése capillaire est indispensable car il nous est pas
possible d’appliquer un bilan matiére étant donné que I'on ne connait pas exactement I'état
de surface du solide de départ.

e = D= B2 g

[XM] : quantité de I'ion M fixé (meq/g)
D : coefficient de distribution de M (ml/g)
[M] : concentration de M en solution a I'équilibre (mol/l)
Cs : concentration de solide (g/ml)

Afin de limiter lincertitude liée a ces mesures, on dimensionne le rapport
solide/solution de fagon a ce que le taux d’adsorption soit compris entre 10% et 90%. Les

protocoles expérimentaux sont détaillés en annexe 2.

B. Résultats expérimentaux

Nous cherchons a obtenir une modélisation thermodynamique de la rétention des
ions chlorure et sodium a la surface de l'alumine o. Pour appliquer les principes de la
thermodynamique chimique, il nous faut donc dans un premier temps montrer que nos
différents systémes sont a I'équilibre et réversibles. Pour chaque contre-ion, nous avons

mené une étude de cinétique et de réversibilité.

1) Etude cinétique et réversibilité des systémes

Les études cinétiques ont été menées sur une période de trois jours d’aprés certaines
données de la littérature ([Rundberg, 1994]). Un batch par point est utilisé pour limiter les
incertitudes, c’est-a-dire que pour chaque point expérimental, la mesure est totalement
indépendante. Quant aux tests de réversibilité, ils ont consisté a mesurer la rétention de
différentes maniéres : atteinte directe du pH final ou aprés ajustement au moyen d’acide ou

de base a partir d’'un pH trés différent.
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(a) Cas des ions chlorure

Nous nous sommes intéressés dans le cas des anions a la sorption des ions
chlorure. L'idéal aurait été d’utiliser les ions perchlorate de par leur pouvoir complexant nul
vis-a-vis des cations. Mais la disponibilit¢ de marqueurs radioactifs perchlorate nous en a
empéché. Les ions chlorure (ligand covalent « mou ») ont été retenus de par un faible
pouvoir complexant vis-a-vis des cations lanthanides et actinides (cations « durs ») étudiés

et une disponibilité facile sous forme d’isotope **Cl (période : T=3.10° ans).

0,025 ‘ :
1 :
| | %
| |
002 3 b
o i 1
=] | |
E 0,015 b | |
= ¥ :
% | |
< | |
g %0 g 11 { | {
— | |
| |
0,005 % 1 :
: & pH=35
E | = pH=4,8
0 ‘
0 20 40 60 80

temps d'équilibre (heures)

figure 11-3 : cinétique de rétention des ions chlorure sur 'alumine o ([Al,O3]=10g/L ; T=22°C ;
[Cl ]t variable)

La figure 11-3 montre bien que quelle que soit la quantité de chlorure adsorbée et le
pH, I'équilibre est atteint avec certitude au bout de 48 heures. De plus, les résultats de
I'étude de réversibilité montrent que quel que soit le chemin pris pour atteindre un pH donné,

les mesures de rétention donnent les mémes résultats.

Nous pouvons donc en conclure que I'adsorption des ions chlorure sur I'alumine o est
un processus réversible dont I'équilibre est atteint au bout de 48 heures. Pour acquérir
l'isotherme de rétention, nous prendrons le temps d’équilibre suffisant. A partir de la, nous

pourrons appliquer les lois thermodynamiques pour modéliser ce comportement.

(b) Cas des ions sodium

Dans le cas du sodium, la répartition des ions entre les deux phases a été suivie au

moyen de l'isotope ?’Na (figure 1I-4) (période : T=2,6 ans).
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figure II-4 : cinétique de rétention des ions sodium sur I'alumine o ([Al,O3]=10g/L ; T=22°C ;

[Na']; variable)

Cette étude montre que, cette fois encore, I'équilibre est atteint en 48 heures. De

méme que pour les ions chlorure le processus est réversible. Les conditions d’étude seront

donc les mémes pour les deux cations

2) Isothermes de rétention

(a ¢C

as des cations sodium

0,005

0,004

0,003

0,002

[Na+]ads (mmol/g)

0,001

figure II-7 : rétention des ions sodium sur I'alumine c. Influence du pH (T=22°C ;
[Al,O3]=10g/L ; [Na'] variable)
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Nous observons que I'élément est adsorbé, dans les conditions d’étude
(INaCl]=10"M), uniquement & partir de pH relativement basique (pH>10). Nous pouvons
donc a priori penser que I'affinité de la surface pour les ions sodium est faible, puisqu’il faut
se placer a des pH trés basiques, et des teneurs en Na* supérieures ou égales a 10°*M pour

observer une sorption.

De plus, cette courbe de saturation est similaire a celle d’'un échangeur monoacide
faible dont on ne peut, au premier abord, déterminer la capacité d’échange : aucun plateau
de saturation n’apparait. Mais dans le cas d’un échangeur monoacide, I'affinité des ions pour
un solide est traduite par une courbe sigmoidale, dont la pente et 'amplitude traduisent

I'affinité et la capacité d’échange du site.

Nous notons tout de méme que la capacité d’échange obtenue est plus faible que
celle des résultats de Rundberg et al. ([Rundberg, 1994]) obtenus sur la goethite. En effet,
cet auteur trouve des valeurs de rétention de I'ordre 0,5umol/m2. Or si nous corrigeons nos
résultats de la surface spécifique de notre solide mesurée en BET (12,5m?/g), nous trouvons
une capacité de I'ordre de 0,25umol/m?2. Ce facteur 2 entre les deux solides peut s’expliquer
par leurs propriétés intrinséques, mais également par le fait que le point de charge nulle de
la goethite mesurée est de l'ordre de 8,4 indiquant un domaine de charge de surface

négative plus étendu. L’affinité pour les ions sodium peut donc étre plus grande.

Il ne faut tout de méme pas oublier que la corrélation entre ces différentes mesures
est délicate de par la détermination méme de la surface spécifique du solide. En effet, les
techniques utilisées (protocole expérimental, nature du gaz) peuvent engendrer des

différences non négligeables.

(b) Cas des ions chlorure
0,035 !
0,025 - i
: i,
E [t |
§ 0015+ { . |
E ﬁ |
O |
—_ } E |
0,005 T~ ==~~~ *é%iy ——————————————————————————
| ; E II{I; II? I P |
| R T
20,005 :
2 4 6 8 10 12
pH

figure 1I-8 : rétention des ions chlorure sur l'alumine c. Influence du pH (T=22°C ;
[Al,O3]=10g/L ; [CI] variable)
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Nous constatons une sorption beaucoup plus importante des ions chlorure que des
ions sodium sur la surface de I'alumine a. Ceci n’est pas surprenant étant donné le point de
charge nulle de cet oxyde : sur le domaine de pH 2-12, la surface est majoritairement

chargée positivement.

De plus, comme la sorption des ions chlorure n’est significative que pour des pH
inférieurs a 7, la surface de I'oxyde est donc sur un domaine de pH 7-10 sous forme

globalement neutre.

Nous remarquons tout de méme dans cet isotherme une certaine dispersion des
points expérimentaux pour les conditions ou la rétention est relativement importante. Nous
montrerons plus tard que cette dispersion n’est due qu’a la différence des conditions de
milieu des différents résultats. Pour déterminer la dispersion, il faut donc considérer la

courbe aprés transformation des coordonnées.

3) Interprétation des résultats a 'aide de la théorie des

échangeurs d’ions
(a) Principe

(i) Adsorption de cations
Les zones de pH ou nous observons une augmentation de la rétention du sodium
peuvent étre vues comme un échange a la surface du solide entre les ions H* et les ions
Na®. L'équilibre thermodynamique peut s’écrire de la fagon suivante :

- [{=AIOH}]INa"TfaioH* Yia
[{=AI0"Na"}[H Tfaiona®na

{=AIO'Na*} + H* 2 {=Al-OH} + Na*  Knan®

[ : concentration des espéces aqueuses en mol/L

[}  :concentration des espéces adsorbées en mmol/g

0% : coefficients d’activité molaire des espéces en solution
f : coefficient d’activité des espéces adsorbées

Si les coefficients d’activité y en solution sont mesurables au moyen de formules
comme celles de Davies, les coefficients d’activité des espéces adsorbées sont au jour
d’aujourd’hui inaccessibles. Il nous faut donc définir une constante apparente :

« _[{=AIOH}][Na"]*yua
Na/H_[{EA|O-N a+}] [H+] *TH

De plus, on applique les lois de conservation de matiére aux sites de rétention, et on

en déduit alors la concentration de cation sorbé a la surface. D’aprés les isothermes de
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rétention, nous avons pu montrer un domaine de pH ou la surface est uniquement sous
forme AIOH. Nous pouvons donc simplifier le bilan matiére des sites en ne s’intéressant

gu’aux ions considérés et négliger ainsi les anions.
Ce=[{=AIO'Na"}] + [{=AIOH}]

.Cei
KamlH Tv
[Na"TYna

et donc [{=AIO'Na*}]=

Nous voyons donc qu’il est plus judicieux de réaliser un changement de variable :

H T

[Na'ly =pH+log[Na"] dans le cas d’'un milieu dilué ou Yu-Yna
Na

X=-log

A partir des données expérimentales ([{=AIO'Na*}], [H'], [Na']), nous pouvons
déterminer par régression non linéaire et pondérée par les incertitudes expérimentales des
concentrations des espéces adsorbées, les capacités d’échange ainsi que les constantes

thermodynamiques associées aux sites.

Le traitement mathématique a été effectué a 'aide du logiciel Excel (Microsoft) par la
méthode des moindres carrés. Les incertitudes associées aux parameétres ont été
déterminées au moyen de la macro développée par De Levie ([De Levie, 2001]).On
représente alors la courbe théorique ainsi que la répartition des résidus afin de vérifier

I'existence éventuelle de biais.

(ii) Adsorption des anions

Contrairement au cas des cations, la rétention des anions ne peut pas étre vue
comme un échange monoatomique entre la surface et la solution. Soit on la voit comme la
compensation de la protonation de la surface, soit comme I'échange entre I'ion hydroxyde de
surface et I'anion présent en solution. En effet, thermodynamiquement il est impossible de
distinguer les deux cas : soit un a priori vis-a-vis d’'une éventualité, soit une interprétation

personnelle de la constante permet de faire un choix.

{ZAIOH} + H* + CI' 2 {=AIOH,"CI'} ou {=AIOH} + H* + CI' 2 {=AICI} + H,0

_ [{=AIOH,"Cl'}[faioriz+cr- _ [{=AICHfAici
{=AIOH}H"I[CI IfaoH*YH*Yei {=AIOH}H"I[CI Ifaon® YH*Yei

De plus comme dans le cas des cations, on utilise le principe de conservation de
matiéres pour obtenir une équation permettant de déterminer les parameétres des sites a

partir des mesures expérimentales.

Ce=[{=AIOH,"CI}] + [{=AIOH}]

54



et donc [{=AIOH,"CI')]= Ce{

1+ T §
KalH 1[CI*Yne v

. [{=AIOH,"CI}] . [{=AICI]
avec Ko o AOMIHIIC Tomera O KO TEAIORHITIC T ey

De la méme fagon que pour les ions sodium, on effectue un changement de variable :
X=-log ([H"N[CITynye)=pH-log([ClTiye)

(b) Résultats

(i) Cas des sodium

[Na"Jass en mmol/g

[Na"laas(théo)-[Na'Jass(exp)

0 2 4 6 8 10
pH+log(a(Na")y(H"))
figure 11-9 : modélisation de la rétention des ions sodium sur I'alumine o (T=22°C ;
[Al,O3]=10g/L ; [Na'] variable)
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La figure ci-dessus présente les résultats de la modélisation au moyen de la théorie
des échangeurs d’ions. Nous remarquons que la distribution des résidus semble étre
aléatoire autour de la valeur théorique a l'incertitude prés. Nous n’avons pas observé de
phénoméne d’exclusion cationique (la charge de surface du solide repousse de fagon
électrostatique les cations et leur interdit donc un volume de solution) : en effet les points ou

la rétention est faible ne sont pas significativement inférieurs a zéro.

La détermination du nombre de sites mis en jeu lors du processus de rétention utilise
le principe de parcimonie, c’est-a-dire que nous cherchons a déterminer le minimum de
types de sites nécessaires a I'adéquation entre la théorie et les résultats expérimentaux.

Nous avons donc besoin d’un seul type de site.

Tableau II-1 : propriétés des sites de rétention du sodium

Ce (meq/g) log K:\i,a,H
Site 1 0,0025+0,0001 8,09+0,03
(i) Cas des chlorure
0,03 ‘ :
| — 2 sites
I [ 1 seul site B
0,025 | —— 2 sites dont 1 aphotére

0,02 -

0,015

0,01 ~

[Cl']ads en mmol/g

0,005 ~

-0,005

pH-log(a(Cl')yy(H"))
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figure 11-10 : modélisation de la rétention des ions chlorure sur I'alumine (résidus de la
modélisation pour 2 sites) (T=22°C ; [Al,O3]=10g/L ; [CI] variable)

Dans le cas de la modélisation des ions chlorure, la méme approche que pour les
ions sodium a été suivie : nous avons donc tenté de modéliser nos résultats avec un seul
type de site. Nous avons alors observé un biais non négligeable aux incertitudes prés pour X
compris entre 8 et 9. Cette premiére observation nous a amené a considérer deux types de
sites pour traiter nos résultats : dans un premier temps en considérant que le site observé
dans le cas de la rétention des ions Na* est amphotére (c’est-a-dire en imposant la capacité
d’échange d’un site), puis dans un deuxiéme cas en laissant libres les paramétres de la
régression. Les deux modélisations ne divergent pas de maniére significative (figure 11-10). Il

nous est donc trés difficile de conclure sur I'existence ou pas d’un site amphotére.

Comme dans le cas précédent, nous ne semblons pas avoir a faire a un phénoméne
d’exclusion ionique. Ceci est en accord avec les résultats de la littérature: si ce
comportement a été observé dans le cas de résine échangeuse d’ions, il n’a pas été mis en

évidence avec certitude dans le cas d’oxydes minéraux.

Nous pouvons donc présenter les conclusions de cette étude sous la forme d’'un
tableau indiquant les différents types de sites si I'on considére ou pas I'existence d’un

comportement amphotere.
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Tableau 1I-2 : Propriétés des sites de rétention des chlorures

Ce (mmol/g) log K¢,
amphotere Site 2 0,0202+0,0013 7,09+0,12
. Site 1 0,0068+0,0035 8,09+0,35
2 sites
Site 2 0,0172+0,0023 6,81+0,21

4) Conclusion

Cette étude nous a donc permis de mettre en évidence le caractére amphotére de
'alumine o. En effet, suivant le pH de la solution, aussi bien des cations que des anions sont
retenus a la surface du solide. De plus différents types de sites ont été mis en évidence,
méme si nous ne sommes pas capables d’en affirmer avec certitude le caractére amphotére.
En effet, étant donné le rapport entre les deux capacités d’échange déterminées (une unité
logarithmique), une grande incertitude persiste sur la valeur de capacité d’échange du site

de forte affinité (faible capacité).

D’aprés les résultats expérimentaux, seul un choix arbitraire nous permet de
distinguer les deux cas. Une piste pour nous aider a faire ce choix est basée sur les travaux
de Hiemstra et al. ([Hiemstra, 1989]). lls ont montré par analogie avec la chimie en solution,
que la protonation d’'un groupe oxo (Me-O, Me cation de la structure du solide) ne peut se
faire qu’une seule fois sur un domaine de pH compris entre 2 et 12. En conclusion, la

possibilité de mettre en évidence les propriétés amphotéres d’un site est remise en question.

Si I'on voulait étre capable d’anticiper le comportement de ce solide dans une trés
grande diversité de conditions opératoires, il serait utile d’étudier son comportement vis-a-vis
d’autres ions compensateurs. Néanmoins, les résultats obtenus permettent d’entreprendre
une étude précise du comportement de cette surface en présence de cations métalliques ou

de complexants organiques anioniques.

58



Chapitre lli
Comportement d’especes organiques

anioniques vis-a-vis de la surface

d’alumine o
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Dans notre étude, nous nous sommes intéressés aux acides oxalique (HOOC-
COOH) et acétique (CH3COOH), composés organiques simples et bien connus mais
représentatifs des espéces ultimes de dégradation d’adjuvant des bétons présents dans les
sols ([Bourbon, 1994]).

L. Chimie en solution des complexants organiques

Dans tout systéme chimique solide/liquide, il est évident que la chimie aqueuse d’'une
espéce joue un réle important dans son comportement vis-a-vis de la surface. En effet c’est
cette chimie qui contrble les espéces susceptibles de s’adsorber a l'interface. Une bonne

connaissance de ce comportement est donc indispensable.

Dans le cas dacides carboxyliques, seules les propriétés acide-base sont
considérées. En effet, les limites de solubilité de telles molécules sont bien au-dessus de nos

conditions d’étude.

A. Acido-basicité des différents complexants

Une étude trés compléte a été menée par Mesmer et al. ([Mesmer, 1989]) pour
'acétate, Busey et al. ([Kettler, 1998]) pour I'oxalate, et Patterson et al. ([Patterson, 1982],
[Patterson, 1984]) pour les carbonate afin de déterminer les propriétés acido-basiques de
ces complexants souvent utilisés comme tampons en solution aqueuse. Ces études ont été
menées en fonction de la pression, la température et la force ionique du milieu (NaCl). Il est
important de garder a I'esprit que les études seront faites en milieu NaCl 0,1M avec des
concentrations en complexant allant jusqu'a 1mol/L. Par conséquent, la charge saline du

milieu peut varier entre 0,1M et 1,1M.

A partir de toutes ces formules, on est capable de calculer les constantes
thermodynamiques d’ionisation a force ionique nulle et a 25°C pour les trois complexants
envisagés. On évalue également l'incertitude par propagation de I'erreur sur les différents

paramétres du systéme. Les résultats sont rassemblés dans le tableau ci-dessous.

Tableau llI-1 : constantes d’acidité des différents complexants a 25°C et force ionique nulle

Acide acétique Acide oxalique Acide carbonique
(CH;COOH) (HOOC-COOH) (H.COs3)
pKa pKa; pKa, pKa pKa,
4,757+0,002 4,264+0,014 | 1,401+£0,052 | 6,349+0,005 | 10,337+0,003
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Remarque : la précision de ces données thermodynamiques peut sembler excessive aux
cbtés des incertitudes associées a d’autres constantes thermodynamiques utilisées dans ce

travail, mais on limite par la les sources d’'imprécision éventuelles.

ll. Adsorption des complexants organiques

A. Cas de I’acétate

L’acétate est un monoacide faible qui ne peut donc s’adsorber a la surface de
'alumine que par un seul mécanisme (rétention de I'espéce anionique). En effet, la théorie
des échangeurs d’ions ne permet pas d’envisager I'adsorption d’espéces neutres. La seule
incertitude réside dans le site concerné en cas de rétention. Une simple étude de partage de
'acétate entre la solution et le solide en faisant varier les différents parameétres du milieu

(concentration initiale d’acétate en solution, force ionique) suffit a interpréter sa rétention.

1) Résultats expérimentaux

Deux études ont donc été menées dans des conditions différentes pour vérifier la
possibilité de modéliser les résultats expérimentaux avec un seul jeu de données. Dans un
premier temps, une concentration en sel de fond (NaCl) de 0,1M et une concentration totale
d’acétate introduite de I'ordre de 10°M ont été considérées. Dans un deuxiéme temps, nous

avons modifié les paramétres du milieu ([NaCl]=0,05M et [Acétate]r=6.10"M).

Une étude cinétique préalable a été menée afin de connaitre le temps d’équilibre
nécessaire suivant les conditions puis un isotherme de rétention dans chacune des

conditions a été obtenu.

(a) Etude cinétique

3,5E-02 : : ;
| | |
1 1 1
30E02 +----------- - I —————— { —————— 4{ —————— }
o ‘
S 2,5E-02 f------------- pro===c=o==== —
£ & [Acétate] T=6e-3M et
E 002 [NaCl]=0,05M
g 20B021 - { ******************* + [Acétate]T=1e-3M et
2 [NaCl]=0,1M
o 1,5E-02 - ‘
I
8 e | i
g 1.0E-02 t 1 | ‘ |
| | |
| | |
BOEO3+¢¢4-----—-—---"--"-"""-""""--~-——- Lo T =
= 1 1 1
0,0E+00 ‘ ‘ ‘ 1 1 1
0 24 48 72 9% 120 144

temps (heures)

Figure IlI-1 : cinétique de 'adsorption de I'acétate sur I'alumine o ([Al,O3]=10g/L)
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On constate donc que I'équilibre de sorption est atteint dans les deux cas en moins
de quatre jours. En conclusion, pour l'isotherme de rétention, les temps d’équilibre choisis
vont étre de l'ordre de cinq jours. La réversibilité du systéme a également été vérifiee en

atteignant I'état d’équilibre par différentes voies.

(b) Isotherme de rétention
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figure 111-2 : isotherme de rétention de l'acétate sur I'alumine o (T=22°C ; [Al,O3]=10g/L)

On constate, d’aprés les résultats expérimentaux (figure IlI-2), que l'affinité de
lacétate pour la surface minérale est relativement élevée. En effet, il suffit d’'une
concentration en acétate de I'ordre de 6.10°>M et une concentration de chlorures, malgré tout
relativement élevée, pour atteindre la capacité d’échange maximale obtenue avec les
chlorures (2,5.102mmol/g). Une fois les résultats expérimentaux acquis, nous pouvons tenter

d’en faire une modélisation thermodynamique.

2) Modélisation des résultats acquis

La rétention de l'ion acétate a la surface de I'alumine peut étre considérée comme
I'échange entre ce méme ion et I'ion hydroxyde de la surface. Ce mécanisme est donc un
échange de ligand qui met en jeu des sites acide de Lewis. L’équilibre thermodynamique

ainsi que la constante correspondante peuvent s’écrire :

o.

{=AlOH} + CH;COOH 2 {=Al-CH;CO0} + H,0 K,

C

__ [{=AI-CH;COO}fa.cracoo*atzo
[{=AIOH}[CH3COOH]faioH*YcH3cooH
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On définit alors une constante apparente :

K*i _ [{EAli-AC}]
Ac [{=A,OH}][HAC]* YA

Le coefficient d’activité yqa. étant égal & 1 d’aprés le modéle de Davies, on remarque
que, étant donné les conditions de milieu dans lesquelles nous travaillons, la constante
thermodynamique apparente ne dépend pas directement de la force ionique de la solution

aqgueuse.

En appliquant le principe de conservation de la matiére a toutes les espéces, on peut
en déduire une expression, ne mettant en jeu que les paramétres directement mesurables

du systéme.

Cei= [{=AlOH)] + [{=AlOH, CI+[{=AlONa"}J+[{=Al-CH,COO0}]
= Ao 1+ K THICT TG Ko [ |+ KAH=AIOHICH.COOH

La concentration totale en acétate en solution est alors déterminée en appliquant le
principe de dilution isotopique. Connaissant la concentration initiale ([Acétate]int) en solution
et I'activité totale introduite (A°), nous pouvons en déduire la concentration totale a I'équilibre

en solution ([Acétate]sq).
. , A
[Acétate]so = [Acetate]imoF

A [Acétate] Ka
donc [CH,COOH] = el A0l oo (=q4K8
A o [H']
On injecte alors cette expression dans I'équation de la conservation de la matiére des
sites de surface pour en déduire la concentration de =AIOH. Ensuite, la déduction de la
concentration d’acide acétique en solution nous permet de déduire la concentration d’acétate

adsorbée.

A partir de ce systéme d’équation, et en considérant les sites déterminés par 'étude
des ions majeurs (Na*, CI'), on peut modéliser les résultats de rétention de I'acétate sur
l'alumine o ainsi que les incertitudes associées en pointillées (figure 111-3). On obtient donc
les résultats suivants lorsque I'on considére, dans un premier temps un site amphotére et un

site basique (figure 1lI-3), et dans un deuxiéme temps deux sites basiques (figure 111-4) :
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figure 111-3 : modélisation de la rétention de I'acétate sur I'alumine o« ([Al,O3]=1g/L ; T=22°C)

dans le cas d’un site amphotere et d’un acide base faible
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figure IlI-4 : modélisation de la rétention de I'acétate sur I'alumine « ([Al,O3]=1g/L ; T=22°C)

dans le cas de deux sites de type base faible

On constate que la qualité des régressions n’est pas significativement différente que
'on considére ou non un site amphotére. En fait les constantes thermodynamiques de
sélectivité des ions acétate pour la surface compensent les différences de propriétés des
sites. En résumé, nous présentons ci-dessous les constantes thermodynamiques obtenues

par chacune des approches (tableau 1lI-2 et tableau 111-3).
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Tableau IlI-2 : rétention sur alumine « dans le cas de deux sites base faible

Ce (mmol/g) log K¢ log K nam log K ac
Site 1 0,0068+0,0035 8,09+0,35 - 5,71+0,55
Site 2 0,0172+0,0023 6,81+0,21 - 4.07+0,16

Tableau IlI-3 : rétention sur alumine o dans le cas d’un site amphotére et d’un site base

faible
Ce (mmol/g) log K¢ log K narmi log K'ac
Site 1 0,002540,0001 8,56+0,73 | -8,09+0,03 | 6,67+1,96
Site 2 | 0,0202+0,0013 7,09+0,12 - 4,41+0,15

En conclusion, on peut noter que I'acétate a une grande affinité pour I'alumine o. Les
sites concernés par la rétention sont les mémes que ceux des ions chlorure. Ceci est en
accord avec les résultats de Schulthess et al. ([Schulthess, 1990]). En effet, ces auteurs
constatent une diminution de la rétention de l'acétate lors de I'augmentation de la
concentration de chlorure. Comme ces auteurs, nous constatons que le maximum de

rétention dans leur étude est proche du pKa de I'acide acétique.

De plus, étant donné l'incertitude associée aux points expérimentaux et du fait des
rapports des deux types de sites, l'incertitude associée aux données de la rétention sur les
sites de plus faible capacité est importante. A ces problémes d’incertitude, il faut également
noter que cette étude ne nous permet pas de conclure quant a l'existence d’'un site
amphotére ou pas. En fait, un modéle descriptif peut étre donné a condition de choisir

arbitrairement les propriétés des sites de faible capacité.

B. Cas de I'oxalate

L’acide oxalique est un diacide faible. Contrairement a I'acide acétique, deux anions
(C,04* et HC,0,) peuvent exister en solution en fonction du pH. Et donc deux espéces

distinctes sont également susceptibles de s’adsorber a la surface de I'alumine.
1) Résultats expérimentaux

(a) Cinétique de réaction
Comme dans toutes les études menées précédemment, un suivi cinétique permettant

de déterminer le temps d’équilibre nécessaire a été réalisé.
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figure 111-5 : cinétique de rétention de I'oxalate sur I'alumine o

([Al,05]=1g/L ; pH=4 ; NaCl 0,1M ; [Ox]=10°M ; T=22°C)

D’aprés la figure 1lI-5, il apparait donc que dans le cas de l'oxalate également,
I'équilibre de rétention est atteint au bout de trois jours. Le temps d’équilibre semble lié au
rapport masse de solide sur solution : on peut donc supposer que le facteur limitant des
cinétiques de réaction est I'hydratation du solide. Afin de vérifier cette hypothése, nous
avons refait la méme expérience mais en utilisant une suspension de solide préparée
préalablement (dans le cas précédent le solide ajouté au systéme est sec). Les résultats
semblent confirmer cette hypothése. Les six heures nécessaires a I'équilibre peuvent étre
dues soit a une hydratation incompléte du solide, soit a la cinétique de la réaction elle-méme.
L’incertitude ne nous semblait pas indispensable a lever pour des raisons pratiques.
Cependant, dans notre étude, pour éviter tout probléme de carbonatation de la surface
minérale, nous travaillons toujours sur un solide sec. Maintenant que les conditions d’étude

du systéme sont connues, nous pouvons acquérir I'isotherme de rétention en fonction du pH.

(b) Isothermes de rétention
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figure 11-6 : rétention de I'acide oxalique sur alumine o (T=22°C ; [Ox]r = 10°°M ; [NaCl]=0,1M)
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On constate, d’aprés cette isotherme de rétention, que I'affinité de I'oxalate pour
l'alumine o est du méme ordre de grandeur que celle de I'acétate. La différence entre les
valeurs maximales de quantités de ligand adsorbé dans les deux cas peut s’expliquer par la
charge de I'espéce. En effet, 'oxalate, trés rapidement chargé deux fois négativement, met
en jeu deux sites de surface pour sa rétention afin de conserver I'électroneutralité de la

phase solide.

L’allure de la courbe de sorption est en bon accord avec les résultats expérimentaux
obtenus par Violante et al. ([Violante, 1991]) sur les oxydes d’aluminium, par Mesuere et al.
(IMesuere, 1992]) et Liu et al. ([Liu, 1999]) sur la goethite. D’un point de vue amplitude, il
est nécessaire de ramener la mesure de rétention a une unité de surface pour pouvoir les
comparer. Lorsque I'on fait ce calcul a l'aide de la surface spécifique mesurée de chaque
matériau, on constate que l'ordre de grandeur est sensiblement le méme quel que soit le
solide considéré (0,8umol/m? pour ce travail, 0,38umol/m? pour Mesuere et al., 1,8umol/m?
pour Liu et al. et 5,8umol/m? pour Violante et al.). La valeur sensiblement plus élevée dans le
cas de Violante et al. peut s’expliquer par le fait qu’il est le seul a considérer un solide
amorphe dont on peut s’attendre a des propriétés de rétention plus élevées. A cela, il faut
ajouter les problémes de dispersion liés a la mesure d’'une surface spécifique. En conclusion,
il semblerait que nos résultats soient du méme ordre de grandeur que ceux obtenus par

différents auteurs.

Nous allons maintenant tenter de mettre en ceuvre un modéle pour prédire la
rétention des ions oxalate en fonction des paramétres du milieu. La modélisation dans le cas
des ions oxalate est sensiblement plus compliquée que dans le cas de 'acétate de par la

charge du ligand.

2) Modélisation de la rétention

Comme dans le cas de l'acétate, la rétention de l'oxalate peut étre vue comme
I'échange entre les hydroxydes de surface et les groupements carboxyliques du ligand. On
peut donc écrire les réactions suivantes ainsi que les constantes thermodynamiques
associées.

[{EA|i2C204}]fA|i2-czo4‘aH202
[{EAIiOH}]Z[H2C204]f2AIiOH"YH20204

2 {=AliOH} + HyC.0,4 2 {=Al2-C204} + 2H,0 Kgx_

[{=EAILC04H}]fai-c204H® @H20
[{=AIOH}[H2C204]falioH* Yr2c204

{=Al,0H} + H,C,0,4 2 {=Al-C,04H} + H,O KoHiOx_

Comme dans le cas de l'acétate, on peut définir une constante apparente qui ne
dépend pas de la force ionique du milieu. De plus, en appliquant le principe de conservation

de la matiére sur les sites de 'oxyde minéral et également sur le ligand, on peut en déduire
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une expression analytique décrivant la quantité totale d’oxalate adsorbé en fonction des

parameétres du milieu.

K*i _ [{=A12C204}] ot K*i _ [{=AIiC,0,4H}]
C204" [{=Al,OH}?[H,C204] HC04" [{=Al,OH}][H2C204]

Ce;i = [{=AlOH)] + [{=ALOH,* CINJ+[{=ALO Na }J+[{=Al-C,0.H}]+ 2[{=Al»-C,04)]
Ce:= [=AIOHI+KSHIICITH=A OHIIic#Kiia g H=AIOHIHH:Co0dK 0, AIOH)+2IH:Co04K? o =AIOH)F

Comme dans le cas de I'acétate, on détermine la concentration totale en oxalate
([Oxalate]so; ) a partir de la concentration totale introduite ([Oxalate]i;) par le principe de

dilution isotopique.
A
[Oxalate]so = [Oxalate]imop

vec a=1+Ka1+Ka10Ka2
(H] [H]

donc [H,C,0,] = %J_]_Oxa(lf\te ot g

On en déduit alors la concentration [{=Al-OH}] pour chaque type de site. On peut
alors déterminer les deux concentrations pour chaque type de site =Al,OxH et =Al;;,Ox au
moyen des constantes thermodynamiques. En considérant 'adsorption sur chaque type de

site, on en déduit la grandeur mesurée expérimentalement.

On peut ainsi modéliser les résultats expérimentaux obtenus précédemment et en
déduire ainsi les constantes thermodynamiques associées a chaque réaction et a chaque
type de sites.
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figure IlI-7 : modélisation de la rétention de I'acide oxalique sur I'alumine « en considérant un
site base faible et un site amphotére ([Al,03]=25g/L ; T=22°C ; [Oxalate];,=10>M)
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figure 111-8 : modélisation de la rétention de I'acide oxalique sur I'alumine « en considérant
deux sites base faible ([Al;05]=25g/L ; T=22°C ; [Oxalate]i,=10°M)

En comparant les deux modélisations, il est difficile d’affirmer I'existence ou pas d’'un
site amphotére. En effet, méme si dans le cas ou I'on considére un site amphoteére, le
modele semble légérement divergé entre pH 5 et 7,5, les incertitudes associées aux
résultats expérimentaux et au modéle nous empéchent de conclure sur les propriétés
amphotéres du site de faible capacité. Un résumé des résultats dans chacun des cas est
présenté ci-dessous.

