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Sommaire : 

Une revue bibliographique exhaustive de l 'hydrolyse de l'américium fournit 
les constantes de s t a b i l i t é suivantes, à force ionique nulle : 
lg *K,= 15.0+O.5 ; lg *(5,= -6,6±0,8 : lg "Bj= -11,6+0.6 ; lg »B3= -21,6+0.6 
La formation de Am(OH)~ n 'a pas é té misoen évidence par l es études de solu­
b i l i t é jusqu'à pH < 13. La so lub i l i t é du sol ide An>2 (C03 ) J ( s , .caractér isé par 
son spectre de diffraction de rayons X, est mesurée à force ionique élevée 
(I = 3M, NaCfOs). Les constantes de s t a b i l i t é à I = 3M sont : 
lg Ks=-15.08±0.15 lg P, = 5.15 ± 0,12 : lg 0^8,92*0,15 JgP3 = 11,11 ± 0.12 
Ces constantes sont suffisantes pour rendre compte des résu l ta t s 
publiés sur l'Ara en milieu carbonate (donc sans faire appel à des complexes 
mixtes Am-OH-CO,). La formati-m de Am(C03)J" n ' a pas é té mise en évidence 
par spectrophotométrie jusqu'à [CO'*] = 3M. Des résu l ta t s de Bourges sont 
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CONTRIBUTION TO THE PREDICTION OF AMERICIUM, PLUTONIUM AND NEPTU­
NIUM BEHAVIOUR IN THE GEOSPHERE : CHEMICAL DATA. 

Summary : 

An exhaustive bibliographic review on hydrolysis of nmericium gives the fol­
lowing stability constants, at zero ionic strength: lg *Ks= 15.0±0.5: 
lg «p, =•• -6.6 ± 0.8 : lg *P, = -11.6 ± 0.6 ;lg *P 3 = -21.6 ± 0.6. No eviden­
ce of Am(0H)" formation was found by solubility studies up to pH < 13- The 
solubility of solid Am., (C03 ) 3 ( a, caracterised by its X-ray diffraction pat­
tern is studied at a high ionic strength (I = 3H. NaC£0„). The equilibrium 
constants at I = 3M are: lg K, ="15.08 ± 0.15 lg P, = 5-15 ± 0.12 : 
lg P =8.92*0.15 lgP-, = 11.11 ± 0.12 All the published results on Am in car­
bonate media are reinterpreted using these stability constants (Am-0H-C03 

complexes are not needed). No evidence of Am(C03)J" formation was found by 
spectrophotometry up to [CO*-] = 3M. Literative results are used to determi­
ne the formal redox potentials at pH = 9.1 ([NaHCOj] • [Na 2C0 3] = 2M) and to 

./... 



utilises pour déterminer les potentiels redox normaux apparents à pH = 9,H 
([NaHCOj] * [Na2C03] = 2M) et pour calculer les constantes de formation sui­
vantes, à force ionique nulle : lg (B3(V)/33(VI)) = lk ± 2 : 
lg (P3 (HI)/P5(IV)) * -2<t ± 2 La formation de complexes entre l'américium et 
les matières humiques (acides humique et fulvique purifiés) a été étudiée 
par spectrophotométrie. Les résultats sont interprétés par la formation d'un 
complexe 1:1 (à I • 0,10, NaC£0,, pH > 4.65). La solubilité du solide 
Pu0 2(C0 3) ( j l est mesurée en milieu bicarbonate à force ionique élevée 
(I = 3M, NaCeo,,)on en déduit le produit de solubilité et les constantes de 
formation des complexes Pu02(C0. )J"

J1 : lg K ^ "13,5 ± 0,3 : 
lgB,= 8,6±0,3 : lgfl2» 13,6±0,7 ; lg 3 2 = 18,2±0.<) E°(M02*/M02) = 1,162 et 

0,95'* V/ENH et S°(M*VH 3*) * 0,210 et 1,015 V/ENH pour Np et Pu respective­
ment. 

1989 216 p. 

CoHÛssariat à l'Energie ACokique - France. 

calculate the following formation constants, at zero ionic strength: 
lg (33(V)/B3(VI)) = 111 ± 2 ; lg (33(III)/|3S(IV); - -24 ± 2 The formation of 
complexes between americium and humic materials (purified fulvic and humic 
acids) has been studied by a spectrophotometric technique. The results are 
interpreted by the formation of a 1:1 complexe (at I * 0.1M, MaC£04, 
pH » 4.65). Solubility of the solid Pu0 2(C0 3) ( J | is measured in bicarbonate 
media at high ionic strength (I « 3M, NoCft),,), to obtained the solubility 
product and formation constants of the Pu0 2(C0 3 ) \~ 1 1 complexes: 
lg K,="13.5 ± 0.3 i lg P," 8.6 ± 0.3 : lg P a= 13-6 ± 0.7 i lg P 2- 18.2 ± 0.4 
lg B2= 18.2±0.4 ; E°(M0|VM02)=< 1.162 and 0.95

1» V/ENH and E°(H"'/M3*)= 0.210 
and 1.015 V/ENH for Np and Pu respectively. 

1989 216 p. 

Coaiissariat à l'Energie Atoaique - France. 
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AVANT-PROPOS 

Dans son effort pour devenir auto-suffisante, la France a produit, . en 

1985, 45 % de l'énergie qu'elle a consommée, contre 27 % en 1980. Ce résultat a 

été acquis par la poursuite d'une politique de maîtrise de l'énergie (qui a 

permis d'économiser en 1984 plus de 30 millions de tonnes-équivalent-pétrole) et 

par la progression de la production d'énergie nationale. 

La France a focalisé cet effort en misant sur l'énergie nucléaire. Le 

parc électro nucléaire français, qui produit environ 60 % de l'énergie 

électrique nationale, est désormais le deuxième au monde. Mais, comme toute 

activité industrielle, le nucléaire produit des résidus qui posent problème. 

Dans ce domaine "est un déchet radioactif, toute matière pour laquelle aucune 

utilisation n'est prévue et contenant des radionucléîdes en concentration supé­

rieure aux valeurs que les autorités compétentes considéreraient comme admis­

sibles dans des matériaux propres à une utilisation sans contrôle ou rejet". 

On peut classer les déchets nucléaires en trois catégories : 

o les déchets de Très Haute Activité (THA), qui contiennent l'essentiel de la 

n •'ioactivité artificielle, appelés déchets de catégorie C 

o les déchets de Moyenne Activité (MA) 

o les déchets de Faible Activité (FA). 

Ces deux dernières peuvent se répartir, selon les cas, soit en 

catégorie B (ou déchets alpha) de longue durée de vie, soit en catégorie A (ou 

déchets bêta-gamma), ne contenant que peu d'émetteurs alpha. Les THA cumulent 

une activité spécifique très élevée due aux émetteurs bêta et gamma de courte 

durée de vie et à la présence d'émetteurs alpha de très longue durée de vie. 
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Certaines caractéristiques des résidus nucléaires sont indépendantes de 

leur radioactivité. Ce sont, par exemple, leur état physique (gazeux, liquide ou 

solide), l'état apparent du conditionnement et leur composition chimiquee. Mais 

les paramètres les plus significatifs concernant la radioactivité sont : 

o la nature des produits radioactifs contenus, qui peuvent se désintégrer de 

plusieurs façons, donnant lieu à l'émission de particules ou rayonnements 

variés (alpha, bêta, gamma, n) ; 

o la période ( ou durée de vie) des radionucléîdes, d'une importance primor­

diale, qui détermine la durée de nuisance potentielle. 

Après l'arrêt d'un réacteur, le combustible irradié continue à dégager de 

la chaleur, du fait de la désintégration des radionucléîdes formés principalement 

des émetteurs bêta, gamma à vie courte. La chaleur décroît avec le temps ; et au 

bout de deux cents ans, la puissance thermique résiduelle n'est pratiquement due 
241 239 

qu'à la présence des déchets alpha, tels que les transuraniens Am, Pu, 
240„ 237„ 

Pu, Np. 

Ce sont donc ces éléments qui produisent la nuisance prédominante à long 

terme. Le problème se pose alors : que faire de ces déchets ? 

Il s'agirait de transformer des produits hétérogènes, multiformes et 

divers, en un nombre restreint de colis homogènes, chimiquement stables qu'on 

prévoit de stocker dans ces conditions de sûreté, adaptées au type de problèmes 

posés par chaque catégorie de déchets. 



3 

iirntoDPcrioH caramn 

L'application des principes de radioprotectlon i la gestion des 

déchets radioactifs se traduit concrètement par deux objectifs techniques 

successifs : 

. l'Isolement des déchets, 

et . la maîtrise du risque de transfert vers la géosphèr*. 

On ne peut, en effet, assurer que les sites de sto-kagea, naturels 

ou artificiels, resteront inaltérés dana lea millénaires i --. ' . On ne peut 

donc garantir qu'une partie de la radioactivité ne s'échap».-r,. pas, 3 plus 

ou moins long terme. C'est pourquoi ce passage éventuel de radionucléldea 1 

travers les barrières ouvragées doit être contrôlé de manière à en limiter 

les conséquences sur l'Homme et l'environnement. 

La solution technique choisie pour lea déchets alpha (de longue 

durée de vie) est l'enfouissement i grande profondeur dans des formations 

géologiques stables ï long terme (granite, mine de sel, argile, schiste) an 

Interposant des barrières successives et complémentaires qui freineront c» 

transfert/telles quels matrice d'enrobage, le container d'acier, etc.. 

Ces précautions visent i limiter le transfert de la radioactivité 

dans les eaux souterraines, principaux agents de migration des radioélé­

ments. En présence de ces eaux, les actlnldea présentent des propriété* 

chimiques diverses : formation de complexes solubles, de précipités, de 

polymères, de colloïdes ou pseudo-colloïde». Ceci dépend de multiples para-

mitres dont la température, le pH, le potentiel d'oxydo-réductlon et la 

composition des eaux souterraines. Afin de prendre en compte tous ces 

phénomènes, des modèles font élaborés i partir des propriétés phyalquea dea 

différente* espèces chimiques dea radioélément*. 

H eat done Indispensable d'étudier la spéclatlon des trunsuranlens dans lea 

conditions naturelles. Parmi le* différente* espèces présentes dans les eaux 

aouterraine* (Ca 2 +, Mg 2 +, Fe 2 +, Pe 3 +, Na +, K+, Cl", So| _| OH", HC0 3

_, C0 3

2") 

les Ions carbonate et hydroxyda sont lea plus réactifs vis-i-vla dea actlnl­

dea. Ainsi , noua porterons notre attention sur les aspecta thermodyna­

miques de i* complexatloa de l'amérlclua et du plutonium par le* Ion* OH"," 

HCOj-- et COj 2 -' 
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La force ionique des eaux souterralnea est trop faible pour pouvoir 

étudier dans les conditions naturelles lea différents équilibres chinlques. 

On opâre en solution loniquw plus concentrée (I - 3 H, NaClO^, par exemple) 

où l'on maintient les coefficients d'activité constants ; on applique alors 

les lois de la thermodynamique pour déterminer les différentes constantes 

d'équilibre (constante de formation, produit de solubilité, potentiel 

redox). 

Four comparer les constantes d'équilibre obtenues a différentes 

forces ioniques et pour les extrapoler â dilution infinie, nous calculerons 

les coefficients d'activité des ions mis en jeu. 

Nous effectuerons ensuite une étude bibliographique de l'hydrolyse 

de l'Am(III), dans le but de proposer des vsleurs du produit de solublllti 

de Am(OH)3 (s) et des constantes de formation des complexes hydroxydea (J 

force ionique nulle), compatibles avec tous les résultats expérimentaux 

publiés. 

Les résultats de la littérature pour le système AtadlD-CO^2" sont 

assez contradictoires. Pour lever ces aoblgultea nous entreprendrons des 

mesures de solubilité en milieu carbonate, a force S inique élevée (I - 3H, 

NaC10«) en faisant variar, de façon indépendante les concentrations de tous 

les anions du milieu (OH~, HCO3", COj?') susceptibles de complexer l'amêrl-

ciua. 

Connaissant le comportement de l'Am(III) vis-â-vla dea ligands OH" 

et COj^"» noua aborderons la complex»tIon par les ligands humlques et fulvi-

ques de différentes provenances (eaux de surface, eaux profondes, produits 

commerciaux). On pourra alors tenir coopte, dans les calcula, de la coexis­

tence de tous ces ligands, afin de simuler le cas réel des eaux souter­

raines. 

On admet généralement que seul l'Am(III) est stable dans les 

stockages de déchets nucléaires ; comme les autres valencea (XV, V, VI) sont 

très instables an solution aqueuse, nous contournerons la difficulté expéri­

mentale en procédant par analogie avec les éléments de la même série do 

transition (If, Np, Fa). Noua raturerons ainsi la solubilité du Pu(VI) en 

milieu C02/HCO3~ a force Ionique I - 3 H NaCIO,. 
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Afin de pouvoir prédire l'Influence de la natura généraleesnt 
réductrice dea eaux souterraines, nous mesurerons électrochiiniquement les 
potentiels d'oxydo-réductlon du plutonium et du neptunium en milieu acide. 
Noua pourrons alors conclure sur la spéclatloc des transuranlena (Kp, Pu, 
An) en milieu carbonate,dans tout le domaine d'électro-activité de l'eau. 

Les différentes expériences mentionnées ci-dessus ont donné lieu 2 
cinq publications scientifiques en langue anglaise, dont le texte IntSgral 
est Incorporé i ce rapport. 



I - INFLUENCE DE LA FORCE IONIQUE 

SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES 
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IHTRODOCTIOH 

Lea données thermodynamique» se referent toujours à un état stan­

dard : on utilise comme tel, des solutions aqueuses à dilution Infinie. 

Hais, en gênerai, 11 est Impossible d'effectuer des mesures précises dans 

les solutions très diluées. Four contourner cette difficulté expérimentale 

on opère en solution Ionique concentrée : on rajoute à la solution une 

quantité connue, relativement Importante, d'un sel * sel de fs>nd - qui 

n'Interfère pas avec les équilibres chimiques étudiés (par exemple, une 

solution molaire de NaClO^) ; un faible ajout de réactif (acide ou base) ne 

modifie pas alors le milieu de façon significative. 

/• y ' jt •* * ' 

Les résultats présentes dans la 1itteratvre sont généralement donnes 
à différentes forces ioniques. Afin de pouvoir comparer des données bibliogra­
phiques, il est donc nécessaire de disposer de modèles de calculs permettant 
d'extrapoler les valeurs des constantes à d'autres valeurs de I, et, en parti­
culier à I = 0 M. Nous présentons, à cet effet, trois modèles de calculs : 

I) théorie de BRONSTED-GUGGENHEIM-SCATCHARD ; 

II) théorie de PITZER ; 

III) théorie de BAES-MESMER 

qui tiennent compte de l'Influence de la force Ionique. Pour extrapoler les 

valeurs de constantes de formation a force Ionique nulle, nous choisirons la 

théorie la plus pratique à utiliser, tout en donnant des résultats corrects. 

1.1 - Coefficient d'activité ; dtflaltlon 

Soit zi la charge d'un Ion 1, de concentration cj, on définit : 

- la force Ionique du milieu : I » A £ z? c. (1.1), 
2 1 l l 

somme qui s'effectue sur toutes les espaces Ioniques en solution; 

- et l'activité de l'Ion 1 : a t » Tj, . «t (1.2); 

Le coefficient d'activité, Yi> dépend de la force Ionique et de la nature de 

l'Ion. Ce coefficient est compris entre 0 et 1 ; i force Ionique nulle, 

activité et concentration sont confondues (YI " 1 1 1 " 0). 
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Soit un e lectrolyte MpXq ("A) dont les charges respectives de H et 

X sont z m e t z x , nous notons YB et yx les coefficients d ' ac t iv i t é respec­

t i f s . On définit alors le coefficient d ' ac t iv i té moyen : 

YA - (Yg • Y j ) 1 / < ï * l ) (1.3) 

Cette valeur est celle qu'on trouve généralement tabulée dans la 

littérature, parce que directement obtenue par des mesures expérimentales. 

Par la suite, les coefficients d'activité spécifiques seront notés Yj ; les 

coefficients d'activité moyens Y.. 

1.2 - Coefficient d'Interaction spécifique 

A partir des résultats expérimentaux permettant la détermination 

des coefficients d'activité, plusieurs auteurs se sont intéressés i la mise 

en équation de la relation : coefficient d'activité - force Ionique. Nous 

nous proposons de présenter trois de ces modiles (plus ou moins complexes), 

permettant le calcul de Y> que nous allons comparer par la suite. 

I.Z.l - Exprès»Ion de PEBTK-HOCKEL 

DEBYE et HOCKEL ont proposé une expression des coefficients d'acti­

vité en solution diluée, qui tient compte des Interactions électrostatiques 

i distance entre espèces de charges opposées : 

lg Yi - - A • B ' fi > < x + c • ^ ( I'*> 

ou B est une constante liée i la temperature ; C une fonction dépendant des 

rayons Ioniques dei espaces considérées, fonction souvent prise constante. 

Cette relation n'est valable qu'en milieu dilué (I < 001 H). 

1.2.2 - Expression de BROHSTED-CPGCBIaglM-SCATCHABD 

BRÔNSTED (1922) et GUGGENHEIM et SCATCHARD (1936) ont proposé de 

tenir compte de l'Interaction non électrostatique i courte distance, le 

domaine de validité de l'expression de DEBTE-HUCKEL (équa. 1.4) est alors 

étendu [1]. Dans une solution de force ionique I, le coefficient d'activité 

Yj., d'un Ion de charge z l t est décrit par l'expression suivante : 
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Tableau 1-1 

Coefficients d' interaction spécifique (e) 

Comparaisons des valeurs obtenues a partir du modèle de Pitzer 

avec celles de la littérature [3] 

Electrolyte e calculé e selon [3] W ' C^] 

NaClO^ 

NaOH 

KOH 

KCl 

NaCl 

KHCO, 

[.ICI 

LiOH 

HCl 

0,008 

0,011 

0,088 

- 0,008 

0,030 

- 0,095 

0,103 

- 0,0t9 

0,121 

0 

0,01 

0,08 

0 

0,03 

0 

0,10 

- 0,01 

0,12 

6 

6 

5,5 

1,8 

6 

6 

U 

6 

Na 2C0 3 

K 2 C 0 3 
Ha aSO M 

K 2SO u 

Ha 2HP0 u 

K2HPO„ 

CaCl 2 

M8C1 2 

- 0,105 

- 0,019 

- 0,118 

- 0,253 

- 0,191 

- 0,160 

- 0,030 

0,150 

0,216 

- 0,08 

- 0,02 

- 0,13 

- 0,20 

- 0,19 

- 0,15 

- 0,06 

0,11 

0,19 

1,5 

? 

U 

0,7 
1 

1 

3 

2,5 

1,5 

A1C1 

K3 P°U 
Na 3P0 1 ) 

NdCl3 

0,127 

- 0,098 

- 0,267 

0,285 

0,33 

- 0,06 

- 0,29 

? 

1,5 

0,7 

0,7 

1,8 

o Pour le calcul de e, on effectue la régression linéaire dans l'intervalle 
0,1 < m < m m avec une Incrémentation de ûm s 0,2. 

o Un bon accord existe entre les valeurs de la littérature et celles 
calculées, sauf pour les electrolytes 1-j et 3-1. 
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lg Yj - - t{ . B . ST / (1 + C . / Ï ) + I £(I,k> . n^ (1.5) 
k 

la somme s'effectue sur tous les Ions de molalite o^ (mole/kg), présents en 

solution. 

1.2.3 - Théorie d'Interaction Spécifique 

La Théorie d'Interaction Spécifique (T.I .S.) [2] est un cas parti­
culier de la théorie de BRONSTED-G0GGENHEIM-SCATCHARD. Ses hypothèses 
principales pont les suivantes : 

• le coefficient C au dénominateur du terme "Debye-Huckel" (équa. 
1.4) est constant ; SCATCHARD suggère la valeur C » 1.3, qui 
correspond en fait a une optimisation stat ist ique. 

• l e coefficient d'Interaction e est nul pour des Ions de même 

charge ; pour des Ions de charge opposée, e n'est pas rigoureu­

sement constant, mais sa variation en fonction de la concentra­

tion, pour des ions de charge Inférieure à 3, est négligeable. 

C'est pourquoi c peut être considéré constant, en fonction de la 

concentration, et indépendant du mélange d'electrolyte. 

L'expression du coefficient d'activité proposée par la T.I.S. est : 

H Tl " " 4 . D + l e( i .k) . nfe (1.6) 
k 

avec : D - 0,5107 /T / <1 + 1,5 / î i (1.7) 

SI l'on connaît les coefficients d'Interaction spécifiques e ( l , k ) , 
l'équation (1.6) donne une bonne estimation du coefficient d'activité. Les 
coefficients d'interaction spécifiques d'Ions simples sont donnés dans la 
l ittérature [3] (tableaux 1.1 et 1.2) ; ceux des ions complexes peuvent être 
estimés en fonction de la charge et de la t a i l l e de l'Ion considéré. On peut 
alors calculer le coefficient d'activité moyen ; en effet , en reportant 
(1.6) dans (1 .3 ) , on obtient l'expression suivante : 

lg YA - za . z% . D + e A . • (1.8) 



Tableau 1-2 

COEFFICIENTS D'INTERACTION SPECIFIQUES ( 2 ] , [3] 

Li + Na+ K + 

OH" 

BOH 4" 

SCN" 

HCO3" 

N0 2" 

NO3" 

H 2 P0 4" 

HS0 4" 

F~ 

Cl" 

Cl O3" 

Cl 0 4" 

Br" 

BrOj" 

I" 

For" 

AcO" 

- 0,04 (0,07) 

0,02 (0,11) 

0,08 

0,10 

0,15 

0,13 

0,16 

0,05 

0,04 

-0,09 (0,06) 

0,05 

0,00 

0,00 

-0,05 (0,04) 

-0,11 (0,09) 

-0,01 

-0,04 

0,03 

-0,01 

0,01 

0,05 

-0,06 (0,06) 

0,08 

0,03 

0,08 

0,08 

-0,12 (0,10) 

-0,01 

-0,0-1 

0,02 

-0,13 (0,09) 

-0,15 (0,12) 

0,02 

0,00 

0,01 

0,02 

0,09 

Cr0 4" 

CO3* 

HP0 4" 

S0 3" 

s 2o 3-
S0 4" 0,06 (0,07) 

-0,09 (0,06) 

-0,08 (0,05) 

-0,19 (0,06) 

-0,12 (0,10) 

-0,12 (0,10) 

-0,18 (0,13) 

-0,12 (0,10) 

0,02 

-0,15 (0,09) 

-0,20 (0,22) 

P 0 4

3 " 

P 2 0 7

4 " 

Fe(CN) 6

4" 

H(CN)g4" 

AmO2(103)3 ~ 

Am0 2(C03) 3

5" 

NpÛ2 CÛ3~ 

Np0 2(C0 3)2
3" 

NpO2(C03>3
5" 

-0,29 (0,10) 

-0,30 

-0,15 

-0,20 

0 

-0,1 

-0,2 

-0,09 

-0,15 

-0,20 

-0,10 



Tableau 1-2 (su i te) 

Cl" C10 4" NO3" 

a + 

N H 4
+ 

Cu + 

AS+ 

T 1 + 

Cd Cl + 

Cd I + 

Cd SCN + 

Hg Cl+,La C 0 3
+ 

YC0 3
+ 

Hg Cl + 

Am0 2
+ - Np0 2

+ 

0,12 
-0,01 

0,14 
-0,10 
0,11 
0,C0 

-0,18 (0,09) 
0,25 <0,19) 
0,27 (0,23) 
0,31 (0,24) 

0,20 
0,17 
0,20 
0,50 

0,07 
-0,08 (0,06) 

-0,14 (0,10) 
-0,27 (0,18) 

M g 2 + 

C a 2 + 

B a 2 + 

Kn2+ 

C o 2 + 

N i 2 + 

C u 2 + 

Z a 2 + 

C d 2 + 

H 8 2
2 + 

H g 2 + 

P b 2 + 

u o 2
2 + 

YHC0 3
2 + 

FeSCN 2 + 

FeOH 2 + 

0,19 
0,14 
0,07 
0,13 
0,16 
0,17 
0,08 

0,21 

0,33 
0,27 
0,15 

0,34 

0,32 
0,33 
0,36 
0,09 

0,34 (0,30) 
0.15 
0,46 
0,39 
0,45 
0,38 

0,17 
0,02 
-0,28 

0,14 

0,11 
0,16 
0,09 

-0,23 (0,20) 
-0,15 (0,20) 
-0,34 (0,32) 

0,24 
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Tableau 1-2 (suite) 

A l 3 + 0,33 

C r 3 + 0,30 0,27 

F e 3 + 0,56 0,42 

L a 3 + 0,22 0,47 

H o 3 + 0,49 

L u 3 + 0,52 

Y 3 + 0,28 o.w 
F e 3 + 0,56 

T h 4 + 0,25 0.11 
4+ 

Y 2 C 0 3 0,80 

F e 2 ( 0 H ) 2

4 + 0,75 (0,82) 

Pb 4 ( 0 H ) 4

4 + 0,02 

de plus t(H+,HC03~) - 0,10 

£(H+,C03") - -0,05 

Résultats d'une moyenne pondérée, les valeurs de £(l,j) sont don­

nées quand une variation ne dépassant pas 0.03 est observée dans l'Intervalle 

de force Ionique I de 0,5 3 3,5 molal. Sinon, les données ont été approxl-

aSes par régression linéaire £(i,J) * £(1) + £log 1, oâ 1 est constant pour 

ua electrolyte spécifique. £(1) et £ sont données dans le tableau, avec £ 

entre parenthèse. 
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1.3 - Théorie de PITZffi 

Cette approche consiste en un développement polynoïninal d'une 

fonction explicite, reliant le coefficient d'activité â la force ionique. 

Four affiner le calcul du coefficient d'activité (propose par GUGGEKt."IH et 

SCATCHARD), PITZER [4] ajoute a une expression analogue â (T..6), un terme du 

second degré en molallté totale. Pour les solutions d'un electrolyte simple 

HpXq (-A), le coefficient d'activité moyen s'exprime par 1'Equation suivan­

te : 

I » T A - | v * x | . fï + !jafc.. + iS£a2^<k.* (i.s) 

oO p et q sont les coefficients stoechiométrlques dans la formule de 1'elec­
trolyte et z„ et z x les charges des ions respectifs . 

Bjfx - 2Pgj_ + P̂ x ( l -( l+2/ï-2I> exp(-2iT)) / 21 (1.10) 

e t <& - 1,5 . C& (1.11) 

Le terme de DEBYE-H0CKEL généralise est : 

fT - - 0,392 /F / (1+1,2/ï) + 1,667 In <1 + 1,2/1) (1.12) 

o 1 
Les paramètres g^, f̂ g définissent le coefficient du second vlrlel 

(e dans (1.6)), CJ™ définit celui du troisième vlrlel. Ces trois paramètres 

sont donnés dans l'article original de FITZER [4], A priori, il n'y a pas 

de méthode pour estimer lei valeurs numériques de ces coefficients, d'autant 

plus qu'ils ne sont pas indépendants ; l'unique approximation possible 

consiste 3 négliger cî^, comme on le verra plus tard. Ces trois paramètres 

ne sont valables que dans an domaine de molallté limité, c'est pourquoi 11 

faut toujours tenir compte de la molallté maximale (n^ax^ (tableau 1*3) 

au-dessus de laquelle le coefficient d'activité calculé n'est plus correct. 

L'expression (1.9) permet le calcul du coefficient Y i c'est un 

développement du virlel. L" étude de l'influence de chaque ternie sur la valeur 

In y,nous amené a poser : 
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l a Y " DH-P + E + F (1.13) 

où : DH-P est le terme de "Debye-Hiickel" : 

DH-P - l v 2 x l - f Y < x- 1 4> 
E le terme du deuxième v l r le l 

E - 2 1S_ B Y . m (1.15) 
p+q MX 

F terme du troisième viriel : 

F - 2 <Pq> 3 / 2 . Cï . n.2 (1.16) 
p+q MX 

fY, B^ , C1' sont définis précédemment. 
MX MX 

1.4 - Théorie de BAES-MESMKR 

BAES et MESMER [5] proposent, pour le calcul du coefficient d'acti­

vité, une approche analogue aux précédentes. En effet, Ils utilisent la 

fonction F(I), proposée par PITZER, pour affiner la relation de GUGGENHEIM 

entre la force Ionique et le coefficient d'interaction B Y„. Pour un electro-
nX 

l v t e simple MpXq ("A), on a : 

lg ÏA —| V*x I ° * 5 1 1 / î " / { 1 + / ^ + 2 * J - BMX • ° <I-17) 

o ù B M X - B M X + (B^x - B„x) F(I) (1.18) 

e t F(I) - [1 - (1 + 2 / F - 21) exp(2/ï)] / 41 (1.19) 

avec F(0) - 1 et F(<°) - 0 

Cette re la t ion ne dépend donc que de deux paramètres BJjx et B ^ . 

1.5 - Dl8Cas8lon 

NOUB avons présenté t ro i s méthodes de calcul du coefficient d ' ac t i ­

v i t é Y. Nous nous proposons de choisir la méthode la plus simple permettant 

une bonne estimation de y pour des ions complexes, pour lesquels aucun para­

mètre (P°, p 1 , C*, B°, B°, Ef) n 'es t connu. Pour cela, nous avons tout 

d'abord comparé les résul ta is obtenus avec la relation de PITZER (1.9), 

relation la plus complexe, aux données expérimentales publiées dans la 
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Tableau 1-3. 

Activité de l'eau (aH.O) dans différents électolytes 

On obtient, par régression linéaire, en fonction de la moialité, une droite de 

pente'» et d'ordonnée à l'originel'' 

1g aHjO - s .m + o 

Electrolyte o s W > M 

MaC10u 

NaOH 

KOH 

KCl 

NaCl 

•KHCO [1] 

LiCl 

LiOH 

HCl 

0,0028 

0,0095 

0,0113 

0,0011 

0,0065 

- 0,0009 

0,0118 

- 0,0003 

0,0156 

- 0,0165 

- 0,0222 

- 0,0252 

- 0,0151 

- 0,0197 

- 0,0116 

- 0,0277 

- 0,0130 

- 0,0290 

6 

6 

5,5 

1,8 

6 

6 

4 

6 

Na 2C0 3 

K 2C0 3 [4] 

Na 2S0, 

K 2 S 0 4 
NajHPO,, 

K2HP0„ 

CaCl 2 

MgCl 2 

- 0,0002 

0,0037 

0,0016 

- 0,0001 

- 0,0008 

- 0,0005 

0,0036 

0,0048 

0,0397 

- 0,0174 

- 0,0236 

- 0,0164 

- 0,0153 

- 0,0136 

- 0,0155 

- 0,0232 

- 0,0321 

- 0,0656 

1,5 

? 

4 

0,7 

1 

1 

3 

2,5 

«,5 

AlCl, 

K 3 P 0 1 
Na3PO„ 

NdCl, 

0,0111 

- 0,0002 

- 0,0009 

0,0096 

- 0,0598 

- 0,0201 

- 0,0144 

- 0,0512 

1,5 

0,7 

0,7 

1,8 

- la régression linéaire sur lR(aH,0) (1-21) est effectuée pour : 

0,1 < m < m avec une incrémentation de ûm = 0,2 

- m est la limite supérieure du domaine de moialité étudié par Pitzer [4]. 
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Figure 1.1 : Activité de l'eau : a) en milieu KHCO3 [4] 
b) en milieu K 2C0 3 [4! 

calculée suivant l'équation (1.21). 
La courbe représentative de la variation de lg al^O en 
fonction de la molallte est presque une droite, pour m < 
3 mole/kg. 

a) • C - - 1 • r~ 1 

0 
0 -1 •̂ ^ * 

f ^ 0 *-? m 

•H *-? 
X 

N ^ 
A) 

1 
-3 " 

«_i 1 1 1 
2 [KHCOJ mole.k^ 

b) ' 1 1 

10
0 -^ . 

V v. 

-

Jt ^N e 
3 

-2 
3 ^ v . 
ers "4 

•̂ ^ •̂ ^ 
s. ' 

, _ L 1 1 1 N l 
2 D W i l mQU.Uc"1 
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l i t térature . Nous avons ensuite décomposé le développement polynSmlnal de 

PITZER (1.13) et étudié l'influence de chaque terme sur la Y- Nous avons 

a ins i comparé l'expression de PITZER a cel le de BAES et MESMER. Finalement, 

i partir du coefficient d'activité calculé suivant la relation (1 .9) , noua 

avons déterminé les coefficients d'interaction spécifiques E . , que nous 

comparons aux valeurs de la littérature. 

La méthode la plus simple a uti l iser sera retenue pour la détermi­
nation. 3 force ionique nulle,,dea constantes de formation (pour l'hydrolyse 
e t la carbonatatlon) de l'américium. 

1.5.1 - Activité de l'ean 

Dans le système binaire HjO-MpXq, on ut i l i s e différentes méthodes 
pour déterminer le coefficient d'activité moyen d'un electrolyte A, YA. NOUS 
pouvons, par exemple, mesurer l 'act iv i té de l'eau (at^O) en fonction de la 
concentration (m) de l 'ë lectro lyte . On effectue ensuite l' intégration de la 
relation de GIB8S-DUHEIM appliquée aux mélanges : 

55,51.dln aH20 + (p+q).m. dln (m.YA) - 0 (1.20) 

l ' intégrat ion de cette relation est faci l i tée par le changement de variable4. 

lg aH20 - - 18.*.m (p+q) / (1000.In 10) (1.21) 

où S (1.23) est le coefficient osootlque molal d'une solution de concentra­

tion m. 

