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Matériaux innovants pour la rétention sélective de césium 
et de strontium à partir de solutions aqueuses multi-
composants : synthèse, optimisation et évaluation des 

performances 

 
Ce travail porte sur la synthèse et la caractérisation de nouveaux matériaux afin de 

proposer une alternative dans le cadre de la dépollution nucléaire. Dans une première partie 

bibliographique, les principaux matériaux inorganiques utilisés pour ce procédé sont décrits en 

précisant leurs capacités de sorption. Les matériaux lamellaires apparaissent comme possédant 

un fort potentiel pour cette application. Deux solides ont retenu notre attention : les 

nanostructures à base de vanadates et de manganates.  

Des synthèses solvothermales sous flux micro-ondes de ces composés sont ensuite 

développées, afin d’obtenir une structuration sous forme de nanotubes de vanadates et de 

nanofleurs de manganates. Une optimisation des vanadates a ainsi été menée en évaluant 

l’impact de différents facteurs (par exemple, temps de maturation, temps de chauffage, nature 

et quantité de templates) sur les propriétés structurales et texturales des produits synthétisés. 

L’enroulement des feuillets est fortement influencé à la fois par la quantité d’amine et sa  

structure chimique. En effet, seules les amines à longue chaîne conduisent à l’obtention de 

nanotubes de façon homogène. Une analyse structurale a également été menée pour les deux 

types de composés en couplant les données expérimentales et celles obtenues par simulation. 

Les performances de sorption et la sélectivité des matériaux dans différents milieux (eau 

ultra-pure, eau de rivière) ont été évaluées vis-à-vis du césium et du strontium, seuls ou en 

mélange. Les résultats montrent clairement une sélectivité très forte des vanadates vis-à-vis du 

Cs+ et des manganates pour le Sr2+, même en milieu compétitif. 

La  calorimétrie et la simulation moléculaire ont finalement été couplées pour mieux 

décrire les processus de sélectivité.  

 

Mots-clés : Synthèse hydrothermale, synthèse micro-ondes, nanostructures manganates, 

nanomatériaux lamellaires, nanotubes de vanadates, césium, strontium, adsorption, 

décontamination. 
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Innovative materials for selective retention of cesium and 
strontium from aqueous multi-component solutions: 

synthesis, optimization and assessment of performance 

 
This work focuses on the synthesis and characterization of new nanostructured materials 

that can be potentially proposed as alternatives in the field of nuclear decontamination. The first 

part is devoted to the state of the art on the use of inorganic materials for decontamination 

purposes, with the emphasis placed on their sorption capacity and selectivity. The layer 

materials are considered as offering potential for such applications. In consequence, the main 

efforts in this work have been focused on manganate and vanadate nanostructures.  

Solvothermal synthesis of these materials was developed on the basis of micro-wave 

oven procedures to control the materials structuring, thus leading to vanadate nanotubes and 

manganate nanoflowers. The optimization of vanadates was carried out by taking into account 

the effect of various factors (e.g., duration of maturation and heating stages, nature and mass of 

the template) on both the structural and textural properties of the resulting substrates. It was 

demonstrated that the scrolling of the layers was strongly influenced by the amount of amine 

and its chemical structure. Indeed, only the amine templates possessing long chains allowed 

homogeneous nanotubes to be achieved. More information about the structuring process was 

inferred when coupling experimental and simulation approaches.  

The sorption performance of the resulting solid materials in terms of sorption capacity 

and selectivity was assessed in model and simulated systems obtained by using either ultra-pure 

or river water with an adequate composition as solvent to prepare aqueous solutions of 

strontium or/and cesium. The results of sorption experiments clearly indicated strong selectivity 

of the vanadate structures toward Cs+ and that of the manganate ones toward Sr2+, even under 

conditions of competition among various ionic species. 

Direct calorimetry measurements of heat effects accompanying sorption were correlated 

with the results of molecular simulation studies to shed more light on the origin of the improved 

sorption selectivity. 

 

Key words: Hydrothermal synthesis, micro-wave synthesis, layered nanomaterials, manganate 

nanostructures, vanadate nanotubes, cesium, strontium, adsorption, decontamination process 
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Depuis la révolution industrielle, l’impact de l’homme sur l’environnement devient de plus 

en plus visible. Chaque pays doit jouer un rôle majeur pour améliorer et contrôler les rejets 

toxiques néfastes. Ainsi, les sommets qui se tiennent chaque année sur le climat permettent de 

délibérer sur les possibilités d'actions et de définir des objectifs prévus pour limiter et réduire 

les conséquences de l’activité humaine sur notre planète. Bien que le nucléaire ait été peu 

abordé lors de la COP21 en 2015 à Paris ou lors de la COP22 à Marrakech en 2016, les décisions 

de limiter le réchauffement climatique et les émissions de gaz à effet de serre (GES) en réduisant 

l’utilisation des énergies fossiles, ont un lien direct sur l’implantation des centrales nucléaires. 

Le nucléaire reste, effet, une source d’énergie performante à faibles émissions de GES. Il est 

donc considéré comme un atout et une alternative pour les pays produisant de trop fortes 

émissions de CO2  
1,2.  

Le climat n'étant pas la seule problématique, les directives de l’Union européenne montrent 

aussi l’importance de contrôler les rejets liquides déversés dans l’environnement. Il a ainsi été 

décidé que les eaux devaient suivre un traitement plus ou moins spécifique en fonction des 

rejets et des zones dans lesquels ils sont déversés (directive du 21 mai 1991) et qu’il était 

important de réduire au maximum les rejets toxiques pour l’environnement 3. En effet, la qualité 

de l’eau est influencée par des sources directes de pollution et des sources diffuses pouvant 

provenir de populations rurales, urbaines, des industries et de l’agriculture 4. Les conséquences 

peuvent être diverses : coloration, toxicité, acidité ou alcalinité, température anormale de 

l’eau… 5. Ces quelques exemples soulignent l’importance de réduire les rejets dans 

l’environnement et de développer de nouveaux procédés efficaces et peu coûteux pour essayer 

de réguler et de capter ces polluants. 

Il existe différents procédés de décontamination par lesquels les impuretés adhèrent à une 

surface en utilisant les propriétés de coprécipitation ou de sorption. La coprécipitation est facile 

à mettre en œuvre, mais elle possède un inconvénient majeur : la grande quantité de boue créée 

doit ensuite être stockée 6. Le phénomène de sorption a fait l’objet de nombreuses recherches 

en tant qu’alternative à cause de sa grande facilité de contrôle, sa flexibilité d’action et sa facilité 

d’utilisation pour réduire le volume de solide rejeté. La réversibilité du phénomène de sorption 

est intéressante car elle permet la réutilisation des matériaux après désorption des polluants. 

Mais, ce procédé présente aussi des inconvénients à l’instar des autres méthodes. L’échange 

d’ions induit aussi le relargage d’une autre espèce qui peut être toxique ou dangereuse. De plus, 

chaque solide possède une capacité de rétention ionique limitée (liée à la densité et 

l’accessibilité des sites d’adsorption). La sélectivité doit aussi être importante, notamment en 



 

18 

 

fonction de la concentration des autres éléments en solution. L'échange ionique apparaît comme 

la méthode la plus employée dans les industries nucléaires et les autres industries chimiques. 

Malgré son état avancé de développement, différents aspects de l’échange ionique sont encore 

étudiés afin d’optimiser son efficacité et son coût dans ces diverses applications 7. D’autres 

phénomènes, chimiques ou stériques, peuvent également intervenir, comme la complexation ou 

la formation de liaisons chimiques qui peuvent augmenter la sélectivité, mais limitent la 

réversibilité 8.  

Ainsi, différents types de surfaces peuvent être utilisées : semi-conductrice (surface de 

silicone), inorganique diélectrique (oxyde…), métallique (à base d’aluminium, de cuivre…), 

organique (polymères…). En général, les matériaux poreux et les matériaux divisés sont 

largement utilisés dans les procédés de décontamination à cause de leur capacité d’adsorption 

d’une grande variété de polluants en phase aqueuse. Cette particularité est notamment liée à 

leur grande surface spécifique qui permet de concentrer une grande quantité de polluants dans 

un faible volume. Ces matériaux sont classés en deux catégories : les matériaux dont 

l’adsorption est réversible et ceux de stockage. Ces dernières années, les études se sont 

focalisées sur la synthèse de nanomatériaux ainsi que sur l'organisation et la structure de leurs 

pores bien qu’il faille être attentif à leur toxicité (nature chimique et taille) 8.  

Cette thèse s'intéresse à la dépollution des ressources en eau due à la présence de métaux lourds. 

C'est un problème environnemental qui s'amplifie depuis quelques dizaines d'années et qui 

touche le monde entier. L’impact toxique et dangereux de certains métaux a clairement été mis 

en évidence sur différentes formes de vie et une plus ou moins forte concentration en métaux 

lourds peut être toxique pour l’homme et l’environnement (chrome, plomb, mercure, cadmium, 

nickel…) 8. Ce projet vise principalement à la décontamination par rétention de radionucléides 

tels que le césium et le strontium qui sont généralement déversés dans les eaux lors d’accidents 

nucléaires. Ces éléments sont souvent présents en faible quantité dans des solutions multi-

composants et les matériaux échangeurs actuels ne sont pas suffisamment sélectifs ou 

performants. Il est donc important de développer de nouveaux solides mis en forme et efficaces 

et qui puissent également être compatibles avec les matrices de stockage. 

Le travail de thèse présenté ici s’inscrit dans le cadre du projet ANR DECLIQ visant à 

concevoir des échangeurs d’ions inorganiques composites afin de développer une unité 

d’intervention pour la décontamination et l’optimisation du traitement de rejets 

radiocontaminés. Il est ainsi nécessaire de concentrer les radioéléments (notamment pour le 

césium et le strontium) dans un volume de déchets solides ultimes aussi petit que possible, tout 



 

19 

 

en garantissant un niveau résiduel très faible dans la solution à traiter.  Cependant, le problème 

réside dans la composition diverse de ces effluents ainsi qu’à leur radioactivité variée. Cette 

étude simule les conditions réelles nécessaires à une décontamination d’eau douce (eau de 

rivière) dans le cas d'un accident se déroulant en France avec pour objectif de piéger le césium 

137 et le strontium 90.  

Ce manuscrit de thèse est découpé en quatre parties. Dans le premier chapitre, l’état de l’art 

présentera les enjeux de la décontamination nucléaire en phase aqueuse. Un bilan sera fait sur 

les différents matériaux décrits dans la littérature qui concernent la capture de césium et de 

strontium. Après une description des techniques et des méthodes utilisées dans ce travail, une 

seconde partie sera consacrée à la synthèse et à l’optimisation de nouveaux matériaux 

lamellaires ainsi qu’à leurs caractérisations. Ensuite, une étude des performances sera réalisée 

sur la base des isothermes d’adsorption et une première étude des mécanismes d’adsorption 

sera finalement présentée. 
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1. Les déchets nucléaires 

Les effluents nucléaires proviennent majoritairement du secteur électronucléaire (59%) 

c’est-à-dire des centrales produisant de l’électricité, ainsi que des usines dédiées à la fabrication 

et au traitement du combustible nucléaire (cycle du combustible). Ils proviennent également de 

l’utilisation de moyens nucléaires dans le secteur de la défense (11%) pour les armes, la 

propulsion de navires ou encore dans le secteur médical (1%) pour des activités thérapeutiques 

(Figure II.1) 1. Ces déchets sont alors traités dans des filières de gestion de déchets pour protéger 

la faune et la flore. 

 

 

Figure II.1 : Répartition des déchets nucléaires par secteur économique 1  

 

En France, le plutonium et l’uranium du combustible usé sont extraits (à hauteur de 

96%) et conditionnés afin de les recycler. Les produits de fission (4%) et les actinides mineurs 

sont quant à eux vitrifiés pour être entreposés 2. Ces procédés s'effectuent généralement en 

absence de relargage de radionucléides dans l'environnement. 

Cependant, certaines catastrophes peuvent impacter la dispersion d’effluents nucléaires 

(écoulement, eau de refroidissement des réacteurs...) dans le monde comme les accidents des 

centrales nucléaires de Tchernobyl (1986) ou Fukushima (2011). Toutes ces sources 

potentielles et avérées expliquent donc la diversité de compositions en radionucléides mesurées 

dans les eaux de surfaces. Il existe d’ailleurs une classification des déchets nucléaires. 

 1.1. Les déchets radioactifs 

Ces déchets sont classés selon deux critères : le niveau d’activité qui correspond au 

nombre de désintégrations par unité de temps des éléments radioactifs contenus dans le déchet ; 

et la période radioactive liée au temps nécessaire pour que la quantité de noyaux instables d’un 
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élément radioactif soit diminuée de moitié. Les déchets dont la demi-vie est inférieure à 31 ans 

sont considérés comme à vie courte ou VC et ceux supérieurs à vie longue ou VL. 

En France, la gestion des déchets est réglementée par les articles L. 541-1 et par le code 

de l'environnement. Une législation a tout d’abord été établie en 1991 puis complétée en 2006 

par la loi Bataille (28 juin 2006) sur la gestion durable des matières et des déchets radioactifs 

codifiée par les articles L. 541-2. Elle permet la gestion nationale des déchets nucléaires ne 

disposant pas d’un mode de traitement définitif. Un cadre communautaire pour une gestion 

responsable et sûre du combustible usé et des déchets radioactifs a été adopté le 19 juillet 2011 

par le Conseil de l’Union Européenne afin de doter les États membres d’un cadre réglementaire 
3. 

D’après cette réglementation, les déchets sont classés selon différentes catégories :  

· Les déchets de haute activité ou HA qui correspondent aux déchets (préalablement 

vitrifiés) issus des combustibles usés après traitement. L’activité de ces déchets est de 

l’ordre de plusieurs milliards de Becquerels (Bq) par gramme (le becquerel est défini 

par le nombre de désintégrations par seconde). 

· Les déchets de moyenne activité à vie longue ou MAVL issus du combustible usé après 

traitement et des usines de traitement du combustible (déchets solides présents, par 

exemple, dans les gaines du combustible nucléaire ou dans les boues). L’activité est de 

1 million à 1 milliard de Bq par gramme. 

· Les déchets de faible activité à vie longue ou FAVL sont représentés par les déchets 

graphitiques et radifères essentiellement. Le niveau de radioactivité est de plusieurs 

centaines de milliers de Bq par gramme. 

· Les déchets de faible activité et de moyenne activité à vie courte ou FMA-VC issus de 

l’utilisation, la maintenance et le démantèlement des centrales nucléaires et autres 

installations. La radioactivité se situe ici entre quelques centaines et un million de Bq 

par gramme. 

· Les déchets de très faible activité ou TFA possèdent une activité inférieure à 100 Bq par 

gramme. Ils sont en général stockés directement sur le site et sont en grande partie des 

déchets miniers d’uranium. 

· Les déchets à vie très courte proviennent généralement de la recherche ou du secteur 

médical 3. 
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Tableau II.1 : Moyen de stockage des déchets nucléaires 

 

En fonction de leur activité et de leur durée de vie (vie très courte, vie courte ou vie 

longue) (Tableau II.1), ils peuvent être stockés après avoir été mis sous forme de colis, en 

stockage profond, entreposés en surface, recyclés ou traités le temps de leur perte de 

radioactivité. Le colis (15% de déchets et 85% de matrice) permet de contenir les éléments pour 

éviter la dispersion dans la nature en créant une barrière avec l’environnement. Cette méthode 

satisfait ainsi les normes de transport, d’entreposage et de stockage. Pour les matériaux à haute 

activité placés dans un stockage géologique, des mesures de précautions supplémentaires 

doivent être prises pour que l’eau souterraine ne soit pas en contact avec le colis et ne le dégrade 

pas prématurément. À cet effet, les colis passent tout d’abord par une étape de vitrification (bloc 

de verre homogène), puis sont entourés d’une enveloppe étanche en acier inoxydable. Les autres 

types de déchets sont préférentiellement mis dans une matrice de ciment (déchets solides) ou 

de bitume (déchets liquides, boues) 4.  

1.1.1. Le verre 

Le verre a été initialement choisi dans cette application pour ses propriétés de souplesse 

et de durabilité (stockage de longue durée). Il permet de passer d’une phase liquide à une phase 

solide et de réduire son volume d’entreposage, puis de stockage tout en répondant aux exigences 

de sûreté. Ses propriétés de stabilité thermique, chimique et de tenue à l’auto-radiation, ont fait 

de lui l’une des premières matrices étudiées. Le choix de la France s’est porté sur les verres 

alumino-borosilicates. Le silicium, l’aluminium et le bore polymérisent le réseau vitreux grâce 

aux liaisons fortes et la présence d’alcalins permet généralement de dépolymériser le réseau 
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vitreux et d’abaisser le point de fusion, ainsi que de diminuer la viscosité tout en augmentant la 

réactivité du verre fondu, ce qui facilite son élaboration. Dans ce type de matériaux, le taux 

d’incorporation de produits de fission est de 18,5% 5. Cependant, la métastabilité des verres 

peut provoquer une recristallisation sous une autre forme, au profil thermodynamique plus 

stable que la forme amorphe même si ce processus peut être très lent. De plus, ce type de 

matériau subit peu de transformations sous irradiations et résiste assez bien à l’eau 4. 

1.1.2. Le ciment 

Les déchets solides peuvent également être emprisonnés dans des matrices en ciment. 

Elles résultent d’un mélange de ciment anhydre (généralement Portland), de granulats et d’eau. 

C’est le procédé le plus répandu pour le stockage de déchets à faible ou moyenne activité en 

France et à l’étranger. Cette matrice présente un avantage indéniable (matériau bien connu) 

avec une utilisation facile et un coût modéré. De plus, il est possible de modifier le matériau en 

y ajoutant des additifs et ainsi d’adapter la composition aux déchets que l’on désire stocker 6. 

Toutefois le principal problème de ce type de matrice se trouve dans l’apparition de fissures 

dans le ciment causées par son évolution physico-chimique, par la dégradation des armatures 

et par l’interaction avec les déchets. Un matériau de renfort peut être ajouté pour pallier ou, en 

tout cas, limiter l’apparition de ces fissures 4.  

1.1.3. Le bitume 

Le bitume est la matrice préférentiellement utilisée pour les boues et les liquides 

caractérisés comme déchets de moyenne activité à vie longue. Toutefois, le risque de fuites de 

gaz et/ou de liquide n'est pas exclu. Sous l’effet de gaz de radiolyse, généré par radioactivité 

dans le colis, le bitume peut gonfler. Il risque alors de se déformer et de provoquer des 

altérations mécaniques conduisant à de possibles fuites de gaz nocif. Cette matrice peut aussi 

relarguer des radioéléments lors de l’infiltration de l’eau dans le colis. Les études montrent que, 

lors d’un stockage géologique, la dégradation se produira quelques dizaines de milliers 

d’années après l’entrée de l’eau dans le stockage 4. 

 

En plus des risques énoncés concernant l’intégrité des matrices, le volume du colis est 

un paramètre important pour un futur stockage 4. 
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1.2. Types de radionucléides à décontaminer 

Un accident nucléaire est considéré comme une catastrophe environnementale et 

humanitaire au niveau mondial. Les exemples les plus marquants sont Tchernobyl (1986) ou 

plus récemment Fukushima (2011) dont les divers rejets radioactifs ont contaminé l’air, les sols, 

ainsi que la faune et la flore durant des dizaines de jours et ce à grande échelle. Dans ces rejets, 

différents éléments peuvent être répertoriés comme des gaz rares, des radionucléides à vie 

courte tels que l’iode et les tellures radioactifs, et différents isotopes du césium (produits par la 

fission d’uranium). Le césium radioactif peut se retrouver sous trois formes différentes le 134Cs, 
136Cs et 137Cs (son émission principale est sous forme β- et il possède une activité massique de 

3,12.1012 Bq.g-1) avec des temps de demi-vie respectivement de 2,06 ans ; 13,2 jours et 30,17 

ans 7. Les études ont d’ailleurs démontré que Fukushima avait induit des dépôts dans les zones 

les plus contaminées de césium à hauteur de 3.106 Bq.m-2 et de 20.106 Bq.m-2 pour Tchernobyl 
8. Un territoire est considéré comme « contaminé » à partir de 37.103 Bq.m-2 selon 

l’UNSCEAR. 

Lors de l’accident de Fukushima, une forte pollution radioactive a été observée dans les 

milieux marins (liée au ruissellement d’eau contaminée ayant été en contact avec des déchets 

nucléaires, ainsi qu’aux fuites d’eau de refroidissement des réacteurs endommagés) du 21 mars 

au 6 avril 2011 quand les fissures ont été colmatées à l’aide de silicate de sodium. L’iode 131 

et le césium 137 sont les deux principaux radionucléides dont les scientifiques ont évalué les 

concentrations après l’accident (d’autres ions ont également été relargués comme le tritium, le 

carbone 14, le strontium 90) 9,10.  

La quantité d’iode, elle, a diminué relativement rapidement dans les semaines suivant 

l’accident du fait de sa décroissance radioactive rapide pour ne plus être détectable fin mai 

2011. Les études estiment un rejet de 27.1015 Bq de césium 137 jusqu’à mi-juillet 2011 avec un 

pic le 8 avril  11.  

Le césium peut parcourir de grandes distances dans l’air puis être ramené sur terre par 

des phénomènes météorologiques (pluie…) pour se lier fortement à la surface sans réellement 

se disperser (et donc être moins accessible pour les racines des plantes) mais il se diffuse 

également dans la flore par contact direct. Cependant, dans l’eau, cet élément étant soluble, il 

peut facilement se répandre 12,13. Outre l’environnement, le césium est également nocif pour 

l’homme (par contact direct ou indirect : objet ou denrée alimentaire). Il entre dans le sang et 

se répand ainsi dans tout le corps. Comme le potassium, il envahit les cellules et se concentre 
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préférentiellement dans les muscles (80%), ainsi que dans les os en provoquant des dommages 

dans les tissus et une altération des fonctions cellulaires 14,15.  

Dans l’eau, le césium existe toujours sous forme Cs+. En comparaison avec d’autres 

métaux alcalins non radioactifs, le césium non hydraté est volumineux, son rayon est égal à 170 

pm 16, et appartient à la famille des acides de Lewis mous 17. De plus, il présente une petite 

couche d’hydratation (49 pm), avec 2,1 molécules d’eau immobilisées et de faibles enthalpie (-

280 kJ.mol-1) et entropie (-78 J.K-1.mol-1) 16 d’hydratation  . 

Le strontium est un autre élément rejeté en cas d’accident qu'il est nécessaire de capturer. 

Trois isotopes radioactifs sont ainsi connus, tels que le 85Sr, 89Sr et 90Sr avec des durées de 

demi-vie respectives de 64,8 jours ; 50,5 jours et 29,14 ans 18. Le strontium 90 (principale 

émission sous forme β- et activité massique de 5,05.1012 Bq.g-1) est un des éléments présent (à 

haute concentration) lors des accidents nucléaires, et créé lors du processus de fission dans les 

réacteurs produisant du plutonium 19. Lors de l’accident nucléaire de Tchernobyl, 8000 TBq 

ont été dispersés dans l’atmosphère avec des retombées en France de 1 à 600 Bq.m-2 18. Dans 

l’atmosphère, le strontium est présent sous forme de cendres et, comme pour le césium, il 

retourne dans les sols ou l’eau, où il peut rester en suspension 20. Les sources d’exposition 

humaine les plus importantes restent la nourriture et l’eau potable. Une fois dans le corps 

humain, le strontium atteint la circulation sanguine et est accumulé dans les os, agissant ainsi 

comme un analogue du calcium 20–22. 

En solution, le strontium possède un rayon non hydraté moins important que le césium 

(113 pm) mais une couche d’hydratation importante d’un rayon de 150 pm contenant 6,4 

molécules d’eau et une enthalpie d’hydratation plus importante (due aussi à sa valence) de -

1470 kJ.mol-1 et une entropie de -261 J.K-1.mol-1 

Il est donc nécessaire de développer de nouveaux matériaux poreux capables d’offrir 

une forte capacité de rétention couplée à une haute sélectivité afin de capter les radionucléides 

tels que Cs+ ou Sr2+.  

1.3. Procédés de décontamination 

Un procédé de décontamination est toujours nécessaire lors du traitement des 

radioéléments. En effet, il faut diminuer au maximum la radioactivité du matériau pour 

différencier les éléments possiblement recyclables tout en minimisant les déchets secondaires. 

C’est ainsi que les objets solides sont aujourd’hui généralement décontaminés par des gels et 
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les effluents par voies chimiques (coprécipitation, échange d’ion ou adsorption), 

électrochimiques, membranaires ou par évaporation même si une majorité de procédés se 

tournent vers les traitements chimiques. 

1.3.1. Coprécipitation et décantation 

C’est le procédé le plus répandu pour le traitement des effluents nucléaires. Le sulfate 

de baryum permet ainsi de sorber le strontium 23 et les hexacyanoferrates de retenir le césium 
24. Cette méthode permet de récupérer un soluté qui resterait normalement dissous dans une 

solution et de le faire précipiter avec un matériau tout en liant les particules au lieu de les 

disperser 25. Les particules sont ensuite récupérées par décantation et les boues sont placées 

dans une matrice de bitume ou cimentaire. Deux phénomènes se déroulent en même temps lors 

de ce procédé. La précipitation provoque la formation d’une phase solide et l’élément à 

récupérer s’incorpore dans le matériau.  

Deux types de réacteurs existent pour cela : un procédé continu (volume d’effluent 

important) où l’effluent passe à travers une série de cuves de réacteurs en agitation où les 

réactifs sont ajoutés successivement ; et un procédé de semi-batch (réacteurs semi-fermés) où 

les réactifs sont ajoutés successivement à un volume donné d’effluent 26. Les études ont montré 

que le procédé le plus performant correspond à l’utilisation de réacteurs semi-fermés (Figure 

II.2) 27.  

 

Figure II.2 : Schéma d’un réacteur et décanteur semi-fermé 

Le réacteur est constitué de deux compartiments : une zone de précipitation avec la 

partie basse sous agitation et où il est possible d’introduire les réactifs et l’effluent ; et un 
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décanteur au-dessus pour réaliser la séparation solide-liquide 26. Le désavantage de ce procédé 

reste tout de même la quantité de boues produites. 

1.3.2. Échange d’ions - Sorption 

1.3.2.1. Phénomène de sorption 

Le phénomène de sorption correspond à l’adsorption ou l’absorption d’une substance par 

une autre avec la création d’une interaction. Il existe ainsi des interactions physiques, chimiques 

ou encore électrostatiques : 

· La sorption physique est un phénomène physique réversible entre les espèces adsorbées 

et la surface du matériau. L’interaction résultante est faible et de type Van der Waals. 

La chaleur d’adsorption est généralement inférieure à 50 kJ mol-1. 

· La sorption chimique est, elle, caractérisée par une chaleur d’adsorption (entre 100 et 

500 kJ mol-1) et des interactions plus fortes.  

· Les interactions électrostatiques impliquent la formation d’interactions de Coulomb 

entre un ion adsorbé et un groupe fonctionnel chargé. 

La double couche ionique (Figure II.3) permet de décrire la variation du potentiel électrique 

aux abords de la surface. Les cations solvatés migrent et s’adsorbent sur la surface par des forces 

électrostatiques. La couche de Stern est définie comme une couche compacte d’ions immobiles 

fortement adsorbés sur la surface. Il est important de noter qu’il n’existe pas de charges libres 

à l’intérieur de cette couche. Au-delà, la couche diffuse est caractérisée par la présence d’ions 

mobiles sous l’influence des forces électrostatiques et de la diffusion 28.  

Les ions en solution possèdent une couche d’hydratation qu’ils conservent ou non lors de 

la sorption. Lors d’une adsorption spécifique, la formation de la liaison entre l’ion et la surface 

surpasse l’énergie de solvatation entre l’ion qui quitte la surface et le solvant. Les ions perdent 

partiellement cette couche en interagissant avec la surface. À l’inverse, si les interactions 

solvant-ion sont plus fortes que les interactions ion-surface, les ions gardent leur couche 

d’hydratation. L’adsorption est alors non-spécifique. Les adsorptions spécifiques et non 

spécifiques sont respectivement gouvernées par des interactions chimiques et par des forces  

électrostatiques. 
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Figure II.3: Modèle simplifié de la double couche ionique 

1.3.2.2. L’échange d’ions 

L’échange d’ions, notamment par les colonnes échangeuses d’ions, permet une 

décontamination importante tout en limitant la production de déchets secondaires. Cet échange 

est basé sur l’inter-échange d’ions provenant de deux phases différentes 29. Pour utiliser ce 

procédé, l’effluent doit respecter certains critères, comme une faible concentration de solides 

en suspension, une teneur en sel limitée et les radionucléides doivent être sous la forme ionique 

désirée 30. De plus, l’échange d’ion peut être sélectif ou indifférent selon différents critères 

comme la taille, la charge de l’ion et du site d’adsorption. En effet, il est nécessaire d’étudier 

auparavant l’affinité des ions en fonction des sites d’adsorption. Quand cette affinité est 

importante, l’énergie d’interaction augmente. 

L’échange d’ions est un processus sélectif, réversible et stœchiométrique entre un ion 

mobile de l’échangeur et celui d’une phase liquide. Chaque contre-ion relargué est remplacé 

par l’équivalent d’une autre espèce ionique possédant le même signe et une valence permettant 

l’électroneutralité 31. Il existe ainsi des échangeurs cationiques et des échangeurs anioniques.  

Le principe est simple : un effluent traverse une colonne de part et d’autre (avec 

possibilité de régénération de l’échangeur d’ions lors de la saturation de la colonne) et, en sortie, 

la concentration de radioéléments est mesurée en fonction du temps par la courbe de Percée. 

C’est une méthode semi-continue due aux étapes indispensables de régénération, remplissage 

et rinçage 30. Au début du traitement, l’élément à capter est complètement retenu par 
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l’échangeur, puis, en continuant à faire circuler l’effluent, l’échangeur se sature et la courbe 

présentera un plateau de concentration décrivant la limite de l’échangeur. 

1.3.2.3. Résines échangeuses d’ions 

Les résines échangeuses d’ions ont été et sont toujours très utilisées pour la 

décontamination des effluents 32. Ces matériaux sont généralement de forme sphérique et 

présentent une granulométrie monodispersée. Ils sont aussi insolubles dans l’eau, possèdent une 

grande surface spécifique et sont constitués d’un squelette généralement à base de styrène et 

dont les chaînes de polymères sont réticulées par des groupements qui possèdent des sites 

chargés permettant l’échange d’ions. Les groupements les plus communs sont COOH 

faiblement ionisé en COO-, SO3H qui s’ionise fortement en SO3
-, NH2 qui attire faiblement les 

protons pour former NH3
+, les amines tertiaires et secondaires, et NR3

+ (R correspondant à un 

groupement organique) 31. 

Les avantages définis, les résines échangeuses d’ions présentent aussi quelques 

inconvénients. Ces matériaux peuvent se dégrader thermiquement, chimiquement et 

mécaniquement. Cet effet peut être dû aux radiations (dégâts sur le squelette et sur les groupes 

fonctionnels) 33,34, mais aussi aux forces de friction, aux différents débits de solution, aux 

gonflements ou pressions osmotiques et à la température. Le matériau étant composé d’une 

large partie organique, la température influe grandement sur la structure. La dégradation 

chimique peut apparaître lors d’une oxydation influant sur la réticulation du polymère. Le risque 

d’explosion thermique existe également quand de l’acide nitrique ou d’autres oxydants forts 

sont présents en solution 35.  

Pour pallier à ces problèmes, les études se portent maintenant sur l’utilisation de 

matériaux inorganiques. 

1.3.2.4. Autres matériaux inorganiques 

De nombreux matériaux inorganiques sont à l’étude pour une utilisation dans des 

procédés de décontamination. Ces matériaux présentent des propriétés pouvant remédier aux 

inconvénients des résines échangeuses d’ions. Un des paramètres à prendre en compte est le 

coût des matériaux comparativement aux zéolithes et aux argiles qui sont peu coûteuses  36. Par 

exemple, une argile comme la séricite coûte environ 5$/kg alors que les résines échangeuses 

d’ions coûtent entre 30 et 50$/kg 37. Outre l’investissement financier, ces matériaux possèdent 

aussi généralement une grande surface spécifique et une grande capacité d’échange cationique 
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(CEC), ainsi qu’une cinétique d’adsorption rapide offrant des performances intéressantes pour 

l’adsorption d’ions dans ces matériaux 38. De plus, il est possible de les fonctionnaliser, c’est-

à-dire de fixer des groupements sélectifs en surface qui permettent d’interagir plus fortement 

avec le radionucléide désiré et donc d’augmenter les performances du solide 36. Les échangeurs 

inorganiques présentent généralement une bonne stabilité lors d’expositions aux radiations mais 

aussi à l’encontre des modifications de leurs propriétés chimiques, thermiques et mécaniques 
39. Le pH du milieu peut également avoir une incidence sur l’adsorption 35 et, certains matériaux 

ne sont pas stables à pH basiques ou acides. Les études permettent ainsi de choisir un matériau 

préférentiel en fonction du milieu à décontaminer.  