Cas de deux sites sans propriété amphotére sur le domaine de pH :

Les deux réactions de rétention ne sont pas nécessaires pour modéliser les
résultats : seule la rétention de I'espace oxalate dichargée (C,0,%) suffit & modéliser les

résultats expérimentaux.

En conclusion, par souci de simplicité et d’homogénéité, nous n’avons retenu que les
constantes thermodynamiques traduisant la rétention de C,0,% sur les deux sites déterminés

d’aprés la rétention des ions majeurs.

Tableau lll-4 : parametres des sites de rétention de I'alumine o dans le cas de deux sites

base faible

Ce (mmol/g) log K'¢; log K narm log K ox
Site 1 0,0068+0,0035 8,09+0,35 - 14,69+0,22
Site2 | 0,0172+0,0023 6,81+0,21 - 12,02+0,08
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Cas de deux sites dont 1 site amphotére :

Comme dans le cas de deux sites non amphotéres, la modélisation de la rétention de
I'oxalate sur I'alumine o correspond a la rétention de I'acide oxalique totalement déprotonée

sur les deux sites.

Tableau IlI-5 : paramétres des sites de rétention de I'alumine o dans le cas d’un site

amphotére et d’un site base faible

Ce (mmol/g) log K’ log K narm log K ox

Site 1 | 0,0025+0,0001 8,56+0,73 | -8,09+0,03 | 14,69+0,55

Site 2 | 0,0202+0,0013 | 7,09£0,12 - 12,65+0,04

En conclusion, 'oxalate semble avoir une grande affinité pour I'alumine o. Mais
certaines incertitudes persistent : I'existence ou pas d’un site amphotére et I'importance de la
rétention de I'espéce protonée une fois. Mais comme dans le cas de l'acétate, il suffit de
choisir arbitrairement les sites considérés pour pouvoir obtenir une relativement bonne

prédiction du comportement du ligand acétate.

C. Cas des ions carbonate

L’acide carbonique, tout comme I'acide oxalique, est un diacide faible. Deux anions
sont donc susceptibles de s’adsorber & la surface de I'alumine o. en fonction du pH, CO5* et
HCOs'.

La grande différence avec l'acide oxalique est d’ordre expérimentale. En effet,
contréler avec précision la concentration totale de carbonate en solution est difficile pour des
pH acides étant donné I'équilibre qui existe avec le gaz carbonique atmosphérique. Pour

cette raison, les conditions expérimentales se limiteront a des pH supérieurs a 7,5.

L’intérét d’étudier ce ligand est, dans un premier temps, son existence inévitable dans
tout systéme. Dans un deuxieme temps, étant donné les données expérimentales de la
littérature ([Van Geen, 1994]), on peut espérer conclure quant a la nature du site de faible
capacité ; en effet, les ions carbonate semblent s’adsorber dans des conditions de milieu
similaires a celles ou s’adsorbent les ions sodium : un effet compétitif peut donc étre pris en

compte.
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1) Résultats expérimentaux

(a) Cinétique de réaction
Encore une fois, une étude cinétique préalable est menée afin de connaitre les temps
d’équilibre nécessaires. Le solide mis en contact avec les solutions sera sec dans le but
d’éviter toute carbonatation préalable et de contréler ainsi la concentration totale en solution

des ions carbonate.
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temps (h)
figure 111-9 : cinétique de rétention des carbonates sur I'alumine « (T=22°C ; [Al,O3]=35g/L)
On constate donc qu’il est nécessaire d’attendre de l'ordre de trois jours pour

atteindre I'état d’équilibre. Maintenant que les conditions d’équilibre sont définies, nous

pouvons acqueérir les isothermes d’adsorption en fonction du pH de la solution

(b) Isotherme de rétention
0,014 T T T T T
0.012 L n - o o + NaCl 0,1M et [CO3]t=1e-3M | |
’ { = NaCl 0,01M et [CO3]t=1e-2M

2 0,010 ¥~ %I ———————— e ———————- ———————1
o E ] | | | |
= ‘ 1 1 1 1
E 0,008 +------- e o R o — - I m
g 1 1 ; 1 1
£ 0,006 f-— - Ili{ ———————————— e ===
S i P ‘ i
©. 0,004 - ‘ ‘ 3 % { ‘

0,002 - | | | t i [

0,000 1 1 1 1 1

7,00 8,00 9,00 10,00 11,00 12,00 13,00

pH

figure 111-10 : isotherme de rétention des ions carbonate sur I'alumine «
([Al,O5]=35g/L ; T=22°C)
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Nous constatons uniqguement une diminution de la rétention avec le pH. Mais on peut
s’attendre, comme dans le cas de 'acétate et de I'oxalate, a une désorption en milieu acide
étant donné la diminution des espéces susceptibles de s’adsorber a la surface du solide.
Nous pouvons constater que nos résultats sont comparables a ceux de Van Geen et al.
([Van Geen, 1994]). En effet, ces auteurs observent une rétention de l'ordre de
0,004mmole/g a pH=8 pour une concentration de solide de I'ordre de 10g/L et de carbonate
totale de 5,5.10°M. Etant donné la faible concentration en solution des ions carbonate, il
n’est pas étonnant que la valeur de rétention soit plus faible malgré une surface spécifique

plus élevée (de I'ordre de 45m?/g).

2) Modélisation de la rétention

Tout comme pour I'oxalate, deux réactions de sorption sont envisageables :

[{EAIi2CO3}]fAIi2-CO3'aH202
=Al;OH}’[H2COs]faiio0n* YH2cos

2{=AliOH} + H,CO; 2 {=Al;2>-COs} + 2H,0 Kocios‘ K

[{=AICOsH}fai-cosr® @20
=Al,OH}][H2COs]faion*YH2cos

{=Al,OH} + H,CO3 2 {=Al-CO3H} + H,0O KoHicos‘ I

On définit alors les constantes thermodynamiques apparentes :

. [(EACOH " [{=ALCO3H)]
COs™[(=ALOH}P[H,CO5] & "HCOs™[{=Al,OH}][H,CO]

En appliquant la conservation de la matiére sur les sites de surface de 'alumine o, on

peut alors modéliser la rétention des ions carbonate.

. N . " [Na"] " "
Ce; = [{=AlOH}]+K[H ICIH{=ALOH}Yryer+ Kna H] [{=AOH}]+[H2COs]K o, =ATOHN+ 2[H2CO5]K o, {=ALOH?
Pour déterminer la concentration en acide carbonique, on utilise le principe de dilution
isotopique. Mais d'un point de vue expérimental, il est nécessaire de controler la
concentration totale en carbonate avant I'ajout du marqueur radioactif “C0O5%. Pour cela, on
ajuste le pH de la suspension aprés avoir ajouté les solutions de bicarbonate de sodium et

de marquage.
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figure 1I-11 : isotherme de rétention des ions carbonate sur I'alumine « en considérant deux
sites acide faible (T=22°C ; [Al,03]=35g/L)
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figure 111-12 : isotherme de rétention des ions carbonate sur I'alumine o en considérant un
acide faible et un site amphotére (T=22°C ; [Al,03]=35g/L)

Cette expérience va permettre d’argumenter quant a la nature du site de faible
capacité. En effet, on observe une divergence statistiquement notable de la courbe de

modélisation en milieu basique.

Cas de deux sites sans propriété amphotére :

La modélisation obtenue semble de relativement bonne qualité. Pour cela, seules les
constantes thermodynamiques mettant en jeu [Il'adsorption de [I'espéce totalement
déprotonée sur les deux sites ont été prises en compte. Les résultats sont rassemblés dans

le tableau ci-dessous.
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Tableau 1lI-6 : parametres des sites de rétention de I'alumine o dans le cas de deux sites

base faible

Ce (mmol/g) log K¢ log K nam log K cos
Site 1 0,0068+0,0035 8,09+0,35 - 11,35+0,53
Site 2 0,0172+0,0023 6,81+0,21 - 6,19+0,12

Cas de deux sites dont un site amphotére :

Dans le cas ou I'on considére un site amphotére, la régression semble moins bonne.
De plus, l'incertitude associée a la constante de rétention des ions carbonate du site de
faible capacité est supérieure a la valeur de cette constante. On en conclut donc que cette
réaction n’est pas indispensable a la modélisation. Par souci de simplicité, elle n’est donc

pas prise en compte.

Tableau llI-7 : paramétres des sites de rétention de I'alumine o dans le cas d’un site

amphotere et d’un site base faible

Ce (mmol/g) log K'¢ log K narm log K 'cos
Site 1 0,0025+0,0001 8,56+0,73 | -8,09+0,03 -
Site 2 0,0202+0,0013 7,09+0,12 - 6,71+0,21

A partir de I'étude de ces trois ligands, il nous a été possible d’appuyer certains de
nos résultats sur les ions majeurs et également de conclure sur les propriétés du site de
faible capacité. En conclusion, nous avons déterminé trois types de site, deux de type base

faible et un de type acide faible : un résumé est présenté dans le tableau ci-dessous.

Tableau IlI-8 : propriétés de rétention de l'alumine o

Ce (mmol/g) log K'¢, log Knani | 109 K ac log K ox log K'cos
Site 1 | 0,0068+0,0035 | 8,09+0,35 - 5,71+0,55 | 14,69+0,22 |11,35+0,53
Site 2 {0,0172+0,0023 | 6,81+0,21 - 4,07£0,16| 12,02+0,08 | 6,19+0,12
Site 3 | 0,0025+0,0001 - 8,09+0,03 - - -

Il nous est possible de modéliser le comportement de tous les ions considérés a
l'aide des sites déterminés préalablement. Il est vrai que ce n’est en aucun cas une preuve
de la réalité de notre modéle, mais cela apporte quand méme un faisceau de preuves

permettant d’appuyer notre théorie.
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Les perspectives quant a la rétention d’anions sur I'alumine o sont les suivantes. |l
serait intéressant de mener une étude sur la rétention des ions phosphate. En effet, ces
ligands sont connus pour avoir une grande affinité pour les oxydes minéraux. |l nous

permettrait peut-étre d’apporter de nouvelles preuves quant aux sites envisagés.
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Chapitre IV
Rétention de I'américium (lll) sur

Yalumine
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Pour mesurer et interpréter les processus de rétention a [linterface, il est
indispensable de lever toute ambiguité sur la perte de matiére en solution. Les conditions
expérimentales doivent donc étre choisies pour éviter la précipitation de phases solides. Les
données de chimie en solution du cation considéré vont nous permettre de définir les

conditions opératoires.

I Chimie en solution

A. Concentration de carbonate en solution

Etant donné que les études menées dans le cadre de cette thése n’ont pas pu étre
réalisées en atmosphére contrdlée, une incertitude persiste quant a la concentration totale
en solution des ions carbonate. Mais afin de limiter cette erreur potentielle, les solutions
utilisées sont préalablement décarbonatées ou fabriquées en absence de carbonate. En
effet, I'acide carbonique se solubilise facilement en solution basique (figure IV-1). Les
constantes thermodynamiques utilisées, reportées dans le tableau ci-aprés sont celles de
Patterson et al. ([Patterson, 1982]) et Grenthe et al. ([Grenthe, 1992]).

Tableau IV-1 : constantes thermodynamiques acido-basiques de 'acide carbonique

Réactions Log K° (T=25°C ; force ionique nulle)
COy(aq) 2 CO4(g) 1,472+0,020
COs* + H" 2 HCOy 10,337+0,003
H* + HCO3 2 CO,(aq) + HO(l) 6,349+0,005
1 T T T T T T T
01 —
— 0.01 —
E
B
U ie-3 .
le-4 .
1'3_5 1 1 1 1 1 1 1
3 4 5 & 7 8 ] 10 11
pH

figure IV-1 : concentration totale de carbonate (Pco,=Patm ; T=22°C ; NaCl 0,1M)

constantes thermodynamiques utilisées : voir tableau IV-1
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I semble donc évident, que sous pression atmosphérique, les ions carbonate
peuvent devenir dés pH 7 un complexant non négligeable. Des tests en milieu basique ont
donc été menés afin de déterminer la concentration totale en solution de carbonate sur la
durée des expériences. Cette valeur a été contrdlée par mesure en carbone totale (détection

IR) : elle est sous la limite de détection de la méthode (de I'ordre de 10°M).

B. Solubilité de I'américium (lll)

Pour contréler parfaitement la perte en solution de cation métallique, il est
indispensable de se placer sous la limite de solubilité de I'élément. En effet, une précipitation
éventuelle peut amener un doute quant a la nature de la perte en solution de
'américium (Ill). Pour cela il faut, dans un premier temps sélectionner des données
thermodynamiques nous permettant de définir ces conditions quelles que soient les espéces

présentes en solution.

Une analyse critique des données de la littérature a été menée par 'OCDE afin de
déterminer un jeu de constantes certifiées concernant les complexes hydroxyde solubles et
insolubles de I'américium (IlI). Nous utiliserons donc, dans la suite de ce travail, les données

sélectionnées par ces auteurs et récapitulées dans le tableau suivant ([Silva, 1995]).

Tableau IV-2 : constantes thermodynamiques de complexation de I'américium (Ill) ([Silva, 1995])

réactions Log K° (T=25°C ; force ionique nulle)
Am* + H,0(l) 2 Am(OH)* + H* -6,400+0,700
Am** + 2H,0(l) 2 Am(OH)," + 2H" -14,100+0,600
Am®*" + 3H,0(l) 2 Am(OH)s(aq) + 3H* -25,700+0,500
Am* + CI' 2 AmCI* 1,050+0,060
Am* + COs* 2 AmCO;" 7,800+0,300
Am** + 2C0;* 2 Am(CO3), 12,300+0,400
Am** + 3C0O;* 2 Am(CO3)5> 15,200+0,600
Am*" + 1,50C05% 2 0,50Am,(COs)s(cr) 16,700+1,100
Am*" + CO;* + OH 2 AmCO;0H(cr) 21,200+1,400
Am* + 3H,0(1) 2 Am(OH)s(am) + 3H" -17,000+0,600

Il est intéressant de noter que des complexes chlorures AmCL>™ (x>1) existent en
solution aqueuse méme si leurs constantes de formation n’ont pas été retenues par 'OCDE.
Néanmoins, ces complexes semblent étre trés faibles et de sphére externe. Il est donc

difficile a mettre en évidence dans des milieux dilués et donc d’extrapoler sa constante
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thermodynamique a force ionique nulle. De plus, peu ou pas de modification des spectres de
'américium (Ill) sont observables en milieu chlorure. Dans la suite de cette étude, on
considerera que ce complexe n’est pas suffisamment fort pour modifier significativement la

spéciation en solution de I'espéce.

1 D 1 1 1 1 ]

1

0.1

0.01

1e-3

1e-4

1e-5

1e-6

1e-7

1e-8

1@-9 1 1 1 1 1
[ 7 8 9 10 11 12

figure IV-2 : solubilité de 'américium (Ill) en milieu NaCl 0,1M et [CO5]=10°M (T=22°C)

A partir des constantes thermodynamiques certifiées par la NEA, on peut calculer la
solubilité de 'américium (I1l) en présence de carbonate 10°M, valeur maximale présente en
solution, en milieu NaCl 0,1M (figure IV-2). On constate que dans nos conditions d’étude,
seul I'nydroxyde d’ameéricium amorphe est susceptible de précipiter. En effet, avec une telle
concentration d’ions carbonate en solution, les solides Amy(CO3); et AMCO;0H ne peuvent
se former. On note également que nous n’avons pas considéré, dans notre étude, la
précipitation de la forme cristallisée de I'hnydroxyde d’américium (lll). En effet, cette forme
cristalline ne se forme qu’aprés un vieillissement du précipité amorphe. On peut donc

supposer que, sur des études de deux jours, ce solide ne se formera pas.

C. Complexation de I'américium (lll) par les complexants
organiques

Pour comprendre et interpréter l'influence des complexants organiques sur la
rétention de 'américium (llIl), il est indispensable de maitriser la chimie en solution. En effet,
pour interpréter une modification d’'un comportement global, la connaissance du systéme en
solution nous permet de déduire le systéme liquide-solide. De plus, les constantes
thermodynamiques de complexation varient en fonction du pH de la solution. Les propriétés
acido-basiques ainsi que le pouvoir de complexation de ces molécules doivent donc étre

parfaitement connus.
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1) Acétate

Dans le cadre de notre étude, nous avons rejeté les constantes de complexation de
'américium (Ill) avancées par Moskvin ([Moskvin, 1969]). En effet, il semble trés difficile
d’'un point de vue expérimental de mettre en évidence six complexes successifs d’acétate
d’américium. Et n’ayant pas pu avoir excés aux données expérimentales, nous avons preféré

rejeter ces travaux.

Les constantes thermodynamiques choisies sont celles déterminées par Voden et al.
([Voden, 1969]). Elles l'ont été d’'une part pour leur bonne cohérence avec d’autres
([Grenthe, 1962], [Choppin, 1970]) et d’autre part par la possibilité d’extrapolation a force
ionique nulle (force ionique du milieu traité 0,1M). Les constantes rapportées dans le tableau
ci-dessous sont les constantes thermodynamiques a force ionique nulle extrapolées par

Davies.

Tableau V-3 : constantes thermodynamiques de complexation a force ionique nulle et 25°C

de 'américium (lll) par I'acétate

équilibres log B

Am* + CH;COO 2 Am(CH;COO0)** | 2,609+0,032

Am® + 2CH;CO0" 2 Am(CH;CO0)," |  4,393+0,039

2
Am® + 3CH3CO0" & Am(CH;CO0); |  4,994+0,040

2) Oxalate

Contrairement au cas de I'acétate, les auteurs ont mis en évidence I'existence d’un
complexe anionique. Mais il est important de noter que, étant donné la force des complexes
d’oxalate, peu d’auteurs ont déterminé les constantes thermodynamiques des trois
complexes successifs. Seul Sekine ([Sekine, 1965]) a mesuré par une technique
d’extraction liquide-liquide ces trois constantes dans un milieu NaClO, 1M. Les constantes
obtenues sont donc difficilement extrapolables a force ionique nulle. De plus, I'interprétation
des résultats obtenus par cette technique analytique est délicate de par la présence de deux
phases et le risque de relargage de I'extractant en phase aqueuse pouvant engendrer une

complexation parasite.

Dans le cadre de notre étude, nous avons donc retenu les constantes déterminées
par Choppin et al. ([Choppin, 1996]). En effet une extrapolation a force ionique nulle a été
réalisée par le modele de Pitzer. Il nous reste tout de méme a sélectionner la constante
thermodynamique du complexe 1-3. Pour ce faire, nous avons comparé celle déterminée par

Stary pour le complexe 1-2 a force ionique 0,1M et extrapolée a force ionique nulle par
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Davies avec celle de Choppin également a force ionique nulle. On constate une bonne
concordance des deux constantes (log °, = 9,98 pour Stary et log f°, = 10,51) étant donné
l'incertitude associée aux valeurs ainsi que la légere différence de température (25°C pour

Choppin et 20°C pour Stary). En conclusion les constantes sélectionnées sont les suivantes :

Tableau IV-4 : constantes thermodynamiques de complexation a force ionique nulle et 25°C

de 'américium (lll) par I'oxalate

équilibres log B référence
Am®* + C,0,% 2 Am(C,0,)" 6,56 [Choppin, 1996]
Am* + 2 C,0,4 2 Am(C,0,), 10,51 [Choppin, 1996]
Am** + 3 C,0,> 2 Am(C,0,)s> 13,06 [Stary, 1966]

Malheureusement aucune donnée de la littérature ne nous permet d’évaluer avec

précision les incertitudes associées aux constantes.

3) Carbonate

Les constantes thermodynamiques utilisées ainsi que les incertitudes associées sont

celles données pour déterminer la solubilité de 'américium (Ill) (tableau IV-2) ([Silva, 1995]).
Il. Rétention de I'américium (lll) sur 'alumine «

A. En absence de complexants organiques

1) Conception

A partir de la solubilité de I'américium (lll), on peut définir les conditions
expérimentales a utiliser pour éviter toute précipitation : la concentration en solution doit étre

inférieure a 2.10°M.

On peut méme s’en assurer directement aprés I'analyse du surnageant par comptage
radiochimique. En effet, l'américium (lll) étant un émetteur a dont I'efficacité de détection sur
les compteurs a scintillation est proche de 1, lactivité du surnageant nous indique

directement la concentration en solution.

C (moI/L)=$pé°iﬁ°,L{fa(*?r?(g')) () Na : nombre d’Avogadro

T : période de 'américium 241 (432,7 ans)

Pour que la concentration en solution soit inférieure a 2.10°M, il faut donc que

l'activité mesurée en solution soit significativement inférieure a 3600cpm. Dans le cas
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contraire, 'origine de la perte en solution de I'américium (1) est ambigué (précipitation et/ou

rétention).

Etant donné la multiplicité envisagée des sites de rétention et la complexité de la
chimie en solution de cet élément, un grand nombre de points expérimentaux traduisant le
partage entre les deux phases est nécessaire afin de comprendre le comportement de ce
cation. Les conditions de milieux variables (pH et concentration en sel de fond) doivent nous

aider a déterminer le site concerné par la rétention.

En conclusion, des mesures de coefficient de distribution ont été menées en fonction
du pH pour différentes concentrations en chlorure de sodium. En effet, bien que des
mesures en milieu perchlorate de sodium eussent été plus simples a la fois pour la chimie en
solution de I'américium (lll) mais également pour limiter les espéces susceptibles d’étre
retenues a la surface du solide (pas d’espéces chlorure d’américium), une méconnaissance
du comportement des ions perchlorate vis-a-vis de la surface nous a permis de rejeter cette

étude. Le protocole expérimental est détaillé dans I'annexe 2.

Le calcul du coefficient de partage ainsi que I'évaluation des erreurs associées sont

exposés dans I'annexe 3.

2) Résultats expérimentaux

Dans la figure IV-3, nous avons porté le logarithme décimal du coefficient de
distribution Ky en fonction du pH de la solution. Les barres d’erreur représentées

correspondent a deux fois I'écart-type estimé sur la valeur du Ky (probabilité a 95%).

10,00 -
I o B o B
6,00 i R = R een R
4,00 - { { :
2,00 -

0,00

22,00 - FA-fA-Fd o
-4,00 -

log (Kd(mL/g))

-6,00 - |
28,00 - - -f oo

-10,00
2,00 4,00 6,00 8,00 10,00 12,00
pH
figure IV-3 : variation du coefficient de distribution K, de I'américium (lll) avec le pH de la

solution (T=22°C ; [NaCl] = 0,1M)
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On constate donc une augmentation de la rétention de 'américium jusqu'a pH 7. On
observe alors un plateau en milieu neutre a faiblement basique et un deuxiéme palier a partir
de pH 10. On remarque que ce palier n’est pas négligeable devant I'erreur expérimentale
associée aux mesures. Par contre, l'incertitude associée aux points expérimentaux en milieu
acide est trés importante due a la faible rétention. Une représentation en pourcentage nous
permet de mettre cela en évidence. Elle nous facilite également la comparaison de nos

résultats a ceux de la littérature.
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figure IV-4 : pourcentage d’américium (lll) adsorbé en fonction du pH de la solution
(T=22°C ; [NaCl] = 0,1M)

On constate que le comportement de I'américium (lll) est trés similaire a celui
observé par Righetto et al. ([Righetto, 1988]) : position et allure du front d’adsorption
similaire (entre pH 5 et 7). On peut regretter que cet auteur ait étudié un faible domaine de
pH, ce qui ne nous permet pas de vérifier le comportement observé en milieu basique. Par
contre, les résultats de Moulin et al. ([Moulin, 1989]) ou de Tran ([Tran, 1989]) different
beaucoup des nbtres malgré a premiére vue des conditions expéerimentales identiques. Pour
expliquer cette divergence, on peut noter que le point de charge nulle de I'alumine o utilisée
par ces deux auteurs est de 7,5 ce qui hous améne a penser que cet oxyde est carbonaté.

De plus, les études menées sont réalisées a pression atmosphérique.
3) Modélisation

(a) Traitement mathématique

Les résultats expérimentaux étant acquis, une modélisation au moyen de la théorie
des échangeurs d’ions nous permet d’appréhender le comportement de ce cation dans des

conditions de pH et de force ionique plus variées.
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Dans la théorie des échangeurs d’ions, seules les espéces chargées positivement
sont susceptibles de s’adsorber a la surface via la formation de complexes de coordination.
Les espéces neutres ne peuvent pas s’adsorber et les complexes chargés négativement
peuvent s’adsorber par échange de ligands. Mais la littérature n’a jamais mis en évidence
d’échange de ligands dans le cas de cations lourds de par 'encombrement stérique. En
conclusion, nous envisagerons cinq espéces cationiques différentes (Am>*, AmOH?*,
Am(OH),", AmCI** et AmCl,") dans un premier temps. Et si nous ne parvenons pas a
modéliser nos résultats expérimentaux, nous considérerons dans un second temps les

espéces anioniques.

Les réactions d’adsorption a la surface et les constantes thermodynamiques

associées sont les suivantes :
(3-p){=AIOH} + Am® + pH20 2 {=(AlO)3.nAM(OH),} + 3H* p=0;1;2

[{=(AI0) @ AM(OH) HH TPy’
[AM> T{=AIOH}"Pyar,

K _ [{=(AI0)3.0AM(OH) TH Ty *famcotip
Am(OH)p [Am3+] [{EAIOH}](B_p)'YAmf(S_p)AIOH

soit K*Am(OH)p =

(3-k){=AIOH} + Am®* + KCI 2 {=(AIO)310AM(CI)} + (3-k)H" k=12

{=(A10)aAM(CHGHT* % amci _ {=(AI0)310AM(CIHIH Ty 4

K®am(cik= AN TH=AIOH) T A e T a0 soit K am(cii= AN IH{=AIOH) T amyer
Ou:
[1 : concentration des espéces en solution (mol/L) ou adsorbées (mmol/g)
0% : coefficient d’activité des espéces en solution
f : coefficient d’activité des espéces adsorbées

Le coefficient de distribution Kd mesuré expérimentalement (figure IV-4) traduit un
comportement global de rétention. Tous les sites réactionnels envisagés et toutes les
espéces fixées participent a ce coefficient de distribution : en aucun cas il est possible

d’observer le comportement spécifique d’'un site ou d’une espéce.

On en déduit donc :

2 2
Co %[{E(Alo)(S-p)Am(OH)p}]'F k;1[{5('°~IC))(3.k)Am(CI)k}]
CAm - - CAm

Kd=
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En solution, la concentration totale en américium est :

3

Am(OH Am(CI)] = [Am*]| 1 cr
= STA >]+2[ m(Ch] = [Am®" +Z[H 72 ZB[ !
=

Ou B sont les constantes apparentes des équilibres d’hydrolyse :
Am** + jH,0 2 Am(OH)* + jH*

Et B sont les constantes apparentes des réactions de complexation avec les

chlorures.
Am* +iClI' 2 AmCI*
En notant o le terme entre crochet (coefficient de complexation [Tremillon, 1993]),
on obtient Cam = [AM*]a

On peut alors en déduire :
2 2
Ka = Hfms 2K amorp[{=AIOHN P+ 3 K* amc {=AIOHY*H TICIT Y e
ofH =0 k=1

Comme I'américium (lIl) fixé sur le solide est a I'état de trace, on peut le négliger

dans le bilan matiére des sites de surface, ce qui implique :
= [{=AIOH}] + [{=AIO'Na"}] dans le cas ou le site concerné est un site basique
= [{=AIOH}] + [{=AIOH,"CI'}] dans le cas ou le site concerné est un site acide

En considérant les équilibres associés et les constantes associées (voir chapitre 1),

on démontre finalement :
Pour les sites basiques :
YAm - . Ce 3p é Ce K
Kd_a[H+]3Y3H ZK Am(OH)p(—J'N—a“‘]j +ZK*Am(C|)k[—IN_31] [H+] [CI-]k'Y(CIy(H
1+KiNa [H] 1+Khna H]
p=0 k=1
Pour les sites acides :

2

Ce 3-p Ce K
KT ZKA'"OH”’@+KC|[H*][CI']vch.) + D Kesmen{ R ) MO

k=1
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Il suffit alors de mettre dans le terme de gauche toutes les grandeurs mesurées
expérimentalement. Le terme de droite traduit alors les espéces adsorbées a la surface du

solide.

Pour les sites basiques :

2 2
Keo[HTY . Ce 3-p . Ce K
N Ko — | * Y Koo —g|  HTICT e
1+KhNa [H] 1+KriNa [H]

p=0 k=1

Pour les sites acides :

2

2
Keo[HTVh . ( Ce )3*’ . ( Ce )3* A
=D e o OTre) 2K e T o) HTICTY et

p:O k=1

Dans ces conditions, il peut étre judicieux d’effectuer un changement de variable :

KdO(,lHJrlaz H)

Y=Iog( Y
Am

Et

+

X =log ([%1) pour les sites basiques

X = log ([H'][CITywYa)) pour les sites acides

L'ajustement de cette expression aux données expérimentales conduit a la
détermination de la constante caractéristique du site concerné par la rétention et au produit
de sa capacité d’échange et de la constante thermodynamique de rétention. On peut donc

en déduire les caractéristiques du site concerné et celles des espéces adsorbées.

(b) Propriétés graphiques de la fonction obtenue
(i) Rétention des espéces hydroxydes
C1 3P «
Y = Iog(w) = (3-p)log C1 - (3-p)log(1+K*10™) ou C1 est une constante

Si K*10%<<1 soit X<<-log K = Y = (3-p)log C1
On observe donc une asymptote horizontale.
Si K*10*>>1 soit X>>-log K = Y = (3-p)log C1 — (3-p)log(K*10*)=constante - (3-p)X

On observe donc une droite de pente égale a la charge de I'espéce adsorbée.
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(i) Rétention des complexes chlorures

3-k
v= '09((1+§—3m7<) [ij[crmm = (3-k)log C2 - (3-k)log(1+K*10%) + k*log ([H]ICI Terv)

Si K*10%<<1 soit X<<-log K = Y = (3-k)log C2 + log ([H'[CIT**cih)
Si on considére la concentration en Na™ et CI” fixée et imposant la force ionique du milieu, on
observe une droite de pente £k suivant la variable X choisie
Si K*10*>>1 soit X>>-log K = Y = (3-k)log C1 — (3-k)log(K*10*) + =constante - (3-k)X + k*log ([H'][CITyciyn)
On se retrouve alors dans ce cas avec une pente de 3 pour les sites acides et (3-2k)
pour les sites basiques.

Mais il est important de garder a I'esprit que toutes ces espéces sont susceptibles de
s’adsorber a la surface du solide. Etant donné I'expression mathématique de la fonction, on
ne pourra mettre en évidence que I'espéce majoritairement adsorbée suivant le domaine de

pH et la concentration en sel de fond.

4) Application de la modélisation

Les figures suivantes représentent les résultats obtenus dans les deux systémes de

coordonnées X,Y.
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0,00 2,00 4,00 6,00 8,00 10,00 12,00
0,00

-5,00 + - - -t

-10,00 + - - -1

-15,00 -

20,00 + -

-25,00

X=log([Na"]/[H"])
figure IV-5 : représentation en coordonnées transformées de la rétention de I'américium (l11)
Kao[H'T?
sur l'alumine o Y = log (M)
'YAm
On remarque une grande similitude entre les deux graphiques. Ceci est d{ au fait que
quel que soit le type de site considéré dans un premier temps (acide ou basique), nous
sommes obligés d’'imposer des constantes de sélectivité pour les ions chlorure ou sodium
trés faibles. En conclusion, il semblerait que le site concerné par la rétention de ce cation

trivalent a I'état de trace est un site sous forme =AIOH sur l'intégralité du domaine de pH.

Etant donné cette premiére conclusion, nous nous trouvons dans l'incapacité de
déterminer les espéces hydroxydes adsorbées sur I'alumine a. En effet, dans ces conditions,
le terme au dénominateur traduisant I'état du site d’adsorption est constant et égal a 1. Les
deux modélisations sont par conséquent équivalentes. Par contre, il nous est possible de
mettre en évidence I'adsorption du complexe chlorure AmCl," sans pour autant estimer la

constante de complexation. Seul le produit Kamci2*Ce est possible a atteindre.

Nous avons représenté dans la figure ci-dessous (figure 1V-6), le logarithme décimal
du coefficient de distribution ainsi de l'incertitude associée a la modélisation. Cette derniére
est calculée en propageant I'imprécision associée a chaque parameétre intervenant dans le

modéele (paramétres de régression, constantes thermodynamiques de chimie en solution).
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figure IV-6 : logarithme du coefficient de distribution de 'américium (Ill) sur I'alumine a en

fonction du pH (T=22°C ; [NaCl]=0,1M)

Les parametres suivants ont donc été utilisés afin de rendre compte du

comportement de 'américium (lll) sur I'alumine o :
2 3-p
|Og ZK Am(OH)p(Ce) J = -18,75i0,12
=0

log(K*amci2Ce) = 1,8320,07

Remarque : en aucun cas ces résultats signifient que I'espéce AmCI** n’est pas
retenue par la surface. Les seules conclusions que nous pouvons tirer de cette étude sont
que cette espéce n’est pas nécessaire pour expliquer la rétention: ce n’est donc pas

I'espéce majoritairement adsorbée dans nos conditions.