Nous constatons (figure 1.1) que, dans le domaine étudié par PITZER 

[4] (m < mggg), la courbe représentative de la variation de lg at^O en 

fonction de m est approximativement une droite dont l'ordonnée a l'origine 

est négligeable (tableau 1.3). Nous pouvons alors écrire : 

lg aH20 - s e (1.22) 

Autrement dit, le coefficient osmotlque est pratiquement constant 

dans ce domaine, chose difficilement prévisible, vu l'expression proposée 

par PITZER [4] : 
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F 1 S U r e I - 2 - ! C O r f l a t l 0 n e n C r e l e <^«cient d-interaction spécifie « 
et la pente S de la relation (X.22) pour des electrolytes W 
(o) et 1:2 <•). 

Les valeurs de « et S sont données dans les tableaux ( H ) et 
(1.3) respectivement. 

S*ioo 
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* - ! + V . 8 f* + 2 . IfcSl B*x . - * 2 l £ ^ ! <& . m* (1.23) 

avec : f* - - 0,392/T / (1 + 1,2.T) (1.24) 

B* - 3° + 0' exp (-2/D (1.25) 
MX MX MX 

Comme pour le calcul du coefficient d'activité présenté précédem­

ment, le coefficient osmotlque dépend de trois paramètres (3° , 0' et C . 
MX MX MX 

Remarque : Relation entre l'activité de l'eau et les coefficients d'Interac­

tion spécifiques. 

Les paramètres de PITZER permettent : 

- d'une part le calcul du coefficient osmotlque * et de l'activité 

de l'eau aH,0, 

- d'autre part, le calcul du coefficient d'activité Y et du coeffi­

cient d'interaction spécifique, e. 

Il existe donc une relation entre e et at^O. Nous constatons que 

cette relation e » f(aH2°) est u n e fonction linéaire 3 type d'êlectrolyte 

fixé (par exemple, electrolyte 1.1 ! NaCl ; NaC10 4 ; NaOK ; KC1 ; L1C1, 

e t c . ) (Figure 1.2). 

Nous n'avons cependant pas cherché à connaître le modèle physico-

chimique conduisant â cette relation linéaire, ceci n'étant pas l'objet de 

ce travail. 

1.5.2 - Simplification do modèle de PITZER 

Les trois paramètres de PITZER (PMX. PMX' CHX^ permettent le calcul 

du coefficient d'activité Y et du coefficient 4. Le tableau 1.4 montre que 

les valeurs de * et de Y calculées sont en très bon accord avec les données 

dans la littérature [6]. 

Nous avons décomposé l'expression (1.9) en une somme de trois 

termes, de puissance croissante en fonction de la molslité totale, afin 
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Figure 1.3 : Coefficient d'activité de NaCl(a) et de NaClO^b), calculé 
suivant l'expression de Pltzer (ëqua. 1.9). 
Tenant compte de l'expression (1.13) on constate que : 
- le terme F est négligeable par rapport 3 E et DH-P, 
- E et DH-P sont de signe opposé et de valeur absolue voisine. 

a) » 1 » 

__ - é 

1 ' 
e . 

F 
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Tn o 

1 1 L _ 

DH-P 
1 i 

[NaCl] (moU-kj-*) 

b) 
0 r F 

-1 " x ; Ln*" 

-2 
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i I t 

0,5 t 0 1,5 [NaiCOi] 
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d'étudier l'Influence du terme de "Debye-H'ùckel" (DH-P), du second et 

troisième vlrlel (E et F) sur In y. La figure 1.3 montre que : 

- F est négligeable par rapport a E et DH-P. On obtient alors une 

expression voisine de celle de BAES et MESMER (1.17), 

- E et DH-P sont des signes opposés et de valeurs absolues voisi­

nes ; on ne peut donc négliger aucun de ces deux termes. 

1.5.3 - Calcul de coefficients d'Interaction spécifique» 8 partir 

du nodule de PITZER 

La relation de PITZER permet le calcul de y avec une bonne préci­

sion (tableau 1.4). Nous utiliserons dans ce paragraphe les valeurs numéri­

ques de y ainsi obtenues. On effectue alors une régression linéaire sur 

"lg Y A - D " (lg YA et D calculés suivant (1.9) et (1.7)). Si la droite de 

régression passe par l'origine, la T.I.S. est vérifiée et e A est la pente de 

cette droite : 

eA - (1« YA " *m>*x'D> / m (1.26) 

A partir du coefficient d'Interaction moyen, e^, on déduit le 
coefficient d'interaction spécifique ej • 

e« - J£a . E (1.27) 
2pq * 

où p et q sorc des coefficients stoechiomStrlques de 1'electrolyte considé­

ré. Lea V'jlevr? de ej ainsi calculées sont comparées avec celles de la 

littérature [3] (tableau 1.1). 

Sachant que : 

- le calcul du coefficient d'interaction spécifique (e^) est effec­

tué i partir de paramètres de PITZER [4] (obtenus expérimentale­

ment), et que, 

- les valeurs de la littérature sont des résultats d'autres 

expérience!, 
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1.4 : Comparaison des expressions de Pltzer (1.9) (Pit.) et de 

Guggenheim et Scatchart (1.6) (TIS), en milieu NaC104(a) et 

Li 2S0 4(b). 

Bien que les termes de "Debye-Kiickel" respectifs (DH-P et 

DH-T) diffèrent de façon importante, un bon accord existe 

entre les deux modes de calcul du coefficient d'activité (Pit 

et TIS) sur un large domaine de molalitë. 

0.
1 

r —i i 1 — 1 1 — 

Pit 

4c 

o» 

"-4 
i 

•••• 

i . 

DH-T -

..DH-P 

[NaClOj ( m o l e .k 3 - ' ) 

>o 
en 

1 T 1 • 1 

: ^ ~ * * D H - T 

-0.8 X 

-1.0 
1 

•- .^ DH-P 
i * - i i 

B-JiSQj (moU-kq-1) 
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un accord entre ces deux données, avec un écart de 0,02 unité est tout â 

fait satisfaisant. Le tableau 1.2 présente d'autres coefficients e, donnés 

dans la littérature. 

1.5.4 - Coaparalson de» théories présentée» 

lia a vu que, pour le calcul de y, l'expression de PITZER est 

semblable 3 celle de BAES-MESMER. Afin de comparer deux autres modales de 

calcul (Pltzer et T.I.S) nous avons : 

a) calculé lg Y^ suivant les expressions (1.9) et (1.6). 

b) tracé les courbes représentant la variation de lg y A en fonction 

de la molalltê (figure 1.4) ( Pit. et TIS , Y calculés suivant les expres­

sions (1.9) et (1.6)) 

La théorie de Guggenheim et Scatchard (T.I.S) et celle de Pltzer 

sont des développements de la théorie de Debye-HOckel, tenant compte des 

interactions non S.lectros'.atlques â courte distance. C'est pourquoi nous 

superposons aux deux courbes précédentes les termes "Debye-HOckel" 

respectifs (DH-P et DH-T), ou : 

DH-T - - zn.zx.D (1.28) 

D et DH-P sont définis précédemment. 

Bien que les termes "Debye-HBckel" (DH-P ; DH-T) diffèrent entre 

eux de manière significative, nous constacons un bon accord entre la théorie 

de PITZER et la T.I.S., sur un large domaine de molalltê. 

Ayant constaté que les trois modèles de calcul donnent des résul­

tats concordants et satisfaisants, nous allons utiliser par la suite le 

modèle le plus simple : la Théorie d'Interaction Spécifique ; elle -ae dépend 

«a effet que d'un paramètre, le coefficient d'Interaction spécifique, qui 

lui peut être facilement estimé i partir des valeurs correspondantes d'Ions 

ayant la même charge et une taille voisine. 
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Tableau 1-1 Activité de l'eau, a(H,0), coefficient osmotique, ç , 

et coefficient d'activité moyen, Y,en milieu NaCI . 

Comparaisons des valeurs calculées suivant le modèle de 

Pitzer flj , avec celles de la littérature [ô] . 

[HaCl]rI 
(mole/kg) 

a (H 2 0) . Y 

[HaCl]rI 
(mole/kg) Calcu lé (61 Calculé [ 6 ] Calculs Ce] 

0,2 

0 ,1 

0 ,6 

0 ,8 

1,0 

1,6 

2 ,0 

2 ,6 

3,0 

3,6 

1,0 

1,6 . 

5 ,0 

5,6 

5 ,8 

0 ,99338 

0 ,98681 

0 ,98026 

C,97361 

0 ,96687 

0 ,9160 

0 ,9316 

0 ,9090 

0 ,8932 

0 ,8636 

0 ,8516 

0 ,8252 

0 ,8070 

0 ,7788 

0 ,7693 

0,99360 

0,98682 

0,98025 

0,97359 

0,96686 

0,9161 

0,9316 

0,9089 

0,8932 

0,8686 

0,8515 

0,8250 

0,8068 

0,7788 

0,7693 

0,9261 

0,9206 

0,9233 

0,9287 

0,9358 

0,9628 

0,9811 

1,0197 

1,0151 

1,0865 

1,1153 

1,1603 

1,1915 

1,2398 

1,2563 

0,9215 

0,9203 

0,9230 

0,9288 

0,9355 

0,9616 

0,9833 

1,0192 

1,0153 

1,0867 

1,1158 

1,1608 

1,1916 

1,2309 

1,2518 

0,7118 

0,6930 

0,6719 

0,6609 

0,6551 

0,6567 

0,6667 

0,6911 

0,7123 

0,7510 

0,7812 

0,8330 

0,8720 

0,3377 
0,9616 

0,7317 

0,6928 

0,6727 

0,6621 

0,6569 

0,6571 

0,6676 

0,6921 

0,7137 

0,7527 

0,7332 

0,8352 

0,8710 

0,9389 

0,9623 

Tableau 1-5 Influence de la force ionique sur les constantes 

de formation des complexes Am (CO,) (OH) , 8 
P 3 q r pqr 

en mi 1ieu NaCIO, î 

log 6 ( 1 ) = log 6 (0) • ÛZ^.D - Ae.o + r.log aHjO. 

p q r i 1 2 3 

1 0 i " i 2 - 1 - 6 - 6 

0,05 - 0,01 - 0,02 

1 1 0 
Û E i 

- 12 - 16 - 12 

- 0,21 - 0,33 - 0,10 
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1.6 - Application : Influence de la force Ionique sur les constantes de 

formation 

Four prévoir le comportement des act laides en milieu "eaux souter­

raines", 11 faut connaître la nature des espaces chimiques en solution. OH** 

et CO3 sont deux llgands minéraux susceptibles d'imposer la forme chimique 

des espèces solubles ; en présence de ces deux ions, on a l'équilibre 

suivant : 

p Am3+ + q C0$~ t r H20 « Amp (C03)(,(OH)3:!'""2cl~r + rH+ 

dont la constante d'Équilibre < 3 p q c ) déterminée â force ionique donnée est : 

Ppqr - (Anp <<"03)q (0H)C] [H + j r / [Ai i i3 + ] P . [C0 3 V M2Q
c (1.29) 

En appliquant la Théorie d'Interaction Spécifique (1.7) et en 

remplaçant (1.2) dans (1.29) on obtient : 

2 
lg Ppqr(l) - 1g 0pqr<°) + &i . 0 - Ac.m (1.30) 

2 , 
où ÙZt - (3p-2q-r) z + r - 9p - 4q (1.31) 

e t àti • e(pqr, N ou X> . (NN ou NX) + r . e(H+,X) . NX 

' -q.eOJ.CO*"") . NN - p.e (Aœ 3 +, X)- NX-r.s (1.32) 

Les calcula de &e sont effectués pour un electrolyte N N N x N X où NN 
e t NX sont les coefficients stoechlométrlques. D est calculé suivant l'équa­
tion (1 .7) . 

t e cas que nous avons envisagé décrit l'hydrolyse et la carbonata-

tlon de l'Am(III). Etant donné que la plupart des résultats de la l i t téra­

ture sont obtenus en nl l ieu NaClO ,̂ nous effectuerons les calculs de AE 

(1.31) dan» cet electrolyte (NMIXNX " N»<C10A)). 

Nous considérerons les cas suivants : 

a) L'hydrolyse de l 'Ao(lII) ne s'accompagne pat de polymérisation 
(p - 1 et q - 0) ; 
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b) 11 n'y s qua des complexes simplement carbonates monomSres 

(p - 1 et r - 0) j 

c) s • -0,0165 (tableau 1-3 ) 

en milieu NaClO^ ; 

d) les valeurs des coefficients d'Interaction spécifiques que nous 

utilisons sont estimées : 

- soit à partir de la littérature [3] : 

e(Am3+, CIO4) * £(Y 3 +, ClOp - 0,49 

e(Am(0H)2+, C10J) =» e(YHC03+, CIO4) - 0,38 

e<Ao<C03)+, CIOJ) - e(An(0H)2, CIO4") » e(YCo|, CloJ) - 0,17 

e(An(OH)§, CIO4) - 0 

e(H+, CIO4) - 0,14 

e<Na+, C0§") - - 0,08 

- soit 3 partir de leur charge : 

e(Am(C03)5, N«
+) » 0 

e(An(C03)|", Na
+) » - 0,15 

Cn obtient alors les valeurs numériques des coefficients AZj (1.30) 

».t Ad (1.31) de l 'expression (.. '29). Ces valeurs sont données dans le 

tableau I . î . 
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CONCLUSION 

Nous avons présente trois méthodes de calcul du coefficient 

d'activité : 

1) Guggenheim-Scatchard ou Théorie d'Interaction Spécifique ; 

II) Pltzer ; 111) Baes-Mesmer. 

L'expression de Pltzer donne le coefficient d'activité de nombreux 

electrolytes purs avec une bonne précision, sur un large domaine de concen­

tration. Mais ce modèle, dépendant de trois paramètres (P£jx> P̂ xi C ^ ) , peut 

être simplifié en négligeant <^ x, ce qui nous ramène a une expression sem­

blable â celle de Bees et Mesmer. 

Par ailleurs, nous avons montré qu'il y avait un accord satisfai­

sant entre la théorie de Pit2er et la théorie d'Interaction Spécifique. 

Celle-ci présente l'avantage d'être plus pratique : en effet, le coefficient 

d'Interaction spécifique (e) des complexes peut être estimé en fonction de 

la taille et de la charge de l'ion considéré alors qu'il est difficile, 

sinon impossible, d'obtenir suffisamment de données pour déterminer (8°, 6', 

C*) ou <B°, B") permettant le calcul des coefficients d'activité d'ions 

complexes. Nous pouvons ainsi extrapoler, a l'aide de T.I.S. , les valeurs de 

constantes d'équilibre standards (i force ionique nulle) et comparer entre eux 

les résultats de la littérature, obtenus dans des conditions expérimentales 

diverses. 
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II - HYDROLYSE DE L'AMERICIUH TEIVALEHT 
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IMTOODOCTIOH 

Les react ions d'hydrolyse des Ions act la ides ont é té largement 

é t u d i é e s , notamment pour prévoir la migration de ces Ions dans l e s eaux 

s o u t e r r a i n e s . Deux méthodes d'études expérimentales , entre autres , ont é té 

u t i l i s é e s pour déterminer l e s espaces chimiques présentes en so lu t ion : 

e x t r a c t i o n l i q u i d e - l i q u i d e et mesures de s o l u b i l i t é . 

Ce chapi tre présente l e s ré su l ta t s d'une recherche bibl iographique 

sur l 'hydro lyse de l'amérlcium t r i v a l e n t . Dans une première p a r t i e , nous 

présentons et analysons l e s d i f f éren te s Dubl lcat ions . Après en avoir s é l e c ­

t ionné c e r t a i n e s , c e Ion des c r i t è r e s que l'on précisera plus loin,noua comparons 

en tre e l l e s l e s valeurs expérimentales des constantes re tenues , en tenant 

compte de l ' i n f l u e n c e de la force ionique. La théor ie d ' i n t e r a c t i o n s p é c i f i ­

que ( T . I . S . ) , présentée précédemment, permet de ca lcu ler l e s valeurs s tan­

dards (â I » 0) du produit de s o l u b i l i t é (K s ) et des constantes de formation 

I I . 1 - Résu l ta t» de la l i t t é r a t u r e 

Sous avons regroupé dans l e tableau I I . 1 , l e s valeurs de la l i t t é ­

rature (K s e t P in i ) * n o u s v mentionnons l e s condit ions d'obtent ion (méthode 

expérimentale , mi l ieu et force ionique u t i l i s é s ) . 

Les valeurs numériques obtenues par é lectrophorèse [8 ] et é l e c t r o -

migrat ion (9] sont t rè s d i f f é r e n t e s de c e l l e s mesurées par a i l l e u r s . Les 

é c a r t s observés peuvent avo ir pour or ig ine des phénomènes autres que 

l 'hydro l y se (adsorpt ion , par exemple) l i é s au support colIda (papier , 

f r i t t e ) : i l s peuvent s . d l f l e r la migration des ions au point de masquer 

complètement l eur charge ; nous ne prendrons pas ces valeurs en considéra­

t i o n . 

DESIRE [171 a mesuré l e c o e f f i c i e n t de partage, D„, de l ' A m ( l n ) 

e n t r e une phase organique ( s o l u t i o n benzénlque t enoy l t r i f luoroacé tone , TTA) 

e t une phase aqueuse (HC104 + L1C10 4) à force Ionique I - 0,1 H. Cette étude 

montre que la v a r i a t i o n de log Dp en fonction du pH ( f igure I I . 1) e s t une 

d r o i t e de pente + 3 . Or la formation en phase aqueuse de l ' e s p è c e hydroly­

s e * (AraOH^+) non e x t r a c t l b l e , proposée par l ' a u t e u r , devrai t provoquer une 

diminution de c e t t e pente. Compte tenu de la préc i s ion des mesures e t du 
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~i 
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2 é • 
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1 L~ pente(+3) 
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pH 

Figure II.1 : Partage de l'Am(HI) entre une solution benzenlque de TTA et 
une phase aqueuse (I = 0,1 M ClO^") en fonction du pH [17]. 

Ces résultats ne prouvent pas l'existence du complexe Am(0H) 2 + 

mais montrent simplement que l'hydrolyse commence à pH > 6, en 
milieu I = 0,1 M C104". 



tADUAU 11-1. 
Hydrolyse de l'AmlIIl) : constantes d'équilibre et produit de solubilité 

An3* • W2O Am(0H)i3"f • iH* 
Ita(0H)1].tH*]< 

«10i • et KS = [Ai^ ' l / ÎH*] 3 

f [Am3*] 

1 Référence tri [10] [11) [12] [13] [ M ] [15] [16] [17] [18] [19] [2U] [21] [22] [8] C9] 

1 
2 
3 
4 

Aa(OH)2* 
Aa(OH)2* 
A»IOM)3* 
A»(OHl4-

- 5,80 
- 13,0 
- 21 
- 30 

- 6 
- 13 
• 21 
- 31 

• 8,0 
- 16,9 
- 26.5 
- 37.5 

< " 8.04 
- 17,08 

< - 27.5 
< - 40,6 

- 7,7 
- 16 
- 24,3 

t - 34,5 

- 6,56 
- 14.08 
- 23,56 

- 7.56 
- 14,20 
- 24,14 

- 8,15 
- 15,21 
- 25,31 

- 5,92 - 7,03 
- 15,2 

- 7,54 
- 15.15 

- 7,5 - ï , 0 5 - 3,3 

5 ta(0H)j(») 12 14 18.6 17.5 15,9 14.84 13,11 14,51 

• l l ieu 

1(H) 
/ 
0 

(>) 

/ 
0 

/ 
0 

U ) 

C J C I 2 

0,00] 
(bl 

N*C10 4 NaClOf 
0.4- O.J 

(bl 

1 
0 

(bl 

MaC104 

0,1- 0.3 
(b) 

HCIO4 
MCIO4 

0.1 
(C> 

Naf.104 

1 
(d) 

NDC104 

0,2 

(C) 

NaCl 

0.7 
(d) 

NaCIOa 

0.2 
(d) 

NaC104 

1 
(d) 

HCI 

O.OOS 

(e) 

HH4C lU. 

0,0c? 
' l i ) 

Méthode expérimentale : 1) revue bibliographique / b) solubilité 
c) partage / d) potentfoiiétrM 
e) électrophorése / f) électromigration 
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domaine de pH étjcié (pH < 6), cette diminution de la pente n'est pas mise 

en évidence. Ainsi, les résultats présentés ne prouvent pas l'existence du 

premier complexe Am(OH) ; Ils montrent simplement que l'hydrolyse commence 

a pH > 6, pour [Am(lII)] t o t a l - 3.10"
7 M, dans le milieu I » 0,1 H (LIC104 + 

HC10 4). 

BAES et MESMER [5], ALLARD [10] et PHILIPS [11] ont proposé 

d'Interpréter l'hydrolyse de l'américlum trlvalent par analogie avec les 

lanthanldes. Bien que les valeurs qu'ils donnent divergent, les courbes de 

solubilité en fonction du pH, lg S - f(pH>,ont des allures analogues^figure 

II.2). Tous ces auteurs s'accordent â supposer l'existence de l'espèce 

anionlque AmCOH)^, â pH > 10 ; c'est cette espace qui conduit, alors, à 

l'augmentation de la solubilité en milieu basique. 

A partir de résultats de solubilité, RAI et STRICKERT [12], (figure 

II.3), SILVA [13] (figure II.4) et KIM et al. [14,15,16] (figure II.5) 

s'accordent pour Infirmer l'existence de l'espace Am(OH>4 à pH < 13. Du 

point de vue expérimental, il est assez difficile de mesurer la solubilité 

de l'Am(OH)3 (s), 11 faut être, en effet, à l'abri du C0 2 de l'air afin 

d'éviter la' formation de CO?~ qui pourrait réagir avec l'Am(III) et modifier 

sa solubilité. 

KIM et al. ont mesuré la solubilité (S) de 1'hydroxy de Am(OH)3 (s) 

et de l'oxyde Am02 (s) en milieu NaCIO^ (I - 0,1 M), exempt de CO2 > 3 pH 

compris entre 3 et 13. La solubilité décroit en fonction du pH, puis se 

stabilise à lg [Am(lll)]t - - 9, pour pH > 10 (figure II.5). Les auteurs 

Interprêtent ces résultats par la précipitation de Am(0H)3 (s) et la forma­

tion des complexes Am(0H) 2 + ; Am(0H)2*; Am(0H>3. Ils ont également étudié la 

dissolution de l'oxyde Am02 (s) en solution aqueuse, 11 s'établit l'équili­

bre suivant : 

Am(IV)02(s) + (y-1.5)H20 ** Am(0H)J-y + 1/4 0 2 (g) + (y-3) H
+ 

Cet équilibre dépend du pH et de la pression partielle d'oxygâne, 

p0 2 ; la connaissance de ces deux paramètres est donc nécessaire pour le 

calcul des constantes d'hydrolyse. De plus, cet équilibre est très lent â 

s'établir, car 11 fait intervenir explicitement l'oxydant 0 2 ; 11 n'est 

pas exclu que l'oxyde solide Am0 2 soit transformé (au moins partiellement) 

en Am(0H)3 solide. 
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LgS 
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\ \ Am(OH)3 M 

-8 
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5 7 11 pH 
Figure II.2 : Solubilité de Ara(OH)3 (s) d'après les données de la llttératu-

* r e estimées par analogie avec les lanthanldes (tableau II.1). 

Tous ces auteurs s'accordent à supposer l'existence de 

l'espèce anlonlque Am(0H)4~. 
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Figure I I . 3 : Sol i 'b l l i té de l'Am(OH)3 (s) mesurée par RAI et a l . [12] pour 

' " l ' I so tope 2 4 3 Am (a) et 2 4 1Am (b) (à très faible force Ionique, 

I s 0,003 M CaCl 2 ) . 

a) • - i — i i — — i 1 
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n , _ . . _ , , _ , 

" % • • • 

v . v \ 
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-
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V^ 
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Figure I I . 4 : So lub i l i t é de l'Am(OH)3 (s) mesurée par S1LVA [131 à I - 0,1 M 

NaClOv 

Lg S [ \ 
-G 

\ l flm(0H)3(s) 

-8 

I I I I 

8 10 PH 
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Figure I I . 5 : Solubi l i té de Am02 (s) et Am(0H)3 (s) étudiée par KIM et a l . 

[141 (a) ; [16] (b) . 

a) 
lg S 

- 6 -

- 8 -

v 1 ' 1 1 1 
- \ fimO^Cs) » 

>• 
v 
y» 

Am (0H)3 (s) -

—* 

r i 1 • ^•-^tf^ • « • * r i 1 ^ • •. • i ' . 

8 10 
L'allure générale des courbes est la mène bien que le produit 

de solubilité semble différent. 
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I l nous parait donc t rès hasardeux de chercher 3 t i r e r des rensei­

gnements sur l 'hydrolyse de l 'Am(lII) en solution, dans ces condit ions. 

Avant de t r a i t e r l ' inf luence de la force ionique sur les constantes 

thermodynamiques (afin de comparer les résu l ta t s de la l i t t é r a t u r e ) , nous 

allons présenter des remarques d'ordre général, concernant : 

- la mesure du pH ; 

- l ' i n t e rp ré t a t ion des résu l ta t s de solubi l i té ; 

- l ' exis tence éventuelle de polymères, Amp(0HHP-q ; 

I I . 2 - Remarques générales 

I I . 2 . 1 - Mesure du PB 

Il est très fréquent que les renseignements, concernant le mode 

opératoire (utilisé par les différents auteurs) pour la standardisation du 

pH mètre soient partiels ou inexistants. Ce manque de rigueur peut introdui­

re un écart de pH important, ce qui peut expliquer la dispersion des 

résultats donnés dans la littérature. 

Si la solution de remplissage (de l'électrode de référence, utili­

sée pour mesurer le pH) est à une force ionique différente de celle de la 

solution où l'on cherche à mesurer le pH, un potentiel de jonction E. s'en­

suit. On introduit, ainsi, un écart supplémentaire, constant, entre le "pH 

lu" et le "vrai pH" de la solution. L'ordre de grandeur de EJ es£, en 

général, de quelques dizaines de millivolts (1 unité pK - 60 mV). 

Ainsi, avant toute mesure de pH, les appareils doivent être étalon­

nés avec des solutions étalons de même force Ionique que celle du milieu 

dans lequel on souhaite mesurer le pH, Si après cet 

étalonnage, on travaille dans un milieu 3 force ionique élevée, imposée par 

un electrolyte (NaClO^, par exemple), le coefficient d'activité de H + est 

constant ; on peut alors étalonner l'électrode de verre soit en activité, 

soit en concentration, afin d'utiliser [H+] directement dans les équations 

de bilan de matière. La constante d'équilibre est alors obtenue dans le 

milieu étudié. 
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II.2.2 - Précision de» résultats de solubilité 

Admettons que les mesures de pH soient obtenues correctement, suite 

â une bonne standardisation avec un potentiel de Jonction constant et nul. 

Une autre source d'erreur peut être due à l'interprétation des résultats 

expérimentaux. 

Les valeurs numériques des constantes calculées par les auteurs et 

celles que nous avons déterminées (figures II.3, II.4, II.5) sont présentées 

tableau II.2. Il y a un bon accord pour les résultats de SILVA [13] ; un 

écart de 0,5 unité log subsiste pour les valeurs de KIM [14] et RAI [12]. 

Ceci peut être dû â l'importance plus ou moins grande que l'on donne aux 

domaines de prédominance des complexes Am(0H)2+ et Am(OH)t. 

II.2.3 - î a-t-11 des polymères î 

L'étude effectuée par LUNDQUIST [22] sur l'hydrolyse par extraction 

liquide-liquide (phase organique : TPB 100 X ; phase aqueuse : HaClO^ (1 M)) 

montre que : 

- les mesures effectuées avec l'2'lAm en trace ne sont pas rigou­

reusement reproductibles, 

- l'utilisation de l'Eu entraîneur diminue le coefficient de 

partage ( [ E u ] t o t a l - 2.10
- 4 M). 

Ceci peut être dû soit a la formation de polymère, peu probable avec de 

l'Américium à l'état de trace, soit à la copolymérisatiom de l'Am(lll) avec 

1' europium 

D'autre part, RAI et STRICKERT [12], SILVA [13] et KIM [14], [15], 

[16], s'accordent pour Interpréter leurs résultats en omettant la formation 

de polymères. Seul KIM [14] présente un début d'étude expérimentale ; 11 

analyse, en effet, par spectrophotometry, toutes les solutions dont la 

concentration totale en amérlclum était supérieure 3 10~6 M. Il constate que 

le coefficient d'extinction molaire c, mesuré i S03 nm, reste constant : 

e • 390 * 5, pour toutes les solutions dont le pH est compris entre 3 et 5. 

Le spectre enregistré Jusqu'à 850 nu, dans le domaine de pH considéré, 
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Tableau II-2 Comparaisons de constantes d"hydrolyse d"Am(lll) 
(a) valeurs de la l i t térature 
(b) notre reinterpretation 

Réf. 
1g 

(a) 
3101 

(b) 
1g B 

(a) 
102 

(b) 
Ig 3 

(a) 
103 

(b) (a) (b) 
KM) 

[11] 

[12] 

[13] 

- 6,56 

- 8,01 

- 7,7 

- 6,8 

- 8,25 

- 7,70 

- 11,08 

- 17,06 

- 16,00 

- 11,6 
- 17,0 

- 15,9 

- 23,56 

- 27,19 

- 21,03 

- 21,2 

- 25,5 

- 21,67 

11,81 

17,51 

15,9 

11,7 

17,2 

16 

0, 1 

0 

0,1 

Tableau 11-3 Constantes d"hydrolyse corrigées du terme de 
" Debye - Hiickel " 

i Référence 
Tableaux II.1 et II.2 2s e 1 0 i I(MUNaCI0„) Ai 

1 

[11] 
[12] 
[13] 
[18] 
[17] 
[20] 
[16] 
[22] 

- 6,81 
- 8,25 
- 7,70 
- 7,03 
- 5,92 
- 7,51 
- 8,15 
- 7,?0 

0,1 
0 (CaCl 2) 
0,1 
1 
0,1 
0,7 (NaCl) 
0,1 
1 

- 6,36 
' - 8,25 
- 7,26 
- 6,22 
- 5,18 
- 6,78 
- 7,71 
- 6,68 

2 

[11] 
[12] 
[13] 
[19] 
[21] 
[16] 

- 11,60 
- 17,00 
- 15,90 
- 15,20 
- 15,15 
- 15,21 

0,1 
0 (CaCl 2) 
0,1 
0,2 
0,2 
0,1 

- 13,91 
- 17,00 
- 15,21 
- 11,10 
- 11,32 
.- 11,55 

3 
[11] 
[12] 
C13] 
[16] 

- 21,20 
- 24", 50 
- 21,67 
- 25,31 

0,1 
0 (CaCl 2) 
0,1 
0,1 

- 23,51 
- 25,50 
- 21,01 
- 21,71 
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montre le pic d'absorption caractéristique de l'Ion AmJ , semblable 3 celui 

observé dans des solutions diluées de HCIO^, Ceci est une bonne Indication 

de l'existence de l'Ion AmJ dans ces conditions. Il n'est pas exclu, a 

priori, que la formation d'hydroxyde soluble s'accompagne de polymérisation 

Juste avant la précipitation. Toutefois, la solubilité de l'hydroxyde 

d'Ara(III) â pH > 6, est très faible ; nous supposerons donc que les comple­

xes solubles hydrolyses d'AnnIII) sont monomères. 

II.3 - Discussion 

Nous avons présenté précédemment, l'Influence de la force Ionique 

sur les constantes O p q r ) selon la T.I.S. En considérant que l'hydrolyse ne 

s'accompagne pas de formation de polymère, cette relation devient, en milieu 

NaC104 : 

A t - log |3101(I)-ÛZ
2.D - log P 1 0 1(o)- ûe^NaClO^j (n.l) 

avec : P 1 0 i = [Am<0H) j
5""'] • (H+l VlAm^+l (II.2) 

La courbe représentative des variations de A^ en fonction de 

[NaClO^J est une droite de pente - Ae^ et d'ordonnée 1 

l'origine "log PJQ^ (0)". Ainsi la correction de force Ionique appliquée aux 

différentes valeurs de la littérature (tableau II.3) nous permet d'obtenir, 

par extrapolation, les constantes thermodynamiques standards (â force 

ionique nulle). 

La valeur de DESIRE [17] sera comparée aux autres avec les réserves 

énoncées précédemment. Un point d'interrogation subsistera sur la valeur de 

BIDOGLIO [21] qui met en évidence l'espèce majoritaire AnKCOj)! (la concen­

tration de l'espèce hydrolysée Am(OH)t est toujours inférieure 3 10 Z de la 

concentration totale en Am(lII)). 