Ces matériaux sont donc très intéressants pour décontaminer les effluents nucléaires 

mais le principal inconvénient (identique à celui des résines organiques) reste la compétition 

possible avec d’autres cations présents dans le milieu. Par exemple, le sodium et le potassium 

sont des compétiteurs importants pour l’adsorption de césium ou de strontium 36. 

 

La partie suivante permettra d’avoir un aperçu des matériaux inorganiques étudiés ou 

utilisés pour la décontamination nucléaire par rétention des radionucléides tels que le césium 

ou le strontium.  

2. Matériaux pour la décontamination 

Les deux matériaux les plus étudiés pour l’échange d’ions sont les zéolithes et les 

argiles. Les zéolithes ont d’ailleurs été utilisées lors de la catastrophe de Fukushima pour 

essayer de limiter la dispersion des radionucléides dans les eaux bordant la centrale 40.  

2.1. Les argiles 

Les argiles sont des matériaux à base d’aluminosilicates possédant une surface 

spécifique mesurée par la méthode BET comprise entre 40 et 80 m2.g-1 (à partir des résultats 

d’adsorption du diazote). Elles ont longtemps été étudiées pour leurs propriétés de rétention 

d’eau, de gonflement et d’échange ioniques. Différentes argiles ont, de ce fait, été utilisées pour 

la décontamination d’effluents nucléaires comme les argiles Akadama, la sericite, la laterite 

(appartenant au groupe des kaolinites), l’illite… 36,37,41,42. Ces matériaux constituent une 

barrière efficace limitant le mouvement de l’eau et des cations. La rétention d’eau provoque le 

gonflement de la structure en feuillets, et lorsque l’argile est suffisamment saturée en eau, les 

cations présents dans l’espace interfoliaire sont facilement échangeables (cations 

compensateurs). 
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Les argiles présentent une acidité de Lewis et de Brönsted qui permettent d’augmenter 

la capacité d’adsorption 37. L’efficacité d’adsorption varie en fonction du pH et se trouve 

généralement optimale autour de 5. En milieu acide, une compétition avec les protons et le 

césium (par exemple) existe pour les mêmes sites d’adsorption, rendant l’échange moins 

favorable 37.  

Tableau II.2 : Capacité d’échange du césium et du strontium pour différentes argiles dans 

l’eau ultra-pure 

Matériaux Capacité d’échange 

pour Cs+  

(mmol g-1) 

Capacité d’échange 

pour Sr2+ 

(mmol g-1) 

Références 

Bentonite 0,91 0,60 38,43 

Montmorillonite 0,83 0,50 44,45 

 

La bentonite et la montmorillonite (Tableau II.2) présentent des capacités d’échange 

maximum (dans l’eau ultra-pure) intéressantes pour le césium et pour le strontium, bien 

qu’inférieures à 1 mmol.g-1. L’enthalpie d’échange de ce type de matériaux montre que la 

réaction est dirigée par les forces de Van der Waals et les interactions électrostatiques (lorsque 

des cations compensateurs sont présents dans l’espace interfoliaire). L’énergie négative de 

Gibbs indique aussi que la sorption de césium est spontanée quand des cations mobiles, tels que 

le sodium, sont présents en surface 41. 

Face à ces valeurs, d’autres matériaux ont été étudiés comme les zéolithes pour essayer 

d’augmenter la capacité de sorption et ainsi optimiser la sorption de radionucléides.  

2.2. Les zéolithes 

Les zéolithes sont structurellement des aluminosilicates cristallisés microporeux dont la 

charpente est composée d’enchaînements d’unités élémentaires de tétraèdres de SiO4 et AlO4
- 

reliés par des atomes d’oxygène. Ils forment alors des unités secondaires formant un réseau 

poreux régulier, possédant des cavités (ou cages) et des canaux de dimension calibrée. Chaque 

tétraèdre AlO4
- présent dans la structure induit une charge négative qui est compensée par des 

cations compensateurs (ou extra-réseau), tels que Ca2+, Mg2+ ou K+. Le rapport Si/Al, 

caractéristique des zéolithes, est supérieur ou égal à 1 ; cette valeur affecte les propriétés de 

sélectivité d’adsorption du matériau. En fonction de la zéolithe étudiée, la surface spécifique 
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mesurée à l’azote varie entre 100 et 1000 m2.g-1, présentant ainsi une surface développée bien 

plus importante que les argiles. Cette différence est liée à une plus grande accessibilité de la 

porosité, contrairement aux argiles dont les feuillets restent fermés du fait de la faible 

interaction avec la molécule d’azote. 

Une attention particulière s’est portée sur ces matériaux dès la fin des années 50, en 

particulier la clinoptilolite qui est efficace pour adsorber le césium et le strontium. Les zéolithes 

possèdent aussi généralement une capacité d’échange supérieure aux argiles et la zéolithe A est 

par exemple très sélective au strontium et au césium (Tableau II.3) 46. Cependant, les zéolithes 

naturelles peuvent présenter des impuretés susceptibles de diminuer considérablement leur 

capacité de sorption telles que le quartz généralement présent dans les clinoptilolites 47. Tout 

comme les argiles, la sorption du césium dans la clinoptilolite est spontanée et exothermique 

avec des énergies correspondant aux énergies d’interactions électrostatiques (échange d’ion) 48.  

Tableau II.3 : Capacité d’échange du césium et du strontium pour différentes zéolithes 

dans l’eau ultra-pure 

Matériaux Capacité d’échange 

pour Cs+ 

(mmol g-1) 

Capacité d’échange 

pour Sr2+ 

(mmol g-1) 

Références 

Clinoptilolite 1,20 0,11 49,50 

Zéolithe A 1,65 1,25 46  

Zéolithe Na-X 1,69 - 38 

 

2.3. Autres matériaux inorganiques pour l’adsorption de césium et strontium 

Mis à part les zéolithes et les argiles, de nombreuses études se tournent à présent vers 

d’autres matériaux inorganiques dont les matériaux lamellaires (autres que les argiles) qui 

semblent proposer des propriétés intéressantes. La mise en forme est aussi un point crucial dans 

ce type d’études afin de récupérer le matériau après sorption. 

 

Cette partie est extraite d’une revue en soumission dans le journal Advances and 

Colloïd in Interface Science : « Recent Developments in Inorganic Materials for Adsorptive 

Retention of Cesium and Strontium: Synthesis and Shaping, Sorption Mechanism, Capacity, 

and Selectivity – A Review” D. Alby1, C. Charnay1, M. Heran2, B. Prelot1, J. Zajac1
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2. Powdered Materials  
This chapter is devoted to a review of the synthesis routes by 

which new inorganic sorbents are prepared in a powdered form. 
The most pertinent and relevant information is also provided about 
their structure and surface properties, as well as their selectivity and 
adsorption capacity for cesium and strontium. Whenever possible, 
the suggested mechanism for metal retention on the surface of such 
materials is reported. 

The materials described in the present paper are listed in Table 1 
together with their surface area and pore volume parameters. When 
various values of such parameters have been reported in the 
literature for a given material family, the minimum and maximum 
values are given. 

 

 

The sorption performance of solid materials may usually be 
described in different ways. A complete description of the 
equilibrium sorption process is provided by an adsorption isotherm 
describing the relationship, at a fixed temperature, between the 
amount of a given component retained by a unit mass of solid 
material and the equilibrium concentration of this component in the 
supernatant solution [1–5]. In some papers, the use of distribution 
constants (or coefficients), Kd (usually expressed in mL g-1), 
calculated or determined experimentally under particular 
conditions (e.g., a given initial concentration of the solute 
component in the aqueous solution at a fixed temperature) offers an 
alternative way to evaluate the efficiency of the sorption process 
[6–8]. From the temperature dependence of the solute sorption, it 
is also possible to obtain estimates of the adsorption enthalpy, 
Gibbs energy, and entropy [6–9]. 

 

Table 1: Specific surface area and pore volume parameters of selected materials 

 
 

Specific surface area  
(m2 g-1) 

Pore volume  
(cm3 g-1) 

References 

Titanate nanotubes  205-240 0.35 [1,2,10–13] 
Titanate nanofiber 20-127 0.08 [10,11,14–17] 
Titanate nanoribbons 26-123 0.06-0.17 [11,18–21] 
Titanate nanowires  30-106 0.27 [2,11,22,23] 
Silicotitanate 50-150 0.25 [24–26] 
Vanadate nanofibers 100-232 0.20-0.32 [27,28] 
Na-Birnessite 75  [29] 
Birnessite 50-300  [30] 
Birnessite 85 0.39 [31] 
Ammonium molybdophosphate 88.5  [32] 
K2[CoFe(CN)6] 62  [33] 
Hydroxyapatite  20-364 1.00 [34-36] 
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Table 2: Cesium and strontium sorption performance of various materials (Kd in mL g-1) 

Material Sorption capacity (×10-3 mol g-1) Log (Kd) References 

Cs Sr Cs Sr 

Nanotube titanates 1.50 0.76 3.20 6.00 [1,11,37] 
Nanofiber titanates 0.50 0.63 2.25  [1,11,38] 
Nanoribbon titanates 1.02  2.50  [11] 
Nanowire titanates 0.94  2.60  [11] 
Crystalline SilicoTitanates 1.90-4.40 2.00 3.50 4.60 [25,26,39–41] 
Hexagonal Tungsten Bronzes (HTB) 0.04 - 0.20 0.08 - 0.12 4.60 – 5.00 3.36 – 4.00 [42,43] 
Mo-HTB 0.44 3.48   [42] 
Pyrochlore   3.77  [42] 
Manganese oxide 0.52, 1.00, 1.90 1.15 2.49, 2.90, 3.63, 3.80  [4,44–47] 
K2[CoFe(CN)6] 0.34-0.37  4.70  [33] 
K2[CoFe(CN)6] 0.30-0.50  4.00-4.17  [48] 
KMS-1 1.70  3.50-4.14  [49] 
KMS-2 4.00 0.99 5.00 5.17 [50,51] 
Synthetic hydroxyapatite  0.15, 0.29, 0.35   [52–54] 
Biogenic hydroxyapatite  0.40   [55] 
Graphene oxide–hydroxyapatite 
nanocomposites 

 8.00  3.90 [38] 

Hydroxyapatite  4.00   [38] 

   Frequently, the adsorption isotherm approaches a linear form at 
very low equilibrium concentrations (Henry's law region [56–58]). 
The Henry constant, KH, is thus a thermodynamic equilibrium 
constant in this region and it gives an indication of the solute 
affinity towards the solid surface: it increases with increased solute-
solid affinity. For a treatment process to be efficient in very dilute 
solutions, the corresponding adsorption isotherm should possess a 
quasi-vertical linear portion within the Henry's law region. In 
concentrated solutions, the adsorption isotherm usually exhibits a 
long saturation plateau, where the amount adsorbed levels off at 
higher equilibrium concentrations or tends asymptotically to the 
saturation limit. In such a case, the plateau adsorption value is a 
valuable measure of the maximum sorption (retention) capacity of 
the solid material for a given component. When the adsorption 
curve has no a strict plateau region, the maximum retention 
capacity is sometimes evaluated by fitting the experimental 
sorption values to some model equation for adsorption isotherm 
[6,9,49]. Nevertheless, very careful attention should be paid to this 
data processing since some of the adsorption models directly 
transposed from the theory of gas sorption (e.g., Langmuir or 
Dubinin-Radushkievitch models) do not necessarily describe 
correctly the complex mechanism of adsorption from solution 
[59,60]. 

In the following sub-sections, the performance of selected 
materials is discussed in terms of the properties outlined above. The 
sorption capacity and logarithm of the distribution constant towards 
cesium and strontium reported in the literature, usually obtained 
under ideal conditions, are summarized in Table 2. 

2. 1. Titanate based materials 
Titanate substances are known to be stable with respect to 

radiation, as well as chemical, thermal, and mechanical changes 
[1,61]. Moreover, these compounds are characterized by an 
excellent ion-exchange capacity and a fast kinetics of sorption 
compared to clays [10,62–65]. Crystalline SilicoTitanates (CST) 
presenting a structure of sitinakite are largely used for the cesium 
capture since they are easily available in the market [61,66]. Recent 
studies have been also based on layered materials, i.e. layered 
titanate structures in different morphologies: nanotubes, nanowires, 
nanofibers or even nanoribbons [11,14,67–69]. The interconnected 

TiO6 octahedra constitute the basic units of the zigzag thin layered 
structure in titanate materials. One-dimensional (1D) structures are 
composed of negative layers compensated by exchangeable sodium 
ions located within the interlayer space (i.e., pore space). Such 
compensating counter-ions play an important role in the stability of 
the whole structure as they are strongly held in the interlayer space 
[1,5,11,15,61,70]. The 1D structure offers a great surface-area-to-
volume ratio, thereby leading to a potentially enhanced retention 
performance in comparison with other materials [61].  

The CST materials are composed of tetragonal Ti4O4 units linked 
together through silicate groups with respect to the a- and b-axis. 
In the c direction, the cubane groups linked through oxo-groups 
form a framework presenting some tunnels. CST are viewed as 
elliptical eight-membering tunnel structures filled with cations 
capable of being exchanged with radioactive elements [39,61]. It is 
possible to distinguish three different exchangeable sites: (i) lying 
within the framework, (ii) placed close to the framework, and (iii) 
localized at the center of the tunnels.  

The specific surface area and pore volume parameters 
characterizing various titanate structures have been collected in 
Table 1. Layered compounds, and titanate nanotubes in particular, 
possess specific surface areas higher than those of silicotitanates. 
The specific surface areas of nanofibers, nanoribbons and 
nanowires are of comparable magnitude but they are smaller than 
those of nanotubes or the CST materials. 

In very acidic media, titanate structures can be converted to 
anatase-type titanium oxides characterized by a lower sorption 
performance [11,71]. 

2.1.1. Synthesis procedures 
a) Titanate nanostructures 

Titanate nanostructures are synthesized during a hydrothermal 
process. For this purpose, a precursor of titanium dioxide is mixed 
with a solution of NaOH or KOH to obtain a suspension, which is 
subsequently placed in a polytetrafluoroethylene (PTFE) autoclave 
under a constant stirring during 3 days. The as-obtained product is 
filtered and washed first with water, hydrochloric acid and then 
again with water to reach a pH of 8-9 [11,15,72]. When starting 
with TiO2, a variety of nanostructured materials can be achieved, 
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depending on the synthesis conditions utilized 51. Titanate 
nanotubes are prepared by using a solution of NaOH and by 
applying a thermal treatment ranging from 110 to 150°C. Further 
chemical or thermal treatment may lead to short titanate nanotubes 
having different sizes, anatase or rutile nanorods, nanoparticles, 
and sodium titanate nanorods. Titanate nanofibers are formed by 
following a similar synthesis with the use of a NaOH solution at 
150°C. A subsequent thermal treatment allows obtaining TiO2-B 
nanofibers, anatase nanofibers, and microfibers. 

b) Crystalline SilicoTitanates (CST) 
Crystalline SilicoTitanates (Na-CST: Na2Ti2SiO7·2H2O) are 

synthesized hydrothermally at 190°C between 3 and 10 days from 
alkaline gels. The resulting product is filtered, washed with water 
and dried overnight. An ion exchange is then performed to obtain a 
H-CST form [65,66]. 

2.1.2. Capacity and selectivity of cation sorption 
Some literature data on the distribution coefficient, Kd, as well 

as sorption capacity toward cesium and strontium of various 
titanate materials are included in Table 2. The detailed analysis of 
these data indicates quite similar sorption performance of 
Crystalline SilicoTitanates and nanotube materials, especially in 
terms of distribution coefficient. Nevertheless, the sorption 
capacity of the CST materials toward both solutes appears to be 
somewhat higher. Nanoribbons, nanowires, and nanofibers display 
smaller sorption capacities toward cesium, which is attributed to 
lower specific surface areas and pore volumes of these materials 
(see Table 1). The comparison between nanotubes and nanofibers 
(Na2Ti3O7) for the cesium uptake clearly showed that titanate 
nanotubes were capable of reaching 100% of their cation exchange 
capacity against only 70% obtained when using nanofibers. 
Moreover, the kinetics was fast since the maximum uptake value 
was obtained after 10 minutes for both materials [1].  

In acidic media, the selectivity for cationic exchange followed 
the following order: Cs+ > Rb+ >> K+ >> Li+. As far as the cesium 
uptake is concerned, the exchange rate was enhanced when the pH 
increased [39]. The highest sorption capacity towards radioactive 
cesium was reached at high pH values (7-9); it was found to 
decrease afterwards [11]. It should be notified that sodium cations 
were exchanged with protons at lower pH values [61,73]. 
Quantitatively, the exchange rate reached, at the most, 20% at pH 
2 [5]. The selectivity towards cesium was explained by its high 
coordination number due to the presence of various hydration sites 
in the tunnels [40]. When the Cs+ sorption occurs in nanotubes, the 
incoming cations should be dehydrated and this step was 
energetically favorable for Cs+ [11]. The presence of sodium and 
potassium in the cesium solution put into contact with the solid 
phase caused the values of the distribution coefficient to decrease, 
thus illustrating an important competition among various inorganic 
cations: the higher the concentration of ions, the smaller was the 
distribution coefficient [11]. 

2.1.3. Specific mechanisms of cation retention 
a) Layered materials 

Regarding nanotubes, the morphology of the structure 
underwent some changes upon cesium uptake as the nanotubes 
became shorter and thicker with the concomitant increase in the 
interlayer space. Nevertheless, the layered structure was 
maintained even though the interlayer space was expanded to 
accommodate bigger cations [1]. The fibril morphology and 

organization were also kept unchanged, but a significant amount of 
cesium incorporated induced some deformation of the titanate 
layers. For initial materials, tri-titanate nanofibers could be 
transformed into hexatitanate (Na2Ti6O13) during heating at 300°C, 
whereas an intermediate compound was formed during calcination 
at 100°C. At the latter temperature, a contraction of the layers 
resulted in a release of Na+ and OH- ions from the interlayer region. 
The loss of Na+ and OH- became more important when the sample 
was heated at 300°C. This led to a formation of a new stable phase 
containing a significant amount of Cs+ which appeared after a phase 
transition. Cs+ cations were entrapped and sequestrated in the 
tunnels of the nanofibers where they replaced the pristine Na+ 
counter-ions. The phase transition could be described as follows,  

2Na2Ti3O7 + (1-0.5x)Cs+ + (1-0.5x)H+ + H2O → NaxCs1-0.5xH1-

0.5xTi6O13 + (4-x)Na+ + 2OH- 

As the titanate product is more stable at high temperatures, it is 
of interest for storage applications in the case of sequestration of 
radioactive cations [1,14,61].  

b) Crystalline SilicoTitanates 
Upon cesium exchange with H+ or Na+ in the CST materials, Cs+ 

was located in the tunnels and formed 8-bonds with silicate 
oxygens and 2-bonds with water. Since the length of the Cs-O bond 
was almost equal to the sum of the ionic radii of cesium and 
oxygen, any other ion could not fit into the tunnels. Because of the 
size of cesium cations, they can occupy only such sites and not the 
ones within the framework or close to it [39,74]. The repulsive 
forces acting between cesium ions situated outside the tunnels and 
water molecules localized at the center of the tunnels induced a 
change in the orientation of the H2O sites. This resulted in the 
displacement of hydroxyl groups, which caused the rotation of the 
TiO6 structures to form (Cs, H)-CST [61]. It also brought about the 
rehydration of the cesium cations and, therefore, minimized the 
total energy of the system [66]. Once cesium cations were retained 
in the structure, the Na+ ions surrounding the framework were 
unable to participate in further ion exchange [74]. In the case of 
wastewater treatment where a competition with Na+ exists, the 
cation exchange was more difficult to carry out and the amount of 
Cs+ exchanged was significantly reduced [39,70].  

2.2. Vanadate based materials 
Vanadium oxides have been considered for their pH-depending 

properties and their selectivity for cesium sorption. Vanadate 
nanofibers having a layered monoclinic structure with a formula of 
Na2V6O16·3H2O exhibit specific surface areas somewhat higher 
than those of the titanate based materials, making them interesting 
in view of radionuclide sorption applications (Table 1). They can 
be obtained by a hydrothermal synthesis. For this purpose, V2O5 
and NaF are added into aqueous solution and stirred. This solution 
is placed in a PTFE autoclave for 24 hours. The resulting precipitate 
is washed several times with water and anhydrous alcohol to be 
dried [5]. 

2.2.1. Capacity and selectivity of cation sorption, sorption 
mechanism 

Vanadate nanofibers were characterized by an important 
adsorption capacity, with a value (i.e., 3.29×10-3 and 1.10×10-3 mol 
g-1 towards Cs and Sr, respectively) being almost twice that of 
titanate nanotubes [5]. 
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Figure 2: Effect of  Na+ concentration at 30°C (left panel) and temperature at [Na+] = 0.01 mol L-1 (right panel) on the distribution coefficient, 
Kd, towards cesium sorption onto zirconium molybdate tungstate from aqueous solutions ([Cs+]=7.5×10-5 mol L-1 ; [HNO3]=1.0 or 2.0 mol 
L-1) [75]

The fibril morphology was kept unchanged after cesium capture. 
Upon the exchange between sodium and cesium cations, the 
interlayer spacing increased accordingly. This was due to a greater 
size of Cs+ [5,76]. This change was irreversible and cesium ions 
were therefore permanently entrapped within the structure [5]. The 
high adsorption capacity was explained by the fact that the 
deformation of the vanadate structure occurred once a large amount 
of Cs+ had been exchanged. A high mechanical strength and a 
weaker deformation ability was therefore invoked to justify such 
behavior [5]. In the region of neutral pH values, the uptake of 
cesium ion attained almost 100%. When the pH became more and 
more acidic, the sorption capacity decreased due to the competition 
between Cs+ and H+. Despite this trend, the capture performance 
remained interesting since it was still near 60 % at low pH values.  

The effect of competition between Cs+ and Na+ ions on the 
cesium sorption capacity was studied in high Na-concentration 
solutions (100 or 250 ppm) where the molar ratio of Cs+ to Na+ 
ions was as high as 1:10 or 1:32. The cesium uptake was 
demonstrated to decrease slowly with the increase in the Na+ 
concentration, although the maximum amount of Cs+ retained by 
the sample of sodium vanadate remained at a sufficiently high level 
[5].  

2.3. Tungsten based materials 
Tungsten based materials include a large class of frameworks in 

which tungsten is associated with other compounds, like tungsten 
bronze-based materials [77,78], zirconyl tungstate membranes 
[79], tungstate based-glass [80], thorium tungstophosphate [81]. 
These structures possess a high resistance to radiation, as well as 
good chemical stability and durability.  Furthermore, they can be 
utilized in acidic media [42,77]. 

 The tungsten based materials tested for cesium sorption 
represent mostly hexagonal tungsten bronzes (HTB) and 
pyrochlores (PYR) containing oxides of transition metals from 
groups V and VI. Their frameworks are built of corner-sharing 
octahedra containing tungsten, niobium, and molybdenum. The 
materials also contain 3- and 6- membered ring tunnels with water 
molecules, hydroxyl groups, oxygen anions and exchangeable 
cations [42]. The nature of the cation confined in the tunnels has a 
great impact on the structure. For example, Na+ favored the 
formation of tetragonal bronzes, while Cs+ produced hexagonal 
structures [77]. Concerning the cesium retention, it was possible to 
replace all sodium cations present in the HTB structure at high 
cesium concentrations. In contrast to the previously described 
materials, the pH did not affect the cesium sorption in a range of 1-
11 [42]. 

2.3.1. Synthesis procedures 

 a) Hexagonal tungsten bronze Na0.2MoyW1-yO3.ZH2O (y=0-
0.2) 

An aqueous solution of Na2WO4 is acidified and undergoes a 
hydrothermal treatment during 2 days to be finally washed with 
water until obtaining neutral pH and dried in order to achieve 
molybdenum doped phases [42,77,82]. 

b) Hexagonal pyrochlore tungsten oxides MxWO3+x/2.ZH2O 

The material is obtained upon appropriate hydrothermal 
treatment by following an acid hydrolysis of sodium tungstate 
[42,82]. 

2.3.2. Capacity and selectivity of cation sorption, sorption 
mechanisms 

 According to the data reported in Table 2, the pyrochlore 
samples present a selectivity for cesium retention, which is 
somewhat lower than that of HTB. Furthermore, the use of 
tungstatedoped with molybdenum results in an increase in the 
sorption capacity toward cesium. Similar trends can be observed in 
the case of strontium retention, although a spectacular increase in 
the Sr sorption capacity of Mo-HTB is worth noting. The 
differences in the material performance were again attributed to the 
ionic radii of the adsorbed elements [42]. The insertion of 
heteroatoms in the W6+ structure is a good solution to model the 
material selectivity since this may affect the nature of ion-exchange 
sites (their size and acidity) [42]. For example, with the use of 
Mo6+, the structure deterioration of the Moy-HTB material (with 
y= 0, 0.05, 0.10, 0.15, 0.20) was showed to be amplified with 
increasing Mo addition [42]. 

 The presence of sodium in solution did not really modify 
the sorption of cesium, which can be of interest for industrial 
applications. Similar conclusions were obtained for solutions 
containing K+ or Ca2+ [42]. On the contrary, zirconium molybdate 
tungstate (Z-M-W) exhibited a decrease in the distribution 
coefficient for cesium sorption when the sodium concentration in 
the multi-component aqueous phase increased (see Figure 2). This 
parameter also diminished with raising the temperature and HNO3 
concentration (see Figure 2). 

It was observed [77,78] that the leachability of cesium ions from 
the tungstate structure was rather poor. These materials could be 
converted into leach resistant ceramics during calcination, but it is 
important to note that the cation substitution modified the solubility 
of the compound [78].  

2.4. Manganese oxide or birnessite 
Birnessite, a natural layered metal oxide found in soils and 

marine environments, exhibits ion-exchange properties and, as 
such, plays an important role in the distribution of heavy metals 
[45]. It has good thermal stability and radiation resistance which 
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make it interesting for decontamination uses [44]. Its chemical 
composition is given by a formula of (Ax)[αzMnIIIyMnIV

1-y-

z]O2.nH2O, where α denotes the vacancies in a MnO6 sheet, and the 
symbols in the round and square brackets refer to the interlayer sites 
in such a sheet and the metal ions in the interlayer sites, 
respectively. In the case of Na-birnessite, x can take values going 
up to 0.7. Alkali and alkaline earth metal ions with large dry ionic 
radii are localized on the crystal water sheet, whereas the transition 
metal ions with small ionic radii are placed above and below the 
vacancies in the MnO6 sheets [45]. Manganese oxide presents 
sheets of edge-sharing MnO6 octahedra where Mn3+ or vacancy 
substitute Mn4+ are situated in the octahedral layers, resulting in a 
net negative layer charge. The latter charge is compensated by 
various hydrated cations, mostly sodium or calcium, localized in 
the interlayer space [4,45,83]. Na-birnessite can be prepared by a 
low-cost and facile synthesis 52. For this purpose, NaOH is added 
to a MnCl2 solution while oxygen is bubbled. The precipitate 
formed is collected, washed, and dried [4,45,83].  

The specific surface area and pore volume parameters of some 
birnessite derivatives studied in the literature are given in Table 1. 
The specific surface area varies as a function of the synthesis 
procedure and conditions but remains in general of the order of 100 
m2 g-1. 

2.4.1. Capacity and selectivity of cation sorption, sorption 
mechanisms 

The cesium sorption was proposed to follow the reaction 
described below [44]: 

 Mn–OH + Cs(OH)+ ↔ Mn–O–Cs+ + H2O 

Table 2 reports high values for distribution coefficients of 
different birnessite derivatives. The cesium sorption capacity can 
also reach values up to 2.00×10-3 mol g-1. Nevertheless, in the 
presence of Na+, the value of log(Kd) dramatically decreased from 
2 to 0 with increasing the Na+ concentration [45]. 

Mishra et al. demonstrated that in 6.0×10-5 mol L-1 solutions of 
such cations as Na+, K+, Ca2+, Ni2+, Mg2+, Sr2+, Ba2+ at 30°C, the 
cesium uptake by hydrous manganese oxide (HMO) was affected 
to an extent depending on the nature of competing cation [44]. For 
a cesium concentration of 1.0×10-5 mol L−1 in the initial solution, 
the order of decreasing effectiveness of the cation in depressing the 
quantity of Cs+ sorption (its value reported in parentheses) was the 
following: Sr2+ (0.745×10-6 mol g-1) > Ba2+ (0.765×10-6 mol g-1) > 
Mg2+  (0.771×10-6 mol g-1) > Ca2+ (0.793×10-6 mol g-1) > Na+ 
(0.801×10-6 mol g-1) > K+ (0.813×10-6 mol g-1) > Ni2+ (0.838×10-6 
mol g-1). In practice, only the presence of Ba2+, Sr2+, Mg2+, and Ca2+ 
had a noticeable impact on the cesium uptake. Nevertheless, the 
competition among metal ions for the solid surface limited the 
adsorption process [44]. 

The impact of water salinity was also tested at different pH 
values by adjusting the sodium chloride concentration to 3.5 % 
(i.e., 0.6 mol L-1), as usually found in ocean water [84]. The 
sorption capacity of HMO toward cesium was high for pH values 
ranging between 4 and 10. However, in the range of acidic pH, the 
adsorption decreased rapidly. The uptake of cations was generally 
favored against anion sorption at pH values above the point of zero 
charge (PZC) [84]. It is worth noting that the PZC of this kind of 
material was found to be around 2.8, in accordance with the result 
reported elsewhere [85]. The competition with alkali and alkaline 
metals appeared particularly strong at pH 6 and the presence of K+, 
Na+, Mg2+, and Ca2+ depressed the cesium uptake [84]. This 
decrease was very significant upon addition of potassium and 
sodium (see Table 3). 

 

Table 3: Cesium retention by hydrated manganese oxide in the 
presence of metal ions at concentrations corresponding to the 
salinity of ocean water [84]; the cesium uptake determined from the 

difference between the initial and final radioactivity of the system. 
 

Cation Ocean level concentration  
(g L-1) 

% cesium uptake 

Na+ 35.00  7.8 
K+ 0.38 1.3 
Mg2+ 1.27 74.1 
Ca2+ 0.40 70.1 
Sr2+ 8.00×10-3 91.3 

Manganese oxides containing other compensating 
charges in the interlayer space and/or in the tunnels were also 
capable of exchanging cations from aqueous solutions [83]. The 
exchange between cesium and sodium cations was possible through 
a mechanism combining diffusion and dissolution-re-precipitation 
phenomena. The octahedral sheets rifted apart when cesium ions 
penetrated into the interlayer space. The cation exchange was 
achieved rapidly and then the octahedral sheets tended to be 
reorganized [83].  

2.5. Hexacyanoferrates 
Hexacyanoferrates(II) or Prussian Blue derivatives have been 

tested for cesium retention regarding their relatively low costs, their 
high thermal stability and radiation resistance, as well as their high 
selectivity towards cesium, which is hardly affected upon addition 
of alkaline and alkaline earth metals [86,87]. 

The hexacyanoferrate structure presents a face centered cubic 
lattice containing an open zeolite-like morphology [86]. Two kinds 
of materials exist: one known for its water-solublility and another 
one being insoluble. Only Prussian Blue characterized by a large 
particle size and highly crystallized structure may be considered as 
perfectly insoluble [88]. The solubility depends on the absence or 
presence of a monovalent ion in the lattice: Fe4[Fe(CN)6]3 does not 
dissolve in aqueous solutions, while KFe3[Fe(CN)6]3 is rather 
soluble [89]. From this point of view, insoluble Prussian Blue 
materials are preferred in decontamination uses [90]. These 
materials can present many different structures. For example, 
Zn2Fe(CN)6.2H2O hexacyanoferrates show a  trigonal  and  
compact  structure, whereas M2Zn3[Fe(CN)6]2 (M=Na, K, Cs) are 
characterized by a zeolite-like rhombohedral structure with cavities 
hosting alkali metal ions and water molecules [91]. Nickel and 
copper hexacyanoferrates possess iron vacancies in the cubic Fm-
3m lattice. In the case of Cu2Fe(CN)6.xH2O,  copper  atoms occupy 
two crystallographic sites, with Cu(I) atoms in the 4b positions 
linked to the CN of the network and Cu(II) atoms in the 8b forming 
a face-centered cubic structure; Fe is six-fold carbon-coordinated 
and Cu is six-fold nitrogen-coordinated. The 8 subcells of such a 
unit contain a large site which can be occupied by hydrated cations 
[92]. The specific surface area of such materials is quite low (see 
Table 1). 

Transition metal hexacyanoferrates can be synthesized by 
mixing a solution of alkali metal hexacyanoferrate(II) with soluble 
transition metal salts [93,94]. 