Afin de confirmer les conclusions de cette étude, il serait nécessaire de remplacer le
sel de fond NaCl par NaClO,. En effet les ions perchlorate sont connus pour ne pas
complexer les cations en solution. lls nous permettraient donc d’expliquer la rétention que
par les espéces hydroxydes ou l'ion « aquo ». NaCl a d0 étre utilisé dans cet étude du fait
que nous ne connaissions pas le site concerné par la rétention. Il nous fallait donc utiliser un

sel dont nous connaissions le comportement vis-a-vis du solide.

B. Milieu complexant acétate, oxalate et carbonate

Afin de mieux interpréter I'effet du complexant sur la rétention de I'américium (Il1), il
est indispensable de parfaitement contrdler la chimie en solution afin que seule la

concentration du complexant varie. On peut alors en déduire que toute modification de la
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rétention est due au ligand organique. Dans le cas qui nous intéresse, nous utilisons ces

derniers comme tampon afin d'imposer le pH du milieu.

Les conditions opératoires choisies pour ces études sont telles que la perte de
complexant organique occasionnée en solution par sa rétention sur le solide est négligeable
devant la quantité introduite. Cette perte est de toute fagon prise en compte en utilisant les

données de sorption définies dans la partie précédente.

1) Milieu acétate
(a) Conditions expérimentales
Les études en milieu acétate ont été réalisées a des pH proches du pKa. Les
concentrations totales en acétate varient de 10°M & 1M. Elles ont été choisies a I'aide des
constantes de complexation sélectionnées précédemment pour observer linfluence des

différentes espéces présentes en solution (figure IV-7).

Be-10 .

== Am[3+4] [maol/1]
AmCI[2+] [mol/1]
= AmOH[] [mol/1] 7
—db— Am(CH3C O0) [24] [mal/1]

Te-10 [

Ga-10 -
—8— Am(CHECO0) 3 [mols1]

C ol
Ja
9
o

[Acétate] moliL

figure IV-7 : répartition des especes de I'américium (lll) en solution en présence d’acétate
(T=22°C ; pH=4,6 ; NaCl 0,1M ; [Am];=10°M)

données thermodynamiques utilisées : tableaux IV-2 et IV-3

(b) Résultats expérimentaux

Le logarithme du coefficient de partage des ions américium (lIl) est présenté dans la
figure IV-8. On remarque donc que la présence d’acétate ne provoque pas de désorption du
cation avant une concentration totale ajoutée de I'ordre de 10 M. Etant donné le diagramme
de spéciation représenté en figure 1V-7, on peut s’attendre a ce que le premier complexe

acétate Am(CHg,COO)2+ ne s’adsorbe. En effet, on constate une allure de décroissance de la
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rétention en fonction de la concentration totale en acétate similaire a celle de I'apparition de
ce cation en solution. Tout de méme, pour des concentrations totales supérieures a 0,1M, le
coefficient de partage semble marquer une inflexion. Or ceci correspond a une concentration
majoritaire en Am(CH3;COOQO),". On peut donc supposer que cette espéce quant a elle

s’adsorbe a la surface de I'alumine.

De plus on observe une continuité dans le comportement de rétention qui nous
indique que le site concerné a la fois en présence et en absence d’acétate est le méme.
C’est donc un site sur lequel nous n’avons pas a gérer la compétition avec les ions présents

dans la solution autre que I'américium (l11).

3,50

1 3,00

i bttt
ot

4 2,50

1l
1

t

log (Kd (mL/g))

4 1,00

4 0,50

\ 0,00
1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00
[Acétate] (mol/L)

figure IV-8 : rétention de 'américium (lll) en présence d’acétate
(T=22°C ; NaCl 0,1M ; pH=4,6 ; Am(lll) en trace ; [Al,03]=5g/L)

(c) Modélisation
Si on définit les équilibres de rétention suivants :

2{=AIOH} + CH;COOH + Am* 2 {=(AI0),Am(CH;COO)} + 3H*

Koor = [{=(AI0),Am(CH3COOH " yu famac
AmAc [Am3+][{EA|OH}]2[CH3COOH]YAmYCHsoOOHf2A|0H

{=AIOH} + 2CH3;COOH + Am* 2 {=(AI0)Am(CH;COO0),} + 3H"

K _ [{=(AIO)AM(CH3COOYJ[H T famace
AmAc2 [Am3+][{EAloH}][CHscOOH]ZYAmYzc:HsCOOHfNOH

[{X}] : concentration de I'espéce X en phase solide en mmol/g

[X] : concentration de I'espéce X en phase aqueuse en mol/L
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vx : coefficient d’activité de X en phase aqueuse
fx : coefficient d’activité de X en phase solide

On pose [Am]ss=0e[Am*'] avec [Am]s, : concentration totale en solution de I'américium (l11)

2
KdOCAm|H+|3k H 2 . 3p * 3k +1kp~ -1k 2 - 3 inj
YAm = K amonyp(Ce) "'ZK amck(Ce)  [HTICITY e+ DK amaci(Ce)  [CHsCOOHTYcrscoon
p:O k=1 J=1

K*Am(OH)p (0<p=2) et K*am(cik (1<k<2) sont les constantes thermodynamgiues définies dans le
paragraphe II-A-3-a.

On sait également que [CH3COOH] = Acitit;; H
C

On en déduit alors :

2
Ko [HTR, 2 . 3-p ¥k 2. 3([Acétatel[H'Y |
d_ﬂ%ﬁimm@mp(c;e) + D Keaman(Ce) THTCT et XK ama(Ce) ( : )YCHSCOOH
p=0 k=1 =1

(XAcKa
Or comme seule la concentration d’acétate varie (pH et concentration en ions
chlorure fixés), les deux premiers termes de I'addition sont constants. En conclusion, si on

réalise un changement de variable judicieux, on peut mettre en évidence la valeur de j. On

pose donc :
Kyotan[H'T?
Y = log ( dCa Hj
YAm
_ [Acétate];[H" |)
X= Iog( onKa
-4,00 0,00
-8,50
—————————————————————————————————— p=2--f--1--1--——-—-1 900
/4 -9,50
7777777777777777777777777777777777777777777 -10,00
-10,50

figure IV-9 : coordonnées transformées de la rétention de I'américium (Ill) sur I'alumine o en
présence d’acétate (T=22°C ; NaCl=0,1M ; pH=4,6 ; Am(lll) trace ; [Al,O3]=5g/L)
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On constate donc, sur la figure 1V-9, a forte concentration en acétate une pente de 2
traduisant la rétention du complexe Am(CH3;COO)," sur I'alumine o.. Néanmoins, on constate
que la sorption du premier complexe n’est quant a elle pas significative. Il serait judicieux de
mener cette étude avec des concentrations en chlorure de sodium plus faibles afin
d'observer le comportement du premier complexe vis-a-vis de la surface. En effet, les
résultats obtenus ne nous permettent que de donner une valeur maximale de la constante

envisagee si effectivement celle-ci s’adsorbe (log K*amacCe? < -9).

A partir de ces résultats, on peut modéliser le logarithme décimal du Kd de
'américium (Ill) en présence d'acétate ainsi que les courbes de confiance associées
(figure IV-10). On remarque une divergence entre les points expérimentaux et la courbe
théorique a concentration en acétate élevée dans le cas ou I'on ne considére qu’une simple

complexation en solution (courbe noire).

4,00
7 B { 350
ffffffffffff e S 3,00
2,50

r 2,00

log (Kd (mL/g))

S S N \ QN | 1,50

Fo----====—-4---"-"-"-"------ T 1,00
—— effet synergique (avec Am(CH3COO)2[+])
|| — effet competitit [ 0,50

1 1 ‘ 0,00
1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00
[Acétate] (mol/L)

figure IV-10 : représentation du coefficient de distribution en fonction de la concentration en
acétate dans le milieu (T=22°C ; NaCl 0,1M ; pH=4,6 ; Am(lll) en trace ; [Al.O3]=5g/L)

2) Milieu oxalate

(a) Conditions expérimentales

Pour le milieu oxalate, nous nous sommes placés a une valeur de pH proche du
deuxiéme pKa. En effet, dans ces conditions, le milieu est tamponné et la rétention est
suffisante pour ne pas générer des erreurs importantes sur les résultats expérimentaux. De
plus, les concentrations en oxalate, tout comme pour l'acétate, ont été définies afin

d’observer I'effet de chacun des complexes formés en solution (figure 1V-11).
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figure IV-11 : répartition des especes de I'américium (lll) en présence d’oxalate

(T=22°C ; pH=4,2 ; NaCl 0,1M ; [Am(ll))]=10°M)

données thermodynamiques utilisées : tableaux IV-2 et IV-4

Remarque : il est difficile de travailler a des concentrations totales en oxalate plus
faibles. En effet, I'erreur sur la concentration devient importante et le complexant ne fait plus
tampon. Et si on tente de diminuer le pH de la solution pour diminuer les constantes
apparentes de complexation, la rétention de 'américium (lIlI) sur I'alumine devient faible et

l'incertitude associée aux résultats expérimentaux grande.

(b) Résultats expérimentaux

On constate bien dans la figure 1V-12 que l'oxalate a un effet synergique important
vis-a-vis de I'américium (lll). En effet, ce complexant provoque une augmentation de prés de
deux ordres de grandeur sur la valeur du coefficient de partage pour une solution de pH=4,2
et des concentrations en oxalate peu élevées. Il est donc indispensable de prendre en
compte des espéces oxalate d’américium (lll) adsorbées pour prévoir le comportement d’un

systéme.

La continuité dans le comportement du cation est dans ce cas moins évident que
pour 'acétate. Pour simplifier le systéme, on considérera dans un premier temps que la
rétention a lieu sur le méme site que précédemment. On vérifiera alors si on est capable de

modéliser 'ensemble du comportement.
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figure IV-12 : rétention de 'américium (lll) en présence d’oxalate
(T=22°C ; pH=4,2 ; NaCl 0,1M ; Am(lll) en trace ; [Al,O3]=10g/L)

(c) Modélisation
Contrairement au cas de I'acétate, seule une espéce est susceptible de s’adsorber en
formant un complexe de coordination cationique :

{=AIOH} + Am®* + H,C,0, 2 {=AIOAM(C,0,)} + 3H"

Koo = [{=AIOAM(C,04)HIH Ty famox
AmOx [Am3+][{EAlOH}][H2C204]YAmYHzczo4fA|0H

[{X}] : concentration de I'espéce X en phase solide en mmol/g
[X] : concentration de I'espéce X en phase aqueuse en mmol/L
De la méme facon que pour le systéme Am(lll)/alumine/acétate, on peut montrer :

Kd__[YW ZK Am(OH)p Ce) ZK Am(Cl)k Ce) [H TICITY e+ K amox(Ce ) IM]ILE)YHzczm

=1 ocoXKa1*Ka

Etant donné qu’une seule espéce est susceptible d’étre retenue a la surface du
solide, une simple modélisation du coefficient de partage est suffisante pour déterminer les

propriétés de rétention de 'américium (lll) en présence d’oxalate.
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figure IV-13 : modélisation de la rétention de 'américium (1) en présence d’oxalate
(T=22°C ; pH=4,2 ; NaCl 0,1M ; Am(lll) en trace ; [Al,O3]=10g/L)

Cette fois il semble encore évident qu’il faille considérer un complexe Am(lll)-oxalate
pour expliquer les résultats expérimentaux. En effet, on constate qu’'une simple complexation
en solution envisagée (courbe noire) diminue fortement le coefficient de partage par rapport

aux points expérimentaux, dés 10°M en concentration totale d’oxalate.
3) Milieu carbonate

(a) Conditions expérimentales

Comme pour I'acide oxalique, I'acide carbonique posséde deux pKa. Il va donc falloir
trouver des conditions, telles que les différents complexes vont se succéder en fonction de la

concentration totale en carbonate a pH fixé.

Les conditions décrites dans la figure 1V-14 semblent étre les plus adaptées pour voir

I'effet successif des différents complexes américium (lll)/carbonate.
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figure IV-14 : répartition des especes de I'américium (Ill) en présence de carbonate
(T=22°C ; NaCl 0,1M ; [Am(Ill)]=10°M) ; données thermodynamiques utilisées : tableau V-2

(b)

On constate que pour des concentrations inférieures a 5.10°M en carbonate totale, le

Résultats expérimentaux

coefficient de partage de I'américium (lIl) entre la phase aqueuse et le solide ne diminue pas
de facon significative (figure IV-15). Par contre, pour des teneurs en solution plus élevées,
on observe une diminution notable de ce paramétre (figure 1V-15). On peut donc penser, en
comparant ces résultats expérimentaux avec le diagramme de spéciation reporté ci-dessus
(figure IV-14), que le complexe cationique est retenu a la surface du solide et que ceux de

degreé plus élevés provoquent la désorption de 'américium (llI).
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figure IV-15 : rétention de I'américium (Ill) en présence de carbonate
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(c) Modélisation

On démontre de la méme fagon que pour 'oxalate que :

2
m 2 . 3p K . [Carbonate];[H']
Kd:aAm[lf|+]3y3H Z:i)K amoHp(Ce) +kz=1:K*Am(Cl)k(Ce) HTMCITY e+ K AmCOS(Ce)( occo3Ka1*|zag Ycos

Avec : {=AIOH} + Am®* + H,CO; 2 {=AIOAM(CO,)} + 3H*

K - [{=AIOAM(CO)H[H T’y famcos
AmCo3 [Am3+][{EA|OH}][H2C03]YAmYH2003fA|0H

8,00
7,00
6,00
5,00
4,00

4
3,00

log (Kd(mL/g))

2,00

1,00

0,00

-1,00

-2,00
1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00
[CO3]T (moI/L)

figure IV-16 : modélisation de la rétention de I'américium (Ill) en présence de carbonate
(T=22°C ; pH=8,33 ; NaCl 0,1M ; Am(lll) en trace ; [Al,O3]=19/L)

C. Conclusion sur le comportement général de
I"américium (lll)

Maintenant que le comportement de 'américium (l11) a été interprété et modélisé dans
différentes conditions expérimentales. Il nous est possible de faire un récapitulatif sur
'ensemble du systeme Am(lll)/a-Al,Os/complexant. Le tableau ci-dessous donne les
réactions envisagées ainsi que les constantes thermodynamiques de rétention associées et
leur incertitude (les concentrations en solution sont exprimées en mol/L et celles adsorbées

en mmol/g).
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Tableau IV-5 : propriétés de rétention de 'américium (Ill) sur alumine o

Réactions Log KiCe

{AIOH}+AM>*+2CI'2{(AI0)AmCl,}+2H" 1,83£0,07

(AIOH}+2CH;COOH+AM® 2{(AI0)Am(CH3;CO0),}+3H* | -7,99+0,33

{AIOH}+AM?* +H,C.0,2{AI0AM(C,04)}+3H" -0,82+0,09

{AIOH}+AM?** +H,CO52{AIOAM(CO;)}+3H* -9,96+0,09

Les résultats thermodynamiques concernant les complexes hydroxyde de 'américium
(Il ne sont pas accessibles. En effet, comme le site concerné par la rétention ne présente
pas de propriétés acide-base sur le domaine de pH, il est impossible d’avoir accés a ces
données. Par contre, si on est capable de déterminer ce site, on a alors accés aux

constantes thermodynamiques de rétention.
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Chapitre V
Rétention de I’europium (lll) sur

Yalumine o
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Nous nous intéressons maintenant a un lanthanide trivalent, I'europium (Ill). En effet,
plusieurs raisons nous ont amené a choisir ce cation dans le cadre de notre étude. Tout
d’abord, il est souvent utilisé comme analogue chimique de I'américium (lll). Ensuite il
posseéde des propriétés de fluorescence exploitables en spectroscopie laser a résolution
temporelle. Enfin un isotope stable de ce cation nous permet de l'utiliser en spectroscopie

XPS réalisée en laboratoire non équipé pour recevoir des échantillons radioactifs.
L. Chimie en solution

A. Les complexes hydroxydes

Contrairement a I'américium (lll), I'europium (lIl) n’a pas fait I'objet d’'une critique des
données thermodynamiques obtenues par les différents auteurs. Les constantes ne sont

donc pas certifiées.

Méme si les auteurs sont unanimes pour affirmer que ce cation forme des complexes
mononucléaires de stcechiométrie 1:1 a 1:4 avec les ions hydroxyde, la dispersion méme
faible des constantes thermodynamiques provoque une répartition des espéces de
'europium trés variable en fonction du pH (méme le coefficient de Ringbdom og,), Seule
valeur directement mesurable, varie de fagon non négligeable). On peut méme noter que
Bernkopf et al. ([Bernkopf, 1984]) proposent des complexes hydroxydes polynucléaires,
Euy(OH),*" et Eus(OH),°* que nous ne considérerons pas dans notre étude. En effet, ces
espéces ont été avancées pour expliquer une légére divergence entre les points
expérimentaux et la courbe modéle de la solubilit¢ de Eu(OH);. Or cet écart est observé
dans des domaines de pH proches de la neutralité (domaines ou les mesures de pH sont les
plus incertaines) et sur un seul composé solide. Il est treés difficile de prouver I'existence de

complexes polynucléaires solubles en n’étudiant la solubilité que d’'un seul composé.

En conclusion, les données sélectionnées pour ce travail sont celles de Curti ([Curti,
2000]) et Hummel et al. ([Hummel, 2002]). Ces auteurs ont réalisé un travail comparable a
celui de 'OCDE sur 'europium en présence de divers complexants inorganiques. Méme si
son travail n’est pas complet a cause d’'un certain manque de données (essentiellement sur
les complexes hydroxydes), il est suffisamment critique et de bonne qualité pour que I'on
sélectionne ce travail. Les données concernant notre travail sont donc rassemblées dans le

tableau ci-dessous.

105



Tableau V-1 : constantes thermodynamiques de complexation de I'europium (l1)

réactions Log K° (I=0 ; T=25°C)

Eu® + H,0 2 EuOH*" + H* -7,64+0,04
Eu® + 2H,0 2 Eu(OH)," + 2H* -15,10+0,20
Eu® + 3H,0 2 Eu(OH); + 3H* -23,70+0,10
Eu® + 4H,0 2 Eu(OH), + 4H* -36,20+0,50
Eu®* + CI 2 EuCl* 1,10+0,20

Eu®** + 2CI' 2 EuCl,* 1,50+0,50

Eu® + COs* 2 EuCOs" 8,10+0,20

Eu® + 2C0s% 2 Eu(COs), 12,10+0,30
Eu® + 3H,0 2 Eu(OH)s(cr) + 3H* -14,90+0,60
Eu® + 3H,0 2 Eu(OH)s(am) + 3H* -17,60+0,80
Eu,(COs)s(cr) 2 2Eu** + 3C0O5% -35,00+0,30
EuOHCOs(cr) 2 Eu* + OH + CO5* -21,70+0,10

A ces constantes, nous avons ajouté une constante extraite de la base EQ3/6
traduisant la complexation de I'europium (lll) par trois ions carbonate. Méme si la valeur n’est

pas certifiée, I'existence de cette espéce n’est pas remise en cause.
Eu® + 3C0O5* 2 Eu(COs3)s> log K°=14,1+0,50

L’écart-type associée a cette constante a été choisie arbitrairement de fagon a étre
homogéne avec le reste des données.

A partir de ce jeu de constantes, on peut donc définir les conditions d’étude telles qu'il
n’y ait aucun risque de précipitation.
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figure V-1 : solubilité de I'europium (lll) en fonction du pH de la solution

(T=22°C ; NaCl 0,1M ; [CO3Jy=10""M)

En observant la courbe de solubilité de I'europium (lIl), on constate des divergences
de comportement non négligeables avec I'américium (lll). On peut donc déja se poser la

question du bien fondé de I'analogie entre ces deux éléments.

La solution de marquage utilisée pour les études est une solution d’europium 152
(période de 13,5 années) contenant également de I'europium naturel comme entraineur.
Pour cette raison, malgré la courte période du radionucléide, I'efficacité de comptage n’est
pas celle attendue. Or la solution de marquage est issue d’un étalon a 45ug/mL d’EuCl; pour
une activité de 6,80MBg/mL, soit environ 2,3.107MBq/moI. Par conséquent, pour une
concentration de 10°M, nous attendons des activités de I'ordre de 20kBg/mL. Les activités
introduites dans nos échantillons sont de 'ordre de 50 fois plus faibles. La précipitation de

Eu(OH)s(cr) n'est donc pas envisageable.
B. Les complexes organiques

1) Acétate

Les constantes de complexation de I'europium (lll) par les ions acétate ont fait I'objet
de nombreuses études dans des conditions diverses. Mais si la premiére et la deuxiéme
constante ont été déterminées dans diverses conditions, seules deux études ont permis de
mettre en évidence le complexe 1:3 et de déterminer la constante thermodynamique

associée.
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En ce qui concerne les deux premiéres réactions de complexation, elles ont été

compilées et exploitées de la méme fagon que les travaux de ces différents auteurs ([Busey,
1976], [Mesmer, 1989], [Patterson, 1982], [Patterson, 1984]). C’est-a-dire que nous avons

défini la constante thermodynamique apparente de la fagon suivante pour une température

donnée :
Eu®* + nAc 2 Eu(Ac),>" log B.=log Bn°-logy%$)% avec log
Eu {Ac

S est le coefficient de Debye-Huckel (voir chapitre I1).

p1, p2 : paramétres de régression du modéle

YEu(Ac)n __zs\ﬁ_(p,] _
'YEu'YAcn 1 +\/_|

SECENENHCAON

b< 4l

A partir de cette formule, nous avons pu compiler les constantes thermodynamiques

retenues (tableau V-2), et ainsi déterminer les différents paramétres (log B°, p1, p2).

Tableau V-2 : constantes thermodynamiques de complexation de 'europium (Ill) par
l'acétate a 25°C

Force ionique log B+ log B2 référence
NaClO,4 0,5M 1,99+0,04 | 3,28+0,14 | [Grenthe, 1962]
NaClO,2M | 1,90+0,05 [Choppin, 1970]
NaClO, 0,1M 2,13+0,05 | 3,64%0,12 [Martell, 1993]
NaClO4 0,1M 2,31£0,13 | 3,9040,13 [Kolat, 1962]
NaClO, 1M 2,62+0,13 | 4,03+0,11 [Macero, 1965]
NaClO, 0,07M | 1,90+0,03 [Manning, 1962]

Les résultats des deux modélisations sont présentés dans la figure suivante :

4.50

3.50 -

3.00 +------

2.50 A
2.00 A
1.50 A
1.00 -

log i

0.50 +------

400 +--—---- - B e
T

0.00
0

1(M)

2 25

figure V-2 : modélisation des deux premiéres constantes de complexation de I'europium (I1l)

par l'acétate en milieu NaClO, (p+=0,51 et p,=2,57 pour f; ; p1=-3,30 et p,=-18,96 pour f3,)
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Les données bibliographiques concernant la troisiéme constante de complexation
sont rares. Nous avons donc choisi la seule constante qui nous permettait une extrapolation
a force ionique nulle par Davies. Les résultats retenus pour la suite de ce travail sont

exposeés ci-dessous.
log B°1=1,75+0,31
log B°,=4,32+0,31
log B°3=5,50+0,31

Les incertitudes sur les constantes thermodynamiques correspondant aux complexes
1:2 et 1:3 ont été choisies arbitrairement égales a celles pour la premiére constante, étant

donné notre incapacité a les déterminer expérimentalement.

2) Oxalate

Cette fois-ci, I'intégrale des constantes de complexation peut étre traitée. En effet, les
différents travaux menés par les auteurs nous donnent une variété de conditions et un
nombre de jeu de données suffisant. Les données thermodynamiques sélectionnées pour

cette modélisation sont présentées dans le tableau ci-dessous.

Tableau V-3 : constantes thermodynamiques de complexation de I'europium (Ill) par 'oxalate

a25°C

Force ionique log By log B2 log B3 Référence

NaClO4 1M 4,77+0,10 | 8,72+0,09 |11,39+0,12 [Sekine, 1965]

NaClO4 1M 5,04+0,06 | 8,70%0,06 |11,57+0,07 [Genthe, 1969]
NaClO4 0,5M 4,86+0,03 | 8,65+0,02 [Lyle, 1966]
NaClO,4 0,68M | 4,89+0,02 | 8,70+0,03 |11,20+£0,05| [Cantrell, 1987]
NaClO, 0,95M | 4,88+0,07 | 8,70+0,07 [Manning, 1966]
NaClO4 0,1M 8,80+0,07 | 12,10+0,07 [Stary, 1966]
NaClO, 0,061 | 5,3140,07 [Manning, 1966]
NaClO, 0,054 | 5,49+0,07 [Manning, 1966]
NaClO, 0,052 | 5,43+0,07 [Manning, 1966]
NaClO, 0,036 | 5,65+0,07 [Manning, 1966]
NaClO, 0,027 | 5,77+0,07 [Manning, 1966]
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Les résultats de la modélisation sont présentés dans la figure ci-dessous :

14 | |
12 e oo log B3~
10 +------ e R o
| | I
(@] o | |
ke} A A A A og B
8§+ Fooooooo ooy
R
if . : - ——% log B4
4 T { { T T
0 0.2 04 0.6 0.8 1 1.2
| (mollL)

figure V-3 : modélisation des constantes de complexation de I'europium par I'oxalate en
fonction de la force ionique (p+=-1,18+0,38, p,=-11,24+1,86 pour B; ; p+=-0,56+0,19, p,=-
5,40+1,13 pour f. ; p1=-0,91%0,54, p,=-11,45+3,25 pour fs)

Les résultats obtenus pour les trois constantes thermodynamiques a force ionique

nulle sont les suivants :
log B°41=5,67+0,08
log B°,=8,82+0,09
log B°3=12,45+0,25

Dans la littérature, Paramonova et al. ([Paramonova, 1963]) ont également observé
un complexe avec la forme monoprotonée de l'oxalate. Mais étant donné les conditions
d’étude (force ionique élevée et pH trés acide), on peut se demander si la divergence entre
les points expérimentaux et la modélisation ne serait pas uniquement due aux difficultés a
gérer les coefficients d’activité des espéces. Dans la suite de notre travail, nous ne
retiendrons donc pas cette espéce. On note également que Grenthe et al. ([Grenthe, 1969])
ont mis en évidence un complexe 1:4 pour un milieu de force ionique 1M, a la fois par une
technique d’extraction et de solubilité. La difficulté qui se présente a nous quant a I'utilisation
de cette constante dans nos études est son extrapolation a d’autres forces ioniques. Etant
donné ces problemes et le fait que seul Grenthe et al. ont mis en évidence ce complexe, il ne

sera pas retenu dans la suite de notre étude.
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3) Carbonate

Les constantes thermodynamiques retenues pour le systéme europium (Ill)-
carbonate sont celles sélectionnées par Hummel et al. (([Hummel, 2002]). En effet, il a déja
réalisé une compilation et une critique des différentes constantes déterminées par les

auteurs.

Il Etudes de rétention

L’europium étant un élément naturel, on peut mener une étude de rétention a la fois a
I'état de trace (utilisation de radioisotope), mais également a des concentrations majeures

afin de vérifier si le comportement est identique sur le tout le domaine de concentration.
A. Etude en trace

1) En absence de complexants organiques

(a) Résultats expérimentaux
Le logarithme du coefficient de partage traduisant la rétention de I'europium (lll) sur
l'alumine o en fonction du pH, uniquement en présence du sel de fond NaCl, est représenté

dans la figure V-4 ci-dessous.

10,00 : |
+ NaCl 1e-3M ! !
= NaCl 2e-3M ! !

800 1 . NaCl1e-2M e L
= NaCl 2,5¢-2M ; ;

__ 600 xNaClO,IM -~ j======= . H%i == ———f ————————
= | » |

S’ e NaCl 1M ‘ : " ,;* * I : T
é | 13T L3 |
g 4007 | i |
> | l l
k] | | |
2,00 1 ‘ ‘ ‘
| | |
l l l
0,00 : : :
. l l l
| | |
_2 OO | | |
2,00 4,00 6,00 8,00 10,00 12,00 14,00
pH

figure V-4 : logarithme du coefficient de partage en fonction du pH pour différentes forces
ioniques (T=22°C ; [Al,O4] variant de 1g/L & 15¢/L ; NaCl variant de 107 & 1M)

On remarque dans cette étude que le partage de I'europium entre les deux phases ne
semble pas varier en fonction de la concentration en chlorure de sodium dans le domaine

étudié et pour un pH supérieur a 6. Ceci tenterait a confirmer les résultats obtenus sur
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'américium (lll) : le site concerné par I'adsorption de ces deux cations, n’est pas un site

possédant des propriétés acide-base sur le domaine de pH concerné.

Le profil d’adsorption semble trés comparable a celui de I'américium (lll). On peut
donc s’attendre a avoir un comportement sensiblement identique, c’est-a-dire rétention des
espéces hydroxyde et de EuCl,". Méme d’un point de vue quantitatif, la rétention des deux

cations trivalents est trés comparable (log Kdnax = 6).

Si on compare nos résultats expérimentaux avec ceux présentés par Shiao et al.
([Shiao, 1981]), on remarque une grande similitude dans les résultats pour des conditions
expérimentales voisines. En effet, cet auteur observe un logarithme de coefficient de partage
de l'ordre de 6 en milieu neutre comparable a nos résultats. Il obtient également une pente
comparable a celle observée dans ce travail en fonction du pH en milieu acide quelque soit
la concentration en chlorure de sodium du milieu. En conclusion de tous ces points
communs, on peut penser que I'europium (lll) s’adsorbe sur le méme type de site dans le

cas de notre alumine a et de I'alumine chromatographique de ces auteurs.

(b) Modélisation
Un changement de variable comparable a celui effectué dans le cas de

I'américium (l11) est réalisé pour I'europium (llI).

-16,00 -14,00 -12,00 -10,00 -8,00 -6,00 -4,00
-6,00

-8,00
777777777 -10,00
777777777777777777777777777777777777777777777777777777 -12,00

-14,00

-16,00

e -18,00

-20,00

figure V-5 : représentation en coordonnées transformées de la rétention de I'europium (lll) en
milieu NaCl variant de 10° & 1M (T=22°C, Eu(lll) en trace)

Comme dans le cas de I'américium (lll), ce changement de coordonnées nous
permet de mettre en évidence la participation & la rétention du complexe EuCl,". Cette
représentation nous permet également de mettre en évidence I'adsorption de complexes

hydroxyde sans pouvoir dire lesquels, ni donner leur constante thermodynamique de
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rétention. La figure suivante représente le logarithme du coefficient de partage en fonction du

pH de la solution surnageante ainsi que la modélisation associée.

10,00

8,00 F---m--------

6,00 1 P A il o i FF P |

4,00 - e I

log (Kd(mL/g))

I i e e e EE e

0,00

2,00 , , , , 14,00

figure V-6 : coefficient de partage de I'europium entre la solution de [NaCl] (variant de 107 &
1M) et l'alumine o (T=22°C ; Eu(lll) en trace)

Les paramétres utilisés pour cette modélisation sont les suivants :
2 3-p
|Og ZK Eu(oH)p(Ce) j = -17,93i0,10
=0
Iog(K*Eu(C|)2Ce) = 1,44i0,14
Comme dans le cas de I'américium (lll) , il peut sembler nécessaire de mener une
étude a pH fixé en fonction de la concentration des chlorures en solution. On pourrait ainsi

confirmer les propriétés de rétention du complexe EuCl," mais également mettre en

évidence une possible rétention de I'espéce EuCI*".

2) En présence de complexants organiques

Les conditions opératoires doivent étre parfaitement définies afin de comprendre
'influence du complexant organique. Ainsi le pH et la concentration du sel de fond ne doivent

pas varier.
(a) Milieu acétate

(i) Conditions expérimentales

Les conditions expérimentales doivent étre choisies de fagon a pouvoir observer

linfluence de chacun des complexes. Pour cela, nous utilisons les constantes
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thermodynamiques définies précédemment pour tracer le diagramme de spéciation de

I'europium (1) a pH fixé en fonction de la concentration totale en acétate.

1e-9 T T
—&— Fu[3+] [mol/]
Be-10 -
== ELD 1[H] [mor?
= [1C2[+] [mol/ 1)
Ge-10
5
C4e-10f
Ze-10 [N
0 ey :
1e-3 0.01 0.1 1

[Acatate]T {malfl)
figure V-7 : diagramme de spéciation de I'europium en fonction de la concentration totale

d’acétate (T=22°C ; [NaClJ=0,1M ; [Eu]-=10"°M ; pH=4,6)

On constate donc d’aprés ce diagramme, qu’on peut voir notablement l'effet du
complexe EuAc," dés que la concentration totale en acétate est supérieure a 10°M. Par
contre, on constate que, sauf si 'espéce EuAc®* adsorbée présente une grande affinité pour
la surface, on risque de ne pas en observer l'influence. En effet, la spéciation relative de

cette espéce en solution ne dépasse pas 10%.

(i) Résultats expérimentaux

Le coefficient de partage de I'europium (lll) entre la phase aqueuse et le solide est
représenté dans la figure suivante (figure V-8). On constate une augmentation significative
pour des concentrations totales en acétate supérieures & 10°M. En rapprochant cette
observation au diagramme de spéciation en phase aqueuse correspondant, on peut
présumer que l'espéce responsable de cette augmentation est le complexe EuAc,” qui
semble étre retenu par la surface. Par contre le premier complexe (EuAc®*) semble se sorber

de fagon moins forte sur la surface.