On observe (figure II.6) une certaine dispersion de l'ensemble des 

résultats ; celle-ci peut être due soit â un mauvais étalonnage de pK mètre, 

soit a un contrSle insuffisant des paramètres expérimentaux (force ionique, 

par exemple). En particulier, les valeurs de RAI et al. obtenues â partir de 

mesures de solubilité â faible force ionique, I - 0,003 M, (force ionique 

difficilement contrSlable) sont systématiquement inférieures aux autres. 
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6 : Hydrolyse de l'Am(IH) : comparaison des constantes de 

formation (données au tableau II.1), corrigée du terme 

"Debye-Hiickel" (équa. II.1). 
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Bien qu'il y ait une certaine dispersion des points, l'extra­

polation à force Ionique proposée, donne les constantes de 

formation standard (â I • 0). 
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En tenant compte des Incertitudes proposées par KIH [14] : 

(û log P 1 0 1 - 0,8 ; A log P 1 0 2 - 0,6 ; û log 0 1 Q 3 - 0,5 et a log K, - 0,5) 

nous pouvons extrapoler à force ionique nulle les constantes suivantes : 

log P 1 0i(0> - - 6,6 t 0,8 

log P"io2(0) - -14,6 ± 0,6 

log (3 1 0 3(O) - -24,6 ± 0,5 

log K s (0) - +15,0 * 0,5 

COHCLOSI0H 

Contrairement aux prévisions obtenues par analogie avec les lantha-

uldes, le3 mesures de solubilité de l'Aa(0H)3 (s) prouvent l'absence de 

l'espace Am(OH)J jusqu'à pH < 13. 

L'exploitation des données de la littérature nous permet, tenant 

compte de la correction de force ionique, de proposer le produit de solubi­

lité et les constantes d'hydrolyse 3 force ionique nulle. Les incertitudes 

attachées 3 ces valeurs sont, à notre avis, juste suffisantes pour les pré­

visions de migration, mais trop grandes pour étudier les réactions concur­

rentes de complexatlon avec d'autres Uganda, tel que CO?" ou les substances 

bumiques. 

La méthode expérimentale d'extraction liquide-liquide pourrait 

donner des Informations concernant : 

- l'existence de polymères Amj(0H)j, 

- la précision et la valeur de la première constante d'hydrolyse 

<*101>-

I l faudrait, pour cela, effectuer lea mesures à pH > 6 en étudiant 
l ' influence de [Am)t> en introduisant 1'americiun en phase organique, pour 
éviter la précipitation locale de Am(0H)3 (s) en phase aqueuse. 
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I I I . COMPLEXATION DE L ' A m ( I I I ) EN MILIEU CARBONATE 
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INTRODUCTION 

Afin de compléter la connaissance du comportement de l'américium 

trivalent en milieu "eau souterraine"* nous nous proposons d'effectuer 1'étude 

du système Am(III) - carbonate. 

Lors d'une étude préliminaire, qui a duré deux mois* nous avions mesuré la 

solubilité d'un solide américium - carbonate en fonction de la concentration en 

< : 
- soit en saturant la solution de CO-, dont on contrôle la pression partielle 

(PCO }, 
2-

- soit en tamponnant le milieu avec HCO./CO, . 

Nous avions interprété les résultats* par analogie avec les lanthanides* 

par la formation des complexes monomères* Am(f:0.). * et des solides 

Am (CO.).(s) et NaAm(CO } (s). Les clichés de diffraction de rayons X montraient 

que les solides n 'étaient pas bien cristallisés ; les résultats obtenus 

n'étaient donc qu'indicatifs. 

Le système Am(III) - H,0 - carbonate est assez controversé ; plusieurs 

interprétations contradictoires ont été proposées dans la littérature. Afin de 

connaître les espèces effectivement existantes en solution, nous avons entrepris 

une étude systématique de solubilité* à force ionique contrôlée : (I = 3 M NaClO.) : 

a) en milieu HCO_/pCO,, à pH < 7 (en variant pCO =0,1 ou 0*3 ou 1 atm) ; 

b) en milieu HCOVCO. , à 7 < pH < î0*5 (en maintenant constante la concen­

tration totale en carbonate). 

Cette étude a fait l'objet d'une publication (en anglais) qui a été 

proposée à Radiochimica Acta (1987). Le texte intégral* ci-joint* décrit les 

résultats obtenus et l'interprétation qui en découle. 

Ainsi»le modèle proposé est comparé de façon critique aux autres données 

de la littérature (sans omettre d'effectuer les corrections de force ionique 

nécesaires). Nous constatons que l'hypothèse de T existence des complexes 

carbonates permet de reinterpreter tous les résultats de la littérature et aboutit 

a un accord satisfaisant . 
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ABSTRACT 

Contradictory interpretations of the Am(III)-H20-C03 system are 
proposed in the literature. In order to know what are the existing complexes 
In solution, the solubility of solid americium carbonate Am 2(C0 3) 3 is 
studied at a high ionic strength (I - 3M, NaC-to^). Two sets of experiments 
were performed: the first one with known total carbonate concentration 
(10 - / i < [C0 3] t < 1M and 7.5 < pH < 10.4) ; the second one under controlled 
C0 2 partial pressure (pC02 = 0.1 or 0.3 or 1.0 atm) and 5.1 < pH < 7.8. Only 
carbonate complexes (Am(C0 3)j 3 - 2 i ; i » 1;2;3) were found. The values of the 
equilibrium constants at I = 3M, at 20 ± 1°C are: Jtg Ks (Am 2(C0 3) 3) » 
- 15.08 ± 0.15 ; *g Bj = 5.45 ± 0.12 ; Sg 0 2 = 8.92 ± 0.15 ; %% 8 3 = 11.44 
± 0.12 ; ionic strength corrections are proposed on the basis of these 
results. No evidence of AmCCOO^ formation was found by spectrophotometry 
in the 0.1 to 3M carbonate concentration range. All the publi> ed results on 
Am(III) in carbonate media can be Interpreted with our set of equilibrium 
constants. 

Bourges' results proving the coexistence of the four americium 
valences In a concentrated carbonate medium, are used to determine the 
formal redox potentials at pH - 9.4 ([NaHCOj] + [Na2C03] = 2M) and to 
calculate the standard formation constants: Jîg[83(V)/B3(VI)] - 14 ± 2 and 
•*-g[B3(IIl)/B5(IV)] = - 24 t 2, at zero Ionic strength. These values are used 
to draw a redox potential stability diagram in carbonate media, and to 
discuss americium speciation in groundwater. 

IHTKODPCriOM 

Americium is one of the long-lived actinide waste products of the 
nuclear energy industry. In order to be able to assess the effects of a 
release of this long-lived element Into the environment, it is necessary to 
understand the chemistry of this actinide under the conditions encountered 
in the environment (e.g. in oceans, groundwaters, soils and interstitial 
waters of materials used to build waste repositories). One has to know the 
total concentration of the radioisotope and Its various chemical forms in 
order to model its migration behaviour. 
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Amoung the different species that exist In underground water; Ca' ; 
Mg 2 + ; Fe 2 + j Fe 3 + ; Na + ; K + ; CJT ; S0 4

2" ; OH" ; HC0 3" ; C0 3
2" [1], 

Bldogllo [2) noticed that the hydroxyl and carbonate Ions formed the 
strongest complexes with trlvalent acrlaldes. 

Many different interpretations of the Ara(III)-H2o- carbonate system 
exist. Shiloh (1968) [3] performed some solubility measurements and inter­
preted them by assuming the presence of Am(OH)(C03)3 In 0.1 - 0.6M K 2C0 3 

solutions. Lundqvlst's solvent extraction experiment (1981) [4], done under 
controlled CO, partial pressure, showed the formation of the mononuclear 
species: Am(C0 3) + and Am(C0 3) 2~. Bidoglio's liquid-liquid extraction (1982) 
[2] demonstrated that the Am(C0 3) 2~ was the most important complex in 0.2M 
NaCi0A ionic strength, at pH around 8. The author suggested also the possi­
ble existence of a mixed species Am(0H)(C03)2 ~ or bicarbonate complexes 
like Am(HC03)j3":'. Recently, Kim (1986) [5] Interpreted his solubility 
results of Am(0H)3(s) In carbonate media by assuming the formation .-.f 
AmOH 2 + ; Am(0H) 2

+ ; Am(0H)3 (aq) ; AmC0 3
+ ; Am(C0 3) 2" ; Am(C0 3) 3

3 - ; 
AraOH(C03)(aq) ; Am(OH)2 C0 3" ; Am(OH)(C03)2

2~. 

We attempted to use the species proposed by Kim to reinterpret 
Lundqvist's measurements with very poor results. Ue concluded that the 
different interpretations proposed by the two authors are contradictory. In 
order to determine the complexes formed In carbonate .media, we decided to 
study the behaviour of Am(III) in such a media. 

Bourges [6] clearly demonstrated the coexistence of the four 
oxidation states of americlum (III ; IV ; V ; VI) in concentrated carbonate 
media. Ue used his experimental results to calculate all the formal redox 
potentials. Ue will use these values to draw a redox potential stability 
diagram, and to discuss americlum speciation In ground waters. 

METHODOLOGY 

The carbonate ion Is a base In equilibrium with CO, gas: 
H H + ^ 

C0 3
2" ?=i HC0 3~ v=^ (H 2C0 3) >H20 + (C02> aq e^ H 20 + (C02)g. A cation, 

M z +, can be complexed, in a carbonate medium by 0H~ and/or HC03~ and/or 
C0 3 Ions to form: 

Mp(OH)x(HC0 3)y(C0 3) t
p z" x" v~ z t species. 
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The s t o i c h i o m e t r i c c o e f f i c i e n t s x , y , t a re not unique, s i n c e : 

C 0 3

2 " ( + H 2 0 ) = C0 2 + 20H" 

and HC0 3" - C0 2 + 0H + . 

We then use the unambiguous n o t a t i o n [7] 

M p ( C 0 2 ) q ( O H ) t P z - r 

where q = t + y (1) anc r =• x + y + 2 t ( 2 ) . 

This method of describing the equilibrium shows that it is 
impossible to determine the stoichiometric coefficient q of a complex in a 
OH - HCO3 - CO3 medium, when the data are obtained In an equilibrium 
experiment, where pCOj is roughly constant, (e.g. In air with 
PCO2 = 10~ 3 , 5 dtm). Two different sets of experiments can be performed in 
carbonate solutions: 

1) in closed batches, in a basic buffered solution of known [C0o]t. 
The closed vessel was used to avoid COo absorption from air. 

2) The less basic solutions were satured with C0,-Ar mixture of known 
C0 2 partial pressure [8]. 

In both cases [0H~], [CO3 ) and [HCX^'l are deduced from the pH 
oeasurements (Figure 1). 

EXPERIMENTAL SECTION 

- Reagents and analysis 

The Am(III) solubility study was car-led with the 2 4 1Am isotope 
stock solution ([Am] » 0.15H ; [HNO3] - 0.1M). The total concentration of 
amerlclum was determined by acidifying a sample with HW^IN) and measuring 
the light absorption at 503 nm (molar absorptivity E » 320 i.mol"*.cm-1 

19)). 
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Figure 1: pC02 and [HCOj-] as function of pH and Jtg[C03 1, calculated at 
22'C, for I = 3M (NaCi0 4). 

r~i—* i ' u 

• T'.'\-.--r'. i . i . i i La 4 -lo«[COn. 
i i i i i i n 
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We started all our solubility experiments with freshly prepared 
solids: 

- the Am-OH(s), amerlclum precipitated by OH", was prepared by adding 2 mJfc 
of NaOH(M) to 1 mi of the Am(III) stock solution. 

- the Am-CO-j(s), amerlclum precipitated by COj , was prepared by adding 
2 mJt of Na 2C03(M) to 1 ml of the Am(lII) stock solution. 

These two solids precipitated quite rapidly ; we filtered them on 
0.22 u Milllpore filters, washed them with bldistllled water and left them 
to dry in the air for 24 hours. 

Merck's sodium perchlorate and perchloric acid, and Prolabo's 
sodium bicarbonate were all of analytical grade. The solutions were prepared 
aud analysed using standard methods. Prolabo's sodium hydroxide (1 t 0.2XM 
Normadose) was used to prepare sodium carbonate solutions from sodium 
bicarbonate solutions. 

CO, 
CO -Ar(g> mixtures with £ _ « 100 ± 0.6%, 30 ± 0.2% and 10 ± 0.2Z 

2 C02+Ar 

v e r e obtained from Air Liquide and analysed by them. 

- Measurements 

A l l pH measurements were made In gloveboxes at room temperature 
(20 i 1°C). The spectrophotometry measurements of the Am(III) stock so lu ­
t i o n concencration were made using a CARY 17D instrument. All the experimen­
t a l amerlclum concentrat ions were measured by Y spectrophotometry using a 
Germanium diode (Ortec) connected to an IN96 (Intertechnique) analyser . The 
Am 60 keV peak of our samples i s measured using the same physical parameters 
each time ( e . g . same volume and same f lasks ) ; we estimated the error to be 
about 5%. 

The free hydrogen ion concentration was determined potentlometrl-
c a l l y by using a combined g l a s s e lectrode (Tacussel TCBC 11/HS/SM, with an 
Ag-AgCi reference h a l f - c e l l ) . The or ig ina l reference so lut ion was replaced 
by a so lu t ion of the composition 0.01 H Na Cl + 2.99M Na CtO^ to avoid large 
junc t ion p o t e n t i a l . The g la s s e lectrode was ca l ibrated in concentration 
u n i t s by using 3 so lut ions of known hydrogen ion concentrat ions: 
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1} 0.01H KCS04 + 2.99M NaCiOA solutions (- Xg[H+] - 2.00). 

2) 0.1H NaHC03 + 2.9M NaCJ04 solutions in which we bubbled 1002 C02(g) 
<- *g[H+] - 7.00). 

3) 0.05M NaHC03 + 0.05M Na 2C0 3 + 2.85M NaCJK)^ solution (- ^g[H+] - 9.62). 

The e.m. f. (or pH) was measured by using a Tacussel ISIS 2000-pH 
meter. We estimate the precision of the emf measurements to be about 1 tnV. 
The glass electrode was standardized every day and controlled after each 
measurement ; the calibration values were generally constant within 3 mV. 

As we mentioned earlier, we made two sets of experiments: 

1) Batch experiments by adding 1 mg of Am-OH(s) to different (HC03~ o r ®*3 > 
In [Na J = 3H) solutions. The closed batches were shaken (2 weeks to 4 
months). We then measured *g[H ], filtered the samples, and measured the 
total metal concentration in the solution by y counting. 

2) Cell experiments [8] made as titrations: an initial solution of known 
total concentration of Am(III) and bicarbonate (3 mg of Am-OH(s) in SO mi of 
0.1M N2HCO3 + 2.9M NaC*04 solution) was titrated with a 3M HCÎO^ or 
1M NaHC03 solution. All titrations were made at known pC02. The 002(g) was 
pre-equillbrated in a 3H NaCJO^ solution, before entering the cell. 

In order to characterize the solid in equilibrium with the solu­
tion, we recorded its X-ray diffraction pattern In a Debye Scherer camera. 
l.S mi of solution (of known (AmdllJL, pH and pC02) was filtered ; the 
solid obtained was washed with bidistllled water, dried for 24 hours in 
contact with air, and then sealed Into a glass capillary tube under vacuum. 

TR5ATMENT OF DATA 

- Free carbonate concentration 

The total carbonate concentration Is: 

lC0 3] t - [C0 3
2 _] + [HCO3"] + ([C02, H 20] + [H2C03]) (3) 
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since Kj - [HC03"J / ([H+] . [C03
2"]) (4) 

and K 1 > 2 - ([H2C03] + [C02J) / <[H+1 . (HC03~1) (5) 

[C0 3
2 _] » [C0 3] t / (1 + K 1 . [H+] + K 1 > 2 [H +] 2) (6) 

- In basic media [H2C03] + [C02J is negligible ; 

- In acidic media, where pC02 is controlled: 

[C0 3
2 -] = (Kpj/Kj) . pC02 / [H +] 2 (7) 

since K p l = [H+] . [HC03~] / pC02 (8) 

K j and Kj are the equilibrium constants of the C02-HC03~-C03 

system. Since we worked under controlled ionic strength ([Na+] » 3M), we 
used the following values: ig K . - - 7.99 [10] and Jtg K » 9.62 [10], which 
we verified experimentally (c.f. pH calibration) : JgKj 2 - 6.41 [10]. 

- Solubility and stability constant determination 

In our experimental conditions, Am(III) solubility depends only on 
the concentration of free carbonate, [CO3 ]. The freshly prepared Am-OH(s) 
changes with time ; after two months of agitation it transforms into an­
other solid, that we have determined by its X-ray diffraction pattern to be 
Am 2(C0 3) 3(s). We can then deduce that all the soluble complexes formed, 
under the conditions studied, are of the type: Am(C03)j . If no polynu-
clear species are formed (Jig [Ao(III)]t < - 4) the solubility S is: 

S - (An(III)]t » [Am3+] + ... + [Am<C0 3) 1
3" 2 1] + ... (9) " 

As the solid phase is Ara2(COi)3(s) the solubility product is: 

Ks - [Am 3 +] . [ C 0 3
2 - ] 1 , 5 (10) 

The formation constant of the Am(C0 3) 1 complex is: 

Pi - [Am(C0 3) i
3 _ 2 1] / ([An3+] . [CO32-]1) (11) 
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From ( 9 ) , (10) and (11) we o b t a i n : 

S ~ I Ks . P t [ C O j 2 - ] 1 ' 1 - 5 ; (P 0 = 1) (12) 
i>o 

When Ara(COj)j Is the predominant species, the solubility Is: 

Xg S f Jtg (Ks.pt) + (1 - 1.5) ig [C0 3
2 _] (13) 

As a first approach, the experimental solubility curve (Figure 2) 
can be approximated by a set of straight lines, having the slope (1-1.5). 
From these, values of Ks and P̂  were obtained which were Introduced Into a 
program that adjusts K s l - K

s-0i using the following Iterative procedure: 
K sj Is fixed (for ) * i) and Ks^(k) Is calculated for each experimental 
point k (Sk, [C03 ] k). K s l is then the mean value of K s i(k) with Its 
weighting factor. 

- The ionic strength Influence 

To compare our results with published data, measured In other 
media, we calculated ionic strength corrections for the equilibrium cons­
tants from activity coefficients (Y), using the Specific Ion Interaction 
Theory (SIT) [11]. For an Ion 1, charged ẑ i 

*6 Vi " " Z i 2 - D + I e<i,k).nk (14) 
k 

D Is the Debye-Huckel (electrostatic, long range Interaction) term: 

D - 0.5107 /I / (1 + 1.5 /I) (15) 

I Is the ionic strength, expressed in mol/kg. 
e(l,k) Is the Interaction coefficient of 1 with the species k, and the 
summation Is extended over all species present at the molality m^. 

If we substitute (14) Into (10) or (11) we obtain: 
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TABLE 1 

SURVEY OF INTERACTION COEFFICIENTS, e(t,k), BETWEEN 1 and K 

| i.K J .L* e(kg/mol) Ref. 

| Ara 3 + , C i0 4 ~ Y 3 + , CS0 4 " 0.49 [12] 

| Am(OH) 2 +

( C i0 4 ~ Y H C 0 3

2 + , C!0 4 ~ 0.38 [12] 

| Ara(OH) 2

+, C i 0 4 " Y C 0 3

+ , C i 0 4 " 0.17 [12] 

| Am(C0 3 ) + , C*0 4 " Y C 0 3

+ , C i 0 4 " 0.17 [12] 

| Am(0H) 3° (uncharged s p e c i e s ) 0 [11] 
| A m ( C 0 3 ) 2 " \ Na + e s t . - 0.03 p.w. 
| A m ( C 0 3 ) 3

3 " , Na + e f t . - 0.10 p . v . 

| A m 0 2 ( C 0 3 ) 3 ' i " , Na + W(CN) a

A - , K + - 0 .15 [13] 

| A r a 0 2 ( C 0 3 ) 3

5 " , Na + e s t . - 0.20 [14] 

| A m ( C 0 3 ) 5

6 - , Na + e s t . - 0.25 p.w. 

| H + , C # > 4

_ + 0.14 [12] 

| N a + , C 0 3

2 ' - 0 .08 [12] 
| N a + , OH" 0.04 [12] 
| Na + , HCO3" 0.00 [12] 

Unknown e(l,k) values have been approximated with the Interaction coef­
ficient between the Ions 1 and L In the second column. 
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lg K1(I) - is Ki(0> + i z j 2 . D - Ae.m (16) 

where Ki(0) i s the equilibrium constant at I = 0 (Ki = Pi or Ks) ; m i s the 

m o l a l i t y (mol/kg) of the e l e c t r o l y t e used ( in our case m = [NaCto 4 J). 

- Carbonate complexatlon 

For carbonate complexation: Am + i CO* «•* Am(C0j)j 

&zt

z = (3 - 2 1 ) 2 - Ai - 9 =• 41(1 - i) (17) 

and: 
ACj » c ( A m ( C 0 3 ) i

3 - 2 1 , Na + or Ci0 4 ~) - i e ( C 0 3

2 ~ , Na + ) - e(Am 3 + , CJt04~) (18) 

Similar express ions can be obtained for hydrolys is : 

Aro3 + + 1 H 20 «=* Am(OH) 1

3" 1 + i H+ 

*?± = [AmtOH^HH+l 1 / [Am 3 +] (19) 

* A z t

2 = 1(1 - 5) (20) 

and: 

* A e t > e(Am(OH) 1

3 " 1 , Na + ) + 1 c(H + , OOf) - e(Am3+CJ!04~) + 0 .0165.1 (21) 

s i n c e , in NaCi0 4 media: *gaH20 t - 0.0165.m (22) 

In order to determine the d i f f e r e n t parameters of r e l a t i o n (16) ; we 
have used the s p e c i f i c in t erac t ion c o e f f i c i e n t e^, estimated in Table 1, 
assuming that spec i e s of s imi lar composition and equal charge must have 
c l o s e e v a l u e s . The obtained values of Ae^ (or Ae t ) and Az, (or Az, ) 
w i l l be used to determine the standard equil ibrium and s o l u b i l i t y constants 
(Tables 3 and 4 ) . 
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- Redox reactions 

Bourges [6] demonstrated the coexistent of the four oxidation 
states of amerlcium (III, IV, V, VI) in concentrated carbonate media -
[NaHC03] + [Na2C04] = 2M - varying the Ionic strength: 

I = 2(1 + [C0 3
2 -]) (22) 

In t h i s f i r s t exper iment , he measured the redox p o t e n t i a l s of the 

(Am(Vl)/Am(V)) and (Am(IV)/Am(III)) redox c o u p l e s . The Nernst e q u a t i o n , of a 

g i v e n (Am(Y)/Am(X)) system ((Y,X) = (6 ,5 ) or ( 4 , 3 ) ) in carbonate medium I s : 

/ | A r a ( Y ) ( C 0 1 ) J , , , 1 - J l P,(X) (T>\ 
Z - E°(Y,X) + 0.06 ig ' i - i i CO2 + 0.06 ig I i l _ < 2 3 > 

c e l l l | A m ( X ) ( C 0 3 ) 1 | 3 1 j (^(Y) 

The p o t e n t i a l of the c e l l , E i , measured by the au thors (when [Am(Y)(C0,)iJ 

= [ A m ( X ) ( C 0 3 ) i ] ) , the value of the s t andard p o t e n t i a l E°(Y,X) taken from the 

l i t e r a t u r e and the ion ic s t r e n g t h c o r r e c t i o n s , ( F ( I ) ) , lead to the d e t e r m i ­

n a t i o n of the s t a b i l i t y cons t an t r a t i o : 

M X ) _ V E (Y,X) _ 2 _ 
^ ( Y ) 0.06 3 

where F ( I ) = AZ2 . D - As . T (25) 

RESULTS 

- Determina t ion of the s o l i d In e q u i l i b r i u m with the s o l u t i o n 

Ue made a p re l imina ry exper iment in order to determine the time 

needed to reach e q u i l i b r i u m . We In t roduced some f r e s h l y prepared Am-OH(s) o r 

A o - C 0 3 ( s ) i n t o a 1C ml molar NaHC03 or Na2C03 s o l u t i o n . Every 15 days . we 

sampled 1 ml of the s o l u t i o n and performed an X-ray ana lys i s on the f i l t e r ­

ed s o l i d . Af ter two months of a g i t a t i o n , a l l the samples showed s i m i l a r 

X-ray d i f f r a c t i o n p a t t e r n s . By analogy wi th the l an than ldes [15] we i d e n t i ­

f i e d the s o l i d to be: Am2(C0 3 ) (s ) . Ho evidence suppor t ing the e x i s t e n c e of 

Ao(OH)C0 3(s) was found. The Am-C0 3(s) which was Introduced in 1M Na2C03 and 

a g i t a t e d for 8 months was t ransformed i n t o ano the r s o l i d ; in f a c t , t h i s new 



58 

solid had an X-ray diffraction pattern similar to that of NaLa(C03)2(s) 

[15J. However,this result must be reproduced and confirmed experimentally. 

Some freshly prepared Am-OH(s) was introduced into a 0.1M NaHCOj + 

2.9M NaCSO^ solution into which we bubbled a C02-Ar (g) mixture of known 

composition. During the first month, the Am solubility decreased regularly. 

One month later, the solubility reached a stable value (£g[Am(III)]t = -7.5) 

the X-ray diffraction pattern indicated the presence of a well crystallized 

Am 2(C0 3) 3(s). Then, most of the other cell measurements were obtained 

decreasing pH (pH ̂  7.8, corresponding to a dissolution of the solid). It 

was necessary to wait more than two days after a small pH change (0.2 pH 

units produced by a HC0 3~ and HCiO^~ solution addition) before a stable 

solubility was reached. 

Ue also prepared closed batches containing 1 mg of Am-OH(s) in 

HC0 3"/C0 3

2~ buffers ([Na+] = 3M) X-ray analysis showed that Am 2(C0 3) 3(s) is 

well crystallized after 2 weeks of agitation at *g[C03

2~] > - 1.5, while 

more than 5 weeks are needed to achieve equilibria at XglCOj )< 1.5. 

- Sclubillty results 

The experiment performed in the cell (under controlled pCO,) lasted 

8 months, while those done In closed batches lasted 5 months. All our 

experimental points are presented in Table 2 and in Figure 2. Since the 

solutions in which [HC03"J or (C03 ] is less than 0.001M were not buffered, 

the pH was neither reproducible nor stable enough to obtain precise 

measurements. These points have therefore been excluded when interpreting 

the data. 

The cell experiments run at different pH and pCÛ2 gave a single 

solubility curve versus £g(C03 ]: 

(ÔS_) 2_ , (_as_) 2_ = ( a s — } 2 . . 0 

8pH [C0 3 ] SpC02 [CO3 ] o[HC03 ] [C0 3 ] 

This shows that the only react ions taking place are: 

A m 2 ( C 0 3 ) 3 ( s ) + (21 - 3) C 0 3

2 ~ ? i 2 A m ( C 0 3 ) 1

3 - 2 1 
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SOLUBILITY EXPERIMENTAL RESULTS, AT 20 ± 1°C ; [Na"1"] = 3M, C i 0 4 

Table 2a : R e s u l t s ob ta ined for the " c e l l experiment" 

| Controlled | Measured | Calculated 
I *g[co 3

2"] 
| Measured | 

| pC02 (atm) pH <eq. (6>) ! H s 1 

| 1 6.74 - 4.12 - 7.59 1 
| 1 6.84 - 3.92 - 7.65 1 
| 0.1 7.82 - 2.96 - 7.65 1 
| 1 6.34 - 4.92 - 7.04 1 
| 0.1 7.34 - 3.92 - 7.56 1 
| 0.3 6.93 - 4.26 - 7.47 1 
| 0.3 6.77 - 4.58 - 7.32 1 

6.20 - 5.20 - 6.80 1 
6.10 - 5.40 - 6.72 1 
6.14 - 5.32 - 6.63 1 
6.14 - 5.32 - 6.55 1 
5.88 - 5.84 - 6.05 ) 
5.86 - 5.88 - 6.13 1 
5.67 - 6.26 - 5.93 1 
5.78 - 6.04 - 5.96 1 
5.49 - 6.62 - 5.19 1 
5.60 - 6.40 - 5.66 1 

1 0.3 6.15 J - 5.82 - 6.20 1 
5.63 - 6.34 - 5.92 1 
5.12 - 7.36 - 4.25 1 
5.28 j - 7.05 - 4.8. 1 
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Table 2b : Results obtained In the "Batch experiment" 

| Weeks of ag i t a t i on : 2 

S 

10 1 

1 

20 

1 ™ 
|Kncwn[C03] t(M) «Measured [Calculated 

[ 1 

Measured BMeasured |Calculated 

| 1 

|Measured HMeas ured Calculated |Measured 

Ipreparated with!! | ig [co 3

2 - ] 1 ; ig!oo 3

2 -] 1 'Jig co 3

2 ") 
|NaH003 iNa2C03 < 

! 1 « 
pH <eq. (8)) i% S 1 

B 

PH (eq. (8)) *g s 1 pH <ec . (8)) *gS 

1 1 ' 
| 1 0 - 4 | J i 6.34 - 7.27 - 4.74 

1 

bl 3.73 9.88 - 4.35 b 

| 3 . 1 0 " 4 | » 1 6.50 - 6.63 - 6.85 bl 7.03 - 6.10 - 5.04 b 

| 10" 3 | » 1 7.20 - 5.41 - 6.74 bl 7.48 - 5.13 - 6.67 b 

| 3 . 1 0 " 3 | » 1 7.90 - 4.24 - 7.65 bl 7.69 - 4.45 - 6.97 b 

1 i o " 2 I ' ! 8.12 - 3.50 - 7.56 1 8.47 - 3.17 - 7.54 

| 3 . 1 0 " 2 | " 1 8.15 - 3.00 - 7.34 1 8.45 - 2.71 - 7.23 

| I O - 1 | « 1 8.20 - 2.43 - 6.78 1 8.49 - 2.15 - 6.70 

| [ 3 . 1 0 - 4 1 8.40 - 4.76 - 6.68 bl 7.40 - 5.74 - 5.22 bl 2.75 - 10.38 - 4.60 b; 

| | l u " 3 » 8.46 - 4.18 - 6.73 bl 8.10 - 4.52 - 7.65 bl 7.75 - 4.87 - 6.82 b 

| | 3 . 1 0 - 3 « 8.45 - 3.71 - 7.25 bl 8.48 - 3.68 - 6.89 bl 8.15 - 4.00 - 8.22 b| 

1 1 i o - 2 » 8.87 - 2.81 - 6.89 bl 9.10 - 2.63 - 7.31 1 9.58 - 2.32 - 6.88 

| | 2 . 1 0 " 2 « 9.10 - 2.33 - 6.11 bl 9.45 - 2.09 - 6.55 1 9.81 - 1.91 - 6.33 | 

| | 5 . 1 0 " 2 • 9.35 - 1.75 - 5.09 b« 9.65 - 1.58 - 6.20 1 9.94 - 1.47 - 6.11 | 

| | ID" 1 » 9.59 - 1.31 - 5.63 1 9.70 - 1.26 - 5.60 1 10.14 - 1.11 - 5.61 | 

1 1 J ° - 1 ' 9.69 - 1.26 - 5.31 1 1 

| | 0.2 n 9.73 - 0.94 - 5.00 1 9.70 - 0.96 - 5.07 1 10.12 - 0.82 - 5.15 | 

| | 0.5 « 10.09 - 0.43 - 4.21 1 9.79 - 0.52 - 4.11 1 10.23 - 0.39 - 4.35 | 

1 1 1 " 10.30 - 0.08 - 3.93 1 9.92 - 0.17 - 4.07 1 10.37 - 0.07 - 4.18 | 

1 1 ! ' 10.14 - 0.11 - 3.60 1 1 

1 | 2 11 10.29 + 0.22 - 3.51 1 9.95 + 0.14 - 4.13 1 10.44 + 0.24 ] - 4.22 | 

1 | 3 11 

1 1 ' 
10.18 + 0.37 - 3.62 

1 

9.85 + 0.28 | - 4.19 

1 

10.38 | + 0.41 | - 4.24 | 

b: [O0 3 l t * s t 0 ° ^ o w C û D u ^ e r P^' Hence these experimental r e su l t s have been excluded when Interpre­

t ing the data . 

i : samples where [Ha"1"] > 3M. 
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FIGURE 2 

Am S o l u b i l i t y i n Carbonate Modia 
i — i — i — i — r 

A m < C 0 3 > ! l 

i__J I l_ i_ - 9 
- 8 - 7 - 6 - 5 

Am<C03)Am*".:Û3>2 
J I L_J I I l _ J L 

x 
Ô m a a: 

- 4 - 3 -2 - 1 0 
lgCCof-] 

Plgure 2: Amerlclum s o l u b i l i t y IT carbonate media. The experimental points 

(Table 2) are measured varying pH: 1) e i ther under contro l l ed pCO, 

(0 .1 j 0 .3 ; 1 atra); 11) or In c losed batches (10~ 3 < [CO3L < 1 Mj 

The f u l l drawn curve Is ca lculated using the formation constants 

given in Table 4 . 
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FIGURE 3 
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Figure 3: Predominance diagram of the Am(III)-C032" s y « e m at I - 3H 
(NaCJt04) and T - 20 ± l 0 c 
(The formation constants are given in Table 4). 
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The batch experiment confirms this conclusion, in a more basic 
medium, at a lower pCC^-

The values of the solubility and stability constant we obtained 
using the program described earlier are, for [Na ] = 3 mol/A (or 3.5 mol/kg) 
medium: 

*g gj = 5.45 ± 0.12 
Xg 0 2 = 8.92 ± 0.15 
Xg 83 = 11.44 ± 0.12 
Xg Ks = - 15.08 ± 0.15 (for Am2(C03)3(s)). 