2.5.1. Selectivity and capacity of cesium sorption, sorption 
mechanisms 

It is possible to capture cesium by co-precipitation and ion-
exchange. Co-precipitation has been largely studied but it possesses 
some disadvantages linked to the difficulty in the separation of the 
co-precipitate when large effluent volumes are used. Ion exchange 
is more efficient but it passes through a complicated sequence of 
numerous steps. 
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Table 4: Composition of the simulated effluent solutions used in the tests of Cs retention by metal hexacyanoferrates(II) [90] 

Element Simulated solution I 
(mg L-1) 

Simulated solution II 
(mg L-1) 

Simulated solution III 
(mg L-1) 

Mn 30 0.30 0.30 
Fe 60 0.60 0.60 
Co 1.2 0.012 0.012 
Ni 500 5.0 5.0 
Zn 320 3.2 3.2 
Cs 110 11 1.6 

 

Table 5: Concentration of Cs in the initial solution and the one remaining in the aqueous phase after sorption process, together with the 
corresponding removal rate [90]. The composition of the simulated effluent solutions I, II, and III used in the tests is reported in Table 4 

Simulated 
solution 

Molar ratio Mtr : Cs Initial Cs concentration 
(mg L-1) 

Filtrate Cs concentration 
(mg L-1) 

Removal rate 
(%) 

I 18 : 1 110 0.18 99.8 
II 1.7 : 1 11.5 8.8 24 
III 12 : 1 1.64 0.08 95 

In the case of co-precipitate flotation, cesium ions are first 
occluded with an appropriate hydrophobic substance precipitating 
in-situ. An appropriate surfactant collector is then added to the 
suspension upon stirring, thus rendering more hydrophobic the 
surface of colloidal particles. A gentle stream of fine gas bubbles is 
then allowed to pass through the suspension to float the 
particulates, which are collected in the form of a scum [93,95].  

 
Although Table 2 reports low sorption capacities toward cesium 

sorption for the two samples studied in the literature, the related 
values of the distribution coefficient are much higher than those 
determined for other classes of materials. 

The results of cesium retention tests carried out in simulated 
effluents have been collected (Tables 4 and 5). Metal 
hexacyanoferrates(II) were postulated to be formed and Cs+ was 
retained by the resulting KnCsmMtr 2–(n+m)/2[Fe(CN)6] (Mtr: 
transition metal) structures. Cesium was almost completely 
removed from simulated solutions where the ratio of molar 
concentrations, [Mtr]/[Cs], was high. For a [Mtr]/[Cs] ratio of 12, 
the cesium decontamination factor was about 20 [90]. 

When the uptake of cesium was carried out from radioactive 
waste solution, a column of KCFC (K2[CoFe(CN)6]) was shown to 
remove 99.9 % of Cs from effluents containing initially either 11.1 
GBq 37 or GBq of 137Cs per liter (see Table 6). In these tests, 9.25 
and 17.02 GBq, respectively, of 137Cs were absorbed per gram of 
KCFC [48]. 

 

Table 6: Cesium retention performance of K2[CoFe(CN)6] (3 g, 30-
60 mesh KCFC) from a radioactive waste effluent (NaOH: 0.6 mol 
L-1; NaNO3 2.0 mol L-1; NaNO2: 1.6 mol L-1; Na2CO3: 0.5 mol L-1 
; Na2SO4: 0.2 mol L-1 ; NaAlO2: 0.06 mol L-1, KNO3: 0.03 mol L-1 
; CsNO3: 0.0003 mol L-1 ; Flow rate: 0.7 mL min-1) [48] 

Concentration (mol L-1) Sorption capacity  
(meq Cs g-1 KCFC) 

CsNO3 HNO3 NaOH NaNO3  
0.001 - - - 0.3 
0.001 - 0.5 4.0 0.5 
0.008 0.5 - 4.0 0.5 

The Cs+ uptake performance of ZnHFC was demonstrated to be 
hardly affected by the addition of NaCl or KCl at concentrations of 
0.07 mol L-1  and 0.006 mol L-1, respectively 24. This indicated the 
high selectivity of ZnHCF in the presence of alkali metals even at 

relatively high concentrations. The critical concentration of an 
alkali cation above which the Cs uptake was depressed depended 
on the initial Cs+ concentration and the type of the cation added. 
For an initial Cs+ concentration of 10−7 mol L-1, the Cs retention 
percentage began to decrease as the KCl concentration increased 
above 0.001 mol L-1. It was thus concluded that, in the presence of 
about 2146 mequiv of NaCl or 171.6 mequiv of KCl, one gram of 
the hexacyanoferrate(II) form incorporated preferentially about 2.8 
mequiv of Cs+. The same value was obtained in the single-
component solution of CsCl. The affinity of the alkali metal ions 
tested bound to K2Zn3[Fe(CN)6]2 increased in the order: Na < K < 
Cs, which agreed well with the following affinity sequence: Li < 
Na < K < Rb < Cs, as reported for zinc hexacyanoferrate(II) ion 
exchangers [93,96]. 

Even though it is accepted that the retention of hydrated cesium 
ion is due to regular lattice spaces surrounded by cyanido-bridged 
metals, the real mechanism has not been exactly established [97]. 
Cesium is thought to be inserted into the cage of the crystal 
structure of hexacyanoferrate to form an ion pair with the pristine 
cation. The unit cells of two types are composed of eight or seven 
Fe atoms, and 6-coordinated water molecules appear in the lattice 
defect sites. Cs+ ions are trapped by simple physical adsorption in 
the regular lattice spaces and by chemical adsorption via the lattice 
defect sites with a proton-exchange mechanism (proton-
elimination from a coordination water of FeIII–OH2). According to 
another hypothesis, an exchange is produced between Cs+ and M2+ 
especially on the crystal surface [86].  

2.6. Metal Sulfides 
Metal sulfides possess dense structures and are capable of 

retaining heavy metal ions on their surface. However, their 
retention action can be inhibited by surface oxidation effects. On 
the other hand, sulfide based materials containing some ions in their 
structure seem interesting for remediation uses. Indeed, the 
introduction of a functional group into the material structure is not 
necessary and ion sorption can take place in the bulk of the solid 
and not on the surface anymore [98]. Layered metal chalcogenides 
have been little explored for ion exchange because of the weak 
chemical versatility of alkali ion-containing transition metal 
dichalcogenides AxMQ2 (A = alkali ion, M = transition metal from 
groups 4, 5 and 6, Q = S, Se, Te) [49]. Few materials were studied 
in regard to the cesium retention, e.g., KMS1 (K2xMnxSn3-xS6 with 
x=0.5-0.95), KMS-2 (K2xMgxSn3-xS6 with x=0.5-1), and also 
[(CH3)2NH2]2Ga2Sb2S7.H2O [50,98,99]. KMS-1, as well as KMS-
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2, are low cost materials composed of relatively nontoxic elements 
and have been proven good sorbents for strontium, even under 
alkaline conditions and a large excess of sodium in the aqueous 
phase [49]. Moreover, KMS-1 was selective to soft heavy metal 
ions and offered a high stability under ambient conditions and in 
aqueous solutions in a large pH range [49,50]. Similarly to 
[(CH3)2NH2]2Ga2Sb2S7.H2O (I), the material presented a structural 
flexibility, thus resulting in the shape selectivity allowing a strong 
cesium sorption [99].  

2.6.1. Synthesis procedures 
a) KMS-1 material 

Sn, Mn, S, K2CO3, and water are mixed in a Teflon-lined 
stainless-steel autoclave. The autoclave is sealed and placed in a 
box furnace at 200 °C. After 4 days, the autoclave is cooled down 
and the brown polycrystalline product is filtrated, washed, and 
dried [100]. 

b) KMS-2 material  
Sn, Mg, K2S and S are mixed in a sealed autoclave under 

vacuum and heated. The material is then washed to obtain a bright 
yellow polycrystalline product [50]. The reaction is as follows: 

Sn + Mg + K2S + S → K2MgSn2S6 

c) [(CH3)2NH2]2Ga2Sb2S7.H2O material  
Ga2S3, Sb2S3, S are mixed together and sealed with a solution of 

diethylamine under vacuum in an oven at 155°C for seven days. 
The product is then isolated by filtration, and washed with 
deionized water, ethanol and ether. It is also possible to synthesize 
it by using an autoclave process with the same reactant ratios and 
the same heating conditions [99]. 

2.6.2. Capacity and selectivity of cation sorption 
It was reported that ion exchange between K+ and Cs+ was 

complete and resulted from a topotactic oxidation of Mn2+ into a 
stable Mn3+-containing sulfide [49]. The interlayer distance 
increased from an initial value of 8.47 Å to 8.96 Å after cesium 
retention. KMS-1 and KMS-2 exhibited very high values of both 
the cesium sorption capacity and the distribution coefficient (see 
Table 2). KMS-1 was characterized as having a significant cesium 
uptake for the entire pH range tested (0.8-12), and thus a good 
stability [49]. KMS-2 appeared stable in a pH range between 3 and 
10. In extreme conditions (pH < 2 or >10), it took several hours for 
the material to decompose [50]. [(CH3)2NH2]2Ga2Sb2S7.H2O 
material was stable in a pH range of 1.7-11.8 [99]. 

In the case of KMS-1, the competition between cesium and 
sodium or calcium ions was studied [49,50]. The Ca2+ addition 
effect on cesium adsorption was greater than that of Na+. The 
presence of divalent cations at high concentrations was thus 
expected to substantially reduce the exchange with such 
monovalent cations as cesium [49]. 

Upon addition of different cations at pH 11, KMS-1 was found 
to be efficient in the cesium uptake. The percentage of retention 
was still very important (i.e., 74-99 %) at volume-to-mass (v/m) 
ratios of 50-500 mL g-1, while it was decreased down to 38 % when 
the v/m ratio was equal to 1000 mL g-1. This was explained by the 
fact that, at high v/m ratios, calcium and sodium cations were in a 
large excess and they were capable alone of saturating the 
exchangeable sites, thereby limiting the cesium exchange capacity 
[49]. 

2.6.3. Specific mechanism of cesium retention 
 The disordered state of K+ ions in KMS-1 involved high ion 

mobility as well as good ion exchange properties, thus leading to a 
complete displacement of potassium cations by the adsorbing 
cesium species [49]. In the case of [(CH3)2NH2]2Ga2Sb2S7.H2O, the 

cesium capture was due to a window-closing mechanism within 
[Ga2Sb2S7]2-. Indeed, the open windows in the layers facilitated the 
mobility of species upon the following ion-exchange reactions 
[99]: 

[(CH3)NH2]2Ga2Sb2S7 + A+ → [(CH3)NH2]2-xAxGa2Sb2S7 + 
x[(CH3)NH2]+ 

where A = Li, Na, Rb and Cs. 

During sorption, the windows of the above structures were 
contracted and transformed into closed-state forms precluding 
penetration of any ion. For this reason, cesium sorption could be 
monitored by following a conformational framework response. 
Cesium cations did not occupy the same positions as [(CH3)NH2]+, 
but they were adsorbed closer to the [Ga2Sb2S7]2- layer, thus 
interacting with S atoms of the 16-membered ring. Some cesium 
could also be found between two layers in a seven-coordinate 
environment. When cesium ions entered the structure, the cesium-
sulfur interactions induced the closure of the window to 
permanently trap the incoming cations [99]. Finally, the strong 
selectivity for cesium cations over all other alkali metal cations was 
ascribed to the reactivity of the [Ga2Sb2S7]2- structure, as well as 
the cesium size and the favorable interaction between soft Lewis 
base anions (i.e., S2-) and soft Lewis acid cations ( i.e., Cs+). It is 
therefore necessary to earn higher interest on these materials since 
other ions do not impact the adsorption even when present in a large 
excess [99]. 

2.7. Ammonium molybdophosphates 
Ammonium molybdophosphate (AMP), 

(NH4)3P(Mo3O10)4.3H2O, is a compound well-known for its high 
selectivity and sorption capacity towards cesium. This salt belongs 
to the crystalline group referred to as Keggin structures [101]. 
P(Mo3O10)4 fragment represents a hollow sphere formed by 12 
MoO6 octahedra with PO4 at the center of the crystal [102–105]. 
The structural Keggin unit is big and possesses an important 
number of interstices, thus accounting for the fast cation transport 
inside the pores [103]. Since the anions have similar sizes, the 
crystalline structure does not change during cation exchange [106]. 
Ammonium molybdophosphate is usually used for cesium capture 
in acidic media, which makes it attractive for decontamination 
purposes. It should be noted that AMP dissolves in alkali solutions 
[3,7].  

AMP is synthesized by adding phosphoric acid to a solution of 
ammonium molybdate. The mixture is stirred and the pH of the 
system is decreased to 1. The precipitate is then washed with nitric 
acid and water [105]. 

2.7.1. Capacity and selectivity of cesium sorption, retention 
mechanism 

The sorption of cesium by an AMP sample possessing a specific 
surface area of 90 m2 g-1 was found to be the highest for pH values 
ranging between 3.5 and 4.5 [107]. The cesium capture was 
proposed to be mainly due to an isomorphic exchange with 
ammonium cations in the crystal lattice [108]: 

(NH4)3PMo12O40 + xCs+
(aq) → Csx(NH4)3−xPMo12O40 + x(NH4)+

(aq)  

The exchange can also be performed between NH4
+ and other 

monovalent cations, e.g., Na+ and K+ [102,104]. The sorption 
phenomenon was more selective with the use of monovalent 
cations than with the divalent ones. 

The use of AMP for cesium sorption was also thoroughly tested 
in a special sorption process [109]. The effluent treated was 
acidified with sulfuric acid before adding the appropriate AMP 
sample under constant stirring. The solid phase was separated from 
the supernatant liquid by vacuum filtration and dried to obtain the 
solid waste containing radionuclides and decrease at maximum its 
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volume. The results achieved in the study and supplemented by 
those reported elsewhere showed the following retention 
performance of AMP: Cs sorption capacity ranging between 
0.66×10-3 and 1.02×10-3 mol g-1, and log (Kd) = 4.10-4.41 (Kd in 
mL g-1) [3,105,109–111]. In generally, AMP possessed rather low 
sorption capacity, but it was characterized by a very high selectivity 
toward cesium. The presence of sodium cations in the aqueous 
solution of cesium decreased the activity coefficient of the latter, 
representing the main effect of competition between ionic species 
[112]. In line with the values of the Gibbs free energy for cation 
exchange in AMP [101], cesium exhibited the highest affinity for 
the AMP material. 

2.8. Hydroxyapatite 
Hydroxyapatite Ca10(PO4)6(OH)2 can be easily found in the 

nature in phosphate rocks.  It is also present in bones and teeth and 
is considered as one of the most stable phosphorous bearing 
material [52,53]. Hydroxyapatite can also be synthesized by such 
different methods as precipitation, hydrothermal process, or sol-gel 
procedure. Some differences may occur between the synthetic and 
natural compounds. Indeed, the synthetic material can present 
different morphologies, as well as varying crystallinity, porosity, 
specific surface area and size. In the case of natural product, 
hydroxyapatite can be considered as large, single crystals. The 
main mineral phase in bones or teeth is composed of nanosized 
particles [52]. Hydroxyapatite presents a hexagonal structure 
possessing sites relevant to both cation and anion exchange 
processes [52]. 

2.8.1 Synthesis procedures 
a) Precipitation routes 

A brushite precipitate of calcium phosphate is prepared by 
mixing 0.5 mol dm-3 of calcium chloride and 0.5 mol dm-3 of 
sodium hydrogenophosphate at room temperature. The precipitate 
is then decanted and washed with distilled water to be subsequently 
boiled in a 0.25 mol dm-3 of NaOH under stirring for 1 hour. The 
material as obtained is decanted again, washed and dried at room 
temperature for several days [52].  

b) Wet chemical precipitation process 
The calcium phosphate precipitate is obtained by mixing a 

solution of calcium nitrate and a solution of dihydrogenophosphate 
at pH 7.4. The precipitate is then filtered and washed with distilled 
water, dried at 80°C and calcined at 850-1450°C [52]. 

2.7.2. Capacity and selectivity of strontium sorption 
Most of the studies on the strontium retention by hydroxyapatite 

gave a sorption capacity around 0.30×10-3 mol g-1 (see Table 2). 

Nevertheless, Tao Wen et al. reported a much higher sorption 
capacity up to 4.00×10-3 mol g-1 [38].  

2.7.3. Possible mechanism of strontium retention 
The hexagonal structure of hydroxyapatite (HA) crystals 

presents two different sites for calcium ions (say, CaI and CaII) but 
only one of them is in a phosphate environment. The CaI units are 
linked to 9 oxygens of six PO4

3- anions and they are present in 
columns parallel to the OH- channels. The CaII sites are surrounded 
by 7 oxygens of PO4

3- and one OH- anion. Cations smaller than 
Ca2+ or those present at lower concentrations are preferentially 
trapped on sites of the CaI type where stronger interactions exist. 
Larger cations generally occupy the CaII sites [113].  

The ionic radii of Sr2+ and Ca2+ in the hydroxyapatite structure 
correspond to 0.12 nm and 0.01 nm, respectively [113]. Therefore, 
strontium cations are preferentially retained on the CaII sites but 
they can also occupy the CaI sites at low concentrations [53]. 
Generally, the strontium sorption follows an ion exchange 
pathway. It strongly depends on the pH (4-9) which controls the 
ionization of surface functional groups and it is also sensitive to 
changes in the solution composition [52,53,114]. 

3. Shaped and Supported Materials 
Fine particles like those of hexacyanoferrates(II) or AMP are not 

suitable as column loadings because of their microcrystalline 
structure [7,86,110]. When added as powders into agitated 
retention tanks, it is necessary to collect them by filtration or 
coagulation after the sorption process [86,90]. The first step 
towards enhancing the efficiency of the decontamination process 
should be to improve the capacity and selectivity of the materials 
towards target radionuclide. For this purpose, 
hexacyanoferrates(II) and ammonium molybdophosphates are 
associated with other elements like nickel, cobalt, zinc, titanium or 
copper, because such associations may change the accessibility of 
the ultimate structure or modify the competition between the 
interacting species for different binding sites 
[93,79,86,87,112,115]. Another possibility is to synthesize 
magnetic nanoparticles that could be easily removed from the 
effluent when loaded with selected cation [86,116]. Moreover, it is 
also important to immobilize the nanoparticles on a matrix to 
prevent their agglomeration through association to a binding agent, 
substrate or a support. This would allow them to be utilized in a 
packed bed with a reasonable flow rate and pressure drop [102].

 

Table 7: Specific surface area and pore volume parameters of hexacyanoferrates and ammonium molybdophosphates associated with various 
matrices. 

Material Specific surface area 
(m2 g-1) 

Pore volume 
(cm3 g-1) 

References 

Prussian Blue/hexacyanoferrate composites 
Prussian Blue / Fe3O4 113  [86] 
Prussian Blue / Fe3O4 / Graphene oxide 153  [86] 
Hexacyanoferrate-Cu-EDA-SAMMS 
(ferrocyanide on MCM-41) 

900  [87] 

Potassium hexacyanoferrate -Polyacrylonytrile 110 0.49 [117] 
Polyacrylonitrile -based potassium nickel 
hexacyanoferrate (II) 

29  [118] 

hexacyanoferrate–polyacrylonitrile 73  [119] 
Ammonium molybdophosphate composites 

AMP-Silica hybrids 426-545 0.85-0.68 [120,121] 
AMP-PAN 33-76 0.17 [108,122] 
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Table 8: Cesium and strontium sorption performance of hexacyanoferrates and AMP materials associated with different matrices 

 

Materials Adsorption capacity (×10-3 mol g-1)                                      Log (Kd)  References 

Cs Sr Cs Sr 

Prussian Blue/hexacyanoferrate materials 
Prussian Blue / Fe3O4 / Graphene oxide 0.42  4.7  [86] 

Hexacyanoferrate-Cu-EDA-SAMMS  0.13  5.0  [87] 

Prussian Blue 0.09  3.7  [87] 

Magnetic nanoparticles-Prussian blue 0.70  4.5  [116] 

Potassium hexacyanoferrate-Polyacrylonytrile 2.85  4.9  [117] 

Polyacrylonitrile-based potassium nickel hexacyanoferrate (II) 0.80  4.3  [118] 

Sodium cobalt hexacyanoferrate encapsulated in alginate vesicle + CNT  0.82   [123] 

Sodium cobalt hexacyanoferrate encapsulated in alginate vesicle  0.80   [123] 

Hexacyanoferrate loaded zeolithe A 1.42 2.18   [124] 

AMP materials 

AMP-Al2O3    2.5-4.8  [7] 

AMP-PAN 0.80 0.12-0.19 3.5-4.8 2.61 [108,122,125,126] 

AMP(50%)-SiO2 0.61  3.5  [110] 

AMP-PMMA 0.35    [3] 

AMP-PAA 0.29  3.8  [127] 

AMP-calcium alginate 0.70    [107] 

TMP 0.24  4.0  [112] 

Zirconium phosphate-AMP 0.06  4.4  [128] 

Zircony-molybdophosphate   3.7  [79] 
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In the case of hexacyanoferrates, the matrices are mainly based 
on graphene oxide, mesoporous silica (MCM-41), organic polymer 
(alginate, carboxylic latex, polyacrylonitrile or chitine), diatomite, 
a ceramic or glass objects [86–89,117,129–133]. AMP can be 
associated with polyacrylonitrile (PAN), alumina, silica, 
polymethylmethacrylate (PMMA), polyacrylamide (PAA), 
calcium alginate or zirconium phosphate to immobilize the 
particles [3,7,102,107,110,111,120,122,127,128,134]. The type of 
matrix can have a significant impact on the performance of the 
material because of the presence of competing ions, complexing 
anions, dissolved organic matter and suspended colloids [87]. 
Porous silica matrices appear very interesting due to the fact that 
they possess high specific surface areas [110]. Furthermore they 
also develop a high surface of contact with the sample and stabilize 
the trapped cation on the surface of the carrier [101]. Biopolymer 
alginates are usually used to immobilize or encapsulate enzymes 
and living cells. Therefore, they can be considered in view of 
mobilizing fine AMP particles [107]. In addition, a polymer matrix 
renders the material stable over a large pH range but less, or not 
stable at all, on the long-term scale [101]. 

Specific surface area and pore size parameters for a variety of 
metal-matrix couples have been collected in Table 7. Both the 
metal and the matrix seem to have a great impact on the textural 
properties of the materials. When a given matrix is selected, the 
specific surface area of the composite increases, thereby offering a 
better sorption performance. 

Table 8 presents cesium and strontium sorption performance as a 
function of the nature of composite material, i.e. the matrix used 
and the ions added to the compound. It is clear that functionalized 
materials possess higher sorption capacities in comparison with 
the initial Prussian Blue. Moreover, the use of a given matrix 
enhances the sorption performance, although the difference is not 
always significant. 

The zirconium phosphate-AMP material exhibits a low sorption 
capacity together with a high distribution coefficient. The sorption 
capacity increases with increasing the AMP content in the 
composite material. The high performance parameters can be 
justified by the higher dispersion of AMP combined with the large 
pores. In the case of silica matrix, the mesoporous silica makes the 
mass transfer more intensive [110]. In the case of Prussian Blue, 
the pore structure originates directly from the molecular 
dimensions of the building blocks. The pores are therefore small 
and the diffusion is slower than within the matrix. Furthermore, due 
to the metal adduct insolubility, the cation binding becomes 
irreversible which leads to a reduction of the pore volume and thus 
a reduction in the diffusion process. However, with a mesoporous 
matrix, the binding sites are readily accessible. The larger the pores, 
the more rapid the diffusion is since the cation binding is also faster 
with practically no impact on the other sites [87]. As an example, 
the polyacrylonitrile matrix is utilized since it offers numerous 
advantages, like  excellent pelletizing propensity, good solubility 
in organic solvents, strong adhesive forces  with inorganic 
materials, and chemical stability [118]. Prussian Blue is unstable in 
acidic media and dissolved under such conditions. The maximum 
sorption value is for pH ranging between 7 and 8 [86]. Doping with 
another material can improve the pH-dependent stability. For 
example, zinc hexacyanoferrate(II) demonstrated a cesium sorption 
percentage around 100% for a pH between 1.9 and 7.2 [93]. In 
addition, the hexacyanoferrate-Cu-EDA-SAMMS composites 
could capture cesium quite efficiently in the presence of other 
cationic species, even though the distribution coefficient decreased 
[87].  

3.1. Cesium selectivity of composite materials against other 
cations 
3.1.1. Magnetic nanoparticles-Prussian blue 

The results of cesium retention by composite magnetic 
nanoparticles-Prussian blue materials from multi-component 
solutions are reported in Figure 3. 

 
Figure 3: Effect of the competing cation on the cesium distribution 
coefficient for PB-coated MNP nano-sorbents at competitive ion 
concentrations of 300 and 2000 ppm, respectively (20 mg of sorbent 
in 4 ml of solution) [116] 

    The Kd values determined at a Cs concentration of 300 ppm 
decreased markedly when a given competing cations was added to 
the aqueous phase to obtain its final concentration of 2000 ppm. 
The order in depressing the Cs retention was as follows: Mg2+ < 
Ca2+ < Na+ < K+, in line with the size sequence of hydrated ions 
[116,135]. 

3.1.2. PAN-based potassium nickel hexacyanoferrate(II) 
For this composite material, the value of the distribution 

coefficient was about 26 mL g-1 in the absence of competitive 
cations. Upon addition of other cationic species, the cesium 
distribution coefficient decreased in the case of  K+ and  NH4

+ but 
it increased for Na+, Ca2+, and Mg2+ [118]. This was explained by 
setting the hypothesis that the hydration energy should have a 
strong impact on the adsorption of Cs+ in the presence of other 
cations. The Kd value decreased as the concentration of either K+ 
or NH4

+ increased constantly, but it varied only a little with 
increasing the concentration of Ca2+ and Mg2+. The PAN-KNiCF 
showed a high selectivity for cesium removal and the order of 
increasing Kd by competing ions up to 100 mg L-1 was as follows: 
Na+ > Mg2+ > Ca2+ > K+ > NH4

+ [118]. 

3.1.3. Prussian blue caged in alginate/calcium beads 
The performance of such a system toward cesium adsorption 

depended on the nature of competitive ions and the concentrations 
used. The influence of potassium and sodium has been mostly 
studied, as they are abundant in seawater, as well as fresh water. 
Within a concentration range of 200-400 ppm, the cesium retention 
was not changed [89]. Therefore, the presence of sodium and 
potassium did not affect the cesium sorption by Prussian blue 
(Prussian blue/alginate/calcium) and Prussian blue + carbon 
nanotubes (Prussian blue/alginate/calcium/carbon nanotubes) even 
at high cesium concentrations. Such divalent cations as Mg2+, and 
Cu2+, Pb2+, or such trivalent ones as Cr3+ and Al3+ were also tested 
in the selectivity studies [89]. The divalent cations showed no or 
very little effect on the cesium uptake. The trivalent cations acted 
as cross-linkers by replacing calcium ions within the 
alginate/calcium beads, but they showed no or little effect on the 
cesium sorption.
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Table 9: Distribution coefficient towards Cs in HCl, HNO3, NaCl and KCl solutions for sorption onto silica potassium cobalt 
hexacyanoferrate composite [136] 

Concentration 
 (mol L-1) 

Kd (mL g-1) 
HCl HNO3 NaCl KCl 

0.001 75064 ± 23%  29943 ± 11.3% 238078 ± 36% 
0.01   26581 ± 11.6% 329651 ± 65.5% 
0.1 57315 ± 7% 70685 ± 24.4% 29648 ± 11.1% 822651 ± 15.9% 
1.0 50336 ± 16.9% 3593 ± 1.5% 29725 ± 10.2% 6778 ± 1.8% 
2.0   19173 ± 8.1% 3739 ± 1.4% 
3.0 58536 ± 20.5%  20693 ± 9.3% 2077 ± 0.9 

3.1.4. Nickel–potassium ferrocyanide immobilized in highly 
porous discs of chitin 

This material was tested for cesium sorption in the presence of 
Na+, K+, Rb+ and NH4

+ [133]. Sodium was found to have little 
impact on the Cs+ sorption even at a high concentration of 1 mol 
L-1 as the sorption capacity leveled off at 68.7 ± 6.8 mg g-1 for the 
Na+ concentration ranging between 0 and 1 mol L-1. In the case 
of Rb+ (concentration range of 0.01–0.5 mol L-1), the Cs+ sorption 
capacity varied randomly around 62.7 ± 2.8 mg g-1. For 
ammonium ions (concentration range of 0.01–0.5 mol L-1), it 
oscillated around 52.8 ± 3.4 mg g-1, without showing a clear trend. 
All these experiments were performed with an initial cesium 
concentration of 135 mg L-1 (sorbent dosage: 2 g L-1). The 
increasing amounts of cations entering in competition with Cs+ 
slightly changed the sorption capacity towards the main 
component. In the case of K+ (its concentration varying between 
0.01 mol L-1  and 0.1 mol L-1), where the experiment was 
performed with an initial Cs+ concentration of 100 mg g-1, the Cs 
sorption was the lowest among all competing ions (around 51.4 ± 
4.1 mg g-1) and the equilibrium pH value varied around 6.8 ± 0.1 
[133]. At a similar Cs+ concentration of 135 mg L-1, the 
competition effect was found to be in line with the following 
increasing sequence: Na+ < Rb+ < NH4

+. Mimura et al. [137] 
reported a somewhat different selectivity sequence for potassium 
nickel hexacyanoferrate: Cs+ > Rb+ > NH4

+ >> K+ > Na+, in 
agreement with the increasing size of the hydrated cations. The 
authors confirmed that nickel potassium hexacyanoferrate, 
considered as an ion-exchanger, was selective to Cs+ due to its 
particular crystalline structure. The face cubic centered structure 
was postulated to give to the sorbent a narrow channel shape that 
allowed the material to behave as an ion-sieving system for 
separating Cs+ against larger hydrated cations [133,137]. 

3.1.5. Silica-potassium-cobalt-hexacyanoferrate composite 
The results of selectivity study with the use of silica-

potassium-cobalt-hexacyanoferrate composite have been 
collected in Table 9. The Kd value for a solution containing 10 
ppm Cs in 0.1 mol L-1 HCl for SiO2 was found to be 76 ml g-1 
SiO2. Under the same conditions, Kd determined for cesium 
retained within the composite was around 57, showing that the 
high Kd values were due rather to KCoFC than to the silica 
support. The sorption capacity changed in the following order: 
Cs+ > Rb+ > NH4

+ >> K+ > Na+, which was consistent with the 
size sequence of hydrated cations. No adsorption competition was 
observed between Cs+ and H+ for a concentration range of 0.001-
3 mol L-1 HCl. However, in the case of HNO3, Kd decreased when 
the concentration exceeded 0.1 mol L-1. For NaCl in the 0.001–3 
mol L-1 concentration range, Kd was around 3–2x104. The effect 
of SiO2 support on the Kd was observed only in the NaCl 
concentration range of 1–2 mol L-1. Similarly, when the 
concentration was somewhere between 0.001 and 0.01 mol L-1, 
the distribution coefficient fell between 2×105 and 3×105 mL per 

gram of the composite. The adsorption competition was 
noticeable between Cs+ and K+ when the KCl concentration 
exceeded 0.03 mol L-1 [136]. 

3.1.6. Copper hexacyanoferrate–PAN composite 
The effect of competitive cations on the cesium sorption was 

studied for concentration of Cs or other complexing ions of 10-4 
mol L-1 at 25°C (Figure 4). The cesium distribution coefficient of 
this material was decreased mainly in the presence of Na+ or K+, 
which was ascribed to their chemical characteristics similar to 
those of cesium. Nevertheless, the influence of Mg2+, Ca2+ could 
be explained by the formation of complexes or by the presence of 
a nonspecific adsorption [119]. 

 
Figure 4: The effect of competing cation in the aqueous phase on 
the distribution coefficient for cesium sorption onto CHCF–PAN 
[119] 

3.1.7. Titanium molybdophosphate 
For titanium molybdophosphate (TMP), the distribution 

coefficients, Kd, decreased with increasing the NaNO3 
concentration, which pointed out the competition effects 
observed upon cesium uptake. The increase in the ionic strength 
of the aqueous phase decreased the activity coefficient of cesium 
cations, thereby limiting their transfer towards active site on the 
surface of TMP [112]. 

3.1.8. Ammonium molybdophosphate–silica nano-composite 
(AMP–SiO2) 

The distribution coefficients for Cs+ retention by AMP20 and 
AMP50 (respectively 20 and 50% of AMP in the material) were 
determined at different HNO3 concentrations (0.1 to 8 mol L-1), 
as specified in Figure 5. As expected, the Kd values decreased as 
the acid concentration was increased [110]. 
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Figure 5: Distribution coefficients for Cs sorption onto AMP20 
(circles) and AMP50 (triangles) at different concentrations of 
HNO3 [110] 
3.1.9. Ammonium molybdophosphate immobilized on 
polyacrylonitrile (AMP–PAN composite) 

The effect of Na+, K+, Ca2+, and Mg2+ cations on the cesium 
distribution coefficient for sorption onto AMP-PAN (ammonium 
molybdophosphate immobilized on polyacrylonitrile) was 
investigated at a concentration of 10-4 mol L-1 for competing 
cation added in the nitrate form at 25°C (Figure 6). The 
competing ions had an impact on the cesium adsorption and this 
effect was amplified with the increase in the concentration of the 
cation added. As in the case of hexacyanoferrate, the influence of 
Na+ and K+ was rationalized when taking into account the 
similarity of chemical characteristics of cations belonging, as Cs+, 
to the same group of the periodic classification. Concerning Ca2+ 
and Mg2+, the depression effect was again explained by the 
formation of complexes or the presence of a non specific 
adsorption [122]. 

