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RAPPORT CEA-R-5473 - Piotr ROBOUCH

CONTRIBUTION A LA PREVISION DU COMPORTEMENT DE L'AMERICIUM, DU PLU-
TONIUM ET DU NEPTUNIUM DANS LA GEOSPHERE : DONNEES CHIMIQUES.

Somunaire :

Une revue bibliographique exhaustive de l'hydrolyse de 1l'américium fournit
les constantes de stabilité suivantes, a force ionique nulle :
lg K = 15,080,5 ; 1lg *B,= -6,610,8 ; lg *8,= -14,640,6 ; 1g *B = -24,6%0.6
La formation de Am{OH); n'a pas été misen évidence par les études de solu-
bilité jusqu’a pH < 13. La solubilité du solide Amz(COJ)J(,,.caractérisé pat
son spectre de diffraction de rayons X, est mesurée a force ionique élevée
(I = 3M, NaC€D,). Les constantes de stabilité & I = 3M sont

lg K, ="15,08%0,15 1lg B8, = 5,45 £ 0,12 ; 1g pz-—-s,92’—’o,1s B, = 11,44 + 0,12
Ces constantes sont suffisantes pour rendre compte des résultats
publiés sur 1'Am en milieu carbonate {(donc sans faire appel & des complexes
mixtes Am-OH-COJ). La formatinn de Am(COJ)f' n'a pas été mise en évidence

par spectrophotométrie jusqu'a [C0§'] = 3M, Des résultats de Bourges sont

Y.

RAPPORT CEA-R-5473 - Piotr ROBOUCH

CONTRIBUTION TO THE PREDICTION OF AMERICIUM, PLUTONIUM AND NEPTU-
NIUM BEHAVIOUR IN THE GEOSPHERE : CHEMICAL DATA.

Sununary :

An exhaustive bibliographic review on hydrolysis of americium gives the fol-
lowing stability constants, at zero ionic strength: lg ‘Ks= 15.030.5;
lg*s, = -6.6 £ 0.8 ; 1g *8, = -14.6 + 0.6 ilg "B, = -24.6 £ 0.6. No eviden-
ce of I\m(DH),‘, formation was found by solubility studies up to pH ¢ 13. The
solubility of solid Amz(COJ)J(” caracterised by its X-ray diffraction pat-
tern is studied at a high ionic strength (I = 3M, NaC€0,). The egquilibrium
constants . at I = 3M are: lg K =15.08 + 0.15 lg B = 5.45 + 0.12
1g pzzs.ng a.15 1gﬁ3 = 11.44 + 0.12 All the published results on Am in car-
bonate media are reinterpreted using thesge stability constants (Am-OH-CO3

complexes are not needed). No evidence of Am(COJ)?,' formation was found by

spectrophotometry up to [CO%'] = 3M. Literatv.,e results are used to determi-
ne the formal redox .potentials at gh = 9.4 ([NaJ!COJ] + [Na,‘,COJ] = 2M) and to




utilises pour déterminer les potentiels redox normaux apparents 4 pH = g¢,4
([NaHCO ]+ [NaZCO ] = 2M) et pour calculer les constantes de formatlon sui-
vantes, a force ionique rulle @ 1g (B, (V}/B,(VI)) = 4+

lg (B (III)/B (IV)) = =24 * 2 La formation de complexes entre 1’ americium et
les mat1éres humiques (acides humique et fulvique purifiés) a gté étudiée
par spectrophotométrie. Les résultats sont interprétés par la formation d'un
complexe 1:1 (a I = Q,1M, NaC20,, pH = 4,65). La solubilité du solide
Puoz(CO’)(,, est mesurée en wmilieu bicarbonate A force ionique élevée
{I = 3M, NaC€0,)on en déduit le produit de solubilité et les constantes de

formation  des complexes Pu0, (€O, )}~ 2! : lg K = -13,5 £ 0,3
lg B,= 8,620,3 ; 1g B,= 13,620,7 ; 1g B,= 18,2+0,4 E°(MOZ'/MO}} = 1,162 et
0,954 V/ENH et E°(M"*/M3*) = 0,210 et 1,015 V/ENH pour Np et Pu respective-
ment.

1989 216 p.

Commissariat 4 1'Enevgie Atomique ~ France.

calculate the Following faormation constants, at zero ionic strength:
lg (B;{(V)/B,(VI)) = 14 *2 ; 1g (B, (LIT)/B, (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, NaC£0,.
pH = 4.65). Solubility of the solid PuOE(COJI(,, ig measured ir bicarbonate
media at high donic strength (I = 3M, NaoCE0,), to obtained the solubility

product and formation constants of the Pu0 (COJ)’ -1 complexes~
lg K,=13.5£0.3 ; 1g 8,2 8.6 £ 0.3 ; 1gw,= 13.6 * 0.7 i 1z B, 18.2 = 0.4
1g B,= 18.240.4 ; E°(MO2'/ND})= 1.162 and D.954 V/ENH and E° (M°*/M3*)= 0.210

1.015 V/ENH for Np and Pu respectively.

1989 216 p.

Commissariat 3 l'Energie Atomique - 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 maitrise 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 A'énergie nationale.

La France a foralisé cet effort en misant sur l'énergie nucléaire. Le
parc électrc nucléaire frangais, qui produit environ 60 % de l'énergie
électrique nationale, est désormais le deuxiéme au monde. Mais, ccmme toute
activité industrielle, le nucléaire produit des résidus qui posent probléme.
Dans ce domaine "est un déchet radioactif, toute matiére pour laquelle aucune
utilisation n*est prévue et contenant des radionucléides en concentration supé-
rieure aux valeurs que les auterités compéteates considéreraient comme admis-

sibles dans des matériaux propres & une utilisation sans contrdle ou rejet"”.
On peut classer les déchets nucléaires en trois catégories :

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

r: 1icactivité artificielle, appelés déchets de catégorie C
o les déchets de Moyenne Activité (MA)

0 les déchets de Faible Activité (FA).

Ces deux derniéres peuvent se répartir, selon les cas, soit en
catégorie B (ou déchets alpha) de longue durée de vie, soit en catégarie A {ou
déchets béta-gamma), ne contenant que peu d'émetteurs alpha. Les THA cumulent
une activité spécifique trés élevée due aux émetteurs béta et gamma de courte

durée de vie et & la présence d'émetteurs alpha de trds longue durée de vie.



Certaines caractéristigues des résidus nucléaires sont indépendantes de
leur radiocactivité, Ce sont, par exemple, leur état physique (gazeux, liguide ou
solide), l'état apparent du conditionnement et leur composition chimiquee. Mais

les paramdtres les plus significatifs concernant la radiocactivité sont :

© la nature des produits radioactifs contenus, qui peuvent se désintégrer de
plusieurs fagons, donnant lieu & l'émission de particules ou rayonnements

variés (alpha, béta, gamma, a} ;

o la péricde (ou durée de vie)des radionucléides, d'une importance primor-

diale, qui détermine la durde de nuisance potentielle.

Apréds l'arrédt d'un réacteur, le combustible irradié continue a dégager de
la chaleur, du fait de la désintégration des radionucléides formés principalement
des émetteurs béta, gamma a vie courte. La chaleur décroit avec le temps ; et au
bout de deux cents ans, la puissance thermique résiduelle n‘est pratiquement due

qu‘a la présence des déchets alpha, tels que les transuraniens 24‘Am, 239Pu,

240Pu, 237Np

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

terme, Le probléme se pose alors : que faire de ces déchets ?

Il s'agirait de transformer des produits hétérogénes, multiformes et
divers, en un nombre restreint de colis homogénes, chimiguement stables qu‘'on
privoit de stocker dans ces conditions de sireté, adaptées au type de problémes

posés par chaque catégorie de déchets.



INTRODUCTION GENERALK

L'application des principes de radloprotection 3 1z gestion des
d&chets radioacrifs se traduit concrdtement par deux objectifs techaniques

successifs :

. 1'isolement des déchets,
et . la mattrise du risque de tranafert vers la géosphdrs.

Ga ne peut, en effet, assurer que les sites de sto~kages, naturels
ou artificiels, resteront inaltér&s cans les millénaires 3 -..'. On ne peut
donc garantir qu'une partie de la radicactivit® ne s'Schap; --. pas, A plus
ou moins long terme, C'est pourquoil ce passage €ventuel de radionucléldes i
travers las barrildres ouvragfes doit 3tre coatrdl& de manidre 3 en limiter

les conséquences sur l'Homme et 1'environnement.

Ls solution teclnique choisie pour lea déchets alpha (de longue
durfe de vie) est l'enfouissement 3 grande profondeur dans des formaticns
g€ologiques stables A long terma (granite, mine de sel, argile, schiste) sg
interposant des barridres successives et complémentaires qui freineront ce
tranafertytel les que la matrice d’enrobage, le container d'acier, etec...

Ces précautions visent 3 limiter le traansfert de la radioactivité
dans ies eaux souterraines, principaux agents de migration des radio81§-
ments. En présence de ces eaux, les actinides présentent des proprifbtés
chiniques diverses : formation de complexes solubles, de précipités, de
polymdres, de colloldes ou pseudo~colloldes. Ceci dépend de multiples para=-
m3tres dont la temp&rature, le pH, le potentiel d'oxydo-r€duction et 1la
composition des eaux souterrsines. Afin de prendre en compte tous cea
phénomdnes, des moddles ront &labor&s 3 partir des proprift€s physiquea des
différentes espdces chimiques des radiofléments.

Il qat done indispansable d'&tudier la lchTu—ion des truanguraniens dans les
conditions naturelles. Parmi les difffrentes espdces présentes dans les eaux
souterraines (Ca2t, ug?t, re2*, red*, na*, k%, o1, so}‘. oH", HCO3™, 0032')
les lons carbonate et hydroxyde sont les plus ractifs vis-3-vis des actini~
des. ~ Ainsi , cous porterons notre attention sur les aspects thermodyna-
miques de L2 complexation de l'américium et du plutonium par les ions OR™,"

- 2=,
ECOJ- et COJ



La force ionique des eaux souterrainea eat trop faible pour pouvoir
&tudier dans les conditions naturelles les différenta &quilibres chimiques.
0On opdre em solution foniqus plus concentrfe (I = 3 M, NaClO,, par exemple)
ol 1'on maintient les coefficients d'activité constants ; on applique alora
les lois de 1la thermodynamique pouzr dféterminer les diffrentes constantes
d'&quilibre (constante de formation, produit de solubilit&, poteatiel

redex).

Pour comparer les counstantes d'&quilibre obtenues 3 difffrentes
forces ioniques e pour les extrapoler 3 dilution infinie, nous calculerons
les coefficients d'activité des fons ois en jeu.

Nous effectuerons ensuite une &tude bibliographique de 1'hydrolyse
de 1'Am(III), dans ls but de proposer des valeurs du produit de so_ubilité
de Am(0H); (8) et des constantes de formation des complexes hydroxydes (2
force ionique nulle), compatibles avec tous les r&suliats expérimentaux

publids.

Les résultats de la litcErature pour le systime Am(III)-CO32' sont
assez contradictoires. Pour lever ces ambiguitSs nous entreprendrons des
mesures de solubilit€ co milieu carbonate, & force {snique &levée (I = 3M,
Na0104) en faisant varier, de fagon ind&pendante les concentratious de tous
les anions du milieu (OH™, HCO3™, co32') susceptibles de complexer 1'améri~

ciua,

Connaissant le comportement de 1'Amn(I1I) vis-32-via dea ligands OH™
et co3z', aous aborderons la complexation par les ligands humiques et fulvi-
ques de différentes provensances (eaux de surface, eaux profondes, produits
commercisux). On pourra alors tenir compte, dans lea calculs, de la coexis~-
tence de tous ces ligands, afin de simuler le cas rfel des eaux souter~

raines.

0n eduet généralement que seul 1°'An(III) est stable dans les
stockages de d&chets nuclfaires ; comme les autres valences (IV, V, VI) sonc
trds instables en solution aqueuse, nous contournerons la difficulté expéri-
mentale en procédant par analogie avec les &l€ments de 1la m&me série da
transition (@, Np, PFu), Noua misurerons ainsil la solubilicé du Pu(VI) en

milieu CO,/HCO3™ X force fonique I = 3 M NaClO4.



Afin de pouvoir prédire 1'influence de la nature gSnéralerant
réductrice Jdes eaux souterraines, nous mesurerons Electrochimiquement les
potentiels d'oxydo-réduction du plutonium et du neptunium en milfeu acide.
Nous pourrcns aloras coaclure sur la spéclation des transuraniens (Np, Pu,
Am) en milleu carbonate, dans tout le domaine d'8lectro-activits de 1'eau.

Les difffrentes expérieaces mentionn€ea ci-degsus ont donn& lieu 3
cinq publications scientifiques en langue anglaise, dont le texte lntégral

est {ncorpor€ 3 ce rapport.



I - INFLUENCE DE LA FORCE IONIQUE

SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES



INTRODUCTION

Les donnfes thermodynamiques se refrent toujours 2 un &tat stan-
dard : on utilise comme tel, des sclutions aqueuses 3 dilution infinie,
Mais, en général, il est impossible d'effectuer des mesures précises dans
les solutioas trds dilufes. Pour contourner cette difficulté exp&rimentale
on opdre en solution ionique concentrfe : on rajoute 3 la sgolution une
quantité connuye, relativement importante, d'un sel - sel de fond - qui
u'interfdre pas avec les &quilibres chimiquea &tudifs (par exemple, ume
solution molaire de NaClO,) ; un faible ajout de réactif (actde ou base) ne
modifie pes alors le milieu de fagon significative.

Les résultats presentes dans la littératvre sont generalement donnes
3 différentes forces lontques. Afin de pouvair comparer des données bibliogra=
phiques, i1 est donc nécessaire de disposer de modéles de calculs permettant
d'extrapoler tes valeurs des constantes 3 d'autres valeurs de 1, et, en parti-
culier 3 | = 0 M. Nous presentons, a cet effet, trois modéles de calculs :

1) théorie de BRONSTED-GUGGENHEIM-SCATCHARD ;
i11) théorie de PITZER ;
111) th€orie de BAES-MESHMER

qui tiennent compte de 1'influence de la force lonique, Pour extrapoler les

valeurs de constantes de formation 3 force ionique nulle, nous choisirons la

théorie la plus pratique 2 utiliser, tout en donnant des résultats corrects.

I.l =~ Coefficient d’activits : défimition

Soit zj la charge d'un fon i, de concentration c4, on définit :

- 1a force fonique du milieu : I = % ) Zi <, (1.1),
i

goume qui s'effectue sur toutes les espdces foniques en solution;

- et l'accivits de 1'fon 1 : a5 = v¢ . ¢ (1.2);

Le coefficient d'activit§, vy, dépead de 1la force {onique et de la nature de
1'ion. Ce coefficient est compris entre O et 1 ; 3 force ionique nulle,

activité et concentration sont confondues (y; = 1 3 I =0).



Soit un electrolyte MpXq (=A) dont les charges respectives de M et
X sont z; et z,, BOus notouns Y, et Y, les coefficients d'activité respec—
tifs, On définit alors le coefficient d'activitf moyen :

T (g . )i/ (1.3)

Cette valeur est celle qu'on trouve généralement tabulfe dans la
littérature, parce que directement obtenue par des mesures expérimentales.
Par la suite, les coefficients d'activit® spécifiques seront notés Yy i les

coefficients d*activité moyens L/

I.2 - Coefficient d'interaction spécifique

A partir des résultats expSrimentaux permettant la d&termination
des coefficients d'activité, plusieurs auteurs se sont intéressés 3 la mise
en &quation de la relation : coefficient d'activit€ - force fouique. Nous
nous proposons de présenter trois de ces moddles {(plua ou moins complexes),

permettant le calcul de y, que nous sllons comparer par la suite.

1.2.1 - Expression de DEBYE-HUCKXEL

DEBYE et HUCREL ont propos® une expression dea coefficients d'acti-

vité en solution dilufe, qui tient compte des interactions &lectrostatiques
3 distance entre espdces de charges opposkes :

lgyy=-24.8.@T/Q+c./D (1.4)

oQ B est une constante life 3 la température ; C une fonction dépendant des
rayons iouiques des espdces considérfes, fouction souvent prise constaate,

Cette relation n'est valable qu'en milieu dilué (I € 0’01 M).

T.2.2 - Expression de BRONSTED-GUCGENHETM-SCATCHARD

BRONSTED (1922) et GUGGENHEIM et SCATCHARD (1936) ont proposé de
tenir compte de l'interaction non Electrostatiques 3 courte distance. Le
domaine de validité de 1'expression de DEBYE-HUCKEL (fqua. I.4) est alors
€cendu [1]. Dans une solution da force fonique I, le coefficient d'activité

¥y, d'un {on de charge z;, est dfcrit par l'expression suivante :



Tableau I-1

Coefficients d' interaction spécifique (€)

Comparaisons des valeurs obtenues a partir du modéle de Pitzer

avec celles de la littérature (3]

Electrolyte € calculé € selon [3] m max(m 4]
NaClo, 0,008 0 6

NaOH 0,0u4 0,04 [

KOH 0,088 0,08 5,5
KC1 - 0,008 0 4,8
NaCl 0,030 0,03 6
KHCO3 - 0,095 o - ?
.iC1 0,103 0,10

LiOH - 0,049 - 0,C4 4

HC1 0,121 0,12 6
NaZCO3 - 0,105 - 0,08 1,5
KZCOB - 0,019 - 0,02 ?
Na,S0, - 0,118 - 0,13 4

KZSOu - 0,253 - 0,20 0,7
NaZHPOll - 0,191 - 0,19 1
KZHPou - 0,160 - 0,15 1
Li?_sou - 0,030 - 0,06 3

CaCl2 0,150 0,14 2,5
MgCl, 0,216 0,19 4,5
l!lCl3 0,427 0,33 1,5
!(3!“01l - 0,098 - 0,06 0,7
Na3P0u - 0,267 - 0,29 0,7
l\ldCl3 0,285 ? 1,8

© Pour le calcul de €, on effectue la régression lindaire dans l'intervalle
0,1 <m¢< Moax avec une incrémentation de Am = 0,2.

o Un bon accord existe entre les valeurs de la littérature et celles
calculées, sauf pour les électrolytes 1-% et 3-1.




lgvyy~-2§ . B. T/ U+c./D+]e,i).m (1.5)
k

la gomme s'effectue sur tous les lons de molalité m, (mole/kg), présents en

solution,

1.2.3 - Théorie d'Interaction Sp&cifique

La Thforie d'Interaction SpBcifique (T.1.S.) {2} est un cas parti-
culier de la théorie de BRONSTED-GUGGENHEIM-SCATCHARD. Ses hypoth2ses

prioncipales sont les suivantes :
e le coefficient ¢ au dénominateur du terme 'Debye-HGckel" (&qua.

I.4) est constant ; SCATCHARD suggdre la valeur ¢ = 1,5, qui
correspond en falt A une optimisation statistique,

le coefficient d'interaction € est nul pour des {ions de m@me

charge ; pour des lons de charge opposée, € n'est pas rigoureu-
sement constant, mais sa variation en fonction de la concentra-
tion, pour des ions de charge inférieure 2 3, est négligeable.
C'est pourquol € peut 2tre considéré@ constant, en fonction de la
concentration, et indépendant du mélange d'éElectrolyte.

L'expression du coefficient d'activit€ propos@e par la T.I.S, est :

1g vy = - 2 D+ e(d,k). o, (1.6)
k
avec : D =0,5107 /T / (1+1,5 /D (1.7)

S1 1l'on connalt les coefficienta d'interaction spScifiques e(i,k),
1'&quation (1.6) donne une bonne estimation du coefficlent d'activitE, Les
coefficients d'interaction spécifiques d'ions simples sont donn€s dans la
litcératyre [3] (tableaux 1.1 et I.2) ; ceux des lona complexes peuvent atre
estinés en fonction de 1a charge et de la taille de 1l'ion considéré. On peut
alors calculer le coefficient d'activité moyen ; en effet, en reportant
(1.6) dens (I.3), on obtient 1l'expression suivante :

1gY=23.2¢.0+¢ .8 (1.8)



Tableau 1-2

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

u* Nat *
ou™ - 0,04 (0,07) 0,04 0,08
BOH,~ -0,09 (0,06) -0,12 (0,10)
scN” 0,05 -0,01
HCO3™ 0,00 -0,01
NG, 0,02 (0,11) 0,00 0,02
NO3~ 0,08 ~0,05 (0,04) -0,13 (0,09)
Hy PO,” -0,11 ¢0,09) -0,15 (0,12)
HSO," -0,01
i -0,04 0,02
c1” 0,10 . 0,03 0,00
Cl 05" -0,01
cl1 04" 0,15 0,01
Br~ 0,13 0,05 9,01
Bros” -0,06 (0,06)
1 0,16 0,08 0,02
For™ 0,03
AcO™ 0,05 0,08 9,09
cro,” -0,09 (0,06) ~0,12 (0,10)
co3” -0,08 (0,05) 0,02
ﬂpo,,' ~0,19 (0,06) -0,15 (0,09)
so3” -0,12 (0,10)
S,03" -0,12 (0,10)
505" 0,06 (0,07) -0,18 (0,13) -0,20 (0,22)
ro,3" 0,29 (9,10) -0,09
P,054" -0,30 -0,15
Fe(CN)g*™ -0,20
w(eN)gh” -0,10
Am02(103)36- -0,15
Am0,(C04)47” -0,20
NpO, €03~ o
NpO, (€05)5%" -0,1
Npoz(co3)35' =0,2




Tableau 1-2 (suite)

cr” C104" NO4
gt 0,12 0,14 0,07
st -0,01 -0,10 -0,08 (0,06)
cu* 0,11
ag” 0,C0 -0,14 (0,10)
1t -0,18 (0,09) -0,27 (0,18)
cd ct 0,25 (0,19)
cd t 0,27 (0,23)
cd scnt 0,31 (0,24)
g c1*,La coqt 0,20
¥co5* 0,17
8g c1™ 0,20
Am0," ~ Npo,* 0,50
Mgt 0,19 0,33 0,17
calt 0,14 0,27 0,02
Balt 0,07 0,15 -0,28
Mn2* 0,13
colt 0,16 0,34 0,14
Nt 0,17
cu?t 0,08 0,32 0,11
za?t 0,33 0,16
calt 0,36 0,09
ag,%* 0,09 0,23 (0,20)
aglt 0,34 (0,30) -0,15 (0,20)
2%l 0,15 -0,34 (0,32)
vo,%* 0,21 0,46 0,24
YHC032+ 0,39
FeScNZT 0,45
Feou?* 0,38




Tableau 1-2 (sui(te)
a3t 0,33
3t 0,30 0,27
Fe3t 0,56 0,62
La3t 0,22 0,47
HoSt 0,49
L3t 0,52
3 0,28 0,49
Fe3t 0,56
e 0,25 0,11
N 0,80
Fe, (o)t 0,75 (0,82)
Pb, (om) 4t 0,02
de plus &eu*,HC0;™) = 0,10

€(ut,co5™) = -0,05

Résultats d'une moyenne pond&rée, les valeurs de £(i,3) sont don-
n€es quand uoe variation ne dépassant pas 0.03 est observée dans 1'intervalle
de force ionique I de 0,5 3 3,5 molal. Sinon, les données ont &té approxi-
nfes par régression lic8aire €(1,]) = E(1) + £log I, od £ est constant pour
un &lectrolyte spécifique. €(l) et € sont donndes dans le tableau, avec £

entre parenthlse.



.3 - ThEorie de PITZER

Cette approche consiste en un développemeat polyndminal d'une
fonction explicite, reliant le coefficient d‘activité & la force ionique.
pour affiner le calcul du coefficient d'activité (proposé par GUGGEN:TIM et
SCATCHARD), PIT2ER [4] ajoute 3 une expression analogue & (7.6), un terme du
second degré en molalit€ totale. Pour les solutions d'un &lectrolyte simple
MpXq (=A), le coefficlent d'activit& moyen s'exprime par 1't¢juation suivan—

te 3

lnyA-lzm.zx].f7+%£_38P&.m+__2MC§ u? (1.9)

ol p et q sont les coefficieats stoechiom&triques dauns la formule de 1'Slec-
trolyte et zp ot zy les charges des ions respectafs.

Bx = 283, + Bl (1-(1+#2/T-21) exp(-2/T)) / 21 (1.10)

et aly = 1, . cix (1.11)

Le terme de DEBYE-HUCKEL gé€néralisé est :

£Y = - 0,392 /T / (1+1,2¢/T) + 1,667 la (1 + 1,2/1) (L.12)

Les paramdtres B;x, B;x définissent le coefficient du second viriel
(¢ dans (I.6)), ng définit celuil du troisidme viriel. Ces trols paramdtres
sonot dounn€s dans 1'article criginal de PITZER [4]. A priori, 1l un'y a pas
de méthode pour estimer les valeurs numériques de ces coefficients, d'autant
plus qu'i{ls ae sont pas {ndfpendants ; l'unique approximation poasible
consiste 3 ngliger c:x, comme on le verra plus tard. Ces trois paramdtres
ae sont valables que dans un domaine de molalité limité, c'est pourquoi 1l
faut toujours tenir compte de la molalité maximale (mp,,) (tableau I.3)
au-dessus de laquelle le coefficieat d'activit& calculé an'est plus correct.

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

développement du viriel. L' £tude de 1' influence de chaque terme sur la valeur

o hy
la y,nous amene- a poser :



lo y=pH-P + E + F (1.13)

oll : DH~P est le terme de "Debye-Hickel™ :

DH-P = |zp.z | €Y (£.14)
E le terme du deuxiéme viriel
E=22L 87 . m .15
ra MX (1.15)
F terme du troisiéme viriel :
pe2 0¥ ov @2 (1.16)
ptq X

£Y, 8Y , ¢Y sont définis précfdemment.
MX MX

1.4 ~ Thforie de BAES-MESMER

BAES et MESMER [5] proposent, pour le calcul du coefficient d'acti-
vité, une approche analogue aux précfdentes., En effet, ils utilisent 1la
fonction P(I), proposée par PITZER, pour affiner la relation de GUGGENHEIM
entre lg force ionique et le coefficient d'interaction ng. Pour un electro-
lyte simple MpXq (=A), on a :

12 v, =-| 2,02, | 0,511 /T/ (+/D) + 2 g&a Byy « ® (1.17)
od Byx = Buy + (B§x - Bux) F(I) (1.18)
et F(I) = {1 - (1 + 2/T - 21) exp(2/T)] / 41 (1.19)

avec F(0) = 1 et P(=) = 0

Cette relatlon ne dépend donc que de deux paramdtres ng et B;i.
1.5 - Discussion

Nous avons présent& trois méthodes de calcul du coefficient d'acti~
vité y, Mous nous proposons de cholsir la m&thode la plus simple permettant
une bonne estimation de Y pour des ioms complexes, pour lesquels aucuo para-
m2tre (8°, B!, c® B9, B®, ¢4) n'est comnu. Pour cela, nous avons tout

d'abord compar les rfsultats obtenus aveec la relatfon de PITZER (1.9),
relation a plus complexe, aux donnfes expfrimentales publifes dana 1la



Tableau I-3.
Activité de l'eau (aHZO) dans différents électolytes

On obtlent, par régression linéaire, en fonction de la molalité, une droite de

pente's et d'ordonnde A 1torigine“o?