From these results, we construct the predominance area diagram of 
the americiura carbonate complexes (Figure 3). As we had no evidence of the 
existence of the AmCCOj)^ complex below [COj ] = 1M, we did a spectropho­
tometry study up to [CO3 ] = 3H. The spectra were no different from the 
one obtained at (C03

2"] = 0.5M for the limiting complex (AmtO^j3""). If a 
new complex sho lid exist, its formation constant should be: ig6. < 10 (In 
[Na+] = 3M medium). 

DISCTSSIOH 

These data are convenient when predicting the behavior of amerlcium 
in natural media. Hydroxide and bicarbonate are other Important ligands in 
these syste""5 and equilibrium data for these species are thefore reviewed in 
the following paragraphs. 

- Hydrolysis 

Americlum hydrolysis has been studied primarily by liquid-liquid 
extraction [2,4,20,24] and solubility measurement [19,21,22,23]. 

Table 3 Is a review cf the data found In the literature on 
hydrolysis. Here we present the different species proposed by the authors, 
the stability or solubility constants measured, and the experimental 
conditions. From these Informations we have deduced tbe following constants 
valid at I - 0: 



TAULE 3 

Am(l l l ) HYDROLYSIS, ACC< nr>ING TO THE LITERATURE 

| Ref. | 16 | 17 I 18 | 4 \ 20 | 2 | 21 | 22 | 23 | p.u | 

1 1 Lt 1 AZ2 l l (rool/kg)l 0 1 0 1 0 1 1 1 1 0.0015 ' o . l ,C#> lo .1 -0 .3 1 0 1 

| Am(0H) 2 + | 0.05 | - 4 | <g*Pj | - 5.80 | - 6 | - 8 | - 7.5 | - 7.54 | |< - 8 .04 | - 7.7 | - 6.56 | - 6 .6 | 

| Am(0H),+ | 0.01 | - 6 | *g*p 2 |" 13.0 | - 13 | - 16.9 | | | - 15.151- 17.06 | - 16 | - 1 4 . 0 8 | - T».6 | 

| Am(0H)3° | 0.02 | - 6 | Jtg*P3 | - 21 | - 21 | - 26.5 | | | |< -27.491 - 2 4 . 3 | - 2 3 . 5 6 | - 2^.6 | 

| Am(0H)4" | | | ig*P 4 | - 3 0 | - 3 1 | - 37.1 | | | |< "40.5 | < - 3 4 . 5 | | < - 3 9 . 4 | 

| Am(OH)3(e) | - 0.02 | 6 | *g*Ka | 12 j 14 | 18.6 | I | I 17.54 | 15.9 | 14.84 | 15.0 | 

' 1 l i q u i d - l i q u i d 1 1 
| Estimations | ex trac t ion 1 S o l u b i l i t y | 

where * P t - [Ara(ûH)1] . [H+] 1 / [An 3 + ] and *KB = [Am 3 + ] / [H + ] ,+ l3 
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Jig ^ ( 0 ) - - 6 . 6 t 0 . 8 

*g*P 2 (0) = - 14 .6 ± 0.5 

i g*P 3 (0 ) = - 2 5 . 6 ± 0 .5 
i g * P 4 ( 0 ) < 39.4 

*g*Ks(0) =• 15.0 ± 0 .5 

The uncer ta in t i e s In the constants are f a i r l y large ,which may be 
due to pH errors In the measurements ( I t Is seldom c lear whether the 
d i f f e r e n t authors measured [H ] or a^+, or whether they took Into account 
l i q u i d junct ion p o t e n t i a l s ) , errors In the chemical model used ( e . g . neg lec t 
of an Important spec i e s ) or errors In the procedure used for ex trapo la t ion 
t o I = 0 . Neverthe less , t h i s l e v e l of prec i s ion Is quite s u f f i c i e n t for some 
migration pred i c t i ons , but i t Is not good enough to compare the r e l a t i v e 
importance of hydroxide complexes and complexes formed by other l igands such 
as CO3 or hymlc a c i d s . 

Up to pH = 13, s o l u b i l i t y measurements [21,22,23] show tha t , with a 
10% prec i s i on , no anionic spec ies Is formed: 

lAm(OH)4-] _ * . 
0.10 (24) 

[Am(0H) 3°l * p 3 [ H + ] 

i . e . *g * ^ ( 0 ) < - 39.4 

The same kind of c a l c u l a t i o n has been performed for the mixed and carbonate 
complexe (Table 4 ) . 

- Carbonate complexatlon 

Many authors propose that d i f f eren t carbonate and hydroxide 
complexes, some mixed, are formed in AradlD-HjO-carbonate system ; for 
example AmtHCOj)^"1 [2] ; Am(C0 3 )j 3 ~ 2 J [ 2 , 4 , 5 , 1 7 ] ; A o ( O H ) x ( C 0 3 ) y

3 - x - 2 y [2 , 
3 , 5 , 1 7 ] . 

Table 4 Is a review of thr l i t e r a t u r e on carbonate complexatlon. As 
we did for hydro ly s i s , we present the d i f f eren t species proposed by the 
authors , the values of the equilibrium cons tant s , and the experimental 
c o n d i t i o n s . As our experiment has demonstrated that no mixed OH~/C03 

complexes are formed, we here reinterpreted a l l the publications to see i f 



TABLE 4 

AB(III)-0I1-C0 3 SYSTEM, ACCORDING TO THE LITERATURE 

1 
Réf. [2] 

1 1 
14] (17) 

[51 0.1-0.3M 
| our 

KIH | r e l n t e r -

» 1 
1 p.w 

Calculated 

-te | ffi2 1.05 

values 

0.5 

(eq. (16)) 

0.3 0.1 0 
I(mol/kg)NaCto 4 0.2 1 | 0 

1 
prêtât Ion 1 3 .5 

t 

A«(C0 3 )
+ 

1 
5.81 | 6 .5 

i 

4.84 6.5 
II 
• 5.45 

| 
0.24 - 12 5.40 5.64 5.85 6.35 7 .62 

Ao(C03)2 - 11.45 
1 

9.72 | l l . O 10.58 11.8 1 8.92 
1 
111.44 

| 

0.33 - 16 8.92 9.22 9.42 10.12 11.82 

,_ 
An(C03) 3

J 14.5 12.91 13.4 

1 8.92 
1 
111.44 

| 
0.40 - 12 11.04 11.14 11.34 11.74 13.04 

A n ( C 0 3 ) 4

5 " 
1 
1 < 10 
1 

An 2 (C03)3(s) - 31 - 17.5 1-15.08 -0 .37 15 -14 .98 -15 .38 -15 .68 -16 .48 -17 .58 

Ara(OH)(C03)° 12.20 •<10.3* 

Am<0ll) 2(C0 3)" 18.3 | ««15.4* 
*• estimated values fom our 

An(OH)(C0 3 ) 2

2 " 15.57 12.5 16.2 1 «•«12.5* experimental r e s u l t s 
(10~* < pC02 « 1 atro.) 

Am(HC0 3)
2 + 4.79 i II 

«< 1.9* 
1 
X 3 . 8 * 

experimental r e s u l t s 
(10~* < pC02 « 1 atro.) 

Am(HC03)2

+ 8.15 

II 
«< 1.9* 
1 
X 3 . 8 * 

Am(HC0 3) 3° 
M 
«« 4 . 7 * 

Am(OH)(C03)(fl) - 21 .03 «>-16.6* 

l iquid 
l iqu id 

extract ion 

e s t i ­
mation s o l u b i l i t y 
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they are compatible with our proposed chemical model. The recalculation of 
the values of (̂  and Ks at different ionic strength was made using S.I.T. 

Lundqvist [4] measured the distribution coefficient D of Am 
between 100% TBP and 1H NaC!04 saturated with C0 2 (pC02 = 0.1 or 1.0 atm) at 
different pH. He showed that the complexatlon depends on [CO, ] only, and 
that the maximum slope of *g(D/D0) versus *g[C03 J is 2.0. This finding 
suggests the existence of Am(COj) and Am{C0j)2~, In agreement with our 
model. Since [Am]t is lower than the amerlcium solubility, this indicates 
that the carbonate complexes are monomeric. 

Bldoglio [2] performed a similar solvent extraction experiment at a 
0.2M NaCiO^ ionic strength. The aqueous phase was a HCOJ'/COJ mixture and 
the range of pH and [COj]t were: 

8 < p H < 9 and 1 < [003],. < 5.6m H. 

The slopes of the curves «Xg Kd v.s. pH» and ««ig Kd v.s. Xg [HCOo-]»» 
Indicate that the predominant species is AmÇO^^ -. 

In a previous study, Shlloh [3] described the solubility of 
4312(003)3(5) using a solubility technique in K 2

C03 solutions, with 
concentrations between 0.12 and 0.62M. The plot of ig[Am(HI)]t v.s. 
igl^CC^] Is linear with a slope 2.0. He concluded that a mixed complex, 
Am(OH)(003)3 • u a s f o r D l ed- However, Shiloh did not take Into account the 
Influence of the lonlc strength (which Is dramatic under his particular 
experimental conditions). He made a recalculation of this data, co.rectlng 
for lonlc strength effect using the S.I.T. This shows that the only complex 
that would lead to a 2.0 slope Is Am(003)3 • Consequently, we suggest that 
the equilibrium Shlluh studied was: 

Am2(C03)3(s) + 300 3
2" T* 2 Ma(C03)3

3~ 

Kim [5,19] started his solubility experiments In carbonate m:dla 
(I » 0.1-0.3H) with freshly precipitated Am(0H)3(s). When Interpreting the 
solubility results, he assumed the solid phase to be Am(0H)(C03)(s) and 
found nixed complexes Am(0H)x(C03)„ (x - 1 or 2 and y « 1 or 2). As seen 
earlier, one cannot distinguish two different complexes having the same 
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b a s i c i t y (AmCOH^COo- and An^CO^^ -, for example), If the s o l u b i l i t y exper i ­
ments are made at constant pCC^. This was the case In Kim's study and ue 
have therefore re in terpre ted h i s data (Table 4) by using our experimental 
observat ions that no mixed complexes should form under the condit ions 
s tudied by Kim, and that the s tab le s o l i d phase should be Am^CO?)?^) 
rather than An^OlOCOjCs) as suggested by Kim. 

The large d i f f e r e n c e between the s o l u b i l i t y products (Table 4) 
obtained from Kim's re interpreted data and the value we ca lcu lated using 
S . I . T . can be a t t r i b u t e d : i ) to a l e s s so luble s o l i d in Kim's case , due to a 
b e t t e r c r y s t a l l i z a t i o n and/or i i ) to improper s p e c i f i c in t erac t ion c o e f f i ­
c i e n t es t imat ion . In any event , we must note that Bldogllo [2] confirms (at 
varying pH and ( C O j ) ^ our model, even i f h i s experiment was run under 
chemical condit ions s i m i l a r to Kim's. 

The main errors - when comparing numerical r e su l t s from di f ferent 
authors - come primari ly from pH measurements as we stated e a r l i e r in the 
c a s e of h y d r o l y s i s . 

The ion ic s trength correct ions show that our model and the S . I .T . 
descr ibe a l l the d i f f e r e n t r e s u l t s presented in the l i t e r a t u r e very we l l . Ue 
o b t a i n , at I - 0: 

Jtgp!<0) = + 7.6 ± 0 .5 
*g3 2 (0 ) =• t 11.8 ± 0 .5 

Xgpyo) =• + 13.1 ± 0 .5 
*gKs(0) » - 17.6 ± 0 .5 for A n ^ O ^ ^ C s ) . 

- Bicarbonate and mixed complexes 

Ue demonstrated that only COq Ion form complexes under the 
experimental condi t ions s tudied by us and the other authors. If bicarbonate 
or mixed complexes e x i s t , t h e i r r e l a t i v e concentration i s too low to be 
d e t e c i e d , considering the prec i s ion of our experimental method. Estimations 
of the formation constants of such complexes are presested in Table A. 

- Am(III) In underground water condit ions 

Hydroxide and carbonate complexes determine the predominant forms 
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Figure 4: Am (CO^)* s t a b i l i t y domain versus I comparison of the 

conplexing constants from the l i t e r a t u r e , obtained at d i f ferent 
Ionic s trength 
• present work ;0 Ref. [4 ] ; o Ref. 15] reinterpreted by us 
(Table 4) ; | — | Domain where AmfCOj^ - U the predominant 
s p e c i e s , as pointed In [ 2 ] . 
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of Am(III) in the OH~-CO2-HCO3~-C03 medium. We have summarized the 
predominant species in Figure 5: a) hydroxide complexes versus pH and b) 
carbonate complexes versus £g[C03 ]. We conclude that the only existing 
Am(III) complexes are Am(C0 3) 1

3~ 2 1 at - 3.5 < Jig pC02 « 0. At very low pC02 

(pC02 * 10 atm), only hydrolysis will occur [25]. As no experimental 
results are available at the Intermediate pCO, (- 7 < Jtg pC02 < - 3.5), we 
extrapolated the diagram assuming the existence of hydrolyzed species only. 
This hypothesis must be confirmed experimentally, in order to determine 
whether new AmCOtOj^COjOy x ^ complexes can be formed under these pC02 

conditions. 

As underground water conditions (pC02 > 10 atm and pH = 8.5 4 1 
[1]) are similar to those we studied, the soluble amerlclum species present 
should be: Am(C0j)+ and Am(C0 3) 2~ [25]. In the interstitial water of concre­
te (pC02 = 10 atm and pH =* 12 ± 1) the only Am(III) species present 
should be: Am(0H)3° ; solubility Is then very low (ig [Ao(III)]t < - 9). 

- AHERICIOH III OXIDATION 

3+ In aqueous solution, It is quite difficult to oxidize Anr to the 
valence state V (Am0 2

+) or VI (Am02 ) i Am*+ usually disproportionates. 
Bourges [6] measured the redox potentials of the (Am(VI)/Am(V)) and 
(Am(IV)/Am(III)) redox system in concentrated carbonate media. 

The Am(VI)/Am(V) potential Is found to be Independent of pH. 
Consequently, Am(7) and Am(VI) complexes have the same stolchiometry In this 
media. By comparison with the limiting complexes of other actinldes, we 
assume that the soluble species are: Aitt^C^)^ r and Am02(C03)3 . The plot 
of the experimental values (Ei) versus iglCOj] fits closely the curve 
obtained from equation (25) (where IS. = 9 and Ae = + 0.05) (Figure 6). As 
che standard potential is E° (Am0 2

2 +, Am0 2
+) * 1.61 V/NHE [26] we deduce, 

from equation (24): 

Ag(P3(V)/p3(VI)) - - 14 ± 2 at 1 = 0 



TABLE 5 

DETERMINATION OF THE FORMAL REDOX POTENTIALS USING BOURGES' EXPERIMENTAL DATA [6) 

E°'(VI/V) - 0.964 V/NIIE and E°'<IV/III ) - 0.916 V/NHE 

1 2 3 1 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 

(*10 4 ) ( *10 4 ) 
( I I I ) S(V)=(IV) 

(*10*) 1 (*10*> 
(VI) 

(*10 4 ) 
E 

(V/NHE) 
*gL L(M) I PH E°" 

(V/IV) 
E o . 

(V/III ) 
E o . 

(vi/m) 
K 

3.100 
3.381 
2.755 
2.657 
2.480 

3.100 
2.819 
3.445 
3.543 
3.72C 

1 
0.672 1 2.428 
0.511 « 2.308 
1.086 1 2.359 
1.278 t 2.265 
1.534 1 2.1C6 

» 

0.672 
1,073 
0.396 
0.392 
0.294 

0.9305 
0.9440 
0.9175 
0.9183 
0.9117 

- 0.158 
- 0.094 
- C.156 
- 0.105 
- 0.113 

0.694 
0.805 
0.698 
0.785 
0.771 

3.389 
3.610 
3.397 
3.570 
3.543 

9.346 
9.448 
9.350 
9.431 
9.418 

3.193 
3.223 
3.180 
3.194 
3.186 

2.048 
2.058 
2.039 
2.042 
2.037 

1.678 
1.693 
1.674 
1.683 
1.679 

.1 .432 

.1 .176 

.1 .424 

.1 .220 

.1 .250 

average 
3.5 
± 0.1 

9 .40 
± 0.05 

3.200 
± 0.020 

2.045 
± 0.010 

1.680 
± 0.007 

1.30 
t 0 .15 

* List ef necessary equations: 

[Am] t - ( I I I ) 0 + (VI ) 0 - 6.2*10 - 4 M 
1-2-3 ( ( V I ) 0 , ( I I I ) (III)) - ([An.(VI>] 0 , [ A m ( I I I ) 0 ] , [Am(IIl)] ) [6 ] 
4 (IV) - (V) - ( I I I ) 0 - ( I I I ) - A 
5 (VI) - (VI);, - Û 
6 E - E°'(VI/V) + 0.06 *g(VI)/(V)) 
7-8 XgL - [E°(IV/III) - E + 0.06 i g ( ( I V ) / ( I I I ) ) ] / 0 . 1 2 

L » [C0 3

2 ~] (HL = iHCX-f}) 
9 1 - 2 (1+L) elnce L + HL - 2H 
10 pH =» - ig(HL/KjL) where iS Kj - 9.62 (at I = 3M) 
11 E°'(V/IV) = E - 0.12 UgL - 2pH) 
12 E° ' (V/II I ) - E + 0.12 pH - 0.03 Jig((V)/(III) ) 
13 E 0 , ( V I / I I i ; = E + 0.08 pH - 0 .02 * g ( ( V I / ( I I I ) ) 

14 K - (IV) . (V) 
( I I I ) . ( V I ) . L ' 



73 

The Am(IV)/Am(III) p o t e n t i a l Is found to decrease r e g u l a r l y wi th 

[CO3 ] . This can be expla ined If we assume the presence of the l i m i t i n g 

complexes: Am(C0 3)j and Am(C0 3 ) 3 . As p r e v i o u s l y the p lo t of the e x p e r i ­

mental va lues E j , versus £g[C0 3 ] (Figure 6) Is in good agreement with the 

t h e o r e t i c a l curve ob ta ined from equat ion (25) (where AZ2 » - 19 and Ae = 

+ 0 . 0 1 ) . As E° (Am 4 + , Am 3 + ) = 2.62 V/NHE [27) , we ob ta in : 

is P 3 ( I I I ) / P 3 ( I V ) = - 2 3 ± 2 a t 1 = 0 

As we already calculated igp^flll) from our solubility data, we obtain: 

ZgP5(IV) =40 ± 2 a t I = 0 M 

This estimated value Is In fair agreement with those obtained for U(IV) [28] 
and Pu(IV) [29] (igg5(IV) = 40 and 44 respectively). From the redox data, It 
is obvious that Am(IV) should dlspoportlonate when [C03 ~] decreases, 
because the extrapolation of Ei(IV/III) (dashed line, Figure 6) indicates 
that Am(IV) becomes a stronger oxidant that Am(VI) at lower £g[C0o 2 -]. 

The measured formal potential give an Information on the equili­
brium constant K, of the following reaction: 

Am(C0 3) 3
3" + Ara0 2(C0 3) 3

4" + 2C0 3
2~ «=> Am0 2(C0 3) 3

5~ + Am(C0 3) 5
6~ 

In fact, *gK - (E°(VI/V) - E°(IV/III)/0.06 = 0.8. 

To study this reaction, Bourges [6] performed another redox experi­
ment using rapid spectrophotometry. He mixed Am(III) and Am(VI) carbonate 
solutions (of known initia.1 concentration (III) and (VI)0), and measured 
Am(III) concentration (III), when equilibrium was reached. From mass balance 
equations, he deduced the concentration of the other oxidation states 
(IV.V.VI). We used Bourges' experimental measurements to estimate the formal 
redox potentials of the non reversible systems ((VI/III) or (VI/IV) or 
(V/T.II)). Using the procedure indicated in Table 5 (where all the formulas 
are given) we will first calculate the potential of the solution, E, 
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Figure 6: Redox potentials (Ej) of the (Am(VT)/Am(V)) and (Am(IV)/Am(III)) 
systems, in carbonate media. The experimental points have been 
measured by Bourges [6]. The full drawn curve has been calculated 
taking Into account the existing complexes and Ionic strength 
corrections (F(l): equ. (25)). 
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using E°'(VI/V) determined previously ; we will then determine the free 
carbonate concentration (using E°(IV/III)). This la enough to calculate all 
the other parameters of the solution: Ionic strength, pH, E°'(V/IV), 
E°'(V/in), E°'(VI/III) and the equilibrium constant K, as defined earlier. 

Assuming an error of 22 on III, III 0 and IV0, we have evaluated the 
expected error on the different constants (E°'(Y,X) and K) determined from 
the five experimental points. The standard deviation Is of the same order of 
magnitude as the experimental error. 

The quite small discrepancy between the two value of l^. (0.8 and 
1.3) can be due to the following reasons: 

- some experimental parameters have been calculated and not measured (pH 
for example), 

- rapid spectrophotometry technique does not give enough time for the 
reaction to reach equilibrium. 

Still a good estimate of such a constant can be JtgK • 1,1 i 0.3. 

We now present the redox potential diagram of americium in carbona­
te medium ([NaHC03] + [Na2C03] - 2M): 

2.045«0-0'° 

Aa(C0,)->2" 0.916 Am(C0,) g
6" 3.200. AnO,(CO,),5' 0.964, AmO,(CO,) 

±0 .005 j ÎTJTOTU* ± o . o o 5 * 

I 2.062*0.015 

1.68O±0.007 

fpH - 9 .4 ; (NaHC03] + [Na 2 C0 3 ] - 2M ; [C0 3

2 "1 - 0 .75 ± 0.05 ) 

we comp?re i t to a s im i la r americium diagram, obtained from the l i t e r a t u r e , in 

a c i d i c solut ions (1 M HCIO^ ) : 
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Am 3 + 2.6Q [ 2 7 ] > Ara4+ 0 .86* [ 3 0 ] y Am0 2

+ 1.61 [ 2 6 ) > Am0 2

2 + In 1M HCX04 

a l l the p o t e n t i a l s are given In V/NHE. 

* This value seems too low; It would lead to igSj(IV) = -3 (at I = 0 M) 

which Is 9 order of magnitude lower than the Np0 2 (00^)3 formation constant 

[ 3 1 ] ; we would rather suggest E° (An0 2

+ , Am 4 + ) = 1.4 ± 0.2 V/NHE. 

To draw the amerlcium Pourbaix diagram in carbonate media, we use: 

i ) the redox p o t e n t i a l diagram obtained at pH - 9 . 4 , i i ) our Am(l l l ) 

carbonate coraplexing constants and those est imated for Am(V) and Am(VI) 

carbonate complexe (by analogy to Np(V) (31] and Pu(VI) ( 3 2 ] , U(VI) [ 1 0 ] , 

[ 3 3 ] ) (Figure 7 ) . 

We present a E v . s . ig[C0j ] diagram, In which we show the 
Inf luence of the C0 2 p a r t i a l pressure (Figure 8 ) . Even i f the four ox idat ion 
s t a t e s of amerlclura c o e x i s t under the condi t ions studied by Bourges, the III 
and VI valences are the major ones present at lower pH. S t i l l the V valence 
has a narrow domain of e x i s t e n c e at 1.2 < E < 1.6 V/NHE and - 1 2 < ! g [ C 0 3

2 " ] ^ *T 

Figure 8 shows that the only spec ies present In the water e l e c t r c 
a c t l v e domain are the Am(IlI) carbonate complexes ; th is r e s u l t conf ir 
chat i t i s quite d i f f i c u l t to oxidize th i s valence; Maglrlus [34] observed 
spontaneous ox idat ion of Am(III) to Am(V) due to Ci" r a d i o l y s l s during a 
americlum s o l u b i l i t y study In 5M N a d [ 3 4 ] . This study was connected with a 
program of waste d i sposa l in s a l t . The s t a b i l i t y domain of Am(V) due t 
spontaneous oxidat ion Is represented by the dashed region In figure 8. 

This diagram i s va l id for low amerlcium concentrations ; in £.-> , 
we did not take Into account the formation of p r e c i p i t a t e . When the 1 1 
americlum concentrat ion i s increased, americiu'a 111 and VI are s t a b i l i z e d by 
the formation of Ao^CCO^^s) and Am02(CC>3)(s) ; as a resu l t , Am(V) dlspro-
p o r t l o n a t e s . 
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Figure 8: Pourbalx diagram for amerlclum In carbonate me-lla: [Am!t is very 
low (trace level) ; no polynuclear species, no mixed complexes, no 
solid and no colloid formation have baen considered. 
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The diagram shows the Influence of pCC^ : a reasonable decrease of 
pCO, stabilizes Am(V). Of course, if p<X>2 is too low (as in concrete inter­
stitial waters, for example), this diagram is not valid, because hydrolysis 
ts then the predominant phenomenon in solution. 

In conclusion, for diffusion and migration calculations in usual 
groundwater conditions, the only species to be considered are the trivalent 
americium hydroxy or carbonate complexes (Am(OH) , AntCO^)*, Am(C03)2""). In 
strongly oxidizing media, like those found In salt waste repositories, the 
Am(V) complexes should also be taken into account, due to radlolysis ; 
Am(V) does not disproportionate rapidly and Is usually much more soluble 
than Am(III) (Figure 7). 
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III.2. L'AHERICIUM ET LES LANTHANIDES TRIVALENTS EM MILIEU CARBONATE 

Nous allons maintenant comparer les résultats obtenus pour le système 

aiaéricium - carbonate, aux données de la littérature concernant le système 

"lanthanide trivalent - CO, ". 

39 
Le comportement chimique de l'ytrium ( Y, 

élément situé au-dessus du lanthane dans le tableau périodique, appartenant au 

groupe de transition III) est semblable à celui du terbium ( Tb) et du 

dysprosium [ Dy) (tous deux appartenant à la série des lanthanides). Il 

apparaît que ces trois éléments ont des rayons ioniques voisins (Figure III-1). 

En général, les éléments analogues, ayant le même rayon ionique, ont, à 

la même va 1erce, des caractéristiques thermodynamiques semblables et des struc­

tures cristailographiques similaires. Tenant compte des "contractions" lantha-

nidiques et actinidiques (dues à l'écrantage partiel d'un électron par un autre 

électron de la même couche 4f ou Sf ) qui correspondent à la diminution du rayon 

ionique (r. ) avec 1 'accroissement du numéro atomique, nous comparons entre eux 

(Figure III-l) les éléments de série ï (lanthanides et actinides). 

Contrairement à l'analogie "numéro atomique" qui ferait correspondre 

l'aœéricium trivalent (5f ) à l'europium. Eu, (4f ), c'est le néodyme, Nd (4f ) 

qui semble avoir le même rayon ionique : r(Nd) = r(Am) (Figure III-l). Il n'est 

cependant pas exclu que le cerium. Ce, et l'Eu aient des comportements chimiques 

semblables. 

Nous allons présenter une revue bibliographique du système "lanthanide -

carbonate" en considérant : 

a) les complexes carbonates en solution, 

bl les solides carbonates. 
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Tableau III.1 Revue bibliographique du oystèmc M(III) - CO' 

Equilibres M : Ce y La Eu Am Eu Am Am 

M 3 + + iCO^~ J M(C0 3)^"
2 1 (i = 1) 

(i = 2) 

(i = 3) 

(i = 4) 

MCO* + COj" •*_ M(CO )~ 

M 3 + + H O + CO (g) 1 M HCO^+ + H + 

2 M 3 + + H 20 + C02<g) *
 M 2 c 0 3 + + 2 1 , + 

6,32 

11,1 

12,6 

13,7 

4,78 

6, 1 

5,4 

-10,1 

5,67 

- 6,59 

-10,71 

5,94 

10,72 

4,80 

5,81 

9,72 

3,90 

5,9 

10,6 

4,7 

5,7 

9,5 

3,8 

5,45 

8,92 

11,44 

<10 

3,47 

[NaCIO J(M) 
4 

3 3 3 1 3 3 

FERRI 

[26) 

SPAHIU 

[25] 

CIAVATTA 

[24)) 

LUNDQV1ST 

[22] 

Données calculées 

grâce au T.I.S. 

notre 

travail 
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III.2.1. Lanthanide - carbonate : la chimie en solution 

CIAVATTA et al. [24] ont étudié le système La(III) - carbonate à force 

ionique élevée : I = 3 M (NaClû ). Les équilibres de formation des complexes ont 

été étudiés à 25°C, en mesurant le pH des solutions de 1anthane en milieu per-

chlorate, saturées par un mélange de c ^ 2 ^ 2 ( 9 a z ) ( 0 i l < [lallllï] < 1 M ; 

pCO- = 0,1 ou 1 atm). Les mesures de force électromotrice peuvent être inter­

prétées en supposant les équilibres suivants : 

La 3 + + H_0 + C02(g) + LaHCO^+ + H + 

La 3 + + H 20 + C02(gl H 

2La 3 + + H O + CO,(g) £ La COÎ + + 2H + 

Les constantes d'équilibre présentées au Tableau III.1 nous permettent 
2 + ds tracer les domaines de prédominance (Figure III-2) des espèces LaHCO , 

4+ + 2-
La,CO. , LaCO , en fonction de lg[CO. ], en tenant compte de la concentration 
totale en métal (Mt) et de la pression partielle en CO- (pCQ ). On constate que 

4+ 
l'espèce La2C0 n'apparaît, de façon significative, que pour M > 0,01 M, alors 

que l'espèce LaHCO- ne dépasse jamais 10 % de la composition totale. Il est donc 

à prévoir que le lanthane, dans les conditions rencontrées dans les eaux souter­

raines, se trouve sous la forme l-n'CO.) ou La(CO-) . 

SPAHIU [25] a étudié le système Y(III)-H O-C0-(gï par coulométris, à 

force ionique élevée I = 3 M (NaClO.). Les mesures effectuées à 3 < pH < 4,5 et 

pCO- =0,1 ou 1 atm peuvent être interprétées par la même séria d'équilibres que 

celle présentée pour le lanthane. Les constantes de formation, présentées dans 

le Tableau III. J, mènent aux mêmes conclusions r_ie précédemment. 

FERRI [26] a mesuré à 25°C, en .ilieu NaCIO ( 3 Mî les constantes 

d'équilibre du système Ce(III) - carbonate. Il interprète ses résultats par la 

formation des espèces CetCO.Ï. (i = 1, 1, 3/ 4) en présence des solides 

Ce?<CO.)_(s) et NaCetCO-)_(s), en supposant les équilibres suivants : 



pH < 8 Ce (CO ) ( s ) + 6 H + J 2 C e 3 + +3CO ( g ) + 3H 0 
2 3 3 <- ! 3 2 

3' 

2" • — ~ 2 " ' - """"J 1! 

Ce 3 + + H O + C02(g) •* Ce(CO,)T + 2H 

Ce + 2H 0 + 2CO (g) •* Ce(CO_)~ + 4H 

pH > 8 

Le Tableau III.l regroupe les constantes de formation obtenues. 

LUNDQVIST [22] a effectué des œsures d'électromigration (à I = 1 M (Na&O )) 

NaCe(C03)2(s 

Ce 3 +

 + 3C0j" 

ce 3 +

 + 4C0^~ 

Na + + Ce 3 + + 2C02~ 

Ce(C03)^" 

Ce(CO.)5~ 
3 4 

pour comparer les systèmes Eu(III) ; Am(III) - carbonate. Il interprète ses 

résultats par la formation des complexes MCO ; M(CO ) (M = Eu ou Am). La 

Théorie d'Interaction Spécifique (T.I.S.) permet de recalculer les constantes de 

formation à force ionique I = 3 M (NaClO ), afin de pouvoir les comparer aux 

valeurs correspondantes des autres éléments présentés. 

A partir des différentes valeurs de la constante de formation du premier 

complexe M(CO.) , lg3. = 5,9 ± 0,4 semble être une bonne approximation pour les 

lanthanides et actinides à force ionique I = 3 M NaCIO ; ceci équivaut, ramené 

à l'état standard (I = 0), à lg|3 = 8,0 ± 0,8. Il est actuellement impossible de 

faire de pareilles estimations pour les autres constantes de formation, vu l'in­

suffisance des résulats expérimentaux en la matière. Notons cependant la consta­

tation de LUNDQVIST : l'Am(CO ) a un domaine de stabilité plus grand que 
+ 2- 2-

Eu(CO_) (- 6 < lg[CO ] < - 3,8 et - 6 < lg[CO ] < - 4,8 respectivement). Il 
pourrait en résulter une diminution du domaine de stabilité du complexe 

Contrairement à FERRI [26] et DUMONCEAU [27] qui prouvent l'existence du 

complexe M(CO_). , pour les lanthanides, nous n'avons pas mis en évidence ce 

complexe pour 1'Am(III) lors de l'étude spectrophotometrique effectuée à 0,1 < 
2-

[CO ] < 3 M. De plus, l'étude électrochimique de BOURGES [28] en milieu carbo-
3— 2— 6— — 

nate concentré décrit l'équilibre Am(III)(CO ) + 2CO + Am(IV)/(CO ) + e 
et ne peut pas être interprétée par la présence du complexe A.Ï<(CO-)^~. 

Cette différence de comportement entre lanthanides et actinides doit être 

sans grande conséquence pratique car U(III), Np(III) et Pu(III) sont vraisem­

blablement oxydés par l'eau en milieux carbonates (ou bicarbonates) concentrés. 
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Figure I I 1-2 
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III.2.2 - Lanthanlde-carbonate : chimie du solide 

Afin d'Interpréter correctement les mesures de solubilité, il faut 

connaître la nature de la phase solide(en équilibre avec la solution) qu'on 

caractérise par son produit de solubilité. On peut alors déterminer la 

composition et les constantes de formation des complexes solubles. 