 
Figure 6: Influence of the competing cation on the Kd values for 
sorption of cesium onto AMP-PAN material [122] 

 

Table 10: Distribution coefficients towards Cs for sorption onto 
AMP-PAN composite from a stock solution containing different 
competing cations (contact time of 24 h at 25°C; Cs+ = 10 mmol 
L-1, volume-to-mass ratio of 75 mL g-1) [108] 

Concentration of competing 
cation (mmol L-1) 

Kd (mL g-1) in presence of 
none Na+ Ca2+ 

2  460.26 392.36 411.39 
20 460.26 408.92 379.37 
 

In another study (see Table 10), the influence of competing Na+ 
and Ca2+ cations on the cesium sorption onto AMP–PAN was 
found to be negligible as their concentrations were too low. 

However, when their concentrations were increased to 2×10-3 and 
then to 20×10-3 mol L-1, the cesium distribution coefficient was 
decreased down to 85–89% of its value obtained when only Cs+ 
was present in the aqueous phase. The order of enhanced 
depression in the material selectivity towards cesium was similar 
to that followed by other hetero-polyacids having the Keggin 
structure, i.e., Cs+ > Rb+ > K+ > Na + > Li+. The alkali cations 
(Cs+ and Na+) competed for the same sites in the AMP-PAN 
structure to exchange with NH4

+. The cations retained by AMP 
lost their hydration shells when entering the crystalline lattice due 
to the anhydrous nature of AMP. The selectivity of AMP was 
partially a function of the size of the anhydrous counter-ion. The 
radii of metal cations were considered to be the most important 
factor determining the sorption affinity for AMP–PAN. The ionic 
radii of Cs+ (1.69 Å) and NH4

+ (1.48 Å) were similar making ion 
exchange between these ions possible. However, the ionic radius 
of Ca2+ (0.99 Å) smaller than that of Cs+ was a factor inhibiting 
the uptake of Cs+ by AMP–PAN [103,108]. 

Table 11: Cesium (137Cs) distribution coefficient, Kd, for sorption 
onto AMP-PAN composite as a function of the concentration of 
nitric acid, potassium and sodium cations (volume of solution = 
10 mL) [125] 

Solution composition 
Weight 

(g) 

Volume 
to 

mass ratio 

Kd 

(mL g-1) 

1M HNO3 0.1036 97 >100000 
2M HNO3 0.1176 85 >100000 
1M HNO3, 1M NaNO3 0.1084 92 76200 
1M HNO3, 2M NaNO3 0.1086 92 104000 
1M HNO3, 0.25M KNO3 0.1008 99 9600 
1M HNO3, 0.5M KNO3 0.1031 97 4320 
2M HNO3, 0.25M KNO3 0.1142 88 7150 
2M HNO3, 1M KNO3 0.1001 100 2006 
1M HNO3 0.0107 933 117000 
2M HNO3 0.0109 910 61000 
1M HNO3, 1M NaNO3 0.0111 900 62900 
1M HNO3, 2M NaNO3 0.0106 935 47100 
1M HNO3, 0.25M KNO3 0.0112 888 9240 
1M HNO3, 0.5M KNO3 0.0102 978 4180 
2M HNO3, 0.25M KNO3 0.0172 580 9050 
2M HNO3, 1M KNO3 0.0124 801 1920 

 

Different solutions containing 15 mg of cesium and various 
amounts of nitric acid, sodium nitrate and potassium nitrate were 
used to evaluate the effect of competition on cesium sorption (see 
Table 11). Cesium distribution coefficients in 1-2 mol L-1 HNO3 
were very high (>60000 ml g-1). In fact, it was difficult to observe 
a real influence of addition of nitric acid on the cesium uptake. 
Increasing the acid concentration from 1 to 2 mol L-1 decreased 
the Kd parameters for Cs, but the values remained so high that the 
differences were not significant enough. As for the solutions 
containing 0.25 mol L-1 potassium nitrate, the difference in Kd, 
calculated for 1 mol L-1 and 2 mol L-1 nitric acid solutions was 
very small. Doubling the sodium nitrate concentration from 1 to 
2 mol L-1 (in 1 mol L-1 nitric acid) resulted, at first, in an increase 
in the Kd value and then it decreased. These changes were still not 
important regarding the values of the distribution coefficient. The 
effect of increasing potassium concentration in the solution was 
the most significant for the three cations studied. Thus, the effect 
of competing cations on the Kd values was rationalized to follow 
the following order: K+ > H+ ≈ Na+ [125]. 
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3.1.10. Ammonium molybdophosphate impregnated on 
alumina 

 At low HNO3 concentrations (0.1-0.2 mol L-1), the distribution 
coefficient for this material was almost halved upon addition of 
alumina (Figure 7). When the HNO3 concentration increased in 
the solution, a significant decrease in Kd was monitored for both 
materials. Starting from a HNO3 concentration of 0.5 mol L-1, the 
distribution coefficients for both AMP and AMP-alumina were 
similar to each other, indicated that the matrix did not interfere at 
higher concentrations [111]. 

 
Figure 7: Distribution coefficient, Kd, for the Cs+ retention by 
AMP (triangles) and AMP-alumina (circles) in HNO3 aqueous 
solutions 53 

4. Concluding remarks 
Some of the materials described in the present review have 

properties that make them interesting in view of potential uses in 
the cesium retention from aqueous wastewater. The best 
candidates have been collected in Table 12 together with their 
cesium sorption performance in terms of sorption capacity and 
distribution coefficient. 

 

Table 12: Cesium sorption performance of different materials 
potentially interesting for decontamination purposes. 
Materials Cs sorption 

capacity (×10-

3 mol g-1) 

Log (Kd) 
 

References 

Titanate 
nanotubes 

1.50 3.20 [1,11] 

Vanadate 
nanofibers 

3.29  [5] 

Mo-HTB 0.44 3.77 [42] 
Birnessite 1.90 3.63 [4] 
PAN-based 
potassium 
nickelhexacyan
oferrate (II) 

0.80 4.30 [118] 

AMP 0.66-1.02 4.10-4.41 
[3,105,109–

111] 
KMS-2 4.00 5.00 [50] 

 
It should be noted that metal sulfides and vanadate oxides appear 
the most efficient sorbents for cesium cations when only cesium 
sorption capacity is taken into account. As far as the distribution 
coefficient are analyzed, hexacyanoferrates, ammonium 
molybdophosphate, and metal sulfides become of great interest. 
In reality, the values of this parameter do not change a lot when 
passing from one material family to another. 

The pH windows for an optimum cesium capture by different 
materials used for decontamination process are shown in Figure 
8. Some of them can be used over a large pH range without any 
consequence on their sorption performance. This is the case of 
KMS-2, polyacrylonitrile-AMP, and Mo-tungstate. The use of 
such materials can be really favored when one wants to avoid any 
additional treatment on the Cs-containing effluent. 

 
Figure 8: pH windows for optimum cesium capture for different 
material classes. 

 
    Nevertheless, such other materials as vanadosilicate, vanadate 
nanotubes or even titanate nanotubes/titanosilicates exhibit very 
high values of cesium uptake at a particular pH value or a 
relatively narrow pH range. Many of them show sufficiently high 
cesium removal in neutral solutions. Only Mo-tungstates and 
vanadosilicates offer a good performance at very acidic solutions 
(~ pH 1).  
    Ion exchange process offers several "advantages” in removing 
ions from real effluents. First of all, it is versatile in that both 
continuous flow systems (ion exchange columns) and batch 
processing (in-tank) can be used. Secondly, an ion exchange is 
efficient and solution decontamination factors of many orders of 
magnitude can be achieved. Thirdly, the ion exchange process is 
simple, compact, and provides a mature technology that can be 
used for either plant or mobile waste treatment. Finally, such a 
process introduces no hazardous organic solvents into the waste 
stream. The use of inorganic (in contrast to organic resins) ion 
exchange materials also offers the advantage of improved 
chemical arid physical stability in the presence of intense 
radiation. To further develop the implementation of inorganic 
materials for uses in radionuclide ion separation processes, scale 
up of lab batch experiment into a suitable industrial process is 
necessary. Nevertheless, the last major hurdle remaining for the 
removal of small particle size is its separation during the 
industrial process. Different options are possible as depicted 
schematically in Figure 9: i) the retention of the small particles 
thanks to a settling tank and chemical agents (coagulants – 
flocculants), ii) the retention of the small particles thanks to a 
membrane barrier, iii) the conversion of the small particles into a 
suitable engineered form (granular form). 
 

 
 

Figure 9: Unitary operations for potential removal of 
radionuclides: (a) powder injection and liquid solid separation by 
settling, (b) powder injection and liquid solid separation by 
filtration and (c) ion exchange columns. 
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    The ion exchange column is flexible and simple, which makes 
it easy to implement and easily be transported. Powder 
engineered form for use in ion exchange columns and the 
development of a granular form for ion exchange should be an 
obvious step in order to be used as media for ion exchange 
column operations. 
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3. Conclusion  

L’étude des divers exemples cités précédemment a mis en évidence l’existence de différents 

matériaux inorganiques présentant des capacités intéressantes pour l’adsorption du césium ou 

du strontium. Selon le composé choisi, divers paramètres sont à prendre en compte comme la 

composition (compétition avec d’autres espèces présentes) et le pH (stabilité des matériaux 

sélectionnés) de la solution à traiter  et la capacité d’échange du matériau… D’autres paramètres 

sont aussi très importants comme la mise en forme par une matrice du composé sélectionné afin 

de pouvoir le récupérer plus facilement après traitement. Cette matrice est essentielle car elle 

peut participer au phénomène d’adsorption ou le limiter en diminuant l’accessibilité aux sites 

d’adsorption. 

L’étude bibliographique présentée sur les différents matériaux inorganiques ayant été 

caractérisés a clairement montré que les matériaux lamellaires (feuillets, tubes, fibres…) 

impactent grandement les capacités de sorption des radionucléides. Des études ayant déjà été 

réalisées sur la birnessite et les nanofibres de vanadium, dans une finalité de décontamination, 

ont montré des résultats concluants. La première partie de ce travail porte sur les matériaux 

lamellaires à base d’oxyde de vanadium de morphologie nanotubes ou nanofeuillets. En effet, 

il ressort de la revue bibliographique que les nanotubes de titanates présentent des capacités de 

sorption de césium supérieures aux autres morphologies. Une deuxième partie de cette thèse 

porte sur les matériaux à base d’oxyde de manganèse sous la forme de nanofleurs, une autre 

morphologie peu étudiée. Ce travail présente non seulement la synthèse, mais aussi la 

caractérisation nécessaire à la compréhension des phénomènes d’échange d’ions dans deux 

matériaux lamellaires qui sont rapidement apparus comme très performants. 

L’objectif de cette thèse est donc de développer de nouveaux matériaux permettant 

d’extraire et de fixer sélectivement les isotopes du césium et du strontium non radioactifs, puis 

d’analyser leurs performances dans différents milieux (l’eau ultra-pure ou une eau contenant 

des espèces ioniques à concentrations constantes). 
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Ce chapitre est consacré aux différentes techniques de synthèses et de caractérisation 

utilisées pour déterminer la structure cristalline du matériau, sa morphologie, la composition 

chimique, mais aussi les taux d’échange. Par la suite, l’étude de l’échange ionique par 

chromatographie ionique à haute performance sera présentée en décrivant notamment le 

montage utilisé, le principe de l’appareil et une attention sera également portée sur les différents 

milieux utilisés pour l’adsorption des radionucléides. Une partie s’attardera aussi sur la 

calorimétrie isotherme à titration (ITC) utilisée ici afin de déterminer la nature et le bilan des 

interactions impliquées lors de l’échange. Enfin, la fin de ce chapitre sera consacrée aux calculs 

réalisés par simulation moléculaire pour décrire les propriétés structurales, texturales et 

énergétiques, afin de modéliser certains résultats expérimentaux et élucider les mécanismes 

microscopiques de l’adsorption se produisant dans les matériaux synthétisés. 

1. Synthèse sous flux micro-ondes 

Le four micro-ondes utilisé pour ce travail est un StartSynth (puissance 230 V/50-60 

Hz, 2.4 kW) de Milestone. Il est équipé d’un magnéton industriel permettant de délivrer jusqu’à 

1200 W (2400Hz) et est contrôlé par un microprocesseur. Le four micro-ondes permet la 

diffusion des ondes dans toute la cavité de façon à avoir une température homogène dans 

l’autoclave. La température est contrôlée par un système de fibre optique asservissant la 

puissance thermique. L’autoclave utilisée est composée de téflon. 

2. Caractérisations du solide 

Plusieurs techniques expérimentales ont été utilisées au cours de ce travail pour 

caractériser les matériaux. La diffraction des Rayons X (DRX) fournit des informations sur la 

structure et les propriétés cristallographiques à température ambiante et à différentes 

températures (thermodiffraction) ; l’analyse élémentaire (carbone, hydrogène et azote) et l’ICP 

(ou Inductively Coupled Plasma) sont les outils qui permettent de déterminer la formule 

chimique ainsi que le taux d’échange lors de la substitution de l’amine par l’ammonium dans 

le cas des matériaux à base de vanadium. Ces résultats sont comparés aux données acquises par 

infrarouge pour évaluer la présence et/ou la disparition de l'amine à l'intérieur du matériau. Pour 

analyser la texture des composés, plusieurs microscopies ont été utilisées : la Microscopie 

Électronique à Balayage (MEB) pour observer la morphologie des composés et la Microscopie 

Électronique à Transmission (MET) pour décrire plus finement les feuillets, les espaces 

interfoliaires et pouvoir comparer les résultats avec les interprétations obtenues à partir des 

données de DRX. L’Analyse Thermogravimétrique (ATG) est utilisée pour compléter la DRX 
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en température pour observer les changements de structure et connaître la stabilité des 

matériaux en température. La calorimétrie couplée à des calculs DFT permet de comprendre les 

phénomènes lors de l’adsorption d’ions pour les différents matériaux. 

2.1. Diffraction des Rayons X 

2.1.1. Caractérisation à température ambiante 

La DRX permet de caractériser la structure cristallographique d’un matériau. Les 

mesures ont été réalisées sur un appareil PHILIPS X’Pert MPD θ-θ équipé d’un détecteur 

X’Celerator et un filtre de nickel, à température ambiante, en utilisant une anticathode de cuivre 

avec une radiation Kα (λ = 1.5418 Å) et une source fixe (45 kV and 30 mA). Les petits angles 

(2θ de 1,5 à 10°) sont déterminés en utilisant la géométrie adaptée (utilisation d’une fente 1/16). 

2.1.2. Caractérisation en température 

La DRX en température sous vide (10-3 mbar) permet de suivre la stabilité de la structure 

cristalline en réalisant des paliers de température. Les mesures ont été effectuées par un appareil 

Empyrean avec le même type d’anticathode et un pas de 0,016°. Les échantillons ont tout 

d’abord été analysés à température ambiante puis aux températures désirées. Chaque palier de 

température dispose d’une analyse de 1 heure et s’échelonne de la température ambiante à 

600°C pour revenir à la température initiale.  

2.2. Analyse chimique 

Deux types d’analyses chimiques ont été réalisées : l’analyse élémentaire par 

combustion, par ICP optique (Spectrométrie optique à plasma à couplage inductif (ICP-OES)). 

L’analyse élémentaire permet de déterminer la quantité d’azote, d'hydrogène et de carbone dans 

le matériau et l’ICP-OES est utilisé pour connaître le pourcentage de vanadium, manganèse, 

potassium et strontium. Les deux méthodes permettent aussi de déterminer les pourcentages 

d’échanges lors des diverses études. L’X-ray photoelectron spectroscopy (XPS) est utilisée en 

complément et permet de déterminer le degré d’oxydation des éléments principaux des 

matériaux, le vanadium et le manganèse, nécessaire pour établir la formule chimique.  
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2.2.1. L’analyse élémentaire 

L’analyse élémentaire est obtenue à l’aide d’un analyseur ElementarVario Micro Cube 

muni d’une balance Mettler Toledo UMX5Comparator et présentant une précision de 0,1 µg. 

Cette analyse permet d’estimer le pourcentage massique de carbone et d’azote (erreur ±1%) en 

chauffant l’échantillon à 1500°C afin d’obtenir une combustion puis en réduisant les gaz 

obtenus dans un deuxième four à 850°C. Les gaz de N2 et CO2 formés sont séparés à l’aide de 

la désorption thermo-programmée (TPD) et le signal est détecté par un catharomètre TCD 

(détecteur à conductivité thermique).   

2.2.2. Couplage plasma induit par haute fréquence – Spectroscopie optique (ICP-OES) 

L’ICP optique (Perkin Elmer Optima 7000 DV) a permis de quantifier le pourcentage 

massique du vanadium, manganèse, potassium et strontium (erreur ±2%). L’échantillon est 

dissous dans un milieu acide (mélange d’acide perchlorique et acide nitrique) en fonction de 

l’élément à analyser. 

2.2.3. X-Ray Photoelectron Spectroscopy (XPS) 

L’analyse de la composition de surface a été réalisée par XPS pour déterminer le degré 

d’oxydation des métaux présents dans l’échantillon (±10%). Pour cela, un appareil ESCALAB 

250 de Thermo Electron a été utilisé avec une source d’excitation monochromatique (Al Kα 

(1486,6 eV)). La surface analysée correspond à un diamètre de 400 µm et le spectre des 

photoélectrons a été calibré en énergie de liaisons par rapport à l’énergie de la liaison C-C du 

carbone C1s à 284,8 eV. La charge a été compensée par le faisceau d’électrons (-2 eV). L’erreur 

liée à la mesure du degré d’oxydation est de 10 à 20%. 

2.3. Infrarouge (IR) 

Les scans infrarouges sont obtenus sur un PerkinElmer Frontier en mode ATR. 

2.4. Imagerie 

Deux types d’appareillages sont utilisés en microscopie pour sonder les différentes 

échelles d’observation : la Microscopie électronique à balayage et la Microscopie électronique 

à transmission. 



 

64 

 

2.4.1. Microscope Électronique à Balayage (MEB) 

La Microscopie électronique à balayage permet d’observer la surface d’un échantillon 

et ainsi de déterminer la morphologie du matériau. L’appareil utilisé est le FEI Quanta 200 FEG 

avec un champ d’émission à haute résolution et une colonne optimisée pour une luminosité 

élevée. Le processeur d’image peut monter jusqu’à 4096 x 3536 pixels et le système de contrôle 

a été réalisé par un affichage d’image : 19 pouces LCD, SVGA 1280 x 1024. Le voltage de 

l’accélération est de 200V – 30kV et la sonde de courant est ajustable à 100 nA. 

2.4.2. Microscopie Électronique à Transmission (MET) 

La Microscopie Électronique à Transmission est réalisée sur un JEOL 1200EX2 avec 

une tension d’accélération de 100 kV. Cette technique permet de caractériser la morphologie 

d’un matériau (de l’ordre du nm donc à l’échelle du feuillet) et de déterminer la distance 

interfoliaire.  

2.5 Analyse Thermogravimétrique/Calorimétrique Différentielle à Balayage (ATG/DSC) 

L’analyse thermogravimétrique (ATG) (Netzsch STA 409 PC) permet d’observer la 

dégradation ou la perte en masse d’un matériau (placé préalablement dans un creuset en 

alumine) quand il est soumis à une variation de température (montée de 10°C par minute) 

variant de 25°C à 600°C avec ensuite un retour à la température ambiante (sous flux de gaz N2). 

Cette technique est couplée à la calorimétrie différentielle à balayage qui permet de mesurer les 

échanges de chaleur entre un échantillon et une référence (creuset en alumine vide). Elle permet 

de mettre en évidence les changements de phases des matériaux. 

3. Étude des performances d’adsorption des matériaux synthétisés 

Afin d’étudier les capacités des matériaux à adsorber des cations, des isotopes non 

radioactifs du césium et du strontium ont été utilisés (le laboratoire n’est pas habilité à 

manipuler des sources radioactives). La chromatographie ionique à haute performance est un 

procédé technique de séparation utilisée pour quantifier l’adsorption d’ions. Une première 

partie introduira le principe de fonctionnement de l’appareil afin de décrire le montage et les 

conditions utilisées pour les études d’adsorption. Enfin, une attention particulière sera portée 

aux différents milieux étudiés au cours de cette thèse. 

Une étude plus poussée sera ensuite réalisée par calorimétrie afin de comprendre les 

mécanismes liés à la sorption d’ions. 
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3.1. Principe 

Deux méthodes de détection sont accessibles lors de l’utilisation de la chromatographie 

ionique : la détection par UV indirecte et la détection par conductivité ionique. Ce travail 

s’appuie plus particulièrement sur l’étude par conductivité ionique, c’est-à-dire basée sur la 

capacité d’une solution d’électrolytes à transporter le courant électrique. C’est la méthode la 

plus utilisée pour la détection des ions organiques et inorganiques de petite taille avec une 

grande mobilité (et ainsi une conductivité élevée). 

 

 

Figure III.4 : Schéma et photo du montage HPLC utilisé 

La chromatographie est une technique expérimentale basée sur le principe d’échange 

ionique entre une solution à analyser et une phase stationnaire (résine échangeuse d’ions) 

portant des groupes fonctionnels (généralement acides sulfoniques pour les cations) ayant la 

propriété de fixer les ions par des forces électrostatiques (Figure III.4). Les ions sont ainsi 

entraînés par la phase mobile appelée l’éluant et séparés par les interactions entre les sites 

ioniques et la phase stationnaire. Le procédé suit la réaction suivante (où M+ correspond à l’ion 

à analyser) : 

(éluant)M+ +  [Résine-SO3
-]H+ à (éluant)H+  +  [Résine-SO3

-]M+ (1) 



 

66 

 

 

Figure III.5 : Exemple de résultats obtenus par HPLC pour l’adsorption de césium sur 

des vanadates 

Ce type d’analyse est basé sur le principe d’échange, c’est-à-dire que, lorsqu’un ion est 

élué, il remplace l’ion de même signe de l’éluant et la conductivité augmente (pic positif) ou 

diminue (pic négatif). Le résultat se présente sous la forme d’un diagramme reproduit en Figure 

III.5 où le premier pic observable correspond au pic d’injection et où les suivants correspondent 

aux ions à analyser. Pour déterminer la concentration dans la solution de l’ion considéré, 

l’intégration du pic correspondant est réalisée en fonction d'une courbe d’étalonnage. Les 

éluants sont spécifiques à certains cations et valences, ce qui permet de déterminer les temps 

d’élution correspondant aux différents ions. La sensibilité de l’appareil dépend de la différence 

entre la conductivité molaire limite par mole de charge de l’ion analysé et celle de l’ion (charge 

de même signe) de l’éluant. Il est donc nécessaire d’utiliser un éluant à faible conductivité. La 

phase mobile est composée d’acide nitrique (5,0 mmol.L-1) pour le césium et d’un mélange 

d’acide tartarique (4,0 mmol.L-1) et d’EDA (éthylenediamine) (1,4 mmol.L-1). La détection des 

ions en solution à l’équilibre se mesure par un analyseur chromatographique (Shimadzu HPLC) 

équipé d’un détecteur à conductivité CSS-6A opérant à 40°C (colonne Shim-pack IC-C1 avec 

une pré-colonne IC-GC1). Les conditions d’HPLC pour ce procédé correspondent à un flux de 

1,5 mL.min-1, des injections de 45 μL et une température de la colonne de 40°C. 

Plus exactement, la détection est possible lors du déplacement des ions dans un champ 

électrique situé entre deux électrodes, induisant une variation de la conductivité électrique dans 

le champ électrique. Ce paramètre est imposé par le changement de composition ionique dû aux 

électrolytes présents dans l’éluant. L’amplitude du signal dépend de la conductivité équivalente 

(ou mobilité d’un ion) (!) du signal, de sa charge (zi) et de sa concentration (Ci) selon l’équation 

(2). 

K = "#$ % | &$| % !'$ (2) 

NH4
+ 

Cs+ 
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L’appareil utilisé dans cette étude est appelé à « une seule colonne » : ce terme signifie 

que l’appareil travaille à très faible conductivité de fond, supprimée électroniquement.  

3.2. Méthode expérimentale 

Des isothermes d’adsorption sont réalisées pour déterminer la sélectivité de rétention du 

césium et du strontium dans les matériaux à base de vanadium et de manganèse. Pour ce 

procédé, 0,02 g de poudre sont placés dans un réacteur Nalgene™. Une solution de nitrate de 

césium ou de strontium est ensuite ajoutée (à différentes concentrations) en pesant les solutions 

pour obtenir 20 mg de solution dans chaque tube et ainsi balayer les faibles concentrations et 

détecter la saturation pour celles plus élevées. Les concentrations initiales varient de 5.10-5 

mol.L-1 à 4.10-3 mol.L-1 pour les solutions de nitrate de césium et de 3.10-5 mol.L-1 à 2,5.10-3 

mol.L-1 pour les solutions à base de nitrate de strontium pour les solutions mono-composant. 

Lors des mélanges des deux cations et pour regarder la compétition des deux ions, les 

concentrations varient de 2,4.10-5  mol.L-1 à 2,0.10-3  mol.L-1 et de 1,2.10-5 mol.L-1 à 1,0.10-3 

mol.L-1 (force ionique constante) pour le césium et le strontium respectivement. Les tubes sont 

ensuite agités toute la nuit à 25°C à l’aide d’un agitateur rotatif. À l’équilibre, après adsorption 

des ions en solution par le matériau, la séparation de la phase solide et du surnageant est obtenue 

par centrifugation à 11000 tours/minute pendant 10 minutes. Après filtration, le surnageant est 

ensuite analysé pour déterminer la concentration des ions.   

La quantité adsorbée Qads est évaluée en fonction de la concentration initiale de l’ion à 

analyser dans chaque tube Ci, la concentration obtenue à l’équilibre Ceq, ms correspondant à la 

masse de l’adsorbent et V0 le volume de solution initial, suivant l’équation (3).  

(3) 
Qads =  

V0 (Ci – Ceq)

mS
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Figure III.6 : Représentation d’une isotherme d’adsorption 

La Figure III.6 représente une isotherme d’adsorption d’ions qui relie la capacité 

d’adsorption Qads (en mmol.g-1) en fonction de la concentration à l’équilibre Ceq (en mmol.L-

1). Cette courbe permet d’étudier à la fois l’affinité du matériau et la capacité maximum 

d’adsorption. La région de Henry (partie linéaire à basse concentration) correspond à l’affinité 

du matériau par rapport au soluté ionique, c’est-à-dire la concentration jusqu’à laquelle l’ion 

est complètement adsorbé. Cette partie est aussi influencée par la limite de détection d’appareil 

du fait de la présence de faibles concentrations en ions. La courbe évolue ensuite avec 

l’augmentation des concentrations jusqu’à atteindre un plateau correspondant à la capacité 

maximale d’adsorption du matériau. L’incertitude sur les valeurs expérimentales est évaluée à 

7%. 

3.3. Milieux étudiés 

Les capacités de sorption des matériaux ont été mesurées dans différents milieux (milieu 

idéal ou milieu reproduisant les principaux constituants d’eaux réelles) pour simuler le 

comportement des solides en fonction de la nature du milieu. L’eau ultra-pure (ou EUP) est 

utilisée en tant que solvant de référence (type 1, 18,2 MΩ.cm) et des concentrations de nitrates 

de césium et de strontium ont été ajoutées individuellement, ou simultanément, afin d’observer 
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la sélectivité des matériaux. D’autres milieux plus complexes (eaux de source) ont été utilisés 

afin de suivre l’impact des compositions sur le comportement des matériaux (cf Tableau III.4). 

Tableau III.4 : Composition des eaux douces utilisées comme solvants 

 Eau Roche des Ecrins Eau Mont Roucous 

Ca2+ 1,57 mmol.L-1 0,06 mmol.L-1 

Mg2+ 0,42 mmol.L-1 0,04 mmol.L-1 

Na+ 0,06 mmol.L-1 0,14 mmol.L-1 

K+ 0,01 mmol.L-1 0,01 mmol.L-1 

Bicarbonates 2,84 mmol.L-1 0,01 mmol.L-1 

Sulfates 0,53 mmol.L-1 0,02 mmol.L-1 

Nitrates 0,03 mmol.L-1 0,05 mmol.L-1 

Chlorures - 0,08 mmol.L-1 

Silice - 0,014 mmol.L-1 

pH 7,5 5,85 

Résidus secs à 180°C 240 mg.L-1 25 mg.L-1 

 

L’eau de mer est le milieu étudié le plus complexe. Pour la reconstituer, un produit 

commercial est utilisé « Instant Océan » sous forme de poudre dissoute dans de l’eau ultra-pure. 

Cet échantillon possède des compositions similaires à celles de l’eau de mer moyenne dont les 

détails sont donnés dans la littérature 1.  

4. Étude par calorimétrie 

Un microcalorimètre différentiel TAM III a été utilisé pour mesurer les changements 

enthalpiques accompagnant les phénomènes d’échange d’ions étudiés. Pour avoir une meilleure 

sensibilité, le calorimètre est utilisé en mode flux de chaleur. Les procédures et le traitement de 

données ont été reportés par Prelot et al. 2. Grâce au bain d’huile utilisé, la température du 

système est stable à ± 0,0001°C et le signal est enregistré à 25°C. Avant chaque analyse, une 

quantité de 4 mg de matériau a été introduite dans la cellule calorimétrique contenant 0,8 mL 

d’eau ultra-pure. Une cellule de référence ne contenant que de l’eau dans les mêmes proportions 

sert de référence. Les deux cellules sont ensuite placées dans le microcalorimètre et l’équilibre 

thermique se fait pendant 2 h. Le système d’injection est équipé d’une seringue automatique 

remplie de la solution à la concentration désirée de l’ion à analyser. Des injections successives 
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de 10 mL de la solution ioniques de 10 secondes sont réalisées avec un signal électrique alimenté 

par un ordinateur et les pics thermiques sont enregistrés avec un équilibre de 45 min 

généralement entre deux injections. L’intégration des aires de chaque pic a été calculée afin de 

déterminer l’enthalpie représentant le phénomène. Une procédure similaire sans solide, mais 

avec les mêmes paramètres, est réalisée pour évaluer les effets de la dilution et pour corriger 

ainsi les valeurs des enthalpies 2. Plusieurs phénomènes se déroulent en même temps, la dilution 

de la concentration mère dans la cellule et l’adsorption de l’ion sur le matériau. Il faut donc 

calculer les différents effets. Ces expériences sont réalisées trois fois afin de vérifier la 

répétabilité des mesures. L’incertitude des valeurs expérimentales est évaluée à 17%. 

5. Modélisation 

Les simulations moléculaires menées visent tout d’abord à déterminer les propriétés 

structurales et texturales (surfaces spécifiques et volumes poreux) des solides synthétisés. En 

utilisant une stratégie couplant DRX et optimisation de géométrie par minimisation d’énergie 

basée sur les champs de force et la diffraction des rayons X, il est possible d’obtenir les 

structures cristallographiques. Des calculs complémentaires de type DFT (Théorie de la 

Fonctionnelle de Densité) sont ensuite menés afin de prédire les spectres infrarouges théoriques 

et aider à l’interprétation des données expérimentales acquises au cours de ce travail. 

Finalement, une analyse énergétique des propriétés d’échange, en utilisant des calculs DFT et 

par couplage expériences de calorimétrie-simulations moléculaires, vise à la compréhension au 

niveau microscopique des mécanismes d’adsorption d’ions et d’échange au sein des structures 

lamellaires. Les calculs ont été réalisés en collaboration avec Fabrice Salles de l’équipe AIME. 

5.1. Aspect structural 

Dans cette partie, plusieurs informations peuvent être obtenues comme la structure 

cristallographique qui permet de simuler ensuite le diffractogramme ainsi que les propriétés 

texturales (surface spécifique et volume poreux).  

La détermination des structures plausibles pour les différents matériaux obtenus est réalisée 

en fonction de la nature du cation compensateur. Les coordonnées atomiques initiales du réseau 

sont issues de la bibliographie (3 pour les oxydes de vanadium et 4 pour les oxydes de 

manganèse). Ensuite, les paramètres de maille sont imposés à partir des données de diffraction 

X obtenues sur les échantillons synthétisés et les structures plausibles cristallographiques selon 

les différentes conditions expérimentales sont proposées. Les diffractogrammes sont calculés 



 

71 

 

par Reflex (Materials Studio) et la comparaison entre données expérimentales et simulées nous 

permet de confirmer la nature des solides synthétisés. 

Une fois les structures simulées, il est possible de calculer les paramètres texturaux (surface 

spécifique et volume poreux). La surface spécifique des structures simulées est calculée en 

utilisant la stratégie développée par Düren et al 5. Dans ce cas, la surface est déterminée en 

utilisant le centre de la molécule sonde N2 (de rayon 3.681 Å) visitant l’ensemble de la surface. 

Pour prendre en compte le volume des autres atomes, le champ de force UFF (Universal Force 

Field) est utilisé pour les atomes constituant les atomes des oxydes de vanadium et de 

manganèse 6.  

Concernant le volume libre, la stratégie est identique sauf que l’on considère une sonde de 

rayon très faible (proche de 0 Å) et que l’on visite l’ensemble du volume pour déterminer le 

volume non occupé par les atomes de réseau. UFF est encore une fois utilisé pour les atomes 

des réseaux d’oxydes de vanadium et manganèse. 