1g aHzo = g.m+ 0

Electrolyte o s Boax (M) 4]
NaClOu 0,0028 - 0,0165 6

NaOH 0,0095 - 0,0222 [}

KOH 0,0113 - 0,0252 5,5

KCl 0,0014 - 0,0154 4,8
NaCl 0,0065 - 0,0197 6
'KHC03 [4] - 0,0009 - 0,0116 ?
Licl 0,0148 - 0,0277 [}

LiOH - 0,0003 - 0,0130 4

HC1 0,0156 - 0,0290 6
N32C03 - 0,0002 - 0,0174 1,5
K2C03 [4] 0,0037 - 0,0236 ?
Nazsou 0,0016 - 0,0164 4

KZSOu - 0,0004 - 0,0153 0,7
NaZHPOu - 0,0008 - 0,0136 1
K,HPO, - 0,0005 - 0,0155 1
LiZSOu 0,0036 - 0,0232

CaCl2 0,0048 - 0,0321 2,5
HgCl2 0,0397 - 0,0656 4,5
AlCl3 0,011 - 0,0598 1,5
K3P0u - 0,0002 - 0,0201 a,7
N33P°u - 0,0009 - 0,0144 0,7
NdC1, 0,0096 - 0,0512 1,8

- la régression 1linéaire sur -lﬂ(aHZO) (I-21) est effectuée pour :

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

- My est la limite supérieure du domaine de moialité étudié par Pitzer (4].
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Figure T.1 : Activité de 1'eau : a) en milieu KBCO3 [4]
b) en milleu K,C05 [4!
calculé@e suivant 1'&quation (I,21).
La courbe représentative de la variation de 1g ally0 en
fonction de la molalit& esc presque une droite, pour m <
3 mole/kg.
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lictérature, Nous avons enguite décomposé le développement polyndminal de
PITZER (I.13) et Etudi€ L'influence de chaque terme sur lm y, Nous avons
ainsi comparé l'expresaion de PITZER 3 celle de BAES et MESMER. Finalement,
2 partir du coefficient d'activité calculé suivant 1a relation (I.9), nous
avous dEterminf les coefficients d'interaction spécifiques €/, que nous

comparons aux valeurs de la littérature,

La méthode la plus simple A utiliser sera retenue pour la détermi-
natiou,a force ifonique nulle,des constantes de formation (pour 1'hydrolyse
et la carbouatation) de 1'américium,

1.5.1 = Activit€f de 1'ean

Dans le syst3me binaire Hy0~MpXq, on utilise difffrentes méthodes
pour déterminer le coefficient d'activité moyen d'un Electrolyte A, y,. Nous
pouvons, par exemple, mesurer l'activité de 1'eau (3320) en fonction de la
concentration (m) de 1'&lectrolyte. On effectue ensuite 1'int&gration de la
relation de GIBBS-DUHEIM appliquée aux mélanges :

55,51.dln al,0 + (p+q).m. dla (m.v,) = 0 (1.20)

1*intégration de cette relation est facilitSe par le changement de variable:l

1g ally0 = - 18.2.m (p+q) / (1000.1m 10) (r.21)

ol @ (1.23) est le coefficient cemotique molal d'ume solution de concentra-

tion m.

Nous coustatons (figure I.l1) que, dans le domaine &tudi& par PITZER
(4] (m < myae), la courbe représentative de la varistlon de lg aHp0 en
fonction de m est approximativement une droite dont l'ordonnfe A 1'origine

est nSgligeable (tableau I.3). Nous pouvons alers &crire :
1g 8H,0 = 2= (1.22)
Autrement dit, le coefficlent osmotique est pratiquement constant

dans ce domaine, chose difficilement prévisible, wvu l'expression proposée
par PITZER (4} :



.

Figure 1.2 : Corrélation entre le coefficient d4'interactfon spécifique ¢,
et la pente S de la relation (I.22) pour des Electrolytes l:1
(o) et 1:2 (o),

Les valeurs de ¢ et 5 sont données dans les tableaux (I.l) et

(I.3) respectivement,
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3 (p.q) & (p.9)32 0 2
&m 1l +z.2, £0+2, 029 g¥ , om+ 2 2RG0 . m (1.23)
ST i prq X PHq Gix
avec 1  £P=-0,392/T/ (1 + 1,22T) (1.26)
B® = 80 + 8 exp (-2/D) » (1.25)
M MK MX

Comme pour le calcul du coefffcient d'activité présentd précédem~

sent, le coefficlent osmotique dépend de troly paramdtres B° , B* et c° .
MX MX MX

Remarque : Relation entre l'activit® de 1’eau et les coefficients d'interac~
tion spécifiques.

Les param2tres de PITZER permettent :

- d'une part le calcul du coefficient osmotique & et de l'activite

de 1l'eau aHzo,

- d'autre part, le calcul du coefficient d'activité y et du coeffi-
clent d'inceraction spécifique, €.

I1 existe douc une relation entre € et aH,0. Nous constatons jue
cette relation e = f(aHZO) est une fonction lin8aire 3 type d’é&lectrolyte
fixé (par exemple, Electrolyte 1.1 : NaCl ; NaCloy ; NaoE ; KCl ; LiCl,
etc...) (Pigure 1.2).

Nous n'avons cependant pas cherch& 3 connaftre le mod2le physico~
chimique conduisant 3 cette relation linfaire, ceci n'&tant pas l'objet de

ce travail,

1.5.2 - Simplification duo moddle de PITZER

Les trols paramdtres de PITZER (B, Bux, Ciy) permettent le calcul
du coefficient d'activité y et du coefffcient @, Le tableau I.§ montre que

les valeurs de ¢ et de y calculfes sont ean tr2s bon accord avec les données

dans la litté&racure [6].

Nous avons décomposé l'expression (I.9) en une somme de trois
termes, de puissance croissante en fonctfon de 1la molalicf totale, afin
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Figure 1.3 : Coefficient d'activit® de Nacl(a) et de NaClO4(b), calculd

J N —

suivant l'expression de Pitzer (&qua. I.9).

Tenant compte de l'expression (I.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.
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d'8tudier 1l'influence du terme de “Debye-Hiickel™ (DH-P), du second et
troisidme viriel (E et F) sur lan y. La figure I.3 montre que :

- F est négligeable par rapport 3 E et DH-P. On obtient alors une
expression volsine de celle de BAES et MESMER (I.17),

- E et DH-P sont des signes opposés et de valeurs absolues voisi-
nes ; on ne peut donc n&gliger aucun de ces deux termes,
1.5.3 ~ Calcul de coefficients d'interaction spécifiques 3 partir
du moddle de PITZER

La relation de PITZER permet le calcul de y avec une bonne préci-
sion (tableau I.4). Nous utiliserons dans ce paragraphe les valeurs num&ri-
ques de y ainsi obtenues. On effectue alors une régression linéaire sur
"1g v4-D" (1lg va et D calcul&s suivant (I.9) et (I.7)). Si la droite de
régression passe par l'origine, la T.I.S. est vérifife et €, est la pente de

cette droite :
e = (18 Y4 - zg.2x.D) / m (1.26)

A partir du coefficient d'interaction moyen, €, ou d&duic le
coefficient d'interaction sp&cifique € :

g =24, ¢ 1.27
7l T A ( )

ol p et q sorc des coefficfents stoechiométriques de l'€lectrolyte congfdé-
ré. Les vilevrs de e; ainsi calculées ‘'sont comparées avec celles de la

lictérature [3] (tableau I.l).
Sachant que :

~ le calcul du coefficient d'interaction spécifique (Ei) est effec—-
tué 3 partir de paramdtres de PITZER [4] (obtenus expérimentale-

ment), et que,

~ les valeurs de 1la 1littérature sont des r&sultats d'autres

expfriences,
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: Comparalson des expressions de Piltzer (I.9)
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{Pit.) et de

Guggenheim et Scatchart (I.6) (TIS), en milleu NaCl0,(a) et

L1504(b).

Blen que les termes de "Debye~Hlckel™ respectifs (DH-P et
DH-T) différent de fagon importante, un bon accord existe
entre les deux modes de calcul du coefficient d'activité (Pit

et TIS) sur un large domaine de molalité.
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un accord entre ces deux dounfes, avec un Ecart de 0,02 unité est tout 3
fait satisfaisant. Le tableau I.2 présente d'autres coefficients €, donnés

dans la littérature.

1.5.4 - Comparaison des thfories présentfes

Ca A vu que, pour le calcul de Yy, l'expression de PITZER est
semblable 3 celle de BAES—-MESMER. Afin de comparer deux autres moddles de

calcul (Pitzer et T.1.S) nous avons :
a) calculé 1g v, suivant les expressions (I.9) et (I.6).

b) tracé les courbes reprfsentant la variaticn de 1g Y5 en fometion
de la molalité (figure I.4) ( Pit. et TIS , 7 calculés suivant les expres-

sions (1.9) et (I.6)

La théorie de Guggenheim et Scatchard (T.I.S) et celle de Pitzer
sont des développements de la th&orie de Debye-Hilckel, tenant compte des
interactions nou £lectrostatiques 2 courte distaaoce. c'esé pourquoi nous
superposons aux deux courbes préc&dentes les termes “Debye-Hiickel™

respectifs (DH-P et DH-T), ol :
DH-T = = 23.2,.D (1.28)
D et DH-P sont définis précé&demment.

Bien que les termes "Debye-Hiickel™ (DH-P ; DH-T) diff2rent entre
eux de manidre sipgnificative, nous congtacons un hoan accord entre la théorie
de PITZER et la T.I.S., sur un large domaifne de molalit§.

Aysat constaté que les trois mod3les de calcul donnent des r&sul-
tats concordants et satisfaisants, nous allons utiliser par la suite le
modile le plus simple :; la Théorie d'Interaction Spécifique ; elle ue d&pend
en effet que d'un paramdctre, le coefficlent d'interaction spécifique, qui
lul peut 8tre facillement estimé 3 partir des valeurs correspondantes d'ions
ayant la mlme charge et une taille voisine.
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de formation des complexes Mp(COB)q(OH)r , qur
en milieu Nacloh H ’

2
log qur(I) = log qur(o) +82,°.D - de.m + r.log aH0.

Tableau I[-4 Activite de 1'eau, a(HZO), coefficient osmotique, g,
et coefficient d'activite moyen, Y ,en milieu NaCl .
Comparaisons des valeurs calculess suivant le modele de
pitzer (4], avec celles de la Titterature [6] .
a(HZO) ? Y
[NaCll=1
{moleskg) | Caleulé (el Calculé 16} Caleuléd {61
0,2 0,99338 0,99360 0,9261 0,9245 0,7418 0,7347
0,4 0,98684 | 0,98682 | 0,9206 0,9203 09,6930 0,6928
0,6 0,98026 0,98025 0,9233 0,9230 0,6719 0,6727
0,8 c,97361 | 0,97359 | 0,9287 0,9288 0,6609 0,6624
1,0 0,96687 0,96686 0,9358 0,9355 0,6554 0,6569
1,6 0,9460 0,9461 0,9628 0,9616 0,6567 - | 0,65T4
2,0 0,9316 0,9316 0,9841 0,9833 0,6667 0,6676
2,6 0,9090 0,9089 1,0197 1,0192 0,6911 0,6921
3,0 0,8932 0,8932 1,0454 1,0453 0,7123 0,7137
3,6 0,8636 0,8686 1,0865 1,0867 0,7510 0,7527
4,0 0,8516 0,8515 1,1153 1,1158 0,7812 0,71832
4,6 0,8252 0,8250 1,1603 1,1608 0,8330 0,8352
5,0 0,8070 0,8068 1,1915 1,1916 0,8720 0,8740
3.6 0,7788 0,7788 1,2398 1,2309 | 0,9377 | o,9389
5,8 0,7693 0,7693 1,2563 1,2548 0,9616 0,9623
Tableau 1~5 Influence de la force ionique sur les constantes

<] q r i 1 2 3
az? -y -6 -6
1 4] i
Aei 0,05 - 0,01 - 0,02
az,? -12 -6 - 12
11 o
ae - 0,24 -0,33 - 0,40
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1.6 - Application : influence de la force ionique sur les constantes de

formation

Pour prévoir le comportement des actinides en milieu “eaux souter—
raines"”, il faut connaftre la nature des espd@ces chimiques en solution. OH™
et 0032' sont deux ligands min&raux susceptibles d'imposer la forme chimique
des espdces solubles ; en pr&sence de ces deux ious, on a l'&quilibre

suivant :
p APt £ 9 COJ™ + r Hy0 <+ Amy (CO3)q(OH)ZP™29F + ¥
dont la constante d'Equilibre (qur) déterminée A force ionique donnfe est :
r p 2= q
Bpqr = [Amp (C03)q (OH) ] [H') /lan3*]" fcoy 17 amp0f  (1.29)

Ean appliquant la Théorie d'Interaction Spécifique (I.7) et en
remplagant (I.2) daans (I.29) on odbtfent :

2
1g Bpqr(I) = 1g fpqr(0) + 425 . D - Ae.m (1.30)
2 2
ol A2y = (3p-2q-r)“ + r = 9p - 4q (1.31)
et seg = e(pqr, N ou X) . (NN ou NX) + r . (#t,X) . N
’ -q.t(N,Cog‘) . NN - p.e (ap3*, X)+ Nx-r.s (1.32)

Les calculs de Ae sont effectués pour un électrolyte Ny Xyx o3 MN
et NX sont les coefficients stoechiométriques. D est calculé suivant 1'é&qua-
tion (I.7).

Le cas que nous avons envisagé décrit 1'hydrolyse et la carbonata-
tion de 1'Am(III). Etant donné€ que la plupart des résultats de la lictSra-
ture sont obtenus en milieu Nacloh, nous effectuerons les calculs de Ac

(1.31) dans cet &lectrolyte {NyyXnx = Na(C104)J.
Nous considdrerons les cas suivants @

8) L'hydrolyse de 1'Am(III) ne s'accompagne pas de polymErisacion
(p=1etq=0);
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b) 11 n'y a que des complexes slmplement carbonat®s monomdres

(p=1ler=20);

c) s = =0,0165 (tableau 1-3 )

en milieu NaClOu H

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

utilisons sont estimées :

- soit 2 partir de la littérature [3] :
e(and*, Cl07) = e(y3*, C103) = 0,49
e(am(0R)2*, C103) = e(vuco3*, clop) = 0,38
e(An(c0q)*, C103) = e(am(oM)}, Cloz) = €(YC03, Clog) = 0,17
e(an{0H)§, c103) = 0
e(H*, C103) = 0,14
e(Nat, C04™) = ~ 0,08

- soit 3 partir de leur charge :
e{An{C03)2, Na*) = 0
e(Am(¢03)3", Na*) = - 0,15

Cn obtient alors les valeurs numfriques des coefficlents Azi (1.30)

et Act (I.31) de l'expression (..29). Ces valeurs sont données dans le

cablesu I.5.
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CONCLUSION

Nous avons présent& trois méthodes de calcul du coefficient

d'activicé :

1) Guggenheim-Scatchard ou Théorie d'Interaction Spécifique ;
11) pitzer ; 1ii) Baes-Mesmer.

L'expression de Pitzer donne le coefficient d'activit& de nombreux
&lectrolytes purs avec une bonne précision, sur un large domaine de concen-
tration, Mals ce mod2le, dépendant de trols paramdtres (ffy, By, ch)' peut
étre slmplifié en négligeant qﬁx, ce qui nous ram2ne 3 une expression sem~

blable 3 celle de Baes et Mesmer,

par ailleurs, nous avons montré qu'il y avait un accord satisfai-
sant entre la théorie de Pitzer et la Théorie d'Tateraction Spécifique.,
Celle~ci présente l'avantage d'&tre plus pratique : en effet, le coefficlent
d*interaction spécifique (€) des complexes peut &tre estimé em fonction de
1a taille et de la charge de 1'ion considér€é alors qu'il est difficile,
sinon impossible, d'obtenir suffisamment de données pour déterminer (pg°, B°,
c® ou (B°, B™) permettant le calcul des coefficlents d'activicé d'ions
complexes. Nous pouvoas ains{ extrapoler,é 1'aide de T.L.5,, les valeurs de
coustantes d'&quilibre standards (3 force lonique nulle) et comparer entrs eux
les résultats de 1a littérature, obtenus dans das coanditlouns exprimentales

diverses.
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INTRODUCTION

Les rBactions d'hydrolyse des flons actinides ont &té largement
&tudies, notamment pour prévoir la migration de ces ions dans les eaux
souterraines. Deux méthodes d'@tudes expérimentales, entre autres, ont &té
utilisSes pour dE&terminer les espdces chimiques présentes en solution :
extraction liquide-liquide et mesures de solubilité.

Ce chapitre pré&sente les résultats d'ume recherche bibliographigue
sur l'hydrolyse de l'américium trivalent. Dans une premi2re partie, nous
présentons et analysons les différentes opublications. Apr3s en avoir sélec-
tionné certaines,celon des critéres que I'on précisera plus loiﬁ;}oda comparons
entre elles les valeurs expérimentales des constantes retenues, en tenant
compte de l'influence de la force ionique. La théorle d'interaction spécifi~
que (T.I.S.), présente préc&demment, permet de calculer les valeurs stanm~
dards (3 I = 0) du produit de solubilit® (K ) et des constantes de formation

(Bioy)-

II.1 - R&ésultats de la litt€rature

Nous avons regroup€ dams le tableau II.l, les valeurg de la ligté-
rature (Kg et ﬂ101) s nous y mentionnons les conditions d'obtention (mé&thode

expérimentale, milieu et force lonique utilisés).

Les valgurs numériques obtenues par &lectrophor@se {8] ec &leccro-
migration (9] sont trds différentes de celles mesures par allleurs. Les
8carts observEs peuvent avoir pour origine des ph&nom2nes autres que
1'hydrolyse (adsorption, par exemple) 1i8s au support zolide (papier,
fricté) : 1ls peuvent wx.difier la migration des ious au point de masquer
compl2tement leur charge ; nous ne prendrons pas ces valeurs en considéra-

tion,

DESIRE [17) & mesuré le coefficlent de partage, Dy, de 1'An(III)
entre une phase organique (solution benzénique tenoyltrifluoroac&tone, TTA)
et une phase agueuse (HClO, + LiCl0,) 2 force lonique I = 0,1 M, Cette &tude
montre que la variation de log Dp en fonction du pH (figure XII.1) est une
droite de pente + 3. Or 1la formation en phase aqueuse de l'espdce hydroly-
sée (AmOH?*) non extractible, proposée par l'auteur, devrait provoquer une

diminution de cette pente, Compte tenu de la précision des mesures et du
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L € pH

Figure II.1 : Partage de 1'Am(III) entre une solution benzenique de TTA et
une phase aqueuse (I = 0,1 M Cl0O, ) en fonction du pH [17].

Ces résultats ne prouvent pas l'existence du complexe An{OH)2F

mais montrent simplement que l'hydrolyse commence & pH > 6, en

milieu I = 0,1 M Clo,~.



TADLEAY (1-1,
Hydrolyse de Y'Am(1I1)} : constantes d'équilibre et produit de solubilité

Am3* + {H0 Am(oH) §3-7 ¢+ inH*
[ Am(OH) 11.[04)
10§ = =memmemeennan et Kg = [An?*Y{nt]3
[Am3*)
1| Rétérence| (5] [16}} 1) 121 [13) [14] L1851 f16]) ($Y)] 18] [19] feul| (21} [22) i| €8) (9}
1) Amfow)2* |- 5.80)- 6 §- B,0 | <~ 8,04 - 77) - 65| - 1,%] - 815}-5,92]-7,03 - 7,5 -7,5 1-3,05) .33
2| mtop* 1-13,0]-13 [-169 | -172,06f -16 - 14,08 - 14,20 - 15,21 - 15,2 - 15,15
3] mmtodz j-28 Y-21 |-265 [<-21,5] -24,3 | -23,%]| - 20,14 - 25,31
4l mmtodg~ [-30 (-3t f-37.5 |<-40,5 |c- 3,5 - - -
s| naomys| 22 4| 186 12,5 15,9 14,84 13,1 14,5
1
wilien | 7 ! ! ccly | Wec10g | NaClog ! NaC104 | 04 NaC104 [KaC0a | NaC) | HaClOg| WaclOg || HCH | WhgCluy
1M 0 o| o 0,003 0,1 Jo4-03 o log-03 | o1 | 1 02| o7 w2 1 || 0,050,005
(a) (a) | fa) () {b) (b} (b) Y oy | o) ) {a) {9) (@ i te) tr)

Methode expérimentale : 2) revue bibldographique / b} solubiiite
c) partage / d} potentiomitrie
¢) électrophordse / f) &lectromigration

Z€
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domaine de pH &t:c1€ (pH € 6), cette diminution de la pente n'est pas mige
en 8vidence. Ainsi, les rfsultats prBsent&s ne prouvent pas l'existence du
premier complexe Am(OH)2+ 3 1lg montrent simplement que 1'hydrolyse commence
a pi > 6, pour [AB(III)] oen1 = 3.1077 M, dans le milleu I = 0,1 M (LiClo, +
HCIOQ).

BAES et MESMER [5], ALLARD [10] et PHILIPS [11] ont proposé
d'interpréter 1'hydrolyse de 1'am€ricium trivalent par analogle avec les
lanthanides. Bien que les valeurs qu'ils donnent divergent, les courbes de
solubilité en fonctfon du pd, 1lg § = £{pH),ont des allures analogues(figure
I1.2). Tous ces auteurs s'accordent A supposer l'existence de 1'esploe
anionique Am(OH);, 3 pH > 10 ; c'est cette espdce qui conduit, alors, 2
1'augmentation de la solubilité en milieu basique.

A partir de rfsultats de solubilitd, RAI et STRICKERT [12], (figure
11.3), SILVA [13] (figure II.4) et KIM et al. [14,15,16] (figure II.S)
s'accordent pour {nfirmer 1'existence de 1'espdce Am(OH); @ pH < 13. Du
point de vue expérimental, {1 est assez difficile de mesurer la solubilité
de 1l'Am(oH)3 (s), {1l faut 2tre, en effet, 3 1l'abri du €O, de l'air afim
d'éviter la formation de 02~ qui pourrait réagir avec 1'Am(III) et modifier

3
sa solubilité,

KIM et al. omt mesuré la solubilité (S) de 1'hydroxyde Am(OH)j (s)
et de l'oxyde Am0; (s) en milies NaClo, (I = 0,1 M), exempt de COz, 2 pH
compris entre 3 et 13, La solubilité décroft en fonmction du pH, puls se
stabilise 2 1g [Am(III)}, = - 9, pour pH > 10 (flgure II.5), Les auteurs
ianterpr2tent ces résultats par la précipitaticn de Am(OH)3 (s) et la forma-
tion des complexes Am(OH)2% ; An(oH),"; Am(OH);. Ils ont &galement &tudié la
dissolution de 1'oxyde AmD; {8) enm solutlon aqueuse, 11 s'Etablit 1*&quili-

bre suivant :
An(IV)0y(s) + (y-1.5)H0 > am(OH)3™Y + 174 0; () + (y-3) W*

Cet &quilibre dépeand du pH et de la pression partielle d'oxygéne,
’
calcul des coustantes d'hydrolyse, De plus, cet &quilibre est trds lent 2
s'&tablir, car 11 falt intecrvenir explicitement 1'oxydant O ; 11 n'est
pas exclu que l'oxyde solide AmQ; soit transformé (au moims partiellement)

en An(OH)3 solide.

POy ; la connaissance de ces deux paramdtres est donc nécessaire pour le
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5 7 9 'll1 pH

Figure II.2 : Solubilité de Am(OH)j (s) d'aprés les données de la littératu-

re estimées par analogie avec les lanthanides (tableau II.1).

Tous ces auteurs s'accordent 3 supposer l'existence de

1'espdce anionique Am(OH),~.
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Solubilits de 1'Am(OH)3 (s) mesur@e par RAL et al. {12] pour

Figure I1.3 :
—_—
1'isotope 283an (a) et 261am (b) (3 trés faible force ionique,

Iz 0,003 M CaCly).

a) L-, T T T T ]
lg S

-
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Figure IL.4 : Solubilit§ de 1'Am(OH)3 (s) mesurée par stLva (131 21 =0,1 M
————e

NaClQy -

lg S| &\
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Figure II.5 : Solubilitd de AmO, (s) et Am(OH)3 (s) &tudie par KIM et al.
—_—
f14] ¢a) ; [16] (b).

a)
I | ] T I
}-9 S p— HmOZ(s) ]

1 1 1 ] -
6 8 10 pH

L'allure génrale des courbes est la méme blen que le produit
de solubilité semble diffErent.
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Il nous paralt donc trds hasardeux de chercher 3 tirer des rensei~

gnements sur 1'hydrolyse de 1'Am(III) en solution, dans ces conditions.

Avant de traiter 1'influence de la force fonique sur lea constantes
thermodynamiques (afin de comparer les résultats de la littérature), nous

allons présenter des remarques d'ordre général, concernant :
- la mesure du pH ;
- l'interprétation des résultats de solubilitd ;

- 1'existence &ventuelle de polymdres, Amp(Oﬂ)ap'q ;

I1.2 - Remarques générales

1I1.2.1 ~ Mesure du pH

Il est trds fréquent que les renseignements, concernant le mode
opératoire (utilisé par les différents auteurs) pour la standardisation du
pH mdtre solent partiels ou inexistants, Ce manque de rigueur peut introdui-
re un &cart de pH important, ce qui peut expliquer la dispersion des
résultats donns dans la littérature. '

Si la solution de remplissage (de 1'électrode de r&férence, utili~
sée pour mesurer le pH) est 3 une force lonique différente de celle de la
solution od 1'on cherche 3 mesurer le pH, un potentiel de jonetion Ej s'en-
suit. On introduit, ainsi, un &cart supplémentaire, constant, entre le “pH
Ju” et le “vrai pH" de 1la solution. L'ordre de grandeur de Ej esf, en
général, de quelques dizaines de millivolts (1 unité€ pH = 60 aV).

Ainsi, avaat toute mesure de pH, les appareils doivent 2tre &talon-
nés avec des solutions Etalons de méme force ionique que celle du nilieu
dans lequel on souhaite mesurer le pH, S1 aprds cet
&talonnage, on travaille dans un milieu 3 force ionique &levEe, imposée par
un €lectrolyte (NaClo,, par exemple), le coefficlent d'activité de HY est
constant ; on peut alors &talonner 1'&lectrode de verre soit en activit§,
soit en concentration, afin d'utiliser [H*] directement dans les &quations
de bilan de matidre. La constante d'&quilibre est alors obtenue dans le

milieu &rudi€,
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11.2.2 ~ Précision des r&sultats de solubilité

Admettons que les mesures de pH soient obtemues correctement, suite
3 une bonne standardisation avec un potentiel de jonction ¢onstant et nul,
Une autre source d'erreur peut &tre due 3 1'interprétation des ré&sultats

expérimentaux.

- Les valeurs numériques des constantes calcul@es par les auteurs et
celles que nous avons déterninées (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 @tre dd 3 1'importance plus ou moins grande que l'on domne aux
domaines de prédominance des complexes am(0OH)Z* et Am(OH)E.

11.2.3 - ¥ _a-t-1i]1 des polymdres ?

L'Etude effectufe par LUNDQUIST [22] sur 1l*hydrolyse par extractlon
liquide-liquide (phase orgaunique : TPB 100 % ; phase aqueuse : NaClo, (1 M))

montre que :

- les mesures effectufes avec 1'?4lap en trace ne sont pas rigou-

reusement reproductibles,

= l'utilisation de 1'Eu entratneur diminue 1le coefficient de

partage ([Eulporar ™ 2.1074 1),

Ceci peut 2tre d0 soit 2 la formation de polymdre, peu probable avec de

s . N
1" Américium 3 1I'état de trace, soit d la copolymérisatiom de 1'Am{111) avec

1* europium

D'autre part, RAI et STRICKERT [12], SILVA (13} et RIM [14}, [15],
[16], s'accordent pour interpréter leurs rSsultats en omettant la formatiocn
de polym2res. Seul KIM [14] prfsente un d8but d'&tude exprimentale ; {1
analyse, en effet, par spectrophotométrie, toutes les solutions dont la
concentration totale en américium &tait supbrieure 3 1076 M, Il constate que
le coefficient d'extinction molaire ¢, mesur€é 3 503 nm, reste comstant :
€ = 390 £ 5, pour toutes les solutions dont le pH est compris eatre 3 et S.
Le spectre enregistré jusqu’'d 850 om, dans le domaine de pH considé-§,
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Tableau 11-2 Comparaisons de constantes d'hydrolyse d"'am{111)

(a) valeurs de la litterature

(b) notre reinterpretation

Igs Iz s le s g x
Rér. 101 102 103 S 1)
(a) (b) (a) (b) (a) (b) (a) (b)
{141 ]-6,561-6,8 |- 1w,08]-14,6{-23,56]- 24,2 | 1,84 1,7 | 0,1
(12] |- 8,04 |~ 8,25 |~ 17,06 | - 17,0 [ - 27,49 | - 25,5 17,54 | 17,2 0
(133 )- 17,7 {- 7,70 | - 16,00 | - 15,9 [ - 24,03 | - 24,67 | 15,9 16 0,1
Tableau 11-3 Constantes d'"hydrolyse corrigees du terme de
" Debye - Hiickel "
. Référence .
1 | Tableaux II.1 et II.2 Iggg; I{M)(NaCl0,) AL
(dquu.'ﬂ'-‘l)
[14] -~ 6,84 0,1 - 6,36
[12] -~ 8,25 0 (CaClz) - 8,25
[13] - 1,70 0,1 - 7,26
{183 - 7,03 1 - 6,22
1 (171 - 5,92 0,1 - 5,48
[20] -~ 7,54 0,7 (NaCl) - 6,78
[16] - 8,15 0,1 - 7,7
{22]) - 71,50 1 - 6,068
14} - 14,60 0,1 - 13,94
(12] - 17,00 0 (cac1,) - 17,00
(13] - 15,90 0,1 - 15,24
2 {19] - 15,20 0,2 - 14,40
21} - 15,15 0,2 - 14,32
{16} - 15,2) 0,1 - 14,55
[14] - 24,20 0,1 X - 23,54
3 2] - 25,50 0 {cac1,) - 25,50
(13] - 24,67 0,1 - 24,01
{163 - 25,31 0,1 - 24,74
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montre le pic d'sbsorption caract€ristique de 1'{ion Am3+, semblable 3 celni

observé dans des solutions dilufes de HClO,, Ceci est une bonme indication
de l'existence de 1l'fon Am3+ dans ces conditions. Il n'est pas exclu, a
priori, que la formation d'hydroxyde soluble s'accompagne de polymérisation
juste avant la précipitation. Toutefols, 1la solubilité de 1'hydroxyde
d'am(III) 2 pH > 6, est trds faible ; nous sypposeroas donc que las comple~

xes solubles hydrolysés d'Am(ZII) sont monomlres.
11.3 - Discussion

Nous avous présenté préc&demment, 1'influence de la force ifonique
sur les constantes (qur) selon 1ia T.I.S. En considérant que 1'hydrolyse ne
s'accompagne pas de formation de polymdre, cette relation devient, en milieu

NaClo, :
Ai = log ﬁloi(I)-AZZ-D = log 5101(0)' Aeil[ NaClO['] (I1.1)
avec : Bigg = [Am(OH)E-i] . et/ [am3t) (11.2)

La courbe représentative des variationg de A; en fonction de
[NaClo;] est une droite de pente o bey: ” et d'ordonnfe 2
1'origine "log Byg4 (0)". Alnsi la correcticn de force lonique appliquée aux
différentes valeurs de la littérature (tableau II.3) nous permet d'obtenir,
par extrapolation, les constantes thermodynamiques standards (3 force

{onique nulle).