En ce qui concerne les solides d'amiricium en équilibre avec des 

solutions aqueuses contenant des ions carbonates, leur nature est assez 

controversée. SHILOH a mesuré, lors de son étude de solubilité [29], le 

rapport [003^"] / lAnr ] = 1,6 du précipité ; 11 en déduit que le solide est 

Amj (003)3. KIH interprète ses résultats de solubilité en milieu carbonate 

[14) par la formation du solide Am(0H)(C03) , par analogie avec Eu(OH)(C03) 

(identifié d'après un spectre Infrarouge). 

Pourtant, les résultats de NAGASHIMA [301 publiés sur les carbona­

tes solides de lanthanides (Ln) montrent que les solides mixtes Ln(0H)(CO3> 

ne se forment qu:n une température d'environ 60°C, alors que 3 température 

ambiante (25-30°C) seuls les solides Ln2(003)3, 8H20 et NaLn(C03)2
 s o n ' 

stables et majoritaires, comme le montre la figure III.3. 

Ainsi, une suspension aqueuse de l'h^droxyde de terre rare 

(Ln(0H)3) saturée par du CO2 (gaz) se transforme, en 48 heures, en 

1.^(003)3. Ce solide peut être aussi préparé en ajoutant du NaHCÛ3 (0,1 M) à 

une solution dêciraolalre de 1^(0104)3, et en faisant barbotter du CO2 dans 

la solution pendant 24 heures. 

His en contact pendant deux jours avec une solution concentrée de 

Na2C03, ce solide se transforme en NaLn(CÛ3)2i alors qu'il peut s'hydrolyser 

en solution tiède (40 - 50°C) pour donner le solide mixte Ln(0H)C03> 

L'obtention de ces solides de lanthanides nécessite deux ou trois 

jours au maximum. Dans le cas de l'américtura, nous avons constaté que la 

cinétique d'obtention des phases solides bien cristallisées est beaucoup 

plus lente. Lors d'une expérience préliminaire, nous avons préparé deux 

solides (A et B) ; le solide A a été précipité en milieu NaHC03 (0,1 M), en 

saturant la solution avec du CO2 (1 atm), alors que B a été préparé en 

milieu Na2CÛ3 (1 M). Bien que les solides ne soient pas parfaitement 



Figure I I I — 3 : Domaines de stabi1ï te de di f ferentes 

phases so l ides du système Ln( l l l ) -C0_ 

en fonct ion de la temperature 
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cristallisés, nous présentons les clichés de diffraction de rayon X 

obtenus : 

solide A : 20 = 10,22/19,00/19,63/20,62/21,75/24,68/26,30/28,40/32,03/33,05 

solide B : 20 = 6/22,34/25,20/30,08/37,53. 

Pendant l'étude de solubilité que nous avons effectuée par la 

suite, nous avons prélevé des échantillons solides à différents pH j tous 

les clichés obtenus étaient semblables à celui du solide À. 

Afin de déterminer à quelle phase américium-carbonate A et B 

correspondaient, nous avons rassemblé les données cristallographiques des 

solides de lanthanides existants : 

Ln2(C03)3.xH20 (tableau III.2.a) , Ln(0H)(C03) (tableau III.2.b) 

NaLn<C03)2» 6H20 (tableau III.2.c) ; Ln(OH>3 (tableau III.2.d) 

(la liste des fiches ASTM est indiquée au tableau III.3). 

En parcourant les valeurs 26, on constate que les deux premières 

raies sont caractéristiques de chaque phase solide : 

Solide Ln(0H) 3 NaLn(C0 3 ) 2 Ln(0H)C0 3 L n 2 ( 0 0 3 ) 3 

l ê r e raie 16 6 - 7 17 - 18 10 - 11 

23 

2lme r a l e 28 13 - 14 24 - 26 19 - 21 

Nous en déduisons que le solide A (mis eu évidence au cours de 

notre étude de solubilité) correspond a Ao^CCO^^, 81^0, alors que B est le 

double carbonate NaAm(C03)2- Cette conclusion est en accord avec les résul­

tats de NAGASHIMA [30] (figure III.3) ; Ils confirment également ceux de 

FERRI qui a mis en évidence les solides Ce 2 (003)3 '< NaCe(C03)2

 e t La2(C03^3> 

lors de l'étude des systèmes lanthanldes-carbonates. 



Ln 2 (003)3 

Tableau l l l - 2 a 

La 2 ( C 0 3 ) 3 , 8H 20 10,26 (X) 18,15 (2) 19,71 (1) 20,78 (5) 21,24 (2) 22,32 (1) 27,08 (2) 29,0b (2) 

(Ce ,La ) 2 ( C 0 3 ) 3 , 8H 20 10,53 (X) 18,55 (4) 19,76 (4) 27,25 (5) 30,48 (3) 42,40 (3) 42,61 (3) j 43,69 (3) 

P r 2 ( C 0 3 ) 3 , 8H 20 10,43 (X) 18,82 (1) 19,93 (1) 20,98 (3) 23,08 (2 ) 23,26 (2) 
i 

27,50 (2) \ 29,55 (2) 

Nd2 ( C 0 3 ) 3 , 8H 20 10,51 (X) 21,39 (2) 27,59 (2) 29,55 (3) 29,96 (2) 34,88 (2) 43,91 (2) ! 68,42 (3) 
1 

(La ,Nd) 2 ( C 0 3 ) 3 , 8H 20 10,46 (X) 18,70 (3) 19,89 ( 3 ) 20,98 (3) 21,50 ( 3 ) 22,49 (3 ) 27,42 (4 ) 29,45 (4 ) 

Ce2 (003)3 f ^"2° 10,43 (X) 20,88 (5 ) 27,42 (1 ) 29,75 (2 ) 31,70 (2 ) 33,15 ( 2 ) 42,61 (1 ) 43,69 (2 ) 

Y 2 < c 0 3>3 > 3 H 2 ° 11,69 (6) 15,70 (9) 19,36 (X) 22,96 (8) 24,99 (6) 30,17 (5) 35,45 (4) 46,03 (4) 

Gd 2 ( C 0 3 ) 3 , 3H 20 11,63 (4) 15,37 (4) 18,99 (7) 22,60 (X) 24,71 (4 ) 29,75 (6) 35,02 (6 ) / 

Cm2 (003)3 > 2 ' 8 5 H 2 ° 11,48 (X) 15,42 (2) 22,49 (7) 23,02 (8) 28,87 (1) 34,88 (4 ) 43,69 (3) 46,03 (1) 

Gd 2 ( C 0 3 ) 3 , 2 ,5 H 20 11,56 (6) 15,56 (2) 22,66 (X) 23,26 (6) 35,16 (4) 43,91 (5) 46,28 (2) 50,37 (1) 

Nd 2 ( C 0 3 ) 3 t H 20 14.18 (9) 20,88 (X) 24,23 (6) 26,91 (5) 29,55 (9) 30,91 (6) 38,78 (6) 43,03 (6) 
i 

Y 2 ( 0 0 3 ) 3 ; xH 20 11,63 (9) 15,61 (7) 19,32 (X) 22,84 (7) 23,51 (3 ) 24,92 (5) 30,06 (4) 35,45 O) 



Tableau I I I -2b 

Ln (0H)(CO3) 

La (C03)(CH) 17,62 ( 6 ) 24,37 (8) 30,27 (X) 43,04 (5) 43,91 (7) 46,79 (5) 53,54 (3) 57,16 (3) 

La (On)(C03) 17,65 (8) 24,37 (8) 30,27 (X) 35,74 (6) 42,82 (6) 43,69 (8) 46,79 (8) 50,08 (2) 

Ce (C031(OH) 18,59 (7) 24,57 (9 ) 30,48 (X) 36,04 (2) 43,25 (3) 44,14 (5) 47,04 (3) 53,88 (2) 

Pr (CO-^On) 20,59 (X) 30,38 (8 ) 33,79 (8) 35,89 (8) 38,44 (9) 43,91 (9) 45,30 (9) 49,49 (8) 

Pr^0Hyc031 17,80 C7) 24,78 (8) 30,70 (X) 36,04 (5) 44,14 (8) 47,57 (5) 57,95 (5) 61,34 (7) 

Gd (0H)(C03} 18,24 (1) 25,58 (X) 31,59 (X) 36,96 (4) 45,07 (6) 45,54 (6) 48,93 (6) / 

m(COJ^OH) 17,87 (6) 24,92 (8) 30,81 (X) 43 ,91 (5) 44,37 (7) 47,83 (5) 54,58 (3) 73,32 (3 ) 

Kd (0H)(C03) 16,10 (3) 20,74 (X) 24,16 (4) 26,83 (4) 30,70 (5) 38,78 (4) 44,14 (4) 45,79 (4) 

Les huit rales les plus intenses clsssées suivant les 20 croissants des spectres de diffraction RX. 
Les chiffres entre parenthèses étant les Intensités (X est une Intencltê supérieure â 10). 

a) pour Ln2 (C0 3) 3 

b) pour Ln (OH) CO-j 
c) pour Na Ln (C0 3) 2 

d) pour Ln (0H)3 

V£ 



Na Ln (COj) 2 ; 6H 20 

Tableau | 11 _ 2 C 

Na Sro ( C 0 3 ) 2 , 61120 6,69 (X) 13,49 ( 8 ) 20,40 (X) 27,33 (2) 34,33 (6) 41,58 (2) 48,93 (1) 

Na Dy (C0 3 )2 > 6H20 6,79 (X) 13,67 (7 ) 20,59 ( 5 ) 27.68 (1) 34,74 (3) 41,99 (1) 49,49 (1) 

Na Y ( C 0 3 ) 2 , 6H20 6,79 (X) 13,74 (7 ) 20,64 (5 ) 27,77 (1) 34,88 (3) 41,99 (2 ) 49,49 (1) 

Na Gd ( C 0 3 ) 2 , 6H20 6,74 (X) 13,55 (8 ) 20,49 (9 ) 27,51 (1) 34,47 (6) 41,78 (3) 49,21 (1) 

Na Hd ( C 0 3 ) 2 ; 6I120 6.6A (X) 13,38 ( 3 ) 20,30 (8 ) 27.16 (1) 34,19 (6) 41 ,38 (4) 48,65 (1) 

Tableau I 11—2d 

M(OH)34' 

Nd (OH)3 15,90 ( 8 ) 27,86 (7 ) 28,96 (9 ) 40,60 (X) 43,25 (1) 49,21 (5 ) 49,49 (X) 57,16 (3) 67,30 (1) 

Am (0H) 3 15,90 (4 ) 27,77 (X) 28,68 (X) 40,22 (7) 43,04 (3) 48,93 (8 ) 49,78 (7) 56,78 (1) 66,76 (5) 
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Tableau I I 1-3 

Ln 2 (C0 3) 3 . xH 20 

Listes des fiches ASTM consultées 

ASTM 
La2(C03)3 , 8H 20 25 - 1400 
(Ce-La)2 (C0 3) 3 , 8H20 6-76 
Pr 2 (C0 3) 3 , 8H 20 31 - 1143 
Nd 2 (C0 3) 3 , 8H 20 29 - 918 

31 - 877 
(La, Nd) 2 (003)3 , 8H20 30 - 678 
Ce 2 (C0 3) 3 , 6H20 30 - 295 
Y 2 (C0 3) 3 , 3H 20 25 - 1010 
Gd 2 (C0 3) 3 , 3H 20 30 - 548 
Sm2 (C0 3) 3 , 2,85 H 20 31 - 1201 
Gd 2 (C0 3) 3 , 2,5 H 20 31 - 525 
Nd 2 (003)3 , HTO 28 - 670 
Y 2 (C0 3) 3 , ;H20 24 - 1419 

Na Ln (C0 3) 2 , 6H20 

Na Sm ( C 0 3 ) 2 1 6H 20 
Na Dy ( C 0 3 ) 2 , 6H 20 
Na Y ( C 0 3 ) 2 , 6H 20 

Na Gd ( C 0 3 ) 2 ; 6H 20 

Na Nd ( C 0 3 ) 2 , 6H3O 

Ln (OH) C0 3 

30 - 1240 
31 - 1288 
30 - 162 
3: - 1291 
30 - 1223 

La(0H)C0 3 2 6 - 8 1 5 La (CO3) OH 

29 - 744 La(C03)OH 

Ce (0H)C0 3 32 - 189 

Pr(OH)C0 3 26 - 1349 Pr (C03) OH 

27 - 1376 Pr(pK)C03 

Nd(0H)C0 3 2 7 - 1 2 9 5 Nd (Ç03] OH 

27 - 1296 Nd (0HJCO3 

Gd (OH)C03 24 -• 421 
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I V . INTERACTION A m ( I H ) - SUBSTANCES UUMIQUES 
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IV. 1. Définitions e t caractérist iques de3 substances humiques 

Ayant étudié l ' hydro lyse de 1'américium et la formation de complexes 

carbonates, nous nous sommes in t é r e s sé s a l ' i n t e r a c t i o n Am(III) - substances 

ni n iques . 

En effe t , constituant la majeure par t ie des matières organiques des eaux 

e t des sols , les substances humiques, composés macromoléculaires polyfonctionnels 

e t acides, sont importantes en tant qu'agent complexant vis-à-vis des éléments 

métal l iques. I l est donc nécessaire de savoir à pa r t i r de quelle concentration 

l e s acides humiques réagissent sur les complexes inorganiques des radioéléments 

à vie longue ( t e l que l'Ant), issus de déchets nucléaires. 

Les substances humiques, macromolécules de structure enc * connue, 

r é su l t en t de la transformation chimique et/ou biochimique des rési ' ' •• animaux e t 

végécaux. Ces substances c o n s t i t u e n t un mélange hétérogène et complexe de 

nombreux polymères. Ne pouvant suivre leur s t ruc ture , la c lassif icat ion s'ef­

fectue selon les différences de so lub i l i t é en milieu aqueux. 

Les substances humiques se d i v i s e n t en t r o i s grandes f r a c t i o n s : 

a) l a f r a c t i o n fulvique - so lub le à la fo i s en milieu acide e t a l c a l i n 

b) la fraction humique - soluble uniquement en milieu alcalin 

c) l'humine - insoluble à tout pH. 

(Cette présentation coïncide avec le poids moléculaire croissant) . 

I l n ' ex i s t e pas de séparation net te entre les deux premières fract ions, 

mais une évolution graduelle des propriétés d'une classe à l ' a u t r e . Malgré leurs 

différences de so lub i l i t é , les acides fulvique (FA) et humique (HA) présentent 

des propriétés communes. Ce sont des composés : 

o présentant une structure polyaromatique avec de nombreux groupements poly-

fonctionnels acides (carboxylique CpOH," phénolyque jOH) O M e J . 

o à caractère polyélectrolyte de type anionique 
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o tensioactifs à propriété colloïdale 

o à fortes propriétés complexantes vis-à-vis des éléments métalliques, ce qui 

leur fait jouer le rôle de composé biorégulateur de cation métallique et de 

transporteur de métaux de trace. 

L'étude de la spéciation du système matière humique (HA ou FA) -

Am(III) a été effectuée par spectrophotométrie. Ce travail a fait l'objet 

d'une publication (en anglais) dans Inorganica Chimica Acta (1987), dont nous 

joignons la version intégrale. 

Il faut cependant remarquer que l'étude des complexes métal-substances 

huœiques soulève toute une catégorie de problèmes, concernant notamment : 

- la composition des complexes ; 

- l'utilisation de constantes classiques d'équilibre (ces "constantes" varient 

en fonction du pH et de la force ionique de façon encore assez mal connue) ; 

- le système d'unité à utiliser (mole, équivalent, gramme) pour la concen­

tration des acides HA et FA. 

:t - la competition avec les autres cations de l'environnement : ces derniers sont 

en général très abondants et ont la tendance a chasser les radioéléments des 

sites de comp!fixation des substances humiques. 
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IV-2 SPECTROPHOTOMETRIC STUDY OF THE INTERACTION 

BETWEEN AMERICIUM ( I I I ) AND HUMIC MATERIALS 

n : u | i n , P. Robouch and ?• Vi co rge 

n t r e d 'Ecudes- N u c l é a i r e s , CEiKA/OROD/S E S Q/S CP CS , 8P n> 6 , 32265 

n c a - i a y - a u x - R o s e s e de , F r a n c e . 

A-LARD 

p a r t m e n c o f Wa te r i n E n v i r o n m e n t and S o c i e t y , 

n i c c i n g U n i v e r s i t y , S - 5 3 I 3 3 L i r . k S p i n ç , Sweden. 

ABSTRACT 

The formation of complexes between americium and humic materials 
(fulvic acids from a deep groundwater and a surface water ; humic acids from 
a surface water, a lake sediment and from soil) has been studied by a spec-
trophotometric technique. Formation constants for l:l-complexes (log p) of 
6.2 and 6.0 are obtained for the two fulvic acids and of 7.0, 7.2 and 7.5 for 
the three humic acids, respectively(at I = 0.10 M NaCIO», pH 4.65, 20 ± l'C). 
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INTRODUCTION 

A c t i n i d e s in a l l o x i d a t i o n s t a t e s ( I I I , IV, V and VI) would form 
s t r o n g complexes wi th n a t u r a l o r g a n i c s l i k e humic and f u l v i c a c i d s [ 1 ] . 
H y d r o l y s i s ( o x i d a t i o n s t a t e IV) and ca rbona t e complexat ion (ox ida t i on s t a t e s 
V and VI) would u s u a l l y dominate over t h e format ion of o rgan i c complexes i n 
t h e pH and c a r b o n a t e c o n c e n t r a t i o n ranges of most sub - su r face w a t e r s . For 
t r i v a l e n t a c t i n i d e s , however, hunate complexa t ion could be predominant , and 
t h e e f f e c t s on e . g . a c t i n i d e t r a n s p o r t p r o p e r t i e s i n the environment would be 
• o s t pronounced for t h i s o x i d a t i o n s t a t e . Th is has been confirmed i n s e v e r a l 
s t u d i e s of americium s o r p t i o n and m o b i l i t y i n g e o l o g i c systems in the p r e s e n ­
c e of humic m a t e r i a l s [ 2 - 5 ] . A s tudy of the format ion of americium complexes 
w i t h humic and f u l v i c ac id s of va r ious o r i g i n (groundwater , s u r f a c e wa te r , 
l a k e s ed imen t s and s o i l ) . us ing a s p e c t r o p h o t o m e t r y technique , i s p r e s e n t e d 
i n t h i s p a p e r , 

EXPEBIMEN7AL 

Absorbance s p e c t r a were recorded ( a t 470-530 run, 10 cm c e l l s , wi th a 
Cary 17D i n s t r u m e n t ) for americium s o l u t i o n s ( 2 . 4 8 x 10" ' M or 3-10 x 1 0 ' ' M 
i n 0 .10 H NaCiO,, w i th 0.005 M Na Ac, pH 4 .65) i n t h e p resence of humic mate­
r i a l s . F ive d i f f e r e n t humâtes were used a t c o n c e n t r a t i o n s between 0 and 
6C mg/1 : 

a - F u l v i c a c i d from a deep groundwater ( F j â l l v e d e n , Sweden) ; FA-GW [ 6 ] 

b - F u l v i c ac id from a s u r f a c e water (BersbB. Sweden) ; FA-SW [7 ] 

c - Huaic a c i d from a s u r f a c e water (BersbB, Sweden) ; HA-SW [ 7 ] 

d - Humic a c i d from a l ake sediment (Lake Bardfo rd , F l c r i c •) ; HA-LB 

[8.9] 
e - Humic acid from a soil (available from Aldrich) ; HA-A [10]. 

Description of the recovery of the humic materials, their purif ica­
t ion and characterizat ion are given elsewhere [6-10] . 

All work - i t h americium, including recording of the spectra, was 
performed in a glove-box at 20 ± l 'C and in the presence of a i r . 
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RESULTS AND DISCUSSION 

Absorbance spectra for the five systems are given in Fig. 1. The 

characteristic absorbance peak for americium (III) at 503•! hm is displaced 

in the presence of humâtes, and a new peak appears at 504.8 - 505-5 nm. The 

presence of an isobestic point indicates that either only one new species is 

detected in the system or all the humate-Am complexes have the same spt^tra. 

Conditional formation constants have been calculated under the 

assumption that the new peak represents a 1: l-complex (AmA) and that no other 

species (except Am3' ) has to be considered. The absorbance A in the system 

would be given by: 

A = £ 0a * £,b (1) 

where a and b are the concentration (mol/1) of Am3* and AmA. respectively and 

£ the corresponding molar extinction coeff ic ients . The ra t io : 

A / ( a • b) = £ ( 2 ) 

would give £ 0 and £, for b = 0 and a = 0, respectively. The formation cons­

tant of the complex AmA is given by: 

15, , = B/[a(nC - b)] (3) 

where m = total concentration of humate (g/1) and C = capacity of the hunate 

(mol/g) . For a given ratio of a/b and with a known value for C the correspon­

ding value for m can be calculated as a function of (3,. . 

Fig. 2 gives values for £ according to Eq. (2j, as measured at the 

wavelength corresponding to the 1 :l-complex of the system. Calculated forma­

tion constants (giving the best fit to experimental data. Fig. 2] are given in 

Table 1, as well as capacities and formation constants for americium comple­

xes given in the literature. 

The spectra indicate a formation of a single 1:l-complex. This may 

merely represent a certain type of bonding between americium and the humics, 

and no further conclusions concerning the nature of the complex can be drawn 

solely from the present data. However, no second type of complexes is indica-
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ted, corresponding to what is denoted as a l:2-species in the literature [9, 
11, 12], Possibly, the americium/huaate concentration ratio is too high for 
such species to be formed. 

A formation of a colloidal fraction and subsequent precipitation 
with tine of a visible solid phase take place when the concentration of 
humics is above the equivalence point. This is particularly the case for the 
high molecular weight humic acids HA-LB (m.w. 15000) and HA-A (m.w. 50000). 
while the fulvic acids remain as soluble species even at concentrations far 
above the equivalence point. Similar coagulation phenomena have previously 
been reported when humics in solution encounter solutions of high americium 
concentrations [15]• However, the molar extinction coefficient for americium 
would set a lower concentration limit in spectrophotometric studies of the 
present type, and measurements caru--not be performed at significantly lower 
americium concentrations. Thus, the calculated formation constants rather 
represent minimum values since the observed £ t -value corresponding to the 
l:l-complex might be too low, due to the formation of a colloidal humic frac­
tion (cf. HA-LB and HA-A in Fig. 2). 

The calculated conditional constants are in fair agreement with 
previously published data, Table 1, considering the differences in 
experimental techniques and chemical conditions and the fact that the 
formation constants are not given in the same units due to different 
definitions of the ligand capacities So the (3,, values are recalculated in a 
common unit system (1/g), Table 1. In these units.a good agreement is 

for 
observed for the formation constants P,, of l:l-complex exceptithe rather 
high value for HA-LB system obtained by solvent-extraction. In the present 
study, the concentrations of americium and humic materials are of the saae 
order of magnitude, and complex formation is studied under conditions where 
all the added humate would be complexed by americium. Previously published 
studies, Table 1, have been performed with americium at trace concentration 
levels. This could be one reason for the significant difference between the 
constants for the HA-LB systems. 

Spectrophotometric studies of americium-humate cooplexation perfor­
med at lower americium concentrations (in the wavelength range 250-320 nm) 
are in progress. 
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TABLE 1 

FORMATION CONSTANTS FOR AmA COMPLEXES 0,, 

Humate C a l og 0 , , l o g O , , log B ^ Ref 
meq/g K/eq) (t/s) 

FA-GW 0.88 6 .2 + 0 . 2 
-

3.1 This work 
FA-SW 1.22 6 .0 ï 0 . 2 3-1 " 
HA-SW 1.20 7 .0 ? 0 . 2 4 .1 " 
HA-LB 1.03 7 .0 ? 0 . 3 1.0 
HA-A (1 .1) ( 7 . 5 ) 

6.83" (t-7) '• 
RA-L3 6.83" 1.11 [ n ] 
HA-LB 9.26 e 6.56 [ 9 . 1 2 ] 

HA(so i l ) 6.10" 3.11 [ 1 3 . 1 1 ] 

a. Capacity corresponding to a 1.1 complex ; pH 1.65, I = 0.10 M, NaC£04. 

[Am] = 10"5 M. [HA] 0 to 60 mg/1 

b. determined by Ion-Exchange ; pH 1.5, I = 0.10 M NaC£04, tracer Am, 

[HA] = 0 to 1 g/1 ; 0 expressed in 1/eq (H") 

c. determined by Solvent-Extraction ; 0 calculated at pH 1.65,1 = 0.10 M 

NaC^Oj , from log 0 = 10.58 ot • 3.81, tracer Am, [HA] = 0 to iOO mg/1 ; (3 

expressed in 1/eq (COOH) 

d. determined by Ion-Exchange ; pH 6.5. I = 0.10 M NaC£0, tracer Am. [HA] 0 

to 27 mg/1 ; (3 expressed in 1/mole (MW = 1800) 

e. 0 expressed in 1/g (common units for comparison) 
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Figure 1 : Absorbance spectra for americium (III) in the presence of 
different concentrations of humic materials 
pH = 4.65 ; I = 0.10 H NaC«0t ; [Am],. = 2.5 (or 3.1) 10"5 M 
la : System Am3*/FA-GW (fulvic acids from groundwater) 
lb : System Am3'/FA-SW (fulvic acids from surface water) 
lc : System Am3°/HA-SW {humic acids from surface water) 
Id : System Am3'/HA-LB (humic acids from Lake Bradford sediment) 
le : System Am3"/HA-A (humic acids from ALDRICH Company) 

Figure 2 : Absorbance (e) as a function of total humic concentration (m in 
mg/1) at the wavelength corresponding to the formation of an 
AmA-complex (pH 4.65 ; I = 0.10 H NaC£04 [Am] T = 2.5 (3.1) 10"5 M) 
2a : System Am 3VFA-GW 
2b : System Am3*/FA-SW 
2c : System Am3-/HA-SW 
2d : System Am3-/HA-LB 
2e : System Am3-/HA-A 
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V. COMPORTEMENT DE L'AMERICIUM EN MILIEU NATUREL 



n4 

V.î. Préliminaire 

Connaissant le comportement de l'américium trivalent vis-à-vis de l'hy­

drolyse, de la complexation par les carbonates et des substances humiques, nous 

avons effectué des calculs tenant compte de la coexistence de trois ligands, 

afin de simuler le cas réel des eaux souterraines. Ce travail a fait l'objet 

d'une publication (en anglais) dans Radiochimica Acta (1987) et a été présenté à 

la Conférence "MIGRATION 87" qui a eu lieu à Munich. Lors de la compilation des 

résultats, nous n'avons pas considéré la formation de complexes mixtes (dont il 

faut prouver l'existence), d'espèces polynucléaires, de colloïdes ou de préci­

pités solides. 
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\/.2 ENVIRONMENTAL BEHAVIOUR OF AMEKICIUM IN WATURAL WATERS 

V a l é r i e MOULIN, P i o t r ROBOUCH, P i e r r e VITORGE and Bert AIXARD 

Ce.-.tre d ' E t u d e s N u c l é a i r e s de Fontenay-aux-Roses , 

CE5DCA/DRDD/SESD/SCPCS 

3P 6, F-92265 Fontenay-aux-Roses Cedex FRANCE 

A3STRACT 

The behaviour of actimdes in environmental systems is of primary importance 

v'r.e.r. assessing the safety of various concepts for the disposal of radioactive 

wastes in geological repositories. 

Natural groundwaters are the main transport medium for transuranic elements 

in the geosphere. Among the iigands usually found in such systems, OH , CO, , 

KCC. and humic substances are of particular interest due to the stable 

co-ple.xes they form with americium. 

The values of formation constants for the different ligands are presented 

and the americiurn (III) specialion in aqueous conditions at varying pH, C0_ 

partial pressure and humics concentration are discussed. 

In the inorganic system a: pCO =10 atrr. hydrolysis is the major phenomenon 

while at pCO=0.i atm carbonate species become predominant. In the presence of 

very low concentrations of humic materials (0.1 xg^L) americium would be 

entirely associated with humate ligands. 

KEYWORDS 

AMERlCIL'M I III) , HUwrC SUBSTANCES, HyOROLÏSrS, CARBONATE, SPECIATION, 

COMPLEXATION, SPECIFIC INTERACTION THEORY 

• Cn l eave from U n i v e r s i t y of Link-oping, Department of Water in Environment and 

S o c i e t y , L inkoping , S-58I 81 SWEDEN 
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INTRODUCTION 

In c a s e of a c c i d e n t a l r e l e a s e of r a d i o n u c l i d e s ou t of a n u c l e a r w a s t e 

d i s p o s a l , i t i s impor tan t t o p r e d i c t t h e i r behaviour in n a t u r a l a q u i f e r sys t ems . 

As a m e r i c i u m i s one of t h e most t o x i c e l e m e n t s in r a d i o a c t i v e w a s t e s , t h e 

k n o w l e d g e of i t s s p e c i a t i o n i n n a t u r a l w a t e r c o n d i t i o n s i s r e q u i r e d . 

Complexation with n a t u r a l l i g a n d s r e g u l a t e s the concen t r a t i on of the metal 

i o n s i n s o l u t i o n . Among t h e l i g a n d s u s u a l l y found i n g r o u n d w a t e r s , 0H~, 

CO, and humic subs t ances (humic and f u l v i c a c i d s ) are of p a r t i c u l a r i n t e r e s t 

{ 1 - 3 ] . The aim of t h i s work i s t o d e t e r m i n e the e x i s t i n g americium s p e c i e s , 

t a k i n g i n t o account h y d r o l y s i s , c a r b o n a t e and humic / fu lv ic a c i d s complexat ion in 

a q u e o u s c o n d i t i o n s ( g r a n i t i c w a t e r s and i n t e r s t i t i a l c o n c r e t e s o l u t i o n s ) . 

PROCEDURE 

T r e a t m e n t of d a t a 

In o r d e r t o compare t h e r e s u l t s a v a i l a b l e in t h e l i t e r a t u r e which were 

o b t a i n e d i n d i f f e r e n t media, i o n i c s t r e n g t h ( I ) c o r r e c t i o n s on e q u i l i b r i u m c o n s ­

t a n t s * S f a r e c a l c u l a t e d u s i n g t h e S p e c i f i c I n t e r a c t i o n Theo ry , SIT [41 : 

l g 8(1) = Ig 8(0) + à z2 D - Ae I ( i ) 

where 8(D) i s the s t anda rd format ion c o n s t a n t s a t 1=0; 

D i s the Debye-Huckel term : 

D= 0.5107 / I / (1+ 1.5 / I ) (2) 

Û z , Ae a r e two pa ramate r s l i s t e d i n Tab les 1 and 2 . 
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Table 1 Parameters of SIT equation and values of lg 

ionic strengthes, I, for the Ara-H 0 system 

at different 

Complex i AZ2 

X 
ûe . 

1 

lg B / ! 
i AZ2 

X 
ûe . 

1 

1=0 M 
i 

1=0.1M NaCIO, ! 
4 1 

~ - H ( O H ) 2 T 

1 Am(OH) * 

.-.111 OH ) . 
j 

1 

2 

3 :': 

- 0 . 0 5 

- 0 . 0 1 

- 0 . 0 2 

- 6 . 6 

- M . 6 

- 2 3 . 6 

- 7 .0 ! 

- 1 5 . 3 J 
- 2 4 . 3 

Table 2 Parameters of SIT equation and values of lq S at different 
i 

ionic strenghtes, I, for the Am-Carbonate system 

Complex « iz: Ac. 
lg 8. 

1=0 M 1=0.IM NaCIO.. 

.--11 (CO,! 

A.T.IC0, ! 

- 12 - 0 . 2 4 ~ . 6 

- 16 - C . 3 3 ' •• . 3 

- 12 - 0 . 1 1 • ' 2 . 6 

T a b l e 3 Ig B v a l u e s f o r t h e A m - H u m a t e / F u l v a t e System a t pH = 4 . 6 5 , 

I = 0.1 M NaCIO. (assuming a 1 : 1 complex) 
4 

Ligand Equivalent ig 6, 

capacity [meq/g) j (B, in 1/eq) ! 

ig 8, 

FAGH 0 .88 6 .2 ± 0 . 2 3. 1 

1 FASW 1 .22 6 .0 ± 0 . 2 3. 1 

| HASH 1.20 7 .0 ± 0 . 2 4 . 1 

1 HAL8 
i 

1 .03 7.0 + 0 . 3 4 .0 
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In a l l computations performed, only monoligand complexes will be considered 

(r.o mixed complexes, no polynuclear species, no colloids or pseudocalloids]. The 

kr-.cwledge of the formation cons tan ts (8 = 8 . , 8 . , S . ! for hydro lys i s , 

ca rbona te , humate or fu iva te complexation a t 1=0.1 M allows the specia t ion 

ca lcula t ions : 

[AmfOHI.or Am(CO >. or Am(A), | 

i species = 100 (3) 
3 3 2 

[Am] + Z [Am(OHI ] * Z [ A m ( C 0 , ) . l * Z [Am(A>.] 
i = 1 l j = 1 3 3 k = 1 k 

w h e r e : 

(A:r.;OH). o r ( C O , ) . o r ( A ] , ] = ( S . " o r 8 , o r 3. ' I • ( Am I * ( ( H* ] _ 1 o r [ C O , ] ^ o r ( A | ' < ) 14) 
1 J J .< 1 J V\ J 

and A = humate or fuivate ligand. 