5.2. Prédiction des spectres infrarouge (IR) 

Afin de confirmer les différentes structures obtenues et d’aider à interpréter les données 

expérimentales, les calculs de prédiction des spectres IR sont également réalisés. Dans ce cas, 

des calculs DFT (théorie de la fonctionnelle de densité) sont réalisés avec le logiciel CASTEP 

avec des critères de convergence (force, déplacement et stress) élevés 7. Après une optimisation 

de géométrie en utilisant la fonction de corrélation d’échange GGA-PBE (GGA pour 

Generalized Gradient Approximation en utilisant la fonctionnelle PBE) combinée avec les 

interactions cœur-valence décrites par les pseudo-potentiels ultra-mous, il est possible de 

décrire les interactions existant entre atomes liés et donc de déterminer les bandes des spectres 

IR 8. Grâce à ces calculs, il sera alors possible de calculer la position des bandes correspondant 

à certaines liaisons et donc d’attribuer, sans ambiguïté, les bandes obtenues expérimentalement. 

5.3. Prédiction des interactions existant entre le réseau et les cations extra-réseau 

À partir des structures précédentes, il est également possible de calculer les énergies 

nécessaires pour échanger les cations présents dans l’espace interfoliaire, et il est possible 

d’estimer les énergies de gonflement des structures en fonction de la valeur de la distance 

interfoliaire. Pour cela, une optimisation de géométrie par DFT est réalisée en utilisant le 

logiciel DMol3 pour chaque structure d’oxyde contenant des cations compensateurs, en 

considérant, pour chaque cas la distance interfoliaire fixe et équivalente aux valeurs 
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expérimentales. En complément, des calculs sont réalisés pour les cations seuls (K+, Ca2+, Sr2+, 

Cs+) et les structures correspondantes sans cation pour déterminer l’énergie d’adsorption selon 

l’équation suivante : 

Eads = ECox – EOx -EC 

où ECox, EOx et EC correspondent à l’énergie des structures d’oxydes avec cations C+, celle de 

la structure sans cations C+ et l’énergie électronique de C+ obtenues par DFT. 

Il est utile de signaler que, pour pouvoir comparer ces calculs entre eux, une double unité 

cellulaire selon l’axe b (si c correspond à l’axe d’empilement) est considérée. 

Pour ces calculs DFT, sont utilisées en combinaison avec des critères de convergence 

élevés : une double base numérique, la fonctionnelle GGA-PW9, les fonctions décrivant la 

polarisation pour les atomes d’hydrogène (DNP Double Numerical Polarization) et la prise en 

compte de tous les électrons. 

5.4. Prédiction des conformations des amines dans les structures vanadates en fonction 

de la longueur de la chaîne. 

Au cours de ce travail, l’impact de la longueur de la chaîne carbonée a été estimé en 

utilisant la simulation moléculaire afin de déterminer l’orientation des amines au sein de 

l’espacement interfoliaire. Pour cela, des calculs de type Monte Carlo basés sur l’algorithme de 

Metropolis dans l’ensemble NVT (nombre de particules, volume, température constants) ont 

été menés pour obtenir l’orientation statistiquement la plus favorable pour chaque amine à 

température ambiante. Ces calculs ont été menés sur un code développé au laboratoire, en 

utilisant 2 millions de pas en équilibration et 2 millions de pas en production. Le champ de 

force UFF, bien connu pour sa robustesse et sa large gamme d’atomes décrits, couplé aux 

charges partielles déterminées par des calculs DFT (charges ESP : Potentiel Electrostatique) 

complémentaires pour les amines, en considérant les mêmes paramètres que précédemment 

dans DMol3, et les charges obtenues par égalisation des électronégativités pour les feuillets ont 

été utilisés. Les paramètres Lennard-Jones sont calculés entre le réseau et les amines en utilisant 

les règles de combinaison de Lorentz-Berthelot. Un rayon de coupure de 12,5 Å (nous obligeant 

à considérer une unité cellulaire multiple dont les paramètres de maille sont supérieurs à 25 Å) 

et la sommation d’Ewald ont été considérés pour obtenir une convergence rapide des calculs 

d’énergie. Tous les calculs Monte Carlo ont été réalisés en l’absence de molécules d’eau, mais 

en imposant les paramètres de maille expérimentaux qui sont le reflet de l’impact de la taille 

des différentes amines. 
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En complément de ces calculs Monte Carlo, des simulations DFT ont également été réalisées 

pour déterminer la conformation des amines seules en utilisant DMol3. Les paramètres de ces 

simulations sont les mêmes que dans la partie III.5.3. En utilisant ces calculs, il est alors possible 

d’estimer la taille des amines libres et ces données seront ensuite corrélées aux espacements 

interfoliaires. 
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Cette partie concerne la synthèse innovante sous flux micro-ondes de matériaux 

lamellaires. Ces dernières années, un intérêt grandissant s’est porté pour ce type de composés 

afin d’optimiser les procédés de décontamination des effluents et notamment de radionucléides 
3,4. Cette thèse est consacrée plus précisément à deux types de matériaux : les matériaux à base 

de vanadates et ceux à base de manganates. Ces matériaux sont synthétisés dans les conditions 

opératoires permettant d’obtenir les structurations qui nous paraissent les plus intéressantes : 

nanotubes de vanadates et nanofleurs de manganates. Les caractérisations structurales, 

texturales de ces composés, ainsi que les compositions chimiques ont été déterminées par 

différentes techniques. Tout d'abord, une première partie sera consacrée aux matériaux 2D, ainsi 

qu’aux différentes techniques de synthèses. Ensuite, la synthèse hydrothermale sous flux micro-

ondes sera décrite, ainsi que les avantages et les inconvénients de cette technique par rapport 

aux synthèses plus classiques. Finalement, une partie portera sur la synthèse et l’optimisation 

des nanotubes de vanadium, ainsi que sur l’extraction des amines structurantes. La synthèse et 

la caractérisation des nanofleurs de manganates seront ensuite détaillées en fonction des 

conditions expérimentales.  

1. Matériaux lamellaires 

Les matériaux lamellaires (autres que les argiles) représentent une classe émergente de 

nanomatériaux possèdant une structure sous forme de feuillets. L’épaisseur d’un feuillet est 

estimée à quelques nanomètres et correspond à une maille cristallographique ou une partie de 

la maille 1. Plus concrètement, la structure peut présenter des largeurs allant de 100 nm à 

quelques micromètres, voire plus 5.  

 

Figure IV.7 : Exemples de matériaux 2D 6 
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Le graphène est un des matériaux 2D les plus étudiés 7. D’autres matériaux analogues 

ont aussi attiré l’attention (Figure IV.7) comme les Hydroxydes Doubles Lamellaires (ou HDL) 
8, certains matériaux hybrides ou Metal Organic Frameworks (MOFs) 9, les sulfides métalliques 
6 ou encore quelques polymères 10… Grâce à leur structure lamellaire, ces matériaux affichent 

des propriétés texturales, mécaniques et chimiques particulières. Les feuillets sont, par exemple, 

plus ou moins fragiles ou flexibles en fonction des éléments présents dans l’espace interfoliaire, 

de la réactivité chimique ou de l’évolution des espèces présentes dans l’inter-feuillet 

(hydratation et nature des ions/molécules interfoliaires).  

Ces matériaux sont notamment très intéressants pour leurs propriétés physiques, 

électroniques et chimiques créées par le confinement des électrons dans les deux dimensions 

de l’espace 5. Ce sont d’ailleurs des composés qui sont beaucoup utilisés dans les applications 

électroniques 7. Ces propriétés permettent ainsi d’obtenir des organisations différentes ainsi 

qu’un contrôle des synthèses de nouveaux matériaux possédant les caractéristiques désirées. La 

porosité est aussi une variable ajustable en fonction des applications visées 1.  

Ces matériaux lamellaires apparaissent, par exemple, comme des échangeurs d’ions 

efficaces et peuvent être ainsi utilisés dans différentes applications de dépollution (nucléaires 

par exemple…). En effet, l’adaptation du feuillet par rapport à l’élément (fermeture du feuillet 

ou augmentation de l’espace interfoliaire pour s’adapter à la taille de l’ion échangé) permet la 

substitution d’un ion par un autre plus ou moins volumineux (Figure IV.8). Ce phénomène 

pourrait alors apporter une solution intéressante pour capter ces ions et ainsi éviter leur 

dispersion dans l’environnement. 

 

Figure IV.8 : Échange schématique d’ion avec fermeture des feuillets dans les matériaux 

lamellaires 

À l’intérieur des feuillets, les atomes sont fortement liés, souvent de façon covalente, 

tandis que les interactions entre les feuillets sont plus faibles (forces électrostatiques et/ou de 

van der Waals) et peuvent être facilement rompues conduisant à une modification de 

l’empilement (cas des argiles par exemple) tout en gardant leur structure initiale en feuillets 11. 
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De nombreuses études réalisées sur ces matériaux se focalisent notamment sur l’intercalation 

d’ions ou de molécules entre les feuillets 2,12-13. En effet, les matériaux lamellaires sont 

généralement reconnus comme étant des réseaux d’accueil d’ions présentant une dimension 

structurale égale à 2 1. Il faut cependant noter qu’il existe des réseaux 3D, notamment pour les 

zéolithes 14.  

Il est possible de synthétiser différents types de nanostructures qui peuvent être 

produites à partir de dispersions colloïdales de feuillets. Certains de ces procédés génèrent des 

matériaux poreux hiérarchiques. On peut ainsi créer des nanotubes par enroulement, des films 

multi-couches ou encore des nanocomposites, des capsules, des structures floculées avec un 

arrangement aléatoire des feuillets (Figure IV.9)... 

 

Figure IV.9 : Exemple de différentes nanostructures produites à partir de suspensions 

colloïdales de nano-feuillets 1 

Différentes techniques de synthèse ont alors été développées pour former des matériaux 

2D (Figure IV.10) : le clivage micromécanique, l’exfoliation, le dépôt chimique en phase 

vapeur (CVD), ainsi que les synthèses en phase liquide 5. Il faut cependant noter que les 

techniques d’exfoliation et de clivage ne sont utilisées que pour les matériaux dont le cristal 

massif est composé de feuillets (graphite, HDL, oxydes de métaux de transition…). À l’inverse, 

les techniques CVD et les synthèses chimiques en solution sont basées sur les réactions 

chimiques des précurseurs selon des conditions expérimentales 5. 
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Figure IV.10 : Méthode de préparation des matériaux 2D 

Le clivage micromécanique est une technique conventionnelle qui permet d’élaborer 

des flocons fins par exfoliation des feuillets du matériau. L’exfoliation se réalise par exemple 

facilement avec du scotch 15,16. Ceci permet ainsi de fragiliser les interactions de Van der Waals 

entre les feuillets sans casser les liaisons covalentes de chaque feuillet 5. Cette technique est 

alors facile à mettre en œuvre, et permet d’obtenir des cristaux de qualité, ainsi qu’une grande 

surface. Cependant, le rendement est assez faible et la production est assez lente à l’inverse 

d’autres méthodes. De plus, il est aussi difficile de contrôler la taille, l’épaisseur ainsi que la 

forme du composé obtenu 5.  

Le dépôt chimique en phase vapeur (CVD) est une technique de préparation de 

matériaux possédant une grande pureté et pour réaliser des films de W, Ti, Ta, Zr sur des 

substrats 17. La technique CVD est actuellement la méthode la plus utilisée pour la production 

en grande quantité de silicone poly-cristallin dans l’industrie 5. De manière plus précise, les 

substrats choisis sont placés dans un four avec un cyclage d’un ou plusieurs gaz dans la 

chambre. Les précurseurs peuvent ainsi réagir ou se décomposer à la surface du substrat. Malgré 

son grand intérêt, la méthode possède aussi quelques désavantages. Étant donné que la 

technique est basée sur la déposition sur un substrat, les matériaux obtenus doivent être ensuite 

transférés sur d’autres substrats pour réaliser des caractérisations et les mettre en œuvre pour 

des applications. De plus, c’est une technique qui a besoin d’une température élevée et d’une 

atmosphère inerte, ce qui augmente le coût de ce type de manipulations 5. 

Dernièrement, les synthèses phase liquide sont celles étudiées dans ce travail, et plus 

particulièrement les synthèses hydro/solvothermales. Cette méthode permet un contrôle de la 

taille et de l’épaisseur du matériau. Elle est aussi potentiellement applicable à l’échelle 

industrielle. Les matériaux synthétisés peuvent être facilement dispersés dans les milieux 
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aqueux ou organiques, ce qui les rend intéressants pour diverses applications. À l’inverse des 

autres méthodes cependant, il est plus difficile de proposer un principe général de la technique.  

La synthèse hydro/solvothermale utilise l’eau ou un solvant organique comme milieu 

réactionnel dans un réacteur fermé (autoclave,…), dans lequel la température de réaction est 

plus forte que le point d’ébullition du solvant. A partir de là, la réaction se produit sous pression 

et augmente ainsi la cristallinité des nanocristaux synthétisés. Cette méthode a été largement 

utilisée, notamment pour la synthèse de matériaux inorganiques 2D 18. Il est cependant difficile 

de contrôler les mécanismes pendant la synthèse hydrothermale. De plus, ce type de synthèse 

est sensible aux conditions expérimentales comme la concentration des précurseurs, les solvants 

utilisés, les surfactants ou polymères ajoutés, et la température. Il faut toutefois noter que la 

plupart des nanofeuillets synthétisés sont plutôt constitués de plusieurs feuillets que d’un seul 
5.  

De nombreuses recherches se tournent maintenant vers les synthèses sous flux micro-

ondes afin d’optimiser le procédé et diminuer les temps de synthèse 19. 

2. Synthèse sous flux micro-ondes 

La technique sous flux micro-ondes a commencé à être utilisée vers la fin des années 70 

en chimie inorganique et dans les années 80 en chimie organique 19. Ces systèmes permettent 

d’obtenir une température uniforme dans tout l’échantillon, ce qui permet ainsi de diminuer 

l’apparition de produits secondaires et/ou leur décomposition 19. Cette technique s’est ainsi 

répandue grâce à sa facilité de mise en œuvre et à sa rapidité face aux méthodes plus classiques. 

Le traitement sous flux micro-ondes est alors devenu un atout essentiel en chimie inorganique 

et notamment pour la synthèse de nanoparticules et de nanostructures pour laquelle il est 

important d’avoir une température contrôlée et efficace 20. L’utilisation de micro-ondes ne 

permet pas seulement de réduire le temps de réaction mais aussi d’augmenter la vitesse de 

réaction, le rendement, ainsi que la pureté du matériau 21,22. Les études se sont aussi portées sur 

les synthèses pour la chimie verte dans des conditions plus douces 23. De plus, à l’inverse d’une 

plaque chauffante, où la chaleur est transférée par convection de façon assez lente, les micro-

ondes passent à travers le récipient (autoclave par exemple) pour interagir directement avec le 

composé (Figure IV.11) 21,22. 
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Figure IV.11 : Comparaison de méthode de chauffage (a) sur plaque chauffante et (b) 

par traitement micro-ondes 21 

Plus précisément, les fours micro-ondes possèdent des longueurs d’onde comprises 

entre 1 mm et 1 m (entre 0,3 et 300 GHz) et ces appareils sont généralement établis à 12,2 cm, 

ce qui correspond à 2,45 GHz 24. Le principe de fonctionnement est basé sur plusieurs propriétés 

des matériaux : le traitement thermique d’un composé, sa capacité à absorber l’énergie micro-

ondes et à la convertir en chaleur 24. L’énergie d’un photon issu de micro-ondes pour une 

fréquence de 2,45 GHz ne correspond qu’à 1,0.10-5 eV, ce qui est trop faible pour casser les 

liaisons chimiques 24. Cette énergie est aussi plus faible que le mouvement brownien et n’affecte 

que les rotations moléculaires 25. Le mécanisme de chauffe implique deux procédés : une 

polarisation des dipôles et une conduction ionique. L’irradiation d’un échantillon provoque 

l’alignement des dipôles ou des ions dans le champ électrique. Comme les radiations 

électromagnétiques produisent un champ oscillant, les dipôles et les ions essaient constamment 

de s’aligner dans le champ électrique (Figure IV.12). En fonction de la durée, de l’orientation 

et du phénomène de désorientation relatif à la fréquence de l’irradiation, des quantités 

différentes de chaleur sont produites par friction des molécules et pertes diélectriques 24. Si le 

dipôle n’a pas assez de temps pour se réaligner (irradiation haute fréquence) ou se réoriente de 

manière trop rapide (irradiation basse fréquence), il n’y aura alors pas d’augmentation de 

température 22,24,25. La fréquence de 2,45 GHz se situe entre les deux extrêmes. Ceci explique 

par exemple pourquoi il n’est pas possible de chauffer des gaz sous irradiation micro-ondes. En 

effet, la distance entre deux molécules en rotation est trop grande pour que les molécules soient 

capables de suivre le champ électrique 19.  
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Figure IV.12 : Molécules dipolaires qui essaient de s’aligner avec un champ électrique 

oscillant 19 

La perte diélectrique correspond à la quantité d’énergie micro-ondes qui est perdue par 

l’échantillon en étant dissipée sous forme de chaleur. Deux paramètres permettent de définir les 

propriétés diélectriques d’une substance : (i) la constante diélectrique ɛ' qui décrit la capacité à 

être polarisée par le champ électrique et (ii) la perte diélectrique ɛ", indiquant l’efficacité avec 

laquelle la radiation électromagnétique est convertie en chaleur. Le ratio de ces deux paramètres 

définit la tangente de perte diélectrique (tanθ). Ce facteur est dépendant de la fréquence et de la 

température. Il permet de mesurer la capacité d’un matériau à convertir l’énergie 

électromagnétique en chaleur, à une température et une fréquence donnée. Les solvants 

absorbant fortement les micro-ondes possèdent une valeur de tangente (tanθ) supérieure à 0,5, 

les moyens entre 0,1 et 0,5 et les faibles sont inférieurs à 0,1. Il faut noter que l’eau est un 

adsorbant moyen avec tanθ = 0,123. Les solvants possédant les plus faibles facteurs de perte 

peuvent cependant être utilisés car les substrats, réactifs ou catalyseurs présents sont 

suffisamment polaires pour permettre un chauffage efficace. Pour l’eau ultra-pure, et la plupart 

des solvants organiques, la tangente de perte diminue avec la température, signifiant que 

chauffer ces solvants à de très hautes températures pourrait être difficile 24. De plus, comme les 

autoclaves ou les récipients utilisés sont souvent constitués de matériaux transparents aux 

micro-ondes (quartz, téflon…), un gradient de température inversé se crée contrairement aux 

traitements thermiques conventionnels25. L’efficacité du transfert thermique interne est aussi 

induite par la minimalisation des effets de murs (absence de surface chaude pour le récipient) 
25. Le chauffage rapide localement et les températures fortes pouvant être observées dans un 

récipient fermé montrent clairement, selon la loi d’Arrhenius (1), que les transformations qui 

demandaient plusieurs heures dans un solvant à reflux, pourraient être réalisées en quelques 

minutes ou quelques secondes 22. 

k=(*exp*+
,-.

/0
) (1) 

Malgré tous les avantages d’un tel appareil, quelques désavantages sont aussi à prendre 

en compte comme : 
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· Le prix relativement élevé du dispositif comparé aux prix des fours classiques 

· La limitation de la taille des fours due à la courte pénétration de l’irradiation 

micro-ondes dans certains liquides (limitant alors les mises à l’échelle) 

· La difficulté de surveiller in situ la formation de nanoparticules lors de la 

synthèse de nanomatériaux 24 

 Différents types de synthèses sont possibles : en milieu liquide ou en milieu sec. Les 

synthèses en milieux secs sont des procédures où le réactif est pré-adsorbé sur un support plus 

ou moins transparent aux micro-ondes (silice, alumine, argile…) ou adsorbant fortement 

(graphite) 25.  L’utilisation d’un traitement thermique sous flux micro-ondes dans le contexte 

des nanoparticules s’applique principalement aux synthèses en phase liquide 20 et le couplage 

avec différentes techniques de caractérisation (DRX, spectroscopie Raman…) ouvre de 

nombreuses possibilités 26.  

Ce travail se concentre ainsi sur la synthèse de nanomatériaux lamellaires inorganiques 

sous flux micro-ondes et notamment sur l’élaboration de nanotubes de vanadates et de 

nanofleurs de manganates. 

3. Matériaux à base de vanadium 

Les nanotubes de vanadates ont été découverts vers la fin des années 1990 pour leurs 

potentielles applications technologiques 27. Ce sont des matériaux proposant une dualité de 

degrés d’oxydation : IV et V 28. En outre, ces matériaux apparaissent comme des candidats 

intéressants pour diverses applications. Par exemple, ils peuvent être envisagés comme 

cathodes pour les batteries Li-ions, mais la variation du rapport V(IV)/V(V) peut réduire 

considérablement les performances de l’électrode en augmentant la quantité de V(IV) 29. La 

variation du rapport V(IV)/V(V) change aussi significativement les propriétés magnétiques du 

matériau. En effet, la proportion de diamagnétisme dépend principalement de la quantité de 

V(V) 29. Par ailleurs, leur structure permet des utilisations en tant que dispositif à effet 

quantique, condensateur, capteur ou encore comme système de stockage/relargage grâce à leurs 

propriétés physico-chimiques variables 30–32.  

La synthèse des nanotubes de vanadates a été largement étudiée dans la littérature 28,33–

35. Les chercheurs proposent un protocole unique en four classique avec l’utilisation d’agents 

structurants. Ces agents sont généralement des amines primaires (molécule organique) avec 

différentes longueurs de chaînes: CnH2n+1NH2  avec n variant entre 4 et 22 et des durées de 
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traitement thermique (réaction sol-gel) d’environ une semaine 33,36,37. Cette amine est 

importante car elle agit comme agent structurant et permet l’enroulement des feuillets d’oxyde 

de vanadium en nanotubes tout en s’intercalant entre les feuillets 12,38. La structure des feuillets 

est souvent discutée et de nombreuses hypothèses sont proposées. En effet, l’oxyde de 

vanadium peut être assimilé à une structure lamellaire dans laquelle des pyramides carrées et 

des tétraèdres sont connectés entre eux en partageant des sommets et des côtés pour créer un 

feuillet 12,30,39 ou à une structure formée d’octaèdres et de tétraèdres 28,31. Leur structure est 

modifiable en fonction de leur environnement et du degré d’oxydation du vanadium 31.  

Lors de la synthèse, l’amine est hydrolysée par l’eau pour former des ions 

alkylammonium (CnH(2n+1)NH3
+) et hydroxyde 12,40. La formation des hydroxydes OH- casse la 

liaison V=O de l’oxyde de vanadium pour former des liaisons V-OH et V-O- développant une 

dualité V4+/V5+ 12. Selon Livage 41, cette réduction se déroule pendant le traitement thermique 

et le nombre d’ions vanadium réduit augmente avec le pH. Par exemple, le ratio V(IV)/V(V) 

est égal à 1/7 à pH 3 et il est égal à 1/3 à pH 6. Le diagramme de prédominance des espèces de 

V(V) 41 a permis de mettre en évidence les poly-anions qui peuvent exister en fonction du pH 

avec notamment V10O26(OH)2
4-, V3O9

3- et VO3(OH)2- 42... Ces anions sont formés par la 

condensation des différents précurseurs du vanadium à différentes valeurs de pH. Dans le cas 

où le pH n’est pas ajusté, il est de 6 avant traitement hydrothermal et de 8,5 après traitement 42. 

Les mécanismes de formation restent encore à confirmer bien que l’enroulement des feuillets 

soit établi.  

Livage et al. 43 ont proposé différentes pistes pour expliquer les mécanismes de synthèse. 

En solution aqueuse, les ions V5+ sont solvatés par les molécules dipolaires en donnant l’espèce 

hydratée [V(OH2)n]5+. Cependant, en raison du pouvoir de polarisation de l’ion fortement 

chargé, les molécules d’eau sont partiellement déprotonées et la solution devient plus acide. 

L’hydrolyse suit la réaction (2). 

[V(OH2)6]5+ + hH2O à [V(OH)n(OH2)6-h](5-h)+ + hH3O+ (2) 

‘h’ augmente avec le pH pour former différentes espèces. A pH=2, les ions formés 

correspondent à [VO2(OH)2)4]+ ou [VO2]+ ; à pH=6, à [HnVO4](3-n)- et, à pH>12, c’est [HnVO4](3-

n)- qui va mener à [VO4]3-.  

Selon Li et al 42, à pH 6, le précurseur du vanadium se présente sous forme octaédrale 

[VO(OH)4(H2O)]-. Il peut alors se condenser par une oxolation (réaction dans la direction HO-

V-OH…..HO-V-OH) en suivant la réaction (3).  
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-V-OH   HO-V à -V-OH-V- + H2O (3) 

Il attire ensuite l’amine protonée par les forces électrostatiques (Figure IV.13a.). 

L’amine interagit ainsi avec l’atome d’oxygène lié au vanadium (O=V) par une liaison 

hydrogène pour former N-H….O=V. Du fait de l’hydrophobicité de l’échantillon, les feuillets 

2D se courbent et s’enroulent comme illustré dans la Figure IV.13b. D’autres sites peuvent 

aussi exister entre les feuillets en fonction du défaut d’oxygène, cependant ils ne sont pas 

clairement identifiés 12. Il faut cependant noter que la concentration d’amine est un paramètre 

très important et doit être suffisante pour permettre la formation des nanotubes 42.  

 

Figure IV.13 : Mécanisme de formation des nanotubes par (b) enroulement des (a) 

feuillets 42 

Ce travail a pour objectif de développer une voie originale et innovante de synthèse sous 

flux micro-ondes de nanotubes de vanadates, puis de fournir une caractérisation complète des 

propriétés structurales et thermodynamiques des matériaux synthétisés. 

3.1. Élaboration et caractérisation des nanotubes de vanadates 

La synthèse se base sur celles décrites dans la littérature 34,44. Différents tests 

d’optimisation ont été réalisés afin d’obtenir des nanotubes de vanadates et les résultats seront 

présentés dans la suite du manuscrit. L’impact de différents paramètres a été particulièrement 

étudié : le rapport molaire, le temps de maturation et la durée de synthèse sur la structure des 

nanotubes. Une fois les nanotubes obtenus, nous nous intéresserons à l’élimination de l’agent 

structurant (amine) puisque les matériaux synthétisés présentent des propriétés (hydrophobicité 

notamment) incompatibles avec les applications envisagées (traitement d’effluents). La 

caractérisation des matériaux avant et après échange d’amines a été réalisée par DRX et 
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microscopie électronique. De plus, un couplage expérience/simulation moléculaire a permis de 

confirmer la structure cristalline et de déterminer les propriétés texturales. 

Différentes amines primaires (différentes tailles de chaîne carbonée) ont été utilisées 

pour la synthèse de nanotubes de vanadate en four classique 33,44. En considérant cette fois une 

synthèse sous flux micro-ondes, la présente étude se focalise préférentiellement sur 

l’hexadécylamine (CH3(CH2)15NH2) qui est souvent utilisée comme la dodécylamine dans la 

littérature 12,28. Toutefois, l’impact de la nature de l’amine (agent structurant) et de la longueur 

de chaîne carbonée sera examiné dans la suite du manuscrit (IV.3.1.3.). 

3.1.1. Synthèse des nanotubes de vanadates en utilisant l’hexadécylamine comme agent 

structurant 

De façon générale, les synthèses des nanotubes de vanadates issues de la littérature 

requièrent un traitement hydrothermal dans un four classique durant 7 jours 34,44. Dans cette 

étude, des nanotubes sont synthétisés de façon homogène par traitement thermique sous flux 

micro-ondes, après seulement 2 heures, diminuant ainsi drastiquement le temps nécessaire à la 

synthèse. Pour réaliser ces synthèses, différents paramètres peuvent varier et l’impact sur les 

produits de synthèse a été caractérisé par DRX (ainsi que par microscopie électronique à 

balayage pour vérifier la morphologie des matériaux), le but étant d’optimiser la procédure de 

synthèse. Les paramètres considérés comme les plus importants sont (i) le rapport molaire 

vanadium:amine, (ii) la durée de maturation du matériau, (iii) la durée de synthèse (Tableau 

IV.5).  

Tableau IV.5 : Variation de différents paramètres pour la synthèse de nanotubes de 

vanadates à 190°C 

Matériaux Ratio molaire 

vanadium:amine  

 Maturation 

(jours) 

Durée de 

synthèse 

(par heure) 

(a) 1:1  3 2 

(b) 1:0,8  3 2 

(c) 1:0,5  3 2 

(d) 1:0,8  5 2 

(e) 1:0,8  2 2 

(f) 1:0,8  3 1 
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Figure IV.14 : Diffractogrammes (petits angles) pour différentes synthèses de nanotubes 

de vanadates en fonction de différents paramètres détaillés dans le Tableau IV.5 

 

Figure IV.15 : Clichés pour différentes synthèses de nanotubes de vanadates réalisés par 

microscopie électronique à balayage en fonction de différents paramètres détaillés dans 

le Tableau IV.5 
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Les nanotubes de vanadates sont généralement obtenus dans la littérature pour un 

mélange vanadium:amine avec un ratio molaire 1:1 28. En fixant une maturation de 3 jours, 

différents ratios molaires ont été étudiés (1:0.5, 1:0.8 et 1:1) afin de comprendre l’impact de ce 

paramètre sur la synthèse. Par DRX aux petits angles, les raies de diffraction harmoniques, 

caractéristiques des feuillets ordonnés de vanadates, sont généralement observées (cf Figure 

IV.14a.), en accord avec la littérature 44. Il est souvent possible d’observer trois (parfois quatre) 

raies correspondant aux harmoniques (00l). La présence de ces raies bien définies est associée 

à l’existence de nanotubes comme cela est confirmé par microscopie électronique à balayage 

(cf Figure IV.15a.). En effet, les nanotubes ne sont observés de façon homogène que lorsque la 

structure en feuillets est parfaitement organisée. Cette constatation est appuyée par la 

comparaison des données expérimentales avec les diffractogrammes simulés qui considèrent 

une structure cristallographique sans défaut et un empilement parfait de feuillets.  

Considérons tout d’abord un ratio molaire de 1:0,5, les nanotubes de vanadates ne sont 

pas formés de façon homogène comme le montre le diffractogramme et les clichés MEB 

correspondants (Figure IV.14c. et Figure IV.15c.). En effet, les harmoniques sont dédoublées 

suggérant la présence d’une deuxième phase. En augmentant la concentration d’amine avec un 

ratio 1:0,8, la synthèse semble, dans ce cas, conduire à la formation d’un matériau possédant 

une structure de nanotubes (clichés MEB Figure IV.15b.), confirmée par la DRX (Figure 

IV.14b.). Le composé présentant un rapport 1:1 présente lui aussi une phase unique confirmant 

la formation du matériau désiré avec la présence de raies plus fines et de nanotubes bien définis 

(Figure IV.14a. et Figure IV.15a.).  

Pour conclure, un bon compromis est obtenu avec un rapport molaire vanadium:amine 

égal à 1:0,8. 

La durée de maturation entre l’hexadécylamine et l’oxyde de vanadium est le deuxième 

paramètre considéré. En faisant varier le temps de maturation, on devrait observer un impact 

important sur la morphologie principalement dû à la faible diffusion de l’amine à l’intérieur de 

la structure. Cette diffusion doit être assez élevée pour que le mélange oxyde de vanadium – 

agent structurant permette de développer une structure lamellaire 33. La maturation est 

fortement dépendante de la longueur de l’amine et il a été prouvé que les amines à chaînes 

courtes diffusent de façon plus rapide dans l’espace interfoliaire des vanadates que les plus 

longues 33.  
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Le temps de maturation entre l’hexadécylamine et l’oxyde de vanadium initial (V2O5) 

varie généralement entre un et plusieurs jours dans la littérature. Nous avons choisi dans cette 

étude de travailler avec des temps de 2, 3 et 5 jours avec l’hypothèse que l’intercalation de 

l’amine augmenterait dans le temps. Après une durée de 2 jours seulement, une seconde phase 

apparaît (Figure IV.14e.), ce qui est confirmé par une hétérogénéité de la morphologie observée 

par microscopie MEB (Figure IV.15e.). Au contraire, après 3 jours de maturation (Figure 

IV.14b. et Figure IV.15b.), les raies de diffraction bien définies ainsi que les clichés MEB 

permettent de confirmer la présence de nanotubes parfaitement structurés. De plus, après 5 jours 

(Figure IV.14d. et Figure IV.15d.), les résultats sont similaires à ceux obtenus pour 3 jours de 

maturation. Ainsi, un choix de 3 jours est suffisant. 

La dernière variable à prendre en compte est la durée du traitement thermique sous flux 

micro-ondes pour la synthèse (1 ou 2 heures). La Figure IV.14f. reporte les données DRX 

obtenues pour les matériaux synthétisés et montre qu’une durée de chauffage d’une heure n’est 

pas suffisante pour obtenir le produit espéré sous la forme de nanotubes. Les diffractogrammes 

montrent un mélange de phases : présence de différentes raies de diffraction entre 1,5 et 10°. 

Ceci est confirmé par l’hétérogénéité observée par microscopie électronique à balayage (Figure 

IV.15f.). 

La synthèse suivante rassemble alors les conditions optimales en fonction des résultats 

précédents. Une solution de pentoxyde de vanadium et de l’amine considérée est réalisée (ratio 

molaire de 1:0,8) en milieu éthanol (25 mL) sous agitation constante pendant 2 heures. 