La valeur de DESIRE [17] sera comparée aux autres avec les réserves
énoncées précé&demment. Un point d'interrogation subsistera sur la valeur de
BIDOGLIO [21] qui met en &vidence 1'esp2ce majoritaire Am(C03)E (la concen~
tration de 1'espdce hydrolysée Am(OH); est toujours inférieure 3 10 X de 1la

concentration totale en Am{III)).

On observe (figure II.6) une certaine dispersion de 1'ensemble des
résultats ; celle-ci peut &tre due soit 3 un mauvals &talonnage de pH matre,
solt 3 un contrdle lasuffisant des paramdtres expérimentaux (force ilonique,
par exemple). Ea particulier, les valeurs de RAL et al. obtenues @ partir de
mesures de solubilité 2 faible force lonique, I = 0,003 M, (force ilonique

difficilement contrdlable) sont systématiquement infErieures aux sutres,



42

Figure II.6 : Hydrolyse de 1'Am{III) : comparalson des constantes de

———

formation (données au tableau 1II.1), corrigée du terme
"Debye-Hiickel" (&qua, IL.1).

A4 '
-5 L _

Bpiog= 0,6 [44]
L —
A ————— |
3 E: T

-5

. 2AFI03 )

-5 l .
- 250

Ap,,.= 0,5 [14]

-zzstl. L _
0 1 [NaCl0, ]

Bien qu'il y ait une certaine dispersion des polats, 1'extra-

polation 3 force lonique proposfe, donne les comstantes de

formation standard (3 1 = 0).
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Ea tenant compte des incertitudes proposfes par KIM [1l4] :
(& log fy9; = 0,8 ; A log 1oz = 0,6 ; & log Bygy = 0,5 et & log K, = 0,5)

nous pouvons extrapoler 3 force ifonique nulle les constantes suivantes :

log Byg1(0) = - 6,6 * 0,8
log Bygz(0) = -14,6 % 0,6
log Byg3(0) = -24,6 % 0,5
log Kg (0) = +15,0 * 0,5

CONCLYSION

Contrairement aux prévisions obtenues par analogle avec les lantha=-
uides, les acesures de solubilité de 1'Am(0H)j (s) prouvent 1'absence de
1'espdce Am(OH)Z jusqu'a pH < 13, '

L'exploitation des donnfes de la litt&rature nous permet, tenant
compte de la correctlou de force lonique, de proposer le produit de solubi-
11ité et les constantes d'hydrolyse 3 force lonique nulle, Les incertitudes
attachfes 3 ces valeurs sont, & notre avis, juste suffisantes pour les pré-
vigions de migratiom, mals trop graandes pour &tudier les réactions councur—

rentes de complexation avec d'autres ligands, tel que CO%’ ou las substances

humiques,

La uéthode expérimentale d'extraction 1liquide-liquide pourrait

donner des informations concernant :

- l'existence de polymdres Ami(OH)j.
-~ la précision et la valeur de la premidre constante d'hydrolyse

(8101}

Il faudrait, pour cela, effectuer les mesures 2 pH > 6 en &tudiant
1'influence de [A”’:' en introduisant 1'américium en phase orgamique, pour

&viter la prE€cipitation locale de Am{0H)3 (s) en phase aqueuse.



III. COMPLEXATION DE L'Am{III) EN MILIEU CARBONATE

I
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INTRODUCTION

Afin de compléter la c~unnaissance du comportement de l'américium
trivalent en milieu "eau souterraine”, nous nous proposons d'effectuer 1l'étude

du systéme 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

2-
CO3 :
- soit en saturant la solution de COZ' dont on contréle la pression partielle
(pCO, 1},

- soit en tamponnant le milieu avec HCO§/C0§ .

Nous avions interprété les résultats, par analogie avec les lanthanides,
par la formation des complexes monoméres, Am(ﬁDB):-Zi, et des solides
Amz(C°3’3(5) et NaAm(C03)2(s). Les clichésde diffraction de rayons X montraient
que les solides n'étaient pas bien cristallisés ; les résultats obtenus

n'étaient donc qu'indicatifs.

Le systéme Am(III) =~ HZO - carbonate est assez controversé ; plusieurs
interprétations contradictoires ont été proposées dans la littérature. Afin de
connaltre les esp2ces effectivement existantes en solution, nous avons entrepris

, une étude systdmatique de solubilité, a force ionique contrSlée : (I = 3 M NaC104) :
a) en milieu HC03/pC02, a4 pH € 7 (en variant pco2 = 0,1 ou 0,3 ou 1 atm) ;
b) en milieu HCO;/CO§-, 4 7 <pH < i0,5 (en maintenant constante la concen-

tration totale en carbonate).

Cette étude a fait l'objet d'une publication (en anglais) qui a été
proposée a Radiochimica Acta (1987). Le texte intégral, ci-joint, décrit les

résultats obtenus et l'interprétation qui en découle,

Ainsi’le modéle proposé est comparé de fagon critique aux autres donndes
de la littérature (sans cmettre d'effectuer les corrections de force ionigue
nécesaires). Nous constatons gue l'hypothése de 1'existance des complexes
carbonates permet de réinterpréter tous les résultats de 1a litterature et aboutit

-
a un accord satisfaisant .
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ABSTRACT

Contradictory interpretations of the Am(III)—HZO-co32' system are
proposed in the literature., In order to know what are the existing complexes
iz solutionm, the solubflfty of solid americium carbonate Am2(603)3 is
studied at & high fonic strength (I = 3M, NaC!04). Two sets of experiments
were performed: the first one with known total carbonate concentration
(1074 < [603]': < IM and 7.5 € pH < 10.4) ; the second one under controlled
<0, partial pressure (pC02 = 0.1 or 0.3 or 1.0 atm) and 5.1 < pH < 7.8, Only
carbonate complexes (Am(C03)13-21 3+ 1 = 1;2;3) were found. The values of the
equilibrium constants at I = 3M, at 20 ¥ 1°C are: £g Ks (Am2(003)3) =
- 15.08 £ 0.15 5 %g By = 5.45 % 0.12 ; fg B, = 8.92 ¥ 0,15 ; &g By = l1.44
* 0,12 ; 1ionic strength corrections are proposed on the basis of these
results, No evidence of Am(CO3)45' formation was found by spectrophotometry
in the 0.1 to 3M carbonate concentration range. All the publi::ed results on
Am(II1) Iin 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 ([NaHCO3] + [Nazco3] = 2M) and to
calculate the standard formation constaats: 2g[ﬂ3(V)IB3(VI)] = 14 * 2 and
£g{B4(II1)/B5(IV}] = - 24 % 2, at zero ionic streagth. These values are used
to draw a redox potential stability diagram in carbonate media, and to

discuss americium spéciacion in groundwater,

INTRODUCTION

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 conditicans encountered
fn 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 radloisotope 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; Caz"';

ug?* ; re?t ; Fe¥t 5 Nat ;KT 5 T 50,27 5 OHT ; HCO;T 5 c0g% (1],
Bidoglio [2] noticed that the hydroxyl and carbonate ions formed the

strongest complexes with trivalent actfaides.

Many different interpretations of the Am(III)-Hzo- carbonate system
exist. Shiloh (1968) [3] performed some solubility measurements and inter-
preted them by assuming the presence of Am(OH)(CO3)3{" in 0.1 - 0.6M K,C04
solutions. Lundqvist‘'s solvent extraction experiment (1981) [4], done under
controlled CO, partial pressure, showed the formation of the mononuclear
species: Am(CO3)+ and Am(C03),". Bidoglio's liquid-liquid extraction (1982)
[2] demonstrated that the Am(CO4),” was the most important complex in 0.2M
NaC0, lenic strength, at pH around 8. The author suggested also the possi-
ble existence of a mixed specles Am(OH)(CO3)22' or bicarbonate complexes
1like Am(HCO3)j3-j. Recently, Kim (1986) [5] {nterpreted his solubility
results of Am(OH)3(s) in carbonate medla by assuming the formation of
AmoHZ* ; Am(OH),T ; Am(omD; (aq) ; AmCOsT ; Am(CO3),” ; Am(CO3)3dT
AmOH(CO3)(aq) ; Am(OH), O3~ ;5 Am(OH)(CO4),% .

We attempted to use the species proposed by Kim to reinterpret
Lundqvist's measurements with very poor results. We 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(IIL) in such a media.

Bourges [6] clearly demonstrated the coexistence of the four
oxidation states of americium (III ; IV ; V ; VI) in concentrated carbonate
media. We used his experimental results to calculate all the formal redox
potentials. We will use these values to draw a redox potentfal stability

diagram, and to discuss americium speciation iIn ground waters.

METHODOLOGY

"The carborlate ion is a base in equilibrium with (X)z gas:
032" == HCO3” F= (HyC03) _Ha0 + (COp) 8q &= HaO + (CO,)g. A cation,
MZ* can be complexed, in a carbonate med{um by OH™ and/or HCO3™ and/or
2= jons to form:

Mp(OH)x(HCO5)y (CO5) PZX¥7Y72E  gpecies.,
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The stoichiometric coefficients x,y,t are not unique, since:
0527 (+H,0) = €O, + 200"
- +
and HC03 = COZ + OH.
We then use the unambiguous notation (7]
pz-r
Mp(COy) o (OH)
where q = t +y (1) and £ = x + y + 2t (2).

This method of describing the equilibrium shows that 1t 1is
impossible to determine the stoichiometric coefficlent q of a complex in a
OH™ - HCO3™ - 0032_ medium, when the data are obtained in an equilibrium
experiment, where pCOZ is roughly constant, (e.g. in air  with
pCco, = 107353 atm). Two different sets of experiments can be performed in

carbonate solutions:

1) in closed batches, in a basic buffered solution of known [cosl,.

The closed vessel was used to avoid €0, absorption from air.

2) The less basic solutions were satured with Q,-Ar mixture of knoun

€0, partial pressure [8].

In both cases [OH™], [C0327) and [HCO3”] are deduced from the pH

measurements (Figure 1).

EXPERIMENTAL SECTION

- Reagents and analysis

The Am(III) solubility study was car-ied with the 2“Am isotope
stock solution ([Am] = 0.1SM ; {HNO3] = 0.1M). The total concentration of
americium was determined by acidifying a sample with H'N03(4N) and measuring
the 1light absorption at 503 nm (molar absorptivity e = 320 f.mol~l.em™!

[sh.
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Figure l: pCO, and [HC03-] as function of pH and 1g[C032-], calculated at
22°C, for I = 3M (NaC0,).

4 _loglco¥
B ‘ogl[ 131
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We started all our solubility experiments with freshly prepared
solids:

- the Am~OH(s), americium precipitated by OH™, was prepared by adding 2 m&
of NaOH(M) to 1 mR of the Am(III) stock solution.

- the Am-CO;(s), americium precipitated by C032-, was prepared by adding
2 m2 of NayCO3(M) to 1 mk of the Am(III) stock solutionm.

These two solids precipitated quite rapidly ; we filtered them on
0.22 p Millipore filters, washed them with bidistilled 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
aund analysed using standard methods. Prolabo's sodium hydroxide (1 + 0.2%M
Normadose) was used to prepare sodium carbomate solutions from sodium

bicarbonate solutions.

<o,
Cco -Ar(g) mixtures with = 100 £ 0.6%Z, 30 £ 0.2% and 10  0.2%
2 COp+AT

were obtained from Air Liquide and analysed by them.
- Measurements

All pHd measurements were made In gloveboxes at room temperature
(20 ¥ 1°C). The spectrophotometric measurements of the Am{III) stock solu-
tion concencration were made using a CARY 17D instrument. All the experimen-
tal americium concentrations were measured by Y spectrophotometry using a
Germanium diode (Ortec) connected to an IN96 (Intertechnique) analyser, The
Am 60 keV peak of our samples {s measured using the same physical parameters
each time (e.g. same volume and same flasks) ; we estimated the error to be

about 5%,

The free hydrogen ion concentration was determined potentiometri-
cally by using a combined glass electrode (Tacussel TCBC 11/HS/SM, with an
Ag-AgCR reference half-cell). The original reference solution was replaced
by a solution of the composition 0.01 M Na C& + 2.99M Na C0, to avoid large
Junction potential. The glass electrode was calibrated in concentration

units by using 3 solutions of known hydrogen ion concentrations:



1) 0.01M HCHD, + 2.99M NaCi0, solutions (- 2g[H'] = 2.00).

2) O.1M NaHCO5 + 2.9M NaCi0, solutions in which we bubbled 1002 COZ(g)
(- 2g[u*] = 7.00).

3) 0.05M NaHCO3 + 0.05M Na,CO3 + 2.85M NaC0, solution (- Ig[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 measurewents to be about 1 aV.
The glass electrode was standardized every day and controlled after each
measurement ; the calibration values were generally coustant within 3 aV,

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

1) Batch experiments by adding ! mg of Am-OH(s) to differenmt (HC03‘ or co32,
in [Na']l = 3M) solutlons. The closed batches were shaken (2 weeks to &
months). We then measured lg[H+], filtered the samples, and measured the

total metal concentratioa in the solutiom by y counting.

2) Cell experiments {8] made as titrations: an imitial solution of known
.total concentration of Am(III) and bicarbonate (3 mg of An-QH(s) in 50 mf of
0.1M NadCO3 + 2.94 NaCl0, solution) was titrated with a 3M HC, or
1M NaHCO3 solution. All titrations were made at kmown pCOy. The CO,(g) was
pre—equilibrated in a 34 NaC0, solution, before emtering 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.
1.5 mL of solution (of known [Am(I'LI)]t, pil and pC0;) was filtered ; the
solid obtained was washed with bid{stilled water, dried for 24 hours in

contact with air, and then sealed into a glass capillary tube under vacuum.

TREATHMENT OF DATA

- Free carbonate concentration

The total carbonate concentration 1is:

{cogl, = [€35271 + [HCO5™] + ([COp, Hy0) + [H CO31) (3)
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since K, = [HCO3™] / ({u*} . [c03®™D %)
and Ky,p = ([8,C05] + [c0,1) / ([H¥] . [HCcO5™I) (s)
[€0327] = [co3], / (1 + &) . [H'] + &) , {#*]2) (6)

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

- In acidic media, where pCOz is controlled:

[00327) = (Kpy /Ky) + pCO, / [HY]2 M

(8] . [Hco3™) / pco, (8)

since Kpl
Kp1 and K; are the equilibrium constants of the COZ—HCO3_—C032-
system. Since we worked under controlled ionic strength ([Na‘] = 3M), we
used the following values: Iig Kp1 = - 7.99 [10] and 2g Kl = 9.62 [10], which
we verified experimentally (c.f. pH calibration) : £gK; , = 6.41 [10].
’

- Solubility and stability constant determimation

In our experimental conditions, Am(III) solubility depends only on
the conceatration of free carbonate, [C032']. The freshly prepared Am-QH(s)
changes with time ; after two months of agitation it transforms into ane
other solid, that we have determined by its X~ray diffraction pattern to be
Amz(co3)3(s). We can then deduce that all the soluble complexes formed,
under the conditions studied, are of the type: Am(C03)13'21. If no polynu-
clear species are formed (2g lAm(III)]t < - 4) the solubility § {s:

S = (A(uID], = [an*] + ... + [Am(€05)3"2) + ... (9)
As the solid phase is Am,(C0;),(s) the solubility product is:

ks = [and*) | [co,27)1-3 (10)
32

The formation constant of the Am(CO, complex 1is:

By = 1an(C03) 43721 / (1aa®*] . [00,271Y) (an
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From (9), (10) and (11) we obtainm:

s=] Ks. 8 (02718713 5 (g = 1) (12)
1%

When Am(c03)i3'21 is the predominant species, the solubility is:
g S # fg (Ks.By) + (1 - L.5) fg [c05%7] (13)

As a first approach, the experimental solubility curve (Figure 2)
cen be approximated by a set of straight limes, having the slope (i-1.5).
From these, values of Ks and Bi were obtained which were introduced into a
program that adjusts Kgy = Ks.ﬁi using the following iterative procedure:
Ksj is fixed (for j # 1) and Ky (k) is calculated for each experimental
polnt k (S, [6032-]k). Ky 1s then the mean value of K ;(k) with its
weighting factor.

~ The ionic streagth influence

To compare our results with publiished data, measured in other
media, we calculated ionic strength corrections for the equilibrium coas-
tants from activity coefficiemts (y), using the Specific ion Interaction
Thecry (SIT) [11]. For an ion 1, charged z,:

%8 Yy = - ziz.D +] e(1,k).ny (14)
k

D 1s the Debye-Hiickel (electrostatic, long range interaction) term:

D= 0,5107 v1 / (1 + 1,5 ¥/1) (15)
I 1is the ionic strength, expressed in mol/kg.
e(i,k) is the interaction coefflcient of { with the species %, and the

summation is extended over all specles present at the molality Mo

If we substitute (14) into (I0) or (11) we obtain:



TABLE 1

SURVEY OF INTERACTION COEFFICIENTS, £({,k), BETWEEN { and K

| I ! |
] 1,K | 1,L ] e(kg/mol) | Ref.
I | { |
| | | |
| andt, c0,” | v, e, | 0.49 | [12]
| am(om)?*, cao,” | wHCO42t, cao,” | 0.38 | [12]
| am(om),*, cio,” | vcost, ¢, | 0.17 ! {12]
| antcop*, cr0,” | wcog*, ¢, | 0.17 | (12]
| Am(OH)3° |(uncharged species)| 0 | [11]
Am(CO5) , Na est. ~ 0.03 P.W.
(co3),7), na*
| Am(co),3", Na* | est. | - 0.10 | paw.
[An0,(C04)5%, Ha* | wlen*™, k| ~ 0.15 t {13]
| Am0, (C05)4°", Na* | est. | ~ 0.20 | [14]
| am(co3)s®™, Na* | est. I - 0.25 | o
| u", c0,” | | + 0,14 ] [12]
| wa*, o0 | [ - 0.08 | [12]
] Nat, o™ | | 0.04 | [12)
| Na*, HCO3™ | | 0.00 | [12]
| | I I

* Unknown e(1,k) values have been approximated with the interaction coef=

ficient between the ilons § and L in the second column.
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g Ki(I) = 2g K1(0) + 82,2 . D - fe.m (16)

where Ki(0) is the equilibrium constant at I = 0 (K{ = B{ or Ks) ; m is the
molality (mol/kg) of the elactrolyte used (in our case m = [Na0104]).

- Carbonate complexation

For carbonate complexation: andt 4 g C032_ il Am(CO3)£3-21
a2,2 = (3-20)2 - 41 -9 = 4101 - &) (17)
and:
bey = e(Am(CO3)13_21, Nat or c,”) - ie(C032', Nat) - E(Am3+, c0,”)  (18)
Similar expressions can be obtained for hydrolysis:
an¥t + 1 H0 < an(on) 37+ 1 W*
*; = (am(ou) J(6*1Y / (an®*) (19)
*a2,2 = 1(1 - 5) (20)
and:
*aey = e(anton) 371, Nat) + 1 ewt, c20,7) - e(anPtoioT) + 0.0165.1  (21)
since, in Nacloa media: LgaH,0 # ~ 0,0165.m (22)
In order to determine the different parameters of relation (16),we
have used the specific interaction coefficient ¢4, estimated in Table 1,
assuming that species of similar composition and equal charge must have
close & values. The obtained values of Agy (or *Aei) and Aziz (or *Aziz)

will be used to determine the standard equilibrium and solubility constants

(Tables 3 and 4).



57

~ Redox teactions

Bourges [6]) demonstrated the coexistence of the four oxidation
states of americium (III, IV, V, VI) in concentrated carbonate media -

[NaHCO4] + [Na,C0,] = 24 = varying the fonic strength:
I=2(1+ [cog® D) (22)
In this first experiment, he measured the redox potentfals of the

(Am(VI)/Am(V)) and (Am(IV)/Am(III)) redox couples. The Nermst equatiom, of a
given (Am(Y)/Am(X)) system ((Y,X) = (6,5) or (4,3)) in carbonate medium is:

E = EO(Y,X) + 0.06 ig ML’ |co?‘|i-j +0.06 g ﬁ (23)
cell [am(X) (CO5), | 3 ﬁj(Y)

The potential of the cell, E,, measured by the authors (when [Am(Y)(CO3)j]
= [Am(X)(CO3)l]), the value of the standard potential E°(Y,X) taken from the
literature and the lonic strengch corrections, (F(I)), lead to the determi-

nation of the stability constant ratio:

BL(X) _ EBymE (1,X)

PR Rt Ay ¢ 2] - F(1 24

By (D 0.06 (-9 fglco™] - F(D) (24)

where F(I) = 4z%2 . D~ 8¢ . T (25)
RESULTS

~ Determination of the solid in equilibrium with the solution

We made a preliminary experiment {n order to determine the time
needed to reach equilibrium. We introduced come freshly prepared Am~QH(s) or
Am~C04(s) 1into a 1€ ml molar NaHCOj or NapCO3 solutiom, Every 1S5 days)ue
sampled 1 ml cf the solution and performed an X-ray analysis on the filter-
ed solid. After two munths of agitation) all the samples showed similar
X-ray diffraction patterns, By analogy with the lanthanides [15) we identi-
fied the solid to be: Amy(CO3)(s). No evidence supporting the existence of
A(OH)CO4(s) was found. The An-C04{(s) which was introduced in 1M Na;C0y and
agitated for 8 months was transformed into another solid ; In fact, this new
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solid had an X-ray diffraction pattern similar to that of NaLa(COJ)z(s)

{15]. However,this result must be reproduced and conflrmed experimentally.
)

Some freshly prepared Am-OH(s) was introduced into a Q.I¥ NaHCOj +
2.9M NaC!04 solution inte which we bubbled a CO,-Ar (g) mixture of known
composition. During the first month, the Am solubility decreased regularly,
One month later, the solubility reached a stable value (2g[Am(1II)], = -7.5)
the X-ray diffraction pattern indicated the presence of a well crystallized
Amy(CO3)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 walt more than two days after a small pH change (0.2 pH
units produced by a HCO3~ and HCH0,” solutlon addition) before a stable

solubility was reached.

We also prepared closed batches containing 1 mg of Am-OH(s) In
HC03-/C032' buffers ([Na¥] = 3M). X-ray analysis showed that Amy(CO3)3(s) ts
well crystallized after 2 weeks of agitation at ngn32'] > - 1.5, wbile
more than 5 weeks are needed to achleve equilibria at lg[CO32-}<: 1.5.

- Sclubility results

The experiment performed in the cell (under controlled pCOZ) 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 {HCO;™] or [0032'] 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 pC0, gave a single

solubllity curve versus Xg[COJZ']:
(O_S_ 2= - (ﬁ—) 2- = (—-—-as—_—) 2- =0
BpH {04 } 3pCo, "[Cog ] 3[Hco;~ 1 "[coy ]

This shows that the only reactions taking place are:

Amy(C05)3(8) + (21 = 3) 0327 222 An(C04) 3721



TABLE 2

SOLUBILITY EXPERIMENTAL RESULTS, AT 20 £ 1°C ; (Na‘] = 3M, c20,”
A

Table 2a : Results obtained for the “cell experiment”

| I I I I
| Controlled | Measured | CcCalculated | Measured |
| | | sglcosZ1 | |
[ pCOy (atm) | pH | (eq. (8)) | ig s f
I I I I I
| | I I I
| 1 | 6.74 | - 4,12 } - 7.59 }
| 1 | 6.84 ] - 3.92 j - 7.65 |
| 0.1 | 7.82 | - 2.96 | -7.65 |
| 1 | 6.34 | - 492 | - 7.04 |
] 0.1 | 7.34 | - 3.92 | - 7.5 |
] 0.3 i 6.93 | - 4.26 | - 7.47 |
[ 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 f
| 1 | 5.86 | - 5.88 | - 6.13 |
| 1 | 5.67 | - 6.26 | -5.93 |
| 1 | 5.78 | - 6.04 | - 5.9 I
| H } 5.49 | - 6.82 | -5.19 |
| 1 | 5.60 | - 6.40 | - 5.66 |
| 0.3 | 6.15 | - 5.82 | - 6.20 |
| 1 | 5.63 | - 6.34 | -5.92 |
| 1 | 5.12 | - 7.36 | - 4.5 ]
| 1 | 5.28 ] - 7.05 | ~ 4.8 |
! | l ! |
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Table 2b : Results obtained in the “Batch experiment”

l f f J
| Weeks of agitation: 2 ! 10 1 20 |
| ! ! |
| 1 l | i | | ! | | |

jknam[co3], (M) Measured|Calculated |Measured IMeasured|Caleulated {MeasuredMeasured| Calculated |[Measured|

| preparated withi llg[oo32‘] | ] [2g['.’:032') | 1 lxg(a)32'] | }
JNaHOD; |Nap3 1 g flea. (8)) | 225 1 f(eq. 8)) | g5 & pH [(eq. 8) | g5 |
| | 1 | 1 ] | I 1 | | |
| | n | | 1 | | - | | |
| 1074 | 1 J | i 6.34 | -7.27 |-4.74b0 3.73 | - 9.88 [- 4.35b]
{3.107% | I } | 1 6,50 | -6.63 |-6.85b1 7,03 |~ 6.10 |- 5.04 b}
| 1077 | " i | I 7.20 | -5.41 |-6.74b1 7.48 | ~ 5.13 |- 6.67 b|
]3.1073 | 1 | | P 7.90 | -4.26 |-7.65Db1 7.69 | - 4,45 |- 6.97 b|
1072 | 1 [ | 1 8.2 | -3.50 |-7.5 1 8.47 |- 3.17 |-7.5 |
{3.1072 | 1 | { 1 8.5 | -3.00 [-7.36 1 845 |- 2,71 [-7.23 |
{1070 | I | i 1 820 | -2.43 |-6.78 1 849 |- 2,15 [-670 |
| [3.107 1 8.40 | - 4.76 |- 6.68 b1 7.40 | - 5.74 |- 52260 2.75 | - 10.38 |- 4.60 b|
| ) 1073 1 8.46 | - 4.8 |-6.73 b1 8.10 | -4.52 |-7.65b1 7.75 | - 4.87 |- 6.82 b]
| [3.103 0 845 | -3.71 |-7.2500 8.48 | -3.68 |-6.89 b1 8.15 |- 4,00 |~ 8.22b]
J j 1002 v 8.87 | -2.81 |-6.89b0 9.10 | -2.63 |-7.31 1 9,58 |- 2.32 |- 6.8 |
| j2.1002 ¢ 9.10 | -2.33 |-6.11b0 9.45 | -2,09 |-6.55 t 9.81 | - 191 [-6.33 |
i [5.1002 1 9,35 | - 1.75 |-5.09bl 9.65 | -1.58 |-6.20 1 9.94 | - 1.47 |-6.11 |
i [ 1070 1 959 | -1.31 |-5.63 8 970 | -1.26 |-5.60 110.14 |~ 1.11 |- 5.61 |
] ] 1071 1 9.69 | - 126 |-5.31 1 | | 1 | | ]
| | 0.2 7 9.73 } -0.94 |-500 ¢ 9.70 | -0.96 |-507 110.12 |- 0.82 {-5.15 |
| ] 0.5 110,09 | -0.43 |-4.20 1 9.79 | -0.52 |-4.d1 110,23 |- 0,39 (~4.35 |
| | 1 110230 | -0.08 [-3.93 1 992 | -0.17 |-4.07 110.37 |- 0.07 |- 4,18 |
| | 1 11014 | =-0.11 ]~ 3.60 1 | | t i | |
| | 2 191028 | +0.22 =351 2 9.95 | +0.04 |-4.13 21044 |+ 0,24 |- 422 |
| | 3 111018 | +0.37 |-3.62 0 9.85 | +0.28 |-419 110.38 |+ 0.41 |- 4.24 |
| | 1 | | 1 | 1 ' | B |

b: [cn3]t i{s too low to buffer pH. Hence these experimental results have been excluded when interpre-~
ting the data.
i: samples where [Na®] > 3u.
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FIGURE 2
Am Solubility in Carbonate Media
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Figure 2: Americium solubilfity {n carbonate media. The experimental pofats
(Table 2) are measured varying pH: i) either under controlled pCo,
(0.1 ; 0.3 ; 1 atm); 1) or im closed batches (10~3 < {cozl, <« 1M)

The full drawn curve {s calculated using the formation constants

given f{n Table 4,
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Figure 3: Predominence diagram of the Am(III)-C032- system at 1 = 3N
(NaC10,) and T = 20 £ }°¢

(The formation constants are given fn Table 4).
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The bateh experiment confirms this conclusfion, {n a more basic

medium, at a lower pCO,.