Am-H 0 system 

Hydrolysis reactions of amencium have been studied by various authors using 

different experimental techniques. As electromigration [5] and electrophoresis 

[6] gave inaccurate results, only liquid-liquid extraction [~,8l and solubility 

experiments (9-11] shall be considered. This latter technique showed that no 

anionic Comdex, AmlOHj , aooears so to pH=13. This result contradicts a 

previous hypothesis [12,13] based on some analogy with lanthanide chemistry. 

The data obtained at different ionic strengthes allow us co determine, by 
# using the SIT, the forxation constants 6. at 1 = 0 and 0.1 M (Table 1 1 . The 

' î 

predominance diagram {* species versus pK) is then presented for the Am-H_0 

system at 1=0.1 M NaClO (Figure 1). 

Am-Carbonate system 

The carbonate ion is a base in jquilibrium with the CO gas: 

C02

2~ + H + ^ ± HCO" (• H4") ̂ _I H 2Q + ( C0 a ) 
K, 1/Kp. 9 

- 2-
where K and Kp are the equilibrium constants of the CO.-HCO.. -CO system. 
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When the CO p a r t i a l p r e s s u r e , pCO , i s c o n t r o l l e d (a mix tu re of CO -Ar i s 

bubbled through t h e working s o l u t i o n ) , the t r e e carbonate c o n c e n t r a t i o n [CO J 

i s deduced from pH measurements : 

( C 0 3

2 ~ ) = (Kp., X ( ) pC0 2 / ( H + ) 2 15) 

F igure 2 p r e s e n t s the Ig [CO ] = flpH) r e l a t i o n a t d i f f e r e n t pCO v a l j e s . 

C o n t r a d i c t o r y i n t e r p r e t a t i o n s of the Ami I I I ) - H o-CO system a r e proposed 

i n t h e l i t e r a t u r e . The a u t h o r s assumed t h e e x i s t e n c e of mixed complexes 

'.-.•n(OH) . (CO 2 ~) . _ i " : ) [ 1 4 - 1 6 | , b i c a r b o n a t e IAm(HCO.>. 3~ l) [16] and carbonate 

<.-_T(C0 ) . 3 ~ 2 i ) ( 7 , 1 5 , 1 6 | complexes. 

A s o l u b i l i t y s t u d y [ 1 7 | was p e r f o r m e d i n o u r l a b o r a t o r y a t h i g h i o n i c 

s t r e n g t h ( 1- [Na ] = 3 m o l e / 1 ) by v a r y i n g t h e CO p a r t i a l p r e s s u r e 

( l g pCO = - 3 . 5 i - I i - 0. 5;0I . Our r e s u l t s have been i n t e r p r e t e d by formation of 

c a r b o n a t e c o m o l e x e s Ami C O , ) . I i= 1, ?., 3 ) . No A m ( C O ) , was found 
3 l 3 4 

s p e c t r o p h o t o m e t r i c a i l y i n t h e 0 . 1 t o 3 M c a r b o n a t e c o n c e n t r a t i o n r a n g e . 

The i n f l u e n c e of i o n i c s t r e n g t h , I , on the formation c o n s t a n t s S. of the 

A.--CO, system i s shown on F igure 3. The same kind of f i g u r e can be ob ta ined 
f e r the Am-H,0 svscem. The 6. v a l u e s varv w i t h i n two o r d e r s of magnitude a t 2 ' I ' 

l<2. 1 M. Thus, for s p e c i a t i o n c a l c u l a t i o n s a t low I ( c o n d i t i o n s found in n a t u r a l 

g r a n i t i c w a t e r s ) , c o r r e c t v a l u e s of f o r m a t i o n c o n s t a n t s 8. a r e r e a u i r e d . 
l 

As for hyârolvsis, SIT gives the S. values at 1=0 and 0.1 M (Table 2!. The 
i 

predominance domain diagram (i species versus lg[CO I) is then presented for 

the Am-CO, system at 1=0.1 M MaCIO (Figure 4). 

Am-Humic/Fulvic system 

Spectrophotometric studies were made in our laboratory on the A-TII III)-Humic 

[HA)/ Fulvic (FA) acid system at 1=0.1 M NaCIO and pH=4.65 I(Ami III)] = lo'^M) 

[IB). Humic and fulvic acids from various origins have been studied : FAGW, 

fulvic acids from groundwater ; HASW and FASW, humic and fulvic acids from 

surface water ; HALB, humic acids from Lake Bradford sediment. The results were 
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in terpre ted by the formation of a 1:1 complex, and the conditional formation 

c o n s t a n t s , 6. , ca lcu la ted for the d i f f e r e n t humic ma te r i a l s studied are 

presented in Table 3. Two unit systems are used for the definit ion of ligand 

capac i t i es , namely - g/1 and - eq/1 ; [HA]̂  (eq/11 = [HA) (g/1) " C(eq/g) where 

;.-.e equivalent capacity C of the ligand towards Am is determined experimentally. 

From these d a t a , predominance diagrams {% species versus lg[HA] , with 

':-:Al in mg/1) have been plotted for two systems : FAGW (Figure 5a) and HAI.B 

.Figure 5b 1 at 1=0.1 M NaClO and pH=4.65. 

Humic substances present p o l y e l e c t r o l y t e p rope r t i e s [1,19] : t h e i r d i s ­

sociat ion constant, pK , increases with increasing ?H and with the degree of 

icnizat ion Ct : 

pK = oH - n 1g a ,' 1- a (6) 
r a 

where n is a constant > 1 for a polyelectrolyte system. Hence, the 3 values 

determined are only valid at pH=4.65 and 1=0.1 M. The speciatlon calculations as 

a function of pH -equire assessing the influence of pH on the stability 

ccr.star.ts. 

TORRES and CHOPPIN [20-21] described , at varyi.-.g pH (3.5< pH< 5.71, the 

i.-.teractions of Am(III) ([Am ] = 10 M) with hureic acids IHALB1, at a ionic 

strength of 0.1 M NaClO . They interpreted their results by assuming the 

formation of AmA and AmA3 complexes where the complexi.-.g sites are supposed to 

be carboxylic groups. The equivalent capacity C is then C = a'fCOOH] (eq/g). 

The influence of pH on a and consequently on & and 3. is expressed by the 

following equations (where the 8. are given in (1 eq)* ) : 

Ig O / 1- a = (pH - 4.671 / 2.43 (7) 

lg 8, « (10.6 û 1-3.8) ±12.4 a * 1.2) (8) 

Ig S 2 = (5.3 a * 10.4) t (1.2 a * 0.6) (9) 

Since we used the same humic materials than TORRES and CHOPPIN (HAL3), and 

we worked at the same ionic strength (0.1 M NaClO,), their complexation model 

will be used in our work. 
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The p r e d o m i n a n c e d i a g r a m o b t a i n e d w i t h t h i s model {% s p e c i e s v e r s u s 

I g tHAj ) i s p l o t t e d a t t h e same pH and I v a l u e s used in our e x p e r i m e n t a l 

W.- .di t ions : pH=4.65 and 1=0.: M ( lg 8 . = 9 .3 i 2.4 ; lg S, = ' 3 . 0 i 1.2) ; t he 

a.T.ericium t r a c e l e v e l impl ies t h a t humate complexes a re n e g l i g i b l e compared to 

[ H A l t . 

There is a Large discrepancy b tween the formation constants 3 obtained at 

pH=4.65 by the two models presented. The difference nay ^e due to either 

different americium concentrations (10 and 10 M) in a similar humic concen­

tration range (0.1 to 100 mg,1) or the larger uncertainty concerning the TORRES 

and CHOPPIN's values. Still, the speciation calculations from the ternary system 

CK-C0.-rtAL3 versus pK will be performed using the latter model ; the ig S. - pH 

relation will be considered as correct in a large domain of pH ( 4 < pH < 9) . 

RESULTS AND DISCUSSION 

All the speciation computations for the Am-OH-CO -HALB system will be pre­

sented at 1= 0.1 M NaClO . 

Having presented separately the Am-L systems ; L = OH, CO or HALB) , the 

ir.c rganic system Am-OH-CO i [ HA I =0 mg. I ï WL 11 be stud led first. Then the 

speciation calculations in z'ne ternary system will be discussed. 

In order to plot "\ species versus pH" two factors have to be considered : 

the influence of pCO_ (on carbonate species) and the humic concentration [HA] 

(fcr organic compounds). 

Two types of waters have been simulated :i) concrete waters where CaCO and 

CatOH) solids, present simultaneously, impose a pCO = 10 atm and a pH=l2il ; 

ii: granitic waters where pH, pCO and [ HA J vary in a larger range : 

TO" * 3 < pCO < 0.1 atm ; 6 < pH < 9 and 0.1 < [HA] < 10 mg/1 [2,3,22]. 
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Figure é : Inorganic system : Am-OH-C03 (1=0.1 M) (CHA1-0 mg/l) 
- inf luence of pC0? 

• 6 c - pC0 2 = lO" J - : > atm 

• 6 e - pC0 2=0.1 atm - 6 f - pC02=1 atm 
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Inorganic system 

The competitive complexation by OH and CO liga.-.ds l[HA]=0 mg/1) will be 

In interstitial waters (Figure 6a) hydrolysis is the only phenomenon present 

in ell the pH range ; thus no carbonate complex is formed. As in concrete 

pH=12±l, the major species is Am(OH) 3 ; solubility is then very low (lg [Am] = 

-?.5) [Il|. 

An increase of pCO , at constant [CO I, corresponds to a decrease of pH 

(Figure 3), and results in an increasing stability of carbonate complexes. In 

fact, at pCO = 10 atrn carbonate species are fc-med {Figure 6b, at pn > !0i and 

bscome predominant at higher pCO (Figures 6e-6£). In atmospheric conditions 

(Figure 6c) Am(OH) , Am(OH) and Am(CO ) are present at pH=8.010.5 ; still 

3ID0GLI0 showed (at 1=0.2 M) that mixed complexes are negligible (lass than 10}) 

[16]. At pCO =10 atm (Figure 6d) the only hydrolysed species present is 

An(OH) ' at pH=6.5±0.5 (less than 20%), all the otrer complexes being carbonate 

soecies. 

solution. These conditions are fulfilled in the different Am(OH) Is) solubility-

studies performed under a stream of Ar [9-11]. The Am(CC ) formation could 

explain the solubility increase at pH > 10 predicted i- the literature [12-13]. 

a- high pCO, (pCO_ = 0.1 atm) ; the determination of the S. value at pCO = I atm 

imposes I > 0.1 M. 

Ternary system 

The predominance diagrams of the Am-OH-CO -HALS system have been drawn at 

very low [HA] (0.1 mg/1) for different pCO values (Figures 7a to 7d). These 

figures lead to the following conclusions : 

- humate complexation (AmAJ is the major reaction occurring between pH 5 and 8 
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Figure 7 : Ternary system : Am-0H-C0 3-HAL8 (1-0.1 M ; [HAJ-0.1 mg/1) 
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Figure 8 : Ternary system : Am-OH-COj-HALB (1-0.1 M) 
Influence of tHA] (pC02-10"-

,':i atm) 
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for any value of pCO up to 1 atm, 

- carbonate species such as Am(CO.) and Am{CO ) should appear to compete with 

humate complexes only at pH > 8 and pCO > 0.1 acm, 

- in the particular case of a concrete system {pH— 12± 1 and pCO = lo" atm) 

anericium is only present as Am(OH) . 

The influence of humic acid concentration (from 0.1 to 10 mg/1) in 

atmospheric conditions (pCO = 10 " atm) is shown in Figures 8a to 8d. When no 

humics are present, Am(OHJ and Am (CO ) are the predominant species at pH= 

8=1- For [HA] = 0.1 mg/1, AmA appears to be the major species while AmA 

becomes more and more important for [HA] > 1 mg/1, below pH=5. Thus humate 

ccmplexation should entirely dominate Am speciation in atmospheric conditions, 

even at very low concentration of humic acids. 

The predominance of the humate complex over carbonate species is certainly 

cue to the rather high 8 value. The large uncertainty mentioned before 

(lg 8. = (10.6 a + 3.8) t (2.4 a + 1.2)), and the lower 8. value obtained by 

us, lead us to simulate a decrease of such a constant ; the influence of this 

correction done by decreasing the slope and /or the constant of the lg 6. ex­

pression is presented in Figure 9. 

In atmospheric conditions and at low humic concentrations ([HA]=0.1 mg/1) a 

decrease in B. value results in a decrease of [AmA] and the consequent increase 

cf [Am ] in the 4 < pH < 5 range ; at a higher pH, AmA remains the predominant 

species (Figures 9a to 9d). The same calculations have been made at pCO=0.1 atm 

and for [HA]=0.1 mg/1 (Figures 9e-9f ). In acidic medium the same influence of 

the 8. decrease is observed as before ; but at 7 < pH < 9 carbonate complexes 

occur (Am(CO-) ) and compete with humate - Am interactions. Hence, these 

conditions could be used to study experimentally the competitive Am-carbonate-humic 

ccmplexation in order to show the possible formation of mixed complexes. 

It should be pointed out that all these speciation calculations have been 

cade for purified humic materials (HALB) and, thus, no competing caticns, 
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Figure 9 : CHOPPIN'S model : l g f â ' j - x, ex. * x 2 ; & . f ( P H) 
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usually found in natural waters (Ca , Mg , trace metals ...) 122}, were consi­

dered. Moreover the sorption behaviour of americium and colloids or pseudocolloids 

formation were not taken into account in our model. It should be noted further 

that this kind of computation implies a good knowledge of the pH influence on 

the formation constants of humate/ americium complexes, and hence, the acic-base 

behaviour of humic acids (a = f(pH)) should be known accurately. 
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VI - COMPLEIATION DO Po(VI) EB 

HILIED CARBONATE 
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VI.1 - INTRODOCTIOH : LES ACTINIDES HEXAVALENTS 

Le diagramme de Pourbaix (E • f (lglCOj^"] )) de l'américium en 

milieu carbonate, présenté précédemment, montre que l'Am(III) est très 

stable dans les conditions naturelles ; 11 est donc difficile de préparer 

les valences supérieures (IV ; V ; VI) de l'américium pour les étudier en 

solutions aqueuses. Pour contourner cette difficulté, nous avons procédé par 

analogie avec les autres éléments de la même série de transition (actinides: 

U ; Np ; Pu ; Am . . . ) . Nous avons étudié la solubilité du Pu(VI) en milieu 

C8 2/HC0 3". Malgré l'instabilité partielle du solide Pu02(C03> (s) (Il se 

transforme en Pu(lV) qui polymerise en milieu faiblement acide), nous avons 

obtenu les constantes d'équilibre 3 I » 3M, NaClOj, que nous avons ensuite 

calculées â force Ionique nulle. Ces valeurs comparées â celles des systèmes 

(0"(VI) et Np(VI)) - CO3 permettent l'estimation de constantes analogues 

pour le système Am(VI) - CD^~. 

Ce travail a fait l'objet d'un article en anglais, qui sera publié 

dans Inorganica Chlmica Acta (140 (1988) 239) • 
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V | - £ Pu0 2 (C0 3 ) SOLUBILITY 

P. ROBOOCH - P. VITORGE * 

CE.A 

Centre d'Etudes Nucléaire» - IKOI/DERDCA/DRDD/SESD/SCPCS/LCh. 

92265 FONTENAT-AUX-ROSES CEDEX - FRANCE 

Abstract 

Several Investigations Indicate that the Uniting complex In the 

Pu(VI) - HO>3~ - C032~system Is Pu02(C03)34". There Is less agreement 

about the other soluble complexes. We studied the solubility of the 

solid Pu02(C03)(s) (which has been caracterised by Its X-ray diffrac­

tion pattern) In bicarbonate media at high Ionic strength 

(I - 3H NaC104 at 20 i 1*C) under controled C0 2 partial pressure. He 

Interpret our experimental results by the formation of the following 

complexes : Pu02(C03)*(aq) ; Pu0 2(C0 3) 22- ; PuÛ2(c03)34". We then 

obtain the solubility product : lgRs - - 13.5 ± 0.3 and the formation 
constants : lgBi " 8.6 ± 0.3 ; lgS 2 • 13.6 i 0.7 and lg83 * 18.2 ± 

0.4 ; ionic strength corrections are proposed on the basis of these 

results. These values confira that the trlnuclear soluble complex 

(Pu02(C03)2)3°~ is formed only in over saturated solutions. 

* to whoa correspondence should be adressed 
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Introduction 

The permanent disposal of nuclear waste la repositories excavated In 

deep geological formation appears to be technically feasible. In the 

event of canister corrosion and waste failure, migration of contaml-

ned groundwater Is considered to be the principle mechanism for ra­

dionuclide transport from the underground storage site to the 

environment• 

Plutonium 13 one of the most toxic elements in the radioactive waste-

In order to predict Its behaviour In a geological repository It Is 

Important to understand the solubility and the speclatlon of pluto­

nium In aqueous solutions. 

Complexatlon with natural llgands regulates the concentration of the 

metal Ions In solution. Among the Inorganic llgands usually found In 

groundwater [1 ; 2] HC03~ j CO3 2 and OH" are of particular Interest, 

due to the high stability constants of the complexes they form. 

Solid Pu0 2 can be dissolved through leaching with natural waters. 

Dnder oxidizing conditions part of the plutonium can be In the V va­
lence. It is not easy to measure Pu(V) concentrations directly becau­

se under these conditions Pu(IV) and Pu(VI) are extensively 

hydrolyzed. We have planned an extensive study of plutonium chemistry 

In groundwaters, a first step is to study the chemistry of Fu(VI) -

0032* aye te». The experimental work in progress on the redox poten­

tials of the Pu (VI)-Pu (V) couple will then allow us to determine 

the speclatlon and the stability domain of Pu (V). 

There has been several investigations of plutonium (VI) in carbonate 

and bicarbonate media which indicate that the limiting complex of 

Pu(VI) have the same scolchloaeery as found In the V (VI) system 
Pu02(CÛ3)3*~ [3 ; 4]. There Is less agreement about the composition 

of the precursor to the limiting complex ; in fact many authors pro­

posed different species formed In the Pu(VI) - H 20 - carbonate sys­

tem, such as ! Pu0 2(HC0 3) 1

2-i I5]-Pu02(C03)j2(l-J) [3 • 4 ; 5 ; 6J and 

mixed complexes PuO2(0H)x(HC03)y

2-*-y [Sj o r p uo 2(OH) ï(C0 3) t

2-*- 2« : 

[6]. We have sumarlscd the available literature Informations in 

table I. 
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Table I : Pu(VI) In carbonate media, according to the literature 

Ref. • > . [6J [31 Thta 
work 

Calculated values 

I (mole/Kg) 0.1 0.0 0.15 3.5 1 0.5 0.1 0 4Z2 - Ac 

PuO 2(C0 3Xs) 

PuO 2(C0 3)* 

PuO 2(C03)2 a" 

ruO2(C03)3*-

13.1 

-12.8 

15.1 

20 

-13.5*0.3 

8.610.3 

13.6M.7 

18.240.4 

-12.9 

8.0 

13.0 

17.6 

-13.0 

8.1 

13.1 

17.5 

-13.4 

8.4 

13.4 

17.4 

-14.2 

9.2 

14.8 

17.4 

+ 8 
- 8 
- 8 
0 

- 0.37 

+ 0.37 

+ 0.38 

+ 0.23 

PuO 2(0H)(C0 3)-
PuO 2(0H) 2(C0 3)" 
Pu0 2<HC0 3)+ 

PuO2(HCO3)(0H)2 

2.7 

20 

23.9 
23 

IgBi(I) - lgfli(O) + AZ2 D - ie.a {15] 

D - 0.5107 /I/(l + 1.5 /I) 

m - [NaC104J aole/kg 

Logarithm of tht stability constant» and the aolubilit7 product 
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In the carbonate concentration range studied by Grenthe [4] the pre-

donlnent complexes were Pu02(C03)3
4" a n < l ( P u 02)3( c o3)6 6~- A» n i s 

spectrophotoaetrlc measurements were complicated by the Pu02(C03)(s) 

precipitation, he did not Investigate the lower carbonate concentra­

tion region. We have then studied the solubility of Pu02(CC>3)(s) In 

bicarbonate media, at a high Ionic strength (I - 3 M NaC104) 

[controllng and varying the partial CO2 pressure (pC02)J to neasure 

It's solubility product and equilibrium constants. 

Methodology 

The carbonate ion I3 a base : 

H+ H+ 
c o 3 2 " * HCO3- * H 2C0 3 * H 20 +• (C0 2 ) a q * H 20 + CC02)(g). If a metal 

Hz+ is coaplexed by OH", HCO3- and/or C03 2" we obtain the following 

complex : Mp(0H)jt(HC03)yCC03)t. which Is equivalent to Hp(C0 2) q (0H) r > 

where q - t+y and r - x+y+2t (we have onltted the charges)» This way 

to write equlllbrlua, Indicates that It Is Impossible to determine 

stoichiometric coefficients of a complex In OH" - HC(>3~ - C032~œedla, 

from experimental data obtained In equilibrium with air (where pC0 2 is 

roughly constant ; pC0 2 2 10~ ata). Hence, the experimental para­

meters that must be controlled during a solubility study in carbonate 

media are : - the total metal concentration - the partial pressure of 

C0 2 (pC02) and pH. The concentrations of the Uganda ar governed by 

the acid dissociation constants : Kj - [HCOy']/({«*"] .[C<>32~]) and 

Kpl " [H+J.[HC03-]/pCC>2 and cannot be varied independently. When pC0 2 

is known we have [CÛ32T - (Kpi/Kj) pC0 2/[H
+] 2. In a solution of ionic 

strength 3H, wc use the following values : lg K pi (3M) - 7.99 and 

IgKl (3H)- -9.62 [7]. 

Ixperl—ntal 

In order to determine the free carbonate concentration we have to measure 

the hydrogen concentration ([H+]). This was done poteotioaetrically 

by using a combined glass electrode (Tacussel TCBC 11/HS/sa, with an 

Ag-AgCl reference halfcell). The original reference solution was re­

placed with a (0.01 H NaCl + 2.99 H ft-l'lO*) solution. He calibrated 

the electrode (versus [H*]) using the following buffers 

- 0.01 M HCIO4 + 2.99 M NaC104 ; 

- 0.1 M NaHC03 H- 2.9 H NaC104 + (pC02 - 1 ata) ; 

- 0.05 H (HaHC03 - Na 2C0 3) + 2.85 H NaC104 

which have lglH+J - - 2.00 ; - 7.00 ; - 9.62, respectively. 
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The Pu(VI) perchlorate solution was prepared from an acid stock 

solution by evaporation of HCIO4 until nost of the excess acid had 

been removed. The concentrated solution was dissolved In 0-1M HCIO4, 

to obtain more than 99.7 X of Pu(VI). The solid Pu(VI)02C03<s) was 

then precipitated by addition of NaHCOj to the fresh perchlorate so­

lution In order to avoid reduction by radiolysls. The light tan pre­

cipitate was dissolved in a 0.1 M NaHC03 + 2-9 M NaClO^ solution. The 

carbonate concentration is sufflcently high to ensure that the Hal­

ting complex Is formed . 30 ml of this green stock solution «ere In­

troduced in a cell where we bubbled a preequillbrated (in 3 H NaCK>4) 

mixture of C0 2 + Ar (pC02 - 0.1 ; 0.3 ; 1.0 ata). Keeping agitation 

constant, we measured pH (and [COj2]"). When at a given pH the solubi­

lity Is conscant, we added some 3 H HCIO4 or 1H NaHC03 In order to 

vary [C032]", keeping the Ionic strength constanc (I » 3M Na +). The 

Pu(VI) concentration was determined by acidifying tin* sample with 

HCIO4 and measuring the light absorption of PuÛ2"H" using a CARY 17 D 

at 930.4 nm [8] (e - 532 in 3H HCIO4). 

After about two weeks of experiment the solubility measurements gave 

some unexpected results, In S < pH < 6 region. A rapid return to pH*>7 

gave an apple green solution, with some precipitate present. This 

would not dissolve even In IM HC1 indicating the existence of polyme­

rised Pu(IV) hydroxide. This was confirmed by spectrophotometry. The 

formation of a Pu(IV) - colloid can be due to alpha reduction of the 

Pu(VI) solid in aqueous carbonate media [9]. We reoxidized the poly­

meric Pu(IV) hydroxide In the following way : 

a) RNO3 was added until [HNO3] - 4 M ; 

b) the solution was heated at 75'C for 3 hours [10; ; 

c) the solution was oxidised with AgO ; 

d) the silver was eliminated by adding the correct amount of HCl ; 

e) Pu02<C03)(s) was precipitated by adding NaHC03 ; 

f) The precipitate was dissolved, as before, In a 0.1 H NaHC03" 

2.9 H NaC104 solution. 

This green solution (new stock solution) was shown by spectrophotome­

try to contain only the limiting complex Pu02(C03)3*~ [4 ; 11]. 
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Figure I : Solubility of Pu02<C03)(O In carbonate aedla 
at I : 3M HaClO^ and 20 t l'C 

Experimental neaaurewenta and calculated aolabll l ty curve 

I I 

*C(lA>nd36r 

Calculation of th« Influença of (PuÛ2(C0 3) 2)3 6" (• T) (4J 
* Solubility : . without T 

with T 
* 3 ftj - (Hal t ing coaplez] 
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Result» 

We have verified that PuDgCCC^) (9) can be obtained by precipitation 

of Pu(VI) either from acidic medium by HCO3" addition or from bicar­

bonate medium by f& addition. Pu02(C03)(s) la Isostructural with 

U0 2(C0 3) (s) [12]. Extra lines In the X-ray diffraction pattern ap­

peared several days after the precipitation of PuOjCCC^) (a). We noti­

ced that this solid la most stable under vacuus. It changes within 

two weeks in a HCO3" solution, and is not stable at all In concact 

with air (changes in less than 24 hours). 

The X-ray spectra of the solid used in the solubility experisents we­

re recorded several times during the experiment. It always correspon­

ded to the Pu02(C03) (s). The slope of the solubility curve (lgS) 

versus lg[C032~] in the low carbonate concentration range la equal 

to - 1. This Indicates that the soluble specie present in solution is 

PuÛ2 + +. This confirms the x-ray result. 

The experiments run at different pC02 and pH gave a reproductible so­

lubility curve versus lg[C0 3

2 -]. Ac a constant free carbonate concen­

tration, solubility do not depend on the bicarbonate concentration, 

pH or pC02- Then the solubility reactions studied are : 

Pu0 2(C0 3) (s) + (i-l) CO3
2- * Pu02<C03)12(l-l) (1 - 1 • 2 ; 3). 

All the experimental solubility measurements obtained spectrophotome-

trisally in a 1 cm cuvette are presented in figure I. The fulldrawn 

curve Is the calculated solubility curve. In the pB range 5 < pH < 6 

we had to measure the solubility by using 10 cm cuvettes in order to 

atteln a sufficiently large precision. The solubility experiments 

with a given solid must not continue longer than two weeks in order 

to avoid the transformation of the aolld through radlolysls. 
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Discussion 

Gel'man [6] studied the solubility of (NH 4) 2 Pu2<>7 ac different 

[C032~], at constant pR ; he cannot then establish the hydroxide 

dependence- We therefore do not consider the evidence of the nixed 

complexes as reliable. The spectra he gives at [C032~] > O.S M are 

similar to those reported In 1 M NaHC03 and 1 H Na2CC>3 (13] and to 

those we obtained. At such a high carbonate concentration only the 

limiting complex can be the major specie present ; we believe that 

this Is PuC>2(C03)3*" and not Pu02<C03)2
Z" as proposed by Gel "man. 

Woods (3] studied the complexatlon of Fu(VI) In carbonate media by 

spectrophotometry (at 1 - 0.1S M). Newton's estimation [14] of 

lgB3 - 20 ± 2 (83 - [PuO2(C03J3*-]/([PuO2"
H"].ICO3"]3)) for the forma­

tion of Pu02<CÛ3)34~ from Pu02 + + and CÛ3 2" is In good agreement with 

our experimental result. By using the Ionic strength (I) correction 

(lgB3 (I) " lg03 (0) + 0.23 I) [15], and our measured value : lg03 

(3M) - 18.2 * 0.3, we obtain lgB3 (0.15 H) - 17.8 ± 0.5, a value that 

is within Newton's prediction Interval. 

Sullivan [5] studied the Pu(VT) complexation in HCO3" media at 

pH - 8.3 (I - 0.1 M). He Interprets his spectrophotometry results la 

term of Pu02(0H)2(HC03)- and Pu02(C0 3) 2

z". As for Gel'man, It Is not 

possible to prove the existence of a mixed complex at constant pH. 

This complex must be considered as uncertain. We would rather propose 

the complexes : Pu02(C03>(aq) and Fu0 2(C03) 2

2". 

Grenthe [4] studied the formation of the trinuclear complex : 

3 Pu02<C03>3*- * Pu02(C03)36- + 3CO3
2". The equilibrium constant he 

finds at I - 3 M NaClÛ4 is lg K •_ - 7.3. Working at the same Ionic 

strength (I - 3 M), we did not observe this trinuclear complex becau­

se this specie predominates In oversaturated solutions (figure I) 

with higher concentrations of Pu(VI). 

As we determined the formation constant of the limiting complex (63), 

we propose the equilibrium constant ($3 g) of the following reaction : 

(Pu02(C03)2)36- * 3Pu02++ + 6CO3
2-

*8 03,6 " 18 K-»33 " 47.3 ± 0.5 
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The solubility of Pu02(CC>3)(s) can be Interpreted by the fornation of the 
Pu02(C03)i 2d - i) (1 » I i 2 ; 3) complexes. Our model can be used to 
Interpret the different results of the literature, even when the au-
tors propose other (not proven) Interpretations of their results. 

Electrochemical experiments on Pu(VI)/Pu(V) redox system In carbonate 
media are In progress. The solubility data we have on Pu(VI) and the 
redox results we will obtain will give Informations on the Pu(V) spe-
clatlon, and will allow us to determine Pu(V) stability In leaching 
waters of nuclear waste. 
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VI.3 - LES ACTimJES fflgaVALEHTS EH MILIEO CAMOMTE 

La connaissance détaillée des systèmes D(VI) et Pu(Vl)-C03

2~ et 

quelques valeurs de constantes d'Équilibre publiée* pour le systime Np(VI)-

C 0 3

2 ~ nous permettent de prSvolr le comportement de l'amerlcium hexavalent 

en milieu carbonate. 

Nona avons d'abord passé en revue les données crlstallographlquas 

des différents solides H0 2(C0 3) (H - 0 ; Hp ; Pu) {31] ; Ils ont tous la 

structure orthoroablque de la rutherfordlte [32] ; les paramètres de mailles 

sont présentés au tableau VL1. 

Les espaces "actinyl" H 0 2

2 + sont perpendiculaires aux plans rStlcu-

lalres 010, dans lesquels se situent lea llgands CO3 2" et le métal H (figure 

VI.I). 

La coordination de H(VI) par CO3 2" est slallalre dans les solides 

et les coaplexes Haltes (M0 2 (0)3)3*") et trlaëres ((M02)3(C03)6
6"") ; an 

effet, H(VI) est toujours entoure1 pat 6 atoaea d'oxygène. Cependant, dans le 

cas des coaplexes solubles, ces 6 oxygènes sont Issus de 3 carbonates blden-

tates, alors que dans le solide ils proviennent de 2 carbonates bidentatas 

et de 2 carbonates aonodentates ; ceci correspond i des nodes d'eaplleaents 

différents des Ions CO3 2" autour du agtal (flgureVI.2). 

Il aaabl* donc que la stabilisation, due i l'effet chelate, «apiche 

la formation du complexe M0 2(00 3)4*~ (de structure semblable J call* du 

solide). 

Noua constatons que les carbonates solides du neptunium et du 

plutonium ont les paraaitres d* aallla, du plan de coordination (a et c) 

tria voisins (a • 4,80 ; c » 4,21) alors que ceux de l'uranium sont sensi­

blement supérieurs. 0a s'attendait capandant J ca qua 1* coaporteaent 

chimique d* tous ces acttnldea baxavaleats soit semblable. 

Las valeurs des constantes concernant les équilibres successifs : 

K0 2(C0 3)° • C0 32- ** M9j(C0 3) 22-

H 0 2 < 0 0 3 ) 2

2 " + C 0 3

2 ~ ** H0 2(C03)3
4" 
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montrant qua, î nuairo atoalque croissent : 

- H0 2(CO 3)
0 aat stabilise, 

- une diminution du doaalna da stabllltf du eoaplaxe M0 2 ( C 0 3 ) 2

2 " 

a'en suit, 

- la eoaplaxa Halte, tria stable dans le eaa de l'tr(VX), sa 

stabilise de façon laportsnte, pour ensuite tendre I un doaalna 

de stabilité constant pour Np(VI) et Pu(VI). ta slallltude obser­

vée lore de l'étude du solide, est Ici confirais. Lea valaura 

nuatrlques des cosntantea de formation <f If firent senalbleaent 

pour l'O(VI). 