L’addition de 30 mL d’eau ultra-pure entraîne un processus d’hydrolyse et de condensation, 

conduisant à l’apparition d’un précipité jaune/orange. Après maturation (3 jours), le produit est 

transféré dans un autoclave en téflon de 100 mL pour un traitement hydrothermal sous flux 

micro-ondes à 190°C pendant 2 heures. La rampe de montée en température est de 10 minutes 

à 500 W. Après chauffage et refroidissement à température ambiante, le solide est lavé à 

l’éthanol et à l’hexane pour être séché à 70°C dans une étuve. 

3.1.2. Caractérisations : nanotubes de vanadates formés avec l’hexadécylamine en tant 

qu’agent structurant 

En utilisant la synthèse optimisée décrite dans la partie IV.3.1.1., une caractérisation 

complète est réalisée pour déterminer la structure cristallographique, les propriétés texturales 

et thermiques, ainsi que la composition chimique.  
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Tout d’abord la composition chimique du matériau synthétisé à partir d’oxyde de 

vanadium et d’hexadécylamine est étudiée en utilisant différentes techniques. En couplant la 

méthode XPS, l’analyse élémentaire et l’ICP, il est possible d’élucider la formule chimique du 

matériau issu de la synthèse correspondant à VO2,22(C16H36N)0,55(H2O)x (en considérant que 

toute l’amine est protonée). L’ICP permet ainsi d’évaluer le pourcentage massique de vanadium 

qui s’élève à 34,1% ± 2,7%. La technique XPS permet de déterminer les différents degrés 

d’oxydation du vanadium pour connaître la quantité vanadium IV (qui correspond à VO2) et 

(V) (qui correspond à V2O5) par déconvolution et l’intégration des pics (Tableau IV.6 et Figure 

A.71 dans l’annexe pour les courbes expérimentales et le traitement de déconvolution) 44. La 

quantité d’amine présente au sein de la structure (principalement dans l’espace interfoliaire) est 

déterminée par analyse élémentaire du taux d’azote et de carbone dans l’échantillon (Tableau 

IV.7). La formule obtenue possède ainsi une composition similaire à celle des composés 

obtenus dans la littérature par synthèse en four classique 33,44. 

La détermination de la quantité d’azote dans l’échantillon (Tableau IV.7) permet aussi 

de connaître la capacité maximale d’échange cationique. Cette valeur est déterminée en 

supposant que l’amine est le seul ion échangeur. On obtient ainsi une capacité d’échange de  

1,8 mmol g-1. 

Tableau IV.6 : Répartition des degrés d’oxydation du vanadium déterminés par XPS 

pour le matériau synthétisé 

Degré d’oxydation du 

vanadium 

Pourcentage (%) 

IV 61 

V 39 

 

Tableau IV.7 : Quantités de carbone et d’azote déterminées dans le solide synthétisé par 

analyse élémentaire 

Élément Pourcentage (%) 

C 33,2 ± 0,10 

N 2,5 ± 0,05 
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Le matériau obtenu présente des nanotubes bien définis comme illustrés sur les clichés 

MET (Figure IV.16a.). L’espace interfoliaire (feuillet + espace interfoliaire) est déterminé par 

DRX (Figure IV.17a.) pour une valeur de 32,07 Å (correspondant à la raie (001) en accord avec 

la symétrie généralement considérée pour ce type de composés). Les distances interfoliaires 

sont comparables aux valeurs données dans la littérature en four classique 33,39,45–48. Ces 

résultats montrent clairement que l’ouverture de l’espace interfoliaire est imposée par la 

présence de l’amine entre les feuillets, et donc par l’encombrement stérique (présence 

d’harmoniques de (001) à (004)). Par simulation moléculaire, il est possible de calculer le 

diffractogramme théorique pour des feuillets parfaitement organisés en utilisant une structure 

proche issue de la littérature et en utilisant la formule chimique déterminée précédemment 18. 

Une bonne concordance est obtenue entre le diffractogramme expérimental et celui simulé 

(Figure IV.17b.). Cela permet de définir une structure monoclinique pour le composé obtenu 

par synthèse micro-onde : a=7,574 Å ; b=6,661 Å ; c=69,500 Å et b=111,29°. La structure 

obtenue est proche de celle proposée par Nesper et al. 49 qui décrivaient une maille triclinique. 

Il est à noter que peu d’études ont été réalisées sur ce sujet. Dans notre cas, nous avons considéré 

une structure construite en utilisant une maille double par rapport à c (c correspondant au 

paramètre empilement) comme proposée dans la littérature 18. La présence de raies de 

diffraction aux petits angles est due à l’importante distance inter-feuillets imposée par la 

présence de l’amine dans la structure (69,5 Å pour c). 
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Figure IV.16 : (a) Nanotubes de vanadates contenant de l’hexadécylamine après 

synthèse sous flux micro-ondes, (b) nanotubes de vanadates échangés dont l’amine a été 

échangée une fois par de l’ammonium, (c) feuillets de vanadates (nanotubes de 

vanadates échangés deux fois), (images MET à gauche et MEB à droite) 
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Figure IV.17 : Diffractogrammes à température ambiante pour (a) les nanotubes de 

vanadates avec amine (insert des petits angles), (b) Comparaison entre le 

diffractogramme simulé (bleu) obtenu à partir d’une structure théorique pour prendre 

en considération la stœchiométrie imposée par l’amine contenue dans l’espace 

interfoliaire, et celui expérimental (noir)  

Il est difficile de déterminer expérimentalement une surface spécifique ainsi que le 

volume poreux à l’azote pour les matériaux de cette étude. Sous un vide poussé, nécessaire lors 

du traitement thermique pour mesurer ces paramètres, la structure sous forme de feuillets se 

referme, diminuant ainsi considérablement la valeur réelle de la surface spécifique. De plus, le 

solide est fortement dépendant de l’état d’hydratation qui évolue fortement sous traitement 

thermique relativement élevé.  

La présence de l’amine est également un facteur limitant, car elle se dégrade en 

température à partir de 100°C et jusqu’à 480°C (Figure IV.18). Ces observations sont aussi 

confirmées par les études réalisées par Ferreira et al. 28 qui ont suivi par analyse élémentaire la 

dégradation du carbone et de l’azote du matériau de 25 à 500°C. En effet, le pourcentage de 

carbone diminue considérablement entre 25 et 220°C. Cependant, le pourcentage d’azote ne 

diminue lui qu’à partir de 310°C. Ce phénomène est expliqué par l’interaction entre le cation 

NH3
+ de l’amine et le feuillet qui nécessiterait une température élevée afin d’éliminer ce 

groupement de la chaîne 28 . 
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Figure IV.18 : Évolution de la perte de masse mesurée par analyse thermogravimétrique 

(ATG) des nanotubes de vanadates sous N2 

La simulation moléculaire offre alors une alternative pour déterminer le volume poreux 

et la surface spécifique des structures de manière indépendante au remplissage de l’espace 

interfoliaire mais en tenant compte de son ouverture. La simulation Monte Carlo permet de 

calculer ces paramètres en utilisant les structures calculées précédemment et en imposant 

l’ouverture de l’espace interfoliaire d’après les valeurs expérimentales (DRX) (Figure IV.19a.). 

Le protocole de calcul a été décrit dans la partie « Méthodes expérimentales et simulations 

moléculaires ». La Figure IV.19 illustre la surface balayée par la molécule d’azote et dans le 

cas du matériau contenant l’amine dans l’espace interfoliaire, la molécule peut parcourir 

l’ensemble de l’espace poreux pour obtenir une surface spécifique de 1470 m² g-1 et un volume 

poreux de 1,68 cm3
 g-1 (Tableau IV.8). Au contraire, quand l’espace interfoliaire diminue pour 

accommoder la présence d’ions plus petits (NH4
+ par exemple), les surfaces spécifiques et 

volumes poreux diminuent drastiquement. 
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Figure IV.19 : Détermination de la surface spécifique simulée par simulation Monte 

Carlo pour (a) la structure contenant l’amine, (b) pour la structure contenant l’ion 

ammonium. La distance interfoliaire est imposée à la valeur expérimentale 

Tableau IV.8 : Surface spécifique (Sspé) accessible à la molécule de N2 et volume poreux 

(VP) obtenus par simulation moléculaire réalisée sur des structures. L’ouverture de 

l’espace interfoliaire est imposée à la valeur expérimentale 

 
Sspé N2 (m² g-1) VP (cm3 g-1) 

Hexadécylamine 1470 1,68 

NH4
+ 954 0,35 

 

3.1.3. Étude de l’impact de différentes amines sur les propriétés texturales du matériau 

D’autres synthèses ont aussi été réalisées avec des amines de différentes longueurs afin 

d’évaluer l’impact du nombre de carbones sur la structuration du matériau, en considérant des 

conditions similaires de synthèse. Le Tableau IV.9 récapitule les amines utilisées dans ce travail 

ainsi que leurs dimensions déterminées par optimisation de géométrie par DFT sur des 

molécules contenant des chaînes carbonées allant de C3 à C20 (Figure IV.20). Il faut cependant 

noter que deux amines testées présentent une structure chimique différente et par conséquent 

une géométrie particulière : la 3-phénylpropylamine (C9) possède un cycle benzénique et la 

didecylamine une fonction amine au centre de la molécule (Figure IV.20).  
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Tableau IV.9 : Caractéristiques des amines de longueurs de chaînes différentes 

Nom usuel Nombre de 

carbones 

Taille (simulée 

par DFT)  (Å) 

Espace interfoliaire 

(001) par DRX après 

synthèse (Å)  

Sans amine 0 - 3,40 

Propylamine 3 4,8 10,10 

Heptylamine 7 10,6 18,55 

3 - Phénylpropylamine 9 7,2 16.37 / 19,78  

Decylamine 10 14,4 25,04 

Dodecylamine 12 17,0 25,80 

Hexadécylamine 16 21,2 32,07 

Stearylamine 18 24,5 34,60 

Didecylamine 20 24,5 - 

 

 

Figure IV.20 : Représentation de la structure de la (a) propylamine, (b) heptylamine, (c) 

3-phénylpropylamine, (d) décylamine, (e) dodécylamine, (f) hexadécylamine, (g) 

stéarylamine, (h) dodécylamine 
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Figure IV.21 : Matériaux obtenus après synthèse hydrothermale : (a) sans amine, ou en 

utilisant (b) la propylamine, (c) l’heptylamine, (d) la 3-phénylpropylamine, (e) la 

décylamine, (f) la dodécylamine, (g) l’hexadécylamine, (h) la stéarylamine 

L’impact de chaque amine est observé par MET, afin de vérifier la morphologie obtenue 

(Figure IV.21). La synthèse réalisée avec la didécylamine n’a pas pu être caractérisée à cause 

du changement de texture très compacte et collante à l’issue de la synthèse. En outre, McNulty 

et al. ont montré que les amines non primaires ne formaient pas le matériau désiré, mais des 

nanorubans 12. 

Pour la synthèse sans amine, la Figure IV.21a. montre nettement l’absence de 

morphologie « nanotubes » définie avec la présence de feuillets plans, confirmant ainsi 

l’importance de la molécule organique pour l’enroulement des feuillets. De plus, pour les très 

courtes chaînes, telle que la propylamine (Figure IV.21b.), l’absence de nanotubes est observée, 

montrant la limite de la synthèse. À partir du C7, la Figure IV.21c-h. permet de distinguer la 

présence de tubes plus au moins bien définis. Pour des amines à faibles longueurs de chaîne 

carbonée C7 et C9 (Figure IV.21c et d.), il est possible d’observer une malformation de la paroi 

des tubes (enroulement difficile). La morphologie est de mieux en mieux définie à partir d’une 

chaîne en C10 (Figure IV.21e-f.). Une homogénéité est alors retrouvée pour des chaînes de 



 

98 

 

longueurs plus grandes, c’est-à-dire pour l’hexadécylamine et la stéarylamine (Figure IV.21g 

et h).  

Selon Bieri et al. 50, l’utilisation d’amines cycliques pour la formation de nanotubes est 

délicate. Il semblerait que d’autres molécules aromatiques (différente de la phénylpropylamine) 

ne permettent pas d’obtenir la morphologie désirée et la présence d’une chaîne aliphatique 

propyl est nécessaire pour que la réaction se produise. 

Afin de comprendre et d’élucider la conformation de l’amine en interaction avec les 

feuillets, un couplage entre les données de DRX et les calculs DFT est réalisé pour établir un 

lien entre la longueur de chaîne par DFT et la distance interfoliaire issue des données DRX 

(Tableau IV.9). Le but principal est de confirmer la possibilité de recouvrement des molécules 

d’amine pour expliquer l’ouverture de l’espacement interfoliaire. 

Concernant, l’agent structurant, il existe différentes conformations possibles en fonction 

de l’amine utilisée entre les feuillets de vanadates. En effet, il existe deux hypothèses : le 

template s’intercale perpendiculairement par rapport à la surface (Figure IV.22a et c), ou il se 

présente incliné d’un angle a par rapport au feuillet en plaçant sa chaîne bout à bout ou en 

établissant un recouvrement avec une autre chaîne aliphatique (Figure IV.22b et d). Dans la 

littérature, une approche par dynamique moléculaire a permis de rejeter la conformation sans 

recouvrement qui apparait comme une conformation énergiquement défavorable, et ceci 

particulièrement pour les longues chaînes 12. L’intercalation est aussi dépendante de la longueur 

de l’amine. Selon McNulthy et al. 12, pour la chaîne carbonée Cn, n inférieur à 6, le template se 

place alors à plat. A l’inverse, pour des longueurs plus importantes (ex : n > 12), le template 

interagit en adoptant une configuration de plus en plus perpendiculaire au feuillet dans l’espace 

basal 12,47. Il est cependant difficile d’avoir un mécanisme clairement défini. Krumeich et al. 44 

ont proposé un classement légèrement différent. Ainsi, pour les amines à chaînes courtes (4 <n< 

11), une intercalation de la chaîne aliphatique se réalise bout à bout ou avec un léger 

recouvrement, tandis que, pour des chaînes de plus grande longueur, ils proposent un 

recouvrement plus important des chaînes 32,44.  
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Figure IV.22 : Différentes conformations pour l’amine entre les feuillets de vanadates : 

(a) bout à bout perpendiculaires, (b) bout à bout avec un angle a, (c) perpendiculaires 

avec un chevauchement des chaînes carbonées, (d) recouvrement des chaînes avec un 

angle a par rapport à l’espace basal 

La Figure IV.24 présente une corrélation linéaire pour la distance interfoliaire en 

fonction du nombre de carbones contenus dans l’amine (Figure IV.24a.) et pour la taille des 

amines en fonction de la distance interfoliaire (Figure IV.24b.). Ces relations montrent que 

l’ouverture de l’espacement interfoliaire est directement reliée au nombre d’atomes de carbones 

et à la taille du template. Les équations sont respectivement y = 1,71 x + 4,93 et y = 1,29 x + 

4,10. Le fait que la corrélation soit parfaitement linéaire permet de confirmer que l’intercalation 

des amines se réalise selon un mécanisme identique qu’il y ait présence ou non de la 

structuration en nanotube. L’intercalation de la 3-phénylpropylamine est plus compliquée à 

étudier à cause de la présence du cycle au sein de la structure qui peut induire des interactions 

« p-p stacking ». En effet les conformations différentes de l’amine varient en fonction de la 

position du cycle et ceci peut être démontré par le dédoublement de la raie (001) (Tableau IV.9 

et Figure IV.23). Des études ont déjà démontré l’impact de l’amine sur la structure obtenue 12,51.  
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Figure IV.23 : Diffractogramme aux petits angles des vanadates synthétisés à partir de 

phénylpropylamine 

 

Figure IV.24 : Corrélation linéaire de différents paramètres des amines (a) distance 

interfoliaire en fonction du nombre de carbones dans la chaîne, (b) taille des amines en 

fonction de la distance interfoliaire 

Afin de comprendre l’effet de l’intercalation et la conformation des molécules au sein 

de l’espace interfoliaire, les longueurs de chaque amine sont simulées par DFT. Pour 

l’hexadécylamine par exemple, la longueur obtenue vaut 21,20 Å. En comparant cette valeur 

avec la distance interfoliaire déterminée par DRX précédemment (32,07 Å), il est possible 

d’exclure la conformation des deux amines mises bout à bout et perpendiculaires au feuillet 

(Figure IV.22a.) 12. En effet, la longueur de deux molécules d’hexadécylamine bout à bout  est 

égale à 2 x 21,20 Å = 42,40 Å, ce qui est supérieur à 32,07 Å. De plus, la distance interfoliaire 
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déterminée par DRX comprend aussi l’épaisseur des feuillets qu’il faudrait déduire de la valeur 

obtenue. Cette épaisseur peut être estimée par la raie (001) pour le solide obtenu sans amine et 

est évaluée à 3,4 Å, ce qui semble correspondre à l’ordonnée à l’origine sur les régressions 

linéaires de la Figure IV.24. Ce phénomène est similaire quel que soit l’amine considérée. 

Une étude complémentaire réalisée par simulation Monte-Carlo permet d’étudier la 

disposition de l’amine par rapport aux feuillets de vanadates. Il est ainsi possible de déterminer 

l’angle de l’amine par rapport aux feuillets (Tableau IV.10). À l’aide de ces résultats et pour 

connaître le recouvrement de chacun des templates, la distance d peut être calculée selon 

l’équation d = 
1$234567*$53789:;$4$87*+</=)

>?@+A)
 (Figure IV.25). Ainsi les valeurs du Tableau IV.10 

permettent de déterminer les conformations des différentes amines. De la propylamine à la 

décylamine, les agents structurants sont plutôt placés bout à bout ou avec un très léger 

recouvrement. Cependant, pour des chaînes plus longues, de la dodécylamine à la stéarylamine 

le recouvrement est plus important avec des valeurs de 5,98 Å à 12,82 Å. Ces résultats 

permettent d’observer un mélange de deux conformations en fonction de l’amine utilisée mises 

bout à bout, ou avec un recouvrement en conformation oblique (Figure IV.25 et Figure IV.26). 

L’angle d’inclinaison de la molécule d’amine est estimé, dans les différentes configurations, 

entre 66 et 78°. Ces valeurs sont obtenues par simulation en calculant l’angle existant entre 

l’axe de la molécule et la surface du feuillet (Figure IV.26). La phénylpropylamine ne semble 

pas présenter de chevauchement, ce qui est bien en accord avec les résultats de Bieri et al. 50.  
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Tableau IV.10 : Étude de la conformation de l’amine : angle obtenu par simulation 

Monte Carlo, distance interfoliaire obtenue par DRX, taille des amines obtenue par 

DFT, recouvrement calculé en utilisant les données consignées 

Amine Angle avec le 

feuillet (°) 

d (Å) Taille 

amine X2 

Recouvrement 

(Å) 

Propylamine 76 10,41 9,60 aucun 

Heptylamine 72 19,50 21,20 1,70 

Phénylpropylamine 78 16,73/20,22 14,40 aucun 

Decylamine 63 28,10 28,20 0,10 

Dodecylamine 67 28,02 34,00 5,98 

Hexadécylamine 66 35,10 42,40 7,30 

Stearylamine 73 36,18 49,00 12,82 

 

   

Figure IV.25 : Répartition de l’amine dans les feuillets 
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Figure IV.26 : Orientation en fonction de la longueur de chaîne des molécules d’amine 

dans les vanadates : (a) propylamine, (b) heptylamine, (c) décylamine, (d) dodécylamine, 

(e) hexadécylamine, (f) phénylpropylamine, (g) stéarylamine 
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À l’inverse des hypothèses proposées dans la littérature 12,32,44, l’étude des angles observés sur 

les configurations Monte Carlo pour les différentes amines semble montrer que les plus petites 

molécules (propylamine et heptylamine) possèdent un angle d’interaction supérieur à 70°. Au 

contraire des chaînes plus longues (décylamine, dodécylamine stéarylamine et 

hexadécylamine) l’angle est inférieur à 70°. La phénylpropylamine possède également un angle 

supérieur à 70° mais la présence du cycle aromatique influence son comportement. 

3.2. Échange de l’hexadécylamine par les ions ammonium 

3.2.1. Protocole d’échange 

La présence de la molécule organique d’amine au sein de l’espace interfoliaire impose 

au matériau une forte hydrophobicité. Le matériau se présente sous forme de poudre et flotte à 

la surface dans l’eau ultra-pure où il est mis en dispersion (Figure IV.27). L’acidification ou la 

basification de l’eau ne change pas ce comportement. Pour le rendre plus hydrophile, l’amine 

doit alors obligatoirement être échangée par des éléments possédant une affinité plus importante 

avec l’eau. Nous avons ainsi opté pour un échange d’ions pour diminuer l’hydrophobicité du 

matériau. 

 

Figure IV.27 : Dispersion hydrophobe des nanotubes de vanadates dans de l’eau ultra-

pure 

Après synthèse, la molécule C16H35N est protonée (C16H36N+) ce qui permet la 

substitution par les ions ammonium 35,50,52. L’intérêt de l’ammonium est lié au fait que les 

rayons hydratés du NH4
+ et du Cs+ sont proches, respectivement de 213 pm et 219 pm 53. Cette 

similarité est intéressante pour les applications nucléaires qui sont visées dans ce travail.  

Les nanotubes contenant des molécules d’amine sont tout d’abord échangés par mise en 

contact avec une solution de nitrate d’ammonium 27 pour diminuer le caractère hydrophobe. 
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Pour cela, 3 g de matériau sont placés dans 300 mL d’un mélange éthanol/eau (4:1 ratio 

volumique) sous reflux pendant 5 heures à 100°C. Le produit obtenu est ensuite lavé par 

centrifugation avec de l’éthanol et de l’eau, puis séché à 70°C 13,27,33,44,52,54,55. Pour augmenter 

le taux d’échange, et pour être sûr d’obtenir des feuillets plans de vanadates, le procédé peut 

être reproduit plusieurs fois. Au maximum, trois échanges d’amines ont été réalisés sur certains 

échantillons. 

3.2.2. Caractérisation du matériau échangé 

Une fois l’échange réalisé, les images MET et MEB montrent que la structure est 

partiellement détruite (Figure IV.16b.). Pour obtenir des nanofeuillets plans, un second échange 

de l’amine encore présente dans la structure est réalisé (Figure IV.16c). La réussite de l’échange 

entre l’amine et le NH4
+ est confirmée par analyse élémentaire (en considérant le pourcentage 

d’azote et de carbone). Pour se rapprocher d’un échange total, la procédure doit être réalisée 

plusieurs fois, ce qui produit ainsi un déroulement de plus en plus important des nanotubes. Un 

premier échange évalué par analyse élémentaire montre une substitution d’au moins à 70%. 

La composition chimique du matériau est déterminée après trois échanges, c’est-à-dire 

après un échange quasi-complet de l’amine par l’ammonium. Comme pour le matériau initial, 

trois techniques sont couplées. L’ICP-OES permet ainsi de déterminer une quantité de 

vanadium de 50%. Le degré d’oxydation du vanadium IV et V est quantifié par XPS et 

correspond respectivement à 34% et 65% (Tableau IV.11et Figure A.72 dans l’annexe). Le 

pourcentage de carbone et d’azote est déterminé par analyse élémentaire (Tableau IV.12) et 

permet ainsi de connaître la quantité d’amine et d’ammonium. Ces résultats nous permettent de 

proposer la composition chimique du matériau : 

VO2,41(C16H36N)0,006(NH4
+)0,15(H2O)x 

La quantité d’azote évaluée par analyse élémentaire (Tableau IV.12) permet aussi de 

déterminer une capacité d’échange du matériau en prenant en compte l’amine et les ions NH4
+. 

Une valeur d’échange de 2,6 mmol g-1 est ainsi obtenue. Ce résultat est supérieur à celui obtenu 

pour le matériau initial contenant uniquement de l’amine. Ceci signifie donc que les sites « 

amines » ne sont pas les seuls à intervenir lors de l’échange et que l’ammonium parvient à 

accéder à d’autres sites. 
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Tableau IV.11 : Différents degrés d’oxydation du vanadium dans les vanadates échangés 

trois fois (déterminés par XPS) 

Degré d’oxydation du 

vanadium 

Pourcentage (%) 

IV 34 

V 65 

 

Tableau IV.12 : Quantité de carbone et d’azote déterminée par analyse élémentaire 

Élément Pourcentage (%) 

C 1,8 ± 0,15 

N 3,1 ± 0,10 

 

L’échange peut également être suivi par DRX (Figure IV.28a.) et la distance inter-

feuillets est réduite à 9,65 Å (une valeur comparable à celle mesurée par MET (9.38 Å)). Cette 

similarité permet ainsi de mettre en évidence la raie (001) du diffractogramme. Comme la 

nature des cations présents dans la structure est modifiée, la structure se relaxe et se replie sur 

elle-même à cause de la taille de l’ion ammonium, qui est plus petite que celle de l’amine 53. 

De plus, après deux échanges, la valeur de l’espace interfoliaire déterminée par MET (10,42 Å) 

et celle par DRX (9,97 Å) (Figure IV.28a.) sont comparables et proches de celles obtenues après 

un seul échange. À partir des données expérimentales, la structure lamellaire simulée permet 

de reproduire correctement les données DRX (cf Figure IV.28b.) pour la comparaison entre 

diffractogrammes simulé et expérimental) avec une structure monoclinique (a=11,000 Å; 

b=6,661 Å; c=20,650 Å et b=100,290°) correspondant à une double maille par rapport à c.  
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Figure IV.28 : (a) Diffractogrammes des  nanotubes de vanadates dont l’amine a été 

échangée une fois par de l’ammonium (bleu), deux fois (rouge), (b) Diffractogramme 

simulé (rouge) obtenu à partir d’une structure de l’oxyde de vanadium modifiée pour 

prendre en considération l’insertion de NH4
+ dans l’espace interfoliaire et celui 

expérimental (noir) 

La spectroscopie infrarouge permet de vérifier la substitution de l’amine par d’autres 

ions et de confirmer la structure. La Figure IV.29a. est comparable aux spectres infrarouges 

issus de la littérature 46,48,56 pour le matériau contenant de l’hexadécylamine. La comparaison 

entre les données expérimentales (Figure IV.29a-c.) et les spectres calculés par DFT (Figure 

IV.29d.) permet une bonne attribution des différentes bandes pour la structure contenant de 

l’amine (contrairement à quelques divergences d’attribution dans les publications disponibles 

sur ce type de composés). Ainsi, les bandes de vibration à 2959, 2921, 2851, 1493, 1469 et 1399 

cm-1 sont assignées à la liaison C-H de l’hexadécylamine. De telles attributions peuvent être 

confirmées par des calculs DFT illustrés en Figure IV.29d. où les bandes spécifiques de l’amine 

sont observées autour de 1500 et 3400 cm-1, ce qui est bien en accord avec les données 

expérimentales. Les bandes 3415, 3122 et 1604 cm-1 sont assignées aux vibrations N-H de 

l’amine, mais 3415 cm-1 peut être aussi attribué aux vibrations O-H illustrant l’intercalation de 

l’eau à la surface des nanotubes. Celles à 995, 794, 721, 568 et 479 cm-1 correspondent à la 

liaison V-O présente dans le solide synthétisé, comme confirmé par les spectres simulés (Figure 

IV.29d bandes rouges). La signature du solide est donc principalement présente autour de 400 

à 1000 cm-1 (Figure IV.29d.). Ces différentes attributions et le bon accord entre expériences et 

simulations montrent clairement que le solide synthétisé et échangé et la structure théorique 

coïncident parfaitement. 
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Figure IV.29 : Spectres infrarouge pour les solides après synthèse contenant de l’amine 

(a), après un échange avec NH4
+ (b), après deux échanges (c). Spectre infrarouge simulé 

pour NH4
+ (bleu), l’amine (noir) et l’oxyde de vanadium contenant du NH4

+ (rouge) (d). 

L’échange est aussi confirmé par infrarouge (Figure IV.29b et c) où les bandes 

correspondant à l’hexadécylamine disparaissent complètement après deux échanges amine-

ammonium. Lorsque le matériau est échangé, la structure est modifiée et les nanotubes se 

déroulent petit à petit alors que la structure en feuillets est conservée. 

Il se trouve que l’introduction de NH4
+ dans l’espace inter-feuillets diminue 

significativement la surface spécifique déterminée par N2 ainsi que le volume poreux calculés 

par simulation (Tableau IV.8). Du fait de la diminution des distances interfoliaires et de 

l’accessibilité des cations NH4
+, les valeurs sont respectivement de 954 m2 g-1 et 0,34 cm3 g-1. 

Il faut cependant noter que, comme le montre la Figure IV.19, la molécule d’azote ne parvient 

pas à rentrer dans la structure et la surface spécifique déterminée est celle externe. 
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Figure IV.30 : Diffractogrammes en température sous vide à 25°C (noir), 100°C (rouge), 

200°C (bleu), 300°C (orange), 400°C (vert), 500°C (violet), retour à 25°C (rose) pour (a) 

les nanotubes de vanadates avec amine et (b) les nanotubes de vanadates dont l’amine a 

été échangée une fois par des ions ammonium 

La stabilité en température de la structure a été suivie par thermodiffraction. Une 

contraction de l’espace interfoliaire sous vide est caractérisée par une légère augmentation des 

angles de diffraction des raies (00l). La décomposition de l’amine et de la structure en feuillets 

est observée à haute température et entraîne une amorphisation du matériau de départ et celui 

échangé (Figure IV.30a-b.). De telles évolutions structurales justifient l’utilisation de la 

simulation moléculaire (Tableau IV.8) pour déterminer les propriétés texturales ne pouvant pas 

être évaluées de façon expérimentale, à cause de l’étape de dégazage associée au traitement 

thermique. En effet, les vanadates avec amine se décomposent à partir de 100°C et après 

échange à partir de 200°C. Ces températures sont confirmées par ATG où le profil présente une 

dégradation de 25 à 440°C (Figure IV.31). 
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Figure IV.31 : Analyse thermogravimétrique sous N2 des nanotubes de vanadates dont 

l’amine a été échangée par des ions ammonium  

3.2.3.  Échange de l’amine par l’ammonium pour les différentes amines considérées 

L’amine présente dans les matériaux est échangée selon le protocole précédent détaillé 

pour l’hexadécylamine. Pour les amines à longues chaînes (C18 et C16), les interactions avec 

les feuillets étant plus fortes, deux voire trois échanges sur un même matériau sont nécessaires 

afin d’obtenir une substitution proche de 90%. Cependant pour les amines Cn avec n inférieur 

12, un seul échange suffit pour avoir un échange optimal. Les amines à courtes chaînes sont 

donc plus faciles à échanger et nécessitent un nombre plus restreint de manipulations (un seul 

échange). Seul le C9 (cycle aromatique) est plus difficile à substituer, mais ceci peut être dû à 

l’interaction des cycles benzéniques entre eux dans la structure. Le chevauchement et les 

interactions latérales rendent cet échange plus compliqué à réaliser. 

Les résultats concernant l’échange des différentes amines sont reportés dans le Tableau 

IV.13. Ils confirment que plus l’amine est courte, plus l’échange est facile. 
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Tableau IV.13 : Pourcentage d’échange amine-ammonium après un échange pour des 

vanadates synthétisés à partir de différentes amines 

Name Exchange ratio 

(%) 

Propylamine (C3) 97 

Heptylamine (C7) 96 

3 – Phénylpropylamine (C9) 78 

Decylamine (C10) 90 

Dodecylamine (C12) 93 

Hexadécylamine (C16) 77 

Stearylamine (C18) 84 

Didecylamine (C20) - 

 

L’heptylamine est potentiellement intéressante à étudier car elle s’échange facilement 

tout en permettant la formation de nanotubes initialement. Cependant, la synthèse avec 

l’hexadécylamine permet d’obtenir une plus grande homogénéité cristallographique et 

morphologique.  

Afin de comparer les vanadates contenant de l’heptylamine et ceux avec de 

l’hexadécylamine, une étude de la composition chimique a été réalisée. Connaissant la 

composition pour le C16 de départ et échangé, le couplage analyse élémentaire (Tableau IV.15), 

ICP-OES et XPS a permis de déterminer celle des vanadates contenant le C7. En effet, la 

technique XPS a permis de mettre en évidence la quantité de vanadium IV et V (Tableau IV.14 

et Figure A.73 dans l’annexe) et l’ICP la quantité de vanadium (correspondant à 46%) pour 

proposer la composition suivante : VO2,38(C7H18N)0,15(H2O)x. 

Tableau IV.14 : Différents degrés d’oxydation du vanadium dans les vanadates avec 

utilisation d’heptylamine (déterminés par XPS) 

Degré d’oxydation du 

vanadium 

Pourcentage (%) 

IV 37 

V 63 
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Tableau IV.15 : Quantités de carbone et d’azote déterminées par analyse élémentaire 

pour les vanadates contenant de l’heptylamine 

Élément Pourcentage (%) 

C 19,2 ± 0,10 

N 3,3 ± 0,05 

 

Ainsi, après un premier échange de l’heptylamine par l’ammonium, la composition 

chimique est modifiée par rapport à celle du matériau initial. En couplant les mêmes méthodes, 

les résultats de XPS sont présentés dans le Tableau IV.16 (cf Figure A.74 de l’annexe) et ceux 

d’analyse élémentaire dans le Tableau IV.17. L’ICP évalue la quantité de vanadium à 46%, ce 

qui permet d’obtenir la nouvelle formule chimique : VO2,5(C7H18N)0,006(NH4
+)0,14(H2O)x. 