The values of the solubf{l{ty and stability constant we obtained
using the program described earlier are, for [Na¥] = 3 mol/& (or 2.5 mol/kg)

medium:

ig By = 5.45 % 0.12
ig By = 8.92 % 0.15
ig By = 11.44 * 0.1

fg Ks = ~ 15.08 * 0.15 (for Amy(CO4)4(s)).

From these results, we construct the predominance area diagram of
the amerfcfum carbonate complexes (Figure 3). As we had no evidence of the
existence of the Am(CO3)45' complex below [C032_] = IM, we did a spectropho-
rometric study up to [C032“] = 3M. The spectra were no different from the
one obtained at [C032—] = 0,54 for the limiting complex (Am(CO3)33-). If a
pew complex shoild exist, 1its formation constant should be: lgﬂ4 < 10 (4n
[Nat] = 3M medium),

DISCUSSION

These data are convenient when predicting the behavior of americium
in natural media. Hydroxide and bicarbonate are other important ligands in
these syste~s and equilibrium data for these species are thefore reviewed in

the following paragraphs.

~ Hydrolysis

Americium hydrolysis has %been studied primarily by liquid-liquid
extraction (2,4,20,24] and solubility measurement {19,21,22,23).

Table 3 1is a review of 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 the following constants

valid at I = O:



TABLE 3

An(III) UYDROLYSIS, ACC: "NING TO THE LITERATURE

| | I I I I I ! I ! I

| Ret. § 16 | w7 } 1w | &4 | 20| 2 | 2o | 2 | 23 |

| 1 i | I | { l I I I

I I ae | a2 lytnorkg)! o | o 1 o | | | | 0.0015 lo.1,cm0l0.1-0.3!

I | L l | ] 1 | ] | l | | i

} | | | | | | I ! | I I ! {
| Amom)* | o005 | -4 | 2%, [-5.80 |- 6 [ -8 |-75|-7.54] |< - 8.04] - 7.7 |- 6.56 |~

| | ! | I I I I I I | I [ I
| am(o),* | 0.00 | -6 | ', |- 13.0]-13 |- 169 | i |- 15.15]- 17.06 | - 16 |- 14,08]-

| | | | | ! ! | ! I | ! I I
| An(oH);° | 0.02 | -6 | 13*33 =21 | - 21 |-26.5 | | | | ¢ -27.49] - 24,3|~ 23.56]-

! ! I | I { I I I I I I I I
| am(ow),” | | | ', | -3 |-31 |-37.1] ] ] |< -40.5 ]< ~34.5] J<

i 1 | | I { | | | | | | I |

| I I I I I I I I | | I I !

[ Am(oH)3(e) | ~0.02 | 6 | sg', | t2 | 14 | 18.6 | | | | 17.54 | 15,9 | 14.84 |

| 1 1 | I l 1 ] ! | | | | ]

{ | 1quid-1liquid | |

| Estinat fons | extraction | Solubility |

l { I I

where *B; = [Am(oH);} . [H*]! / [An3*] and *k, = (An?¥] / (H¥]3.

79
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2g%8,(0) = - 6.6t 0.3
2g¥8,(0) = = 14.6 % 0.5
* -25.6%0.5
*
*,

w
w
—~
o
~
"

2g B, (0) < 39.4
2g"Ks(0) = 15.0 £ 0,5

The uncertainties in the constants are fairly 1arge,which may be
due to pH errors {n the measurements (it is seldom clear whether the
different authors measured (H'] or ay,, or whether they took into account
liquid junction potentials), errors in the chemical model used (e.g. neglect
of an important species) or errors in the procedure used for extrapolation
to I = 0, Nevertheless, this level of precision is quite sufficient for some
migration predictions, but it is not good enough to compare the relative
importance of hydroxide complexes and complexes formed by other ligands such
as CD32" or hym{c acids.

Up to pH = 13, solubili{ty measurements ([21,22,23] show that, with a
10% precision, no anionic species is formed:

0H) 4~ *
(AnloWy-1 | *8, <010 : 0

(Am(0H)3°]  “B4[H*]

Lee. g *B,(0) < - 39.4

The same kind of calculation has been performed for the mixed and carbonate

complexe (Table 4).

- Carbonate complexation

Many authors propose that different carbonate and hydroxide
complexes, some mixed, are formed in Am(III)-HZO-carbonate system ; for
example An(HCO3);37% [2] 5 am(c03);3723 [2,4,5,17] 5 Am(om),(coy) 3-%"2Y |2,
3,5,17).

Table 4 i{s a review of thr literature on carbonate complexation. As
we did for hydrolysis, we present the different specles proposed by the
authors, the values of the equilibrium constants, and the experimental
conditions. A3 our experiment hac demonstrated that no mixed OH'/C032'

conplexes are formed, we here reinterpreted all the publications to see 1if



TABLE &4

An(lll)*OH-C03 SYSTEM, ACCORDING TO TUE LITERATURE

(5) 0.1-0.34 0 Calcula
ted values {eq. (16))
Ref. [2) | {4} | (07) our ' p.w
KIM  |reinter- | -2¢ | &2 [1.05) 05 0.3 ] 0. 0
I(mol/kg)Nact0, | 0.2 1 [i] pretatioal 3.5
8
i
An(co4)* 5.81 | 6.5 | 4.84 6.5 15.45 (0,24 |~ 12 | 5.40 | 5.64 | 5.85 | 6.35 | 7.62
1
An(C03),” 11.45{9.72 |11.0 [10.58 11.8 18,92 [0.33 [~ 16 | 8.92 [ 9.22 | 9.42 [10.12 [11.82
'
An(€04)43" 14.5 |12.91 13.4 811,44 [0.40 |~ 12 [11.04 {11.14 {11.34 [11.74 {13.04
1
An(c04),%" 1 <10
1
Amy(€O4) 4(s) -3 - 17,5 1-15.08 |-0.37| 15 |-14.98|-15,38|-15.68]-16.48]-17.58
'
¥
An(OH)(C04)° 12,20 1<10,3*
i
Am(01) »(c04)” 18.3 1<15.4"
9 L} . *.egtimated values fSn\our
An(OH)(C03),"" |15.57 12.5 | 16.2 1<12.5 experimental results
1 (107 < pco, < 1 atm.)
am(Bco)?* | 479 1< 1,9%
]
Am(HCO4),* 8.15 1< 3.8%
Y
An(HC03),° 1< 4.7%
[
Am(OH) (CO5)(8) -21.03 1>-16.6*
1
l1quid [ oo
liquid mat Lon solublility
extraction

99
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they are compatible with our proposed chemical model. The recalculation of
the values of B; and Ks at different ifonic strength was made using S.I.T.

Lundqvist [4] measured the distribution coefficient D of 2b1,p
between 100% TBP and 1M NaCi0, saturated with €O, (pC0; = 0.1 or 1.0 atm) at
different pH. He showed that the complexation depends on [C032-] culy, and
that the maximum slope of 2g(D/D,) versus lg[C032_] is 2.0. This finding
suggests the existence of Am(C03)+ and Am(CO3)2', in agreement with our
wodel. Since [Am], 1s lower than the amerfcium solubility, this indicates

that the carbonate complexes are monomeric.

Bidoglio {2) performed a similar solvent extractiom experiment at a
0.2M NaCf0, lonic strength. The aqueous phase was a HCO3-/CO32- mixture and
the range of pH and [0031: were:

8< pi <9 and 1< [CO3] < 5.6m M,

The slopes of the curves <<f&g Kd v.s. pH>> and <<lg Kd v.s. &g [HCO3-]>>
ipdicate that the predominant species is Am(C0O3)," .

In a previous study, Shiloh {3] described the solubility of
A3,(C03)3(s) wusing a solubility techni¢ue in KyC03 solutions, with
concentrations between 0,12 and 0.62M. The plot of fglam(III)], v.s.
2g[K,C03] 1s limear with a slope 2.0, He concluded that a mixed complex,
Am(OH)(C03)3l", was formed. However, Shiloh did not take into account the
{nfluence of the {fonic streangth (which is dramatic under his particular
experimental conditions). We made a recalculation of this data, co.recting
for ionic streagth effect using the $.I.T. This shows that the only complex
that would lead to a 2.0 slope is Am(co3)34'. Consequently, we suggest that
the equilibefum Shilch studied was:

Amy(C03)3(s) + 300527 & 2 Am(c03)4%"

Kim [5,19] started his solubility experiments in carbonate madia
(I = 0.1~0.34) with freshly precipitated Am(OH)3(s). When interpreting the
solubility results, he assumed the soli{d phase Lo be Am(OH)(CO3)(s) and
found mixed complexes Am(OH)x(CO3)y (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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basicity (Am(OH)2C03- and Am(C03),”, for example), Lf the solubility experf-
ments are made at constant pCOy. This was the case f{u Kim's study and we
have therefore reinterpreted his data (Table 4) by using our experimantal
observations that no mixed complexes should form under the conditions
studied by Kim, and that the stable solid phase should be Am2(003)3(s)
rather than Am(OH)CO5(s) as suggested by Kim,

The large difference between the solubility products (Table 4)
obtained from Kim's reinterpreted data and the value we calculated using
S.I.T. can be attributed: i) to a less soluble solid in Kim's case, due to a
better crystallization and/or 1i) to improper specific Interaction coeffi-
cient estimation. In any event, we must note that Bidoglio [2] coufirms (at
varying pH and (CO3],) our model, even if his experiment was run under

chemical conditions similar to Kim's,

The main errors -~ when comparing numerical results from different
authors - come primarily from pH measurements as we stated earlier ia the

case of hydrolysis,

The ilonic strength corrections show that our model and the S.I.T.
describe all the different results presented in the literatyre very well. We

obtain, at I = 0:

0.5
0.5
0.5
0.5 for Amy(CO3)3(s).

"

2gB (0} =+ 7.6
2gB,(0) = + 11.8
1gB3(0) = + 13.1
2gKs(0) = = 17.6

+ 1+

- Bfcarbonate and mixed complexes

Ve demonstrated that only CD32' ion form complexes under the
expcrinental conditlons studied by us and the other authors. 1f bicarbonate
or mnixed complexes exist, their relative concentration is too low to be
deteclLed, coasidering the precislon of our experimental method. Estimations

of the formatlon constants of such complexes are preseated {n Table 4.

- an{IlI) in underground water conditions

Hydroxide and carbonate complexes determine the predomincnt forms
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of Am(iiI) in the OH"—COZ-HCO3'-CO32- medium. We have summarized the
predominant species in Figure 5: a) hydroxide complexes versus pH and b)
carbonate complexes versus 2.5[0032_]. We conclude that the only existing
Am{III) complexes are Am(CO3)13-21 at - 3.5 < 2g pC0, < 0. At very low pCO,
(pCo, < 1077 atm), only hydrolysis will occur [25]. As no experimental
results are available at the intermedifate pCO, (-7 < 1g pCo, < - 3.5), we
extrapolated the diagram assuming the existence of hydrolyzed specles only,
This hypothesis must be confirmed experimentally, in order to determine
wrether new Am(OH)x(CO3)y3_x—2y complexes can be formed under these pCO,

condicions.

As underground water conditions (pCG, > 1073 atm and pH =8,5 %1
[1])) are similar to those we studlied, the soluble americium species present
should be: Am(C03)+ and Am(COJ)Z' [25]. In the Interstitlfal water of conc.e-
te (pCOy = 10713 atm and pH = 12 ¥ 1) the only Am(III) specles present
should be: 4m(0H);® ; solubility is then very low (%g [Am(ILI)], < - 9),

— AMERICIUM III OXIDATION

3+ to the

In aqueous solution, it is quite difffcult to oxidize Am
valence state V (Am02+) or VI (Am022+) s an?t usually disproportionates.
Bourges [6] measured the redox potentials of the (Am(VI)/Am(V)) acd

(An(IV)/Am(III)) redox system in concentrated carbonate medla.

The Am(VI)/Am(V) potential 1s found to be independent of pH.
Consequently, Am(7V) and Am(VI) complexes have the same stoichiometry ia this
media. By comparison with the limiting complexes of other actinides, we
assume that the soluble species are: AmOZ(C03)315"r and Amoz(coa)34". The plot
of the erperimental values (E*) versus 13[6032-] fits closely the curve
obtalned from equation (25) (where A&z = 9 and Ac = + 0.05) (Figure 6). As
the standard potential is E® (am0,2*, Am0,*) = 1.61 V/MHE [26] we deduce,
from equation (24):

2g(B3(V)/B3(VI)) = - 146 £ 2 at I =0



DETERMINATION OF THE FCRMAL REDOX POTENTIALS USING BOURGES' EXPERIMENTAL DATA (6]

TALLE 5

EO*(VL/V) = 0.964 V/NHE and E®*'(IV/III) = 0.916 V/NIiE

* List of neressary equations:

[Am), = (ZI1), + (VD) = 6.2%107%y

1-2=3 (VD) , (X115 {111)) = ({am(VI)], [am(1ID).], [Am{TIT}]) [6]

4 (1v) = (V) = (111), ~ (1I1) = &

5 (VI) = (v1), - &

6 E = E°'(VI/V) + 0.06 3g(VI)/(V))

7-8  RgL = [E®{IV/III) - E + 0.06 Rg((IV)/(111))]1/0.12

L = [C0327] (HL = [HeryT))

9 I =2 (1+L) cince L + HL = 2M
10 pH = — 2g(HL/KjL) where fg Ky = 9.62 (at I = 3)
11 E®(V/IY) = T - 0.12 (fgL - 2pH)
12 E®*(V/III) = E + 0.12 pH - 0.03 fg((V)/(I1I))
13 EP'(VI/ILI, = £ + 0.08 pi - 0.02 Rg{(VI/{III))

14 K =

(v) . (v)
(I11).(vI).L

[ ]
1 2 3 0 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
]
D) | (IIn), | (i M=l (vD E WL | L) I o 0 o
pHi E E K
1089 (31047 {(x10%) v 104 [(*410%) [(vime) | B /vy e/ [ovizrrn
1
3.100 | 3.100 | 0.672 ¥ 2,428 | 0.672 | 0.9305}~ 0.158] 0.694 | 3.389 | 9.346 | 3.193 | 2.048 | 1.678 |.1.432
3.381 | 2.819 | 0.511 1 2.308 | 1,073 | 0.9440{- 0.094] 0,805 | 3.610 | 9.448 | 3.223 | 2.058 | 1.693 [.1.176
2.755 | 3.445 | 1.086 ¥ 2,359 | 0.396 | 0.9175|- ¢.156] 0.698 | 3.397 | 9.350 | 3.180 | 2.039 | 1.674 |.1.424
2.657 | 3.543 ) 1.278 % 2,265 | 0.392 | 0,9183)~ 0.105} 0.785 | 3.570 | 9.431 | 3.194 | 2.042 | 1.683 |.1.220
2.480 | 3.72¢ | 1.534 1 2,186 | 0.294 | 0.9117]= 0.113] 0.771 | 3.543 | 9.418 | 3.186 | 2.037 | 1.679 [.1.250
i )
35 9.40 | 3.200 | 2.045 | 1.680 | 1.30
average | * 0.1 | * 0.05{% 0.020l% 0.010|* 0.007 | 0.15

zL
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The Am(IV)/Am(III) potentfal is found to decrease regularly with
[C032_]. This can be explained if we assume the presence of the limiting
complexes: Am(C03)s®™ and Am(C03)33". as previously,the plot of the experi-
mental values Ej, versus lg[co32'1 (Figure 6) is in good agreement with the
theoretical curve obtained from equation (25) (where 272 = - 19 and Ae =
+0.01), As E° (am%*, an®t) = 2.62 V/NHE [27], we obtain:

2g B3(III)/B3(IV) = - 23 1 2 at I =0
As we already calculated 1353(1II) from our solubility data, we obtain:
2gP5(IV) = 40 2 at I =0M

This estimated value is In fair agreement with those obtained for U(IV) [28]
and Pu(IV) [29] (2gBs(IV) = 40 and 44 respectively). Prom the redox data, it
is obvious that Am(IV) should disﬂsporticnate when [C032'] decreases,
because the extrapolation of E*(IV/III) (dashed 1line, Filgure 6) indicates
that Am(IV) becomes a stronger oxidant that Am(VI) at lower 2g[C032'].

The measured formal potential give an information on the equili-

brium constant K, of the following reactiom:
3- 4= 2- 5~ 6=
Am(CO3)37" + Am0,(CO3)3"" + 2C04°T «= Am0,(C04)37" + Am(CO3)s
in faet, fgK = (E®(VI/V) - E°(IV/III)/0.06 = 0.8.

To study this reaction, Bourges [6] performed another redox experi-
ment using rapifd spectrophotometry., He mixed Am(III) and Am(VI) carbonate
solutions (of known initia) concentration (II1), and (V1),), and measured
An(I11) 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 measursments to estimate the formal
redox potentials of the non reversible systems ({(VI/III) or (VI/IV) or
(V/TI1)). Using the procedure indicated in Table 5 (where all the formulas

are glven) we will first calculate the potential of the solution, E,
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Figure 6: Redox potentials (E*) of the [Am{(VI)/aAm(V)) and {Am{IV)/Am(III))

0.200 F‘(I)

0450

0.400

(virv)

systems, in carbonate media. The experimental points have beea
measured by Bourges [6). The full drawn curve has been calculated
taking Into account the exlsting complexes and fonic strengch

corrections (P{I): equ. (25)).
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using E°'(VI/V) de;ermined previously ; we will then determine the free
carbonate concentration {using E®(IV/III)). This is enough to calculate all
the -other parameters of the solution: {onic stremgth, pH, E%'(V/IV),
EO'(V/III), EO'(VI/III) and the equilibrium constant K, as defined earlfer.

Assuming an error of 2% on IIi, LII, and IV,, we have evaluated the
expected error on the di{fferent comstants (E®'(Y,X) and K) determined from
the five experimental points. The standard deviation {3 of the same order of

magnitude as the experimental error.

The quite small discrepancy between the two value of 23K (0.8 and

1.3) can be due to the following reasons:

~ some experimental parameters have been calculated and not measured (pH

for example),
- rapild spectrophotometri{c techn’que does not give enough time for the

reaction to reach equilibrium,
Stl1ll a good estimate of such a constant can be £z = 1.1 % 0.3,

We now present the redox potential dlagram of amerlcium in carbona-

te medium ([NaHCO3] + [Nap,C03] = 21):

2- 6= 5=
A:(CO3)3 48 36155 AN(C°3)5 3 200 AEOZ(C°3)3 “00090654 Am2(603)3

2.045%0.010

2.082%0.015

1.680+0.007

(pa = 9.4 ; [NaHCO3] + [Na,CO3] ~ 2 ; [c032‘1 = 0.75 T 0,05 )
we compare it to a simjlar americium diagram, obtained from the literature, in

acidic solutions (1 M HC10, )
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+

Aot 2.60 {27]  An** 0.86% [30]  Am0,* 1.61 [26)  am0,%* tn 1M HC20,

S il VR e 1201,

all the potentials are given Iin V/NHE.

* This value seems too lew; it would lead to gBy(IV) = =3 (at I = Q0 M)
which is 9 order of magunitude lower than the NpOZ(C03)35‘ formation constant
[31}; we would rather suggest E°(Am02+, anét) = 1.4 t 0.2 V/NHE.

To draw the americium Pourbaix diagram in carbonate media, we use:
i) the redox potential diagram obtainmed at pH = 9.4, {ii) our Am(IIIL)
carbonate complexing constants and those estimated for Am(V) and Am(VI)
carbonate complexe (by analogy to Np{(V) [31] and Pu(VI) {32], U(vI) [lO],
[33]) (Figure 7).

We present a E wv.s. 1g[C032-] diagram, in which we show the
influence of the CO, partial pressure (Figure 8). Even if the four oxidation
states of americium coexist under the conditions studied by Bourges, the III
and VI valences are the major ones present at lower pH, Still the V valence
has a narrow domain of existence at 1.2 € E < 1.6 V/NHE and -12<1gIC032')/

Figure 8 shows that the only species preseat in the water electrc
active domain are the Am(III) carbonate complexes ; this result confir.
that it is quite difficult to oxidize this valence; Magirius [34] observed
spontaneous oxidation of Am(III) to Am(V) due to CX radiolysis during a
americium solubility study in 5M NaCRf [34]. This study was connected with a
program of waste disposal 1in salt. The stability domain of Am(V) due t

spontaneous oxidation is represented by the dashed region In figure 8.

This diagram is valid for low americium concentrations ; in £~
we did not take into account the formation of precipitate. When the - |
americium concentration is increased, americfua III and VI are stabilized by
the formation of Amz(co3)3(s) and AmOZ(C03)(s) s as a resu15 aAm(V) dispro-

portionates.

%
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Figure 8: Pourbaix diagram for americium in carbonate me-ia: [Am]t is very
e

pe

pe

low (trace level) ; no polynuclear species, no mixed complexes, no

solid and mo collaid formation have been consgidered.
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The diagram shows the influence of pCO,: a reasonable decrease of
pCo, stabllizes Am(v). Of course, Lf pC0; 1s too low (as {n concrete inter-
stitial waters, for exampleb this diagram is not valid, because hydrolysis

ic then the predominant phenomenon in solution.

In conclusion, for diffusfon and migratiomn calculations in usual
groundwater condi{tions, the only species to be considered are the trivalent
americium hydroxy or carbonate complexes (am(oH)2*, Am(C03)+, An(C03),7). In
strongly oxidizing media, like those found in salt waste repositories, the
Am(V) complexes should also be taken into account, due to radiolysis ;
am(V) does not disproportionate rapidly and is usually much more soluble
than Am(IIL) (Figure 7).
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III.2. L'AMERICIUM ET LES LANTHANIDES TRIVALENTS EN MILIEU CARBONATE

Nous allons maintenant comparer les résultats obtenus pour le systime
anéricium - carbonate, aux données de la littérature concernant le systéme
“lanthanide trivalent - Coi-".

Le comportement chimique de 1l'ytrium (39Y,
élément situé au-dessus du lanthane dans le tableau périodique, appartenant au
groupe de transition III) est semblable & celui du terbium (GsTb) et du
dysprosium (SGDy) (tous deux appartenant A la série des lanthanides). Il

apparait que ces trois éléments ont des rayons ioniques voisins (Figure III-1),

En général, les éiéments analogues, ayant le méme rayon ionique, ont, &
la méme valerce, des caractéristiques thermodynamiques semblables et des struc-
tures cristallographiques similaires. Tenant compte des "contractions" lantha-
nidiques et actinidiques (dues & l'écrantage partiel d'un électron par un autre
électron de la méme couche 4f ou Sf) qui correspondent & la diminution du rayon
ionique (ri) avec l'accroissement du numéro atomique, nous comparons entre eux
(Figure III-1) les éléments de série f (lanthanides et actirides).

Contrairement a l'analogie "numéro atomique” qui ferait correspondre
6), c'est le néodyme, Nd (453)

1*américium trivalent (556) a l'europium, Eu, (4f
qui semble avoir le méme rayon ionique : r{(Nd) = r(Am) (Figure III-1). Il n'est
cependant pas exclu que le cerium, Ce, et l1‘Eu aient des comportements chimiques

semblables.

Nous allons présenter une revue bibliographique du syst2me "lanthanide -
carbonate” en considérant :
a) les complexes carbonates en solution.

b) les scolides carbonatés.
-
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Tableau TIX.1

Revue bibliographique du systéme M(I1II) ~ co?”

3
Equilibres M Ce Y La Eu Am Eu Am Am
W+ icod” 3 mico )7 (i=1 6,32 6,1 5,67 5,94 5,81 5.9 5,7 5,45
(i = 2) 11,1 10,72 9,72 10,6 9,5 8,92
(L = 3) 12,6 11,44
{(i=4) 13,7 <10
weot + co?” > mico,)] 4,78 4,80 3,90 1,7 3,8 3,47
3 3 % 39 . , . . , '
3+ 2+ +
M + H20 + COZ(g) M HCO] + H 5,4 - 6,59
3+ 4+ +
2 M + HZO + COZ(g) et M2C03 + 28 -10,1 ~-10,71
[NaClO‘l](M) 3 3 3 1 3 k)
FERRI SPAHIU CIAVATTA LUNDQV1ST Données calculées notre
[26} [25] [24)) [22] grace au .I1.S. travail

98
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IXI.2.1. Lanthanide - carbonate : la chimie en solution

CIAVATTA et al. [24] ont étudié le systéme La(III) - carbonate a force
ionique élevée : I = 3 M (Nacloq). Les équilibres de formation des complexes ont
été étudiés & 25°C, en mesurant le pH des solutions de ‘'anthane en milieu per-
chlozate,saturéés par un mélange de COZ/N2 (gaz) (0,1 < [la[III)Jt <1 M ;
pco, = 0,1 ou 1 atm). Les mesures de force électromotrice peuvent &tre inter-

prétées en supposant les équilibres suivants :

3+ 2+ +
La® + H,0 + CO,(q9) T LaHCOY" + H

3+ + +
La®’ + H,0 + CO,(g) T Laco, + 24

3+ 4+ +
2La + HZO + COZ(g) b La2C03 + 24

Les constantes d'équilibre présentées au Tableau III.1 nous permettent
. . X N +
de tracer les domaines de prédominance (Figure III-2) des espices LaHCO§ ’

La C04+, Laco., en fonction de 1g[C0§-], en tenant compte de la concentration

toigl: en mét:I (Mt) et de la pression partielle en CO2 (pCOZ). On constate que
1*espéce La2c0§+ nfapparait, de facon significative, que pour Ht > 0,01 M, alors
que 1'espéce LaHCO3 ne dépasse jamais 10 % de la composition totale. Il est donc
a prévoir que le lanthane, dans les conditions rencontrées dans les eaux souter-

raines, se trouve sous la forme Lz(C03)+ ou LalCO3);.

SPAHTU {25] a étudié le systéme Y(III)—Hzo—COZ(g) par coulométrie, &
force ionique élevée I = 3 M (Naclod). Les mesures effectuées & 3 < pH < 4,5 et
pCO2 = 0,] ou 1 atm peuvent &tre interprétées par la méme sériz2 d'équilibres que
celle présentée pour le lanthane. Les constantes de formation, présentées dans

le Tableau III.1, ménent aux mémes conclusions r.e précédemment.