Noua supposerons donc que les doaelnes de stablliet des coaplease 

MO 2(C0 3)° et M02(003)3*" de l'aacVlciua seront seablablea i eaux du Pu(VI) 

et Hp(VT)-Pu(VI) respectivement ; le coaplexe AaD 2(C03) 2

2~ ne sera Jsaais 

aajoritalre an ai 1 4«u carbonate (figure VI-3) 

L'approximation lg 9j (At 71)) - 8,5 * 0,2 et les eatlaatlona 

1« h 1 h Ca»(VI» » 4,6 et lg pyfij A«(VI)) - 4,6 nous paraettent la dtter-

•Inatlon des constantes de forma ti< (lg 02 et lg 03) ; cea calcula condui­

sant finsleaeot i une variation esque linéaire de lg P2 et lg £3 en 

fonction du nuaéro atoalque (table J VI-2) 

Bien qu'il 7 alt una différence de valeurs nuatrlques des constan-

cea de fonutlon, noua pouvons utiliser, pour la aodfllaatlon du eonporta-

aent des sctlnidea hexavalents (J l'Ctat da trace, en ailleu carbonate), las 

valeurs suivantes : 

lg K,((An02) (C03)) - - 13,5 * 0,5 

lg Pi - «.5 * 0,2 

lg pj - 14 ± 2 

lg b - 19 * 2 



Tableau VI-1 Paramètres de mailles de solides MO,(CCL) (s) 

H a (A) b(A) c(A) Ré>. 

U «1,85 9,21 «1,30 [32l 
Np <.,80 9.38 11,20 [31] 
Pu MO 9,31 «1,23 f3l ] 

X-



Takfutu V I - 2 CONSTANTES D'EQUUIMC DES ACTINIDES HEXAVALENTS EN MILIEU CARBONATE A FORCE lONiqUE 3M, H«C10, 

- Rtvui d u donniti di l i littérature 
• t - Et t lu t ion <!•• valturi di l'Aa(VI) 

Equfltbn* N i U Np Pu Aa 

M02 (C03) («) <"» MO** + CO*" I f K, - 14,0 • (- 13,8) - 13,5 t (-13,3) 

mV * °°3~ ** M 0 2 ( c 0 3 > <*«> I f Pi 8,4 • (8,5) 8,6 t (8,7) 

MO** + 2CO** • • HO^COj)*" K P2 
16,2 * (15.6) 13,6 t (12±1) 

HO*+ * 300*" *» H02(C03}*" I f 83 22,6 * 20.2 d 18,2 f (16*1) 

3HO*+ + 600*" * • ((»» 2) 3(C03) 6)
é" *« "6,3 56,5 b 142.8) [47,2] (48) 

2U02 (C03)*" + H0 2 '
c o 3 > 3" ** ( U 0 2 > 2 M ° * iC°3*l~ I f K - 11,3 c - 10,0 c - 8,8 c (-7,5) 

3M02 (COjjJ- « (N02>3(C03)J" + 3C0*" If (U6,3/P^) - 11,3 e - 10,1 c - 7,4 c (-6) 

3H02 {«3) *" * • (H02) (C03)^" *« %.3'fy 17,91 13,8] (6,4] (9 ) 

H02 (C03) (*q) + CO*1" ** l » 2 (CO3)*" I f <P2'Pl> (7.8) (7,1) [5,0] (4,6) 

N02 (COj)*" + CO*" •» H02 (CO3)*" I f (83/^) 16,4] 4,64 c 14.6) (4,6) 

( a.b.c.d.e.f.) - r33,3<t,35,37,38j 

Les valeurs numériques entre parenthèses sont estimées , alorsque celles 

entre crochets sont calculées a partir des données de la littérature . 



Figure Vl-I 
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FIGURE Vt-2 

Structure type "rutherfordite" 
(AnO 2(C0 3)(s)) 

Différents modes d'empilement des CO, autour du metal (AnOÎ ) 

Trlmere soluble 
(AnC 2 ) j (e0 3 )g -

Complexe limite 
An0 2(C0 3) 3" 
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FIGURE VI-3 
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V I I - ELECIKOCHIMIE DO NEPTUNIUM 

ET DO FLOTOHIOH EH IOLIEI ACIDE 
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VII. 1 - IHTRODCCTIOH : OXÏDO-RBDOCTIOM DES ACTIMDKS 

Pour connaître l'Influence du potentiel sur la nature des complexes 

en solution, 11 faut, en plus des constantes de f-mat Ion des espèces de 

valences différentes, mesurer les potentiels d'oxydo-réduction. C'est ce que 

noua avons fait par vole électrochlmique pour le plutonium et le neptunium. 

Noua avons, en effet, mesuré à différentes forces Ioniques, le potentiel 

normal apparent (E*') des couples (M0 2

2 +/MO 2

+) et (M 4 + / H 3 + ) , en milieu 

acide. La Théorie d'Interaction Spécifique nous permet alors, d'obtenir les 

potentiels normaux (E*) et les différents coefficients d'Interaction 

spécifique, e(H,C104~). Ce travail a fait l'objet d'une publication (en 

anglais) qui a été proposée â Radio Chlmlca Acta (1987). Le texte Intégral, 

ci-joint, décrit les résultats obtenus et l'interprétation qui en découle. 
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>/H*2 Standard p o t e n t i a l s o f the (M0 2

+ /M0 2 ) and (M /M ) redox systems for 
neptunium and plutonium. 

C h . RIGLET ; P . ROBOUCH ; P . VITORGE 

SUMMARY 

The formal p o t e n t i a l s of t h e (MO /MO ) and (M /M ) c o u p l e s (where 

M » Np o r Pu) were de te rmined in C10 4 medium of vary ing i o n i c s t r e n g t h . These 

d a t a have been i n t e r p r e t e d by us ing t h t Brônsted-Guggenheim-Scatchard s p e c i f i c 

i o n i c i n t e r a c t i o n t h e o r y t o g i v e t h e f o l l o w i n g s t a n d a r d p o t e n t i a l s and 

i n t e r a c t i o n c o e f f i c i e n t s , Ae = e(Ox, CIO,") - e lRed, CloT), a t 20°C : 
4 4 

E° (NpO^/NpO*) = 1.162 ± 0.007 V/NHE ; AE = 0.21 ± 0.03 kg/mole 

E° ( P U O J V P U O * ) = 0.954 ± 0.005 V/NHE ; Ae = 0.29 ± 0.03 kg/mole 

E° (Np 4 */Np ) = 0.210 t 0 .005 V/NHE ; Ae = 0.33 î 0.03 kg/mole 

E" ( P u 4 * / P u 3 + ) = 1.015 i 0.005 V/NHE ; Ae = 0.54 î 0.03 kg/mole 

The p u b l i s h e d d a t a on t h e nep tun ium and p l u t o n i u m r e d o x s y s t e m s a r e 
r e v i e w e d , d i s c u s s e d and r e i n t e r p r e t e d . 
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INTRODUCTION 

In order to assess the safe storage and disposal of spent nuclear fuel in 
na tu ra l formations, the knowledge of the act inides species present in natural 
condi t ions and t h e i r migration and diffusion behaviour in the environment i s 
requi red . 

The elements of most concern, because of their relat ive concentration in 
spent fuel , half l i f e , and toxic i ty are neptunium, plutonium and americium. The 
fundamental chemical phenomena of importance for ths speciation and transport of 
ac t in ides in groundwaters are so lub i l i ty , complex formation, sorption on rocks 
o r p a r t i c l e s , and redox p roces se s . In order t o p red ic t the t r a n s p o r t of 
radionuclides one needs standard thermodynamic data of koy reactions. 

The neptunium and plutonium redox systems have been extensively described 
i n the l i t e r a t u r e both in HaCIO and HC1 media (1-14J. In most publications, the 
formal redox potent ia l s have been measured a t only one ionic strength and the 
proposed standard potent ia ls are e i the r calculated di rect ly using an empirical 
r e l a t i o n [11] or deduced from an empirical fixed potential difference assumed to 
e x i s t between a 1 M HC10 medium and the standard s ta te [4] [12] (13). The 
discrepancy between the formal potent ia l values available in the l i t e r a tu re and 
t h e proposed standard potent ials c a l l s for a further investigation of the redox 
behaviour of Np and pu as a function of ionic s trength. 

We have measured the formal potent ia ls of the (MOj /MO*) and (M /M ) 
redox systems (where H • Np or Pu) in C10~ media of various ionic s trengths 
(O.S H < I < 3.0 M C10 ) using c l a s s i c and c y c l i c voltammetry. He use the 
S p e c i f i c I n t e r a c t i o n Theory [16] t o c o r r e l a t e our experimental da ta a s a 
function of the ionic strength and to determine the standard potent ials (at 
0 ionic strength) of the different redox couples. Finally, a l l our experimental 
r e s u l t s are analysed and compared with the data available in the l i t e r a t u r e . 
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NOTATION 

I 
e(i,j) 

E"< Ox/Red) 
E°(Ox/Red) 

E (Ox) P 
E (Red) P 

DO* 
A - Flge 
E/RE 
E/NHE 

activity of the ion i 
activity coefficient of the ion i 
charge of the ion i 

molality of the ion i in the solution (mole/kg) 
ionic strength of the solution (mole/kg) 

specific interaction coefficient between the ions i and j of 
opposite charge 

formal potential of the redox couple (Ox/Red) 

standard potential of the redox couple (Ox/Red) (at 0 ionic 
strength) 
oxidation peak potential 
reduction peak potential 
S8.I7 and 59..6 ( m V/lg u n l t ) a t 2 0 . c a n d „.c r e s p e c t i v e l y 

potential against the (Ag/Agcl) reference (RE) 
potential against the normal hydrogen electrode (NHE) 
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METHOD 

There exist a number of expressions for the activity factors of ions in 

moderatiy concentrated solutions. In a yrevious work on the uranium system 

(UO /UO ) [15], we concluded that one of these, the BrSnsted-Guggenheijn-Scatchard 

approach (or Spectific Interaction Theory or S.I.T.) (16J, gives a good estimate 

of activity factors in NaClo,, up to, at least, 3 H. According to this theory 

[16], the expression of the activity coefficient of an ion i of charge z. is : 

lg Y i = - z? D + Z e(i,j) m (J) 
j 

/l 
where D = 0.5107 . ; is the Debye-Hilckel term and e(i,j) are the specific 

interaction coefficients between i and all the ions j of opposite charge. 

In our experimental conditions the concentration of the ions of the ionic 

medium is much larger than the concentration of the reacting species ; hence, 

the supporting electrolyte makes the main contribution to the value of lg Y^. 

For a cation i in a NaClo. medium, we then have : 
4 

1? Y| - - i\ o + e(i,clo^)mclo- (2) 
4 

Nernst's equation for the redox reaction Ox + ne * Red is : 

E - E'M Ox/Red, **£ In j f ^ (3) 

where E°'(Ox/Red) » E°<Ox/Red) * ̂  In -=* (4) 

'Red 
is the formal potential of the redox system (Ox/Red) 

Insertion of (2) in Nernst's equation gives 

E*'(Ox/Red) - E*(Ox/Red) + A [- Az 2D + Û6 m c l 0-J* <s> 
4 

RT - 2 2 2 
w h e r e A " nF^Igl ' A e = e ( 0 x ' c l 0 4 » " ««"««.«O, ) and A* = z Q x - z R e d 

E° * 2 
Consequently, the plot (~r~ + Az Dl versus m_,0- is a straight line with 

~- as the intercept at nu,- « 0 and Ae as the slope. 
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EXPERIMENTAL SBCTIOH 

Apparatus : 

The classic voltammetrie work was carried out with a potentiostat of type 
FRG5 Tacussel. The cyclic voltamnetric study was performed using a potentiostat 
of type PRT 40-IX Tacussel and a triangular signal generator of type GSTP4 
Tacussel. The electromotive force values were determined with a potentiometer, 
Tacussel ISIS 20000, and the current was measured with an integrator Tacussel 
IG6M. The curves were recorded on an X-Y plotter of type Sefram (TGV 164). We 
used a classical 3 electrode circuit with different working electrodes depending 
on the redox system studied (Table 1), a platinum counter-electrode, and a 
silver-silver chloride reference electrode. 

The latter was the reference half-cell of a combined glass electrode of 
type TCBC 11/HS/SM/FCD Tacussel. In order to avoid the precipitation of KCIO. in 
the liquid junction during our experiments, the original reference solution was 
replaced with a solution of the composition 0.02 M NaCl, 3 H NaCIO . Hence, its 
formal potential is E, - EMAgCl/Ag) - A(lg[Cl~] + lg(Ycl->> - + 332.90 raV/NHE 
at 20°C and + 331.45 mV/NHE at 25*C (E*(AgCl/Ag) is + 225.57 mV at 20'C and 
+ 222.3 mV at 25"C [17] ; lg<Y_.-) was calculated with the S.I.T. [16] using the 

+ value sr(Na ,C1 } « 0.03 [18)). In the course of our work, we measured the 
junction potentials, E., arising between the reference solution and the working 
solutions of different ionic strengths by measuring the e.m.f of the following 
cell : /reference electrode//0.02 H NaCl, I M NaCIO /AgCl/Ag. E. was found to 
be : E. » (- 10.5 * 3 I) ± 1 mV. These values were used to correct the expe­
rimental half-wave potentials. 

Reagents : 

Sodium perchlorate and perchloric acid solutions (Merck products) were 
a l l of ana ly t i ca l grade. Stock solut ions were prepared and analysed using 
standard methods. 
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The stock solution of NptV) was obtained by precipitation of an acid 
solution of NpO, with NaHCO, and redissolution of the solid NaNpO.CO. in per­
chloric acid. The solut ion was analysed spectrophotometrically for Np(V) in 
I H HC104 at 981 mm (ElNpO*) - 405 1.mol"'.cm"' [20]). 

The Pu(VI) perchlorate stock solution was prepared from an acid mother 
s o l u t i o n by evaporation with HC10, unt i l most of the excess acid had been 
removed. The concentrated so lu t ion was d i s so lved in S M HNO and immediatly 
analysed spectrophotometrically. More than 99.7 % of Fu was in oxidation state 
1- 6. The concentration of the stock solution was 0.52 M (124.3 g /1) . 



159 

MEASUREMENTS 

A l l t h e measurements were made i n a g lovebox, a t ambient t empera tu re 

(20 t \'C) o r a t r e g u l a t e d t e m p e r a t u r e (25 t I ' C ) . The expe r imen t s were c a r r i e d 

o u t w i th mi l l i f l to lar neptunium (V) o r p lu ton ium (VI) p e r c h l o r a t e s o l u t i o n s of 

varying ionic s t rengths (NaCIO as the supporting e lec t ro ly te] in an acidic 
medium (usually (H+] - 1 H HC10,, ; but, when I = 0.5 M CloT, [H + | = 0.5 H HC10.). 

4 4 4 
Oxygen was eliminated from the solution by passing a stream of argon through i t 
for half an hour. 

At f i r s t we performed a c l a s s i c voltanunetry study of the (Hp(VI)/Np(V) 1 
couple. He used a ro ta t ing electrode (Tacussel, type EDI, with a 2 mm disc 
d iameter) as t he working e l e c t r o d e . For a l l the voltammograms, we used the 
following rota t ion speed : w * 1S00 rpm ; the potent ial scanning speed was : 
v - 2 mV/s. In order to regenerate the sol id working electrode, we s tar ted by 
imposing a s t r o n g l y reducing p o t e n t i a l (350 mV/NHE) dur ing 2 mn ; then , we 
s t a b i l i z e d the e l e c t r o d e a t t h e i n i t i a l record ing p o t e n t i a l (800 mVYNHE). 

For each i o n i c s t r e n g t h , we f i r s t recorded the voltammogram of the 
background s a l t , and then added a few micro l i te rs of the NptVJ stock solut ion. 
The voltammogram of the resul t ing solution was recorded afterwards (from E * 800 
t o E • 1350 mV/NHE). We hen performed a s tep by step oxydation a t 1550 mV/NHE, 
and recorded ti.^ -responding voltammograms. When more than 70 % of Np(V> was 
oxidized, we carr ied out a reduction a t 350 mV/NHE and, as before, recorded a 
voltammogram every half an hour. 

We also used cycl ic voltammetry to study the (Np(VI)/Np(V)) system and 
compared the r e s u l t s with those ob ta ined by c l a s s i c voltammetry. A fixed 
p la t inum e l e c t r o d e was the working e l e c t r o d e , while the r e fe rence and the 
counter-electrode were the same as before. As for the c lass ic voltammetry study, 
we s tab i l ized the electrode a t the s t a r t i n g potent ial for 2 mn and then recorded 
the cycl ic voltammetric curve a t d i f ferent potent ia l scanning speeds (from v » 5 
t o v » 50 mV/s). 
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we then performed cyclic voltammetry experiments on the (Pu(vi)/Pu(VH ; 
(Pu(IV)/Pu(III)) ; (Np(IV)/Np(III)l couples. All the information concerning the 
experimental conditions is given in Table I (i.e. working electrode ; potential 
at which the electrode was stabilized before recording the cyclic voltammetric 
curve ; the cycle of potentials used ; the total metal concentration in the 
electrochemical cell, and the potential scanning speed). 

Starting with a Pu(VI) stock solution, we studied the (Pu(VIi/Pu(V)) 
couple. We then reduced the cell solution at 350 mVVNHE for 12 hours. We 
obtained a blue Pu(III) solution, and studied the (PutIV)/Pu(III)) couple. 

For the neptunium systems, we started with a Np(V) stock solution. 2 mn 
at a strongly reducing potential (- 350 mV/NHE) were sufficient to obtain 
Np(III) in the diffusion layer of the hanging mercury drop electrode. We then 
studied the (Np(IV)/Np(III)) couple at varying potential scanning speeds. 



Table I : Expérimental working conditions 

Bleaent (H) Redox sy.-te» Teaperature 
C O 

Working 
Electride 

a initial 
(•V/NHE) 

Potential 
cycle (BV/NHB) 

Scanning 
speed (»V/s) 

[Mlfc 

(aole/1) 

«P (VI/V) (a) 20 rotating Pt 
electrode 

2 Hi) at t 350 
then 

2 mn at + 800 
+ 60G + + 1400 2 lu' 3 

«P 

(VI/V) (b) 20 fixed Pt 
electrode 

2 mn at t 950 + 950 J + 1350 5 to 50 10"3 

«P 

(IV/III) (b) 20 and 25 hanging Hg 
drop electrode 

2 mn at - 350 - 350 * t 350 4 to 180 5 x 10~ 3 

Pu (VI/V) (b) 20 fixed Pt 
electrode 

2 mn at + 1150 + 1150 * + 550 5 to 150 2.5 X 10" 3 Pu 

(IV/11I) (b) . 20 fixed Pt 
electrode 

2 mn at + 650 + 650 * + 1250 5 to 150 2.5 x 10" 3 

(a) classic voltammetry 
(b) cyclic voltammetry 



162 

Figure I 
Voltammetrie curves i versus E obtained in the course of the 
electrolysis of a Np(V) solution at E » 1.2 V/RE 
(HpJ » I0" 3 M J [H*J « 1 M ; 1 • 2 M Clo" ; t » 20"C 
The potentials are referred to an Ag/AgCl electrode (E'/NHE » 332.9 mV) 
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BCPERIMEHTM. RESULTS 

In classic voltammetry, the (Np(VI)/Np(v) ) couple shows one electrochemical 
wave corresponding to the redox reaction NpO, + e * NpO,. This process is not 
quite reversible on the platinum electrode since the slope of the curve 
E vs lg .1_, (= 80 mV/lg unit] is different from the theoretical one (which is 
58.17 raV/lg unit at 20°C for a reversible one electron reaction [21]). 

The half-wave potentials, Ej.,, measured on the voltammograms after each 
electrolysis of the Np(V) initial solution, show a Nernstian response within a 
tenth of a millivolt with the quantity of Np(V) electrolysed (Figure I) : E._ 

decreases as the ratio • P. .. increases. This is due to the slight irrever­
sibility of the process on this electrode. The measured E. values (Figure t) 
were found to fall on a straight line ; hence, for the calculations, the 
potential value at the intercept with the axis i » 0 was taken as the formal 
potential of the (Np(VT)/Np(V>) couple at the given ionic strength. The uncer­
tainty was ±7 mV. 

From the experimental data (Table 2), we observed a shift of the formal 
potentials to more positive values when the ionic strength is increased, as for 
the uranium system [IS]. This implies a stabilisation of Np(v) with increasing 
ionic strength. 

For the cyclic voltammetry results, the oxidation and reduction peaks 
vary with the scanning speed (which indicates that the system is not 
reversible) ; but the half-wave potential IE,_. > r IE (Ox) + E (Red))] remains 

1/2 2 p p 
constant (Table 3) . Consequently, we assume E., , « E". The half-wave potential 

va lues obtained in 1 M HCIO. by c y c l i c voltammetry IE 0 ' • 1140 i S mV) i s 

consistent with the one obtained by c lass ic voltammetry (E°' = 1140 i 7 mV). 

Hence the two methods (c lass ic and cyclic voltammetry) gave consistent 
r e s u l t s on the (Np(VI)/Np(V>> system. We then decided to use the c y c l i c 
voltammetry to study the (Pu(vI)/Pu(V)), (Pu(IV)/Pu(III>), and (Np(IV)/Np(IID) 
couples s ince i t i s a convenient method to study redox systems where the 
involved spec ies are not s t a b l e in so lut ion (Np(III), Put I I I ) , Pu(V)>. In 
Figure 3, we g i v e , as an exemple, a c y c l i c voltammetric curve of the 
(Pu(IV)/Pu(III)) system in perchlorate medium. 



ICIO' I (aole/1) • C 1 0 - - i («oie/kg) 0 E*'/RE (*V) E'VNHE <»V) Y Réf. 

3.0 3.50 0.251 + 828.8 + 1161.7 + 20.72 p.w. 

2 . 0 2.21 0.235 + 816.0 + 1146.9 + 20.46 p.w. 

1.0 1.05 0.206 t 807.2 + 1140.1 + 20.22 p.w. 

1.0 1.05 0.206 / + 1137.88 * + 20.18 H I 
1.0 1.0S 0.206 / * 1139.3 * + 20.20 121 
0 0 0 / t 1162.5 • + 19.98 0 5 ] 

Table 2 : Results : formal potentials for the (NplVI)/Np(V)) redox systems in perchlorate solutions of various ionic 

strength in acidic medium (I H HC10 ) 

E^'/NHE = E° VRB * E, 

A = —- = 58.17 mV/lg unit at 20"C and 
Fige A 

RE/NHE 

where 

E°'/RE + 332.9 mV at 20°C 

D • 0.5107 . • j is the Oebye.HUckel term occuring in the S.I.T. (16] 

The curve ¥ versus m - is plotted in figure 2. 

* A + 1.5 mV correction has been performed on the literature values from 25°C to 20°C. 
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As for the (Np(VI)/Np(v>) couple at I » 1 M HCK>4, the potentials of the 
oxidation (E (Oxl) and reduction (E(Red)) peaks of all the other redox couplea 
studied at [H J = 1 M, and different ionic strengths ([CIO. I » 1, 2, ! HI vary 
with the potential scanning speed v ; the difference E (Ox) - E (Red) increases 

P P 
when v increases (Table 3). Still, the half-wave potential is constant, within 
the experimental error. Hence, we assume that E _ (measured by cyclic 
voltammetry) is the formal potential , E " , of the redox couples (Pu(vi)/Pu(V) ) ; 
(PU(IV)/Pu(IIIJ) and (Np(IV)/Np(III)), as for the (Np(VI)/Np(V)) couple. 

For each ionic strength we verified that the current of the oxidation (or 
reduction) peak, aries linearly with the scanning potential speed, v, as 
indicated in the Randles-Seviek relation [211. 

The formal potentials, E*', obtained for each ionic strength (I =» O.S ; 
1.0 ; 2.0 ; 3.0) and the S.t.T. (5) allow us to determine the standard potential 
and the specific interaction coefficients Ac » elOx.CIO,,] - e(Red,CloT> 

4 4 
(Table 3). 



•yateas 

Vaapintur* 

CO (aole/kg) 

E**/MiB <V> B ( O K ) / N H E (V) 
P 

«In max 

E <Red)/NHB (V) 

«in max 

Ox Red 
(kg/aolc) 
E*/NHB (V) 

v (aV/s) 

Np(VI/V) <«> 

(b) 

20 1.0S 
2.21 
3.50 

1.140 i 0.007 
1.149 1 0.007 
1.162 ± 0.007 

Ae = 0.21 
E* - 1.162 

t 0.007 

2 Np(VI/V) <«> 

(b) 

20 

1.05 1.140 ± 0.005 1.203 1.250 1.050 1.075 5-50 

H p ( I V / I I I ) (bl 20 1.05 
2.21 
3.50 

0.143 i 0.005 
0.158 i 0.005 
0.168 ! 0.005 

0.235 
0.233 
0.241 

0.249 
0.269 
0.255 

0.077 
0.045 
0.083 

0.099 
0.083 
0.097 

Ac = 0.31 
E° = 0.210 

t 0.005 

40-180 H p ( I V / I I I ) (bl 

25 0.51 
1.05 
2.2) 
3.50 

0.154 î 0.005 
0.154 i 0.005 
0.169 * 0.005 
0.185 i 0.005 

0.237 
0.237 
0.245 
0.255 

0.246 
0.255 
0.261 
0.269 

0.069 
0.057 
0.079 
0.105 

0.079 
0.075 
0.093 
0.1)7 

AE = 0.35 

E° = 0.218 
t 0.005 

4-180 

PuCVI/V) (b) 20 0.51 
1.05 
2.21 
3.50 

0.9J3 ± 0.005 
0.941 î 0.005 
0.951 i 0.005 
0.967 i 0.005 

0.999 
0.997 
1.0)1 
1.020 

1.074 
1.021 
1.050 
1.046 

0.B04 
= 0.893 

0.854 
0.896 

0.864 
= 0.893 

0.883 
0.9)0 

AC = 0.29 

E° » 0.954 
i 0.005 

5-) 20 

Pu<IV/I I I> (b) 20 0.51 
1.05 
2.21 
3.50 

0.954 t 0.005 
0.959 t 0.005 
0.988 t 0.005 
1.017 i 0.005 

0.994 
1.023 
1.021 
1.053 

1.038 
1.081 
1.035 
1.086 

0.879 
0.821 
0.945 
0.958 

0.914 
0.887 
0.951 
0.976 

Ae = 0.54 

E" = 1.015 
î 0.005 

5-) 50 

(a) classic voltammetry - (b) cyclic voltaimm.-try 
Table 3 : Survey of the experimental data and results of the extrapolation to the standard state (equation 5) 

In cyclic voltametry, the values E (Ox) max and E (Red) min -re obtained at the fastest scanning speed ; 
P P I E (Ox) min and E (Ked") max are obtained at the slowest scanning speed ; E° • = - (K (Ox) * E ^Red)) !• p <= P P 
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TREATMENT OP DATA 

THE (NP(VI)/Np(V)) REDOX SYSTEM 

Literature review 

In the literature (Table 4), two precise determinations of the formal 
potential of the couple (NoO,+/NpO*> are available, at 2S°C, in 1 H HC10 
medium, both using potentiometric techniques. Sullivan, Hindman and Zielen (1), 
report a value of 1.13638 ± 0.00016 V/NHE which is consistent with the value 
1.1378 ± 0.001 V/NHE proposed earlier by Cohen and Hindman [2). previously, 
Hindman, Magnusson and La Chappelle [3] studied the (Np(VI)/Np(V)) couple at 
25"C in 1 M HC1 medium and reported a formal potential of 1.14 t 0.02 V/NHE. 

Brand and Cobble (4) determined the standard potential of the (NpO, /NpO,) 
couple by using a Debye-Huckel extrapolation of their experimental results in 
perchloric acid and proposed the value 1.236 1 0.01 V/NHE. In a previous paper 
[151, we have made a reinterpretation of their data and we found instead a value 
of E^NpO^/NpO*) - 1 - 16J ±0.008 V/NHE at 25°C. 

Cohen and Hindman reported a variation of potential of - 3 mV if the 
temperature is increased from 15.20°C to 2S.0S°c. We shall assume a difference 
of - 1.5 mV between 20"c and 25°C. 

Discussion 

In order to compare the formal potentials we made measurements at 
different ionic strength and then used the Specific Interaction Theory (Equation 
(5) - Figure 2), as described before. We obtain a good correlation of the 
various experimental data. The extrapolation to zero ionic strength (Table 2 -
Figure 2) gave the following results : 

E*(NpO2+/NpO*)(20'C) - 1.162 ± 0.007 V/NHE 

€(KP02 , CIO*) - elNpO*, CIO") » 0.21 kg/mole. 

The difference between :hs standard potential and the formal potential in 
1 M CIO* medium is + 23 mV, as for the (UO^/UOjl redox system (15). 
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THE (Pu(VI)/PuW) REDOX SYSTEM 

Literature review 

Ho direct measurements of the {PuO /PuO J couple in molar perchloric 
acid have been made previously (Table 41 ; however Connick [6) estimated a value 
of the formal potential E°'(Pu02+/PuO*J{25°C) =• 0.925 V/NHE. Kraus and Moore (7J 
obtained a value of 0.935 t 0.015 V/NHE at pH = 3.4 at 25"C. Rabideau [8) calcu- » 
lated the formal potential : 0.916 V/NHE, based on potentiometric data at 25*0. 
He also measured a potential change of + 6 ± 2 mV when the temperature was 
increased from 20 "C to 25"C [81. Consequently a temperature correction on the 
previous results leads to : E"' ( P U O J V P U O * ) (20'C) = 0.919 ; 0.929 and 
0.910 V/NHE respectively. 

Discussion 

He measured the formal potentials of the (PuO, /PuO ) redox couple by 
cyclic voltammetry at 20°C, at different ionic strengths. We then use the S.I.T. 
to compare our experimental results to those given in the literature (Table 4 -
Figure 2), He obtain the standard potential : 

E'fPuOjVpuOj) (20"C) » 0.954 ± 0.004 V/NHE 

and the specific interaction coefficient : 

Ae = e(Puo| +, CIOJ) - elPuOj, C10~) « 0.29 • 0.03 kg/mole (Table 3). 

The value of &e is in good agreement with the data for the corresponding 
uranium and neptunium system. This results in the same difference of 24 mV 
between the formal potential in 1 M HC10. and the standard potential, as found 
for these couples. 
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Table 4 : Formal potent ia l s and standard p o t e n t i a l s ( 1 = 0 ) for the 

(M0,+/M0^) couples (H « Np or Pu) 

i 
! Redox system Experijnental Température Formal potential or Ref. 
i 
i 
i 

details CO Standard potential 
(V/NHE) 

j (NpO^/NpO*! 1 H HCl 25 +1.14 i 0.02 [3] 
! 1 K HCIO, 25 + 1.1378 î 0.0010 [2] 
1 1 M HC104 25 + 1.13638 t 0.00016 Ml 
1 
1 

1 M HCIO, 4 20 + 1.140 ± 0.007 p.w. 

i 
1 M HCIO. 4 

+ 1 M NaClO, 4 

20 +1.149 + 0.007 p.w. 

i 
t 

1 
1 M HCIO. 4 

+ 2 M NaClO. 4 

20 + ». 162 r 0.007 p.w. 

i 
1 
1 I - 0 25 + 1.236 + 0.010 (4J 

20 + 1.162 ± 0.007 p.w. 

: ÎPUO^VPUO^) 0.5 H HC10 4 20 + 0.933 t 0.005 p.w, 
I 

1 H HCIO. 25 + 0.925 + 0.004 [61 
1 M HCIO. 25 + 0.935 ± 0.015 (7) 
1 H HCIO, 25 + 0.916 t 0.001 [8] 
1 M HCIO, 4 20 + 0.941 i 0.005 p.w. 

> 1 M HCIO, 4 
+ J M NaClO, 

4 

20 + 0.951 +. 0.005 p.w. > 

1 M HC104 20 + 0.967 * 0.005 p.w. 
+ 2 M NaClO, 4 

I - 0 . + 0.954 ± 0.005 p.w. 



170 

2 3 I 
(mole-kg"1) 

Figure 2 : Extrapolation of the potential of the (MO, /MO, > couple to 0 ionic 

strength» where M * U, Np, Pu. 

* " * • ' *fe* 
(a) t » 20*C and A = 58.17 mv/lg unit 
(b) t « 25*C and A » 59.16 mV/lg unit 
According to the S.I.T. [161, the curve Y (no unit) as a function 
of the Clo" m o l a l i t y , I (mole /kg) , i s a s traight l i n e (equation 
(51 ) . I t s s lope ûe i s the dif ference between the s p e c i f i c 
interaction coeff ic ients [eCMo'y ClO Î - e(MO*,C10̂ > 1. The standard 
potiintial E' i s obtained from the extrapolated value Y (j-) at 
I » 0 
U : E* « 0.089 V/NHE ; Û6 » 0.18 kg/mole [151 
Np : E* • 1.162 V/NHE ( û£ • • 0.21 kg/mole [p.wj 
Pu : E* » 0.9S4 V/NHE ; ûe « 0.29 kg/mole Jp.w) 
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THE (HO**, H o t ) REDOX SYSTEM 

From our experimental data (Table 3) , one can notice a s l igh t increase of 
the difference between the specif ic in terac t ion coefficients i e = e(MO, •CZoT) -
e(HO,, clo") with increasing atomic number (0.18 (15) ; 0.21 ; 0.29 for U ; Mp ; 
Pu r e s p e c t i v e l y ) . However, i f we cons ide r the experimental e r r o r on the 
po ten t i a l values, t h i s change i s probably not significant ; for a l l ac t in ides : 
Ac = 0.23 ± 0.06 kg/mole. , 

Considering ElMO^*, C10~> = efOO^, C10~) = 0.46 ± 0.02 kg/mole [18], (19), 
we obtain E(MO*, Clo") = 0.23 ± 0.08 kg/mole. 