A cela il est important de noter que le Kd observé pour des concentrations totales en
acétate de I'ordre de 10M (concentrations auxquelles la complexation est peu significative)
est identique aux incertitudes prétes a celui observé en absence d’acétate. Ceci tend a

montrer que le site de fixation concerné est le méme dans les deux cas.

La modélisation qui suit nous permettrait de vérifier I'importance des deux espéces

adsorbées ainsi que l'incertitude liée aux paramétres de modélisation.
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figure V-8 : représentation du coefficient de partage de I'europium (1) en fonction de la

concentration totale en acétate de la solution (T=22°C ; pH=4,720,2)

(iii) Modélisation
En réalisant le méme changement de variable que dans le cas de I'américium (lll), on

aboutit a la représentation suivante. On constate donc que chacun des complexes

cationiques de I'europium est retenu a la surface du solide.

-4,00 -3,50 -3,00 -2,50 -2,00 -1,50 -1,00 -0,50 0,00

-10,00 +

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

‘ ‘ ‘ 8,00

I | I -8,00
p=1 | )< |
. I I
I . I I
° [ 4 | |
. I I I
I I
I I
I I
I I
I I

figure V-9 : coordonnées transformées X-Y de la rétention d’europium (lll) par I'alumine o en
présence d’acétate (T=22°C ; pH=4,7+0,2)
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figure V-10 : modélisation du coefficient de partage de I'europium (Ill) en fonction de la

concentration totale en acétate (T=22°C ; pH=4,710,2)

On constate donc, daprés la figure V-10, que la modélisation des points
expérimentaux diverge considérablement si on ne tient compte que de I'effet compétitif des
ions acétate (courbe noire). Pour expliquer nos résultats, nous sommes tenus de considérer

la rétention des deux premiers complexes d’acétate d’europium (lll) (courbe rose).

Les paramétres de la modélisation sont donc les suivants :
log Keuac*Ce? = -7,097+0,076

log Keuac2*Ce =-5,4411+0,069

On constate également une incertitude a forte concentration en acétate sur la
modélisation qui ne semble pas due a la dispersion des points expérimentaux. En fait, ceci
s’explique par les écart-types des différentes constantes thermodynamiques de

complexation par I'acétate.
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(b) Milieu oxalate

(i) Conditions expérimentales

—e— Fu[3+] [molfl]

7e-1 0 - == ELI[2] [mC -
== Eil 12[+] [mol/ (]

eSS N T

1e-4 1e-3 0.01 0.1
[Oxalate] T (moliL)
figure V-11 : diagramme de spéciation de I'europium (Ill) en fonction de la concentration

totale en oxalate du milieu (T=22°C ; [NaCl]=0,1M ; pH=4,25)

On constate qu’il est difficile de se placer dans des conditions ou 'oxalate présent en
solution n’influence pas la chimie de I'europium. Ces conditions sont pourtant nécessaires
afin de vérifier avec certitude la continuité du systéme. En effet, baisser la concentration en
oxalate occasionne une grande incertitude sur cette méme concentration. Quant a diminuer
le pH de la solution, on se retrouve alors dans des conditions telles que la rétention est faible
et lincertitude associée alors grande. Nous avons donc choisi ces conditions qui nous

semblaient étre le meilleur compromis.

(i) Résultats expérimentaux

Les résultats expérimentaux montrent une diminution du coefficient de partage dés
une concentration de 10°M d’oxalate en solution (figure V-12). Ceci est en accord avec le
diagramme de spéciation présenté précédemment. En effet, 'espéce Eu(Ox)s> devient trés
vite majoritaire. Or cette espéce chargée négativement ne peut s’adsorber que par échange

de ligands, mécanisme jamais mis en évidence dans le cas de cations dans nos études.

En fait, étant donné la valeur du coefficient de partage @ 10*M en oxalate, on peut
s’attendre a ce que le premier complexe s’adsorbe a la surface du solide. En effet, a ces
concentrations et ce pH, I'europium (lll) est déja sensiblement sous forme de complexes. Par
conséquent, si ces mémes complexes ne s’adsorbent pas, on devrait observer une baisse

du coefficient de partage.
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figure V-12 : coefficient de partage de I'europium (lll) en présence d’'oxalate

(T=22°C ; pH=4,25240,10 ; NaCl 0,1M)

(iii) Modélisation
Comme pour l'américium (lll), une seule nouvelle espéce est susceptible de
s’'adsorber a la surface, EuC,0,". Par conséquent, le seul paramétre libre de la modélisation
est le paramétre thermodynamique se rapportant a la rétention de cette espéce. La figure

suivante représente la modélisation et I'incertitude associée a cette courbe théorique.

6,00

4,00

2,00

0,00

-2,00

log (Kd (mL/g))

-4,00

— effet compétititt - ____________________ ] -6.00

— effet synergique (avec EuOx[+])

-8,00
1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01
[Oxalate] (mol/L)

figure V-13 : modélisation de la rétention d’europium (Ill) sur alumine o en présence
d’oxalate (T=22°C ; pH=4,2520,10 ; NaCl 0,1M)
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Si 'on compare les deux modélisations, en ne considérant que la complexation en
solution ou en tenant compte de la rétention d’un complexe oxalate, on constate une
divergence vis-a-vis des points expérimentaux trés importante dans le cas d'un effet
compétitif. Pour modéliser les résultats expérimentaux, nous avons donc du considérer la

rétention du premier complexe. Les paramétres utilisés sont les suivants :
log Keyox*Ce = 0,361+0,103

Une étude précédente ([Rabung, 1998]) a montré quant a elle plutét un effet
compétitif entre les ions oxalate et 'hématite en ce qui concerne les sites de rétention. Cette
différence peut étre due au fait que les sites de rétention du cation et du complexant

organique sont différents dans le cas de notre solide.

(c) Milieu carbonate
(i) Conditions expérimentales
1e-9 T T T
=@ Ei03[+] [mol/ ]
ae-10 - = Eu(C03) 2[-] [mol/1]

Eui maol/1]

Ge-10

C (rroliL)

4a-10

2e-10

0 1 |
1e-4 18-3 0,01 0.1 1
[CO3T (moliL)
figure V-14 : diagramme de spéciation de I'europium (Ill) en présence d’ions carbonates

(T=22°C ; pH=8,33)

On constate donc que, comme dans le cas de I'oxalate, il est trés difficile de se placer
dans des conditions de concentration et de pH qui permettent de négliger I'effet des ions
carbonate sur la spéciation en solution de I'europium (lll). Mais on peut noter tout de méme,
que si le seul complexe susceptible de s’adsorber est EuCO3", le coeffcient de partage doit
évoluer entre 10* et 10°M de carbonate en solution. De plus, si les complexes supérieurs
sont retenus a la surface de l'alumine, nous n’observerons pas de décroissance du

coefficient de partage.
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(i) Résultats expérimentaux
7,00

600 P

5,00 -------------
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1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00

[CO3]t en mol/L

figure V-15 : coefficient de partage de I'europium (lll) en présence de carbonates
(T=22°C ; pH=8,30+0,10; NaCl 0,1M)

On constate donc qu’entre 10 et 10*M en carbonate, le coefficient de partage ne
diminue pas contrairement a ce que nous amenait a penser le diagramme de spéciation.
Ceci ne peut s’expliquer que par la rétention du premier complexe carbonate. On peut donc

en déduire les paramétres de modélisation associés a ce mécanisme.

(iii) Modélisation
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[CO3); en mol/L
figure V-16 : modélisation de la rétention de I'europium (lll) en présence de carbonates

(T=22°C ; pH=8,30+0,10 ; NaCl 0,1M)

log (Kd (mL/g))
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La courbe noire représente le coefficient de partage dans le cas ou I'on considére
uniqguement un effet de compétition entre la rétention sur le solide et la complexation en
solution de l'europium (lll). La divergence évidente nous oblige donc a considérer la
rétention du premier complexe carbonate. Les paramétres de régression ainsi déterminés

sont les suivants :
log Keucos*Ce = -11,021+0,105

On constate une divergence entre les points expérimentaux et le modéle a
concentration élevée. Ceci peut s’expliquer par l'erreur sur I'extrapolation des différentes
constantes a force ionique élevée ou sur la constante elle-méme. En effet, a de telles
concentrations en carbonate, la force ionique du milieu est de I'ordre de la concentration de
ligand en solution. Or ces extrapolations ne peuvent se faire dans ces conditions que par des
modéles du type Pitzer ou SIT. Le probléme rencontré est le manque d’informations sur les

interactions entre les ions en milieu NaCl.

Notons qu’en aucun cas une espéce adsorbée non prise en compte peut expliquer
cette divergence. En effet une nouvelle espéce aurait pour conséquence d’augmenter le

coefficient de partage théorique.

B. Etude en concentration élevée (de I’ordre de 10°M)

Le principe de dilution isotopique a été utilisé afin de tenter de déterminer les sites de
rétention mises en jeu. Pour cela nous avons donc mené une étude de saturation des sites

d’adsorption.
1) Etude de saturation

(a) Protocole expérimental

Le principe utilisé est simple. Lorsque que I'on travaille avec un cation a I'état de
trace vis-a-vis du site de rétention, ce méme cation sous ses formes adsorbées n’intervient
pas dans le bilan matiére du site. Le coefficient de partage est alors constant. Quand on
augmente la concentration en solution du cation, on augmente par l'intermédiaire de la
constante thermodynamique de rétention associée a ce cation sa concentration a la surface
du solide. Mais la concentration adsorbée est limitée par la capacité d’échange du site : on
observe alors une chute du coefficient de partage du cation. Cette décroissance nous permet

de déterminer la capacité d’échange du site concerné.

Malgré tout, il est important de noter que le domaine d’étude de la rétention de
I'europium (lll) a des concentrations de I'ordre de 0,01mM est réduit du fait des risques de

précipitation a des pH supérieurs a 7.
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(b) Résultats expérimentaux
On fixe donc toutes les conditions de milieu de fagon a ce que seule la concentration
totale introduite en europium (lll) varie. On observe alors la répartition du cation entre la
phase aqueuse et la phase solide. L'évolution de la concentration adsorbée en fonction de la
concentration en solution nous permet de déterminer a la fois la capacité d'échange du site

concerné mais également la stoechiométrie des espéces mises en jeu.

En résolvant le systéeme suivant, on peut démontrer que dans un représentation
bilogarithmique, log([Eulass) = log([Eulse), la pente observée informe sur le parameétre

stcechiométrique de AIOH, et donc l'espece adsorbée.
Ce= [{=AIOH]}] + 3[{=(AlO)3Eu}] + 2[{=(AlO),EuOH]}] + [{=AIOEuU(OH),}] + [{=AIOEUCI,}]
[Eulags = [{=(AIO)sEU}] + [{=(AIO)EUOH}] + [{(FAIOEU(OH).}] + [{=AIOEUCI}]

« _HE(AIO)EUOH), JH'T
Eu(OH)n — [EU3+][{EAIOH}]n

K. _ HEAIOEUCIYH']
EuCl2 = [Eu3+][{EA|OH}][C|-]2

On constate donc sur la figure V-17 une pente expérimentale de 1, traduisant la
formation de I'espéce adsorbée a la surface =AIOEuU(OH),. En effet étant donné le pH de la
solution et la concentration en NaCl de la solution, I'espéce =AIOEuCl, ne peut justifier
I'allure de la courbe. De méme, un seul palier expérimental témoigne d'un seul type de site
concerné par la rétention de I'europium (lll). On peut donc modéliser les résultats
expérimentaux afin de déterminer les parametres log Ke,ony2 et la capacité d'échange Ce du

site concerné.
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figure V-17 : étude de saturation de I'alumine o par I'europium (Ill) (pH=7 ; [NaCl]=0,1M)
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(c) modélisation expérimentale
En considérant les deux espéces monodentates envisagées, on peut déduire une

formule analytique traduisant la rétention de I'europium (lll) sur I'alumine o.

) [Ev], . [EuCIT Ce
[Eu]ads_(KE”(OH)z (T eos ] )(1+KEu(0H>2IFH—l{;;l+KE“C'ZIEL;}£%E>

La concentration en europium (lll) dans la solution est calculée par le principe de

dilution isotopique. Quant aux constantes thermodynamiques, elles ne sont pas directement
définies comme paramétres de la résolution numérique. En effet, les études en trace nous
ont permises de définir les produits log Ki*Ce. La seule inconnue de ce systéme est donc la
capacité d'échange du site considéré.
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figure V-18 : modélisation de I'étude de saturation en europium (Ill) (pbH=7 ; [NaCl]=0,1M)

Une fois la capacité d'échange déterminée, nous pouvons donc en déduire toutes les
constantes thermodynamiques de tous les systémes préalablement étudiés. Les paramétres

de rétention de I'europium (lll) sont donc rassemblés dans le tableau ci-dessous.

Tableau V-4 : constantes thermodynamiques utilisées pour la modélisation de la rétention de
Eu(lll) sur o-Al,O3 (capacité d'échange : Ce=0,0066+0,0003)

réactions Log K (T=22°C)
{AIOH}+EUu**+2H,0 2 {AIOEu(OH),}+3H" -15,75+0,11
{AIOH}+EUu**+2CI" 2 {AIOEUCI}+H" 3,62+0,14
2{AIOH}+Eu>*+HAc 2 {(AlIO),EuAc}+3H" -2,74+0,08
{AIOH}+Eu**+2HAc 2 {AIOEUAC,}+3H" -3,26+0,07
{AIOH}+Eu**+2H,0x 2 {AIOEuOx}+3H" 2,54+0,10
{AIOH}+Eu**+2H,C0;3 2 {AIOEuUCO3}+3H" -8,84+0,11
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2) Systémes europium (lll) en majeur

Maintenant que toutes les données thermodynamiques ont été acquises, nous avons
voulu vérifier qu'elles nous permettent bien de prédire le comportement de I'europium (ll1) en
présence d'alumine o et de complexants organiques a ces concentrations en europium (I11).
Pour cela, nous avons donc vérifié que nous pouvions expliquer les résultats expérimentaux
de rétention observés dans des conditions de concentration en lanthanide trés différentes de

celles des traces.

Cette démarche n'est menée que pour le systéme binaire et les deux systémes
ternaires Eu(lll)/o-Al,O3/Acétate et oxalate. En effet le troisieme systéme ternaire se heurte a
des problémes de précipitation (Eu(OH)s(cr), EuOHCO3;) qui peuvent engendrer des
incertitudes sur la perte de matiere en solution. Et si nous souhaitons travailler a des pH plus
acides pour éviter la précipitation, nous ne sommes pas en mesure de contréler la

concentration totale en carbonate. Les différents résultats sont présentés en annexe 5.

Nous constatons donc une bonne corrélation entre les mesures effectuées a I'état de
trace et celle a des concentrations en europium (lll) plus élevées ([Eu]; = 10°M). Ceci
confirme donc le systéme thermodynamique déterminée dans les études en trace. A partir
de ce jeu de données, nous pouvons donc anticiper le comportement de ce cation en
présence d’acétate, d’oxalate et de carbonate quelles que soient les concentrations des

différents composés.

C. Comparaison de comportement entre les deux
trivalents

L’américium (lll) et leuropium (lll) sont trés souvent considérés comme des
analogues chimiques. On peut se demander dans le cas de la rétention sur alumine si cette
analogie est justifiée. En effet, lorsque I'on compare la solubilité de ces cations (figure 1V-2 et

V-1), on note des différences significatives.

Si dans un premier temps, nous ne nous intéressons qu’a l'allure des isothermes de
rétention, nous pouvons constater qu’en effet les comportements de ces deux cations sont
tres similaires. En absence de complexants organiques, on observe une augmentation du
coefficient de partage jusqu’a pH 7, ou son logarithme décimal marque un palier a 6 jusqu’en
milieu basique. Dans le cas des systemes ternaires Al,Os/cation/oxalate et
Al,Os/cation/carbonate, I'allure est également trées semblable. Par contre, le comportement
de ces deux cations en présence d’acétate est sensiblement différent. En effet, alors que
dans le cas de l'europium le coefficient de partage reste constant sur le domaine de

concentration en acétate, on observe un front de désorption pour des concentrations en
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acétate comprises entre 10°M et 1M. Il reste donc & vérifier si les différences qualitatives
observées dans les systémes traités peuvent s’expliquer par la différence de chimie en

solution de ces deux cations.

Si dans le cadre de notre étude nous considérons, étant donné la charge respective
des deux cations et négligeant leur différence de rayon ionique, qu’ils sont retenus sur le
méme type de sites, nous pouvons donc directement comparer les constantes

thermodynamiques des différents systémes.

Tableau V-5 : comparatif des données thermodynamiques de I'europium (1) et

I'américium (Ill)

réactions M=Am M=Eu
{AIOH}+M**+2H,0 2 {AIOM(OH),}+3H* -16,57+0,12 -15,75+0,11
{AIOH}+M**+2CI 2 {AIOMCI}+H* 4,02+0,07 3,62+0,14
2{AIOH}+M**+HAc 2 {(AIO),MAc}+3H" - -2,74+0,08
{AIOH}+M** +2HAc 2 {AIOMAC,}+3H* -5,76+0,07 -3,2610,07
{AIOH}+M* +2H,0x 2 {AIOMOXx}+3H* 1,36+0,09 2,54+0,10
{AIOH}+M**+2H,CO;3 2 {AIOMCO3}+3H" -7,78+0,09 -8,84+0,11

En comparant les données thermodynamiques des deux cations, on peut observer
une grande similitude de comportement vis-a-vis de la surface d’alumine a dans la plupart
des systemes traités. On peut toutefois noter une différence dans le cas du systéme ternaire
cation ftrivalent/alumine a/acétate. En effet, aussi bien au niveau des réactions

thermodynamiques que des constantes mises en jeu, les résultats different.

En conclusion comme dans le cas de la chimie en solution, ces résultats montrent
une fois de plus qu’il faut traiter les analogies avec beaucoup de précautions : des cations
peuvent étre considérés comme analogue au regard d’un systéme particulier mais en aucun

cas, il ne faut faire une généralité de cette approximation.

lll. Etude spectroscopique

Maintenant que les données thermodynamiques de rétention de I'europium (lIl) sur
lalumine a sont acquises, nous sommes en mesure de dimensionner nos études
spectroscopiques. Le but est d’acquérir la signature spectrale des différentes espéces
adsorbées afin de confirmer les résultats thermodynamiques tout en évitant toute ambiguité

sur le signal mesuré. Pour cela, il faut donc étre dans des conditions expérimentales telles
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gu’aucun précipité n’est susceptible de se former. Cette obligation peut limiter les domaines

d’étude étant donné les limites de détection des différentes méthodes spectroscopiques.

A. Dimensionnement des études

Afin de dimensionner les études, nous utilisons le code de calcul JCHESS ([Van der
Lee, 2000]). Mais étant donné les unités de certaines constantes thermodynamiques
mesurées, nous sommes obligés d’effectuer quelques modifications. En effet, nous sommes
contraints de traiter les espéces adsorbées comme des espéces en solution. En effet, la
théorie des échangeurs d’ions n’est a ce jour pas intégrée dans ce code de calcul. Les
especes globalement neutres de type (=AlO),M(OH),(CO3)i(CH3;COQ),(C,04)« sont donc
traitées comme des espéces en solution. Ceci ne pose aucun probléme en premiére
approximation étant donné qu’aucun terme électrostatique n’intervient dans I'écriture de la
constante. Il est tout de méme important de noter qu’a priori le calcul du coefficient d’activité
d’'une espéce adsorbée n’est pas le méme que celui d'une espéce en solution: une

approximation intervient donc de ce point de vue. Nous pouvons donc discerner deux cas :

1) si le mécanisme d’adsorption est du type monodentate, aucune modification n’est

nécessaire pour la constante thermodynamique. Celle-ci est adimensionnelle,

2) si le mécanisme d’adsorption est polydentate, il est indispensable que toutes les
concentrations des espéces soient exprimées en mol/L. Par conséquent, nous devons
corriger la constante thermodynamique de la concentration de solide en solution exprimée

en g/mL.
Exemple : n{=AIOH}+Eu*"+(3-n)L 2 {=(AIO),EuL 3.} +nH"
Log Kehess = 10gKmesuree-3n+n*log(Cs en g/L)

A ce point important concernant les constantes thermodynamiques, il est
indispensable également de noter que la concentration des espéces de surface doit étre
multipliée par la concentration de solide en g/mL afin de conserver 'homogénéité du

systéeme.

1) Systéme binaire a-Al,Os;/Europium (lll)

A Tlaide des constantes thermodynamiques déterminées précédemment, on peut
définir les conditions opératoires les plus judicieuses pour observer la signature spectrale de
'europium (lll) adsorbé. La solubilité de ce cation nous ameéne a travailler a des
concentrations totales inférieures & 10°M. Mais & cette contrainte, il faut également ajouter la
limite de détection intrinséque de la technique (spectroscopie laser a résolution temporelle

ou spectroscopie XPS).
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Les conditions opératoires ont donc été choisies telles que la concentration totale
introduite en cation soit de 5.10°M. En ce qui concerne la force ionique du milieu, elle est
imposée a 0,1M en NaClO, afin de pouvoir directement comparer les résultats entre eux. En
effet, les travaux de Rustenholtz et al. ([Rustenholtz, 2001]), Bouby et al. ([Bouby, 1999]),
Billard et al. ([Billard, 2001]) semblent montrer que la force ionique du milieu peut influencer

les données spectrales mesurées en spectroscopie laser a résolution temporelle.

En conclusion, on peut donc tracer le diagramme de spéciation des espéces de

I'europium en fonction du pH de la solution en présence d’alumine a (figure V-19).
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pH

Figure V-19 : diagramme de spéciation de I'europium (lll) en présence d’alumine a
([NaClO4J=0,1M ; T=22°C ; [Al,O3]=19/L)

En augmentant le pH, on doit donc observer une augmentation du signal di a
lespéce AIOEu(OH),. Il est donc aisé de vérifier la corrélation entre les résultats
thermodynamiques et spectroscopiques en vérifiant le nombre d’espéces différentes mis en

jeu et la position du front d’adsorption.

Les complexes chlorés adsorbés ne seront pas observés dans le cadre de cette
étude pour des raisons techniques. En effet, les ions chlorure sont des inhibiteurs de
fluorescence. De plus, étant donné les domaines ou ces espéces sont significatives (pH
acide), elles ne présentent qu’un intérét limité (milieu trés différent des milieux naturels) et

sont difficiles a observer (forte concentration en ions chlorure nécessaire).

2) Systéme ternaire a-Al,O3;/ Europium (lll)/Acétate

On procéde, dans le cas de ce systéme ternaire, comme dans le cas précédent. Mais

cette fois, pour visualiser I'effet des acétates sur la rétention du cation, nous imposons le pH
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de la solution dans le but de faire varier uniquement la concentration en acétate. Ainsi en

nous plagant a pH 7, nous obtenons la répartition d’espéces suivantes (figure V-20).
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Figure V-20 : diagramme de spéciation de I'europium (lll) en présence d’alumine a et
d’acétate ([NaClO,J=0,01M ; T=22°C ; [Al,O3]=1g/L ; pH=7)

On constate donc une forte prédominance de I'espéce =(AlO).EuAc, puis I'apparition
de la deuxieme espéce a des concentrations en acétate plus élevées. Etant donné ce
diagramme, il semble nécessaire que la signature spectrale de cette deuxiéme espéce soit
tres différente de la premiére au vue du pourcentage de chacune des espéces. Dans le cas

contraire, on risque de ne pouvoir différencier les deux espéces.

3) Systéme ternaire a-Al,O3;/ Europium (lll)/Oxalate

Enfin pour ce deuxiéme et dernier systéeme ternaire étudié, les conditions
expérimentales sont trés proches de celles du cas précédent. Seul le domaine de
concentration en oxalate varie. On a donc choisi des conditions expérimentales judicieuses

pour observer I'espéce adsorbée =AIOEuUC,0,.
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figure V-21 : diagramme de spéciation de I'europium (lll) en présence d’alumine a et
d’oxalate ([NaClO4=0,01M ; T=22°C ; [Al,O3]=1g/L ; pH=7)

B. Approche SLRT

La spectroscopie laser a résolution temporelle est une technique de fluorescence qui
présente 'avantage d’apporter un paramétre de discrimination supplémentaire, le temps de
vie traduisant la décroissance exponentielle de la fluorescence. Le principe de la technique

est expliquée par Reiller ([Reiller, 1993]).

1) Sensibilité de la technique a I’environnement du
cation

Dans un premier temps, nous avons voulu vérifier si I'environnement atomique de
I'europium (Ill) pouvait influencer la réponse spectroscopique de la méthode. Nous avons
donc analysé une diversité de solides témoins afin d’en observer les propriétés
spectroscopiques. Le spectre de fluorescence ainsi que le temps de vie de chaque solide ont

donc été mesurés. Les résultats sont donc rassemblés ci-aprés.

(a) Propriétés spectroscopiques des solides témoins
Les solides témoins sont des solides commerciaux, excepté pour I'hydroxyde
d’europium (Ill) :  Euz(SO4);,  EU(NO3)s,  Euy(COs)s,  Euy(C,04);, Eu(CH3;COO)s,
Eu(Acétylacétonate);, Eu,03;, Eu(OH);. Pour chacun de ces solides, les spectres ont été
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enregistrés et les temps de vie mesurés : les résultats sont rassemblés dans la figure et le

tableau ci-dessous.

1,0 - Eu20x3
—— Eu(NO3)3
—— Eu(S04)3
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Eu2(C0O3)3
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figure V-22 : spectres de fluorescence des solides témoins de I'europium (l1)

L’acquisition des spectres de Eu(Acétylacétonate); et Eu(CH3COO); ainsi que les
temps de vie associés n’'ont pas pu étre possibles (Eu(Acétylacétonate);, Eu(CH3COO);). En
effet une dégradation notable de ces deux solides a lieu sous laser. Il aurait donc été

nécessaire de travailler avec une énergie de laser plus faible.

Néanmoins, en ce qui concerne les solides analysés, on note une différence
significative des allures de spectres. En effet, que ce soit la position du pic correspondant a
la transition °D, — ’F, autour de 615nm, transition hypersensible de ['europium, ou
I'apparition d’un pic @ 580nm correspondant & la transition °Dy — ‘Fo, ou encore la largeur
des pics a mi hauteur, l'allure du spectre est modifiée suivant la nature du ligand. On
constate également des dédoublements de pics de la raie a 613nm traduits par une
asymeétrie plus ou moins marquée du pic. Ceci est due a des levées de dégénérescence

occasionnées par la présence des différents ligands.

A ces caractéristiques spectrales, on peut ajouter les mesures de temps de vie des
différents solides pour nous permettre de distinguer les différentes espéces. Les résultats

obtenus sont présentés dans le tableau ci-dessous.
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Tableau V-6 : récapitulatif des propriétés de fluorescence des différents solides témoins

(temps de vie et caractéristiques spectrales)

solide T\?irgF()szsc;e Maxima Rapport des pics
°Dy>'F, | °Do>"F4 | *Do>Fy :i(zgg—jii—j%

Eu(NOs); 150£10 | 616;613 590 4,4+0.2
Eux(COg3); | 240410 613 591 3,810,2
Eux(SO4); | 200+10 | 617 ;613 593 2,6+0,2
Eux(C204)3 | 210£10 616 591 4,4+0,2
Eu,O3 622 ; 612 592 581 4,4+0,2
Eu(OH); 613 592 578 2,6+0,2

A partir de toutes ces acquisitions expérimentales, on voit donc qu'il est relativement
aisé de différencier les différents solides traités. On note toutefois que la mesure des temps
de vie des oxydes et des hydroxydes d’europium (lll) solide n’a pas été reproductible. Une

hypothése est présentée ci-apres.

(b) Cas patrticulier des oxydes et hydroxydes d’europium (lll)

Etant donné le matériel mis a notre disposition, nous nous sommes heurtés a des
problémes de reproductibilité dans la mesure du temps de vie sur ces deux composés. Ceci
peut s’expliquer par l'utilisation d’un laser YAG d’'une énergie trés élevée (10mJ). Dans de
telles conditions, on peut penser que localement on modifie sous laser I'état d’hydratation

des solides : la mesure du temps de vie évolue donc en permanence.

Etant donné ces résultats préliminaires, nous avons cherché a mesurer le temps de
vie de I'’hydroxyde d’europium (lll) en suspension en solution. Ainsi nous travaillons dans des
conditions d’hydratation moyennes constantes : 1=160+10us. Au vu des différents résultats,
plus on tend vers I'oxyde, plus le dédoublement de la raie a 615nm est évident, mais plus le
temps de vie tend a s’effondrer. En effet dans le cas de I'oxyde, les résultats des mesures de
décroissance de fluorescence conduisent a des temps de vie de l'ordre de 50us+25us et

60+20us pour I'hydroxyde d’europium (Ill) « sec ».

2) Conditions spectroscopiques

Méme si les conditions expérimentales thermodynamiques sont définies, nous
sommes obligés de nous soumettre aux contraintes spectroscopiques. Ces conditions

doivent étre choisies de fagon a optimiser le signal des espéces adsorbées par rapport aux
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espéces en solution. La premiére partie de I'étude a donc consister a choisir les paramétres
techniques adéquats (longueur d’onde d’excitation, concentration de solide et d’europium
(1) pour optimiser le signal mesuré. En effet, dans le cadre de I'acquisition, il faut tenir
compte de la fluorescence du solide ainsi que des effets de préfiltres (absorption d’'une partie
de I'énergie laser) et de post-filtres (absorption d’'une partie de I'énergie de fluorescence) dus

a I'alumine a.

Nous avons dans un premier temps étudier la fluorescence du solide, seul, a deux
longueurs d’onde d’excitation. Les fluorescences respectives ont été normalisées a celles de
I'europium libre en solution. De plus dans ces conditions, nous avons mesuré la fluorescence
du cation en solution (non adsorbée) afin d’en mesurer I'impact. Il apparait que quelle que
soit la concentration utilisée, I'effet de post-filire d0 au solide empéche de mesurer la
fluorescence de I'europium en solution. |l apparait donc que seul I'espéce adsorbée a la

surface de I'alumine a est mesurable dans ces conditions.

700 - —lexc = 532nm
—lexc = 337nm
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figure V-23 : fluorescence de I'alumine a en fonction de la longueur d’onde d’excitation

En conclusion les conditions spectroscopiques retenues sont une concentration

d’alumine en suspension de I'ordre de 1g/L, et une longueur d’'onde d’excitation de 532nm.
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3) Résultats expérimentaux
(a) Systéme alumine a / europium
(i) Titrage acido-basique de la suspension

Nous réalisons un titrage acide-base d’'une suspension d’alumine a 1g/L en présence
d’europium (Ill) a 10°M et de NaClO, 0,004M. L’évolution de la fluorescence en fonction du

pH de la solution est représentée ci-dessous.
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figure V-24 : titrage acido-basique d’une suspension d’alumine en présence d’europium (l1)
— résultats expérimentaux et prévision thermodynamique (trait plein)
(T=24°C ; [Al,Os]=1g/L ; [Eu(lll)]=10°M ; [NaCIlO,J=0,004M)

On constate donc une trés bonne adéquation entre la concentration de I'espéce
=AIOEu(OH), corrigé d’un facteur multiplicatif et la fluorescence mesurée (figure V-24). On
peut donc en déduire que le signal enregistré est celui de la seule espece susceptible de

s’adsorber. Il parait évident d’en acquérir les propriétés spectrales.

On peut supposer que la divergence observée a faible pH est due au signal de
fluorescence du solide. En effet si on suit le rapport des pics observés a 614nm et 591 nm
(annexe 6), on constate jusqu’a pH 4,5 un rapport correspondant au solide seul en
suspension. Au-dela de ce pH, la fluorescence de I'espéce adsorbée devient prépondérante
vis-a-vis de celle du solide et ce rapport augmente jusqu’a un palier 2,5 caractéristique de
=AIOEuU(OH)s.
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Pour déterminer les propriétés spectrales de cette espéce nous nous plagons donc a

pH 7.
(i) Propriétés spectrales de [I'espéce
observée
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figure V-25 : linéarisation de la décroissance exponentielle de la fluorescence de I'europium
(Ill) adsorbée. (T=24°C ; [Al,O3]=1g/L ; [Eu(ll)]=10°M ; [NaClO4=0,004M)

Le temps de vie ainsi déterminé est de 300+10us. Ce temps de vie est caractéristique
d’'une espéce, mais peut également servir a évaluer le nombre de molécules d’eau présentes
dans la premiére sphéere d’hydratation. En effet, Kimura et al. ([Kimura, 1996]) ont montré
dans une étude sur Cm(lll) et Eu(lll) que le temps de vie est directement lié au nombre de
molécules d’eau dans la premiére sphére d’hydratation, et cela quel que soit le complexant
du cation. Si on extrapole cette approche aux espéces inter-faciales, nous pouvons donc en

déduire un nombre de molécules d’eau moyen.
NHoo = 1,07kops-0,62 soit dans notre cas npoo = 2,9520,5

Par contre, nous ne sommes pas capables par cette méthode de déterminer le
nombre de molécules d’eau qui sont parties lors du processus d’adsorption de I'espéce
aqueuse Eu(OH),", et ceci pour deux raisons distinctes. La premiére est purement
mécanistique : nous ne pouvons savoir si le complexe hydroxyde est adsorbé ou si il s’agit
du complexe aquo qui est ensuite hydrolysé. La deuxiéme est due au temps de vie des

complexes hydroxydes : les temps de vie mesurés sont de l'ordre de 50us ([Plancque,
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2001]) ce qui améne a supposer un effet inhibiteur plus important du ligand OH" vis-a-vis de

H20. On ne peut donc déterminer I'état d’hydratation des complexes hydroxydes en solution.