FERRI [26] a mesuré & 25°C, en ‘'.ilieu NaC104(3 M) les constantes
d'équilibre du systime Ce(III) - carbonate. Il interpréte ses résultats par la
formation des espéces Ce(COa)'z—zl {(i=1, 2, 3, 4) en présence des solides

Cez(C03)3(s) et NaCe(COS)Z(S). en supposant les équilibres suivants :
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+ 3+
pH < 8 Ce,(CO,) (s) + 6 H * 2ce”™ +3€0,(g) + 3H,0
3+ + +
Ce + H20 + COz(g) b Ce(COz) + 2H
cet + 280 + 200, (g) > cetco,) + 4u"
€ 2 2'9 + e(C03),
+ 3+ 2-
pH > 8 NaCe(COJJZ(S) bd Na + Ce + 2CO3
3+ 2- 3-
Ce + 3C03 : Ce(CO3)3
3+ 2- 5=
Ce + 4C03 bd Ce(COB)4

Le Tableau III.! regroupe les constantes de formation obtenues.

LUNDQVIST (22] a effectué des resures d'électromigration {a I = 1M (NaC1°4))

pour comparer les systémes Eu(III} ; Am(III) - carborate. Il interpréte ses
+ -

s A M = . .

3 ¢ W(COB)Z (M Eu ou Am). La

Théorie 4d'Interaction Spécifique (T.I.S.) permet de recalculer les constantes de

rdsultats par la formation des complexes MCC

formation a force ionique I = 3 M (Nac104), afin de pouvoir les comparer aux

valeurs corraspondantes des autres éléments présentés.

A partir des différentes valeurs de la constante de formation du premier
complexe M(C03)+, lgB1 = 5,9 * 0,4 semble &tre une Lonne approximation pour las
lanthanides et actinides a force ionique I = 3 M NaClO4 ; ceci équivaut, ramené
4 1'état standard (I = 0), a lgS] =8,0 £+ 0,8. Il est actuellement impossible de
faire de pareilles estimations pour les autres constantes de formation, vu 1l'in-
suffisance des résulats expérimentaux en la matiére. Notons cependant la consta-
tation de LUNDQVIST : l'Am(C03)+ a un domaine de stabilité plus grand que
Eu(COJ)+ (- 6 < lg[Coi-] < - 3,8et -6« 1g[co§'] < - 4,8 respectivement). Il
pourrait en résulter une diminution du domaine de stabilité dun complexe

Am(COB)Z.

Contrairement & FERRI [26] et DUMONCEAU [27] gui prouvent l'existence Au
complexe M(Col)i-' pour les lanthanides, nous n'avons pas mis en évidence ce
compiexe pour 1'Am{III) lors de l'étude spectrophotométrique effectuée 3 0,1 <
[coi'] < 3 M. De plus, 1'étude électrochimique de BOURGES [28) en milieu carbo-
nate concentré décrit 1l'équilibre Am(III)(CO3)§_ + 2C0§_ T Am(IV)/(COB)g- + e

et ne peut pas étre interprétée par la présence du complexe Am(C03)2-

Cette dirférence de comportement entre lanthanides et actinides doit étre
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 111-2
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111.2.2 - Lanthanide-carbonate : chimie du solide

Afin d'interprérer correctement les mesures de solubilitd, il faut
connaftre la nature de la phase solide(en équilibre avec la solution) qu'on
caractérise par son prodult de solubilité, On peut alors dé&terminer la

composition et les constantes de formation des complexes solubles,

En ce qui concerne les solides d'amé&ricium en &quilibre avec des
solutions aqueuses contenant des lons carbonates, leur nature est assez
controversée. SHILOH a mesur?, lors de son &tude de solubilitéd [29], 1le
rapport [C032']/[Am3+] = 1,6 du précipité ; 1l en déduit que le solide est
Amz (C03)3. KIM interpréte ses ré&sultats de solubilitd en milieu carbonate
{14} par la formation du solide Am(OH){(CO3) , par wnalogle avec Eu(OH)(CO3)

(identifié d’aprds un spectre infrarouge).

Pourtant, les résultats de NAGASHIMA [30] publiés sur les carbona-
tes solides de lanthanides (Ln) montreat que les solides mixtes Ln{OH){CO3)
ne se formemt qu’s une température d'environ 60°C, alors que 2 température
ambiante (25-30°C) seuls les solides Lny{(CO3)3, BH20 et Naln{(CD3); sont

stables et majoritaires, comme le montre la figure III,3.

Afnsi, wume suspension aqueuse de l'hgdroxyde de terre rare
(Ln(oH)3) saturée par du CO, (gaz) se transforme, en 48 heures, en
Lny (CO3)3. Ce solide peut &tre aussi préparé en ajoutant du NaHCO3 (0,1 M) 2
une solution décimolaire de La(Cl04)3, et en faisant barbotter du COy dans

la solution pendant 24 heures,

Mis en contact pendant deux jours avec une solution concentrée de

NapC03, ce solide se transforme en NaLn(CO3)2, alors qu'il peut s'hydrolyser
en solution tidde (40 = 50°C) pour donner le solide mixte Ln{0B)CO5.

L'obtention de ces solides de lanthanides nécessite deux ou trois
jours au maximum. Dans le cas de l'américium, nous avons constaté que la
cinétique d'obtention des phases solides bien cristallisBes est beaucoup
plus lente. Lors d'une expérience préliminaire, nous avons préparé deux
solides (A et B) ; le solide A a &té précipité en milieu NaHCOj (0,1 M), em
saturant la solutfon avec du CO; (1 atm), alors que B a &té préparé en

milieu NayCO3 (1 M). Bien que les solides ne solent pas parfaitement
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Figure 111-3 : Domaines de stabilite de diffe’rentes
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cristallisés, nous présentons les clich&s 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 1'étude de solubflité que nous avons effectude par 1la

suite, nous avons prélevé des &chantillous solides 3 différents pH ; tous

les clich@s obtenus étaient semblables 3 celui du solide A.

Afin de dE&terminer 3 quelle phase américlum-carbonate A et B
correspondalent, nous avons rassemblé les donn@es cristallographiques des
solides de lanthanides existants :

Lny(C03)3.xH0 (tableau III.2.a) ; Ln(OH){(CO3) (tableau III.2.b)

NaLn(©03)y, 6Hp0 (tableau ITI.2.¢) ; Ln(0H)j (tableau III.2.d)

(la liste des fiches ASTM est indiquée au tableau 1II.3).

En parcourant les valeurs 26, on constate que les deux premiéres

rales sont caract8ristiques de chaque phase solide :

Solide La(oH) 4 NaLn(C03), La(0H)CO3 Lop(C03)4
18re raje 16 6 =7 17 - 18 10 - 11

20
28me raie 28 13 - 14 26 - 26 19 - 21

Nous en déduisons que le solide A (mis en é&vidence au cours de
notre &tude de solubflité) correspond 2 Am,(CO3)3, B8HZ0, alors que B est le
double carbonate NaAm(CO3)2- Cette conclusion est en accord avec les résul-
tats de NAGASHIMA [30] (figure 1II.3) ; {ls confirment é&galement ceux de
FERRI qui a mis en &vidence les solides Cep(CO3)3 ; NaCe{CO3)p et Lap(C03)3,

lors de l'8tude des syst2mes lanthanides-carbonates,



Tableau |1l-2a
Lo, (CO3)4
Lay (C03)y » BH,O 10,26 (X) 18,15 (2) | 19,71 (1) 20,78 (5) | 21,24 (2) | 22,32 (1) | 27,08 (2) | 29,06 (2)
—;;e,La)Z (€03)3 , 8H0 10,53 (X) 18,55 (4) 19,76 (4) | 27,25 (5) | 30,48 (3) | 42,40 (3) | 42,61 (3) | 43,69 (3)
Pr, (C03)3 , 8Hy0 10,43 (X) 18,82 (1) 19,93 (1) | 20,98 (3) | 23,08 (2) | 23,26 (2) | 27,50 (2) E 29,55 (2)
Ndy (€0q)3 ; 8Hy0 10,51 (X) | 21,39 (2) | 27,59 (2) | 29,55 (3) | 29,96 (2) | 34,88 (2) | 43,91 (2) i 68,42 (3)
(La,Rd)y (€0q)3 , BHyO 10,46 (x) | 18,70 (3) | 19,80 (3) | 20,98 (3) | 21,50 (3) | 22,49 (3) | 27,42 (&) | 29,45 (4)
Ce, (CO3)q 5 6Hy0 10,43 (X) | 20,88 (5) | 27,42 (1) | 29,75 (2) | 31,70 (2) | 33,15 (2) | 42,61 (1) | 43,69 (2)
Yy (€03)5 , 3H,y0 11,69 (6) 15,70 (9) | 19,36 (X) | 22,96 (8) | 24,99 (6) | 30,17 (5) | 35,45 (4) | 46,03 (4)
Gdy (CO3)y , 3Hy0 11,63 (4) 15,37 (4) 18,99 (7) 22,60 (X) | 24,71 (&) | 29,75 (6) | 35,02 (6) /
Cmy (C04)3 5 2,85 Hy0 11,48 (X) 15,42 (2) | 22,49 (7) | 23,02 (8) | 28,87 (1) | 34,88 (4) | 43,69 (3) | 46,03 (1)
Gdy (CO3)3 5 2,5 Hy0 11,56 (6) | 15,56 (2) | 22,66 (X) | 23,26 (6) | 35,16 (4) | 43,91 (5) | 46,28 (2) | 50,37 (1)
Ndy (CO4)3 , H,0 14,18 (9) | 20,88 (X) | 24,23 (6) | 26,91 (5) | 29,55 (9) | 30,91 (6) | 38,78 (6) | 43,03 (6)
¥y (C03)3 , xH,0 11,63 (9) 15,61 (7) 19,32 (X) | 22,84 (7) | 23,51 (3) | 24,92 (5) | 30,06 (4) 35,45 (1)

£6



Ln (OH)(C05)

Tableau [||-2b
e et s ceatents

La (C04){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)
L.a (01}{co4) 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 (cog(on) 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 (CO5){oH) 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 (OHYC04) 17,80 (7) 24,78 (8) 30,70 (X) 36,06 (5) 44,14 (8) 47,57 (5) 57,95 (5) 61,34 (7)
Gd (or)(co5) 18,24 (1) 25,58 (X) 31,59 (X) 36,96 (4) 45,07 (6) 45,56 (6) 48,93 (6) /

Nd (coq){on} 17,87 (6) 24,92 (8) 30,81 (X) 43,91 (5) 44,37 (7) 47,83 (5) 54,58 (3) 73,32 (3)
1 (on)(co,) 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 raies les plus intenses claasées suivant les 20 crolssants des apectres de diffraction RX.

Les chiffres entre parenth2ses &tant les intensité&s (X est une intengité supérieure 3 10).

a) pour Ln, (C04)4

b) pour Ln (OH) CO4

¢) pour Na Ln (CO04),

d) pour La (0H)4

"6



Tableau

H-2c
Na Ln (C03), , 6Hy0
‘ ]

Na So {C03)y » 6H50 6,69 (X) 13,49 (8) | 20,40 (X) | 27,33 (2) | 34,33 (6) | 41,58 (2) | 48,93 (1)

Na Dy (C03)g , 6Hy0 6,79 (X) 13,67 (7) | 20,59 (5) | 27,68 (1) | 34,74 (3) | 41,99 (1) | 49,49 (1)

Na Y (CO3)p 4 6Hy0 6,79 (X) 13,74 (7) | 20,64 (5) | 27,77 (1) | 34,88 (3) | 41,99 (2) | 49,49 (1)

Na Gd (COq)y , 6H,0 6,74 (X) 13,55 (8) | 20,49 (9) | 272,50 (1) | 34,47 (6) | 41,78 (3) | 45,21 (1)

Na 4d (C03)g , 6Hg0 6,64 (X) 13,38 (8) | 20,30 (8) | 27,16 (1) | 34,19 (6) | 41,38 (4) | 48,65 (1)

Tablcaw 111-2d

M(OH) ¥

Nd (OH)5 15,90 (8) | 27,86 (7) | 28,96 (9) | 40,60 (X) |43,25 (1) | 49,21 (5) | 49,49 (x) |s57,16 (3) | 67,30 (1)
An (OH)4 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)

56
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Tableau 111-3

Listes des fiches ASTM consultées

Loy (C03)3 « XHZO

Lay(C03)y 4 8HyO0
{Ce=La), (C03)3 , BH,0
Pry (CO3)3 ; BHy0
Ndy (CO3)3 4 BH0

(La, Nd)p (CO03)3 j 8H,0
Cep (CO3)3 4 6HpO

¥ (CO3)3 y 3Hy0

Gd, (CO3)3 , 3Hy0

Smy (CO3)3 y 2,85 HyO
Gdy (CO3)3 4 2,5 HpO
Ndy (CO3)3 4 Ha0

Yy (CO3)3 4 Hg0

96

Na Ln (C03)2 1 6H,0

Na Sm (CO4); 4 6Hp0
Na Dy (CO3)p , 6Hy0
Na Y (CO3); , 6HyO

Na Gd (C03); , 6Hy0
Na Nd (CO3), , 6H30

La (on) coq

Ce (OH)CO4
Pr [0H)CO4

Nd (OH) CO4

Gd (OH)CO3

ASTM
25 - 1400
6 - 76
31 - 1143
29 - 918
31 - 877
30 - 678
30 - 295

25 - 1010
30 - 548

31 - 1201
31 - 525
28 - 670
24 - 1419
30 - 1240
31 - 1788
30 - 162
31 - 1291
30 - 1223
26 - 815
29 - 744
32 - 189
26 - 1349
27 - 1376
27 - 1295
27 - 1296
26 ~ 421

La (C03) OH
La (C03} 0R

Pr (CO3) OH
Pr (0H)CO3
Nd (CO3) OH
Nd (oK) €03
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INTERACTION Am(III) - SUBSTANCES HUMIQUES
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IV.1, Définitions et caractiristiques des substances humiques

Ayant étudié l'hydrolyse de l'américium et la formation de complexes
carbonates, nous nous sommes intéressés 3 1l'interaction Am(III) - cubstances

humiques.

En effet, constituant la majeure partie des matidres organiques des eaux
et des sols, les substances humiques, composés macromoléculaires polyfonctionnels
et acides, sont importantes en tant qu'agent complexant vis~a-vis des éléments
métalliques. Il est donc nécessaire de savoir 2 partir de quelle concentration
les acides humiques réagissent sur les complexes inorganiques des radioéléments

a vie longue (tel que 1'Am), issus de déchets nucléaires.

Les substances humigues, macromolécules de structure enc - . connue,
résultent de la transformation chimique et/ou biochimique des rési ': animaux et
végécaux., Ces substances constituent un mélange hétérogéne et complexe de
nembreux polyméres. Ne pouvant suivre leur structure, la classification s'ef-

fectue selon les différences de solubilité en milieu aqueux.
Les substances humiques se divisent en trois grandes fractions :

a) la fraction fulvique - soluble & la fois en milieu acide et alcalin
b) la fraction humique - soluble uniquement en milieu alcalin

¢) 1l'humine - insoluble & tout pH.
{Cette présentation colncide avec le poids moléculaire croissant).

Il n'existe pas de séparation nette entre les deux premidres fractions,
mais une évolution graduelle des propridtés d'une classe 3 l'autre, Malgré leurs
différences de solubilité, 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 COOH; phénolyque ‘POH; OHQ).
o A caract®re polyélectrolyte de type anionique
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o tensioactifs a propriété colloldale
o A fortes propriétég complexantes vis-a-vis des éléments métalliques, ce qui
leur fait jouer le rdéle de composé biorégulateur de cation métallique et de

transporteur de métaux de trace.

L' €tude de la spéciation du systéme matiére humique (HA ou FA) -
Am{III} 3 été effectuée par spectrophotométrie., Ce travail a fait 1'objet
d'une publication (en anglais) dans Inorganica Chimica Acta (1987}, dont nous

joignons la version intégrale.

Il faut cependant remarquer que 1'édtude des complexes métal-substances

humiques souléve toute une catégorie de problémes, concernant notamment H

- la composition des complexes ;
- l'utilisation de constantes classiques d'équilibre (ces "constantes” varient
en fonction du pH et de la force ionique de fagon encore assez mal connue} ;
-~ le systdme d'unité & utiliser (mole, équivalent, gramme} pour la concen-
tration des acides HA et FA.
et - la competition avec les autres cations de I'environnement : ces derniers sont
en ggnéra‘ trés abondants et ont la tendance a chasser les radlodlements des

sites de complexation des substances humiques.
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ABSTRACT

The formation of complexes between americium and humic materials
{fulvic acids from a deep groundwater and & 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 1:l-complexes (log B) of
6.2 and 6.0 are obtained for the two fulvic acids end of 7.0, 7.2 and 7.5 for
the three humic acids, respectively(at I = 0.10 M NaC£0,, pH 4.65, 20 * 1°C).
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INTRODUCTION

Actinides in all oxidation states (III, IV, V and VI) would form
strong couzplexes with natural organics 1like humic and fulvic acids (1]
Hydrolysis {oxidation state IV) and carbonate complexation (oxidatiun states
V and VI) would usually dominate over the formation of organic complexes in
the pH and carbonate concentration ranges of most sub-surface waters. For
trivalent actinides, however, humate complexation could be predominant, and
the effects on e.g. actinide transport properties in the environment would be
most pronounced for this oxidation state. This has been confirmed in several
studies of americium sorption and mobility in geologic systems in the presen-
ce of humic materials [2-5]. A study of the formation of americium complexes
with bhumic and fulvic acids of various origin {groundweter, surface water,

lake sediments and soil), using a spectrophotometric technique, is presented

in this paper.
EXPERIMENTAL

Absorbance spectra were recorded (at 470-530 nm, 10 cm cells, with a

Cary 17D instrunent) for americium solutions (2.48 x 10°3 M or 3.10 x 10°5 M

in ©0.10 M NaC£0, with 0.005 M Na Ac, pH 4.65) in the presence of humic mate-
Five different humates were used at concentrations between 0 and

rials.
6C mg/l
a - Fulvic acid from a deep groundwater (Fjillveden, Sweden) : FA-GW [6]
b ~ Fulvic acid from a surface water (Bersbd, Sweden) ; FA-Sk [7]
¢ = Humic acid from a surface water (Bersbd, Sweden) ; HA-SW [7]
d - Humic acid from a lake sediment (Lake Bardford., Flcric:) ; 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 purifica-

tion and characterization are given elsewhere [6~10].

All work -ich americium, including recording of the spectra, was

performed in a glove-box at 20 * 1°C and in the presence of air.
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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 $03.1 nm is displaced
in the presence of humates, and a new peak appears at 504.8 - S05.5 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 schtf&-

Conditional formation constants have been calculated under the
assumption that the new peak represents a l: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=¢€ja+EDd (1}

where a and b are the concentration (mol/l) of Am?* and AmA, respectively and
£ the corresponding amolar extinction coefficients. The ratio:
A/{a + b) = ¢ (2)

would give €, and £, for b = 0 and a = 0, respectively. The formation cons-

tant of the complex AmA is given by:
B,, = B/[a({nC - b)] (3)

«here m = total concentration of humate (g/l) and C = capacity of the humate
(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 8, .

Fig. 2 gives values for € according to Eq. (2). as wmeasured at the
wavelength corresponding to the l:1-complex of the svstem. 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 americitm comple-

xes given in the literature.

The spectra indicate a formation of & 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/humate concentration ratio is too high for

such species to be formed.

A formation of a colloidal fraction and subsequent precipitation
with time of a visible solid phase take place when the concentration of
humics 1is above the equivalence point. This is particularly the case for the
high wmolecular weight humic acids HA-LB (a.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 [13]. However, the amolar extinction coefficient for americium
would set a lower concentration limit in spectrophotometric studies of the
present type, and wmeasurements carn—mot be performed at significantly lower
americium concentrations. Thus, the calculated formation constants rather
represent ominimum values since the observed € ~-value corresponding to the
1:1-complex wmight be toolow}due to the formation of a colleidal 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 corditions and the fact that the

formation constants are not given in the same units due to different

definitions of the ligand capacities So the B,, values are recalculated in a
common unit system (1/g), Table 1. 1In these units,a good 3 ;Femenc is
observed ' for the formaticn constants B,, of 1:1-complex,exceptAthe rather
high wvalue for HA-LB system obtained by solvent-extraction. In the present
study, the concentrations of americium and humic paterials are of the saxe
order of magnitude, and complex forwation 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 trrace concentration
ievels., This could be one reason for the significant difference between the

canstants for the HA-LB systeas.

Spectrophotometric studies of americium-humate complexation perfor-
med at lower americium concentratians (in the wavelength range 250-320 nm)

are in progress.



104

REFERENCES

[1] G.R. Choppin and B, Allard, in A.J. Freemen end €. Keller (eds)
"Handbook on the Physics and Chemisistry of the Actinides",
North-dolland, Amsterdam 1985, p. 407.

[2] E.A. Bondietti, in "Environmental Migration of Long-lived Radionucli-
des", IAEA, Vienna, 1982, p. 81.

[3] J.C. Sheppard, M.J. Campbell and J.A. Kittrick, DOE/EV/73012-2,
Washington State Univ. Pullman, 1982,

[4] T.H. Sibley, J.R. Clayton Jr, E.A. Wurtz, A.L. Sanchez and J.J.
Alberts, in C.J.M. Kramer and J.C. Duinker {eds) "Complexation of
Trace Metals in Natural Waters”, Martinus Nijhoff/W. Junk Publ., The
Hague, 1984,

{5] B. Allard, V. Moulin, L. Basso, M.T. Tran and D. Stammose, Geoderma,
{1987), submitted for publication.

[6] N. Paxeus, B..Allard, V. Qlofsson and M. Bengtsson, in L.Q., Werme
(ed.), "Scientific Basis for Nuclear Waste Management", Vol. 8,

Materials Research Soc., Pittsburg, 1986, p. 525.

{71 B. Allard, I. Arsenie, H. Boren, C. Petterson and N. Paxeus, in

preparation.,

(8] G.R. Choppin and L. Kullberg, J. Inorg. Nucl. Chem., 40, 651 (1978).

{9] R.A. Torres, Ph. D. Thesis, Florida State University (US-4201) (1982).
(10] V. Lesourd-Moulin, Thesis, Rep. CEA-R-5354, CEA (1986).

[11] E.L. Bertha and G.R. Choppin, J. Inorg, Nucl. Chem., 40, 555 (1978).

[12] R.A. Torres and G.R. Choppin, Radiochim. Acta, 35, 143 (1984).

[{13] M. Yamamoto, T. Tanii and M. Sekanoue, J. Radiat. Res., 22, 71 (1981).



tas

(14] M. Yamamoto and M. Sakanoue, J. Radiat. Res., 23, 561 (1982).

(15] J.I. Kim, G. Suckau and W. Zhuang., in "Scientific Basis for Nuclear
Waste Management", Vol. 9, Materials Research Soc., Pittsburg, 1987,

in press.

ACKNOWLEDCGMENTS

The humic acid from Lake Bradford was kindly provided by Prof.
G.R. Choppin, which is greatfully acknowledged.We thank Mr M. Theyssier for

experimental assistance.
This work received financial support form C.E.C, contract FI1W/0068.

The project is part of & collaboration between the Commissariat 2
1'Energie Atomique, France, and the Swedish Nuclear Fuel Safety Project,
Sweden.



106

TABLE 1

FORMATION CONSTANTS FOR AmA COMPLEXES

Humate cs log B8, log B, log B, Ref
meq/g (€/eq) (£/g)

FA-GW 0.88 6.2 7 0.2 - 3.1 This work
FA-SW 1.22 6.0 ¥ 0.2 _ 3.1 "
HA-SW 1.20 7.0%0.2 - 4.1 "
HA-LB 1.03 7.0 0.3 - 4.0 "
HA-A (1.4) (7.5) (4.7) "
HA-LB 6.83° 444 [11]
HA-LB 9.26° 6.56 (9.12]

HA(soil) 6.409 3.14 {13,14]

a. Capacity corresponding to a 1.1 complex ; pH 4.65, I = 0.10 M, NaCeo,,

(Am] = 10°5 M, [HA] O to 60 mg/l

b. determined by Ion-Exchange ; pH 4.5, I = 0.10 M NaC¢0,, tracer Am,
[HA] = O to 1 g/1 ; B expressed in l/eq {(H")

c. determined by Solvent-Extraction ; 8§ calculated at pH 4.65,I = 0.10 M
NaC€0,. from log @ = 10.58 @ + 3.84, tracer Am, [HA)] = O to 100 wg/l ; 8

expressed in 1/eq (COOH)

d. determined by Ion-Exchange ; pH 6.5, I = 0.10 M NaC€0, tracer Am, [HA] O
to 27 mg/l ; B expressed in l/mole (MW = 1800)

e. B 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 M NaC£0, ; [Am]. = 2.5 (or 3.1) 105 M

Figure 2 :
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v.

COMPORTEMENT DE L'AMERICIUM EN MILIEU NATUREL
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V.1. Préliminaire

Connaissant le comportement de 1'américium trivalent vis-a-vis de 1'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 rédel des eaux souterraines. Ce travail a fait l'objet
d'une publication (en anglais) dans Radiochimica Acta (1987) et a été présenté A
la Conférence "MIGRATION B7" qui a eu lieu a Munich. Lors de la compilation des
résultats, nous n'avons pas considéré la formation de complexes mixtes (dont il
faut prouver l'existence), d'espéces polynucléaires, de colloides ou de préci-

pités solides.



V-2

115

ENVIRONMENTAL BEHAVIOUR OF AMERICIUM IN NATURAL WATERS
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ABSTRACT

The behaviour of actinides in environmental systems is of primary importance
assessing the safety cof various concepts for the disposal of radicactive
waszas in geological repositories,

Natural groundwaters are the main <ransport medium for transuranic elements
in =he geosphere. Among ths ligands usually found in such systems, oH, Colzn,
ECCJ- and humic substarces are of particular interest due to the stable
cozplexes they form with americium.

The values of formation constants for the different ligands are presented
ané the americium (III) épecia:ion 1n aqueous conditicns at varying DH, COZ
carzial pressur2 and humics concentraticon are discugsad.

13

In the inorganic systam ac pC02=10 atm ~ydrolysis :5 the major phenomernon

atm carbonate species become pradomizant. In the presence of
low concenzrations of humic materials (0.1 =g ..) americium would be

enzzrely asscciated with humate ligands.

KEYWORDS

AMERICIUM (III), HUMIC SUBSTANCES, HYDROLYSIS., CARBONATE, SPECIATION,

COMPLEXATICHN, SPECIFIC INTERACTIGN THEORY

* Cn leave from University of Linkdping, Cepartment of Water in Environment and

Society, Linkdping, S-581 81 SWEOEN
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INTRODUCTION

In case of accidental release of radionuclides out of a nuclear waste
disposal, it is important to predict their behaviour in natural agquifer systems.
As americium is one of the most toxic elements in radiocactive wastes, the
xnowledge of its speciation in nratural water conditions is required.

Complexation with natural ligands requlates the concentration of the metal
ions in solution. Among the ligands usually found in groundwaters, ou”,
COJZ‘ and humic substances (humic and fulvic acids) are of particular int:rest
{1-3]. The aim of this work is to determine the existing americium species,

taking into account hydrolysis, carbonate and humic/fulvic acids complexation in

aqueous conditions {granitic waters and interstitial concrete solutions).

PROCEDURE
Treatment of data
In order to compare the results available in the literature which were
obtained in different media, ionic strength (I) corrections on 2quilibrium cons-
tants, B , are calculatad using the Specific Interaction Theery, SIT [4] :
1g B(I) = 1g B(0) + A 22D - de I , (0
where B(D) is the standard formation constants at I=0;
D is the Debye-Hlickel term :
D= 0.5107 / I/ (1+ 1.5/ 1) (2)

2

A z°, Ac are two paramaters listed in Tables 1 and 2.
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. .
Table 1 Parameters of SIT eguation and values of lg Bi at differenc

ionic strengthes, I, for the Am-HZO system

! . }
2 | 1g Bi .