Tableau IV.16 : Différents degrés d’oxydation du vanadium dans les vanadates, 

synthétisés en utilisant l’heptylamine et après un échange (déterminés par XPS) 

Degré d’oxydation du 

vanadium 

Pourcentage (%) 

IV 34 

V 66 

 

Tableau IV.17 : Quantités de carbone et d’azote déterminées par analyse élémentaire 

pour les vanadates contenant de l’heptylamine après un échange 

Elément Pourcentage (%) 

C 0,8 ± 0,02 

N 3,4 ± 0,03 

 

Afin d’obtenir deux matériaux comparables, les vanadates contenant de 

l’hexadécylamine sont échangés trois fois (taux d’échange amine/ammonium similaire) et il est 

constaté que les deux compositions chimiques sont ainsi très proches (cf. partie IV.3.1.2.).  

De plus, une caractérisation de la structure par DRX est réalisée sur les deux composés 

étudiés (Figure IV.32). Les diffractogrammes montrent clairement que les deux structures sont 
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très comparables. Ces résultats présentent donc une similarité structurale entre les deux 

matériaux lorsque l’amine est remplacée en quasi-totalité par l’ammonium. 
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Figure IV.32 : DRX des vanadates avec l’hexadécylamine échangée trois fois (vert) et 

avec l’heptylamine échangée une fois (orange) 

On voit donc bien l’importance de l’échange et la similarité des matériaux au niveau 

chimique et structural. 

3.3.  Conclusion 

Le travail présenté ici permet de synthétiser des nanotubes de vanadates sous flux micro-

ondes dans des temps considérablement réduits par rapport à ceux proposés dans la littérature. 

Lors de l’utilisation de l’hexadécylamine en tant qu’agent structurant, un rapport molaire 

vanadium : amine de  1 : 0,8 avec une maturation de 3 jours et un traitement thermique de 2 

heures à 190°C semble très prometteur afin d’obtenir une structuration homogène en tubes. 

Cependant, la présence de l’amine entre les feuillets rend le matériau hydrophobe et un échange 

pour enlever cette amine de l’espace interfoliaire est nécessaire afin d’obtenir un composé 

dispersible dans l’eau. Cette substitution induit aussi un déroulement des nanotubes pour 

obtenir des feuillets plans.  

De plus, il a été clairement établi que l’amine n’est pas le seul ion échangeur dans le 

matériau et l’ammonium parvient ainsi à atteindre d’autres sites. 

Des synthèses réalisées avec des amines de longueurs différentes ont permis de mettre 

en évidence la formation de nanotubes à partir de l’heptylamine. La présence d’une 
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homogénéité plus importante est répertoriée à partir de longues chaînes telles que 

l’hexadécylamine ou la stéarylamine. Il a été ainsi montré que les chaînes s’intercalent selon un 

même mécanisme et qu’elles sont plutôt disposées bout à bout pour des chaînes courtes ou avec 

un recouvrement pour les plus longues avec un angle α par rapport au feuillet. Ces chaînes 

interagissent alors entre elles et avec la chaîne opposée. Les vanadates échangés 3 fois pour 

l’hexadécylamine et une fois pour l’heptylamine semblent présenter de grandes similarités. 

4.  Matériaux à base de manganèse 

Une attention particulière se porte de plus en plus sur les structures à base d’oxyde de 

manganèse. Ce sont des matériaux connus depuis longtemps qui peuvent être facilement 

exfoliés et restructurés. Ils peuvent se présenter sous différentes dimensions (1D, 2D ou encore 

3D) et leur synthèse est notamment très étudiée afin d’optimiser leur utilisation dans les 

différentes applications comme l’électrochimie, la catalyse ou le stockage d’énergie 57–61. MnOx 

est un matériau attractif, mais sa capacité électrochimique a besoin d’être améliorée 58. C’est 

pour cela que les études se focalisent à présent sur les nanostructures diverses (Figure IV.33) 

que ce matériau peut proposer (nanotubes, nanofleurs, nanorubans…) 58,62. En effet, les 

propriétés électroniques et optiques sont dépendantes de la morphologie, de la dimension, de la 

taille, et de la forme cristallographique 60. 

 

Figure IV.33 : Nanostructures (a & b) fleurs, (c & d) tubes pour les oxydes de 

manganates 
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La birnessite est connue pour être un analogue aux phyllomanganates naturels 

présentant un espace basal de 7 Å (birnessite, une couche d’eau) ou 10 Å (buserite, deux 

couches d’eau) (Figure IV.34) 63–65.  

 

Figure IV.34 : Conversion réversible de la birnessite à la birnessite déshydratée (à 

gauche) et à la buserite (à droite) 

La structure en feuillets est constituée d’octaèdres de MnO6 reliés entre eux par des 

oxygènes présentant un réseau de charges négatives dues à la substitution de Mn3+ à la place de 

Mn4+, et contrebalancées par différents cations interfoliaires comme Na+, Ca2+ ou K+ 66. De 

plus, ces cations peuvent être adsorbés fortement à la surface des feuillets, faisant de ce matériau 

un échangeur d’ions intéressant 64,67–69. L’oxyde de manganèse possède des propriétés de charge 

surfaciques uniques, d’oxydo-réduction et d’échange d’ions permettant d’avoir une grande 

réactivité par rapport aux phénomènes de sorption 66. L’échange des cations dans ces composés 

a déjà été étudié et il a été démontré qu’il se produit principalement dans l’espace interfoliaire 
63,64,70. Lopani et al. 64 ont étudié le mécanisme de façon plus poussée et proposent une étape de 

délamination et de réassemblage du matériau combiné à un gonflement des feuillets (Figure 

IV.35). Pour l’échange du sodium par le césium par exemple, ils présentent un mécanisme selon 

trois étapes : (1) les feuillets composés d’octaèdres se séparent à une distance interfoliaire 

donnée tandis que les ions césium pénètrent dans cet espace inter-feuillet ; (2) les cations Na+ 

extra-réseau sont rapidement remplacés par les ions césium à la surface des feuillets ; et (3) les 

feuillets octaédriques se referment pour accommoder les nouveaux cations présents dans 

l’espace interfoliaire. Ce mécanisme physico-chimique se produit entre des feuillets empilés 

successifs comme cela est schématisé sur la Figure IV.35. Le mécanisme est en fait un peu plus 

compliqué car le milieu dans lequel se trouve le solide va également jouer un rôle dans 

l’échange d’ions en fonction de l’affinité des cations avec le solvant considéré. Par exemple, 

les cations Cs+ ayant une affinité avec l’eau plus faible que les cations Na+, le piégeage des ions 

Cs+ au sein de la structure lamellaire est donc facilité. 
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Figure IV.35 : Schéma du modèle de délamination – réassemblage dans le cas de 

l’échange du Na par Cs dans la birnessite 64 

Dans cette étude, les nanofleurs de manganates ont été synthétisées et caractérisées pour 

leurs propriétés d’échange. Dans la littérature, les nanostructures de ces solides sont peu 

référencées et seulement trois voies de synthèses sont reportées. Les nanofleurs de manganates 

sont ainsi synthétisées par électrodéposition d’oxyde de manganèse sur un film de nanotubes 

de carbone. Ainsi la croissance des nanofleurs se produit directement sur la nanostructure 58. 

Une synthèse à basse température est aussi envisageable en mélangeant du permanganate de 

potassium et du formamide pendant 8 heures 57. Une autre synthèse, sous flux micro-ondes, a 

aussi été décrite en milieu acide à 100°C pendant 25 minutes 20. Nous proposons ici une 

nouvelle voie de synthèse en milieu basique.  

4.1.  Synthèse du matériau 

La synthèse des nanofleurs a été développée à partir d’une synthèse de nanotubes de 

manganates réalisée en four conventionnel 54. Différents paramètres ont été adaptés, en 

particulier la température, la durée de synthèse et le traitement thermique réalisé sous flux 

micro-ondes. Une solution de 50 mL est préparée à partir de permanganate de potassium (4,2 

g ; 0,026 mol) et de KOH (9,31 g ; 0,166 mol) et agité durant 15 min avant l’addition 

d’hexadécylamine (1,15 g ; 0,047 mol). La suspension est ensuite placée dans une autoclave en 

téflon et chauffée sous flux micro-ondes à 190°C pendant 2 heures. Le matériau obtenu est lavé 

à l’eau ultra-pure et séché à 70°C dans une étuve. 
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4.2.  Caractérisation des nanofleurs de manganates 

La morphologie des feuillets est tout d’abord caractérisée par MEB et MET : les 

nanofleurs sont bien formées et dispersées de façon homogène (Figure IV.36). 

 

Figure IV.36 : Nanofleurs de manganates après synthèse micro-ondes par (a) MET et (b) 

MEB 

Par DRX, la Figure IV.37 présente le diffractogramme sur lequel la première raie de 

diffraction (001) permet de déterminer la distance interfoliaire du matériau évaluée à 7,1 Å, 

confirmée par la valeur mesurée sur les clichés MET (Figure IV.36 et Figure IV.37). 

 

Figure IV.37 : Diffractogrammes des nanofleurs de manganates : (a) à température 

ambiante expérimentale (noir) et simulé (rouge) ; (b) en température sous vide à 25°C 

(noir), 100°C (rouge), 200°C (bleu), 300°C (orange), 400°C (vert), 500°C (violet), 600°C 

(cyan), retour 25°C (rose) 

Les composés sont ensuite caractérisés par analyse élémentaire pour déterminer la 

composition chimique (pourcentage d’azote et de carbone). La méthode XPS permet d’évaluer 
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le degré d’oxydation du manganèse et l’ICP de quantifier le pourcentage de manganèse et de 

potassium. L’analyse élémentaire confirme l’absence d’amine, utilisée initialement. En effet, 

par cette technique, aucune trace d’azote n’est détectée et la présence de traces de carbone (0,6 

% massique) prouve l’élimination de la molécule lors du lavage du composé final. Les analyses 

XPS (Figure A.75 dans l’annexe) montrent que le matériau est composé principalement de Mn 

(IV) bien que quelques traces de Mn (III) aient été détectées (~3%). L’ICP complète ces 

résultats en fournissant le pourcentage de manganèse et de potassium qui correspondent 

respectivement à 12,0 % et 3,2 % (Tableau IV.18). La formule chimique résultante correspond 

donc à KMn4O8(H2O)x. 

Tableau IV.18 : Analyse chimique par ICP pour les nanofleurs de manganates 

Éléments Pourcentage massique 

(%) 

Manganèse 12,0 ± 2,0 

Potassium 3,2 ± 0,3 

 

Par simulation moléculaire, il est possible de comparer la structure simulée et celle 

expérimentale pour déterminer les paramètres de maille du matériau et les deux 

diffractogrammes semblent bien correspondre (Figure IV.37). Les nanofleurs présentent alors 

une structure monoclinique (C2/m) avec a = 5.149 Å, b = 5.686 Å, c = 7.310 Å et b = 100.76°.  

La thermodiffraction sous vide (Figure IV.37b.) montre que, pour ce matériau, un léger 

déplacement de la raie (de 7,2 à 6,3 Å) correspondant à une distance interfoliaire plus faible, ce 

qui est lié à la fermeture des feuillets. Les résultats permettent d’observer que la structure des 

nanofleurs est stable au moins jusqu’à 600°C. L’ATG (Figure IV.38) présente ainsi la perte de 

l’eau jusqu’à 200°C. 
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Figure IV.38 : Analyse thermogravimétrique des nanofleurs de manganates sous N2 

4.3.  Synthèse sans amine 

Comme vu précédemment, l’amine est éliminée après synthèse dans la structure finale. 

On peut donc se demander son impact lors des synthèses sur la structuration des oxydes de 

manganates. Une synthèse est donc réalisée en absence d’amine. La Figure IV.39 permet 

d’observer la morphologie du matériau obtenu et illustre une homogénéité dans les nanofleurs 

présentes (figure MEB). La Figure IV.39b. présente une hétérogénéité de structure (feuillets 

plans et nanofleurs) par microscopie électronique à transmission.  

 

Figure IV.39 : Nanofleurs de manganates sans amine observées (a) par MEB et (b) par MET 

Par DRX (Figure IV.40), une comparaison du matériau synthétisé en présence et en 

absence d’amine prouve clairement la similarité entre les deux diffractogrammes, mettant ainsi 

en évidence le rôle mineur de l’amine lors de la réaction. 
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Figure IV.40 : Diffractogrammes pour l’échantillon de nanofleurs de manganates pour 

la synthèse avec de l’amine (noir) et sans amine (rouge) 

 La technique XPS a permis de déterminer le degré d’oxydation du manganèse et, à 

l’inverse du matériau précédent, le composé détient 12% atomique de Mn (III) et 88% de Mn 

(IV), donc un mélange plus hétérogène des degrés d’oxydation (Tableau IV.19 + Figure A.76 

de l’annexe). La détermination de la quantité de manganèse et de potassium est, elle, déterminée 

par analyse chimique par ICP et les résultats sont reportés dans le Tableau IV.20. D’après ces 

résultats, la composition chimique correspond alors à la formule chimique :  

K0,33(MnO2)0,56(H2O)x. 

Tableau IV.19 : Différents degrés d’oxydation du manganèse déterminés par XPS 

Degré d’oxydation du 

vanadium 

Pourcentage (%) 

III 12 

IV 88 
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Tableau IV.20 : Analyse chimique du manganèse et du potassium (par ICP) pour les 

nanofleurs de manganates 

Élément Pourcentage 

massique (%) 

Manganèse 33,5 ± 1,23 

Potassium 13,2 ± 0,07 

 

4.4.  Conclusion 

Les nanofleurs de manganates ont été obtenues de manière originale par traitement 

hydrothermal sous flux micro-ondes. L’utilisation de l’amine semble avoir un léger impact sur 

l’homogénéité des nanofleurs mais  ne semble pas influencer la structure cristallographique du 

matériau. L’amine ne détient donc pas le rôle d’agent structurant (contrairement aux composés 

vanadates), et elle est éliminée lors des lavages à l’eau à la suite de la synthèse. Le matériau est 

d’ailleurs directement dispersible dans l’eau (absence d’intercalation de l’amine), ce qui permet 

une application facile et rapide dans des milieux aqueux. Les caractérisations en température 

ont aussi permis d’observer une stabilité thermique à haute température (600°C) intéressante en 

fonction des traitements du matériau post synthèse. 
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Les matériaux synthétisés précédemment (à base de vanadates et de manganates) 

peuvent être utilisés dans diverses applications grâce à la présence d’ions extra-réseau dans la 

structure, tels que NH4
+ dans le cas des vanadates ou K+ dans le cas des manganates. Cette 

particularité fait d’eux des échangeurs d’ions intéressants. Une des applications se place dans 

le cadre de la décontamination nucléaire et plus précisément dans leur aptitude à fixer des 

radionucléides (tels que Sr2+, Cs+,…) présents dans les effluents liquides (les isotopes utilisés 

dans cette étude sont non radioactifs). Ce chapitre se concentrera sur les performances de ces 

matériaux en déterminant notamment leur capacité de sorption par HPLC dans différents 

milieux modèles, tels que l’eau ultra-pure (considérée comme référence) et deux compositions 

différentes d’eau douce (pour reproduire un milieu proche des eaux de rivière telle que le 

Rhône). Les performances de sorption dans l’eau de mer seront également mesurées, par la 

technique d’ICP cette fois, pour voir si les matériaux sont toujours actifs dans le cas d’une force 

ionique forte dans le milieu.  

Les pH donnés sur les isothermes correspondent au premier et dernier point (quand une 

variation de pH est notée). Les matériaux utilisés pouvant être de batch différent, les pH initiaux 

peuvent être variables. 

Dans un premier temps, une partie sera consacrée à la caractérisation et à l’étude de 

l’échange d’ions en combinant la mesure d’isothermes d’adsorption d’ions dans différents 

milieux, la calorimétrie d’échange, ainsi que la simulation moléculaire. Dans une seconde 

partie, une étude rapide du devenir du matériau après échange avec le césium ou le strontium 

non radioactif sera réalisée.  

1. Matériaux à base de vanadium 

Les tests d’adsorption sont ici réalisés dans deux milieux : l’eau ultra-pure (EUP) et 

l’eau Roche des Écrins (RdE 1).  

                                                           
1
 La composition de cette eau a été donnée précédemment. 
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1.1. Détermination des performances d’adsorption pour les matériaux non échangés 

1.1.1. Adsorption du césium dans un mélange éthanol/eau 

Des tests préliminaires d’adsorption ont tout d’abord été réalisés dans un mélange 

éthanol/eau (4 : 1, v : v) dans lequel les nanotubes de vanadates non échangés sont facilement 

dispersibles. Pour cela, le matériau est placé à reflux avec une solution de nitrate de césium (6g 

L-1) pendant 5 heures. Le matériau obtenu est lavé à l’éthanol et à l’eau puis centrifugé, et séché 

à l’étuve à 70°C. Une analyse élémentaire par ICP-OES permet alors de déterminer la quantité 

de césium adsorbée par le matériau final équivalente à 38% en masse (Tableau V.21), soit 2,85 

mmol g-1. Cette performance est ainsi très intéressante pour des applications de type 

décontamination en comparaison avec les matériaux traditionnellement utilisés. 

Les informations présentées dans le Tableau V.22 permettent de confirmer que l’amine 

présente dans l’échantillon initial a été échangée. La quantité d’azote et de carbone diminue de 

façon significative après adsorption de césium. Ces valeurs montrent ainsi que l’amine n’est 

pas le seul ion échangé. En effet, si seule l’amine s’échangeait, la capacité maximale 

d’adsorption serait alors de 1,8 mmol g-1 (très inférieure à celle obtenue expérimentalement 

(2,85 mmol g-1)). 

Tableau V.21 : Pourcentage massique de césium dans les vanadates après échange 

Élément Pourcentage (%) 

Cs 38 ± 0,45 

 

Tableau V.22 : Pourcentages de carbone et d’azote avant et après adsorption de césium 

pour vanadates non échangés (déterminés par analyse élémentaire) 

Élément Pourcentage (%) 

Avant sorption de césium 

C 35,76 ± 0,02 

N 2,59 ± 0,02 

Après adsorption de césium 

C 0,02 ± 0,02 

N 0,23 ± 0,04 
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1.1.2. Adsorption du césium dans l’eau EUP 

Dans le cas des nanotubes de vanadates non échangés, bien que l’hydrophobicité soit un 

paramètre limitant dans le cadre de la sorption en milieu aqueux, une mesure des isothermes 

d’échange d’ions a été réalisée dans EUP. Ainsi, dans le cadre d’une étude de sorption de 

césium, la Figure V.41 présente les performances de ce matériau. La capacité maximale 

d’adsorption est alors évaluée approximativement à 0,50 mmol g-1 et l’adsorption de césium est 

complète (affinité) jusqu’à 0,15 mmol g-1. Ces résultats étant obtenus pour le matériau 

hydrophobe, il était essentiel de le rendre plus hydrophile afin d’étudier ses propriétés 

d’adsorption. Pour cela, l’échange de l’amine par NH4
+ est une étape préalable indispensable 

pour permettre la dispersion du composé dans l’eau. 
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Figure V.41 : Isotherme d’adsorption de césium pour les nanotubes de vanadates 

contenant l’hexadécylamine 

L’échange est suivi par l’analyse élémentaire du carbone et de l’azote pour déterminer 

si un échange de l’amine se produit lors de l’adsorption de césium (Tableau V.23). Les résultats 

montrent clairement que l’hexadécylamine n’intervient pas dans le processus d’échange (les 

quantités de carbone et d’azote restent constantes). Ceci signifie donc que l’échange en faveur 

du césium s’effectue avec les protons.  

Tableau V.23 : Détermination du pourcentage de carbone et d’azote pour les vanadates 

avec amine avant et après adsorption de césium (déterminés par analyse élémentaire) 
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Élément Pourcentage (%) 

Avant adsorption de césium 

C 33,2 ± 1,0 

N 2,5 ± 0,2 

Après adsorption de césium 

C 34,0 ± 1,0 

N 2,3 ± 0,2 

 

1.2. Étude de l’adsorption d’ions dans les vanadates dont l’amine a été échangée 

Une étude est réalisée sur les vanadates dont l’amine a été échangée initialement une fois 

par NH4
+ afin de déterminer la sélectivité du matériau par rapport au césium et au strontium 

dans EUP. La Figure V.42 présente l’adsorption mono-composant du césium et du strontium 

(en meq g-1) avec les effets calorimétriques associés. Les isothermes présentent les mêmes 

tendances bien que l’adsorption de strontium soit supérieure à celle de césium (en 

milliéquivalent). Cependant, l’étude des phénomènes calorimétriques montre clairement deux 

comportements très différents lors de la sorption de chacun des ions. Les effets thermiques liés 

à la sorption de césium sont ainsi exothermiques (Figure V.42b.), alors que ceux du strontium 

sont endothermiques. 

 

Figure V.42 : Étude mono-composante (a) d’adsorption, (b) calorimétrique du césium 

(carré) et du strontium (rond) 

Lors de l’étude des phénomènes d’adsorption dans un mélange césium/strontium à (50% 

Cs+ et 50% Sr2+ en meq L-1), une sélectivité forte des vanadates est observée pour le césium 

vis-à-vis du strontium (

pH : constant 4,2 

pH : 
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Figure V.43). Les phénomènes calorimétriques confirment cette tendance et décrivent l’énergie 

totale du système (césium+strontium). Les données enthalpiques sont ainsi déterminées en 

prenant en compte l’adsorption de césium ou celle de strontium par rapport à l’effet total. Les 

résultats montrent une évolution différente du système lors du mélange d’ions. Quels que soient 

les ions considérés (strontium ou césium), les courbes présentent, cette fois, toutes les deux un 

profil exothermique. L’absence d’effet endothermique comme dans le cas du strontium seul 

signifie que les effets thermiques lors de l’adsorption de césium l’emportent sur ceux de 

strontium par rapport à l’énergie totale du système. L’adsorption de Cs+ est donc 

énergétiquement plus favorable que celle du Sr2+. 

Figure V.43 : Étude multi-composants (mélange Cs+/Sr2+) (a) d’adsorption, (b) 

calorimétrique (effet total) du césium (carré) et du strontium (rond) 

Les différents résultats montrent donc une sélectivité forte du césium par rapport au 

strontium. Le travail suivant s’est donc principalement porté sur l’adsorption du césium sur les 

vanadates échangés une fois ou deux par NH4
+, ainsi que sur l’optimisation du matériau pour 

la rétention d’un tel ion.  
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1.3. Performances d’adsorption de césium dans les nanotubes de vanadates échangés 

dans les eaux EUP et RdE 

Les tests d’adsorption ont été réalisés en présence de césium dans EUP et RdE afin de 

déterminer l’affinité du matériau ainsi que sa capacité maximale de sorption selon le protocole 

présenté dans la partie IV.1.1..  

Le pH est suivi avant et après adsorption afin d’observer le comportement des matériaux 

en solution. Pour les vanadates (dont l’amine a été échangée une ou deux fois par l’ammonium), 

dans l’eau ultra-pure ou l’eau minérale, le pH s’acidifie et reste constant, quelle que soit la 

concentration en césium dans la solution initiale. En effet, initialement l’eau EUP présente un 

pH de 5,8, tandis que l’eau minérale RdE présente un pH de 7,6. Après sorpti 

on, les surnageants affichent des pH de 4,5 et de 6,3 respectivement (eau EUP et RdE) 

montrant l’impact des protons H+ qui sont relargués en solution et acidifient le milieu en faisant 

diminuer le pH. 

Les Figure V.44 & Figure V.46 présentent les isothermes d’adsorption déterminées à 

température ambiante avec mise en contact avec différentes concentrations de césium dans EUP 

et RdE pour les vanadates dont l’amine a été substituée par l’ammonium après un et deux 

échanges à reflux. L’analyse élémentaire (Tableau V.24) permet clairement d’établir que 

l’amine présente dans le matériau ne participe pas à l’échange avec le césium. La quantité de 

carbone (correspondant à l’amine restante) n’évolue pas avant et après adsorption de césium à 

cause de son hydrophobicité illustrant ainsi son incapacité à être échangée. À l’inverse, on 

observe bien une diminution de la quantité d’azote avant et après échange avec une diminution 

de 4,23 % à 1,27 %. L’azote étant principalement lié à la quantité d’ammonium (ammonium + 

amine), ces résultats confirment donc son échange avec les ions Cs+. 

Tableau V.24 : Pourcentages de carbone et d’azote avant et après adsorption de césium 

(déterminé par analyse élémentaire) 

Élément Pourcentage (%) 

Avant adsorption de césium 

C 1,06 ± 0,07 

N 4,23 ± 0,01 

Après adsorption de césium 

C 1,11 ± 0,12 
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N 1,27 ± 0,01 

1.3.1. Vanadates dont l’amine a été échangée une fois par l’ammonium 

Les vanadates subissent plusieurs traitements à reflux pour substituer l’amine. Cette 

partie est dédiée aux performances des vanadates n’ayant subi le traitement à l’ammonium 

qu’une seule fois. 
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Figure V.44 : Isothermes d’adsorption du césium dans les nanotubes de vanadates dans 

l’eau ultra-pure (rouge) et RdE (bleu) 

Dans EUP (Figure V.44), une affinité forte (adsorption complète du césium présent en 

solution) est observée jusqu’à 0,4 mmol.g-1 avec une capacité maximale d’adsorption à hauteur 

de 1,4 mmol g-1 pour de fortes concentrations de césium (lors de l’échange entre l’ammonium 

et le césium).  

La performance de ce matériau (1,4 mmol g-1) est alors comparable à celle obtenue pour 

les zéolithes (zéolithe A), un matériau souvent utilisé comme référence pour la sorption de 

césium et présentant une quantité adsorbée maximale de 1,7 mmol g-1 1. La valeur obtenue dans 

ce travail est également comparable aux nanotubes de titanates affichant une capacité maximale 

de 1,5 mmol g-1 2. De plus, les matériaux à base de vanadium présentent clairement une 

amélioration par rapport à d’autres matériaux comme les hexacyanoferrates (K2[CoFe(CN)6]) 

qui ont une capacité maximale d’adsorption de 0,5 mmol g-1 dans l’eau ultra-pure 3. 
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Lors de l’utilisation d’un milieu contenant initialement différents ions (eau RdE) (Figure 

V.44), une légère diminution de la quantité maximale adsorbée est observée par rapport aux 

résultats obtenus dans EUP (de 1,4 mmol g-1 à 1,0 mmol g-1) ainsi qu’une diminution plus 

prononcée de l’affinité (de 0,4 mmol g-1 à 0,2 mmol g-1). L’impact de la présence des autres 

ions mono et divalents (calcium, potassium, sodium, magnésium) a été caractérisé par HPLC 

(Figure V.45).  

 

Figure V.45 : Observation par HPLC de l’évolution de la concentration du Mg2+ et Ca2+ 

dans RdE seule (bleu), avec les vanadates dans RdE (noir), et RdE avec la présence de 

césium (vert) 

Il ressort que la compétition résultant de la présence de calcium en forte concentration 

(1,53 mmol L-1), comme c’est le cas dans l’eau RdE, a un effet non négligeable sur la capacité 

de sorption du césium. En effet, une diminution forte des performances est mesurée et comparée 

à celles obtenues pour le solvant de référence (EUP). Le matériau adsorbe initialement, dans 

RdE, une quantité importante de calcium (0,95 mmol L-1 pour une concentration initiale 

présente dans l’eau de 1,53 mmol L-1) (Figure V.45) qui sera ensuite partiellement relarguée au 

cours de l’adsorption de césium. Ce phénomène est aussi observé après un deuxième ou un 

troisième échange de l’amine par NH4
+ (Figure V.46). Le calcium rentre donc en forte 

compétition avec le césium pour ce matériau et seule une concentration élevée en césium permet 

de « chasser » les ions calcium des sites d’adsorption. 

1.3.2. Vanadates dont l’amine a été échangée deux fois par l’ammonium 

Des performances différentes sont obtenues lors d’un deuxième échange de l’amine par 

l’ammonium. Ce nouvel échange permet ainsi de substituer environ 84% de l’amine. 
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Figure V.46 : Isothermes d’adsorption du césium dans les nanotubes de vanadates dans 

l’eau ultra-pure (rouge) et RdE (bleu) 

La Figure V.46 présente les résultats d’adsorption pour les solides obtenus après deux 

échanges initiaux et la capacité maximale d’adsorption dans EUP est cette fois de 1,7 mmol g-

1, valeur supérieure à celle obtenue précédemment pour un seul échange initial (1,4 mmol g-1). 

L’affinité à faible concentration de césium est aussi plus importante avec une sorption complète 

jusqu’à 0,6 mmol g-1. Cette tendance s’explique par le fait que la quantité d’hexadécylamine 

restante dans l’échantillon a diminué après deux échanges par les ions ammoniums.  

La diminution de la quantité d’amine présente dans la structure rend le matériau moins 

hydrophobe, ce qui permet d’augmenter le nombre de sites d’adsorption accessibles aux ions 

césium. Après deux échanges, les nanotubes se déroulent comme cela a été montré par 

microscopies électroniques, ce qui est lié à la diminution de la quantité d’amine dans la 

structure. Ce type de structure permet alors une plus grande accessibilité des sites, ainsi qu’une 

meilleure diffusion des ions dans l’espace interfoliaire. Il est cependant utile de préciser que le 

passage par la conformation nanotubes est nécessaire, car elle permet d’avoir un empilement 

de feuillets mieux structuré en limitant le turbostratisme (empilement de feuillets placés de 

façon désordonnée les uns par rapport aux autres) obtenu dans les synthèses sans amine.  

Les performances des matériaux semblent donc fortement liées au nombre de sites 

d’adsorption créés et compensés par l’ammonium.  
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En conditions compétitives, dans RdE, la capacité maximale de sorption décroît de 1,7 

mmol g-1 à 1,4 mmol g-1. Il en est de même pour l’affinité du matériau (de 0,6 mmol g-1 à 0,2 

mmol g-1). Ces résultats ont les mêmes tendances que pour les vanadates après un seul échange 

initial. 

1.4. Optimisation du matériau pour la sorption de césium  

1.4.1. Utilisation de différents ratios vanadium : hexadécylamine 

D’autres tests ont été réalisés sur le matériau à base d’hexadécylamine (après un ou deux 

échanges initiaux) avec différents ratios vanadium : amine (1 : 0,8 ; 1 : 0,5 ; 1 : 0,2) afin 

d’observer l’évolution des performances sur l’adsorption de césium dans l’eau ultra-pure. La 

Figure V.47 permet d’observer l’impact de la quantité d’amine sur les performances 

d’adsorption. Tout d’abord pour un même ratio 1 : 0,8 (ratio utilisé dans les études précédentes), 

l’échange de l’amine permet l’obtention d’une meilleure affinité, ainsi que d’une meilleure 

capacité maximale d’adsorption (comme cela a été vu précédemment). La diminution de la 

quantité d’amine avec un ratio à 1 : 0,5 ou 1 : 0,2 (après un échange) permet d’observer des 

isothermes comparables à celle obtenue pour 1 : 0,8 échangé deux fois tant par rapport à 

l’affinité que la capacité maximale d’adsorption (~1,8 mmol g-1). Ces résultats montrent bien 

que le ratio a son importance et que, finalement, il est possible de diminuer de façon importante 

la quantité d’amine pour obtenir des performances intéressantes. Cependant, il n’est pas 

possible d’avoir des capacités d’adsorption aussi fortes en absence d’amine. En effet, même si 

l’affinité (adsorption complète du césium) reste similaire (0,6 mmol g-1), la capacité maximale 

d’adsorption est inférieure aux autres matériaux avec une valeur de 1,0 mmol g-1). Une fois de 

plus, l’importance de la présence de l’amine initiale est mise en avant du fait de son rôle dans 

l’organisation et la structuration des feuillets. 
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Figure V.47 : Isothermes d’adsorption sur les matériaux vanadates pour des ratios 

amine : vanadium différents.  

1.4.2. Utilisation de différentes amines 

Une dernière étude sur ces matériaux a consisté à déterminer les performances de 

différents solides synthétisés à partir d’amines de différentes longueurs de chaînes. Cette étude 

permet ainsi de comparer l’impact de l’amine utilisée sur la sorption de césium dans l’eau ultra-

pure pour les différents matériaux synthétisés (Figure V.48). Pour cela, les différents solides 

décrits précédemment et contenant des amines de C7 à C18 sont utilisés. Les isothermes 

d’adsorption sont alors évaluées après un échange amine-ammonium. Il faut cependant rappeler 

que le pourcentage d’échange n’est pas le même en fonction du matériau utilisé.  

Les résultats montrent clairement un impact des propriétés de l’amine (nature chimique) 

sur les capacités d’adsorption (pour l’utilisation d’amines linéaires), ainsi que sur le nombre de 

sites accessibles après échange. Plus la chaîne carbonée diminue (de la stéarylamine C18 à 

l’heptylamine C7) et plus la capacité maximale d’adsorption (après un échange amine-

ammonium) augmente jusqu’à atteindre des valeurs supérieures à 2 mmol g-1. Toutefois, pour 

le matériau dont la synthèse initiale utilisait la propylamine (C3) et bien que la capacité 

maximale tende toujours vers la même valeur, l’affinité est beaucoup plus faible. Au contraire, 

le matériau synthétisé initialement en utilisant une amine C7 propose une affinité importante 

(adsorption complète du césium) proche de 1,4 mmol.g-1. Ces résultats sont ainsi très 
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prometteurs pour des applications de type « décontamination nucléaire ». En effet, il est 

important de pouvoir combiner une bonne affinité à faible concentration en césium, ainsi qu’une 

grande capacité d’adsorption à plus forte concentration. 