Le spectre obtenu pour un pH de I'ordre de 7 est présenté dans la figure V-26
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figure V-26 : fluorescence normalisée de I'espece sAIOEu(OH), (T=24°C ;
[NaClO,J=0,004M ; [Al,03]=1g/L ; [Eu]=10"°M)

F norm

Le pic observé a 630nm est probablement di au solide en suspension, on observe
que la transition °Dy—F, n’est pas symétrique. On peut tout de méme noter un rapport de

2,8 entre les transitions "F,/"F;, rapport caractéristique de I'espéce fluorescente.
(b) Systéme alumine a / europium / oxalate

(i) Titrage complexométrique de la

suspension

Afin d’observer l'influence sur le systéme de la présence d’oxalate, nous réalisons un
titrage a chimie contrélée de la suspension d’alumine. En effet, seule la concentration totale
en oxalate introduite varie au cours de [I'expérience. L’évolution du maximum de

fluorescence de chaque pic est représentée en annexe 6 (figure annexe 6-2).

On constate que la fluorescence suit I'évolution attendue de la concentration en
=AIOEuOx (figure V-21). Ceci tenterait a prouver que la fluorescence observée est bien celle
de I'espéce attendue. Nous pouvons donc acquérir le temps de vie et le spectre de I'espéce

en question.
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(i) Propriétés spectrales de =AIOEuOx

Le temps de vie a été mesuré a différentes concentrations totales introduites en
oxalate afin de veérifier si 'espéce fluorescente est bien la méme tout au long du dosage. Les

résultats obtenus sont présentés dans le tableau ci-dessous :

Tableau V-7 : temps de vie de fluorescence de I'espece =AIOEuOx

Concentration d’oxalate (mol/L) | Temps de vie (us)
1,3.10° 320+11
2.10* 315+10
9,8.10" 32549
1,7.10% 321+11

En conclusion, on semble obtenir un temps de vie (320+10 us) légérement supérieur
a celui obtenu dans le cas du systéme binaire. Mais étant donné l'incertitude associée aux
grandeurs expérimentales, il est difficile de différencier ces deux espéces par leur temps de

vie.

On remarque que si on considére la formule reliant le temps de vie de I'espéce a son
nombre d’hydratation comme valide a l'interface, le nombre de molécules d’eau obtenues

dans ce cas est de 2,77+0,5.

Nous devons donc vérifier si nous pouvons discriminer ces deux espéces par leur

spectre respectif.
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figure V-27 : spectre de fluorescence de sAIOEuOx
(T=24°C ; [NaClO,J=0,004M ; [Al,O3]=1g/L ; [Eu]=10"M)
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En réalisant une comparaison directe des deux spectres, on constate une diminution
de l'intensité relative de la transition °Dy—’F;. En effet le rapport des pics 'F./'F; passe de
2,840,1 pour l'espéce =AIOEu(OH), a 2,4+0,1 pour =AIOEuOx. En conclusion, méme si
aucun déplacement en longueur d’'ondes des maxima n’est observé, il nous est possible de

discriminer ces deux especes.

De plus si on observe de plus prés l'allure des spectres, on constate pour la transition
°Dy—'F; une dégénérescence du niveau excité qui conduit & un dédoublement du pic de

fluorescence.

En conclusion, toutes ces observations (allure du spectre et temps de vie) nous

permettent au moyen de la SLRT de discriminer les espéces adsorbées a la surface de

'alumine o.
(c) Systéme alumine a / europium / acétate
(i) Titrage complexométrique de la
suspension

Comme dans le cas de l'oxalate, I'effet de I'acétate sur la rétention de I'europium (ll1)
est analysé par un simple titrage complexométrique. La plage de concentration d’acétate
explorée est 10*M - 2M a pH 6,38. On peut ainsi potentiellement voir la signature spectrale
des deux complexes d’acétate adsorbés. La fluorescence aux différentes longueurs d’onde

en fonction de la concentration d’acétate totale introduite est présentée en annexe 6.

En comparant les résultats expérimentaux avec les prédictions effectuées, on
constate une bonne adéquation. En effet, la fluorescence observée en début de titrage
correspond au premier complexe. Rapidement le second complexe apparait. A forte
concentration en acétate totale, on constate une divergence entre la modélisation et les
points expérimentaux sur la fluorescence de la transition °Dy—'F,. Cette derniére étant la
transition hypersensible de I'europium (lIl), on peut penser que si des effets de force ionique
ont lieu, ils seront plus significatifs sur cette transition. Or vu les concentrations en acétate en
solution pour ces points expérimentaux divergents, il faut admettre que la force ionique du

milieu n’est plus controlée.

A partir de Ia, comme dans les cas précédents, on peut déterminer les propriétés
spectrales des différentes espéces adsorbées: nous nous placerons donc & 10*M en
acétate pour =(AlO),EuAc et & 10™"M pour =AIOEUAC,.
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(i) Propriétés spectrales de (AlO),EuAc

En nous plagant a une concentration totale en acétate entre 10*M et 10>M, nous
pouvons déterminer le temps de vie de cette espéce. Les résultats expérimentaux nous
donnent 235+10 pus, ce qui correspond a 3,93+0,5 molécules d’eau d’hydratation. Cette
grandeur caractéristique de I'espéce est sensiblement différente de celles observées pour
les autres systémes : on peut donc l'utiliser pour les discriminer. D’aprés le nombre de
molécules d’eau déterminé, on constate donc que le complexe acétate d’europium (III)

adsorbé est I'espéce la plus hydratée rencontrée dans nos différents systémes.

Méme si le temps de vie nous permet de différencier cette espéce des autres, nous

pouvons également regarder si son spectre le permet également.

Les résultats sont présentés dans la figure ci-dessous (figure V-28).
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figure V-28 : spectre de fluorescence de s(AlO),EuAc

Si nous comparons uniquement le rapport des pics et la longueur d’onde des
maxima, nous constatons que nous sommes incapables de différencier les espéces
=(AlO),EuAc et =AIOEuU(OH),. En effet, les maxima observés (577 ; 591 ; 615) ne présentent
pas de déplacements bathochrome (augmentation de A) ou hypsochrome (diminution de )
significatifs. Et en ce qui concerne le rapport des pics, nous obtenons dans les deux cas un
rapport de 2,8+0,2.

Par contre, si nous nous intéressons a la forme des pics, on note une différence des
spectres. En effet, le pic correspondant a la transition °Dy—’F, s’affine légérement (la largeur

a mi-hauteur passe de 12 nm a 10 nm).
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Donc que ce soit par l'intermédiaire de la forme du spectre ou plus sirement par le
temps de vie, nous sommes en mesure de distinguer I'espéce =(AIO),EuAc de celles
rencontrées précédemment. Il semble donc que nous ayons mis en évidence, de fagon

spectroscopique, une nouvelle espéce adsorbée a la surface du solide.

(iii) Propriétés spectrales de AIOEuAc2

Contrairement aux espéces rencontrées précédemment, il nous est trés difficile
d’isoler cette derniére de fagon thermodynamique en conservant une force ionique de 0,01M.
En effet, pour observer seule cette espéce, nous sommes obligés de travailler & des
concentrations en acétate élevées. La force ionique du milieu est alors difficilement
contrOlable et peut agir sur la spectroscopie de I'espéce ([Billard, 2001], [Bouby, 1999],

[Rustenholtz, 2001]). Néanmoins les résultats obtenus sont présentés ci-aprés.

Comme précédemment, nous avons mesuré la décroissance exponentielle de la
fluorescence afin de déterminer le temps de vie de I'espéce =AIOEUAc,. Le temps de vie
obtenu est de 330£10us. On constate donc une temps de vie sensiblement plus grand que
toutes les espéces préalablement observées ce qui semblerait traduire un état d’hydratation
plus faible, de l'ordre de 2,62+0,5. Ceci peut s’expliquer par I'encombrement stérique
engendré par la présence des deux complexants acétate. Mais il est important de garder a
'esprit que toutes ces considérations sont envisageables a condition que la formule

proposée par Kimura soit applicable dans le cas de la rétention sur solide.

Nous souhaitons donc vérifier si la discrimination entre les espéces n'est pas
evidente par le spectre lui-méme. Nous avons donc enregistré le spectre de I'espéce dans
les mémes conditions que la décroissance temporelle de la fluorescence : le résultat est

présenté dans la figure ci-dessous (figure V-29).
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figure V-29 : spectre de fluorescence de sAIOEuAc,
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Par une simple observation directe, il semble difficile de discriminer les deux
complexes acétate adsorbés. En effet, le rapport d’intensité entre les pics a 614nm et 591nm
passent d’environ 2,8 a 2,9. Par conséquent seul le temps de vie semble nous permettre de

discriminer les deux espéces acétate adsorbées.

En conclusion, on peut remarquer que cette espéce est facilement discernable des

précédentes au moyen de son temps de vie.

(d) Conclusion sur les résultats de SLRT

A partir des différents systémes étudiés, nous avons pu observer une bonne
concordance entre les résultats thermodynamiques et spectroscopiques. De plus, il nous est
possible de différencier toutes les espéces adsorbées a la surface de I'alumine o que ce soit

au moyen du temps de vie ou du spectre de I'espéce.

En conclusion, il semble que la spectroscopie laser a résolution temporelle soit un
bon moyen complémentaire d’étudier la rétention d’espéce a la surface de matériaux. Il est
tout de méme important de faire remarquer que cette méthode ne s’applique qu’aux cations

possédant des propriétés de fluorescence et aux solides « blancs ».

C. Approche XPS

La spectroscopie XPS est une méthode d’analyse de surface qui permet d’avoir des
informations provenant d’'une épaisseur maximale de quelques nanométres sous la surface
d’'un échantillon. Au moyen d’une source de rayons X (diamétre de l'ordre du nm), un
électron de cceur du solide est éjecté a partir des orbitales atomiques. L’énergie cinétique de
I'électron éjecté est alors mesurée pour en déterminer son énergie de liaison dans I'orbitale
considérée par simple conservation de |'énergie totale. Cette énergie de liaison est
caractéristique de I'atome sondé mais également de son environnement chimique (degré

d’oxydation, nature des liaisons chimiques,...).

Il est tout de méme important de noter que les spectres XPS ne sont pas directement
exploitables. En effet, cette éjection d’électron crée a la surface du solide des charges
positives (« effet de charge »). Dans le cas d'un échantillon électriquement isolant, ces
charges ne s’écoulent pas de la surface et ralentissent alors les photoélectrons : les énergies
de liaison sont alors déplacées vers des valeurs plus élevées. Elles doivent étre corrigées de
cet effet de charge. La méthode utilisée dans nos travaux est l'utilisation du carbone de
contamination (signal C4s a 284,6eV) pour corriger toutes les énergies de liaison. Ce pic est
présent sur tous les échantillons mis préalablement au contact de I'atmosphére. Les
spectres XPS présentés dans la suite de ce travail seront toujours corrigés de cet effet de

charge.
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Par souci d’honnéteté et pour éviter toute erreur de subjectivité, les spectres seront

présentés bruts (aucune correction de bruit de fond ne sera effectuée)

1) Sensibilité de la technique a I’environnement du
cation

Comme dans le cas de la SLRT, nous avons cherché a vérifier qu’'une modification
de I'environnement chimique du cation entrainait une variation de I'énergie de liaison des
pics photoélectrons de I'élément. Pour cela nous avons donc analysé les mémes solides
témoins que précédemment et enregistré les spectres associés. Il semblerait que,
contrairement a la SLRT, nous pouvons expliquer la variation des résultats observés en

terme d’environnement chimique comme présenté ci-apres.
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Abstract

Literature concerning XPS of europium compounds is relatively sparse and particularly restricted to metallic
compounds (EuMs;, in whose M is a transition metal) or to simple oxides, with a particular interest to
understanding of physical phenomenon in the beginning of “shake-down” and “shake-up” satellites evidenced on
core-level regions of the lanthanoid, but without research of information concerning absolute binding energies
(BE).

This paper presents a XPS binding energy data basis for europium(III) compounds in whose the chemical
environment of the cation varies: simple oxide Eu,Os, association of Eu(IIl) with organic ligands (oxalate,
acetylacetonate) or with inorganic ligands (sulfate, nitrate, carbonate) to form a mixed oxide. The values of core-
level BE (O, Eusq and Euyy) and the characteristics of shake-down satellites of Eusy are reported and an
explanation of their evolution in terms of ionicity/covalency changes is proposed supporting by numerous results
available in the literature on Group A mixed oxides and zeolites. In a greater extent, these data will find
applications concerning the determination of Eu(III) species sorbed onto minerals in presence of various ligands
in the frame of retention studies carried out in our laboratory and relative to the future conception of nuclear
waste storage.

Key-words
XPS, europium(III), binding energy, chemical environment, ionicity, covalency, “shake-down” satellite.

Introduction

The understanding of chemistry of trivalent f-block elements is very important in
future nuclear waste management. Indeed, isotopes of lanthanides are fission products of
uranium-235 and trivalent actinides (mainly Am and Cm isotopes) are activation products of
uranium-238. Moreover, lanthanides are studied as non-radioactive analogues of trivalent
actinides such as Am and Cm.

In order to understand the chemical comportment of these elements in geological
context for future nuclear waste storage, it is necessary to understand their interaction

mechanisms with natural solids such as oxides or clays.

*corresponding author. Tél.: +33-1-69-08-32-31; fax: +33-1-69-08-32-42; e-mail: florence.mercier@cea.fr
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This chemical retention (partition of the metallic element between aqueous solution
and mineral surface) is a key phenomenon allowing future conception of nuclear waste
storage.

The final aim of our study is to determine interaction mechanisms between an aqueous
Eu(IIl) and an alumina surface (chosen to represent complicated clayey minerals), in presence
of an inorganic or organic complexing agent. Our approach is based on the coupling of
spectroscopic methods as X-ray Photoelectron Spectroscopy (XPS), Fourier Transform Infra-
Red spectrometry (FTIR), Extended X-ray Absorption Fine Structure (EXAFS), and
thermodynamic data with the use of sorption models (ion-exchangers theory, surface
complexation).

The most XPS studies concerning oxocompounds are numerous in the literature but
especially imply Group A or transition metals oxides and corresponding data are reported in
[1]. On the contrary, very few XPS studies of lanthanoides compounds are reported and data
concerning Eu(IIl) compounds are particularly sparse. For lanthanoides, XPS studies have
been specially focused on the research of the origin of “shake-down” and “shake-up” satellites
in 3d and 4d core-level regions. Indeed, when lanthanoid ions compounds are analyzed by
XPS, unoccupied 4f-subshells are lowered in energy by the potential of the photohole
(Coulomb interaction of the created photohole with the electronic system) and become
occupied by a conduction electron, so leading to an increase of the 4f-subshells occupation
and an apparent change of the initial valence of the lanthanoid cation [2-6]. With increasing
atomic number and thereby increasing 4f occupation, the probability of this mechanism
decreases and approaches zero in Sm systems [7]. In europium compounds however, due to
the energetic degeneracy of the 4f°5d' and 4f'5d” configurations, both configurations are

observed in the final-state, independently on the initial-state valence [5].
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This physical phenomenon must be comprised as an apparent change of the initial
valence and has been observed for different rare-earth systems: Gd core levels in GdF; [8],
core levels of La oxocompounds [9] and in some binary and mixed oxides of La and Ce [9].
Some authors [11-14] applied XPS to the investigation of a wide series of metal oxides,
including numerous elements and some rare-earth ions: CeO,, TbO,, La,0O3 and Tb,0s;.

For europium ions, Eusq core-level XPS spectra of EuAgs, EuPd,P, and EuCus
compounds in whose europium is exclusively divalent from Maossbauer spectroscopy
experiments and magnetic susceptibility measurements [2-6] are reported to show two peaks
corresponding to a rearrangement of 4f-subshells electronic occupation after photoionization.
One peak corresponds to the initial divalent 5d%4f configuration of Eu(Il) (main peak) and
the other peak at about 6.5-8.0 eV higher BE is attributed to the 5d'4f° configuration
corresponding to an excited state of Eu(Il) but which the 4f rearrangement results to an
apparent “Eu(IIl) configuration” (apparition on XPS spectrum of a satellite with an intensity
of about 15% of the main peak and so-called shake-up satellite) [3-5]. In addition to shake-up
process observed for Eu(Il) compounds, shake-down reverse process evidenced for Eu(III)
compounds induces the presence of a satellite at lower BE than the photoelectron peak in 3d
and 4d regions of europium. Some authors [10] have considered that the satellite structure
encountered in the case of lanthanoid ions having a partly occupied 4f-subshell must take into
account not only electrostatic coupling effects (between the core hole and the 4f electrons) but
also coexcitations of the charge-transfer type, principally from O, to metal 4f transitions.
Whatever the physical origin of these satellites, their presence raise severe questions in
connection with the investigation of mixed-valent materials by deep core-level spectroscopy
and it is impossible to estimate to any reasonable amount the degree of valence mixing.

Intensities of photoelectron peaks corresponding to Eu(II) and Eu(Ill) compared to those of

their satellites vary and the probability for shake-up and shake-down processes seem
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to be strongly correlated with the chemical environment of europium ion [15]. So,
Laubschat ef al. [4] have showed from XPS spectra of the Eusgs;, and Eusqg core-level regions
in Eu(Ill) compounds (EuRhs, EuNis, EuPts and EuPds) that the contribution of the divalent
final-state component Eu(Il) increases if one proceeds in the period of the Periodic Table with
respect to the compound component and decreases if one descends within the group. This
effect is present to a lesser extent in the Euyq regions as well. Unfortunately, these data are the
ones concerning the influence of Eu(Ill) chemical environment on satellite intensity.

In all publications concerning satellite formation, although much attention has been
devoted to energy separations between the satellite and main photoelectron peaks, there has
been little consideration of absolute binding energies. In a systematic study of six hundred
compounds containing 77 elements [16], Jorgensen and Berthou measured absolute binding
energies of the inner and outer shells of rare earth elements and ligands in various rare earth
compounds. They corrected charge-up shifts for non-conducting materials by using the Cis
peak from mounting tape. However, use of this calibration method is unsatisfactory.

Therefore, BE values given by Jorgensen and Berthou may involve some uncertainty.
On the other hand, Uwamino et al. [17] have studied a variety of rare-earth compounds
(oxides, sulfates and oxalates) by XPS. However, BE values reported by these authors suffer
from an energy calibration problem of XPS spectra: use of a thin gold layer deposited on each
surface and calibration of all the photoelectron peaks BE relatively to that of Auss/, at 83.30
eV, so neglecting the insulating character of analysed surfaces and assuming an homogeneous
layer onto sample surface. Therefore, the BE values given may involve some uncertainty
since this standardization method does not take into account the BE shift due to the insulating

character of the sample.
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In our paper, Eu(IIl) compounds that may be representative of chemical species sorbed
onto an alumina surface in presence of a complexing agent, have been selected for XPS
analysis: EuyOs, Euy(SO4)s, Euy(COs)s, Eu(acetylacetonate)s, Eu(NO); and Euy(C,04)s. The
BE values of core level photoelectron peaks of oxygen (Ojs), europium (Eusgq, Eusg) in
function of the nature of Eu(IIl) compound, are given by using contamination carbon signal
at 284.6 eV for energy calibration, then discussed. Moreover, the characteristics of “shake-
down” satellites of Eusgs, and Euyg are presented in terms of intensity relative to the parent
photoelectron peak and of BE positions. In our knowledge, this coupling of information from
main photoelectron peaks and satellites has been not considered in the literature. The values
of core-level BE and the characteristics of shake-down satellites of Eusgq and Euyq are reported
and explanation of BE evolution in terms of ionicity/covalency changes is proposed

supporting by numerous results available in the literature on Group A mixed oxides [1].

Experimental procedure

Samples

Commercial products from Aldrichg are chosen as standard samples containing
europium in oxidation state (III): EuyO; (99.999% purity), Euy(C204); (Eu(Ill) oxalate
hydrate of 99.9% purity), Eu(acac); (Eu(Ill) acetylacetonate hydrate of 99.9% purity),
Eu,(CO3)s (Eu(Ill) carbonate hydrate of 99.9% purity), Eu(SO4); (Eu(Ill) sulfate hydrate of
99.9%) and Eu(NOs); (Eu(Ill) nitrate hydrate of 99.99% purity). Powders are pressed to
pellets to give circular disks ~ 0.5 mm thick and 10 mm in diameter then placed in a cupboard
at 50°C for one day. All these Eu(Ill) compounds do not constitute an exhaustive list but they

are the single available commercial products.
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X-ray Photoelectron Spectroscopy (XPS)

Experiments have been carried out using a VG Escalab MKII spectrometer with an
unmonochromated AlK, (hv = 1486.6 ¢V) radiation. The source characteristics have been of
10 kV and of 5 mA with the analysis chamber pressure lower than 10™ Pa. The photoelectrons
issued from the ionization of target atoms have been selected in kinetic energy by passing
through an analyzer and the collected signal has been notably amplified by five Channeltron
detectors, which permits to lower detection limits from 1 to 0.1 atomic per cent. The probed
depth by XPS depending on the core-level considered can increase up to 5 nm.

BE standardization of the spectrometer has been achieved by analyzing a silver sample
freshly abraded to locate the well-known energy positions of the Agsqsz» and Agsasn
transitions at 374.30 and 368.30 eV respectively.

BE positions of Oy, Eusgsn, (the more intense of the two photoelectron peaks Eusg),
Eusq photoelectron peaks have been followed in function of the nature of the Eu(IIl)
compound. Although the Euyq signal is less intense than the Eusq one, the interest to exploit
the two photoelectron peaks of europium is due to their great difference in BE, which permits
to obtain informations concerning depth heterogeneities of samples. Moreover, the intensities
and BE positions of “shake-down” satellites of Eusgs» and Eusg are given and related to the
chemical environment of Eu(IIl). The accuracy of the measured BE values is = 0.2 eV.

As charge effects are unavoidable in the XPS study of our insulating samples, the BE
of the C; level from contamination of saturated hydrocarbons at 284.60 eV has been used as

internal reference to calibrate every spectrum.
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Results and discussion
The influence of the chemical environment of Eu(Ill) on BE values of core-level
photoelectron peaks (Oys, Eusgs, and Eugg) and on “shake-down” satellites of Eusgs;, and Eugg

will be reported and discussed in the following section.

Information obtained from core level photoelectron peak of oxygen: O

Numerous XPS data reported in the literature on mixed oxides suffer from a lack of
information concerning O results. So, the references [18, 19] report M and/or X core-level
photoelectron peaks BE in a large variety of oxocompounds of M,XOy formulas (M is a
metallic cation and X represents an heteroatom as C, N, S, Si, P, As...with M the most
electropositive atom), but no Oy, values. To our knowledge, the only studies in whose detailed
O data and interpretation exist for series of different oxocompounds are those of Barr studies
concerning silicas, zeolites, clays, aluminas and aluminates [20-22].

Our measured BE values of Oy signal in function of the nature of Eu(IIl) compound
are reported in Table 1 and the corresponding XPS regions (524-538 eV) are displayed on
Figure 1.

From Figure 1, it appears that the shape of Oy signal is quite different for Eu,Os3 than
for the other compounds of Eu(Ill): for Eu,Os, the signal consists in an intense peak at high
BE (531.10 eV) and a shoulder at lower BE (528.95 eV), whereas for the other compounds, it
corresponds to a single peak located at a BE value different according to Eu(IIl) compound
and varying from 531.15 eV for Euy(C;04)3 to 533.50 eV for Eu(NO3)s.

Our results are in agreement with those of Barr [20-23] on zeolites. Indeed, this author has
evidenced that the mixing of xSiO, and yNaAlO; to form various zeolites implies significant

changes in Oy, signal (shape and BE) to consistently track the x/y ratio, suggesting

148



that the Si-O and AI-O bonds are altered (in terms of ionicity/covalency
considerations) in zeolites relatively to simple oxides SiO, and NaAlO,. This author has
shown that this alteration is such that one (rather singular) type of oxygen results (argument
based on the production of a single peak with a relatively narrow line width) whereas two

peaks are observed for the two simple oxides SiO, and NaAlO,.

For Eu,0s, the peak located at high BE may be attributed to water adsorbed during the
formation of the sample pellet (adsorbed OH) since Burroughs et al. [10] found that similar
peaks of high binding energy in the O spectra of rare-earth oxides disappeared on heating
samples at 1000°C for 1h in vacuum. In the same manner, Hammond et al. [24] have shown
that the CdO oxide presents two peaks in the O, signal (530.7 and 528.6 eV) and has
attributed the peak at higher BE to Cd(OH),, since when the same surface is treated at 300°C

for 1h, this peak has totally disappeared whereas the lower BE peak subsists.

Moreover, from Table 1 and according to Figure 1, it appears that the nature of Eu(III)
compound influences BE of O,s photoelectron peak (difference between the simple oxide

Eu,03 and complex oxides) and BE evolution increases as follows:

Eu,03 < Euy(C,04); < Eu(acac); < Euy(COs3)3 < Euy(SO04); < Eu(NO3);

Some trends can be evidenced from this evolution. It appears that O;s BE value is
lower in the case of Eu,0O; than for complex oxides of Eu(Ill) and depends also on the nature
of the mixed oxide of Eu(Ill). These evolutions can be explained in terms of
covalency/ionicity changes of bonds in whose oxygen is implied. So, Barr [20-22] has

evidenced on various zeolites (results of mixing of x SiO; units with y NaAlO, units) that O
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BE value increases from NaAlO; (the most ionic compound, with O = 529.85 eV) to SiO;
(the most covalent compound, with O;3 = 532.65 eV). Values of O;s BE increase between
these two extreme values for various zeolites with the x to y ratio, the O;s BE shift indicating
the pattern of evolving covalency/ionicity in the lattice of zeolite, such as an increasing degree
of covalency introduced in the system. From a general manner, it can be deduced that in an
oxocompound M, X Oy, BE shifts are observed relatively to the simple oxides M,0Op and
X004, suggesting that both the M-O and X-O bonds are altered from those in the
corresponding simple oxides and this can be explained in terms of changes of
ionicity/covalency of chemical bonds in whose the oxygen atom is implied. So, BE values of
O, are shifted to values greater in M, X4Oy than in M,Oy,. In the same way, Shoen [25] gave a
BE 0f 529.2 eV in Ag,O, whereas Hammond [26] found a value of 530.6 eV in Ag,COs.

These statements can be perfectly applied to Eu(Ill) compounds. On one hand, as
located at the left of C, N, O and S in the Periodic Table, Eu is considered as a more
electropositive atom. By analogy with Barr studies described precedently in the text [20-22],
Eu,0; is considered as the more “ionic compound”. So, a certain degree of covalency is
introduced in the system to form mixed oxides of Eu(Ill) (oxalate, acetylacetonate, carbonate,
sulfate and nitrate), which explains the higher O;s BE values for the latter than for Eu,0s.

On the other hand, if we compare the respective electronegativities of C, N and S
according to Pauling scale [27], they increase in the following order: C-S (2.5) <N (3.07) <O
(3.5), suggesting that the N-O is more covalent than C-O and S-O and the degree of covalency
introduced in Eu,O; to form the mixed oxide is the highest in the case of Eu(NOs)s. This
explains the greater O;s BE value observed for Eu(NO;); than for the other mixed oxides of
Eu(III). From the same manner, the lightly highest electronegativity of S compared to that of
C allows to explains the greatest O;s BE value for Euy(SO4)s. The O5 BE value is difficult to

use to discern oxalate from acetylacetonate (531.15 and 531.20 eV respectively).
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The exploitation of O;s photoelectron peak will permit: (1) to discriminate Eu,O3 from
the other compounds implying Eu(IIl) from the shape of the signal; (2) to evidence the nature
of the complexing agent (carbonate, organic ligand, sulfate or nitrate) of Eu(Ill), except if
oxalate and acetylacetonate are simultaneously present; (3) from considerations based on
ionicity/covalency changes of implied bonds as those applied in this study, to foresee BE

values of other Eu(I1l) compounds susceptible to be present onto alumina surface.

Information obtained from core-level photoelectron peaks of europium: Euszy; and Euyy

Eusgs, BE values versus the nature of the Eu(Ill) compound are given in Table 2 and
corresponding XPS regions (1120-1145 eV) are displayed on Figure 2. In the same way, Euyq
BE values are reported in Table 3 and associated XPS regions (115-150 eV) are showed on
Figure 3.

As largely reported in the literature for all lanthanoides with a non completely
occupied 4f-subshell, Eusq and Euyq regions of all Eu(Ill) compounds exhibit splittings into
two signals separated from 7 to 10 eV, in agreement with core-level XPS regions of europium
reported in the literature for oxides or Eu-transition metal compounds and attributed to the
main photoelectron peak of Eu(IIl) (highest BE) and its shake-down satellite (corresponding
to an apparent change in the 4f-subshell occupation number similar to Eu(Il) and located at a
weaker BE than the main photoelectron peak) [2-6]. The exploitation of these satellites for the
determination of Eu(IIl) chemical environment will be discussed in the further paragraph.

Results reported in Table 2 and showed on Figure 2 indicate an evolution of Eusgs» BE
in function of Eu(Ill) compound with an increase of BE value from 1133.90 eV for

Euy(C104)3 to 1136.35 eV for Eu(NOs)s, according to following sequency:
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EUQ(C204)3 <Eu,05 < Eu(acac)3 < EUZ(CO3)3 < ELI2(SO4)3 < Eu(NO3)3

From the same manner, from Table 3 and Figure 3, the nature of the Eu(IIl) compound
has an influence on the BE value of Euyq since it varies from 134.20 eV for Euy(C,04)3 to
137.65 eV for Eu(NOs); according to the same order than that observed for Eusgs,. This same
tendency of BE evolution between Eusgs, and Eusg indicates that no surface modification of
samples has occurred during the analysis of Eu(Ill) compounds.

The Eusgsn, BE values are difficult to discern for Euy(SO4); and Eu(NOs)s, but the
simultaneous exploitation of Euyy region permit the discrimination between these two
compounds. This is exactly the same configuration concerning Eu,O3 and Euy(C,04)s.

The only data available in the literature for Eu,O; are those of Schneider et al. [5] with
values of 1134.20 eV and 135 eV for Eusgs, and Eugg peaks. These values are different from
ours because of the lack of energy calibration of their XPS spectra. Concerning mixed oxides
of Eu(Ill), the results obtained by Uwamino et al. [17] (1136.2 eV for Euy(C,04); and 1137.7
eV for Euy(SO,)s3) are very different from ours since these authors have used a thin gold layer
onto samples to calibrate in BE their XPS spectra.

This BE evolution of core-level peaks of europium can be explained from numerous
data concerning core-level shifts observed for the metallic elements in Group A and transition
metals mixed oxides [1, 28-33]. These results have allowed to determine that if we form an
oxocompound My, X,Oy (where M is a more electropositive atom than X) from a simple oxide
M,Op, the relatively covalent X-O unit interjected into ionic M-O-M-type bonding will tend to
pull electrons away from M, thus making the M-O bond more ionic and implying an increase
of core-levels BE of M.

If we consider that Eu is “M” (the most electropositive among the elements considered

because located at their left in the Periodic Table) and that X corresponds to C (in oxalate,

152



acetylacetonate and carbonate), to N (in nitrate) or S (in sulfate), our results are in agreement
with those obtained on Group A and transition metals oxides since the Eusgs, and Eusg BE
values are greater in the case of mixed oxides of Eu(IlI) than for the simple oxide Eu,0s.
From the same manner, by comparison of C, N and S electronegativies, the N-O bond
is more covalent than C-O and S-O, so the interjection of N-O bond in Eu;Os to form
Eu(NOs)s tends to increase the ionicity of the Eu-O bond, implying the highest BE values for
Eu(NOs3); compared to the other Eu(Ill) compound. The C-O bond is the less covalent from
all the considered bonds, which explains the weakest BE values of oxalate, acetylacetonate

and carbonate.

The use of europium core-level photoelectron peaks will permit: (1) to discriminate
different Eu(IIl) species if Eusgs» and Eugg are simultaneously exploited; (2) as for Oy, from
considerations based on ionicity/covalency changes of implied bonds as those applied in this
study, to foresee BE values of other Eu(III) compounds susceptible to be present onto alumina

surface.

Information obtained from shake-down satellites of Eusq and Euy, regions

From figures 2 and 3 respectively displaying Eusgs, and Euyg regions, it appears that
the intensity of the shake-down satellite notably varies according to Eu(Ill) compound. Shake-
down satellite to parent photoelectron peak ratio has been calculated for each Eu(IIl)
compound for Eusgs, and Eusg regions and results are reported in Table 4. Evolution of these
ratios is the same for Eusgs» and Eusq and XPS regions of Eu(IIl) oxalate are quite different
from the other compounds of Eu(Ill). Indeed, these ratios are largely higher for Eu(III)
oxalate (value of 1 against a maximum value of 0.27 for other compounds for Eusgs, and

value of 1.43 against 0.29 for Eusq). Our results are in agreement with those reported in [17]
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on Eu(Il) compounds that reveal a shake-down satellite to parent peak ratio for Eusgs, and
Eusq much higher in the case of oxalate than for sulfate and oxide.