Complex i az; [ A€,
l i
3 I=0 M } I=0. 14 NaClo, |
i ]
- 2+ f - - i
Am{CH) 1 -3 - 0.05 - 6.6 - 7.0 i
boameon,” 2 -6 { - 0.01 - 14.6 - 15,3 l
2m(OH) | 3 -8 [ -o0.02 - 21,6 i - 24, '

Table 2 Parameters Of SIT equation and values of lg B8, at different
_— i

ionic strenghtes, I, for the Am-Carbonate system

_—
T : T
. ' ; :
i lg B;
Complex i i i Az i Ag i
| i { '
! " ' I=0 M . I=0.14 NaClO, '
! ! :
i .
2m(Co, ! : 1 i -2 - 3. .8 5.3
amicoyr, | 2 L] - .33 .3 13
- t I
210040 ! 3 i -2 TS B 1.6 1.l i

L
Table 3 lg B] values for the Am-Humate/Fulvate System at pH = 4.65,
I =0.1M NaClC)4 (assuming a 1 : 1 complex)

i : ! . '
Ligand : Equivalent : 1g 81 i 1g B] !
i l capacity (meq/9g) : (B, in 1l/eq) i (B] in 1/9) !
!
; FAGW 0.88 j 6.2 t0.2 | 3.1 |
i FASW V.22 6.0 t 0.2 3.1
! HASW 1.20 7.0 0.2 4.1
l HALB 1.03 7.0 0.3 4.0 !
i
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In all ccaputations performed, only monoligand complexes will be considered

{nc mixed complexes, no polynuclear species, no colloids or pseudocolleoids), The

. .
xncwledge of the formation constants (B = 8 i 8 3’ 8 x ) for hydrolysis,

carbonate, humate or fulvats complexation at [=0.1 M allows the speciation
calculations

{Am{OH) .or Am(CO.). or Am(A}, ]
i j X

3

3 species = 100 ~—momemoommoe oo (3
3 3

(Am] + £ [Am(OH} ] *j£=‘[Am(co3)j1 S

2t =8 " v “ -t b X
[n.h.oz»ni °”C°3)j ox (A, «si or BJ or Bk )r{Am|*((H ] or [COJ] or (Al7) (4)

ané A = humate or fulvate ligand.

Am—HZO system

Hydrolysis reactions ol americium have been studied by various authors using
different experimental rtecnhnigues. As elactromigration [3) and electrzphoresis
[6] gave inaccurate rasults, only liquid-liquid extraction [7,8} anc solubility
exgeriments (9-11] shall be considered. This lattar z2chnique showed that no
an:onic complex, Am(OHL -, appears 20 to pH=13. This rasul: contradicts a
previous hypothesis [12,13) based on some analogy with lanthanide chemistry.

The data obtained at different ionic strengthes alilow us to detarmine, by
using the SIT, the formation constants Bi. at I=0 and 0.! M (Table 1), 7The
predominance diagram (3% species versus pH) is then presentad Jor the Am-HZO

sYscem at I=0.1 M NaClo, (Figure 1).

3

Am~-Carbonate system

The carbonate ion is a base in 2quilibrium with che CO2 gas:

co32' == o™ (e #YI T==H0 + (o)
K‘ 1/Kp1

9

where K' and Kp| are the equilibrium constants of the COZ-HCOJ'-COJZ_ system.
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When the CO2 partial pressure, pCOz. is controlled (a mixture of COZ-Ar is
bubbled through the working solution), the free carbonate concentration [c032—]

iz deduced from pH measurements

2-

B +,2
3 ] = txp,. K[) pco2 JH ] (5)

{CO

Figure 2 gresents the lg [COJZ_I = £(pH) r=lation at different _:)C()2 " les .,

Contradictory interoretations of the Am(III)-HZO-CO 2-

3 system are propased

in the literature. The authors assumed the existence of mixed complaxes

c2a(om) (0, 8Ty FTETe,

i 3 j

3-24
i

3-1

{14-16], bicarbonate (Am(#CO41, " ) [16] and cartonate

(.1:.1(C03) ) {7,15,16] complexes.

A solubility study (171 was performed in our laboratory at high ionic

sTrengeh (I= iNa‘] = 1 molesl) by vwarying the Co2 partial pressurs
(lz pCO2 = -3.%;-1;-0.5;0). OQur rasults have been interpretad by formation of

3-21 P . S~ , .
carbonare complaxes ;\m(coa)i ti= 1, 2, 3). ¥o Am(C03)4 was found

sgaccrophotometrically in the 0.1 to 3 M carbonate concentration range,

The influence of ionic strangth, I, on the formation constants 81‘_ of ths

2-

A.—.-CO3 system L1s shown on Figur=2 3. The same kind of figure can be obtained

fcr che Am—HZO system. The Bi values vary within wwa arders of magnitude at
I<Z.1 M, Thus, Zor speciation calcular:ons at low [ (conditions found in natural

grznitic waters), correct values of formaticn constants Bi ara raguired,

As for aydrolysis, SIT gives the Bi values at [=0 and 0.! M (Table 2). The

. : ; 2- .
pr=dominance domain diagram (3% speciszs varsus J‘.g[CD3 ]V is then gpresenzad for

sn2 Am-co32' system at I=0.1 M NaClO, (Figure 4).

Am~Humic/Fulvic system

Spectrophotometric studies were made in our laboratory on the F..’T\(III).'H'J.'I"IiC
[#%)/ Fulvic (FA) acid system at I=0.1 M Naclo4 and pH=4.65 ([Am(III)]t= 10_5:'1)
['€). Humic and fulvic acids from wvarious 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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interpreted by the formation of a 1:1 complex, and the conditional fermation

)
scnstants, B] . calculated for the different humic materials stydied are

sresentad in Table 3. Two unit systems are used for the definition of ligand
capacities, namely - g/1 and - eg/l ; [HA)_ (eq/l} = [HA]t(q/l) * Cl{eqs/9) wher2

.
4

. - ; : 3+

zne 2qulivalent capacity C of the ligand towards Am

is determined experimenzally.
from these data, predominance diagrams (3 species versus lg[HA)t, with
{:—:A]t in mg/l) have been plotted for two systems : FAGW (Figurs 3a} and HALB

.Tigure 5b) at I=0.1 M NaClO4 and pH=4.65.

Humic substances presant polvelactrolyte properties [1,19] : their dis-

szciation constant, pKa, increases with increasing pH and with the degrss of
tcnization &

pKa =pH - nlga.) 1-a (8)
whers n ls a constint > 1 for a polyelactrolyte system. Hence, the 31I values

dazermined are only valid at pH=4.65 and I=0.1 M. The speciation calculations as
2 fun;cion of pH -equirs assessing tha influence of pH on the stabilicty
cConstants.
TORRES and CHOPPIN [20-2!] described , at wvarying pH ({3.5< pH< 5.7), the
3+

-1 .
imzeractions of Am(III) ([Am ]t = 10 0 M) with hamic acids (HALB), at a ionic

n

szrength of 0.1 M Nac104. They jntarpreted their rzsults by assuming th

crmation of AmA and AmA2 complexes wnere the complexing sites are supposad o

o2 carboxylic groups. The equivalent capacity C 1s then C = Q*(COOH] (29s9}.
. .

The influence of pH on & and consegiently on B] and 52 is axpressed by the

. .
following equations (where the Bk are given in {1 eq) )

lga / 1-a = (pH - $.67) / 2.43 (7)
L}

lg 81 = (10.6 @ + 3.8) £ (2.4 a+ 1.2) 8
'

1g 82 = (5,3 Q + 10.4) £ (1.2a + 0.6} (9}

Since we used the same humic mater:als than TORRES and CHOPPIN (HALB), and
w2 worked at the same ionic strength (0.1 M Naclo,), their complexation model

will be used in our work.
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The predominance diagram obtained with this model {% speciss versus
;g[HA]c) is plotted at the same pH and I values used in our experimental
senditions : pH=4.63 and I=0.! M (lg B]'= 9.3 * 2.4 ; lg 32'= 13,0 £ 1,2) ; the
americium trace level implies that humate complexes are negligible cemparad to
[EA]C.

There is a large discrepancy © tween the fc¢rmation constants SI' obterned at
5H=4.65 by the two models presented. The difference may be due to eisher

-5 -10 R AN
> and 10 M} in a similar humic concen-

iZferent americium concentrations (10
tration range (0.1 to 100 mg.l) or the larcer uncertainty concerning the TORRES
ané CHOPPIN's values. Still, the speciation calculations from the tsrnary system

'
CE-CO,-8ALE versus pH will e performed using the latter model ; the ig BI - pH

3

relacion will Dbe consider2d as correct in a large domain of pH (4 < pH < 9),

RESULTS AND DISCUSSION

All the speciation compuzations Ior the Am-OH—COB»HALB system will be pre-

santad at I= Q.1 M NaClOA.

Having presented separatsly the Am-L systams (L = OH, COJ or HALB), the
.ncrganic system Am—OH-CQ3 {[HA]=0 mg. 1) wiLll be szudiad first. Than the

wstam will 2e discussad.

)

sgaziation calgulations in the tarnazy

two facrors have to be considered :

In order to plot "3 species versus

hamic concentration [HA]

w
3
o
"
)
1]

the influence of pco2 {on carbonat2 species
{fer organic compounds).

Two types of wateys have been simulat2d :1) concrstes watars where CaCO3 and

Ca{OH)2 solids, present simultaneously, impose a pC02= 10-IJ atm and a pH=12%1 ;

il ranitic waters where pH, pCO2 and [HA) vary in a larger range :
3.5

10 < pCO, < 0.1 atm ; 6 < pH < @ and 0.1 < (HA] < 10 mg/1 [2.3,22].
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Inorganic system :
- Influence of pCO,

Figure é :

Am—OH-CO; (I=0.1 M) ([HA)=0 mgs1)
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Inorganic system

The competitive complexation by oH  and CO 2" ligands {[HA]=0 mg/1) will be

k)

szudied at increasing pCO2 (Figures 6a to 6f).
In interstitial waters (Figure 6a) hydrolysis is the only phenomenon present

in 2ll the pH range ; thus no carbonate complex is formed. As in concrete

cH=12%1, the major species lis Am(0H13° ; solubility is then very low (lg [Am]r=
-2.5) (1],

. = 2-
An increase of pCO,, at constant [CO |, corresponds to a decrease of pH

2 3
{Figure 1}, and results in an increasing stability of carbonate comolexes. in
\

- -3 ; .
fact, at pC02= 10 atm carborate species arz fcmed (Figure 6b, at pH > !0} and

cegcome predominant at nigher pCO2 (Figures 6e-6f). I[n atmospheric conditicns
{Tigure 6¢) Am(OH)2+, am{o#)” ana Am(col)+ are present at pH=8,020.5 ; still
3IDOGLIO showed (at I=0.2 M) that mixed complexes are regligible (lass than 10%)
[6). ac pC02=10-2 atm (Figure 6d) the only hydrolysed species presznt lis
A:a(OH)z+ at pH=6.3%0.3 (lezss than 20%), all the otrer zomplexes being carbonate

species.

Consequently, during hydrolysis studies, cne should awvoid Cozlq} i

solution, These conditions are fulfillad in Am(OH)J&s) solubilicy

studies performed under a stream of Ar [2-11]. The Am(CCB)_ formation could
explain the solubility increase at pH > 10 predicted in the literature {12-13],
The ideal conditic.s to study carbonate complexacion in a O.1 M C104< medium is

az high pCO2 (pCO2 = 0.1 atm) ; the determination of ==e 83 value axz pC02=l acm

izmposes I > 0.1 M.

Ternary system

The predominance diagrams of the Am-oH—COJ~HALB system have been drawn at

very low [HA] (0.1 mg/l) for different pCO2 values (Figures 72 to 7d). These
figures lead to the following conclusions :

~ humate complexation (AmA) is the major reaction occurring between pH S and 8
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Figure 7

. Ternary system :
influence of pE02
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Figure 8 : Ternary system :

Am—OH-COJ-HALB (1-0.1 M)
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for any value of pCO, up to 1 atm,

2

- carbonate species such as Am(CO 1* ana Am(COB)Z_ should appear to compete with

3

Lumate complexes only at pH > 8 and pCO2 > 0.1 atm,

- in the particular case of a concrete system (pH=12z! and pcoz = 10 atm)
a=mericium is only present as Am(0H13.

The influence of humic acid concentration (from 0.1 to 10 mg/l) in
acmospheric conditions (pC02= 10—3'5 atm) is shown in Figures 8a to 8d. When no
numics are present, Am(OH)2+ and Am(COJ)+ are the predominant species at pH=
§=1. For [(HA]) = 0.1 mg/l, AmA appears to be the major species while AmA2
becomes more and more important for [HA] > 1 mg/l, 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
dce to the rather high 81' value. The large uncertainty mentioned before
{ig B]. = (10.6 & + 3.8) * {2.4 a + 1.2)), and the lower B]. value obtained by
2s, 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 S]l ex-
sression is presented in Figure 9.

In atmospheric conditions and at low humic concentrations ([HA]=0.1 mg/l) a
decrease in Sl' value results in a decrease of [AmA] and the consequent increase
ci [Am3+] in the 4 < pH < 5 range ; at a higher pH, AmA remains the predcminant
species (Figures 9a to 9d). The same calculations have been made at pCOZ=0.1 atm
and for [HA]=0.1 mg/l (Figures 9e-9f). In acidic medium the same influence of
=ne B ' decrease is observed as before ; but at 7 < pH < % carbonate complexes

1
cocour ihm(coj)z-) and cumpete with humate - Am interactions. Hence, these
cenditions could be used to study experimentally the competitive Am-carbonate-humic
cemplexation in order to show the possible formation of mixed complexes.

It should be pointed out that all these speciation calculations have been

rade for purified humic materials (HALB) and, thus, no competing caticns,
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Figure 9 :
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vwsually found in natural waters (Ca2+. M92+, trace metals ...) [22], were consi-
Zered. Morecver the sorption behaviour of americium and colleids or pseudocolloids
formation were not taken into account in our model. It should be noted further
=hat this kind of computation impliszs a good knowledge of the pH influence on
<he formation constants of humate/ americium complexes, and hence, the acid-base

=ehaviour of humic acids {a = £(pH}) should be known accurately.
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VI.1 - INTRODUCTION : LES ACTINIDES HEXAVALENTS

le diagramme de Pourbaix (E = f(lg[c032'])) de l'américium en
milieu carbonate, présenté précédemment, montre que 1'Am(III) est tras
stable dans les conditions natuyrellas ; 11 est doanc difficile de préparer
les valences supérieures (IV ; V ; V1) de 1'américium pour les &tudier en
solutions aqueuvses, Pour contourner cette difficulté, nous avons proc&dé par
analogle avec les autres &léments de la méme série de transition (actinides:
U ; Mp ; Pu ;3 Am ...). Nous avoas 8tudi& la solubilité du Pu(VI) en milieu
CB,/HCO3™. Malgr€ 1'instabilit& partielle du solide PuOy(c03) (s) (11 se
transforme en Pu(IV) qui polymérise en milieu faiblement acide), nous avous
obtenu les constantes d'&quilibre 3 T = 3M, NaClO,, que nous avons ensulte
calculées 2 force fomique nulle. Ces valeurs comparfes 3 celles des syst3mes
(U(VI) et NWp(vI)) - CO32_ permettent l'estimation de constantes analogues

pour le syst2me Am{VI) = CX)32‘.

Ce travail a fait 1'objet d'un article en anglais, qui sera publid
dans Inorganica Chimica Acta (140 (1988) 239) -
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Vi- Pu07(C04)} SOLUBILITY
3

P. ROBOUCH - P. VITORGE *

C.E.A
Centre d'Etudes Rucl€aires - IRDI/DERDCA/DRDD/SESD/SCPCS/LCh.
92265 FONTERAY-AUX-ROSES CEDBEX - FRANCE

Abstract

Several investigations indicate that the limiting complex f{n the
Pu(VI) ~ HCO3™ ~ C032"system {s Pu02(C03)3%, There 1{s 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 {onic strength
(1 = 3M NaCl0; at 20 £ 1°C) under controled CO, partial pressure. We
interpret our experimental results by the formation of the following
complexes : Pu0z(C03)°(aq) ; Pu0,(C03)527; Pu02(C03)3%". We then
obtain the solubility product : 1gRs = -~ 13.5 ¥ 0.3 and the formation
coustants : 1lgB; = 8.6 £ 0.3 ; 1gBy = 13.6 % 0.7 and 1lgBy = 18.2 &
0.4 ; ionic strength corrections are proposed on the basis of these
vesults. These valuea confiram that the tricuclear gsoluble complex
(Puoz(003)2)35' is formed only in over saturated solutions.

* to whom correspondence should be adressed
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Introduction

The permanent disposal of nuclear waste in repositories excavated in
deep geological formation appears to be technically feasible. In the
event of canister corrosion and waste failure, migration of contami-
ned groundwater 1s considered to be the principle mechanism for ra=-
dionuclide transport Erom the underground storage site to the
environment.

Plutonium 13 one of the most toxic elements in the radioactive waste.
In order to predict 1its behaviocur in a geological repository it is
important to understand the solubility and the gpeclation of zluto-
aium in aqueous solutions.

Complexation with natural ligands regulates the concentration of the
metal fons in solution. Among the inorganic ligands usually found in
groundwater {1 ; 2] HCO3™ ; c032 and OH™ are of particular interest,
due to the high stabilicy constants of the complexes they form.

Solid Pu0z csn be dissolved through leaching with natural waters.
Under oxidizing conditions part of the plutonium can be {n the V va-
lence. It is not easy to re Pu(V) rvations directly becau-
se under these conditions Pu(IV) and Pu(VI) are extensively
hydrolyzed. We have planned an extensive study of plutonium chemistrcy
in groundwatera, a first step is to study the chemistry of Pu(VI) -
5032'aylt¢n. The experimentsl work in progress on the redox poten~
tials of the Py (VI)-Pu (V) couple will then allow us to determine
the speciation and the stability domain of Pu (V).

There has been geveral investigations of plutontium (VI) in carbonate
and bicatrbonate medis which indicate that the limiting complex of
Pu{VI) have the sane stoichiometry as found in the U (VI) systea
Pu02(C03)3%" (3 ; 4). Thera is less agreement about the composition
of the precursor to the liafting complex ; fin fact many authors pro-
posed different speciea formed in the Pu(Vi) - B0 - carbonate sys-
tem, such as : Pu0z(HCO3)42~1 [5]-Puoz(003)12(1‘3) (3;4;5; 6] and
afxed complexes puoz(oa),(ncoa)YZ-x-y [5] ‘or PuD2(OR),(CO3), 2-2-2¢
{6]. We have susarised the available literature finformationa in

table I.
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Table I : Pu(Vl) in carbonate media, according to the literature

Ref. {s1{ (6] (31 This Calculated values
work

1 (wole/Kg) 0.1} 0.0 [o0.15 1.5 L 0.5 { 0.1 Q a22| - Ae
Pu09(C03)(s) -12.8 | {-13.5%0.3{ -12.9(-13.0{ -13.4 | -14.2{ + 8]~ 0.37
Pu0,(C03)° 8.640.3 g.0f 8.1 8.4] 9.2) -8}+0.37
Pu0y(C01),2~ | 13.9 15.1 13.640.7 13.04 13.1] 13.4) 164.8f - 8]+ o0.38
Pu0,(C04) 34~ 20 |18.2%0.4f 17.6| 17.5| 17.4} 1.4 o+ 0.23
PuD,(0H)(CO3)" 23.9 1884(1) = 1g8;(0) + 422 D ~ Ac.m [15]
Pu04(0H)5(C03) 23

2(0M)2(C03) D = 0.5107 VI/(L + 1.5 ¥I)
Pqu(HC03)+ 2.7
Pu,(HCO3) (OH) 3 20 v @ = [NaCl0;] mole/kg

Logarithm of the etability constants and the solubility product
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In the carbonate concentracfon range studied by Greanthe [4] the pre-
doainent complexes wvere Pu02(003)34‘ and (Pu02)3(C03)66'. As his
spectrophotosetric measurements vere complicated by the Pu03(C03)(s)
precipitation, he did not investigate the lower carbonate concentra-
tion region. We have then studied the solubility of Pu0y(C03)(s) in
bicarbonate wedia, at a high ionic strenzth (I = 3 M NaClOg)
[controling and varying the partial CO; pressure (pC0;)) to measure
it's golubility product and equilibrium coastants.

Methodology

The carbonate fon i{s a base :

R+ B+
€03% 2 HOO3™ # H003  HO + (C03),q ¥ By0 + (COp)(g)e 1f a metal
MZ+ {3 complexed by OH™, HCO3~ and/or 0032' we obtain the following
complex : HP(OR)x(Hcos)y(CD3): which 18 equivalent to HP(COZ)q (Dﬂ)r.
vhere q = t+y and r = xtyt2t (we have omitted the charges). This way
to write equilibrium, indicates that it 18 impossible to determine
stoichiometric coefficients of a complex in OH” ~ HCO3~ - CO3z'medla,
from experimental data obtained in equilibrium with air (where pCOz 1s
toughly constant ; pCO2 = 1077*? atm). Henge, the experizental para-
meters that must be controlled during a solubility study in carbonate
media are : - the total metal concentration - the partial presgure of
CO2 (pCO2) and pH. The concentrationa of the ligands ar- governed by
the acid dissociation constants : X) = [HCD3‘]/([H*].[CO;2‘]) and
Kpl = [H*].[BC0O3™]/pCOs and cannot be varied independeatly. When pC0q
is known we have [C032] = (Kp1/K1) pCO2/[H*]2. In a solution of fonic
strength 3M, we use the following values : 1g Kp1 (3M) = 7.99 and
1gK; (3M)= -9.62 (7].

Experimental

In order to determine the free carbonate concentration vwe have to measure
the hydrogen concentration ([HY]). This was done poteantiometrically
by using a combined glass electrode {Tacussel TCBC 11/HS/sm, with an
Ag~AgCl reference halfcell). The original reference solution was re-
placed with a (0.01 M NaCl + 2.99 M N.0104) eolution. We calibrated
the electcode (versus [E+]) using the following buffers :
- 0.01 M HCl04 + 2.99 M NaCl0, ;

- 0.1 M NaBCO3 + 2.9 M NaCl04 + (pCOy = 1 atm) :

~ 0.05 M (NaHCO3 - NagC03) + 2.85 M NaClOg

which have 1g{H+] = - 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 HC10; until most of the excess acid had
been removed. The concentrated solution was dissolved in 0.1M HC10,,
to obtain more than 99.7 2 of Pu(VI). The solid Pu(VI)04C03(s) was
then precipitated by addition of NaHCO3 to the fresh perchlorate so-
lution in order to avoid reduction by radiolysis. The light taa pre~
cipitate was dissolved in a 0.1 M NaHCO3 + 2.9 M NaCl04 solucion. The
carbonate concentration is sufficently high to ensure that the limi~
ting complex i{s formed . 50 ml of this green gtock solution ware in~
troduced in a cell where we bubbled a preequilibrated (in 3 M NaCl0,;)
mixture of €Oz + Ar (pCOz = 0.1 ; 0.3 ; 1.0 atm). Keeping agitation
congtant, we measured pH (and [C032T). When at a given pH the solubi-~
lity 1is conscant, we added some 3 M HCl0; or 1M NaliC0y in order to
vary {€032], keeping the fonic strength constant (I = 3M Nat). The
Pu(VI) concentration was determined by acidifying the sample with
HC104 and measuring the light absarption of Pu0*™ using a CARY 17 D
at 830.4 nm [8] (e = 532 in 3M HC104).

After about two weeks of experiment the solubility measurements gave
some unexpected results, in 5 < pH < 6 region. A rapid return to pH=7
gave an apple green golution, with some precipitate present. This
would not dissolve even f{n IM HC1l 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) ANOj was added until [ANO3] = 4 M ;

b) the solution was heated at 75°C for 3 hours [10j ;

¢) the solution was oxidised with Agl ;

d) the gilver was eliminated by adding the correct amount of HCl ;

e) Pu03(CO3)(s) was precipitated by adding NaHCO3 ;

f) The precipicate wvas dissolved, as before, in & 0.1 M NaHCO43~
2.9 M NaCl04 solution.

This green solution (new stock solution) was shown by spectrophotome-

try to contain only the limiting complex Pqu(C03)3k‘ {4 ; 11].
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Flgure

: Solubility of Pu02(CO4)(s) ia carbonate media
at I : 3M NaClO4 and 20 T 1°C
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Results

We have verified that Pu02(COj3) (s) can be obtained by precipitation
of Pu(VI) elther from acidic medium by HCO4~ addition or from bicar-
bonate medium by H* addition. Pu03(C03)(s) 1s 1isostructural with
U02(C0q) (s) [12]. Extra lines in the X-ray diffraction pattern ap-
peared several days after the precipitation of Pu03(C03) (s). We noti-
ced that this solid s most stable under vacuum. It changes within
two weeks in a HCO3”™ solution, and is not stable at all in contact
with air (changes in less than 24 hours).

The X-ray spectra of the solid used in the solubility experiments we-~
re recorded several times during the experiment. It always correspon-
ded to the Pu02(CO3) (s). The slope of the solubility curve (13S)
versus 13[0032‘] in cthe low carbonate concentration range is equal
to - 1. This indicates that the socluble specie present in solution is
Pn02++. This confirms the X-ray result.

The ezperiments run at different pCOy and pH gave a reproductible so-
lubility curve versus 15[0032‘]. At & constant free carbonate concen-
tration, solubility do not depend on the bicarbonate concentration,
pH or pCOz. Then the solubility reactions studied are :

Pu02(€03) (s) + (i=1) CO32~ % Pu02(¢03);2(1~1) (1 =1 ; 2 ; 3.

All the experimental solubility measurements obtained spectrophotome=
trizally in a 1 cm cuvette are presented in figure I. The fulldrawa
curve is the calculated solubility curve. In tae pH range 5 < pH < §
we had to messure the solubility by using 10 c¢m cuvettes in order to
attein a sufficlently large precision. The solubility experiments
with a given solid must not continue longer than two veeks in order
to avold the transformation of the solid through radiolysis.
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Discussion

Gel'man [6] studied the solubility of (NH;); Puy07 ac different
[C032‘], at constant pH ; he cannot then establish the hydroxide
dependence. We therefore do not consider the evidence of the mixed
ccmuplexes as reliable. The gpectra he gives at [0032'1 > 0.5 M are
similar to those reported inm 1 M NaHCO3 and 1 M Na,CO; {13] and to
chose we obtainmed. At such a high carbonate concentration only the
limiting complex can be the major specie present ; we believe that
this s Pu02(C04)3%" and not Pu03(C03)32" as proposed by Gel'man.

Woods {3] studied the complexation of Pu(VI) in carbonate media by
speccrophotometry (at I = Q.15 M). Newton's:  estimation [14] of
1883 = 20 £ 2 (B3 = [Pu02(C03)3% )1/ ({Pu0st).1€0313)) for the forma-
tion of Pu02(C03)3%~ from Pu0** and €032~ 1s in good agreement with
our experimental result. By using the ionie strength (I) correction
(1g83 (1) = 1gB3 (0) + 0.23 I) [15]), and our measured value : 1ggj
(3M) = 18.2 * 0.3, ve obrain 1g83 (0.15 ¥) = 17.8 + 0.5, a value that
is within Newton's prediction interval.

Sullivan [5] studied the Pu(VI) complexation in HCO3™ media at
pH = 8.3 (I = 0.1 M). He interprets his spectrophotometric results in
term of PuO(0H)3(HCO3)~ and Pu03(C03)72~. As for Gel'man, it is not
possible to prove the existence of a nmixed complex at comstant pH.
This complex muet be considered as uncertain. We would rather proposs
the complexes : Pu02(C03)(aq) and Puoz(C03)21‘.

Grenthe [4] studied cthe foramation of the trinuclear complex :
3 Pu0(C03)3%" % Pu0(C03)36~ + 3C032~, The equilibrium coostant he
finds at I = 3 M NaCl0; is 1g K = - 7.3. Working at the same ioaic
strength (I = 3 M), we did not observe this trinuclear complex becau-
se this specie predoninates in oversaturated solutions (figure I)
with higher conceatrations of Pu(VI).

As ve deterzined the formation constant of the limiting complex (B83),
we propose the equilibrium coastant (53,6) of the following reaction :

(Pu02(C03)2)36~ # 3Pu0z+ + 6co32~
1g B3, = lg K.B33 = 47.3 + 0.5
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The solubility of Pu02(C03)(s) can be {nterpreted by the formation of the
Pudy(C03)2(1=1) (i = 1 ; 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 che
redox results we will obtain will give informations on the Pu(V) spe-
ciation, and will allow us to determine Pu(V) stabilicy in leaching
waters of nuclear waste.
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VI.3 -~ LES ACTINIDES HEXAVALENTS EN MILIEU CARBONATE

La connaissance dftaillie des systdmes U(VI) et Pu(VI)-CD32' et
quelques valeurs de counstantes d'Equilibre publifes pour le systdme Np(VI)~
0032' nous permettent de préveir le comportement de 1'am&ricium hexavalent

en milieu carbonate,

Nous avons d'abord passé& en revue les domnfes cristallographiques
des difffrents solides M0,(CO;) (M = U ; Np ; Pu) {31] ; ils ont tous 1la
structure orthorombique de la rutherfordite [32] ; les paramitrea de mailles
gont présentés au tableau Vi1.