This confirms that one should obtain accurate standard poten t ia l values 
of the (MO /MO*) redox systems for a c t i n i d e s by c o r r e c t i n g t h e i r formal 
po ten t i a l in 1 M HCIO medium with + 22 ± 4 mV, as we suggested previously ( IS) . 
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THE tPu(V)/Pu(IV)) REDOX SYSTEM 

Rabideau [8] studied the following equilibrium : 
PuO- + Pu » Pu + PuO,, while titrating the plutonyl ion with increasing 
concentrations of Pu . The mass balance imposes the condition (PuO,] = (Pu ], 
hence the potential of the cell, E ,,, can be calculated as follows : 

cell 
• 4+ [ P U 0 2 ' + 4 

Ecell = E'-tPuO /Pu* ) + 0.059)5 lg ( ~ [H ] ) 
[Pu ] 

so E c e l l » E " (PuO*/Pu4+> + 0.2366 lg [H +j. 

Consequently, in 1 M HCIO. medium, the potential of the cell measured is 
+ 4+ in fact the (PuO./Pu ) formal potential : 

E ., =• E*'(Puot/Pu4+) ' 1.0)0 * 0.0)0 V/NHE (in 1 H HCIO,). cell 2 4 

This study i s the only experimental determination of the (PuO*/Pu *) 
formal potential (in ) M HCIO J available in the literature. 

THE (Pu(IV)/Pu(IID) REDOX SYSTEM 

Literature review 

Several different determinations of the (pu(lV)/Pu(III) ) redox potential 
can be found in the l iterature (Table 5) . 

Connick and He Vey [9] made a potentiometric study at 25°C in t M HCIO.. 
They measured the formal potential E"tPu /Pu 3 + )(25*c) » 0.982 ± 0.002 V/NHE. 
They used a normal hydrogen electrode as reference, and made a correction to NHE 
by calculating the act iv i ty of the hydrogen ion in perchloric acid solutions. 
They obtained E*'(Pu /Pu )(25'C) " 0.977 ±0.002 V/NHE. From the .temperature 
dependence of the emf, they observed a change of • ) 1 t 2 mV when the 
temperature was increased from 20*C to 25*C. Hence E*'(Pu4*/Pu"+)(20 ,C) « 0.966 ± 
0.004 V/NHE. 
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4+ 3 + Table 5 : Formal potent ials and standard potentials (1 = 0) for the (M /M ) 
couples (M » Np or Pu) 

Redox system Experimental 
details 

Temperature 
C O 

Formal potential or 
Standard potential 

(V/NHE) 

Ref. 

(Np 4 +/Mp 3 +) 0.5 M HCIO, 
4 

25 • 0.154 * O.OOS p.w. (Np 4 +/Mp 3 +) 

1 M HCl 

1 M HCl 

1 M '4C10, 
4 

1 M HCIO. 
4 

25 

25 

25 

25 

+ 0.137 ± 0.005 

+ 0.142 ± 0.005 

+ 0.1551 ± 0.0010 

+ 0.154 • 0.005 

[3) 

[51 

12) 

p.w. 

(Np 4 +/Mp 3 +) 

1 M HCIO, 
4 

+ 1 M NaCIO, 
4 

2S * 0.169 i 0.005 p.w. 

(Np 4 +/Mp 3 +) 

1 M HCIO 

* 2 H NaCIO, 
4 

25 • 0.185 ± 0.005 p.w. 

(Np 4 +/Mp 3 +) 

I - 0 25 

25 

+ 0.179 ± 0.005 

* 3.190 i 0.005 

1121113] 

[14] 

(Pu 4 +/Pu 3*) 0.1 H HCIO, 
4 

25 •• 0.981 î 0.003 [11] (Pu 4 +/Pu 3*) 

0.5 HCIO, 
4 

20 • 0.954 t 0.005 p.w. 

(Pu 4 +/Pu 3*) 

1 M HC104 

1 H HCIO, 
4 

1 M HCIO, 4 

25 

25 

20 

* 0.982 ± 0.002 

* 0.9820 i 0.0001 

* 0.959 £ 0.005 

[9] 

[10] 

p.w. 

(Pu 4 +/Pu 3*) 

1 M HC104 

+ 1 H NaCIO. 

20 + 0.988 i 0.005 p.w. 

(Pu 4 +/Pu 3*) 

1 H HC104 

'• 2 H NaC104 

20 + 1.017 i O.OOS p.w. 

(Pu 4 +/Pu 3*) 

I • 0 25 

25 

25 

20 

+ 1.01 t 0.01 

* 1.017 * 0.002 

* 1.006 • 0.004 

r 1.010 ± 0.005 

[121 

[141 

till 

p.w. 



i(mA) 
Pu(JV) / Pu(lll) 

-0.2 

200 
_ | L_ 

A00 /ma / 
i / i 

-0 .2 

E/Ref (mV) 

Figure 3 Cyclic voltammetric curve o£ the (Pu + /Pu f ) redox system. 
(PuJ t « 2.5 X lu" 3 M [H ] * 1 H i I = 2 M CIO s t « 20"C. 
The potentials are referred to an Ag/AgCl electrode (EVNHE 
332.9 mV) 
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Rabideau and Lemons (tOJ made a similar potentiometric study under the 
seune conditions (2S°C, 1 M HC10., NHE as the reference) and obtained exactly the 
same experimental result : E 0 ,(Pu 4 +/Pu )(20°C) * 0.966 V/NHE. 

Schwabe and Mebel [11) measured the formal potential of the (Pu(lV)/Pu(III)) 
couple in 0.1 M HC10 4 > at 25'C, and found E'^Pu^/Pu 3*) (25"C) = 0.981 ± 0.003 
V/NHE ; then E " (Pu4*/Pu3*) (20<>C) * 0.970 ± 0.005 V/NHE. 

Martinot and Fuger [121 calculated the standard potential of the 
4+ (Pu(IV)/Pu(III) ) couple using the Gibbs energies of formation of Pu (aq) and 

Pu 3* (aq) .- Ë°{Pu 4 +/Pu 3 +) » 1.01 i 0.01 V/NHE. 

Ahrland, Liljenzin and Rydberg [14] estimated the standard potential 
to : E°(Pu4+/Pu3+>(25'C) - 1.017 • 0.002 V/NHE. The correction at 20"C gives the 
following value : E°(Pu4+/Pu3*)(20'C) ' 1.006 ± 0.004 V/NHE. 

Discussion 

E* ' By plotting i—r— + 7D) v.s. m - (from equation (5), Figure 4) for our 
experimental results and the data of the literature, one obtains a straight line 
within the experimental errors. Hence the S.I.T. is able to account for all 
these data, and we obtain the following results : 

E*(PU4*/PU3+) <20*C> » 1.015 ± 0.004 V/NHE 

and ae = e(Pu4*.C10^> - e(Pu3+,ciO~) - 0.53 kg/mole. 

In order to show the influence of the ionic strength on the formal 
potentials, we plotted E " v.s. I (Figure 5), where we superimposed our experi­
mental points and the data fro* the literature. 
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2 3 1 
(mole-kg"1) 

Extrapolation of the potential of the (H**/H ) couple to 0 ionic 
strength, where N « Np, pu 

X A 1*1.5/1 

(a) t » 20*C and A » 58.17 raV/lg unit 

(t>) t « 25*C and A • 59.16 «V/lg unit 

According to the S.l.T. [161, the curve ïlno unit) as a function of 

the C10~ molality, I(nole/kg), is a straight line (equation (5)). 

Its slope (X is the difference between the specific interaction 

coefficients (e(M4*,C10~) - e<M3*,Clo7>|. The standard potential E* 

is obtained tram the extrapolated value of y 1^-) at I • 0 
Np : E* - 0.210 V/NHE S U « 0.31 kg/sole at 20'C 

NP : E* - C.220 V/NHE J U » 0.33 kg/aole at 25*C 

Pu : E* > 1.015 V/NHE i AC * 0.S3 kg/aole at 20*C 
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The difference between the formal potential (in 1 H HC10.) and the 
standard potential is found to be of 56 mV, and not 24 mV as proposed by 
Hartinot and Fuger [12], and Fuger and Oetting [13], They calculated a value of 
24 mV, because they used two imprecise data : 
- Schwabe's and Nebel's (11] improper estimation of the standard potential, 
based on activity coefficient corrections in 0.1 M HC10. medium (where the 
hydrolysis of Pu(IV) is not negligible) and, 

- Rabideau's [10] formal potential which had not been corrected for the 
hydrogen ion activity inHCIO, solution. 

THE (Np(IVl/Np(III)) REDOX SYSTEM 

Literature review (Table 5) 

Hindman, Hagnusson and La Chapelle (3] made a potentiometric study of 
(Np(r/)/Np(III)) couple using a platinum electrode at 25"C arid they reported a 
reversible formal potential of 0.13? ± 0.005 V/NHE in 1 M HCl medium. Hindman 
and Kritchevsky [S] made some polarographic measurements on the (Np(IV)/Np(III)) 
couple in perchloric and hydrochloric acids at 25°C. They found the system to be 
irreversible in HCIO. medium but it was reversible in HCl medium giving a formal 
potential of 0.142 î 0.00S V/NHE in 1 H HCl. Cohen and Hindman [2] measured the 
redox potential of the <Np(IV)/Np(III>) system potentiometrically as a function 
of temperature in 1 H HCIO. medium and they reported a formal potential of 
0.1S51 ± 0.0010 V/NHE at 25*C. 

Hartinot and Fuger [121 and Fuger and Oetting [131 used a correction of 
* 24 «V to this latter value in order to obtain the standard potential. As we 
mnsioned earlier, for the (Pu /Pu ) couple, this correction is erroneous. 

Ahrland and al. [141 suggest the value : 

E*CNp4*/Np3*) (2S*C) - 0.190 S 0.005 V/NHE. 



178 

Discussion 

4+ 3+ 
A3 for the (Pu /Pu ) couple, we use the S.I.T. to compare the published 

information and our experimental data at different ionic strengths (aquation (S) -

Figure 4 ). A good correlation is obtained and the extrapolation to zero ionic 

strength gives the following results : 

E*(Np4+/Np3+)(25,,C) = 0.218 ± 0.005 V/NHE 

e(Np4+,C10~) - EtNp^.ClO^) = 0.35 kg/mole. 

The standard potential value we obtain is 30 mV larger than the value of 

Ahrland and al. [14]. Unfortunately, the method used by these authors for the 

extrapolation to the standard state is not clearly exposed in their paper. 

THE lH4*At3*) REDOX SYSTEM 

Table 3 shows an increase of the specific interaction coefficient : 

&e = e(M ,C10,) - E(H ,C10.) with the increasing atomic number (0.31 and 0.S4 

for Np and pu) ; ÛE » 0.43 ± 0.10 kg/mole for all the actinides, if we assume 

chat all actinides of the same valency had identical £ values in CIO, medium. 

Then, assuming e(M *,C10~> = e(Y3*,Clo") • 0.49 kg/mole (23J, we obtain 

C(K**,C10^) - 0.92 ± 0.1S kg/mole. 

Hence, one should obtain accurate standard potential values of the 

(M /H I redox systems for aetinides by making a constant correction of 

58 Î 8 raV on their formal potential in I M HC10. medium. 



179 

POTENTIALS OP NEPTUNIUM AND PLUTONIUM COUPLES 

A formal potent ia l scheme f i r the neptunium couples in 1 M HCIO., a t 25*C 

i s ob t a ined , using the (Np /Np ) and (NpO */NpO,) formal p o t e n t i a l s we 
+ 4 + determined, and the (NpO /Np ) potent ia l measured by Cohen and Hindman (22) : 

M n J * 0 .154 T sp« 

0.939 

0.739 NpO, I.140 

0.446 

0.677 

-» Np02 

2 * 

A s i m i l a r p o t e n t i a l diagram i s obta ined for the plutonium s y s t e n in 

1 M HCIO. a t 2S*C. We used the (Pu 4 *Pu ) ar.d (Puû^" PuO*) formal po ten t ia l s we 

measured, and the (PuO./Pu ( p o t e n t i a l we determined from Rabideau ' s 

experimental data [81 : 

0.975 

1 
- .3» 0-960 » Pu 4* '.O'O » PuO* 0-9*0 r PuO* 

J 0.98S 

0.970 

All the redox potentials ara given in V/NHE. 



P u ( I V ) / P u ( I I I ) p o t e n t i a l 

940 

£ Experimental data 

O Literature data 

3 4 5 
CNaC10 4 ](mole/kg) 

E l / 2 , m V / N H E ) a s 

Figure 5 
function of the clo" molality, I(mole/kg), for 

4+ 3+ the (Pu /Pu ) system, at 20°c. A good fit is obtained with the 
full drawn theoritical curve predicted by the S.I.T. 116) (equation 
(5)). 
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VIII.1 - DfTKODUCrlOW 

La compilation des différentes données theroo-chlolques que nous 

avons effectuée (constantes de formation, produit de solubilité, potentiels 

redox normaux) nous permet de determiner les espaces présentes en solution 

dans les eaux naturelles et les sites de stockage de déchets nucléaires. 

Hous allons a cet effet construire les disgrammes de Fourbalx (E - f(pH) ou 

E - f(lg [C03

2~])) en milieu carbonate, pour le neptunium, le plutonium et 

l'amérlclun. 

Les données de la littérature concernant l'hydrolyse et la forma­

tion de complexes carbonates de tous les actlnldes 3 tous les degrés 

d'oxydation sont Incomplètes. Pour combler ces lacunes, noua avons procédé 

par analogie : nous utilisons à cet effet les valeurs numériques de constan­

tes d'équilibre (des systèmes Aa(lII) ; U(IV) ; Pu(lV) ; Np (V) ; U(VI) ; 

Pu(VI) - OH"/C032~) Issus de travaux en cours au CEA (en collaboration avec 

le KBS-Suède, la CEE et l'OCDE). Hous pourrons ainsi valider une banque de 

données thermodynamiques sur la chimie des transuranlens. 

VTII.2 - COHSTAKTES D'EQPILIBRR DES ACTIHIDES APX DIFTEREHTS DEGRES 

D'OITDATIOH 

Actlnldes trlvalenta : nous utiliserons les constantes d'équilibre 

de l'An(III) : les données sur l'hydrolyse discutées précédemment (8 II) et 

celles mesurées pour le système Aa-C032~ (I III). 

Actlnldes tétravalents ! 

. L'hydrolyse des ions M4"*" s'accompagne, en général, de polymérisa­

tion irréversible, ce qui rend tris difficile la spéclatlon des actlnldes 

(IV) ; mais 11 est vraisemblable, qu'à l'état de trace, 11 ne se forme que 

des espaces mononucléaires. Nous avons alors utilisé des données (non 

publiées) de l'hydrolyse du Th(IV) fournies par.le Professeur GRENTHE. 

. Nos observations sur l'Am(lV) et les résultats publiés sur les 

systèmes (U(IV), Pu(IV)-C03

z") donnent une bonne estimation de la constante 

de formation des complexes pentacarbonates (complexe limite 11(003)5 i 

(• III)) ; la formation des complexes Intermédiaires est mal connue, nous ne 

prendrons pas en compte ces espices lors des calculs ultérieurs. 



Potentiel normaux apparenta 
(1M HCIO4) (V/ENH) 

Hydrolyse Carbonatatlon 

Aa Pu HP H 1g \ 1g *P 2 1g *f>3 l g \ 1g ?! 1g 02 1g 0 3 1g P 5 

H 3 + - 7.7 - 16 - 27 5.5 9 11,5 

2,600 1,010 0,160 * 
H* + - 1 " 2,5 - 6 - 11 40 

1,400 1,010 0,740 + 

H0 2

+ - 9 5 8 10,5 

1,610 0,970 1,190 * 
M0 2

2 + - 6 - 15 - 27 9 14 20 

\ - [M (OH)^ . [H-1-]1 / [Ml 

»t - (H (COj^l / ([Ml . [C03
2-Jl) 

Tabl.au VIII.1 8 Constante, d'.quiltbr., utlll.e.. pour 1. con.truction dea diagram., da Pourbalx 
Lea valeurs sont données a I - 3 M, HaC104 

http://Tabl.au
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Actlnldes pentavalenta : Le neptunium (V) est l'analogue des 
actlnldes pentavalents. 

. La nature des hydroxydes solubles de Np(V) est controversée ; une 

etude spectrophotométrlque préliminaire, effectuée au laboratoire, seable 

exclure l'existence du complexe Np02(OH)2~ ; les résultats peuvent être 

Interprètes par la présence des espaces Np0 2

+ et Np02(0H) (aq) seulement. 

. Le système Np(V> - CO32" a été étudié au laboratoire 131] ; les 

constantes de complexatlon peuvent Stre ut i l i sées pour le système An(V)-

COj2". Cependant, 11 faut noter que le complexe limite NpOjCCC^^5" se 

dissocle en donnant le complexe NP° 2(C0.) 2 lorsqu'on diminue la force ioni­

que, en oalntenant [C0 3

2~] constant. Le complexe Halte des An(V) dans les 

eaux naturelles ( faible force ionique) sera donc An02(C03)2 • 

Actlnldes hexavalents i nous utiliserons les constantes d'hydrolyse 

de l'U(VI) (que l'AEN/OCDE s'apprête a publier) pour les systèmes Aa(VI)-

OH~, et ce l l e s présentées au g VI.3, pour le système An(VI)-C03 2 -. 

Potentiels d'oxydo-réductloa : nous prendrons les potentiels redox 

du neptunium et du plutonium que nous avons mesurés (I VII) et ceux de 

l'amérlclum que nous avons redéterminés i partir des travaux de Bourges [28] 

( i I I I ) . 

Toutes les valeurs numériques des constantes d'équilibre sont 

données, 3 I - 3 H NaC104, dans l e tableau VIII.1. 

Les diagrammes de Pourbalx que nous allons présenter ne seront 
valable* que pour de faibles concentrations en métal (état de trace) ; on 
exclut en effet toutes formations de sol ide, de polymère, et de colloïde ou 
pseudocollotde . 

V i n . 3 - CAIACTERISTICUJES OXTDO-BJHHJCntlCSS DBS KADX HaTuTUPXES 

Lors da la compilation des données géochlmlques des radionuclides, 
SKYTTE/JENSEN [39] a effectué une recherche bibliographique s f i t de recenser 
la plupart des eaux naturelles du globe. I l délimita ainsi, dan* un diagram­
me E-pH, un parallélogramme Incluant plus de 90 Z des eaux terrestre* 
(figure VIII . l ) . 



FIGURE VI11.1 

Caractéristiques Redox des eaux naturelles 

T 1 1 1 1 r r̂  T — i — i — i — r 

o,s 
«cu*x 
Sou te fret", n es 

- » — • — i — i — i — i 1 • • • J — » • 

- / * 
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Ainsi, le côté supérieur du quadrilatère représente les conditions 

trouvées dans les eaux de surface (conditions oxydante-aéroblques ; pCOj • 

10~ 3' 5 atn). Dans les eaux souterraines, Issues de formations géologiques 

telles que le granite ou le basalte, la teneur es fer est telle que le fer 

soluble est présent 3 l'état Fe(II) (Fe203(s) et/ou Fe(OH )3<s) précipi­

tent). Dans ces conditions, le potentiel est corrélé au pH ; os peut le 

calculer en considérant le système redox Fe 3 +/Fe 2 + et le produit de solubi­

lité du précipité ferrlque. Les eaux souterraines peuvent alors être repré­

sentées par le domaine hachuré de la figure VIII.1 (pC02 - 0,01 à 0,1 atn). 

Dans les eaux Interstitielles des bétons (pË ->2,5r0,£) la présence simulta­

née de Ca(OH)2 (a) et Ca(C03) (s) Impose une pression partielle de 00 2 très 

faible (pCC>2 * 10~ 1 3 a to). Dans ces conditions, les seules espaces présentes 

devraient être les complexes hydroxydes des valences stables dans le domaine 

d*ëlectroactlvltë de l'eau. 

Maglrlus [40] a mis en évidence que les produits de radlolyse des 

chlorures peuvent oxyder les radioéléments présents, dans un site de stocka­

ge en milieu salin (NaCl) ; ce domaine oxydant (hors du domaine d'électro­

activité de l'eau) est représenté figure VIII.1 . 

Après avoir défini les divers domaines E-pH, des différentes eaux 

de stockage (de surface, souterraines, Interstitielle des bétons, contenant 

des produits de radlolyse des chlorures), 11 suffit de les superposer aux 

diagrammes de Pourbalx (obtenus pour i'aaérlcium, le plutonium et le neptu­

nium). On peut alors déterminer les espaces existantes dans chaque scénario. 

VIII.* - PREVISION DO COMPORTEMENT DE L'a», DP Pp ET DP Hp DABS U S EAOI D» 

STOCKAGE 

Amërlclum (figure VIII.2) 

lout le domaine d'électroactlvlté de l'eau est compris dans le 

domaine de stabilité de 1'amérlciun trlvalent. Il est donc prévisible que 

les espèces Am(C03)+, Am(C0j)2~ et Am(0H) 2 + seront majoritaires dans les 

eaux de surface (pC02 " 10~^>* atm) alors que seules les deux premieres le 

aèrent dans les eaux souterraines (pCO? > 0,01 atm). En conditions extreme-

sent oxydantes, l'Am(HI) peut être oxydé en Aa02'*'(voire AmoJ
+ )comme l'a 



FIGURE VII 1-2 : Diagramme de Pourbaîx de l'americium 

1.2 logrcOjl 

complexes hydroxydes 

: complexes carbonates 
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montré MAGIRIUS [40] ; ceci aurait pour consequence d'augmenter la solubi­

lité de l'An. Les eaux Interstitielles des bétons (pCÛ2 " 10" 1 3 ata, pH « 12 

± 1) ne contiendront que l'espace Aa(0H>3 (aq), Imposant une solubilité très 

faible (lg [Aa] t » - 9). 

Plutonium (figure VIII.3) 

La .'aleur V est majoritaire dans les eaux de surface (pCC>2 « 

10~ 3» 5 atm) sous forme de Pu02 +, Pu02(C03)~ et Pui^COH)*, alors que dans les 

eaux profondes (pC02 > 0,01 atm) Pu(IV) est majoritaire (Pu(C03>5

6~). Dans 

les eaux Interstitielles des bétons, on trouvera, en fonction du potentiel 

redox, le complexe neutre Pu(0H)ij
o ou PuC>2(OH)0 ; dans les solutions 

saturées en NaCl (contenant les produits de radlolyse des chlorures) les 

complexes majoritaires seront de valence VI (Pu0 2

2 +, Put^COH)*, PuCWCO,)*). 

Neptunium (figure VIII.A) 

Les espèces Kp02+» fp02(CO )" et Np0 2(C03)2
3 - sont les espèces 

majoritaires dans les eaux de surface (pCC>2 ~ 10~ 3«' atm). La solubilité du 

neptunium sera donc relat1venant élevée et dépendra essentiellement de la 

concentration en cations (Na+, Ca^ +) susceptibles de copréclplter un 

carbonate de Np(V). 

Dans les eaux souterraines (pC02 > 0,01 atm).le complexe penta-

carbonate de Np(IV) sera majoritaire. Dans les eaux Interstitielles des 

bétons, seuls les Ions 0H~ complexent le Np ; on trouvera alors, suivant la 

valeur exacte du potentiel redox, l'espèce neutre : Hp(0H)4° ou Np02(0H)°. 



FIGURE VIII- 3 : Diagrarame de Pourbaix d'u plutonit 

1.2 logftO : 

E(V) 
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: complexes hydroxydes 

: complexes carbonates 



FIGURE V I I \ - h îDiagramme de pourbaix pour le neptunium 

-11.3 "1.3 -8 .8 +1.2 log KO ' 

E(V) 

+1.0 

0 — 

-1.0 

1 1 . J - I - . -T™ 
VI 

- 1 — 'v, •" •'-'v, •" •'-
- - - . . . ^ — ^ ^ _ ^ — 

V V ' ; — = • - • : - ; • -
- - „ „ ^ ^ • 

V V ' ; — = • - • : - ; • -K v ^-^ 
* « « Ï 

V V ' ; — = • - • : - ; • -

^ V ^ ^ IV 
III V — ^ — ; 

""S " s ^ — = iv— 
ill N ^ - - = 

— I l 1 tf\—1— 4- / *\ 1 IV--J - rh— L" 2 i i IfMJ i|i h - rH 
10 10 

pH C5 

.' complexes hydroxydes 

: complexes carbonates 



19^ 

Remarques: 

Il est important de rappeler que toutes ces previsions ne sont valables que 

s i les modèles chimiques de comportement des d i f f é ren tes valences v i s - a - v î s de 

i ) l ' hydro lyse e t de i l ) la complexation per les carbonates^sont ver i f ié*s . 

Si ,par exemple, de nouveaux complexes mononucléaires d 'ac t in ides te t rava -

l en t s é t a i e n t mis en évidence ( An(IV)(CO ) . , i=3 ou A) ou (An(OH) (CO ) ) , 

i ! faudra reconciderer ces p rév i s i ons . 

De plus ,tous les ca lcu ls ont é t é ef fectués pour des condit ions pa r t i cu l i è res 

i t rès f a i b l e concentrat ion en metal ( ^ 10 Mm) où la formation de sol ides . 

de polymères, d'espèces co l l o ïda les sont peu probables, 

ne considérant pas l ' ex i s tence éventuel le de complexes mixtes (hydroxo-

carbonate) 

en m i l i eu inorganique . 
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COWCLOSIOH 

Afin de prévoir le comportement des actlnldes en milieu "eaux 

souterraines", nous avons étudié la spéclatlon de l'saérlclum, du plutonium 

et du neptunium en milieu naturel. 

Pour comparer les données de la littérature obtenues a différentes 

forces Ioniques (différents sels de fond, à différentes concentrations), 

nous avons testé divers modes de calcul des coefficients d'activité : 

I) Théorie d'Interaction Spécifique (T.I.S.) 

II) Théorie de Baes-Hesmer 

III) Théorie de Pltzer. 

Nous avons retenu, pour la suite des calculs, la T . I .S . , qui, tout 
en donnant des résultats sat i s fa isants , présente l'avantage l ' ê tre plus 
pratique : e l l e ne dépend, en e f fe t , que d'un seul paramètre - le coeff i ­
c ient d'interaction spécifique - facilement estimable 1 partir des données 
existantes de la l i t térature . 

Nous avons ensuite effectué une bibliographie sur l'hydrolyse de 

l 'Aa(I I I ) . Deux méthodes expérimentales, entre autres, ont été proposées 

dans la l i t térature pour déterminer les espèces hydrolysées présentes en 

solution : extraction liquide - liquide et mesure de solubil i té . Contraire­

ment aux prévisions obtenues par analogie avec les lanthanldes, l es mesures 

de so lubi l i té de 1'Am(OU)3 (s) ne mettent pas en évidence l'espèce anlonlque 

A-iCOH)̂ *, Jusqu'à pH < 13. La T.I .S. nous a permis de calculer les valeurs 

du produit de so lubi l i té et des constantes de formatlo. des complexes 

Am(OH),3~l 2 force ionique nul le , compatibles avec les résultats de la 

l i t térature . 

Nous avons effectué l e s mesures de solubilité de l'Am(III) en 
milieu CO2/HCO3" (it HC03~/CQ32" (5,4 < pH < 10,4 et 10"4 < [C0 3 l e < 3M) a 
force ionique élevée (généralement I » 3H, NaClO^). Le solide, caractérisé 
par son spectre de diffraction de rayon X, est Am2(0)3)3 ^' L * ° conditions 
chimiques ont été conçues pour faire varier de façon indépendante, les 
concentrations de tous las anions du milieu (OH", UC03", CO32") susceptibles 
de complexer l'aatrlclum. La solubi l i té ne dépend que de [C03 2~], ce qui 
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montre que les seuls complexes solubles détectables sonc AnKCC^), 3 - 2 1. Nous 

avons, montré que les résultats contradictoires de la l ittérature peuvent 

être conciliés par le modèle que nous proposons. 

Le diagramme potentiel - lgfCOj2") (ou diagramme de Pourbalx), 

construit a partir des données rélnterprStées de Bourges, montre que 

l'Am(III) est la valence stable dans le domaine d'électroactlvlté de l'eau. 

Seules des conditions extrêmement oxadsntes, dues par exemple a la radlolyse 

de solutions concentrées de NaCl, peuvent favoriser la s tabi l i té de l'Am(V). 

Afin de compléter les connaissances sur la chimie de l'américium eu 

milieu naturel, nous avons abordé la complexation par des Uganda organi­

ques, te ls que les acides humlques ou fulviques (AU). L'étude specttophoto-

aétrique. effectuée â I « 0,1 H NaClO^ et pH - 4,65 montre que toutes tes 

substances humlques ont des comportements cooplexants proches ; l es résul­

tats obtenus peuvent être interprétés par la formation de complexe Aa-AB : 

1-1. 

Afin de simuler le cas réel des eaux souterraines, nous avons 

effectué des calculs de speclatlon en tenant compte de la coexistence des 

tro i s Uganda : OH", CO32-, AH : l'américium semblerait être entièrement 

associé aux composés organiques, même i faible concentration de substances 

humlques. Toutefois, le comportement échangeur d'ions de ces composés permet 

de prévoir une compétition entre les divers estions présents (Ca 2 + , Na +, . . . 

An 3 + ) au détriment de la complexation Am-AH. 

L'Instabil ité des valences supérieures de l'américium ( I I I , IV, V, 

VI) en solution aqueuse, nous a conduit, pour les étudier, à procéder par 

analogie avec les autres actinides. Nous avons en effet mesuré la sobublllté 

du Pu02 (CO3) (s) en milieu CO3/HCO3", a force ionique I - 3 M, NaC104, et 

obtenu le produit de so lubi l i té et les constantes de formation des complexes 

F u 0 2 ( C 0 3 ) l

2 - 2 1 (1 - 1. 2, 3 ) . 

En comparant ces résultats a ceux obtenus pour les systèmes tJ(VI), 

Np(VI) et Pu(VI).nous avons prédit le comportement de l'américium hexavalent 

en milieu carbonate. 

Afin dt compléter les connaissances de la chimie des actlnldes, 

nous avons mesuré électrochimiquement les potentiels d'oxydo-réductlon des 
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couplaa (H0 2

2 + /M0 2

+ ) at (M 4 + /H 3 + ) du plutonlua et du neptunlua an a l l l eu 

ac ids , 1 différentes forcaa Ioniques. En uti l isant la T . I .S . , nous avons 

déterainé l e s différants potentials noraaux at lea coefficients d'inter­

action spécifique (Ac(0x,Re4,C104~))> 

Les constantes de foraatlon dea différente coaplexea carbonate et 
hydroxyde d'ectlnldea, 1 divers degree d'oxydation (III, IV, V, VI) et lea 
potent ie ls redox obtenue précédassent, peraettent le conatructlon dea 
dlagraaaea de Pourbalx de l 'aaérlciua (présenté anheri'euremoiljdu plutonlua et 
du neptunlua. 

En fonction des caractéristiques électrochlmiquee des eaux 
considérées : de surface (oxydante) ; profonde (réductrice) ; i n t e r s t i t i e l ­
l e dea bétons (pH >11), saturée en NaCl (que le radlolyse peut rendre tr i s 
oxydante), nous pouvons conclure sur la apéclatioa de ces transuranlena en 
• l l l e u carbonate. 

En e f fe t , en fonction du potentiel redox des eaux considérées, les 
valences stables des esptces solubles sont : 

- An(III), (Pu(III), Pu(lV)), Hp(IV) en all leu anaéroblque, 

- Aa(III), (Pu(lV), Pu(V)), Np(V) en milieu aérobique, 

- Am(lII), (Pu(IV), Pu(V)), (Mp(IV), Np(V)) dans les eaux inters t i ­
t i e l l e s dea bétons, 

- Am(V), Pu(VI), (Np(V), Np(VI)) en Milieu très oxydant (per exem­

ple , solution contenant dea produite de radlolyse de chlorures). 

Ces conclusions ne sont correctes que dans la l im i te de v a l i d i t é des 

hypothèses envisagées. Nous pouvons cependant constater que la connaissance 

de l a chimie des ac t i n ides en m i l i e u carbonate es t quasi complete , seules 

quelques données thermochimiques sont a determiner pour le système Act in ides 
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Tetravalents - carbonates. En ce qui concerne le comportement des An. v is-a­

v is de l'hydrolyse , i l est connu de façon satisfaisante pour les valences 

I I I et V , mais reste a être determiner de façon univoque pour les valences 

IV et VI ou la formation de colloïdes pose problème. 

Lors de la simulation de cas reels , i1 ne faudra pas négliger 1 existence 

de substances organiques, substances complexantes qui existent en proportion 

importantes dans les eaux naturelles ,et qui pourraient affecter le compor­

tement des actinides. 

Lea différentes expérience* aenetonnées el-dcssua ont donné l ieu a 
s i x publications scientifiques en langue anglaise (donc cinq Incorporées i 
c e rapport). Toutes les constantes aesurées, redéteralnée* ou reinterpre­
t e s e t validées, lors de ce travai l , seront une contribution i la banque de 
données de l'Agence pour l'Energie Nucléaire de l'Organisation de Coopéra­
t ion e t Dévelopeaent Economique (AEM/OCDE)'. 
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