Moreover, the ratios are notably greater in the case of carbonate, oxalate,
acetylacetonate and oxide than for nitrate or sulfate. However, our results can not be
compared to those issued from literature since the only data about satellites exploitation for
chemical environment determination are those of Laubschat et al. [4] that concern Eu-

transition metals compounds of EuMs type, so very different from our Eu(IIl) oxocompounds.

The exploitation of shake-down satellites of Eusgs, and Eusg such as its intensity
relatively to the parent photoelectron peak will permit to discriminate Eu(IIl) oxalate from the
other compounds. Although oxide, carbonate, and acetylacetonate display a more intense
satellite than for sulfate and nitrate, it is difficult to explain this trends because of information
lack available in literature on shake-down satellites application to chemical environment

determination.

Conclusion

From our knowledge, this study is the first constituting a XPS BE data basis with a
coherent binding energy calibration for Eu(IIl) compounds differing by the chemical
environment of Eu(Ill). The characteristics (signal shape, intensity, BE) of core-level
photoelectron peaks Ols, Eu3d5/2 and Eu4d then of shake-down satellites of these two latters
have been reported and exploited. The results indicate that the coupling of all these
informations is necessary to discriminate Eu(IIl) oxocompounds.

For each of core-level peaks, all BE evolutions have been explained by
ionicity/covalency changes of implied bonds from electronegativity differences of atoms. Our

results are in perfect agreement with numerous data of literature concerning Group A and
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transition metals oxides and zeolites. Although our list of Eu(Ill) compounds is not
exhaustive, a good comprehension of observed trends in BE evolution is sufficient to
transpose these results to other Eu(III) species and to foresee their BE values.

This binding energies data basis will be applied to a ternary system
AL Os/Eu(Ill)/organic complexing agent (for example a hydroxycarboxylic acid as oxalate
issued from cellulose degradation) to identify chemical species of Eu(Ill) sorbed onto alumina
surface (Eu(Ill)-oxalate complex? Eu(III)/Al(III) mixed oxide? Eu(Ill)hydroxide? Eu(Ill)-

carbonate complex? Other species implying Eu(II1)?).
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Figure captions

Table 1: BE values of O;s photoelectron peak in function of the nature of Eu(Ill) compound
(BE values are corrected from contamination carbon at 284.6 eV).

Table 2: BE values of Eusgs, photoelectron peak, of its associated shake-down satellite and
ratio of their intensities in function of Eu(IIl) compound (BE values are corrected from
contamination carbon at 284.6 eV).

Table 3: BE values of Euyq photoelectron peak, of its associated shake-down satellite and ratio
of their intensities in function of Eu(Ill) compound (BE values are corrected from
contamination carbon at 284.6 eV).

Table 4: Shake-down satellite to parent photoelectron peak intensity ratios for Eusgs;, and Eugqg
peaks.

Figure 1: O;s XPS region in function of Eu(IIl) compound
Figure 2: Eusgs,, XPS region in function of Eu(IIl) compound

Figure 3: Eusq XPS region in function of Eu(IIl) compound
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Figures and tables

Nature of Eu(IIT) compound

BE of Oy (in eV)

Eu,O3 531.10/528.95
EU2(C204)3 531.15
Eu(acac); 531.20
Euy(CO3); 531.70
Euy(SO04); 531.90
Eu(NO3)3 533.50

Table 1: BE values of O;5 photoelectron peak in function of the nature of Eu(Ill) compound

(BE values are corrected from contamination carbon at 284.6 eV).
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Nature of Eu(III) BE of Eusgs» BE of shake-down

compound (ineV) satellite of Eusgs,
(ineV)
Eu,0; 1134.20 1124.60
Euy(C,04)3 1133.90 1123.95
Eu(acac); 1134.95 1124.90
Euy(CO3)3 1135.30 1125.15
Euy(S04); 1136.10 1125.65
Eu(NO3); 1136.35 1126.00

Table 2: BE values of Eusgs photoelectron peak, of its associated shake-down satellite and
ratio of their intensities in function of Eu(Ill) compound (BE values are corrected from

contamination carbon at 284.6 eV).
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Nature of Eu(III) BE of Euyqg BE of shake-down

compound (ineV) satellite of Eusq
(ineV)
Eu,05 135.05 128.45
Euy(C204)3 134.20 127.25
Eu(acac)s 136.10 129.00
Euy(CO3)3 136.50 129.10
Eux(SO4)3 136.85 127.85
Eu(NOs); 137.65 127.45

Table 3: BE values of Eusg photoelectron peak, of its associated shake-down satellite and ratio
of their intensities in function of Eu(Ill) compound (BE values are corrected from

contamination carbon at 284.6 eV).
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Nature of Eu(III) Satellite/parent Satellite/parent
peak ELI3d5/2 Kk
compound (in intensity) peak Euaqg
(in intensity)

Eu,03 0.24 0.24
Euy(C,04)3 1 1.43
Eu(acac); 0.23 0.29
Eus(CO5); 0.27 0.19
Euz(SO4)3 0.16 0.13
Eu(NOs);3 0.13 0.11

Table 4: Shake-down satellite to parent photoelectron peak intensity ratios for Eusgs, and Eugqg

peaks.
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Figure 1: O3 XPS region in function of Eu(IIl) compound
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2) Préparation des échantillons

Contrairement au cas de la SLRT ou la seule contrainte était la limite de détection de
la méthode, la spectroscopie XPS en apporte une deuxiéme, sortir le solide de la solution.
En effet, cette technique ne s’applique qu’a des solides: nous devons sécher les
échantillons sans provoquer la précipitation de I'europium (lll) a la surface. En conclusion,
nous avons dd mettre au point un protocole pour rincer le solide sans pour autant désorber

le cation présent a la surface.

Le protocole mis au point a été développé a l'aide des résultats thermodynamiques
préalablement acquis. En effet, nous sommes capables d’appréhender le comportement du
solide en fonction de la solution de contact. Nous avons pu ainsi montrer que si nous ringons
notre solide avec une solution d’eau distillée, nous éliminons I'excédent de sel sans pour
autant provoquer de précipitation a la surface ni d’europium (Ill), ni de sel de fond. Nous
obtenons donc de I'europium (lll) sorbé sans modifier I'espéce présente en surface. Le

protocole expérimental est rappelé dans la figure V-30.

Mise en équilibre thermodynamique de la suspension

A

Solide centrifugé

v + Centrifugation

Solide lavé

Mise en étuve sous vide

v
Solide prét a 'emploi pour I'’XPS

Figure V-30 : protocole de préparation des échantillons pour I'analyse XPS

A partir de ce protocole, il faut donc préparer environ 20 mg d’échantillon pour
chacune des conditions expérimentales analysées. En effet, cette masse représente la

quantité minimale utilisable pour préparer les échantillons a I'analyse. Le solide est alors
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appliqué sur du ruban adhésif double face et placer sur un porte échantillon pour étre

analysé. Il est indispensable de recouvrir complétement le ruban adhésif.

L’échantillon est alors analysé a l'aide d’'une source Al(Koa) de 1486,6eV non

monochromatée dont la taille du faisceau est de I'ordre de 1mm? (Mark 1l VG Escalab).

3) Résultats expérimentaux
Etant donné la sensibilité de la technique, il ne nous est pas possible d’exploiter la
signature spectrale des orbitales 4d. En effet, méme si ces derniéres sont plus sensibles a
I'environnement chimique de I'europium (lll) puisque ce sont des orbitales de valence, la
section efficace d’ionisation est beaucoup moins importante que celle des orbitales 3d. Dans
le cadre de l'analyse d’espéces retenues a la surface, les spectres Eusy sont donc peu

différenciables du bruit de fond : ils ne seront par conséquent par présentés.

(a) Systéme alumine a / europium (Ill)
Pour des raisons techniques (accés a la spectroscopie XPS), nous n’avons pu réalisé
gu’un petit nombre de points expérimentaux. Nous avons donc fixé tous les paramétres de la
solution (force ionique, concentration d’europium (lll)) excepté le pH variant entre 3 et 7

(conditions sans risque de précipitation).

La spectroscopie XPS nous permet de réaliser des mesures semi-quantitatives de
'adsorption d’Eu(lll) en surface de I'alumine. En effet, le rapport entre les pics Eusqy et Aly,
témoigne de la présence d’europium (lll) a la surface de la matrice. En reportant donc ce
rapport en fonction du pH, nous sommes capables de mettre en évidence un isotherme de

rétention a un facteur multiplicateur prés. Les résultats sont présentés dans la figure V-31 ci-

dessous.
3,00 i ;
+ points expérimentaux
2,50 -{| — modélisation thermodynamique
2,00 - e -
Q. | |
N I I
< 1,50 1 | |
B 1,00 f-———- T — A —
S | |
w 1 |
0,50 T ————————— Leooooo-- o
0,00 = l = =i
-0,50 ‘
3,00 4,00 5,00 6,00 7,00
pH

figure V-31 : rapport de l'intensité des pics Eusqgs/, et Alp, en fonction du pH de la suspension
(T=25°C ; [Eu(ll])]=1 0*M ; [NaClO4J=0,1M)
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Etant donné lincertitude associée au signal XPS, on constate une bonne adéquation
entre les résultats expérimentaux et la modélisation calculée a l'aide des données
thermodynamiques préalablement déterminées. On peut donc en conclure que I'espéce

observée est bien I'espéce adsorbée attendue.

Afin de déterminer les propriétés spectrales de I'espéce adsorbée, nous nous plagons

donc a pH 7. En effet, le rapport signal/bruit dans ces conditions est plus favorable.

La figure V-32 ci-dessous représente le spectre de I'espéce adsorbée, =AIOEU(OH),,

ainsi que celui de I'’hydroxyde d’europium précipité, Eu(OH);(cr).
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figure V-32 : spectre XPS des orbitales 3d5/2 de I'espéce adsorbée a la surface de I'alumine
a et du précipité Eu(OH)s(cr) (T=22°C ; [Eu(ll)]; = 107*M ; [NaCIO4]=0,1M ; [Al,Os]=1g/L)

On constate une différence notable entre les deux espéces. En effet, les solides
témoins analysés précédemment nous ont permis de mettre en évidence une modification du
spectre XPS des orbitales 3d de I'europium (lll) en fonction de I'environnement chimique :
I'énergie de liaison, mais également le rapport du pic shake-down sur le pic principal étaient
modifiés. Dans le cas qui nous concerne, nous observons une modification significative de
ces rapports, méme si les longueurs d’onde restent sensiblement les mémes (précision en
énergie de l'appareillage de I'ordre de 0,2 eV) : le rapport entre le pic shake-down et le pic
principal est de 0,14+0,05 pour I'hydroxyde précipité et de 0,40+0,01 pour l'espéce
adsorbée. Cette observation nous conforte dans le fait que nous observons bien une espéce

adsorbée et non un précipité de surface.
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Si nous comparons nos énergies de liaison avec celles obtenues par Kowal ([Kowal,
2002]), nous constatons une différence significative de I'ordre de 1eV (1134,3+0,3eV pour
cet auteur et 1135,4+0,3eV pour ce travail). Cette différence peut simplement étre due au
solide considéré. En effet, nous avons travaillé sur une alumine o, alors que cet auteur s’est
intéressé a lalumine 7y. Si cette différence s’explique par un processus d’adsorption
significativement différent, il est intéressant de se poser la question sur la pertinence des
alumines comme approche des argiles. En effet, quel oxyde utilisé ? On peut malgré tout
s’étonner de ne pas observer dans les spectres de cet auteur la présence du satellite de

shake-down. Il ne nous a pas été possible d’expliquer ce fait.

(b) Systéme alumine a / europium (lll) / oxalate

Contrairement au cas de la spectroscopie laser a résolution temporelle, nous ne
sommes pas en mesure de réaliser un titrage complexométrique du systéme (protocole
expérimentale trop lourd). Nous avons donc choisi de définir au moyen des données
thermodynamiques obtenues les conditions nécessaires a I'observation de la nouvelle
espéce adsorbée tout en évitant la précipitation du solide Euy(C,04)s: [Eult=10"M ;
[NaClO4]=0,1M ; [Oxalate]t=10"*M ; pH=7.

On constate sur la figure V-33 que le bruit sur le signal est relativement important.

Mais on peut tout de méme exploiter I'allure générale du spectre.

1.2
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figure V-33 : spectre des orbitales 3d5/2 de I'europium (Ill) adsorbé en présence d’oxalate
(T=22°C ; [Eu(lll)]; = 10°M ; [NaClO,J=0,1M ; [Al,Os]=1g/L ; [Oxalate]=10"*M)
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On peut tout méme noter un rapport entre le pic principal et le pic shake-down de
'ordre de 1,2+0,3. Or d’aprées les solides témoins étudiés en introduction de ce travail, ce
rapport est caractéristique d’'une espéce oxalate d’europium (lll). On peut donc affirmer que

nous sommes bien en présence de I'espéce attendue.

(c) Systéme alumine a / europium (Ill) / acétate
Tout comme dans le cas précédent, nous avons défini des conditions opératoires
pour observer les deux espéces adsorbées mises en évidence (=(AlO),EuAc et =AIOEUAC,)
dans I'étude thermodynamique et I'étude de spectroscopie laser a résolution temporelle. Les
conditions retenues sont données dans la figure V-34. La faible concentration totale en
acétate nous permet de mettre en évidence I'espéce =(AlO),EuAc alors que 'autre condition

nous permet d’observer la signature spectrale de la deuxiéme espéce.

‘ 1.2
— AIOEuUAc2
(AIO)2EuAC
| F1
,,,,,,,,, :f,,””” 0.8
| £
,,,,,,,,, o 0.6 o
| c

04

0.2
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1150 1145 1140 1135 1130 1125 1120
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figure V-34 : spectre des orbitales 3d5/2 de I'europium (Ill) adsorbé en présence d’acétate
(T=22°C ; [Eu(lll)]; = 10™*M ; [NaCIO,J=0,1M ; [Al,Os]=1g/L ; [Acétate]; variable)

Nous constatons donc a priori une légére différence de spectres pour les deux
espéces. En effet, aussi bien I'énergie de liaison qui semble se déplacer d’environ 1 eV que
le rapport du pic shake-down sur le pic photoélectron qui passe de 0,57+0,10 a 0,35+0,10
semblent varier. Ces résultats tendraient a conforter ceux obtenus dans ['étude
thermodynamique et en SLRT. En effet, il semblerait qu’il existe bien deux espéces
distinctes susceptibles d’étre retenues a la surface du solide. Malheureusement il n’est pas

possible de comparer ce rapport a celui obtenu dans le cas d'un solide acétate
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d’europium (l11). En effet cet échantillon se modifie sous le bombardement de photons, ce qui

nous empéche d’affirmer que le signal enregistré est bien celui du solide analysé.

(d) Récapitulatif des propriétés spectrales des différentes

espéces mises en évidence
Etant donné lincertitude associée aux résultats expérimentaux compte tenu du
rapport signal/bruit de fond, il est difficile de pointer avec exactitude I'énergie de liaison des
espéces analysées. En effet, I'erreur théorique impliquée par le montage expérimental
(0,2eV) est grandement sous-estimée vis-a-vis de I'erreur expérimentale réelle, de I'ordre de
0,6eV calculée par la propagation des différentes erreurs (erreur sur I'énergie, difficulté a
pointer le maximum de I'énergie de liaison). La figure ci-dessous représente la superposition
de toutes les espéces adsorbées déterminées. Il semble évident dans ce cas que I'énergie

de liaison n’est pas un facteur déterminant pour discriminer les différentes espéces.

" [—AIOEu(OH)2

" | — (AIO)2EuAc

-~| — AIOEuAc2

AIOEUOx

i i £
i i 2
:\j‘v\/‘\ A ‘ A

b /VM ’[ WA MY

| (e

SR

1150 1145 1140 1135 1130 1125 1120
E liaison (eV)

figure V-35 : superposition des différents spectres des espéces adsorbées de 'europium (I1l)

Par contre les rapports des satellites de skake-down au pic principal, déterminés
précédemment sont toujours des informations potentiellement exploitables puisque nous
avons montré dans I'étude des solides que ce rapport est fonction de I'environnement de
'europium (l11). Il semble en fait que le pic shake-down, peu exploité dans la littérature, soit
riche en information quant a I'environnement de l'europium. Un récapitulatif est présenté

dans le tableau ci-dessous :
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Tableau V-8 : rapport des satellites de shake-down aux pics principaux en fonction de

I'espéece considérée

Espéce =AIOEU(OH), | ZAIOEU(C,04) | Z(AI0),EUCH,COO | ZAIOEU(CHsCOO),

Satellite/Eusss, | 0,4020,01 1,240.30 0,57+0,10 0,35£0,10
Erusse (6V) | 11354:03 | 1134,9:0,6 1135,240 4 1134,420 4
Largeur a mi- 4.3+0,3 60,6 4.6£0,4 3.6£0,4
hauteur (eV)

En conclusion on constate qu’il est relativement aisé de distinguer les différentes
espéces rencontrées en fonction de leur rapport pic photoélectron/shake-down a I'exception
tout de méme de l'espéce hydroxyde et de I'espéce diacétate. Il aurait été judicieux de
multiplier le nombre de scans afin d’augmenter la statistique associée et de réduire les
incertitudes. En effet, étant donné la quantité d’europium (lll) adsorbée, il nous est
impossible d’exploiter aussi bien les spectres de I'oxygéne, du carbone ou de I'aluminium.
Les modifications possibles occasionnées par la présence de ces espéces ne sont pas

significatives.

IV. Conclusion générale sur I'europium (lll)

L’étude thermodynamique nous a permis de définir, a I'aide du modéle de la théorie
des échangeurs dions un jeu de constantes complet et homogéne nous permettant
d’appréhender le comportement de I'europium (lll) en présence d’alumine o dans différentes

conditions de milieu.

Nous avons ainsi pu mettre en évidence les différentes espéces adsorbées en
fonction du systéme considéré : ZAIOEuCl,, =(AlIO),EuCl et =AIOEu(OH), dans le cas d’un
systeme binaire ; =AIOEuAc,;, =(AlO)EuAc, =AIOEuOx et =AIOEuUCO; dans le cas des

différents systémes ternaires.

Les études spectroscopiques quant a elles nous ont permis de confirmer les résultats
thermodynamiques obtenus, mais également d’acquérir la signature spectrale des espéces
de l'europium (lIl) adsorbées dans les différentes techniques. En effet, les rapports de pics
entre les transitions "F,>°D, et 'F1>°D, en SLRT et les rapports entre les pics des orbitales
3d et de leur satellite respectif en spectroscopie XPS sont sensibles a I'environnement
chimique de I'europium (lIl). Nous avons ainsi pu constater qu’il nous est possible de définir

I'espéce d’europium (lII) adsorbée en fonction de sa signature spectrale.

On peut tout de méme regretter de ne pas avoir pu étudier la spectroscopie du

systéme ternaire «-Al,Os/Eu(lll)/Carbonate. Pour cela, il nous aurait fallu controler la
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concentration en carbonate d’une solution en milieu proche de la neutralité. Par conséquent
cette étude est envisageable en atmosphére contrélée. Alors que la spectroscopie SLRT ne
pose pas de gros problémes dans de telles conditions, I'étude en spectroscopie XPS semble
beaucoup plus délicate.
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Chapitre VI
Rétention de l'uranium (VI) sur

Yalumine o
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Nous nous sommes intéressés dans ce dernier chapitre a un actinide hexavalent.
L’uranium (VI) est un cation représentatif et souvent étudié dans la problématique des
déchets nucléaires. De plus, il posséde l'avantage d’étre un émetteur o possédant une

activité spécifique relativement faible a I'état naturel.

I Chimie en solution

A. Complexes hydroxydes

Tout comme I'américium (lll), uranium (VI) a fait I'objet d’'une étude critique
compléte, mais pas exhaustive, de sa chimie en solution en présence de complexants
inorganiques par la NEA. Nous utiliserons donc, dans le cadre de notre étude, les données

thermodynamiques sélectionnées par ces auteurs.

En ce qui concerne les constantes de précipitation, nous avons retenu celles qui nous
semblaient les plus probables dans le cadre d’'une étude en laboratoire (5 jours maximum). Il
est a noter également que nous avons retenu plutot la valeur donnée par Choppin et al.
(IChoppin, 1991]) et citée par la NEA pour la constante thermodynamique du complexe
UO,(OH),. En effet, la valeur mentionnée par la NEA n’est qu'une valeur limite. Toutes les

données sont donc rassemblées dans le tableau suivant :

Tableau VI-1 : constantes thermodynamiques associées a la chimie en solution de

I'uranium (VI) a force ionique nulle et 25°C

Equilibres chimiques log K°
UO,** + H,0 2 UO,(OH)" + H* -5,2+0,3
UO,%* + 2H,0 2 UO,(OH), + 2H" -12,0
UO,%* + 3H,0 2 UO,(OH); + 3H* -19,2+0,4
UO,%* + 4H,0 2 UO,(OH),* + 4H" -33+2
2U0,%" + H,0 2 (UO,),0H* + H* -2,7+1,0
2U0,%*" + 2H,0 2 (UO,),(0OH),?* + 2H* -5,62+0,04
3U0,* + 4H,0 2 (UO,)5(OH)** + 4H* -11,940,3
3U0,* + 5H,0 2 (UO,)3(OH)s* + 5H* -15,55+0,12
3U0,% + 7H,0 2 (UO,)3(OH); + 7TH" -3142
4UO%* + TH,0 2 (UO,)4(OH);" + 7TH" -21,9+1,0
UO,** + CI' 2 UO.CI' 0,17+0,02
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UO,* + 2CI 2 UO,Cl, -1,1040,04
UO,** + COs* 2 UO,COs3 9,68+0,04
UO,%* + 2C0O3% 2 UO,(COs),* 16,94+0,12
UO,* + 3C05% 2 UOy(COs3)s* 21,60+0,05
3U0,%" + 6CO5* 2 (UO,)3(CO3)6® 54+1
UO2(OH),.H,0 + 2H" 2 UO,* + 2H,0 5,000+0,006

A partir de ces constantes, on peut définir les conditions expérimentales de notre

étude de rétention. Il faut en effet éviter encore une fois toute forme de précipitation.
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figure VI-1 : solubilité de I'uranium (VI) en milieu NaCl 0,1M (T=22°C)

Il est donc indispensable de travailler a des concentrations totales en solution

inférieures & 10°M. Mais en plus de cette obligation, on décidera de travailler & des

concentrations inférieures a 10°®M. En effet en travaillant dans ces conditions, on s’affranchit

également des complexes polynucléaires en solution. On limite ainsi la possibilité a ces

espéces de s’adsorber. L'exploitation des résultats expérimentaux est alors plus aisée.

B. Complexes organiques

Pour déterminer les constantes thermodynamiques de complexation de I'uranium (VI)

par I'acétate et 'oxalate, on fait subir aux données bibliographiques le méme traitement que

dans le cas de 'europium (lll). En effet, les constantes récupérées sont mesurées dans des

conditions de force ionique variée.
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1) Acétate

Les deux premiéres constantes ont été déterminées dans des conditions variées
allant de force ionique 5M a force ionique OM (extrapolation réalisée par les auteurs de
l'article). Par contre la troisieme constante n’a été mesurée que par deux auteurs. Toutes

ces constantes ainsi que les références bibliographiques sont rassemblées dans le tableau

ci-dessous.

Tableau VI-2 : constantes thermodynamiques de complexation de 'uranium (VI) par 'acétate

et références bibliographiques associées

Force ionique log B+ log B2 log B3 références
[=5M 1,68+0,02 | 3,18+0,03 [Borkowski, 1996]
[=0,5M 2,52+0,12 | 4,40+0,17 |6,30+0,22| [Paramonov, 1966]
[=0M 3,03£0,10 | 5,57+0,10 |7,25+0,10| [Moskvin, 1969]
[=0,1M 2,61+0,10 [Martell, 1993]
[=1M 2,44+0,10 [Martell, 1993]

Les résultats des deux modélisations sont présentés dans le graphe suivant :

0,00 1,00 2,00 3,00 4,00 5,00 6,00
(M)
figure VI-2 : modélisation des constantes de complexation de I'uranium (VI) par I'acétate

(p1=0,16%0,08 et p,=-3,98+1,54 pour B; ; p:=0,13 et p,=-9,31 pour )

A partir de ces modélisations, on peut donc en déduire les deux premieres
constantes de complexation de l'uranium (VI) par l'acétate ainsi que les écart-types
associés. En ce qui concerne la troisitme constante, le manque de données
bibliographiques nous empéche de réaliser le méme traitement. On décide donc d’adopter la
seule constante que nous pouvons extrapoler dans les milieux traités dans cette étude, c’est-

a-dire celle de Moskvin.
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log $°41=2,86+0,18
log B°,=5,57+0,20
log B°3=7,25+0,20

Les incertitudes sélectionnées pour les deux derniéres constantes sont choisies de

facon a étre homogeéne avec celle déterminée pour la premiére constante.

2) Oxalate

Le méme traitement est également réalisé sur les constantes de complexation de

'uranium (VI) par 'oxalate. Les données bibliographiques sont rassemblées dans le tableau

ci-dessous :r

Tableau VI-3 : données bibliographiques de complexation de 'uranium (VI) par I'oxalate

Force ionique log B+ log B3, log B3 Références
I=5M 5,50+0,02 | 10,60%0,02 [Borkowski, 1996]
1=4M 6,30+0,10 [Martell, 1993]

=0,1M 6,36+0,10 | 10,59+0,10 [Havell, 1969]
=1M 5,99+0,10 | 10,64+0,10 | 11,00+0,20 [Havell, 1969]

Nous n’avons pas retenu la constante déterminée par Stary ([Stary, 1963]). En effet,
la force ionique du milieu est imposée par KCIO, alors que les autres études utilisent
NaClO,. Or comme le modéle développé par les auteurs est issu du modele de Pitzer, |l
prend en compte les interactions entre les différents ions. Or il N’y a pas de raison de penser

que les ions sodium et potassium sont équivalents. Les résultats sont présentés dans la

figure suivante.

0,00 T T T T T
0,00 1,00 2,00 3,00 4,00 5,00 6,00

[ (M)
figure VI-3 : modélisation des constantes de complexation de I'uranium(VI) par I'oxalate

(p1=0,11 et p,=-2,28 pour S; ; p1=0,05 et p,=-1,11 pour S,)
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Les écart-types des constantes déterminées sont estimés en fonction de ceux des
données bibliographiques. En effet, les données ne sont pas suffisantes pour pouvoir les
estimer a partir du modéle. Nous obtenons donc les constantes thermodynamiques

suivantes :
log B°41=6,23+0,10
log B°2=10,42+0,10
Quant a la troisieme constante, son estimation est difficile du fait de la rareté des

données disponibles et de la force ionique du milieu utilisé.

1. Etudes de rétention

A. Etude en trace

1) En absence de complexants organiques

(a) Résultats expérimentaux
Comme dans le cas de I'europium (lll) et de 'américium (lll), une étude de rétention
de l'uranium (VI) sur I'alumine o uniquement en présence du sel de fond NaCl a été menée
afin de comprendre les réactions mises en jeu. Les résultats expérimentaux sont présentés

dans la figure ci-dessous (figure VI-4).

10,00 | | | |

+ [NaCl]=8,5e-2M | | | |

8,00  =[NaCl=0,1M 1 -r--— oo -
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Figure VI-4 : coefficient de partage de l'uranium (VI) sur I'alumine o (T=22°C ; U(VI) en

trace ; NaCl variable, Al,O; variable)
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Comme dans le cas des deux cations précédemment étudiés, la force ionique ne
semble avoir que trés peu d’effets sur la rétention de 'uranium (VI). On aurait donc a faire a
un site ne possédant pas de propriétés amphotéres, voire méme au site préalablement mis

en évidence dans le cas des cations trivalents.

Par contre, on constate des différences notables quant a l'allure de l'isotherme
d’adsorption. En effet, on remarque une désorption trés importante de l'uranium (VI) en
milieu basique. Ceci est trés important d’'un point de vue slreté de stockage puisque nous
pouvons avoir un relargage du cation de la surface si cette derniére est mise en contact avec

une eau basique comme le serait une eau en contact avec des bétons par exemple.

Une explication de cette désorption en milieu basique peut étre la présence
majoritaire d’espéces neutres et surtout basiques qui ne s’adsorbent pas a la surface du

solide.

En comparant nos résultats avec ceux de la littérature, on constate que ce processus
de désorption a été souvent observé au-dela de pH 8 sur les oxydes minérales de PZNPC
proche de 9 ([Prikryl, 1994], [Lenhart, 1999], [Waite, 1994], [Payne, 1991], [Jakobsson,
1998]). Ceci tenterait a prouver qu'’il s’exerce une répulsion électrostatique a des pH
supérieurs au PZNPC entre la surface du solide et les complexes anioniques d'uranium (VI)

de la solution.

Si on s'intéresse aux travaux de Jakobsson et al. , on constate que, comme dans
notre étude, ils n'observent pas d’effets significatifs du sel de fond entre pH 4 et 12. De plus
leur isotherme de rétention semble trés similaire au nétre a un facteur d’affinité prés. En
effet, leur alumine présente une affinité plus importante que notre alumine o : maximum de

rétention plus élevé et désorption décalée d’une unité vers les pH basiques.

En conclusion nos résultats concordent trés bien avec les travaux précédemment
réalisés. Nous allons donc maintenant tenté de les modéliser au moyen de la théorie des

échangeurs d’ions.
(b) Modélisation
Pour mettre en évidence I'affinité des espéces de I'uranium (VI) pour I'alumine o ainsi

que les espéces concernées, un simple changement de variable comparable a celui réalisé

pour les cations trivalents doit étre mis en place.
(2-p){=AIOH} + UO,** + pH,0 2 {=(AlO)(.,)UO2(OH),} + 2H" p=0;1

Ke _[{E(Alo)(z-o)uoz(OH)o}][H+]2YH2fuoz(0H)p soit K _[{E(Alo)(z-o)uoz(OH)p}][H+]2YH2
UO2(OH)p [U022+][{EA|OH}](Z-p)’Yuozf(z-p)NOH UO2(OH)p [U022+][{EA|OH}](2-p)’Yuo2
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{=AIOH} + UO,** + CI' 2 {=AIOUO,CI} + H* k=1 ; 2

[{=EAIOUO,CIH[H Tptifuozc [{=EAIOUO,CIH[H Ty

Kuozer = [0, J=AIOHH[Clwoatefuon SOt K102 = [U0ZI{=AIORHICT Tuozte
Ou:

[1 : concentration des espéces en solution (mol/L) ou adsorbées (mmol/g)

Y : coefficient d’activité des espéces en solution

f : coefficient d’activité des espéces adsorbées

[{=AIO),UO,}] + [{=AIOUO,(OH)}] + [{=AIOUO,Cl}]
o[UO,*"]

On peut alors montrer : K4 =

1
= ﬁ% (DE)K*uoz(OH)p[{EAlOH}](z'p)‘*'K*Uozcl[{EAlOH}][H+][C|_]YC|YHJ

4
avec o = | 1+ E [_I-%T' D BICIT | & condition de travailler dans des conditions
i=1
=1

expérimentales oul la concentration totale en uranium (V1) en solution est inférieure & 10°M
(pas d’espéces hydroxydes polynucléaires)
Ou B sont les constantes apparentes des équilibres d’hydrolyse :

UO,*" + jH,0 2 UO,(OH) + jH*

Et Bi sont les constantes apparentes des réactions de complexation avec les

chlorures.
UO,%" +iClI' & UO,CI*

Et comme on a montré, par l'intermédiaire des résultats expérimentaux, que les sites
concernés par la rétention d’'uranium (VI) ne possédaient pas de propriétés amphotéres et

que nous travaillons a I'état de trace pour le cation, nous pouvons simplifier I'expression :

1
Ka = a_[’l-% (DZK UOZ(OH)pce(Z-p)"'K*UOZClce[H+][C|-]'YCI'YH)
=0

., Kga[H'? LN . rAp
Soit L[E)]jﬁ = (pZK uozorpCeP+K*yoaciCe[H[C ]YCNHJ
=0

Ce : capacité d’échange du site concerné par la rétention en mmol/g
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+12
On pose donc Y=Kdayljoz H et X=log([H"][CIyciyn)- En représentant alors Y=f(X), on peut

mettre en évidence I'adsorption du complexe chlorure.

(c) Application de la modélisation

-16,00 -14,00 -12,00 -10,00 -800 -6,00 -4,00 -2,00
0,00

-1,00
-2,00
-3,00
-4,00
-5,00
-6,00
-7,00
-8,00
-9,00

Figure VI-5 : représentation en coordonnées transformées de la rétention de l'uranium (V)

sur 'alumine o

On constate donc que la prise en compte seule des espéces UO,?* et UO,(OH)" ne
permet pas d’expliquer la courbe de rétention. Nous sommes obligés de faire intervenir une
espéce mettant un jeu un ion hydroxyde et un ion chlorure. L'espéce qui semble alors
évidente est =AIOUO,CI.

Il est tout de méme important de remarquer que la prise en compte de cette espéce
nous est imposée par seulement quatre points expérimentaux. Il serait donc plus judicieux
dans un travail futur de vérifier cette hypothése en multipliant les points expérimentaux dans

le domaine concerné par la rétention de cette espeéce.