Les esplces "actinyl® Hozz"' sont perpendiculaires aux plans réticu-
laires 010, dans lesquels se aituent les ligands c032‘ et le métal N (figure
vI1.1). ’

La coordination de M{VI) par cn32‘ ast similaire dans les solides

et les complexes limites (M05(C03)3%7) et trimdres ((40p)3(C03)%") ; em

effer, M(VI)} est toujours estour§ par 6 atomes d'oxygéne. Cependant, dans le

" cas des complexes solubles, ces 6 oxygéces sont issus Ge 3 carbonates biden-

tztes, alors que dans le solide {ls proviennent de 2 carbonates bidentates

et de 2 carbonates moucdentates ; ceci correapond 3 des modes d‘empilements
diffEreuts des lons (0527 autour du métal (figureVI.2).

I1 semble donc que la stabilisetion, dve @ l'effet chelate, empiche
le formatfon du complexs HOz(co3)‘5' (de structure sesblable 3 celle du
solide).

Nous constatons que les carbonates solides du neptunium et du
plutonium ont les paramitres de saille, du plsn de coordination (s et ¢)
trda volsins (a = 4,80 ; ¢ = 4,21) alors que ceux de 1'uranium sont sensi~
blemgnt supfrieurs. On s'attendeit cepandsnt 3 ce que le comportesent
chimique de tous ces actinides bexavaleats soit seablable.

Les valeurs des constsates conceruant les €quilibres successifs :

H02(C03)° + C032" «» mz(CO3)zz-
405 (C03)2%" + €032~ «» HO5(cO3)3*"
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moutreat que, A aumfiro atomique crolssaat :
~ H05(C03)° est stabilisd,

- une diminutfon du domaine de stabilité du complexe HDZ(CO:,)zz'
s'en suit,

= lg¢ complexs limite, trds stable dans le cas de 1'U(VI), se
atabllise de fagon importaute, pour ensuits teudre 3 un domaine
de stabilic§ constant pour Np(VI) et Pu(VI). La similitude obser—
vée lors de 1’'Stude du solide, est ici confirmfe, Les valeurs
nunfriques des cosntantes de formation diffdrent sensiblement
pour L'O(VI).

Nous supposerons donc que les domsines de stabilich des complezaus
M0,(C04)° et M07(C03)3%” de 1'amfricium seront sesblables 3 ceux du Pa(VI)
at Np(VI)-Pu({VI) respectivement  ; le complexe A-oz(co3)22‘ ne sera jamais
sajoritaire en mi®‘ay carbonste »(;’igure vi-3)

L'approxisstion 1g B; (Ar VI)) = 3,5 % 0,2 et les estimations
1g Ba/8y (Am(VI)) = 4,6 et 1g B3/f2 Am(VI)) = 4,6 nous permettent la décer-
minstion des constantes de formatic (lg B, et 1z B3) ; ces calculs condui-
seat finslessnt 3 une verietion ~ 'esque linfaire de 1g Py et 1lg Py en
fonction du numfro atomique (table 1 Vi-2)

Bien qu'il y sit une diff:rence de valeurs nusfriques des constan~
‘tes de formation, nous pouvons utiliser, pour ls modélisation du comporte~
ment des sciinides hexavalents (2 1'Ecst da trace, en milieu carbonate), lss
valeurs suivaantes :

12 K, ((An02) (CO3)) = - 13,5 % 0,5
1g Py = 8,52 0,2

b= 14%2

18 = 19 %2



TJablean Vi-1

Parametres de mailles de solides HOZ(COB) (s)

M a(h) b(R) c{A) REF.
v 4,85 9,21 4,30 [3z]
Np 4,80 9,38 4,20 (3]
Pu 4,80 9,31 4,23 [31]

9l



Tabhaw Vi-2  CONSTANTES D'EQUILTIRE DES ACTINIDES HEXAVALENTS EN MILIEU CARBOMATE A FORCE IONIQUE 3H, HeClo,

= Revus des donnfes de la littécracure
et ~ Estimstion das valeurs de 1'Am{VI)

Equilibras I ] Np Pu AR
M0, (C03) (8) & mg"' + mg' . 1K, - 14,0 s | (-13,8) -13,5 £ (-13,3)
B2t + @+ 10(003) (a9) 18 8 3,4 a (8,5) 8,6 t (8,1
BO3* + 2002+ Moy (00y)" ug 16,2 & | 15.6) 13,6 €] Qa1
BoZ* + 2002" o+ mo,(00y)3" TY-N 22,6 » | 20.2- d) 18,2 £] 6t1)
3m02* '+ 6003 =+ (M), (00306 15 8,5 56,5 b | [42.8) 142,2] (48)
200, (eos)g' + 10 (c0y)4™ +» (Woy), w0y (co3)8” 1K -u3 cf| -100 cf -88 ¢ 2,9
30, (0047« (10;), (003)é™ + 3003 (8,8 | -1 e w00 e -7 e | 0
20, (@9)F" o> ) (00" ’ (38 | 1.9 3,8) 16,41 ®
Kop (Co3) (ag) + CO3™ +» Mo, (cOIZ™ 1g (By18,) (7.8) (7,1 is,0] (4,6)
H0y (€033 + 003" o Wy {003)3" 1 4(9,/92) [6,4) Lehe | [4,6) (4,6)

( ﬂ.b,C.d'e,f,) = [3313“'35,37,38]

Les valeurs numeriques eatre parenthases sont estimées , alorsque celles
’
entre crochets sont calculées a partir des données de la litterature .

-

iyl
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VII - ELECTROCHIMIE DU NEPTUNIUM

ET DU PLUTONMIUM EN MILIEJ ACIDE
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VII.1l ~ INTRODUCTION : OXYDO-REDUCTION DES ACTINIDES

Pour connattre 1’influence du potentiel sur la nature des complexes
en solution, 11 faut, en plus des constantes de f-rmation des espdces de
valences différentes, mesurer les potentiels d'oxydo-réduction. C'est ce que
nous avons fait par voie &lectrochimique pour le plutonium et le neptunium.
Nous avons, en effet, mesur 2 différemtes forces Joniques, le potentiel
normal apparent (E") des couples (H022+/H02+) et (M4t m3%), en nilieu
acide, La Théorie d'Interaction Spécifique nous permet alors, d'obtenir les
potentiels normaux (E®) et les différeats coefficients d'interaction
spécifique, s(n,c104"). Ce travail a fait 1l'objet d'une publication (en
anglais) qui a &cé propos&e 3 Radio Chimica Acta (1987). Le texte iatgral,
ci-joint, décrit les résultats obtenus et 1'interprétation qui ea découle.
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COMMISSARIAT A L'ENERGIE ATOMIQUE
IRDI/DERDCA/DRDD/SESD/SCPCS

vu.z Standard Potentials of the (mi"lm? and (M“/N“) redox systems for
neptunium and plutonium.

Ci. RIGLET ; P. ROBOUCH ; P. VITORGE

SUMMARY

The formal potentials of the (Mo§+/Mo;) and (M“/M3+) couples (where
M = Np or Pu) were determined in Clol1 medium of varying ionic strength. These
data have been interpreted by using the Brdnsted-Guggenheim-Scatchard specific
ionic interaction theary to give the following standard potentials and

interaction coefficients, Ae = €(Ox, clo4') - €(Red, c1o;1. at 20°C :

E° (Npog+/NpO;) 1.162 £ 0.007 V/NHE ; e = 0.21 £ 0.03 kg/mole
E° (Pu0l®/Pu0j) = 0.954  0.005 V/NHE ;  4e = 0.29 & 0.03 kg/mole

0.210 = 0.005 V/NHE ; de = 0.33 % 0.03 kg/mole

ge (ptt et

e (pot/pu’®) = 1,015 2 0.005 V/WHE ;  Ac = 0.54 £ 0.03 kg/mole

The published data on the neptunium and plutonium redox systems are

reviewed, discussed and reinterpreted.



INTRODUCTION

In order to assess the safe storage and disposal of spent nuclear fuel in
ratural formations, the knowledge of the actinides species present in natural
conditions and their migration and diffusion behaviour in the environment is

required.

The elements of most concern, because of their relative concentration in
spent fuel, half life, and toxicity are neptunium, plutonium and americium. The
fundamental chemical phenomena of importance for thz speciation and transport of
actinides in groundwaters are solubility, complex formation, sorption on rocks
or particles, and redox processes. In order to predict the transport of

radionuclides one needs standard thermodynamic data of key reactions.

The neptunium and plutonium redox systems have been extensively described
in the literature both in NaClo4 and HCl media (1-14]. In most publications, the
formal redox potentials have been measured at only one ionic strength and the
proposed standard potentials are either calculated directly using an empirical
relation [11] or deduced from an empirical fixed potential difference assumed to
exist between a 1 M HClo4 medium and the standard state [4] [12] (13]). The
discrepancy between the formal potential values available in the literature and
the proposed standard potentials calls for a further investigation of the redox
behaviour of Np and Pu as a function of ionic strength.

We have measured the formal potentials of the (Mog*/mo;) and (M4+/H3+)
redox systems (where M = Np or Pu} in clo; media of various ionic strengths
(0.5 M <IC<3.0M c104) using classic and cyclic voltammetry. We use the
Specific Interaction Theory [16) to correlate our experimental data as a
function of the ionic strength and to determine the standard potentials ({at
0 ionic strength) of the different redox couples. Finally, all our experimental

results are analysed and compared with the data available in the literature.



NOTATION

€(i,j)

E°'(0x/Red)

E°®(0x/Red)

E_(Ox)
P

E_(Red)
P
_ _RT
A= Flge
E/RE

E/NHE
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activity of the ien 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 (0x/Red)

standard potential of the redox couple {Ox/Red) (at 0 ionic

strength)
oxidation peak potential

reduction peak potential

58.17 and 59,16 {mv/1lg unit) at 20°C and 25°¢ respectively
potential against the (Ag/AgCl) reference (RE)

potential against the normal hydrogen electrode (NHE)
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There exist a number of expressions for the activity factors of ions in
moderatly concentrated solutions. In a previous work on the uranium system
(uog’/uo;) [15], we concluded that one of these, the Brdnsted-Guggenheim-Scatchard
approach {or Spectific Interaction Theory or S.I.T.) [16], gives a good estimate
of activity factors in NaClo4, up to, at least, 3 M. According to this theory

[16], the expression of the activity coefficient of an ion i of charge z; is :

2 N
lg Yi=-ziD+§e(1,J)mj (n
h]
/I - . - -
where D = 0.5107 Tri.e/T 1S the Debye-Hiickel term and €(i,j) are the specific

interaction coeffitients between i and all the ions j of opposite charge.

In our experimental conditions the concentration of the ioms 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 NaC104 medium, we then have :

2 : -
13 Y, =% D+ e(x.cloq)mcm; (21

Nernst's equation for the redox reaction Ox + ne + Red is :

o BT, fox]_
E = E°*(Ox/Red) + oF in fRed] (3)
A Y
where E°’(Ox/Red) = E°(Ox/Red) « Bx 1p 2% (4)
nF 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 (= Bz2D + ¢ m.. ~=}. (s)
clo;
RT _ - - 2 2 2
where A = AF.lge de = etox,Clo, ) = €(Red,ClO, ) and 82" = 2, -z 4

o ¢
Consequently, the plot (%— + Azzb) versus LT is a straight line with
4

E® . .
a2 the intercept at mcm‘ = 0 and Ac as the slope.
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EXPERIMENTAL SECTION

Apparatus :

The classic voltammetric work was carried out with a potentiostat of type
PRG5 Tacussel. The cyclic voltammetric study was performed using a potentiostat
of type PRT 40-1X 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
IG6N. 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 KClO4 in
the liquid junction during our experiments, the original reference solution was
replaced with a solution of the composition 0.02 M NaCl, 3 M Nacloq. Hence, its
formal potential is E, = E*(AGCL/Ag) - A(lglcl™] + lg(ycl-)) = + 332.90 mV/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] ; lq(yCl-) was calculated with the S.I.T. [16] using the
value €(Na+.Cl-) = 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 M NaCl, I M NaClO‘/AgCl/Aq. Ej was found to
be : E. = (-~ 10.5 + 3 I) £t ! mV, These values were used to correct the expe~

rimental half-wave potentials.

Reagents :

Sodium perchlorate and perchloric acid solutions (Merck products) were

all of analytical grade. Stock solutions were prepared and analysed using

standard methods.
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The stock solution of Np(V) was obtained by precipitation of an acid
solution of Npoz with Naﬂc:o3 and redissolution of the solid NaNp02C03 in per-
chloric acid. The solution was analysed spectrophotometrically for Np(V) in
at 981 mm (£(NpO)) = 405 lomol™l.cm™? raoD).

1 M HCLO .cm

4

The Pu(VI} perchlorate stock solution was prepared from an acid mother

solution by evaporation with l-lCJ.O‘l until most of the excess acid had baen
removed. The concentrated soluticn was dissolved in 8 M HN03 and immediatly
analysed spectrophotometrically. More than 99.7 % of Pu was in oxidation state
+ 6. The concentration of the stock solution was 0.52 M {124.3 g/1}. »
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MEASUREMENTS

All the measurements were made in a glovebox, at ambient temperature
(20 ¢ 1°C) or at regulated temperature (25 * 1°C). The experiments were carried
out with millimolar neptunium (V) or plutonium (VI) perchlorate solutions of
varying ienic strengths (Nacm4 as the supporting electrolyte) in an acidic
medium (usually (R'] = 1 M HClO, ; but, when I = 0.5 M Cl0,, (8"} = 0.5 M HClo,).
Oxygen was eliminated from the solution by passing a stream of argon through it

for half an hour.

At first we performed a classic voltammetry study of the (Np(VI)/Np(V))
couple. We used a rotating electrode (Tacussel, type EDI, with a 2 mm disc
diameter) as the working electrode. For all the voltammograms, we used the

following rotation speed : w = 1500 rpm ; the potential scanning speed was :
v = 2 mV/s. In order to regenerate the solid working electrode, we started by

imposing a strongly reducing potential (350 mV/NHE) during 2 mn ; then, we
stabilized the electrode at the initial recording potential (800 mV/NHE).

For each ionic strength, we first recorded the voltammogram of the
background salt, and then added a few microliters of the Np(V]} stock solution.
The voltammogram of the resulting solution was recorded afterwards (from E = 800
to E = 1350 aV/NHE). We hen performed a step by step oxydation at 1550 mV/NHE,
and recorded ti. -responding voltammograms. When more than 70 % of Np(V) was
oxidized, we carried out a reduction at 350 mV/NHE and, as before, recorded a

voltammogram every half an hour.

We also used cyclic voltammetry to study the (NptVvI)/Np{V)) system and
compared the results with those obtained by classic voltammetry. A fixed

platinum electrode was the working electrode, while the reference and the
counter-electrade were the same as before. As €or the classic voltammetry study,
we stabilized the electrode at the starting potential for 2 mn and then recorded
the cyclic voltammetric curve at different potential scanning speeds (from v = 5

to v = 50 mV/s).
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We then performed cyeclic voltammetry experiments on the (Pu(VI}/Pu(V)}) :

(Pu{IV)/Pu(III)} : (Np(IV)/Np(III)} couples. All the information concerning the
experimental conditions is given in Table 1 (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 mV/NHE for 12 hours., We
obtained a blue Pu{III) solution, and studied the (Pu(IV)/Pu{Ill}) couple.

For the neptunium systems, we startued 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 electrade. We then
studied the (Np{IV)/Np{III)) couple at varying potential scanning speeds.



Table 1 : Experimental working conditions

Blement (M) Redox sy:tem | Temperature Working 2 initial Potential Scanning [ll]t
(*C) Electride (mV/NHE) cycle (mV/NHE) | speed (mV/s) {mole/1)
[ (VI/V) (a) 20 rotating Pt 2 mn at + 350
electrode then £ B0G + + 1400 2 1073
2 mn at + 800
IV (b) 20 fived Pt 2mnac + 950 [+ 9507+ 1350} 5 to 50 1073
electrode
(IV/11X) (b) 20 and 25 hanging Hg 2 mp at - 350 ~ 350 T+ 350 ' 4 to 180 5 x 10—3
drop electrode
Pa (Vi/vy {b) 20 fixed Pt 2 mn at + 1150 | + 1150 T 550 5 to 150 2.5 x 107
electrode
(1Iv/111) (b) 20 fixed Pt 2 mn at + 650 + 650 T4 1250 5 to 150 2.5 x 10
electrode

(a) classic voltammetry

(b) cyclic voltammetry

191
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E/Ref (mV)

750 950

550

Figure 1 . Voltammetric curves i versus E obtained in the course of the

electrolysis of a Np(V} solution at E = 1.2 V/RE
Ivpl, = 1073w, m*) =14, I=2mclo; ¢ = 20

The potentials are referred to an Ag/MCL electrode ( E*/NHE = 332,9 my)
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EXPERIMENTAL RESULTS

In classic voltammetry, the {Np(VI)/Np(V)) couple shows one electrochemical
wave corresponding to the redox reaction Npoi+ +e bd Np0;. This process is not

quite reversihle on the platinum electrode since the slope of the curve

E vs 1g i.l-i (= 80 mV/lg unit) is different from the theoretical one (which is

58.17 mV?lg unit at 20°C for a reversible one electron reaction [21]).

The half-wave potentials, EI/Z' 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 1) : EV2

decreases as the ratio {:P:g)l] increases. This is due to the slight irrever-

sibility of the process on this electrode. The measured E)/z values (Figure 1)
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(VI)/Np(V)) couple at the given ionic strength. The uncer-

tainty was 17 mv.

From the experimental data (Table 2}, we observed a shift oI the formal
potentials to more positive values when the ionic strength is increased, as for
the uranium system [1S]. 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 Il-:V2 -% (EPle) + EP(Red))] remains
constant (Table 3). Consequently, we assume 51/2 = E°', The half-wave potential
values obtained in 1T M HC].O‘ by cyclic voltammetry (E°' = 1140 £ 5 mV) is

consistent with the one obtained by classic voltammetry {E®' = 1140 &£ 7 mV).

Hence the two methods (classic and cyclic voltammetry) gave consistent
results on the (Np(VI)/Np(V)) system. We then decided to use the cyclic
voltammetry to study the (Pu(VI)}/Pul(V)),(Pul(IV)/Pul(IIl)), and (Np(IV)/Np({III))
couples since it is a convenient method to study redox systems where the
involved species are not stable in solution (NpP{III), Pu{III), Pu(V)). In
Figure 1, we give, as an exemple, a cyclic voltammetric curve of the
(Pu{IV)/Pu(Ill)) system in perchlorate medium.



|cm;) {mole/1) "cm; = I (mole/kg) 0 E°*/RE (mV) E°'/NHE (mV) Y Ref.
3.0 3.50 0.251 + 828.8 + 1161.7 + 20.72 pP-w.
2,0 2.21 0.21% + 816,0 + 1148,9 + 20.46 P-w.
1.0 1.05% 0.206 + 807,2 + 11401 + 20.22 P.w.
1.0 1.05 Q. 206 / + 1137.88 * + 20.18 [1)
1.0 I.OS. 0.206 / + 1139.3 + + 20.20 {2)
0 /] 1] / + 1162,5 * + 19.98 {15}

Table 2 : Results : formal potentials for the (Np{VI)/Np(V)) redox systems in perchlorate solutions of various ionic
strength in acidic medium (1 M HCIO‘)

E*'/NHE = E°'/RE + E = E°'/RE + 332.9 mV at 20°C

RE/NHE
'
E—?—‘E +3D where

RT
Flge
D = 0.5107 147,571 is the Debye.Hlckel term occuring in the S.I.T, {16]

Y=

A= = 58,17 mV/lg unit at 20°C and

The curve Y versus m

c1o- 38 plotted in figure 2,

* A + 1,5 mV correction has been performed on the literature values from 25°C to 20°C.

791
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As for the (Np(VI}/Np(V)) couple at I = 1 M Hclo . the potentials of the
oxidation (E_(Ox)) and reduction (E (Red)) peaks of all the other redox couplea
studied at (H') = ' M, and dxfferent ionic strengths (icxo 1=, 2, 3 W) vary
with the potential scanning speed v ; the difference Ep(Ox) - Ep(Red) increases
when v increases ({Table 3). Still, the half-wave potential is constant, within
the experimental error. Hence, we assume that th {measured by cyclic

voltammetry) is the formal potential ,E®’, of the redox couples {(Pu{VI)/Pu{¥))} ;
(Pu{IVv}/Pu(III)) and (Np(IVJ/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 [21}.

The formal potentials, E®', obtained for each ionic strength (I = 0.5 ;
1.0 ; 2.0 ; 3.0) and the S.I.T. (5) allow us to determine the standard potential
and the specific interaction coefficients Ac = e(Ox.Clog) - e(Red.cloz)

(Table 1).



Redox Tempirature | m., - = I E®*/HHE (V) BP(Ox)/HHB v) Bp(ned)/NHB v) Be=€y, Crea| v {mv/s)
4 (kg/mole)
min ma i
systess ) (mole/kg) * in max B*/NHE (V)
Np(VI/V) (a) 20 1.05 1.140 £ 0,007 Ac = 0.21 2
2.1 1.149 £ 0.007 E° = 1,162
2.50 1.162 £ 0,007 * 0.007
(b} .05 1.140 £ 0.005 1,203 1.250 1.050 1.075 5-50
Wp(IV/III) (b) 20 1.05 0.143 ¢ 0.005 0.235 0,249 0.077 0.099 e = 0.31 40-180
2.21 0.158 ¢ 0.005 0,233 0.269 0.045 0.083 E® = 0.210
3.50 0.168 ¢ 0,005 0.241 0.255 0.081 0.097 £ 0.005
25 0.51 0.154 ¢ 0,005 0.237 0.246 0.069 0.079 8€ = 0.35 4-180
1.05 0.154 ¢ 0,005 0.237 0.255 0.057 0.075
2.2) 0.169 ¢ 0,005 0.245 0.261 0.079 0.093 E® = 0.218
3.50 0.185 ¢ 0.005 0.255 0.269 0.105 o.n7? *+ 0.005
Pulvi/v} ib) 20 0.5} 0.933) t 0.0065 0.999 1.074 0.804 0.864 Ae = 0.29 5-120
1.05 0.941 t 0.005 0.997 1.021 = 0.893 = 0.893
2.2 0.951 % 0.005 1.011 1.050 0.854 0.883 E® = 0.954
3.50 0.967 * 0.005 1.020 1.046 0.896 0.910 * 0.005
PulIv/IIY) (b) 20 0.5 0.954 * 0.005 0.994 1.038 0.879 0.914 Be = 0.54 5-150
1.05 0,959 t 0.005 1.023 1.081 0.821 0.887
2.21 0,988 ¢ 0.005 1.021 1,035 0.945 0.951 E® = 1.015
3.50 1.017 £ 0,005 1.053 1,086 0.958 0.976 t 0.005
(a) classic voltammetry -~ (b} cyclic voltammtry

Yable 3 : Survey of the experimental data and results of the extrapolation to the standard state {egquation 5}

—
o0
o

In cyclic voltametry, the values Ep(Ox) max and Ep(Red) min «re obtained at the fastest scanning speed ;

EI.(Ox) min and Ep(ued') max are obtainec¢ at the slowest scanning speed ; E°* = lz (Ep(Ox) + Epfﬂed))



167

TREATMENT OF DATA

THE (Np(VI)/No(V)) REDOX SYSTEM

Literature review
Zlrerature review

In the literature {Table 4), two precise determinations of the formal
potential of the couple (Noo§+/Npo;) are available, at 25°C, in T M !-16104
medium, both using potentiometric techniques. Sullivan, Hindman and 2ielen {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)) ceuple at

25°C in 1 M HCl 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§+/Npoz)
couple by using a Debye-Hickel extrapolation of their experimental results in
perchloric acid and proposed the value 1,236  0.01 V/NHE. In a previous paper
[15], we have made a reinterpretation of their data and we found instead a value

of E°(NpoZ/Npo}) = 1.161 $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 25.05°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 :
. 2+ + 9
E (Np('.‘2 /NpOZ)(ZO C) = 1.162 % 0.Q07 V/NHE
G(l‘p02+ - + -
205 ClO‘l - E(Npoz. C104) = 0.21 kg/mole.

The difference betweer “he szandard potential and the formal potential in

1M C10; medium is + 23 mv, as for the (ch"/llo;) redex syatem {[15].
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THE (Pu(VI)/Pu(V}) REDOX SYSTEM

Literature review

No direct measurements of the lPu0§+/Pu0;J couple in molar perchloric
acid have been made previously (Table 4) ; however Connick [6] estimated a value
of the formal potential E°'(Pu0§+/PuO§)(25'C) = 0.925 V/NHE. Kraus and Moore (7]
obtained a value of 0.935 % 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°C.
He also measured a potential change of + 6 t 2 mV when the temperature was
increased from 20°C to 25°C {B]. Consequently a temperature correction on the
previous results leads to : E“‘(Pu0§+/Pu0;) (20°C) = 6.319 ; 0.929 and
0.910 V/NHE respectively.

Discussion

We measured the formal potentials of the (Pu0§+/PuO§) redox couple by
eyclic voltammetry at 20°C, at Qifferent ionic strengths. We then use the S,I.T.
to campare our experimental results to those given in the literature (Table 4 -

Figure 2). We obtain the standard potential :
o 2+ + °
E°(Pug) /Pu0,) (20°C) = 0.954 * 0.004 V/NHE
and the specific interaction coefficient :

de = E(Puo;+, c1o;) - E(PUD;, Clo:) = 0,29 * 0.03 kg/mole (Table 3).

The value of A¢ is in good agreement with the data for the corresponding
ranium and neptunium system. This results in the same difference of 24 mv
between the formal potential in 1 M Hclo‘ and the standard potential, as found

for these couples.
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Table 4 : Formal potentials and standard potentials (I = 0} for the
(M0§+/M0;) couples (M = Np or Pu)
i Redox system Experimental Température Formal potential or Ref.
} details (*c) Standard potential
: {V/NHE)
!
! (Np0§+/NpO§) 1 M Hel 25 + 114 % 0.02 [3]
! 1 K Helo, 25 +1.1378 % 0,0010 [2)
! 1 M HClo, 25 + 1,13638 £ 0.00016 (BB
: 1 M HClO, 20 +1.140 £ 0.007 pow.
: 1 M HCLO, 20 + 1.149 £ 0.007 p.w.
+ 1M NaClo,
i
' 1 M HCLO, 20 + 1.162 * 0.007 p.W.
' + 2 M NaClo,
]
' I=0 25 + 1,236 £ 0.010 (4]
: 20 + 1,162 £ 0.007 p.ws
: 2+ +
; (Pu0Z"/Pu0,) 0.5 M HC1O, 20 + 0,933 & 0.005 pP.w,
.
: 1 MoHC20, 25 + 0,925 £ 0.004 [6]
1 M HClO, 25 + 0,935 * 0.015 {7)
M HC104 25 + 0,916 £ 0.001 (8}
1 M HClO, 20 + 0.941 £ 0.005 peWe
1 M HClO, 20 + 0,951 £ 0.005 PeW.
+ 1 M Naclo,
' M HCLO, 20 + 0,967 * 0.005 powe
+2M Naclo4
I=0 J 20 +0.954 2 0.005 p.w.
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Extrapolation of the potential of the (MO?/MOZ) couple ta O ionic

strength, where M = U, Np, Pu.

E** VI
Ll wi I TS
(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. [16], the curve Y {no unit) as a function
of the Clo; molality, I{moles/kg), is a straight line (equation
(S)). Its slope A€ is the difference between cthe specific
interaction coefficients [e(Haz, Clo:) - c(Ho;,cw;)]. The standard
potuntial E* is obtained from the extrapolated value Y (%-) at
b E N

U : E*s 0,089 V/NHE H At = 0.8 kg/mole  (15]

Np @ B* = 1,162 V/NHE H ae =. 0.2! kg/mole {p.wl

Pa : E* = 0,954 V/NHE H 8¢ = 0.29 kg/mole ([p.w]



71

e gmg’, uo;) REDOX_SYSTEM

From our experimental data (Table 3}, one can notice a slight increase of

the difference between the specific interaction coefficients 4¢ = E(HD§+.CIO;) -

€(M0,, C10,) with increasing atomic number (0.18 [15) ; 0.21 ; 0.29 for U ; Np ;

Pu respectively). However, if we consider the experimental error on the

potential values, this change is probably not significant ; for all actinides :
Ae = 0.23 % 0.06 kg/mole. .
. . 2+ - 2+ -
Considering £(MO;", ClO,) = €(UO", ClO,} = 0.46 % 0.02 kg/mole (18], [19],
we obtain E(m;, €10;) = 0.23 * 0.08 kg/mole.
This confirms that one should obtain accurate standard potential values
of the [MOZZ’/MO*) redox systems for actinides by correcting their formal

2
potential in 1 M Hc1o4 medium with + 22 £ 4 mV, as we suggested previously {15].
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THE (Pu(V)/Pu(IV)) REDOX SYSTEM

Rabideau [8] studied the following eguilibrium :
P\30§+ + Pu” b4 Pu“ + Puo;. while titrating the plutonyl ion with increasing
concentrations of Fu3+. The mass balance imposes the condition (PuOZ] = (Pu4+l,
hence the potential of the cell, Ecell' can be calculated as follows :
(puoj1

[Pu4+l

14

= e"(puo;/pu“) + 0.05915 1g ( (H

Et:eJ.J.

so = £ (puo;/pu“) + 0.2366 1g [(#',.