A partir de |a, nous pouvons représenter la modélisation du coefficient de partage

ainsi que l'incertitude associée aux parametres considérés (figure VI-6).
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Figure VI-6 : coefficient de partage de I'uranium (VI) en présence d’alumine o et modélisation
associée (T=22°C ; U(VI) en trace ; NaCl variable, Al,O3 variable)

Dans l'incertitude associée a la modélisation, on constate un écart-type relativement
important pour des pH supérieurs a 8. Cette résultante semble étre le fait des points
expérimentaux réalisés a force ionique 0,001M a des pH proches de la neutralité. En
conclusion, si on veut minimiser cette incertitude, il serait judicieux d’effectuer un grand

nombre de points dans ce domaine.

Les résultats de la modélisation et I'incertitude associée sont présentés ci-aprés :
1, 2-p
log| > K uozoryp(Ce) j = -6,304+0,054
=0

|Og(K*Uozc|Ce) =-1 ,954i0,096

2) En présence de complexants organiques

Nous allons maintenant nous intéresser aux systémes ternaires. Contrairement au
cas des cations trivalents, les possibilités d’adsorption de complexes présents en solution
sont plus rares. En effet, comme seuls les complexes chargés positivement sont
susceptibles d’étre retenus a la surface du matériau, nous ne pouvons envisager que la
rétention de I'espece UO.Ac. En effet, tous les complexes formés avec les carbonates ou les

oxalates sont neutres ou chargés négativement.

En conséquent, seul I'acétate peut présenter un effet synergique vis-a-vis de la

rétention de l'uranium (VI) sur l'alumine a. Les autres complexants organiques traités ne
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peuvent que diminuer la rétention du cation. Nous n’aurons donc qu’a vérifier la prédiction

faite dans les conditions expérimentales traitées.

(a) Systéme uranium (VI) — Acétate
Nous avons donc mené une étude afin de vérifier si 'espéce =AIOUO.Ac se formait.
Nous avons également vérifi€é que des concentrations plus importantes en acétate

provoquaient bien la désorption de I'uranium au profit des complexes UO,Ac, et UO,Acs

formés en solution.

(i) Conditions expérimentales

Les conditions expérimentales sont choisies de telle fagon a metttre en évidence
linfluence du premier complexe d’acétate d’'uranium. D’aprés les constantes
thermodynamiques retenues, le diagramme de spéciation est représenté dans la figure ci-
dessous (figure VI-7).

1e-i T T

Oe-9

(OHZ2Eq) [malll]

—_— JOZCI[+] [mali]]

C (rrollL)
g
o
1

da-9 - ; ]
—h— LIO248c[+] [malll]

=B 102482 [molll]
—t 02803 [molll)]

Ze-9

2e-9

1e-9

Te-3 0.01 0.1 1
[Acatata] (mol/L)

figure VI-7 : diagramme de spéciation de I'uranium (VI) en présence d’acétate
(T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaCl]=0,1M)

On peut donc prévoir une désorption importante au-dela d’une concentration totale en
acétate de I'ordre de 0,01M. A des concentrations plus faibles, tout dépend des propriétés de

'espéce UO,AC" vis-a-vis de la surface d’alumine o.
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(i) Résultats expérimentaux

3,00

1 2,50

| 1 2,00
| 1150

fffffffffffffffffffffffffffffffffffffffffffffffffff 1,00

log (Kd (ml/g))

7777777777777777777777777777777777777 & 1050

0,00

£ 1 050

-1,00
1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00
[Acétate] (mol/L)

figure VI-8 : coefficient de partage de l'uranium (VI) en présence d’acétate
(T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=1g/L)

Comme prévu on voit une diminution importante du coefficient de partage au-dela de
0,01M. A des concentrations plus faibles, on constate que la rétention reste stable. On peut
donc penser a priori que le premier complexe s’adsorbe. On va donc tenter de vérifier cette

hypothése au moyen de la modélisation.

(iii) Modélisation
: ; 4,00
} 3,00
L o 2,00
E 1,00
E 0,00
< -1,00
8 - ——— effet compétitif -2,00
effet synergique (avec UO2Ac[+]) -3.00

------- écart-type de la modélisation
- . . -4,00
¢ points expérimentaux
‘ -5,00
1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00

[Acétate] (mol/L)

figure VI-9 : modélisation de la rétention de I'uranium (V1) en présence d’acétate
(T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=1g/L)

185



La courbe noire représente la valeur attendue du coefficient de partage si on ne
considére pas de complexe d’acétate d’'uranyle adsorbé. On constate donc une divergence
avec les points expérimentaux. Afin de la corriger, nous sommes forcés de considérer la

formation de =AIOUO,Ac. On obtient alors la courbe bleue et les incertitudes associées :

|Og KUOZAC*Ce = -3,1 08i0,054

(b) autres systémes ternaires

Comme nous I'avons signalé précédemment, que ce soit 'oxalate ou les carbonates,
ces deux complexants n'ont qu'un role compétitif vis-a-vis de l'uranium (VI). En effet, la
complexation en solution ne peut que réduire la rétention en diminuant la concentration
apparente des espéces susceptibles elles de s’adsorber. En conséquence, dans le cas de

ces systémes, nous n’avons qu’a vérifier que les résultats précédents sont prédictifs.

Les résultats expérimentaux ainsi que les modélisations associées sont présentés
dans I'annexe 7. Dans le cas des ions carbonate, on constate une bonne adéquation entre
les résultats expérimentaux et le modéle. En ce qui concerne les ions oxalate, on constate
un probléme analytique (différence d’activité entre celle introduite et celle du surnageant trop
faible). En effet, les points présents sur 'axe des abscisses correspondent a un coefficient

de partage négatif, ce qui ne correspond a aucune réalité thermodynamique.

En conclusion, il faudrait refaire I'étude concernant les ions oxalate dans des
conditions différentes : pH de la solution plus élevé ou rapport solide/solution beaucoup plus

important. Ces conditions n’ont pas eu le temps d’étre traitées dans le cadre de notre travail.

B. Etude en concentration de I’ordre de 10*M

Maintenant que nous avons obtenu un jeu de données cohérent, a I'exception de la
capacité d’échange du site concerné, nous allons vérifier si nous sommes capables
d’expliquer les résultats de rétention obtenus a des concentrations en uranium (VI) plus

élevées.
1) Etude de saturation

(a) Protocole expérimental
Méme si les données de modélisation obtenues jusqu’ici nous permettent de prévoir
le comportement de l'uranium (VI) a I'état de trace, elles ne nous permettent en aucune
facon de prédire son comportement & des concentrations de 'ordre de 10*M. En effet, la

capacité d’échange du site concerné est manquante.
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Afin de déterminer cette derniére, nous allons donc réaliser une étude de saturation
du site. Pour cela, nous utiliserons comme entraineur *®U (entraineur & période de

décroissance trés longue). Dans ces conditions, nous ne sommes alors limités que par la
limite de solubilité.

Etant donné I'affinité de I'uranium en fonction du pH et la solubilité de ce cation, cette
étude de saturation sera menée a pH 5 et une concentration totale en uranium (VI) allant
jusqu’a 10™*M.

(b) Résultats expérimentaux

100E-10 100E-09 100E-08 100E-07 100E-06 100E-05 100E-04

-3,00

-4,00

-5,00

-6,00

-7,00

-8,00
[Ulsa mol/L
figure VI-10 : étude de saturation de l'uranium (V1) sur I'alumine «
(T=22°C ; pH=5 ; [Al,03]=12,5¢g/L)

On constate donc une pente de lordre 1 avec lI'amorce d'un palier a des
concentrations en uranium (VI) élevées. On peut regretter que le palier ne soit pas plus
marqué, mais des problémes de précipitation éventuelle nous empéchent de le mettre plus
évidence. Ceci traduit la rétention d’'une espéce monochargée sur un seul type de site.
Comme I'étude est menée en milieu NaClOy, cette espéce ne peut étre le complexe chlorure.

Par conséquent, on peut supposer que lI'espéce en question est le premier complexe
hydroxyde UO,(OH)".

En résolvant le systéme formé par le principe de conservation de la matiére et les
constantes thermodynamiques, nous pouvons alors calculer la capacité d’échange du site
tout en vérifiant ’homogénéité avec les résultats en trace. En effet, cette capacité nous
permet de déduire la constante thermodynamique d’aprés les résultats en trace et de la

vérifier par les expériences menées en majeur.
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(c) Modélisation
Pour déterminer la capacité d’échange du site concerné par la rétention de 'uranium

(V1), nous devons donc résoudre le systeme défini par les équations suivantes :
Capacité d’échange du site concerné : Ce (en mmol/g)
Ce = [{=AIOH]] + [{=AIOUO,CI}] + [{=AIOUO,(OH)}
Conservation de la matiére en mol (men kg etV en L)
[UVDI*V = ([UO*"1o)*V + ([{=AIOUO,CI}] + [{=AIOUO,(OH)})*m
Loi d’action de masse de la rétention de 'uranium (VI) sur I'alumine

K _ [{=AIOUO,(OH)}[H'?
Vo0 ™ TUO,*"T[{=AIOH}]

K __H=AIOUOCHH']
U021 = 1U0,2*|[{=AIOH}][CI]

On obtient alors :

_ U0, [UOTICh) Ce
[U(VI)]adS - (KUOZ(OH)[WL-KUOZCI [H+] )(1 +KU02(OH) U022+ +KUO2CI U022+ CI-)
HT [

En imposant alors le produit Kyozony*Ce déterminé par I'étude en trace, on peut en
déduire la capacité d’échange du site concerné (figure VI-11).

1,00E-10 1,00E-09 1,00E-08 1,00E-07 1,00E-06 1,00E-05 1,00E-04
0,00

———————— Fomm-mmdm--o-o-— 1,00
3 200
1 -3,00
4 -4,00

4 -5,00

[U]agss mmol/g

7777777777 -~ . | s données expérimentales | 600
—— modélisation '

s mme e :V -~~1-- - écart-type de la modélisation| - —| -7.00
| | | | _8,00

[U]sor mol/L

figure VI-11 : modélisation de la saturation des sites de rétention par 'uranium (V)
(T=22°C ; pH=5; [Al,03]=12,59/L)
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On en déduit une capacité d’échange : Ce = 0,0063+0,0001 mmol/g. Cette capacité
d’échange est trés voisine de celle obtenue pour I'europium (lll). On peut donc penser que
les deux sites concernés sont en fait les mémes. Mais pour étre sir de ce fait, il aurait fallu
mener une étude compétitif entre les deux cations. En effet, en analysant I'impact de ces
cations l'un sur l'autre, nous aurions pu en déduire si nous étions face a un phénoméne

compétitif ou pas.

2) Systémes uranium (VI) en majeur

Maintenant que nous avons déterminé la capacité d’échange du site concerné, nous
sommes capables d’en déduire toutes les constantes thermodynamiques de rétention de

'uranium (VI) sur cette alumine o.. Les résultats sont présentés dans le tableau ci-dessous.

Tableau VI-4 : constantes thermodynamiques apparentes de rétention de l'uranium (V1) sur
I'alumine « (Ce=0,0063+0,0001 mmol/g)

réactions Log K (T=22°C)
{AIOH}+UO,%*+H,0 2 {AIOUO,(OH)}+2H* -4,10£0,04
{AIOH}+UO,**+CI" 2 {AIOUO,Cl}+H* 0,25+0,10
{AIOH}+UO,** +HACc 2 {AIOUO,Ac}+2H" -0,90£0,05

A partir de toutes ce constantes, nous sommes en mesure d’anticiper le
comportement de 'uranium (VI) dans différentes conditions. Nous avons donc voulu vérifier
ce fait en étudiant les systémes ternaires acétate et oxalate a des concentrations en
uranium (V1) de l'ordre de 10°M. Le systéme ternaire carbonate nous est difficile d’accés a
de telles concentrations de par la limite de solubilité et les problémes a contréler la

concentration totale en ligand en milieu acide.

Les difféerents résultats sont présentés en annexe 7. On constate une bonne
adéquation entre les modéles et les résultats expérimentaux. Nous pouvons donc conclure
de toutes ces études thermodynamiques que nous obtenons, en ce qui concerne la rétention
de l'uranium (VI) sur 'alumine o, un jeu de données cohérent nous permettant d’anticiper le

comportement de ce cation.
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lll. Approche spectroscopique

Maintenant que nous possédons un jeu de constantes susceptible de modéliser la
rétention de I'uranium (VI) sur I'alumine o, nous sommes en mesure de dimensionner des

études afin de déterminer les propriétés spectrales de nos composés adsorbés.

Remarque : comme les systémes oxalate et carbonate ne présentent qu'un effet
compétitif et que par conséquent aucun complexe avec l'uranium (VI) n’est adsorbé a la
surface du solide, ces dits systtmes ne seront pas traités dans le cadre de I'étude

spectroscopique.

A. Dimensionnement des études

Comme pour I'europium (lll), nos données sont entrées dans le code de calcul
JCHESS ([Van der Lee, 2000]). L’avantage, dans le cas de l'uranium (VI), est qu’il ne
présente que des mécanismes d’adsorption de type monodentate : aucune modification n’est
nécessaire sur la valeur des constantes introduites. Tout de méme, il est important de noter
que la correction de force ionique est effectuée sur les espéces adsorbées par la formule de
Davies. En effet, il ne nous est pas possible d’exercer une correction d’activité sur certaines
espéces et pas sur d’autres. En conséquence, une légére erreur est engendrée quant a la

spéciation des différentes espéces.

1) Systéme binaire a-Al203/U(VI)

Ge-6 [ — L0222+ [malll]
— A10H [mal/l]
=8= OZ(OHEZEq) [malil)
de-G [ =M= LIOZOH[+] [molil]
— A CLO2(0H)Y [molil)

CimmolL ou rrolig )

2e-G

Te-6

pH

figure VI-12 : spéciation des espéces de l'uranium (VI) dans le cas du systeme binaire
(T=25°C ; [NaClO4]=0,1M ; [U(V])]=10°M ; [Al,03]=1g/L)
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Nous constatons donc que contrairement au cas de I'europium (lll), il est difficile
d’obtenir en solution la seule espéce adsorbée. En conséquence, il nous faudra s’assurer
dans le cas des techniques in situ comme la SLRT, que la fluorescence des espéces en

solution n’interfere pas celle des espéces adsorbées.

Pour pouvoir observer correctement cette espéce, il est nécessaire soit d’augmenter
la concentration du solide, soit de diminuer la concentration totale d’'uranium (VI). Mais dans

ces cas-la, nous risquons d’étre confrontés a des problémes de limite de détection.

2) Systéme ternaire a-Al,O3;/ U(VI) / acétate

1e-5 T T !
—_— LO2[2+] [malfl]

aa-5 F — L O2(0OH 2@ ) [mold]]
— 2 (OHYA[-] [mali])

de-G — JO2(0OHM[2-] [molf)] N
—_— LJOZOH[+] [melll]

Te-G [ 7]
—_— 02802 [mall)]

Ge-6 I — L0243 [malil] |
— A|OUOZ(0OH) [malfl] 4
== A|0LO248c [mol/l]

Comoll ou mmolig)
g
o
1

g

Te-4 1e-3 0.01 0.1 1
[Acétate] (molil)
figure VI-13 : spéciation des espéces de l'uranium (VI) dans le cas du systeme binaire
(T=25°C ; [NaClO,J=0,1M ; [U(VI)]=10°M ; [Al,O3]=1g/L ; pH=5)

Cette fois, les conditions pour observer I'espéce AIOUO,Ac sont encore plus difficiles
que dans le cas du systéme binaire. En effet, quel que soit le pH et le rapport solide/solution
choisi, nous ne parvenons pas a mettre en évidence des conditions expérimentales nous

permettant d’observer directement I'espéce adsorbée.

Par conséquent la seule solution pour observer cette espéce est que son signal
spectrale soit trés significativement différent des espéces en solution. Si cette condition n’est

pas remplie, nous serons contraints de n’envisager cette étude que ex-situ.

B. Approche SLRT

Une étude approfondie sur la rétention de I'uranium (VI) n’a pas été en mesure d’étre

menée. En effet, les manques de temps et de moyen nous ont limité dans I'acquisition des
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données expérimentales. Cependant, nous avons pu passer des suspensions d’alumine o et
d’uranium (VI) sur des appareils différant par la longueur d’onde d’excitation du laser (337nm
et 266nm). Les deux études concluent aux mémes résultats : la fluorescence des espéces

en solution n’est pas négligeable.

Par conséquent, pour acquérir aussi bien les spectres de fluorescence des espéces

adsorbées que leur temps de vie, nous nous sommes heurtés a différentes possibilités :

- les temps de vie ou les spectres de fluorescence sont trés différents

et nous sommes alors capables de discriminer les espéces.

- Nous nous plagons dans des conditions thermodynamiques ou
seules les espéces adsorbées sont présentes ([Al.O3]=1g/L;
[U(VD)]=10°M). Dans ces conditions, il faut vérifier si nous pouvons
observer un signal confortable. Mais il semble évident qu’il sera

difficile d’observer le complexe acétate adsorbé.

- Nous travaillons sur des solides séchés en prenant garde de
controler parfaitement la sortie du milieu et avec lincertitude de
savoir si la sortie de la solution peut modifier 'espéce adsorbée

(déshydratation)
C. Approche XPS

1) Sensibilit¢ de la technique a I’environnement du

cation

Comme pour I'europium, nous avons cherché a savoir si la signature spectrale de
I'uranium était sensible a I'environnement chimique de ce dernier. Nous avons donc analysé
une série de solides témoins d'uranium (IV) et duranium (VI): UO,;, UO3(NO;),,
UO,(CH3CO0),, U305 et UO,(OH),. Ces solides sont collés sur un ruban adhésif double face
puis analysés au moyen du méme spectrophotométre XPS que dans le cas de I'europium
(). UO, et U304 ont été analysés afin de mettre en évidence les modifications spectrales
occasionnées par la présence d’'uranium (IV) dans le solide. Les différentes énergies de

liaison sont rapportées en annexe 9.

Les positions des énergies de liaison de U,s2 sont suivies en fonction de la nature du

composé d’uranium. La position de Uy témoigne de I'environnement chimique du cation.

Une fois encore, I'énergie de liaison du carbone de contamination, dont la valeur
théorique est de 284,60, est utilisée comme référence interne afin de calibrer les spectres.

Pour tous les solides, nous avons exploité la zone des orbitales Uy et O4. L’intensité de la
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bande de valence nous permet en effet de vérifier I'état d’oxydation de notre solide. On
constate, en effet, un dédoublement du pic signalant la présence d'uranium (IV) dans
'échantillon (référence). Les orbitales U4f et O1s sont exploitées afin de noter une
modification possible occasionnée par la présence de groupements plus ou moins

électropositifs.

(a) Cas particulier de I'acétate d’uranyle
Lors de l'analyse de l'acétate d'uranyle, nous avons observé un comportement
inattendu en ce qui concerne la bande de valence (figure VI-14). En effet, en fonction du
temps d’analyse de I'échantillon, on observe l'apparition d’'un pic autour d’un électronvolt
traduisant la présence dans notre solide d’uranium (IV) ([Guilbert, 2000]). Or, comme dans
le cas de comptages courts, ce pic n’est pas observé, on suppose que l'uranium (VI) est

réduit en uranium (IV) dans la chambre d’analyse.
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figure VI-14 : spectre XPS de la bande de valence de 'acétate d’uranyle pour différents
temps de comptage

On constate également, sur le spectre des orbitales 4f de I'uranium, une translation
vers les énergies les plus faibles en fonction du temps d’analyse (figure VI-15), traduisant
une évolution de U(VI) en U(IV).
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figure VI-15 : spectres XPS des orbitales 4f de 'acétate d’uranyle pour différents temps de

comptage

En fait on peut supposer une réaction d’oxydo-réduction en chambre d’analyse sous
l'irradiation de photons. L'uranium (VI) est réduit en uranium (IV) alors que l'acétate est

oxydé pour former du dioxyde de carbone.

Par conséquent, nous ne pouvons considérer pour ce solide que les spectres
obtenus dans le cas de comptages courts. En effet, ce sont les seuls ou la réaction d’oxydo-

réduction semble négligeable.

(b) Exploitation des énergies de liaison des orbitales Oy

Nous avons montré dans le cas des solides témoins de I'europium (lll), que les
énergies de liaison des orbitales O4s peuvent étre modifiées en fonction des éléments
environnants. Nous avons donc voulu vérifier si, dans le cas de l'uranium (VI), cela se
vérifiait également. Les spectres des orbitales O, des différents solides sont représentés

dans la figure ci-dessous (figure VI-16).
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figure VI-16 : spectres XPS des orbitales O;s des différents solides témoins

Nous constatons, dans le cas de UO,, un pic dissymétrique qui tenterait a prouver
que les atomes d’oxygéne ne sont pas tous équivalents. Tout comme dans le cas de

I'europium (lll), on peut classer les énergies de liaison dans I'ordre suivant :
U02<U308<UOQ(OH)2<UOz(CHgCOO)2<U02(N03)2

On constate un ordre trés similaire a celui obtenu dans le cas de I'europium (lll). Par
conséquent I'explication qui en découle semble étre comparable : plus I'hétéroatome (C,N)
est électronégatif, plus I'énergie de liaison de O1s est élevée. Toutefois on peut noter une
grande similitude entre les énergies de liaison de U303 et de UO,(OH),. Or comme U305 est
un solide mixte d’uranium (IV) et (VI), on aurait pu s’attendre a un déplacement plus
significatif vers les basses énergies de liaison. L’explication qui peut étre invoquée est une
oxydation du solide en surface au contact de l'air. On aurait alors un solide en surface

proche de UQOs.

En conclusion, il semble possible de discriminer 'ensemble des solides étudiés par
I'exploitation des orbitales O+ a I'exception de UO,(OH), et U30s. Mais il faut tout de méme
noter que, dans le cas d’'une rétention a la surface de l'alumine o, les quantités d’'uranium
présentes sont telles que le signal de l'orbitale O4s est quasiment exclusivement di aux
atomes d'oxygéne de [l'alumine. Par conséquent, ce signal n'est pas celui retenu

préférentiellement pour discriminer des espéces adsorbées.
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(c) Exploitation des énergies de liaison des orbitales U

Les déplacements en énergie de liaison des pics photoélectrons du cation sont
souvent les plus significatifs d’'une modification d’environnement chimique. Par conséquent,
nous avons cherché a comprendre l'influence d’'un ligand sur I'énergie de liaison des
orbitales U4f. Les spectres des différents solides sont représentés ci-dessous (figure VI-17).
Nous avons retenu pour l'acétate d’uranyle le spectre obtenu dans le cas d’'un comptage

court afin d’éviter les réactions d’oxydo-réduction.

— UO2(NO3)2
U308
UO2(0OH)2 l___

—Uuo02

— UO2Ac2 comptages courts

400 395

E liaison (eV)

figure VI-17 : spectres XPS des orbitales U4f des différents solides témoins

Comme dans le cas des orbitales O+, nous avons tenté d’expliquer I'énergie de
liaison de I'orbitale Uy en fonction du ligand considéré. La séquence suivante a été rapportée

dans le cas présent :
U02<U02(OH )2=U308< UOQ(CH3COO)2<U02(NO3)Z

Comme dans le cas de I'europium (lll), une fois encore cet ordre peut tout a fait
s’expliquer au moyen de considérations d’électropositivité : si nous écrivons nos solides sous
la forme UO.X,Oy, plus X est électronégatif, plus la liaison U(VI)-O est ionique, et plus

I'énergie de liaison associée au cation augmente.

Malheureusement si on considére lincertitude en énergie liée a I'appareillage, il
semble trés difficile de discriminer 'acétate d’'uranyle de I'hydroxyde d’uranyle et du solide

mixte. On peut donc penser que dans le cas d’'une rétention, ou l'erreur sur I'énergie
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augmente par manque de signal, la discrimination des différentes espéces risque d’étre

délicate.

Remarque : on constate que le spectre de I'oxyde mixte et de I'hydroxyde d’uranyle sont
parfaitement semblables. Ceci tendrait a confirmer notre hypothése d’oxydation du solide en

surface.

(d) Exploitation des énergies de liaison des orbitales de

valence
Etant donné qu’il ne semble pas évident de discriminer l'acétate de I'hydroxyde
d'uranyle en fonction des orbitales U4f, nous avons cherché a vérifier si les orbitales de

valence nous le permettaient (figure VI-18).
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figure VI-18 : spectres XPS des orbitales U5f des différents solides témoins

Malheureusement, nous ne constatons aucune différence significative entre les
spectres de l'acétate d'uranyle et de I'oxyde mixte. || semble donc a priori difficile de
discriminer les complexes acétates des complexes hydroxydes adsorbés a la surface du

solide.

Toutefois nous constatons que notre hypothése est confirmée concernant I'oxyde
mixte. En effet, le spectre de la bande de valence ne traduit en aucune fagon la présence
d’'uranium (V) dans ce solide. Ceci peut expliquer les résultats trés proches de ceux obtenus

pour I'hydroxyde d’uranyle. Ce solide a en plus sirement été déshydraté au cours de son
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introduction dans la chambre d’analyse (chambre sous ultravide). Ceci semble également
confirmer le fait que notre solide U3Og présentait un aspect noir, caractéristique de UQO;,

plutét que vert olive, caractéristique de U30s.

2) Résultats expérimentaux

Le protocole expérimental utilisé pour préparer les échantillons est en tout point

identique a celui de 'europium (l11).

Remarque : nous avons dans un premier temps rincé le solide avant analyse a l'aide de
méthanol puis d’éthanol afin de faciliter son séchage. Mais au cours du passage en chambre
d’analyse, comme pour I'acétate d’uranyle, nous observons une réduction de notre uranium
(VI) par I'éthanol. Par conséquent, nous avons décidé de rincer nos échantillons simplement

a 'eau permutée.

(a) Systéme binaire Al,O3/ Eu(lll)

Comme pour le systéme europium (lIl), nous avons reporté le rapport d’intensité des
pics Uy de l'uranium (VI) et Aly, de I'aluminium (Ill) en fonction du pH (figure VI-19). Ce
rapport nous informe sur la quantité d’uranium (VI) adsorbé. Par conséquent, si on constate
une bonne adéquation entre la modélisation et les résultats expérimentaux, on peut

supposer que I'espéce observeée est celle déterminée en thermodynamique.

On constate une trés bonne adéquation entre les résultats expérimentaux et la
théorie, ce qui justifie de se placer a pH 5 pour acquérir la signature spectrale de notre

espéce.

0,18 \ \

016 - 1 e résultats expérimentaux,

—— modélisation

0,14 +
0,12 -
0,10

0,08 -

1(U4f)/1(AI2p)

0,06 -

pH
figure VI-19 : rapport d’intensité des pics de I'uranium (VI) et de I'aluminium (Ill) en fonction
du pH de la suspension ([U(VI)]=10“"M ; [NaCIO4=0,1M ; T=25°C)
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Etant donné les résultats thermodynamiques, nous pouvons supposer que l'espéce
observée est =AIOUO,(OH). Le spectre de cette espéce ainsi que celui du solide UO,(OH),

sont présentés dans la figure VI-20.
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figure VI-20 : spectres XPS des orbitales 4f du précipité UO,(OH), et de I'espece adsorbée
=AIOUO,(OH) (T=25°C ; [NaClO4J=0,1M ; [U(VI)]=10*M) ; [Al,O5]=1g/L)

On constate que la modification spectrale n’est pas forcément évidente. En effet,
méme si on peut observer un léger déplacement bathochrome, de I'ordre de 0,6eV, le bruit
de fond présent sur le signal nous empéche de conclure avec certitude. Par contre, méme si
nous ne pouvons pas différencier significativement les spectres des deux espéces, nous
pouvons tout de méme affirmer qu’il s’agit bien d’une espéce adsorbée : les conditions
thermodynamiques utilisées pour ces études empéchent toute précipitation. On peut se
demander alors si la technique XPS est bien adaptée dans le cas de la rétention de

l'uranium (VI) sur 'alumine.

Les énergies de liaison (voir annexe 9) sont trés voisines de celles observées par
Kowal ([Kowal, 2002]) dans le cadre de la rétention de I'uranium (VI) sur I'alumine en milieu
NaClO,. Mais étant donné le peu de sensibilité de la technique vis-a-vis de I'environnement
de l'uranium (VI), il nous est difficile pour autant de conclure que ce cation s’adsorbe sur le

méme type de site dans ces deux études distinctes.
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(b) Systéme ternaire Al,O;/ Eu(lll) / Acétate
Nous tentons maintenant de vérifier s’il nous est possible de différencier les spectres
des espéces =AIOUO,(OH) et =AIOUO,Ac. Pour cela nous définissons les conditions
thermodynamiques nécessaires a l'observation de cette deuxiéme espéce. Nous avons
représenté les spectres des deux espéces sur le méme graphe afin de pouvoir les comparer

directement (figure VI-21).
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figure VI-21 : spectres XPS des orbitales 4f des espéeces adsorbées sAIOUQO,(OH) et
=AIOUO,Ac (T=22°C ; [NaClO,J=0,1M ; [U(VI)]=5.10°M) ; [Al,O3]=1g/L ; pH=5)

Encore une fois, on constate qu’il est trés difficile de différencier ces deux espéces au
moyen de leur spectre XPS. En effet, malgré le bruit de fond présent sur les deux espéces,
ces derniéres semblent avoir les mémes énergies de liaison. De plus, lorsque I'on observe le
diagramme de spéciation de l'uranium (VI) en présence d’acétate (figure VI-13), il est trés
difficile de [lisoler de l'espéce =AIOUO,(OH). Par conséquent, pour constater une
modification spectrale significative, il est indispensable que nos deux espéces aient des
spectres trés différents. Or nous avons constaté dans I'étude des solides témoins que
I’hydroxyde ou I'acétate d’uranium (VI) ne montraient pas des énergies de liaison du signal
Usmpe trés différentes. De plus, comme attendu, les spectres des orbitales Os sont inchangés

quelle que soit 'espéce adsorbée.

En conclusion, la spectroscopie XPS ne semble pas, dans notre systéme, étre une

méthode de choix pour mettre en évidence et identifier les différentes espéces adsorbées.

200



IV. Conclusion générale sur I'uranium (VI)

L’étude thermodynamique, tout comme dans le cas de I'europium (lll) nous a permis
de mettre en place un modéle (la théorie des échangeurs d’ions) ainsi qu’un jeu de
constantes thermodynamiques nous permettant d’appréhender le comportement de

I'uranium (VI) dans différents milieux vis-a-vis de I'alumine o.

Nous avons pu mettre en évidence les espéces adsorbées de l'uranium (VI) sur
l'alumine, moins nombreuses que dans le cas de I'europium (lll): =AIOUO,CI et
=AIOUO,(OH) dans le cas du systéeme binaire et =AIOUO,Ac dans le cas du systéme

ternaire acétate.

Par contre les résultats spectroscopiques sont décevants en comparaison de ceux
obtenus sur I'europium (lll). En effet, de par la fluorescence importante des complexes
hydroxydes de I'uranium (VI) en solution, il ne nous a pas été permis d’observer les espéces
adsorbées en spectroscopie SLRT. La solution consisterait, comme I'a fait Mme Kowal
(IKowal, 2002]) a sortir les solides de la solution afin de n’observer que I'espéce adsorbée.

Pour cela, il faudrait utiliser un montage approprié a I'étude en SLRT d’échantillons solides.

En ce qui concerne la spectroscopie XPS, méme s'’il nous a été possible de mettre en
évidence des espéces adsorbées, la technique ne semble pas suffisamment sensible, dans
le cas de nos systémes, a I'environnement du cation pour pouvoir étre exploitée : les

spectres des différentes espéces obtenus ne sont pas significativement différents.
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l. Cohérence cristallographique des résultats de modélisation

De tous les résultats obtenus sur les différents systémes binaires et ternaires, il
semblerait que I'alumine alpha considérée posseéde quatre types de sites différents. |l peut
sembler judicieux de se demander si ces résultats de modélisation témoignent d’une certaine

réalité cristallographique.

Si I'on considere le principe de charge formelle de Pauling ([Pauling, 1967]), on peut
prévoir ainsi le nombre d’oxygéne de surface non équivalents formés au cours de la
synthése du matériau en fonction de la charge du cation et de son nombre de coordination.
Cette approche est a la base du modele MUSIC de Hiemstra et al. ([Hiemstra, 1989]). Ces
auteurs ont du ainsi pu définir les différents sites a la surface de la Gibbsite ainsi que les

constantes de protonation associées.

En suivant une approche similaire a ces auteurs dans le cas de notre solide, nous
mettons en évidence les mémes sites structurelles. Seules les constantes de protonation
sont susceptibles de varier étant donné les distances interatomiques différentes.Les résultats

présentés par ces auteurs sont rapportés dans le tableau ci-dessous.

Tableau 1 : les différents sites et les constantes de protonation associées de la gibbsite

suivant le modele MUSIC
Sites Réactions Constantes de protonation
Al-OH | AI-OH"2+ H* 2 AI-OH,"™"? 10,0
Al,-O Al,-O" + H*s 2 Al,-OH 12,3
Al,-OH Al,-OH + H*s 2 Al,-OH," -1,5
Al;-O Al-O™"2 + H* 2 Al-OH*"2 2,2

Il semblerait donc que les hydr(oxydes) d’aluminium ne sont susceptibles de
posséder que 3 types de sites dont un amphotére. Il est important toutefois de noter, qu’étant
donné les deux constantes successives de protonation du site amphotére, il ne semble pas

possible qu’il soit amphotére sur le domaine de pH aqueux.

D’aprés ces équilibres, nous sommes capables de représenter un diagramme de

prédominance des différentes espéces en fonction du pH interfacial.
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Ce diagramme traduit les propriétés acido-basiques des différents sites de surface de
'alumine alpha. Si 'on compare a notre étude de rétention des ions chlorure et sodium,
étude traduisant ces mémes propriétés, on peut tenter d’associer les sites de modélisation

obtenus a ceux proposés par des considérations cristallographiques.

Il faut tout de méme mettre en évidence deux remarques. La premiére est que le pH
de surface et le pH mesuré en solution au cours de nos études ne définissent pas la méme
chose. En effet, si le pH de surface dépend bien du pH en solution, il est également fonction
des propriétés électriques de la double couche présente a l'interface. La deuxiéme remarque
a apportée est que les constantes thermodynamiques présentées ci-dessus ne sont pas
directement comparables a celles déterminées dans notre étude. En conséquence, seuls

des considérations qualitatives peuvent permettre cette analogie.

Compte tenu que nos études ont été menées sur le domaine de pH 2-12, le seul site
qui semble ne pas posséder de propriétés acide-base sur ce domaine est Al;-O. Par
conséquent, on peut penser que le site concerné par la rétention des cations métalliques
lourds est celui la. En ce qui concerne les deux autres sites, ce serait a priori ceux concernés

par la rétention des ions sodium et chlorure.

Pour associer les deux derniers types de sites on peut a priori penser, étant donné
leurs positions respectives et leurs charges que le site Al,-OH concerne la rétention des ions

sodium alors que le dernier concerne la rétention des ions chlorure.

Afin de vérifier la corrélation entre nos sites déterminés expérimentalement et les
sites cristallographiques, nous pouvons mener I'étude suivante. Nous menons les mémes
études cristallographiques en utilisant un solide dont nous contrélons parfaitement les plans
cristallographiques. Ainsi en modifiant la proportion des différents plans cristallographiques,
nous modifions également le rapport entre les différents types de sites cristallographiques.
L’influence sur la rétention des différentes espéces peut alors nous permettre,
expérimentalement, de vérifier la correspondance entre les sites cristallographiques et

expérimentaux.
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Mais la modélisation semble montrer la présence d’un site supplémentaire a la
surface de l'alumine . Cette différence peut étre due a la présence d’impuretés dans notre
solide. Dans ce cas il serait logique de penser que I'impureté est le site de faible capacité.
Mais on peut s’interroger également sur I'existence de ce méme site. En effet, sa faible
capacité d’échange devant le deuxiéme site ne nous a pas permis de prouver
irrémédiablement son existence. Par conséquent il est judicieux de s’interroger sur la

modélisation de nos différents systémes en ne considérant qu’un seul site base faible.

Si la qualité des modélisations n’est pas véritablement remise en cause dans le cas
de systémes binaires acétate/o-Al,O; et oxalate//a-Al,O3, il semblerait en étre autrement
pour le systéme carbonate/a-Al,O3. Mais il faut tout de méme insister sur la difficulté & mener
les études expérimentales de ce systéme. En effet, le controle de la quantité de matiére
totale en carbonate de I'échantillon n’est pas évident. Les résultats des modélisations des

ions majeurs et du systéme carbonate sont présentés ci-dessous.
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figure 1 : rétention des ions carbonate sur I'alumine «
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figure 2 : rétention des ions chlorure sur I'alumine o

Toutes les constantes obtenues pour les différents systémes sont présentés dans le

tableau ci-dessous :

Tableau 2 : constantes thermodynamiques de rétention
(1 seul site :Ce=0,0211+0,0006mmol/g)

S , . Constantes
Réactions de rétention i
thermodynamiques
{EAIOH} + H* + CI" < {=AIOH,"CI'} 7,34+0,05
{EAIOH} + CH3COOH < {=AICH3;COOQ} + H,O 4,78+0,20
2{=AIOH} + H,C,0,4 & {=AI,C,04} + 2H,0 12,07+0,12
2{=AIOH} + H,CO3 & {=Al,CO3} + 2H,0 7,23+0,72

En conclusion, seule une analyse fine de notre solide nous permettrait de lever
I'ambiguité sur I'existence d’'impureté. On peut également mener des études pour le systéme

carbonate en cellule blindée afin de minimiser les erreurs expérimentales.

Il est tout de méme important de noter, qu’étant donné que l'incertitude ne concerne
en rien le site concerné par la rétention des lanthanides et actinides, aucune conséquence

n’est a craindre pour le dimensionnement des études spectroscopiques.
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Il. Conclusion générale

L’objectif de ce travail était de comprendre et de caractériser la rétention des ions
américium (IIl), europium (lll) et uranium (VI) sur 'alumine o en présence de complexants

organiques simples comme I'acétate, 'oxalate et les carbonates.

Dans une premiére phase, nous avons pu acquérir des données précises concernant
les sites réactionnels a la surface du solide. Nous avons ainsi pu mettre en évidence les
sites réactionnels responsables des propriétés acido-basiques du solide, en particulier grace
a des études de saturation par les ions sodium et chlorure : le solide étudié présente deux
sites de type base faible et un de type acide faible. Ces résultats confirment donc I'existence

de sites multiples a la surface du solide.

Dans un deuxiéme temps, nous avons Vvérifié que ces sites de surface suffisaient a
eux seuls pour expliquer la rétention des complexants organiques sur un domaine de
concentration relativement important et des conditions de milieu variables. Les complexants
organiques ne s’adsorbent que par I'intermédiaire de sites de type base faible et il semblerait
que l'anion mis en jeu est toujours sous sa forme totalement déprotonée : on aurait donc a
faire & un mécanisme monodentate dans le cas de I'acétate et bidentate dans celui des ions

oxalate et carbonate.

Dans un troisieme temps, nous nous sommes intéressés a la rétention de deux
cations trivalents, europium (lll) et américium (lll), et un actinide hexavalent, 'uranium (VI).
Nous avons ainsi montré que le site réactionnel concerné par les éléments métalliques est
un nouveau site ne présentant pas de propriétés acide-base, en tout cas dans le domaine
d’étude (pH et force ionique) envisagé. Son existence implique donc qu’une compétition
entre les complexants organiques et les ions métalliques a la surface du solide n’est pas
envisageable. D’'un point de vue des mécanismes de rétention, nous avons mis en évidence

que seuls les complexes cationiques hydroxyde et chlorure sont susceptibles de s’adsorber.

L’étude des systémes ternaires nous a montré que les complexes organiques
cationiques présents en solution sont également retenus a la surface du minéral. Ainsi, les
complexes M(lll)/acétate-oxalate-carbonate sont retenus a la surface du minéral. Par contre
seul le premier complexe d’acétate d'uranyle est quant a lui adsorbé. Par conséquent, ne

pas tenir compte de ces réactions sous-estimerait la rétention des cations métalliques.

En conclusion nous avons été capable de définir un systéme homogéene et cohérent
afin d’appréhender le comportement des lanthanides et actinides considérés dans des
conditions diverses. Nous avons ainsi pu déterminer les conditions opératoires afin

d'observer les signatures spectrales des différentes espéces adsorbées a la surface de

I'alumine o.
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Si les deux techniques spectroscopiques (spectroscopie XPS et spectroscopie SLRT)
ont été concluantes dans le cas de I'europium (lll), le cas de l'uranium (VI) est plus délicat.
En effet, les propriétés de fluorescence des espéces présentes en solution sont telles
gu’elles masquent celles des espéces adsorbées. Par conséquent, il semble que le seul
moyen d’observer ces espéces en SLRT serait de travailler sur des solides et non des
suspensions. Quant a la spectroscopie XPS, le manque de signal ainsi que le peu de
différence entre les énergies de liaison des especes acétate et hydroxyde ne nous ont pas
permis de discriminer les différentes espéces présentes a la surface du solide. Une solution
pourrait consister a réaliser des ajouts d’uranium (VI) par palier afin de saturer les sites tout
en évitant les problemes de précipitation localisée dont la connaissance des cinétiques est
indispensable pour lever toute ambiguité. On aurait alors un signal beaucoup plus intense et

par conséquent une incertitude sur les énergies plus faibles.

Par la suite, d’'un point de vue thermodynamique, il peut-étre nécessaire d’étendre
I'études des mécanismes de rétention a I'ensemble des ions majeurs (cations et anions)
contenus dans les eaux naturelles. On pourrait ainsi anticiper toutes les interactions

susceptibles d’intervenir entre les sites aluminols et les eaux naturelles.

En ce qui concerne les cations métalliques, il serait judicieux de s’attarder sur les
autres degrés d’oxydation de la famille des actinides et lanthanides (+IV, +V). Complexifier et
diversifier les complexants organiques peut aussi permettre d’approcher a long terme le
comportement des matiéres organiques naturelles. Il faudrait pour cela s’intéresser a des

molécules, simples dans un premier temps, possédant des cycles benzéniques ou phénols.

D’un point de vue spectroscopique, mettre au point un protocole expérimental
concernant I'ajout par palier de matiére ou alors en régime dynamique, évitant ainsi les
précipitations localisées dont les cinétiques peuvent poser des problémes. On pourrait ainsi

augmenter significativement le signal spectroscopique.

Quant aux nouvelles techniques envisagées, la spectroscopie EXAFS peut apporter
des informations tout a fait intéressantes. En effet, si nos études nous ont permis de mettre
en évidence des espéces adsorbées, elles ne nous renseignent en aucune maniere sur le
mécanisme d’adsorption a envisager. Cette technique pourrait nous aider a déterminer les
proches voisins du cation métallique et ainsi peut-étre déterminer le mécanisme d’un point

de vue microscopique.
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Annexe 1 : Propriétés de I'alumine a

Alumine traitée
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figure annexe 1-1 : spectre de diffraction X de I'alumine o apres traitement
Cette figure montre le spectre de diffraction X de notre alumine aprés traitement afin
de la conditionner sous forme sodique non carbonatée. Elle fait également apparaitre les
raies attendues. Nous pouvons donc en conclure que la structure de notre alumine n’est en

rien modifiée par le protocole de conditionnement.

1,25um

figure annexe 1-2 : image MET de l'alumine o

La figure annexe 1-2 nous montre la forme hexagonale irréguliere observée

généralement dans le cas d’alumine.
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Mesure de point de charge nulle

Pour déterminer un point de charge nulle, on réalise plusieurs titrages acide-base
dans des conditions de force ionique différentes. Le point de concours de ces courbes nous

indique le point de charge nulle du solide.

Nous avons donc réalisé cette expérience avant et aprés le protocole de
décarbonatation du solide. Le point de charge nulle avant purification doit normalement étre

plus faible, conséquence de la présence de carbonate a la surface du solide.

A. Avant purification

T
: NaCl 0,01M

NaCl 0,1M

pH

-1,00E-03 -8,00E-04 -6,00E-04 -4,00E-04 -2,00E-04 0,00E+00 2,00E-04 4,00E-04 6,00E-04 8,00E-04 1,00E-03
C (molll)

figure annexe 1-3 : détermination du point de charge nulle de 'alumine brute (avant traitement)
B. apreés purification

[ il r---- -7 - il 2 Il mmm W T T R
| NaC10,01M|
|

2
-5,00E-04 -4,00E-04 -3,00E-04 -2,00E-04 -1,00E-04 0,00E+00 1,00E-04 2,00E-04 3,00E-04 4,00E-04 5,00E-04
C (mol/l)

figure annexe 1-4 : détermination du point de charge nulle aprés purification
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Annexe 2 : Protocoles expérimentaux

l. Mise en équilibre en absence de radioéléments

A. Hydratation du solide

Une masse d’alumine o est mise en suspension dans le milieu NaCl choisi exempte
de carbonate. La concentration en sel de fond et en solide permet d’avoir une suspension
homogéne qui ne flocule pas dans un délai nécessaire au prélévement. 8mL de cette
suspension sont alors mis dans des tubes de 10mL. On ajuste alors le pH des différents
tubes a I'aide de solutions d’acide chlorhydrique et de soude toutes deux décarbonatées, de

facon a avoir une répartition homogéne sur le domaine de pH étudié.

Ces suspensions sont alors agitées 24 heures en TURBULA afin d’atteindre
I'équilibre d’hydratation du solide. Les solutions sont alors centrifugées pour vérifier le pH
obtenu. Si nécessaire, les pH sont de nouveau ajustés avant de disperser de nouveau le

solide.
Il. Rétention des ions majeurs

A. Cas des ions chlorures

On introduit alors dans les échantillons 100uL de solution marquée a l'aide du
radioisotope *°Cl de période 3.10° ans, préalablement neutralisée, mais également dans un

échantillon témoin afin de connatitre avec précision I'activité introduite dans les tubes.

Les échantillons sont alors de nouveau mis en agitation pendant 24 heures en
TURBULA afin d’atteindre I'équilibre isotopique. Aprés centrifugation, 1mL du surnageant est
ajouté a 4mL de liquide scintillant pour déterminer l'activité résiduelle en solution par
comptage en scintillation liquide. Le coefficient de distribution est alors obtenu en combinant

I'activité résiduelle, 'activité totale, la masse de solide introduite et le volume de solution.

La concentration en ions chlorure de la suspension est alors déterminée par
électrophorése capillaire. Nous pouvons ainsi déterminer la concentration adsorbée a la

surface du solide tout en minimisant I'erreur expérimentale.
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B. Cas des ions sodium

Le protocole expérimental utilisé est en tout point comparable a celui utilisé pour les

ions chlorure. Le marqueur radioactif utilisé est le ?Na de période 2,6 ans.
lll. Rétention de I'américium (lll)

A. En absence de complexants organiques

L’isotope 241 de I'américium (lll), de période 432,2 ans, est alors ajouté a la solution.
Les volumes de marquage sont de 100pul. Afin de connaitre 'activité totale mise en jeu, le

marquage est également effectué sur des tubes contenant uniquement la suspension saline.

La suspension est de nouveau agitée en TURBULA durant 24 heures afin d’établir
I’équilibre entre les deux phases. Etant donné le faible volume de marqueur ajouté et son pH
proche de la neutralité, I'équilibre atteint lors de la premiére agitation n’est quasiment pas

affecté.

Aprés centrifugation, 1mL du surnageant est ajouté a 4mL de liquide scintillant pour
déterminer I'activité résiduelle en solution par comptage en scintillation liquide. Le coefficient
de distribution est alors obtenu en combinant I'activité résiduelle, I'activité totale, la masse de

solide introduite et le volume de solution.

Remarque : comme dans toutes les études menées au cours de ce travail, les
volumes de solution a chaque étape ont été déterminés par pesée et calculés a partir de la

densité des solutions.

B. En présence de complexants organiques

A la suspension saline préparée avant 'ajout du marqueur, on ajoute une solution de
complexant organique de pH et de force ionique proches de la suspension mére. On obtient
ainsi une suspension de force ionique connue et de concentration de complexant souhaitée.
Seulement & ce moment on ajoute alors le marqueur ?*'Am et on agite de nouveau les tubes

durant 24 heures.

L’activité totale et celle du surnageant sont alors déterminées de la méme fagon que

précédemment.

Remarque : dans le cas des ions carbonate, les études ne sont menées que pour des
pH supérieurs a 7. En effet, ces conditions sont les seules nous permettant de contréler

aisément la concentration totale en ligand tout en limitant les erreurs expérimentales.
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IV. Rétention de I'uranium (VI)

En ce qui concerne l'uranium (VI), le protocole expérimental est en tout point
comparable & celui de 'américium (Ill). Le marqueur utilisé est I'uranium ?**U (période de

1,59.10° ans). En effet, tout comme #*'Am, ce marqueur radioactif est un émetteur .

V.  Rétention de I’europium (lll)

Contrairement aux deux précédents cations, '°?Eu choisi comme marqueur radioactif
(période de 13,5 ans) est un émetteur y. Par conséquent, les rayonnements émis peuvent
traverser les parois et ne sont surtout pas arréter par le solide en suspension. Par
conséquent, plutét que de compter un échantillon témoin pour déterminer l'activité totale

introduite, nous prélevons 1mL de suspension.

Nous évitons alors toute incertitude due aux interactions entre le cation et les parois
du tube qui peuvent varier en fonction du milieu. Méme si ce phénomeéne a été vérifié et jugé

négligeable, il est préférable de s’en astreindre totalement.
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Annexe 3 : Calcul des coefficients de

partage et des erreurs associées

En plus des erreurs liées a I'hétérogénéité possible des solutions et du solide, les
mesures expérimentales acquises au cours des différentes études de ce travail sont toutes
entachées d’une certaine erreur expérimentale liée a I'écart-type de tous les instruments
utilisés (balance, pipette, compteur a scintillation liquide ou compugamma...). Ces
incertitudes se propagent donc au cours d’une mesure. L’erreur qui en résulte est alors

calculable.

I Généralités

D’aprés la théorie de propagation des erreurs, la variance d’une grandeur A
dépendant de variables x;, s’exprime en fonction des variances respectives des grandeurs x;

selon I'équation :

2 5_A)2 2 Z : SA 8A
On= Z(Sxi oi * 2 ZSXi 8Xj0ij
j
i

avec o : variance de Xx;
Gjj : covariance des variables x; et x;
3A

Sx: : dérivée partielle de A par rapport a la variable x;

Si on considéere une suite de mesures indépendantes nous permettant d’obtenir notre
valeur expérimentale (pesées toutes indépendantes, mesures de volume indépendantes,...),
les covariances, traduisant le degré de corrélation entre ces mesures, sont nulles. Le

deuxiéme terme de I'équation s’annule alors.

Il. Calcul du coefficient de partage

Le coefficient de partage est défini comme suit :

Kd = (K - 1).%

Avec A’ : activité totale mise en ceuvre dans chaque échantillon (cpm)
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A : activité totale de la solution surnageante (cpm)

m : masse de solide utilisée dans I'échantillon (g)
\Y, : volume de la solution surnageante (ml)
Avec V = M/p M : masse de solution surnageante

p: masse volumique de Ila solution

surnageante

Les valeurs A°, A, m et V sont mesurées de fagon indépendante. Dans ces conditions

la variance de Ky est :

11 M2 A°M)\2 1(A° )2
o= () &+ * (5aF) o oin 1) v i)

2
2 _ [Okd
et 6 iogkd = (Kd)

Il nous reste alors a déterminer les variances des activités totales mises en jeu.

pooEM o M
m-cm marquage mcmmarquage
Avec a° : taux de comptage de m° grammes de I'étalon

Me® : masse de la solution de I'étalon
m°.  : masse de solution active utilisée pour les comptages de I'étalon
a : taux de comptage de m grammes de I'’échantillon
M : masse de la solution de I'échantillon
me : masse de solution active utilisée pour les comptages de I'échantillon

Suivant I'élément radioactif compté, I'étalon peut étre soit un échantillon sans solide
ajouté, soit un prélevement de I'échantillon avec centrifugation. Dans ce dernier cas, M° est

la somme de M et m.

Les variances A et A° sont calculées suivant :
2 1 2 2.2 2 2 2 2 2 2
GA=(E) [M csa"'a(5M"'Acsmc"'AGmmarquage]

De plus comme un comptage radioactif suit la loi de Poisson, on sait que la variance

du nombre total de coups acquis est égale & ce nombre. On peut donc démontrer que 6% =

%OL‘J t est le temps de comptage.
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Annexe 4 : Rétention de I'’europium (lll)

en concentration majeure

Les constantes thermodynamiques obtenues a partir des études en trace, mais
également de l'étude de saturation des sites par l'europium (lll) nous ont permis
d’appréhender le comportement de ce cation en présence d’alumine o. Nous avons donc

cherché a expliquer les résultats expérimentaux par nos données.

l. Systéme binaire alumine / Eu(lll)

Au moyen d’'un simple isotherme en fonction du pH de la solution, & concentrations
en sel de fond et europium (lll) fixées, nous avons tenté de vérifier que les résultats

expérimentaux et les modélisations concordaient (figure annexe 5-1).

0,0040 \ \

+ points expérimentaux

T T
1 1
| |
0.0035 77 modslisaon :L 7777777777 T 77777777777
| [
| |

- - —-écart-type de la modélisation
KR -~ =========j==========S===========fF=========pifff========4

0,0025 -

0,0020 -

0,0015 4

[Euladgs (mmol/g)

0,0010 A

0,0005 -

0,0000

-0,0005
2,00 3,00 4,00 5,00 6,00 7,00

pH

figure annexe 5-1 : rétention de I'europium (Ill) sur 'alumine a (T=22°C ; [Eu(ll)];=10°M ;
[NaCl]=3.10*M ; [Al,03]=1g/L)

On constate donc une bonne adéquation entre les prévisions du modele de la théorie
des échangeurs d’ions et les résultats expérimentaux. On peut toutefois regretter de ne pas
pouvoir sonder des pH plus basiques. En effet, la précipitation de I'hydroxyde d’europium (lII)

nous empéche d'observer le plateau de saturation.
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Il. Systéme ternaire alumine / europium (lll) / acétate

Le méme protocole a été suivi

cette fois pour

vérifier

les constantes

thermodynamiques traduisant la rétention des complexes EuCH;COO?* et Eu(CH;CO0),".

[EuJads mmol/g

|| —— modélisation
|| = points expérimentaux
- - - - écart-type

1,00E-03

1,00E-02

1,00E-01
[Acétate] mol/L

1,00E+00

0,0090
0,0080
0,0070
0,0060
0,0050
0,0040
0,0030
0,0020
0,0010

0,0000

1,00E+01

figure annexe 5-2 : rétention de I'europium (lll) sur I'alumine a en présence d’acétate

(T=22°C ; [Eu(lll)]T=10"M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=1g/L ; pH=4,8)

Encore une fois, dans le cadre de ce systéme, on constate une bonne adéquation

entre les résultats expérimentaux et les résultats attendus. Ceci tente a prouver une bonne

homogénéité du systéme obtenu.

1.

Systéme ternaire alumine/ europium (lll) / oxalate

Le dernier systéme traité est le systéme ternaire oxalate. Il nous permet de vérifier la

constante thermodynamique de rétention de I'espéce EuC,O,". Or d’aprés les résultats

obtenus en ftrace, trés rapidement, on observe une baisse de la rétention due a la

compétition entre la complexation en solution et la rétention a la surface du solide. Pour ces

raisons, nous avons donc changé la concentration en solide de cette étude afin de limiter les

incertitudes associées aux résultats expérimentaux.
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5,00E-04
—— modélisation
[ = points expérimentaux

- - - écart-type 4,00E-04

3,00E-04
2
©°
€

g : 2,00E-04
=l
W,

1,00E-04

. 0,00E+00

-1,00E-04

1,00E-05 1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02

[Oxalate] mol/L

figure annexe 5-3 : rétention de I'europium (lll) sur I'alumine a en présence d’oxalate
(T=22°C ; [Eu(lll)]T=10"°M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=10g/L ; pH=4,2)
Encore une fois, on constate une bonne adéquation entre nos résultats

expérimentaux et la modélisation thermodynamique.

En conclusion de toutes ces études sur la rétention de I'europium (IIl) sur 'alumine
menées a des concentrations en cations de I'ordre de 10°M, nous pouvons conclure que
nous avons obtenu un jeu de constantes thermodynamiques qui semble homogéne sur une

grande plage de concentration en europium (lll) et en complexants organiques.
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Annexe 5 : Fluorescence de I'europium (lll)

Nous avons représenté dans la figure ci-dessous le rapport des intensités de
fluorescence des transitions °Dy>'F, et °Dy>’F; en fonction du pH. On constate deux
paliers. Le deuxiéme observé, pour des pH supérieurs a 7, correspond a la saturation du site
de rétention. Il traduit donc I'allure du spectre de fluorescence de I'espéce adsorbée. Quant
au premier palier, on constate qu’il ne représente aucune espéce de I'europium (llll) connue.
En fait, aprés avoir réalisé une étude en absence d’europium (lll), nous nous sommes

rendus compte que ce rapport était lié a la fluorescence de notre alumine.

l. Systéme binaire Al,O3;/ Eu(lll)
3

o o @ .
255 ”¢ L 4
*

— 27 "
2
=Z *
%15 T
(hd 1

0,5

0
0 2 4 6 8 10

pH
figure annexe 6-1 : rapport des pics en fonction du pH de la solution dans le cas du systeme
(T=24°C ; [Al,O5]=1g/L ; [Eu(lll)]=10"°M ; [NaClO,J=0,004M)

ll. Systeme ternaire Al O3/ Eu(lll) / oxalate

A, A: A A A 4 , a A i 14000

- |ler577OM R ~TiE

[ |m =90 mm/ 37 -~ -16000-1

L Clal6l4nm| T S 8000
********* e i o 00, 2

s = T ® ® 5§ 5 s = °® i 4000

* 4 o 0: ® o 6 ¢ o o o i 20007

1 T T 1 0

1,00E-05  1,00E-04  1,00E-03  1,00E-02  1,00E-01  1,00E+00

[Oxalate] mol/L
figure annexe 6-2 : fluorescence des maxima en fonction de la concentration totale en

oxalate introduite (T=24°C ; [Al,03]=1g/L ; [Eu(Ill)]=10°M ; [NaCIO,J=0,01M ; pH=7)
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La figure ci-dessus représente la fluorescence des différentes transitions de
'europium (lll) dans ce systéme ternaire. Il semblerait que chaque longueur d’onde évolue
de facon trés similaire au cours du titrage en oxalate. On peut donc penser que nous

observons toujours la méme espéce =AIOEuC,0,.

lll. Systéme ternaire Al,O3;/ Eu(lll) / acétate

S S =S === == m === R e EETEE 12000
. 5D0-->7F2| | l l
T 4 BDO->TFO . ——emzzo oo 10000
Y ¢ 5D0-->7F1| | | |
- = m—— - b - e REEEEE 8000
3 | | | |
? | | | | - 6000
= S | |
o | \. | |
””””” \”"’”"\’”"."*.7—45,,,7”””’\””””7””””’ 4
T | | A A S o0
R | | | - 2000
i i i i 0

1,0E-05 1,0E-04 1,0E-03 1,0E-02 1,0E-01 1,0E+00 1,0E+01
[Acétate] (mol/L)

figure annexe 6-3 : fluorescence des maxima en fonction de la concentration totale en
acétate introduite (T=24°C ; [Al,O03]=1g/L ; [Eu(lll)]=10°M ; [NaCIO,J=0,01M ; pH=6,83)

La figure ci-dessus, traduisant l'intensité de fluorescence de chaque transition en
fonction de la concentration en acétate de la solution, nous montre a priori une premiére
espéce dont la proportion décroit dés 0,001M au profit d’'une autre espéce (rapport des pics
différents) majoritaire au-dela de 0,11M. On serait donc confronté a deux espéces adsorbées

en fonction de la concentration en ligand.
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Annexe 6 : Rétention de 'uranium (VI)

l. Etude de la rétention de I'uranium (VI) en trace

A. Systeme Al,O; / Eu(lll) / oxalate

La figure annexe 8-1 nous permet de vérifier I'effet compétitif de I'oxalate vis-a-vis de
'uranium (VI). La divergence entre les points expérimentaux et la modélisation au-dela de
10°M s’explique aisément. En effet, la baisse d’activité n’est pas significativement différente
de celle introduite, ce qui entraine des coefficients de partage négatifs. Le dimensionnement
expérimental est tres difficile pour obtenir ces points étant donné qu’il faudrait travailler a des

concentrations en solide supérieures au kg/L.

En conclusion, seuls les premiers points nous permettent de dire que notre modéle

semble appréhender le comportement du systéme ternaire.

1,E-05 1,E-04 1,E-03 1,E-02 1,E-01 1,E+00
1,00

0,00
- -1,00
- -2,00
1 -3,00

log (Kd (ml/g))

4 -4,00
- -5,00

- -6,00

-7,00
[Oxalate] mol/L

figure annexe 8-1 : rétention de I'uranium (VI) en trace en présence d’oxalate (T=22°C ;
pH=4,2 ; [NaCl]=0,1M ; [Al,05]=100g/L ; [U(VI)]=10°M)

B. Systéeme Al,O;/ Eu(lll) / carbonate

Tout comme pour le systéme ternaire précédent, nous avons voulu vérifier I'effet
compétitif des ions carbonate. Cette fois, le systéme a pu étre étudié sur l'intégralité du
domaine. On constate une bonne corrélation entre les résultats expérimentaux et la

modélisation.
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figure annexe 8-2 : rétention de I'uranium (VI) en trace en présence de carbonate (T=22°C ;
pH=8,3 ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=1g/L ; [U(VI)]=10"°M)

ll. Etude de la rétention de Il'uranium (VI) en concentration

majeure (de I'ordre de 10°M)

Tout comme pour I'europium (lll), nous avons cherché a vérifier si le modéle de la
théorie des échangeurs d’ions était cohérent sur un grand domaine de concentration en
uranium (VI). Pour cela nous avons donc mené une étude a des concentrations en
uranium (V1) de l'ordre de 10°M. Augmenter cette valeur aurait posé des problémes
d’interprétation quant a I'étendue du domaine d’étude due aux risques de précipitation.

A. Systeme binaire Al,O; / U(VI)
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figure annexe 8-3 : rétention de I'uranium (VI) en concentration majeure sur l'alumine o

T T
| |
| |
,,,,,,,, e R
| —
|
|

[UJads (mmol/g)

(T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaClJ=0, 1M ; [Al,04]=12,5¢/L)
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On constate une bonne corrélation entre les points expérimentaux et la modélisation.
On peut tout de méme regretter de n’avoir qu’une amorce de plateau de saturation des sites

de rétention.

B. Systeme ternaire Al,O;/ U(VI) / Acétate
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[U(V1)las mmol/g

1,0E-03

0,0E+00
1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01 1,00E+00
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figure annexe 8-4 : rétention de l'uranium (VI) en concentration majeure sur I'alumine o en
présence d’acétate (T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,Os]=12,5g/L ; pH=4,6))

C. Systéme ternaire Al,O; / U(VI) / Oxalate

7,0E-05

6,0E-05

& 5,0E-05

2 4,0E-05
E

- 3,0E-05
-

S 2,0E-05

=2 1,0E-05

0,0E+00

-1,0E-05

1,00E-05 1,00E-04 1,00E-03 1,00E-02 1,00E-01
[Oxalate] (mol/L)

figure annexe 8-5 : rétention de l'uranium (VI) en concentration majeure sur I'alumine o en
présence d’oxalate (T=22°C ; [U(VI)]=10°M ; [NaCl]=0,1M ; [Al,O3]=12,5¢/L ; pH=4,2))
Tout comme le systéme binaire, nous constatons une bonne corrélation entre les
points expérimentaux et la modélisation pour nos deux systémes ternaires. En conclusion
nous pouvons en conclure que nous avons obtenu un modéle thermodynamique complet et

homogéne sur 'ensemble du domaine étudié.
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Annexe 7 : Spectroscopie XPS de 'uranium

Nous avons pointé les énergies de liaison des différents solides d’'uranium pour les
toutes les orbitales. L’incertitude associée a ces énergies de liaison est calculée de la

maniére suivante :

— 2 2
OE liaison corrigée — \/G E liaison estimée (C1s)+ O E liaison estimée (i)
Ok iiaison corrigée - Valeur de I'écart-type associée a I'énergie de liaison corrigée de la charge

OE liaison estimée () - Valeur de I'écart-type associée a I'énergie de liaison brute pour les orbitales i.
Cette donnée est obtenue en estimant a partir de la statistique les difficultés a

déterminer précisément les valeurs des maxima d’intensité.

L. Cas solides témoins
Les valeurs d’énergie de liaison ainsi que les incertitudes associées sont rapportées

dans le tableau ci-dessous :

Tableau Annexe 9-1 : valeurs des énergies de liaison des différentes orbitales pour les solides témoins

O+ (eV) Usrre (€V) Ussse (€V) Valence (eV)
uo; 529,310,2 38010,2 39110,2 0,4+0,3 | 4,3+0,6
U304 530,510,2 381,7+0,2 392,3+0,2 5,4+0,5

UO,(OH), 530,7+0,2 381,7+0,3 392,3+0,3 indéterminée
UO,(CH3CO0), | 531,3+0,2 382,0+0,2 392,8+0,2 5,56510,5
UO2(NO;), 532,7+0,2 383,0£0,2 393,8+0,2 6,35+0,5

On constate donc étant donné les incertitudes associées, qu'il est trés difficile de

discriminer les oxydes des acétates d’uranyle.

Il Cas des espeéces adsorbées
Les énergies de liaison des orbitales O1s sont invariables quelle que soit I'espéce

considérée. En fait, les orbitales O1s observées sont celles de I'alumine. Elles ne sont par

conséquent pas représentées dans le tableau ci-dessous.

Tableau Annexe 9-2 : valeurs des énergies de liaison des différentes orbitales des especes adsorbées

Usssi (V) Usrrrz (€V) Valence (eV)
=AIOUO,(OH) 392,4+0,3 381,6+0,3 indéterminée
=AIOUO,(CH3;CO0) | 392,5+0,5 381,5+0,5 indéterminée

On voit bien qu'il est impossible de discriminer les deux espéces adsorbées quel que
soit le signal observé. Les énergies de liaison des orbitales de valence ne sont pas

déterminées en raison du manque de signal.
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