Ecell

Consequently, in 1 M HC104 medium, the potential of the cell measured is

in fact the (Puoz/Pu“) formal potential :

o) + 4+ = i
Ecell = E (PuOZ/Pu } 1.010 £ 0.010 V/NHE (in 1 M HC104).

This study is the only experimental determination of the (Puoz/Pu“)
formal potential (in ' M HC104) available in the literature.

THE (Pu(IV)/Pul(lIl)} REDOX SYSTEM

Literature review

Several diffevent determinations of the (Pu(IV)/Pu{III)) redox potential
can be found in the literature (Table S).

Connick and Mc Vey (9] made a potentiometric study at 25°C in 1 M cho‘.
They measured the formal potential E*'(Pu'’/pul*)(25°c) = 0.962 + 0.002 v/NHE.
They used a normal hydrogen electrode as reference, and made a correcticn to NHE
by calculating the activity of the hydrogen ion in perchloric acid solutions.
They obtained E°'(Pu**/pu3*)(25°C) »+ 0.977 £0.002 V/NHE. From the _temperature
dependence of the emf, they observed a change of + 11 ¢ 2 mV when the
temperature was increased from 20°C to 25°C. Hence E"(Pu"/Puh)(Zo'C) = 0.966 ¢
0.004 V/NHE.



Table S :

Formal potentials and standard potentials (I = 0) for the (M"/M

couples (M = Np or Pu}
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Redox system Experimental Temperature | Formal potential or Ref .
details (*c) Standard potential
(V/NHE)
wptt ) 0.5 M Kelo, 25 +0.154  + 0.005 p.w.
1 M HCL 25 +0.137 % 0.005 [3)
1 M HC1 25 +0.142  * 0.005 [51]
11 uclo, 25 + 0.1551 * 0.0010 [2]
1 M HClO, 25 + 0.154  * 0.00S p.w.
1 M HCLO, 25 + 0,169 £ 0.005 p.w.
+ 1 M NaClo
4
1 M HClO, 25 + 0.185  * 0.00S p.w.
«+2M Naclo4
I=0 25 + 0,179 * 0.005 {12)013]
25 + 9,190 ¢ 0.005 [14}
teutt/put) 0.1 m Helo, 25 +0.981 = 0.003 [11)
0.5 HC10, 20 + 0.954 = 0.00S p.w.
1 M HClO, 25 +0.982 * 0.002 [9]
! M Helo, 25 +0.9820 = 0.0009 [0}
1 M HClO, 20 +0.959 * 0.005 p.w.
1 M Helo, 20 +0.988 + 0.005 p.W.
+ 1M Nat‘:m4
1 M HCLO, 20 + 1.017 % 0.005 p.w.
* 2 M NaClo,
I=0 25 + 1.01 + 0.01 [12]
25 + 1,017 % 0.002 [14)
25 + 1,006 * 0,004 {1}
20 + 1.010 ¢ 0.005 p-v.

3+

)



i(mA)

-+0.2
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Pu(Iv) / Pullil)
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Figure 3 :

Cyclic voltammetric curve of the (Pu“/Puh) redox system.

[Pult-Z.Sx 10'3H; [H"’] = 1M ; I=2MC10; ; t = 20°C.
The potentials are referred to an Ag/AgCl electrode (E°/NHE =
332.9 mv)

L74}
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Rabideau and Lemons [10] made a similar potentiometric study under the
same conditions (25°C, ' M HCJ.O‘. NHE as the reference] and obtained exactly the
same experimental result : E°'(pu’*/pu’*)(20°C) = 0.966 v/NHE.

Schwabe and Nebel [11] measured the formal potential of the {(Pu{IV)/Pu(III)}
couple in 0.1 M HClO,, at 25°C, and found e cpatt/pudti(25%C) = 0.981 £ 0.003
V/NHE ; then £°*(pa**/pul*)(20°C) = 0.970 £ 0.005 v/NmE.

N

Martinot and Fuger [12] calculated the standard potential of the
{Pu(IV)/Pu{1il)) couple using the Gibbs energies of formation of Pu4+ (aq) and

Pt tagy : ettt pedt) = 1,01 & 0.01 v/mE.

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°(pu**/pu*1(20°C) = 1.006 + 0.004 v/NHE.

Discussion

By plotting (E;—. + 7D} v.s. Meyo” (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 5.1.T. is able to account for all
«hese data, and we obtain the following results :

e*trut’/pu*) (20°C) = 1.015 £ 0.004 v/NHE

3+

and € = ecpu‘+.c1o;) - etru’*,c10]) = 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-
opental points and the data from the literature.
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Extrapolation of the potential of the (H“/HJ’) couple to O ionic
strength, where M = Np, Pu

LX)
Y- Ei" *7? \’_{!?f'
{a) t = 20°C and A = 58.17 mV/1lg unit
{b) t = 25°C and A = S9,16 aV/lg unit
According to the S.I.T. [16], the curve ¥(no unit) as a Function of
the C10, molality, Ii(mole/kg), is a straight line (equation (5)).
Its slope 4¢ is !:he dif!orence between the specific interaction
coefficients (c(u .CI.O | cm .cl.o }1. The s:andud pot-ntul. E*
is obtained from the ¢xtrapohted value of Y (—-) at I = 0
Np : E°® = 0,210 V/NHE H 4¢ = 0,3) kg/mole at ZD'C
Np : E® = (,220 V/NHE 3 d¢c = 0.3) kg/mole at 25°C

Pu ¢ E* w 1,015 V/NHE H 4¢ = 0.53 kg/mole at 20°C
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The difference between the formal potential (in 1 M Hcm‘) and the
standard potential is found to be of 56 mV, and not 24 mV as proposed by
Martinot and Fuger [12], and Fuger and Qetting [13]. They calculated a value of
24 mV, because they used two imprecise data :

- schwal':e‘s and Nebel‘'s (11] improper estimation of the standard potential,
based on activity coefficient corrections in 0,1 M HCJI.O4 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 activiéy in_HClo‘ solution.

THE (Np(IV)/Np{III)) REDOX SYSTEM

Literature review (Table 5}

Hindman, Magnusscn and lLa fhapelle {3]) made a potentiometric study of
(Np(IV)/Np(IXI)) couple using a platinum electrode at 25°C and they reported a
reversible formal potential of 0.137 £ 0.005 V/NHE in 1 M HCl medium. Hindman
and Kritchevsky (5] 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
icreversible in HCLO‘ medium but it was reversible in HCl medium giving a formal
potential of 0.142 2 0.005 V/NHE in 1 M HCl. Cohen and Hindman [2] measured the
redox potential of the (Np{IV)/Np(IIl)) system potenticmetrically as a function
of temperature in 1M Hcm‘ medium and they reported a formal potential of
0.1551 =2 0.0010 V/NHE at 25°C.

Martinot and Fuger [12] and Fuger and Oetting [13] used a correction of
+ 24 mV to this latter value in order to obtain the standard potential. As we
mensioned earlier, for the (Pu“/?u]’) couple, this correction is erroneocus.

Ahrland and al. [14] suggest the value :

e wip? w3ty (25°C) = 0.130 = 0.005 v/NHE.
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Discussion

As for the (Pu“/Pu3+) couple, we use the S.I1.T. to compare the published
information and our experimental data at different ionic strengths (Equation (S) =
Figure 4). A good correlation is obtained and the extrapolation to zero ionic

strength gives the following results :
e np**/mpP*)(25°C) = 0.218 + 0.005 v/nEE
4+ - 34 -
€(Np ,cm‘) - €(Np .Clod) = 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.

m"/u”) REDOX SYSTEM

Table 3 shows an increase of the specific interaction coefficient :
8e = ein'’,c10;) - €em’*,C10;) with the increasing atomic number (0.31 and 0.54
for Np and Pu) ;: Ac = 0.43 * 5.10 kg/mole for all the actinides, if we assume
that all actinides of the same valency had identical ¢ values in CIOI medium.

Then, assuming ems’.cm:) = ew",cm;) = 0.49 kg/mole (23}, we obtain
ecut’,c10]) = 0.92 £ 0.15 ka/mole.

Hencc, one should obtain accurate standard potential values of the
(M /M ) redox systems for actinides by making a constant correcn:m of
S8 ¢ 8 mV on their formal potential in ' M cho‘ medium.
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POTENTIALS OF NEPTUNIUM AND PLUTONIUM COUPLES

A formal potential scheme f~r the neptunium couples in 1 M HCIO‘. at 25°C
is obtained, using the (Np“/NpJ‘) and (NpOi’/Npog) formal potentials we
determined, and the (Npo;/Npq') potential measured by Cohen and Hindman [22] :

0.939
] 1

i~ 0.739 o’ 1,140 2+
— %P0, » HpO0;

3+ 0.154 _ wp

Np -
Q.446 |

A similar potential diagram is nbtained for the plutoaium system in
- e -
) ara {P20] pud,) formal potentials we

1 M HC10, at 25°C. Ve used the (Pu'”-pu
=easured, and the lPu0;;Pu4 !} poteantial wa d2otarmined from Rabideau’s

experimental data [8) :

A+ 1.010_ pm; 0.940 .puog'

3+ __0.960___ p,

Pu

0.985

0.970

All the redox potentials are given in V/NHE.
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" VIIX - DIAGRAMME DE POURBAIX

DE L°AMERICIUM, DU PLUTONIUM ET DU NEPTUNLUM

ER NILIEU CARBONATE
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VIII.1 - INTRODUCTION

La compilation des différentes données thermo-chimiques que nous
avons effectuSe (constantes de formation, produit de solubllit&, paotentiels
redox normaux) nous permet de déterminer les espdces présentes en solution
dans les eaux naturelles et les sites de stockage de d&chets nuclfaires.
Nous allons A cet effet construire les disgrammes de Pourbaix (E = f(pH) ou
E = £(ig [co32‘])) en nilieu carbonate, pour le neptunium, le plutonium et
1'américium,

Les données de la littérature concernant 1'hydrolyse et la forma-
tion de complexes carbonates de tous les actinides 3 tous les degrés
d'oxydation sont incompldtes. Pour combler ces lacuues, noua avons procédé
par analogie : noua utilisons 3 cet effet les valeurs numériques de counstan-
tes d'&quilibre (des syst2mes Am(III) ; U(IV) ; Pu(IV) ; Np (V) ; U(VI) ;
Pu(vi) - OH"/co32') issus de travaux en cours au CEA (en collaboration avec
le KBS-Su2de, la CEE et 1'OCDE). Nous pourrons alnsi valider une banque de
données thermodynamiques sur la chimie des transuranieas,

VIII.2 -~ CONSTANTES D°EQUILIBRE: DES ACTINIDES AUX DIFFERENTS DEGRES

D*OXYDATION

Actinides trivalents : nous utliliserons les constantes d'&quilibre

de 1'An(III) : les donn&es sur 1'hydrolyse diacuties précédemment (8 II) et
celles mesur§es pour le systdme ArCO;z' (s III).

Actinides tétravalents :

. L'hydrolyse des fons wi+ a'uccoupagne, e général, de polymérisa~
tion irréversible, ce qui rend trds difficile la spfciation des actinides
(IV) ; mais 11 est vraiseablable, qu'd 1'ftot de trace, 11 ne se forme que
des espdces mononuclfaires. Nous avons alors utilisé des donnfes (non
publiSes) de 1'hydrolyse du Th(IV) fournies par le Professeur GRENTHE,

. Nos observations sur 1'Am(IV) et les rfsultats publifs sur les
systames (U(IV), Pu(IV)-Cojz') donnent une bonne estimation de la constante
de formation des cbupl.exu pentacarbonates (complexs limite H(C03)56-n
(8 III)) ; la formation des complexes internfdiaires est mal connue, nous ne

prendrons pas en compte ces eapdces lors des calculs ultérieurs,



Potentiel normaux appareats Hydrolyse Carbonatation
(1n He10,) (V/ENR)
* * * *
Am Pu Np H 1g B 1g "By 1g "By 1g "B, 1z B 1g B 1g B3 1g Bs
i -1,7 - 16 - 27 5,5 9 11,5
2,600 1,010 0,160 +
aad -1 - 2,5 - 6 -1 40
1,400 1,010 0,740 +
w,* -9 5 8 10,5
1,610 0,970 1,190 v
w2t | -6 - 15 -2 9 14 20

*py = M (ow)y) . (w11 / [4)
By = M (C03),) / (M) . [c052"1Y)

Teblesy VIILI.1 : Constantes d'8quilibre, utilis€es pour la constructfon des diagrammes de Pourbafix
Leas valeurs sont donnfes 3 I = 3 M, NaCl0,

98!
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Actinides pentavalents : Le neptunjum (V) est 1'analogue des

actinides pentavalents.

. La nature des hydroxydes solubles de Np(V) eat controversfe ; une
&tude spectrophotométrique préliminaire, effectufe ay laboratoire, semble
exclure 1'existence du complexe Np0,(OH);™ ; les résultats peuvent 2atre
interprétés par la pr&sence des espdces Np02+ et Np0,(0H) (aq) seulement.

. Le systime Np(V) - 0032' a &€& &tudié au laboratoire {31] ; les
constantes de complexation peuvent 2tre utilisées pour le systdme An(V)=-
c032'. Cependant, 11 faut noter que le complexe limite Npoz(c03)3 ge
dissocie eun donnaut le conplexo"Po (co )2 lorsqu'on diminue la force ioni-
que, en maintenant [C0327] constant. Le complexe limite des An(V) dans les

eaux naturelles (faible force lonique) sera done Anoz(cna)23'.

Actinides hexavalents : nous utiliserons les constantes d'hydrolyse

de 1'U(VI) (que 1'AEN/OCDE s'appréte A publier) pour les syat2mes An(VI)-
OH~™, et celles présentfes au ¥ VI.3, pour le syst2ue An(VI)-CO32'.

Potentiels d'oxydo-r€duction : nous prendrons les potentiels redox

du neptunium et du plutonium que nous avons mesurfs (B VII) et ceux de
1'américium que nous avons red&terminés 3 partir des travaux de Bourges [28)

(s 11I).

Toutes les valeurs numfriques des constantes d'8quilibre sont
dounfes, 3 I = 3 M NaClO,, dans le tableau VIII.l.

Les diagrammes de Pourbaix que nous allons précecter ne seront
valables que pour de faibles concentrations en m€tal (&tat de trace) ; on
exclut en effet toutes formationa de solide, de polymdre, et de collalde ou
pseudocolloide .

VIIL.3 - CARACTERISTIQUES OXYDO-REDUCTRICES DES EAUX NATURELLES

Lors da la compilation des donn€es g€ochimiques des radionucléides,
SKYTTE/JENSEN [39] & effectu une recherche biblfographique sfic de recenser
la plupart des eaux naturelles du globe. Il d€limite ainsi, dans un diagram—
me ¥E~pH, un parallélogramme incluant plus de 90 2 des eaux terrestres
(figure VIIL.1),
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FIGURE VIt

Caracteristiques Redox des eaux naturelles
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Ainsi, le c8té& supfrieur du quadrilat@re représeante les conditions
trouvées dans les eaux de surface (conditions oxydante-aérobiques ; pcoy «
10°355 aem). Dane les eaux souterraines, issues de formations gfologiques
telles que le granite ou le basalte,la temeur ez fer est telle que le fer
scluble est présent 2 1'Stat Fe(II) (Fe,04(3) et/cu Fe(OH )5(s) préctpi~
tent), Dans ces conditions, le potentiel est corr8l€ au pH ; ox peut le
calculer en considérant le syst2me redox Fedt/Pelt et 1 produit de solubi-
11t€ du précipité ferrique, Les eaux souterraines peuvent alors 2tre repré-
sent€es par le domainme hachuré de la figure VIII.l (pC02 = 0,01 & 0,1 atm).
Dans les eaux interstitielles des b&tons (pil =72,5t085) 1a présence simulta~
n€e de Ca(OH), (a) et Ca(CO3) (s) impose ume pression partielle de CO; trds
faible (pCoy = 10713 atm). Dans ces conaiciona, les seules espdces pr&sentes
devralent 2tre les complexes hydroxydes des valences stables daus le domaine
d*&lectroactivité de 1'eau.

Magirius [40) a mis en @vidence que les produits de radiolyse des
chlorures peuvent oxyder les radio€léments pr&sents, dans un site de stocka=
ge en milieu salin (NaGCl) ; ce domaine oxydant (hors du domaine d'E&lectro-
activité de 1'eau) est représenté figure VIII.1 .

Aprds avoir défini les divers domaines E-pH, des différentes esux
de stockage (de surface, souterraines, interstitielle des b&tons, contenant
des produits de radiolyse des chlorures), 11 suffit de les superposer aux
diagrammes de Pourbaix (obtenus pour i'américium, le plutonium et le neptu-

nium), On peut alors déterminer les espdces existantea dans chaque scénario.

VIII.4 - PREVISION DU COMPORTEMENT DE L'Am, DU Pu ET DU Np DANS LES EADX DE
STOCXAGE

Anmécicium (figure VIII.2)

Tout le domaine d'Slectroactivit€ de 1'eau est compris dans 1le
domaine de stabilit€ de 1'amfricium trivalent., Il est done prévisible que
les esplces Am(co3)+. Am(003)2‘ et Am(oH)2* seront majoritaires dans les
eaux de surface (pCo; = 103,35 atm) slors que seulesles deux praniznello
gercat dans les eaux souterraines (pC0; » 0,01 atm). Em conditions extrime—
ment oxydantes, 1'Am(III) peut 2tre oxydé en AmO*(voire AmO‘;'+ )comse 1'a




FIGURE VIi1i-2

: Diagramme de Pourbaix de |'americium
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montré MAGIRIUS [40] ; ceci aurait pour q d'augmenter la solubi-
1ité de 1'Am, Les eaux interstitielles des bétons (pC0y; = 10713 ata, pH « 12
% 1) ne contiendront que 1'espdce An(OH)3 (aq), imposant une solubilité trds
faible (1g [Am], = - 9).

Plutontum (figure VIIL.3)

La valeur V est majoritaire dans les JLaux de uurface' (pCOz =
10~3»5 atn) sous forme de Puoz'", Pu0,(C05)~ et Puuz(OH)., alors que dans les
eaux profondes (pCO0y » 0,01 atm) Pu(IV) est majoritaire (Pu(co3)55'). Dans
les eaux interstitielles des b&tons, on trouvera, en fouction du potentiel
redox, le complexe neutre Pu{OH),® ou Puoz(oﬂ)° ; dans les solutions
saturfes en NaCl (contenaut les produits de radiolyse des chlorures) les
complexes majoritaires seront de valence VI (Puozz"', Pqu(OH)"', Pqu(C03)°).

Neptunium (figure VIII.4)

Les esp2ces Npoz"', Npoz((m3 )~ et Npoz(co3)z3‘ sont les esplces
majoritair:s dans les eaux de surface (pCOp = 10°3:3 atm). La solubilits du
neptunium scra donc relativemont &leve et dEpendra essentiellement de la
concentration en cations (Na*, CaZ*) susceptibles de coprécipiter un

carbonate de Np(V).

Dans les eaux souterraines (pCO, » 0,01 acn), le. complexe penta~
——ee e e,
carbonate de Np(1V) sera majoritaire, Dans les eaux interstitielles des

b&tons, seuls les fons OH complexent le Np ; on trouvera alors, suivant la
valeur exacte du potentiel redox, 1'espdce neutre : Np(OH)4° ou Np0,(O0H)O.



FIGURE Vili- 3 Diagramme de Pourbaix Ju plutonium
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femarques:

11 est important de rappeler que toutes ces prévisions ne sont valables que
si les modéles chimiques de comportement des différentes valences’vis-a-vis de
i) V'hydrolyse et de ii) la complexation par les carbonates,sont verifiés,

Si ,par exemple, de nouveaux complexes mononucl@aires d'actinides tetrava=-
lents @taient mis en évidence ( An(l\l)(COB)i : i=3 ou 4} ou (An(OH)x(COB)y) ,

il faudra reconcidérer ces prévisions.

De plus ,tous les calculs ont eté effectués pour des conditions partic.uliEres
- 3 trés faible concentration en metal { ¢ IO-SMm) ou la formation de solides ,
de polyméres, d'espéces colloidales sont peu probables,

- ne considérant pas 1'existence &ventuelle de complexes mixtes (hydroxo-
carbonate)

- en milieu inorganique .
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CONCLUSION

Afin de prévoir le comportement des actinides en miliey “eaux
souterraines”, nous avoas Etudif la spEciation de 1'américium, du plutonium

et du neptunium en milieu naturel.

Pour comparer les donnfes de la litt&rature obtenues 3 différentes
forces 1ioniques (différents sels de fond, 3 différentes concentrations),
nous avona testf divers modes de calcul des coefficients d'activite :

1) Théorie d'Interaction SpScifique (T.I.S.)
i{1) Théorie de Baes~Mesmer
{11) Théorie de Pitzer,

Nous avons retenu, pour la suite des calculs, la T.IL.S., qui, tout
en donpant des résultats satisfailsants, prEsente l'avantage 41'8tre plus
pratique : elle ne dfpend, en effet, que d'un seul paramdtre - le coeffi-
cient d'interaction sp&cifique - facilement estimable 3 partir des dounfes
existantes de la littérature.

Nous avons ensuite effectufé une bibliographie sur 1l'hydrolyse de
1’An(III). Deux méthodes expéfrimentales, entre autres, ont &t€ propos€es
dans 1la litt€rature pour dE&terminer les espdces hydrolysées présentes em
solution : extraction liquide - liquide et mesure de solubilit€, Contraire-
ment aux prévisions obtenues par anmalogie avec les lanthanides, les mesures
de solubilité de 1'Am(OH); (s) ne mettent pas en &vidence 1l'espice anionique
A.(0H) ", Jusqu'd pH < 13. La T.I.S. nous a permis de calculer les valeurs
du produit de solubilit& et des constantes de formatic. des complexes
An(oﬂ)i3"- 2 force ionique nulle, compatibles avec les résultats de la

lictérature.

Nous avons effectu€é les mesures de solubilité de 1'Am(III) en
milieu COp/HCO3™ st HCO3™/CO3%™ (5,4 < pH < 10,4 et 1074 < [cogl, < 3m) 2
force ionique Elevée (généralement I =~ 3M, NaClOs). Le solide, caractérisé
par son spectre de diffraction de rayon X, est Amy(C03)3 (s). Les conditfons
chimiques ont &té congues pour faire varier de fagon indépendante, les
concentratious de tous les anions du milieu (0H™, HCO3™, c032') asusceptiblaes
de complexser 1l'américium. La solubilit& ne d&pend que de [0032'], ce qui
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montre que les seuls complexes solubles détectables sont Am(c03)13'21. Nous
avons montré que les ré&sultats contradictoires de ls litt€rature peuvent
&tre coneilifs par le mod2le que nous proposons.

Le diagramme potentiel - 13[c032'] (ou diagramme de Pourbaix),
conatruit A partir des données réinterprétées de Bourges, montre qus
1'An{IIl) est la valence stable dans le domaine d'€flectroactivitf dz 1'eau.
Seules des conditions extr2mement oxydaates, dues par exemple 3 la radiolyse
de golutions concentrées de Nall, peuvent favoriser la stabilit& de 1*'Am(V).

Afin de compléter les comnaissances sur la chimie de 1'américium eu
nilieu naturel, nous avons sbord€ la complexation par des ligands organi-
ques, tels que les acides humiques ou fulviques (AH). L'Stude spectrophoto~
métrique, effectufe 3 I = 0,1 M NaClO, et pH = 4,65 montze que toutes ses
substances humiques ont des comportements complexants proches ; les résul-
tats obtenus peuvent &tre interprétés par la formation de complexe Am~AH :
1-1.

Afin de simuler le cas rfel des eaux souterraines, nous avoas
effectué des calculs de spfciation en tenant compte de la coexistence des
trois ligands : OH, 0032‘, AH : l'amEriciuam semblerait &tre entidremeat
associé aux composés organiques, m&me A faible concentration de substances
humiques, Toutefois, le comportement &changeur d'ions de ces composés permet
de prévoir une compétition entre les divers cations présents (ca2*, Nat, ...
Am3¥) au détriment de la complexation Am-AH.

L'instabilité des valences supfrieures de 1'agéfricium (III, IV, V,
VI) en solution aqueuse, nous a conduit, pour les &tudier, 2 proc&der par
analogie avec les autres actinides. Nous avons en effet mesuré la sobubilité
de Pu0y (C03) (s) en amilieu C03/HCO3~, ¥ force ionique I = 3 M, NaClO;, at
obtenu le produit de solubilité et les constantes de formatfon des complexes
Fu0,(co3)42721 (1 = 1, 2, 3).

En comparant ces rfsultats 3 ceux obtenus pour les syst2mes U(VI),
Np(Vl) at Pu(VI),noul avons prédit le comportement de l'américium hexavalent

en milieu carbonate.

Afin de compléter les connaissances de la chimie des actinides,
nous avons mesuré Electrochimiquement les potentiels d'oxydo-réduction des
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couples (H022‘7502+) ot ¥ m3*) du plutonium et du neptunium en milieu
acids, 3 différentes forces foniques. En utilisant 1s T.I.S., nous avons
déterminé les difffrents potentiels normaux et les coefficients 4°inter-

action spécifiqua (Ae(Ox,Red,Cl10,7)).

Les coustantes de formation des difffrents complexes cerbonste et
bydroxyde d'actinides, 2 divers degrfs d'oxydation (III, IV, V, VI) et les
potentiels redox obtanus précflemment, permzettent la construction des
diagrammes de Pourbaix de 1'anfricius (pr€sent§ anhrhurenaJLdu plutonium et
du neptunium,

En foncti{on des caractéristiques &lectrochimiques des eaux
consid§rées : de surface (oxydante) ; pcrofonde (réductrice) ; interstitiel-
le des b&tons (pH >11), saturfe en NaCl-(que la radiolyse peut rendre trids
oxydanteb nous pouvons conclure sur la spéciation de ces transuraniesns en

milieu carbonate.

En effet, en fonction du potentfel redox des esux considérfes, les
valences stables des espidces solubles sont :

An(I1I), (Pu(III), Pu(IV)), Np(IV) en milieu anafrcbique,

An(1I1), (Pu(Iv), Pu(v)), Np(V) en milieu aérobique,

Am(III), (Pu(IV), Pu(V)), (Np(IV), Np(V)) dans les eaux intersti-
tielles des dEcteons,

Am(v), Pu(vi), (Np(V), Np(VI)) er milieu tris oxydant (par exem-
plc'nolutlon contenant des produits de radiolyse de chlorures).

. N d
Ces conclusions ne sont correctes que dans la limite de validite des
4
hypothéses envisagees. Nous pouvons cependant constater que la connaissance
. . . >
de la chimie des actinides en milieu carbonate est quasi complete , seules

quelques données thermochimiques sont 8 determiner pour le systeme Actinides
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Tetravalents - carbonates. En ce qui concerne le comportement des An. vis=a~
vis de }'hydrolyse , il est connu de facon satisfaisante pour les valences
11l et V , mais reste a 8tre déterminer de facon univoque pour les valences
v et VI ,oG 1a formation de colloides pose probléme.

Lors de la simulation de cas reels , il ne faudra pas negliger V existence
de substances organiques, substances complexantes qui existent en proportion
importantes dans les eaux naturelles ,et qui pourraient affecter le compor-

tement des actinides.

Les difffrentes expfriences mentionnées ci-dessus ont domné lieu 2
gix publications scientifiques en langue anglaise (donc cinqg incorporfes 2
ce rapport). Toutes les constantes mesurfes, redétersinées ou réfnterpré-
t€es et validfes, lors de ce travail, seront une contribution 3 la banque de
donnfes de 1'Agence pour 1'Energie Nuclfaire de 1'Organisation de Coopéca-
tion et DE&velopement Economique (AEN/OCDE).
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