À partir de ces différents résultats, le matériau le plus performant semble donc être celui 

synthétisé à partir d’une heptylamine et ayant subi un échange amine-ammonium (cf Figure 

V.48).  

 

Figure V.48 : Adsorption de césium sur des matériaux à base de vanadates avec 

différentes longueurs de chaîne dans l’eau ultra-pure 

1.4.3. Comparaison entre les vanadates synthétisés à partir d’heptylamine et 

d’hexadécylamine 

1.4.3.1. Étude dans l’eau EUP 

Afin de comprendre les performances des matériaux synthétisés à partir 

d’hexadécylamine et d’heptylamine, une étude a été réalisée sur ces deux solides.  

Le chapitre précédent avait permis de mettre en évidence les similarités structurales et 

chimiques des vanadates contenant de l’hexadécylamine échangés trois fois et ceux contenant 

l’heptylamine échangés une fois. Un intérêt a été porté sur la comparaison des performances 

des deux matériaux en présence de césium dans l’eau EUP. La Figure V.49 présente les 
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performances d’adsorption pour les deux composés considérés. L’isotherme d’adsorption pour 

le matériau dont l’hexadécylamine est utilisée initialement, présente une affinité très forte 

jusqu’à 1,1 mmol g-1 et une capacité maximale d’adsorption de 2,3 mmol g-1. Les résultats 

obtenus sont très prometteurs et supérieurs aux performances présentées dans la littérature 1–3. 

Ces résultats sont aussi supérieurs aux valeurs obtenues pour le matériau échangé deux fois 

(Figure V.44b.) montrant que le pourcentage d’amine-ammonium est aussi à prendre en compte 

pour avoir un matériau dont l’adsorption de césium est optimisée. La comparaison avec le 

matériau synthétisé à partir d’heptylamine (Figure V.49) permet d’observer deux isothermes 

similaires aussi bien au niveau de l’affinité que sur la capacité maximale d’adsorption en 

césium. La morphologie et l’accessibilité des sites sont donc bien des critères importants pour 

l’adsorption d’ions. 
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Figure V.49 : Isothermes d’adsorption pour le césium dans les vanadates après trois 

échanges (vert) et dans les vanadates à base d’heptylamine (orange) dans l’eau ultra-

pure 

Pour compléter ces résultats, l’étude du relargage des ions ammonium lors de l’échange 

est étudiée en fonction de l’adsorption de césium dans l’eau ultra-pure dans différents solides 

(les vanadates dont l’amine est échangée une, deux ou trois fois et le solide contenant l’amine 

C7 dont l’amine est échangée une fois) (Figure V.50). Deux droites se confondent dans ce 

graphique, les vanadates échangés une ou deux fois semblent présenter le même comportement 

lors de l’adsorption de césium. L’équation de la droite y=x, montre clairement un échange 1/1 

entre l’ammonium et le césium. Cependant, après trois échanges, le comportement est différent 

pH : constant 3,7 
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et semble plutôt comparable à celui du C7 échangé une fois. Il semblerait que l’échange avec 

l’ammonium ne soit pas le seul paramètre à prendre en compte pour ces deux matériaux. Il est 

possible d’observer une adsorption de césium, sans qu’aucun relargage d’ammonium ne soit 

réalisé. En effet, le C7 présente par exemple une quantité de ~0,3 mmol g-1 adsorbée mais aucun 

ammonium n’est détecté en solution. De même pour le solide obtenu avec le C16 et échangé 

trois fois, la quantité adsorbée sans NH4
+ relargué est de ~0,2 mmol g-1.  Ceci signifie donc 

qu’un autre ion présent dans la structure est relargué en solution. L’étude du pH des surnageants 

après adsorption restant constant pour toutes les solutions de vanadates, une hypothèse est 

établie par rapport à ce changement de comportement. Un échange proton-césium aurait lieu 

mais les réactions acido-basiques avec le dioxyde de carbone pourraient masquer les variations 

de pH. Si on considère par exemple le pH du C7, il est évalué à 3,7 pour tous les points de 

l’isotherme. Le pka1 de l’acide carbonique étant égal à 6,3, la forme prédominante en solution 

est H2CO3 selon l’équation (1). Il peut ainsi y avoir un rééquilibrage du pH. 

H2O + H2CO3 à H3O+ + HCO3
- (1) 
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Figure V.50 : Étude du relargage d’ammonium présent dans le matériau lors de 

l’adsorption de césium pour les vanadates échangés une fois en vert, deux fois en bleu, 

trois fois en rose et le solide à base de C7 échangé une fois en orange 

1.4.3.2. Étude dans l’eau RdE 

Les performances des vanadates C16 dont l’échange est réalisé trois fois et le C7 échangé 

une fois ont été évaluées en milieu compétitif (eau RdE) (Figure V.51). Comme pour les autres 
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expériences réalisées précédemment (Figure V.44), les deux matériaux voient leurs affinités 

diminuer en présence d’autres ions en solution (~0,3-0,4 mmol g-1). Leurs capacités maximales 

d’adsorption diminuent aussi (par rapport à la Figure V.49). Elles sont de 1,6 mmol g-1 pour le 

C16 contre 1,2 mmol g-1 pour le C7. Ces diminutions sont dues à la compétition entre le césium 

et le calcium qui est présent initialement en forte quantité dans RdE. Une différence est ainsi 

observée au plateau de l’isotherme (bien qu’il faille prendre en compte l’erreur expérimentale). 

Ceci peut être expliqué par l’augmentation de la force ionique en solution. De plus, le nombre 

important de cycles d’échange (amine-ammonium) pour l’hexadécylamine permet un 

déroulement quasi complet des nanotubes et donc une plus grande accessibilité à certains sites. 

Après trois échanges, le matériau est homogène sous forme de feuillets plans, tandis que le C7 

peut présenter encore quelques conformations présentant des feuillets enroulés. 
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Figure V.51 : Isothermes d’adsorption pour le césium dans les vanadates après trois 

échanges de l’hexadécylamine (vert) et dans les vanadates à base d’heptylamine (orange) 

dans RdE 

1.5. Adsorption de strontium  

Le strontium est un ion qui est souvent associé au césium et il était donc intéressant 

d’étudier son adsorption dans les nanotubes de vanadates avec hexadécylamine après un ou 

deux échanges, ainsi que les propriétés de sélectivité dans un milieu compétitif (eau RdE). 

pH : 6,2 à 6,7 
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1.5.1. Vanadates dont l’amine a été échangée une fois par l’ammonium 

Les résultats suivants présentent les performances des vanadates dont l’amine a été 

échangée une fois par l’ammonium. La Figure V.52 reporte une capacité maximale d’adsorption 

de 0,8 mmol g-1 et une affinité forte (adsorption complète de strontium) jusqu’à 0,5 mmol g-1 

pour le matériau obtenu après un échange amine-ammonium. En milieu compétitif (RdE), les 

performances et l’affinité diminuent. Ainsi, une affinité égale à 0,1 mmol g-1 et une capacité 

maximale d’adsorption de 0,5 mmol g-1 sont déterminées.  
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Figure V.52 : Isothermes d’adsorption du strontium dans les nanotubes de vanadates 

dans l’eau ultra-pure (rouge) et RdE (bleu) 

 Comme pour l’adsorption de césium, le calcium a également un impact sur la rétention 

du strontium (Figure V.53). Le magnésium reste en solution et n’est pas adsorbé par le matériau 

(ou très légèrement) (Figure V.53). Cependant, le calcium est adsorbé initialement quand le 

matériau est seul dans RdE. Ensuite, il est relargué au cours de l’adsorption de strontium. 

pH : constant 6,7  
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Figure V.53 : Observation par HPLC de l’évolution de la concentration du Mg2+ et Ca2+ 

dans RdE seule (bleu), avec les vanadates dans RdE (noir) et dans RdE en présence de 

strontium (vert) 

1.5.2. Vanadates dont l’amine a été échangée une fois par l’ammonium 

Pour comparer les résultats obtenus avec ceux pour le matériau ayant subi deux 

échanges amine-ammonium, les deux isothermes d’adsorption sont mesurées dans l’eau ultra-

pure et dans l’eau minérale. Les performances sont comparables au niveau de l’affinité, ainsi 

que de la capacité de sorption avec une valeur maximale de 0,5-0,6 mmol g-1 (Figure V.54). 

Cette similarité dans EUP et RdE s’explique par les changements de structure du matériau et 

de composition des eaux qui influencent grandement les profils d’adsorption du strontium.  
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Figure V.54 : Isothermes d’adsorption du strontium dans les nanotubes de vanadates 

dans l’eau ultra-pure (rouge) et RdE (bleu) 

pH : constant 4,4 

pH : constant 6,3 
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D’après les résultats, les matériaux à base de vanadium synthétisés dans ce travail sont 

clairement plus intéressants pour la capture de césium que pour celle du strontium. Afin 

d’étudier la sélectivité, un mélange de Cs+/Sr2+ est donc envisagé pour les matériaux échangés 

une fois et deux fois. 

1.6. Adsorption compétitive Cs+/Sr2+ dans l’eau EUP 

Afin d’obtenir des isothermes comparables à celles réalisées précédemment et de 

pouvoir comparer les résultats suivants, deux types de mesures ont été réalisées sur les 

vanadates dont l’hexadécylamine a été échangée une fois ou deux. Dans cette étude, une même 

quantité (en milli-équivalents) de césium et de strontium est utilisée dans l’eau ultra-pure afin 

d’obtenir un mélange « 50% de césium-50% de strontium ». Une première expérience est donc 

réalisée à force ionique constante, c’est-à-dire en gardant une concentration mère de 4 meq L-1 

au total en ions et en mélangeant donc 2 meq L-1 de nitrate de césium et 2 meq L-1 de nitrate de 

strontium. Une deuxième expérience conserve les mêmes concentrations que pour la sorption 

mono-composante avec 8 meq L-1 au total en ions  avec 4 meq L-1 de nitrate de césium et 4 meq 

L-1 de nitrate de strontium.  

1.6.1. Vanadates dont l’amine a été échangée une fois par l’ammonium 

La Figure V.55 montre une sélectivité forte vis-à-vis du césium en mélange avec le 

strontium pour les vanadates dont l’amine a été échangée une ou deux fois par l’ammonium. 

La capacité maximale d’adsorption est très similaire pour les deux expériences (force ionique 

constante et mêmes concentrations totales) et correspond à 1,2-1,3 mmol g-1. Cette valeur est 

aussi comparable à celle déterminée lors de la sorption seule de césium précédemment (1,4 

mmol g-1).  
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Figure V.55 : Isothermes d’adsorption du mélange césium (carré rouge) / strontium 

(rond bleu) dans les nanotubes de vanadates échangés une fois (a) à force ionique 

constante, (b) avec les mêmes concentrations totales dans EUP 

L’affinité est cependant différente entre les deux expériences. Une sorption complète du 

césium est observée jusqu’à 0,8 mmol g-1 (pour l’étude à force ionique constante) mais cette 

valeur diminue légèrement à 0,6 mmol g-1 pour des concentrations plus élevées. Cette différence 

est expliquée par la présence d’une plus forte concentration de strontium (4 meq L-1). En effet, 

la Figure V.55b. présente une adsorption plus importante sur le matériau de Sr2+ à faible 

concentration (adsorption complète de strontium jusqu’à 0,25 mmol g-1 contre 0,20 mmol g-1 

pour l’expérience à force ionique constante).  

Pour l’adsorption de strontium, à force ionique constante (Figure V.55a.), un pseudo 

plateau est observé à 0,2 mmol g-1. Cependant, lors de l’augmentation des concentrations en 

Cs+ et Sr2+,  le phénomène est différent (Figure V.55b.). Une diminution de la concentration en 

strontium est ainsi observée jusqu’à 0 mmol g-1 pour laisser place à l’adsorption de césium. Les 

deux cations semblent donc occuper les mêmes sites, mais le strontium présente une interaction 

avec le feuillet plus faible que le césium, ce qui explique que le strontium soit moins adsorbé 

en présence d’une grande quantité de césium disponible en solution.  

Ces deux études montrent bien la sélectivité forte du matériau du césium face au 

strontium. 

1.6.2. Vanadates dont l’amine a été échangée deux fois par l’ammonium 

À titre de comparaison, une étude a été réalisée sur le matériau dont l’amine a été 

échangée deux fois par l’ammonium à force ionique constante (Figure V.56). L’isotherme 

d’adsorption de césium présente un palier à 1,35 mmol g-1 ce qui est assez proche des résultats 

pH : 5,1 à 4,5 pH : 4,8 à 4,4 
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précédents (1,2-1,3 mmol g-1), ainsi qu’une affinité similaire (0,8 mmol g-1). Pour le cas de 

l’adsorption de strontium, par contre, une augmentation de la capacité maximale adsorbée est 

observée jusqu’à 0,35 mmol.g-1. Cette valeur est légèrement plus grande que celle précédente. 

Elle peut être expliquée par le déroulement des feuillets après deux échanges, ce qui conduit à 

une accessibilité aux sites plus importante. De plus, le comportement est similaire à celui 

observé précédemment, avec une légère diminution de la quantité adsorbée avec l’augmentation 

de la concentration en césium et en strontium, confirmant ainsi la désorption du strontium vis-

à-vis du césium. 
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Figure V.56 : Isothermes d’adsorption du mélange césium (carré rouge) / strontium 

(rond bleu) dans les nanotubes de vanadates échangés deux fois à force ionique 

constante dans EUP 

1.7.  Conclusions 

Les tests d’adsorption de césium réalisés à partir de nanotubes de vanadates synthétisés 

avec de l’hexadécylamine ont permis d’observer de bonnes performances pour l’adsorption de 

césium.  

Les performances d’adsorption du Cs+ ont été déterminées pour différents matériaux à 

base de vanadates. Les nanotubes de vanadates non échangés (avec amine) étant hydrophobes, 

leurs performances sont limitées en solvant aqueux. Pour pallier à ce phénomène, il est 

important d’échanger l’amine par l’ammonium. D’après les résultats précédents, plusieurs 

matériaux semblent très prometteurs pour l’adsorption. En jouant sur le ratio vanadium : amine, 

pH : 4,6 à 4,3 
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et pour les vanadates avec de l’hexadécylamine, un rapport 1 : 0,2 (après un échange) semble 

suffisant pour avoir des résultats similaires au 1 : 0,8 après avoir subi deux échanges initiaux. 

Il est donc possible de diminuer de façon importante la quantité d’amine pour la synthèse du 

matériau. De plus, des études réalisées en faisant varier les longueurs d’amines sur le matériau 

initial prouvent aussi que ce paramètre est important. Les vanadates synthétisés avec de 

l’heptylamine (ratio 1 : 0,8) présentent de bonnes performances (plus de 2,0 mmol g-1) dans 

EUP, similaires aux vanadates avec hexadécylamine échangée trois fois (ratio 1 : 0,8). Il est 

donc possible de faire varier différents paramètres pour optimiser la sorption de césium. 

Dans des milieux plus complexes, comme RdE, une diminution de l’affinité et de la 

capacité maximale d’adsorption est observée. En effet, le calcium présent en forte quantité dans 

l’eau choisie entre en compétition lors de la sorption. Cependant, même si le matériau adsorbe 

initialement le calcium présent en solution, cet ion est désorbé lors de l’adsorption de césium. 

Ce phénomène signifie que les sites du calcium et du césium sont les mêmes dans le matériau. 

À l’inverse, les performances pour l’adsorption de strontium montrent des valeurs plus 

faibles. De plus, lors de la compétition Cs+/Sr2+, le matériau montre clairement une tendance à 

adsorber le césium plutôt que le strontium. Le strontium se désorbe même pour laisser place au 

césium quand on augmente les concentrations des deux ions.  

Les sites de sorption du strontium, calcium et césium semblent être les mêmes et même 

si le matériau adsorbe initialement le strontium ou le calcium, en présence de césium, ils seront 

relargués pour laisser entrer Cs+. 

À travers tous ces résultats, les vanadates sont distinctement des matériaux attractifs 

pour des procédés de décontamination de césium. 

2. Matériaux à base de manganèse 

2.1. Adsorption dans eau ultra-pure et eau de source - synthèse avec utilisation d’amine 

Les performances des manganates sous forme de nanofleurs sont caractérisées selon les 

protocoles précédents. Trois milieux sont considérés avec des compositions différentes pour 

lesquelles certains ions sont majoritaires: l’eau ultra-pure, l’eau RdE (riche en Ca2+) et l’eau 

Mont Roucous (ou MR) plus pauvre en calcium, mais riche en Na+.  
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2.1.1. Adsorption du strontium 

La Figure V.57 présente les performances des manganates pour l’adsorption de 

strontium à différentes concentrations dans trois milieux différents (EUP, MR, RdE) à 

température ambiante. Dans EUP, la capacité maximale de sorption du strontium atteint 1,2 

mmol g-1 (2,4 meq g-1) avec une affinité très forte (sorption complète) jusqu’à 1,1 mmol g-1. 

Les performances mesurées ici sont largement supérieures à celles retrouvées dans la littérature 

notamment par rapport à l’hydroxyapatite (0,4 mmol g-1) qui est généralement utilisée comme 

référence 4. Elles sont aussi supérieures aux valeurs proposées pour la bentonite (0,6 mmol g-1) 
5 mais elles sont comparables à celles obtenues pour les zéolithes A (1,2 mmol g-1) 1.  
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Figure V.57 : Isothermes d’adsorption du strontium dans les nanofleurs de manganates 

dans l’eau ultra-pure (rouge), MR (vert) et RdE (bleu) 

Une étude de la quantité du potassium relarguée dans EUP lors de l’adsorption de 

strontium est décrite par HPLC sur quelques points (Figure V.58). Les cations compensateurs 

des nanofleurs de manganates, K+, sont ainsi remplacés par les ions Sr2+ selon un rapport proche 

de 1/1 en milliéquivalent. L’équation de la droite Y=1,2x nous montre que les ions strontium 

sont échangés par deux ions potassium, mais un autre phénomène semble aussi entrer en jeu. 

En effet la déviation est due au relargage de protons en solution et ainsi à un échange avec les 

protons. Ce phénomène est confirmé par l’étude du pH en solution. A faible concentration de 

Sr2+, le pH est très basique : proche de 10. Puis il diminue avec l’augmentation de la 

concentration et l’adsorption de strontium (~8). 

pH : constant 7,4 

pH : 10,5 à 8,1 

pH : 9,2 à 6,6 
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Figure V.58 : Quantité de potassium relarguée lors de l’adsorption de strontium 

Quand l’adsorption se déroule en milieu compétitif (RdE ou MR), il est possible de 

mettre en évidence l’impact des cations présents en solution sur la rétention du strontium. Pour 

l’eau MR, peu de changements sont observés et la capacité maximale reste à 1,1 mmol g-1 avec 

toujours une forte affinité (1 mmol g-1). Au contraire, avec l’eau RdE, où le calcium est en plus 

forte quantité, les performances sont considérablement diminuées à 0,4 mmol g-1. L’impact fort 

de la compétition des ions est observé en fonction de la concentration des cations. Il a déjà été 

démontré que le calcium a un impact négatif sur l’adsorption de strontium et qu’il se positionne 

comme le compétiteur principal pour une composition donnée dans les solutions considérées 6–

8. 

2.1.2. Étude de la compétition du calcium 

Afin de vérifier les propriétés de sélectivité du matériau vis-à-vis du calcium par rapport 

au strontium dans les manganates, une isotherme d’adsorption est réalisée dans l’eau ultra-pure 

dans les mêmes conditions que le strontium mais pour le calcium (Figure V.59a.). Les résultats 

montrent que les deux isothermes sont similaires que ce soit au niveau de l’affinité (1,0 mmol 

g-1) ou de la capacité de rétention maximale (1,2 mmol g-1) ce qui explique la compétition 

importante des deux ions sur le matériau. En réalisant une solution à 50% de calcium et 50% 

de strontium (Figure V.59b.), il est aussi possible de confirmer que la compétition entre les 

deux ions est importante et que le solide adsorbe presque autant les deux ions (~ 0.5 mmol g-1) 

quand ils sont présents à la même concentration. L’affinité pour le calcium et le strontium est 

aussi forte et identique jusqu’à 0.5 mmol g-1. 
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Figure V.59 : Isothermes d’adsorption dans les nanofleurs de manganates dans l’eau 

ultra-pure pour le strontium (rond bleu) et le calcium (étoile cyan) (a) adsorbé 

séparément, (b) en co-adsorption 

2.1.3. Adsorption de césium 

Si l’adsorption de césium sur le matériau est considérée dans les trois milieux donnés 

précédemment (Figure V.60), l’affinité est très faible (sorption complète jusqu’à 0,1 mmol g-1 

dans EUP et 0,05 mmol g-1 dans RdE). Les adsorptions mesurées dans l’eau ultra-pure et dans 

MR sont assez comparables même si la capacité maximale d’adsorption dans le milieu 

compétitif est légèrement supérieure (1,1 mmol.g-1 contre 1,0 mmol.g-1 dans l’eau ultra-pure). 

Cette différence peut être expliquée par la forte force ionique présente en solution. Cependant, 

une diminution de la quantité maximale adsorbée à 0,6 mmol g-1 est observée dans l’eau RdE 

riche en calcium, montrant la compétition de cet ion avec le césium.  

pH : 10,6 à 7,7 

pH : 10,4 à 7,9 
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Figure V.60 : Isothermes d’adsorption du césium dans les nanofleurs de manganate 

dans l’eau ultra-pure (rouge), MR (vert) et RdE (bleu) 

La Figure V.61 présente l’évolution des concentrations de Ca2+ et Mg2+ dans l’eau RdE. 

Une légère adsorption de magnésium est ainsi observée dès que le matériau est en solution seul 

(bleu). Il est relargué faiblement lors de l’adsorption de césium (vert). Le calcium présente un 

impact beaucoup plus important sur les performances, comme cela a été vu par l’isotherme 

d’adsorption (Figure V.59). En effet, une importante adsorption du calcium est déterminée par 

rapport à la quantité initiale en solution. 

 

Figure V.61 : Observation par HPLC de l’évolution de la concentration du Mg2+ et Ca2+ 

dans RdE seule (noir), avec les manganates dans RdE (bleu) et RdE en présence de 

césium (vert) 

pH : constant 7,5 

pH : constant 9,7 

pH : constant 10,5 
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2.1.4. Adsorption pour un mélange Cs+/Sr2+ dans l’eau EUP 

Afin d’étudier la sélectivité du matériau vis-à-vis du césium et du strontium, un mélange 

Cs+/Sr2+ (50% de césium et 50% de strontium en milliéquivalent) est réalisé dans l’eau ultra-

pure à différentes concentrations (Figure V.62). A faible concentration et pour conserver une 

force ionique constante (Figure V.62a.) comparable aux isothermes précédentes (Figure V.57 

et Figure V.60), tout le strontium présent est adsorbé par le matériau. Cependant, une 

diminution de l’affinité et de la quantité maximale adsorbée pour le césium est observée à 0,4 

meq g-1 (Figure V.62a.). Si la concentration en ions augmente et que les concentrations initiales 

utilisées sont conservées (4 meq L-1 de césium et 4 meq L-1 de strontium) (Figure V.62b.), il 

n’y a pas de grosses modifications à faibles concentrations avec une adsorption complète du 

strontium. De plus, les performances pour l’adsorption de césium sont assez similaires (0,4 

meq.g-1). Les concentrations de strontium étant plus élevées, la saturation est observée pour 

l’adsorption. Un plateau est ainsi déterminé pour la rétention de Sr2+ à hauteur de 2,2 meq.g-1 

(1,1 mmol.g-1) avec une légère diminution par rapport à la valeur obtenue pour le strontium seul 

dans l’eau ultra-pure (1,2 mmol.g-1) (Figure V.57) ce qui est expliqué par l’adsorption 

compétitive du césium sur le matériau. 

 

Figure V.62 : Isothermes d’adsorption des nanofleurs de manganates dans l’eau ultra-

pure pour un mélange de césium (carré rouge) et strontium (rond bleu) pour une 

concentration respectivement de (a) 2 et 1 mmol.L-1 et (b) 4 et 2 mmol.L-1 

pH : 10,6 à 9,1 pH : 10,5 à 7,7 
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2.1.5. Étude des effets thermiques par micro-calorimétrique des nanofleurs synthétisées 

avec amine lors de la sorption d’ions 

Une étude calorimétrique est réalisée sur les nanofleurs de manganates. La Figure V.63 

reporte les enthalpies cumulatives pour l’adsorption du césium, strontium et calcium sur le 

matériau. L’adsorption du césium apparaît presque comme athermique confirmant ainsi la 

faible sélectivité du matériau par rapport à cet ion (faible adsorption et très faible affinité). Des 

calculs DFT, utilisés pour déterminer les enthalpies d’adsorption des ions sur les matériaux à 

l’état sec, appuient également ce résultat (Tableau V.25). L’énergie calculée par DFT, 

nécessaire pour adsorber le césium dans l’espace interfoliaire (-196 kJ mol-1), est 

considérablement plus faible que celle requise pour l’adsorption du potassium (initialement 

présent dans le matériau) (-252 kJ mol-1). Il faut garder à l’esprit que les valeurs théoriques 

prennent également en compte l’énergie de gonflement des feuillets, même si cette contribution 

devrait être relativement faible due aux très faibles variations dans la distance inter-feuillet 

quand les cations considérés sont échangés. Toutefois ces valeurs ne prennent pas non plus en 

compte, contrairement à l’enthalpie expérimentale, la variation d’état hydraté des cations entre 

le cation en solution et le cation dans l’espace interfoliaire (les calculs sont décrits pour l’état 

sec). Cette tendance peut toutefois expliquer pourquoi les faibles concentrations de césium 

(Figure V.57b.) ne sont pas suffisantes pour déplacer les ions potassium présents dans le 

matériau durant la sorption. Il faut donc une plus grande concentration combinée à une force 

ionique plus importante pour permettre l’échange. 

Tableau V.25 : Énergie d’adsorption à saturation pour différents ions sur les nanofleurs 

de manganates à l’état sec pour des espacements interfoliaires correspondant aux données 

expérimentales. Valeurs déterminées par DFT avec les énergies d’hydratation pour les 

ions considérés 

Cation Δ Hads (kJ mol-1) Δ Hhyd (kJ mol-1) 9 

Sr -1096 -1470 

Ca -1097 -1600 

Cs -196 -280 

K -252 -330 

 

Ce comportement est différent lors du mélange strontium/césium. Dans ce cas-là, les 

enthalpies expérimentales, reportées en fonction du rapport entre le taux d’échange et le taux 
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échange maximal, sont endothermiques pour les deux ions (Figure V.63). Les valeurs attribuées 

à l’adsorption de calcium sont plus grandes que celles pour le strontium, ce qui peut expliquer 

la forte compétition entre les deux ions. Cette différence de comportement est la conséquence 

des enthalpies d’hydratation (Tableau V.25) puisque la valeur de Ca2+ (-1600 kJ mol-1) est plus 

grande que celle de Sr2+ (1470 kJ mol-1) tandis que les valeurs d’énergie d’interaction avec la 

surface calculées sont équivalentes (-1097 et -1096 kJ mol-1 respectivement) expliquant le 

comportement similaire du matériau par rapport aux deux ions. 

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0

0

2

4

6

8

10

12

14

16

18

20

 

 

 D
 d

pl
 H

 c
um

 (J
 g

-1
)

Greal/Gmax  

Figure V.63 : Étude calorimétrique de l’échange en fonction du rapport entre le taux 

d’échange et le taux d’échange maximal pour le césium seul (carré), le strontium seul 

(rond), le calcium seul (étoile) et le mélange césium/strontium du point de vue du césium 

(carré bicolore) et du strontium (rond bicolore) dans EUP 

2.2. Synthèse sans amine 

Des tests de performances sont aussi réalisés sur le matériau sans amine pour déterminer 

les différences. Les résultats obtenus pour l’adsorption de césium et de strontium semblent 

similaires aux valeurs précédentes avec une adsorption de 2,5 meq g-1 contre 2,2 meq g-1 pour 

le strontium et une même capacité maximale d’adsorption de 1.0 meq g-1 pour le césium (Figure 

V.64). 
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Figure V.64 : Adsorption mono-composante du césium (carré rouge) et du strontium 

(rond bleu) sur les nanofleurs de manganates dans l’eau ultra-pure 

2.3. Conclusion 

Les nanofleurs de manganates présentent des performances intéressantes lors de la 

sorption de strontium. Leur forte affinité et la présence d’une isotherme « quasi idéale » en 

milieu mono-composant permet d’obtenir des capacités maximales d’adsorption de l’ordre de 

1,2 mmol g-1. À titre d’exemple, une synthèse sans amine donne des résultats similaires. Cette 

sélectivité est conservée lors du mélange césium/strontium, présentant ainsi un matériau 

intéressant pour des applications de décontaminations de strontium. Dans des solutions plus 

complexes et notamment dans des compositions fortes en calcium telle que RdE, la compétition 

forte diminue considérablement les performances. En effet, dans des solutions multi-

composantes avec des concentrations plus faibles en Ca2+ (eau MR), l’isotherme est assez 

similaire à celle déterminée dans l’eau ultra-pure. Ces expériences confirment la compétition 

forte entre le strontium et le calcium.  

Afin de comprendre le phénomène de sorption, l’utilisation de la calorimétrie et de la 

simulation a permis de mettre en évidence les différents effets thermiques. A l’inverse des 

enthalpies déterminées pour les vanadates, les profils du césium sont ici plutôt athermiques, 

tandis que la sorption de strontium est, elle, endothermique et inférieure à celle du calcium. Ces 

différences sont directement liées aux enthalpies d’hydratation des ions considérés (celle du 

calcium étant plus élevée). Les énergies d’interaction avec la surface calculées pour le strontium 

et le calcium sont équivalentes, confirmant les résultats précédents. 

pH : 10,5 à 7,3 

pH : constant 10,4 
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3. Mélange de matériaux (nanofleurs de manganates synthétisées avec amine et 

vanadates avec hexadécylamine) 

Les expériences précédentes ont montré que les deux matériaux étaient sélectifs à un 

ion en particulier (Cs+ pour les nanotubes de vanadates et Sr2+ pour les nanofleurs de 

manganèse). C’est pour cela que des tests ont été réalisés en mélangeant les deux matériaux 

sous forme de poudre et en étudiant les propriétés de sorption d’un tel composé. Un mélange 

(50/50 en masse) de nanofleurs de manganèse et de nanotube de vanadate échangés une fois ou 

deux est préparé. La mise en contact se réalise avec un mélange Cs+/Sr2+ et une force ionique 

constante similaire aux expériences précédentes (2 meq L-1 de césium et 2 meq L-1 de 

strontium). La masse totale d’échantillon est la même que celle utilisée précédemment (100 mg 

de chacun des matériaux) (Figure V.65).  

Afin de comparer les valeurs obtenues, il faut noter que la quantité de chaque matériau 

est divisée par deux, et les performances des références réalisées précédemment sont donc aussi 

à diviser par deux. C’est-à-dire que la capacité maximale des manganates attendue pour le 

strontium devrait être de 1,1 meq g-1 (milliéquivalent par gramme de mélange de solide) au lieu 

de 2,2 meq g-1 et celle des vanadates (dont l’amine a été échangée une fois par l’ammonium) 

pour le césium de 0,7 meq g-1 au lieu de 1,4 meq g-1. 

Sachant que les matériaux adsorbent préférentiellement le strontium pour les 

manganates et le césium pour le vanadate, l’observation du profil des isothermes nous permet 

de mieux comprendre le comportement des deux matériaux.  

Considérons tout d’abord le cas du strontium. Le mélange de matériaux présente une 

capacité maximale d’adsorption ainsi qu’une affinité de 0.8 meq g-1 (<1,1 meq g-1 attendu) 

(Figure V.65a. et b.) signifiant que les autres ions présents en solution entrent en compétition 

et notamment les ions NH4
+ relargués par les vanadates (contre-ions), ou encore les ions césium 

présents en solution. Cette observation est valable pour les vanadates échangés une fois ou deux 

par l’ammonium. 

La Figure V.65a. présente les résultats pour un mélange de nanotubes de vanadates dont 

l’amine a été échangée une fois par l’ammonium et de manganates. Une capacité maximale 

d’adsorption de césium à 0,7 meq g-1 est obtenue pour le mélange. C’est une valeur similaire à 

ce que nous pourrions attendre des vanadates (Figure V.55a.). Cependant, l’affinité (0,2 meq g-

1) est diminuée, variation probablement due à la présence d’ions potassium relargués par les 

manganates ou à celle des ions strontium en solution.  
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Après deux échanges (amine par ammonium) pour les vanadates (Figure V.65b.), une 

augmentation à 1,0 meq.g-1 de la capacité maximale d’adsorption montre une nouvelle fois 

l’impact de l’amine et du déroulement des nanotubes. En effet, cette valeur est bien supérieure 

à celle déterminée pour les vanadates seuls (Figure V.55b.), signifiant que l’augmentation de la 

force ionique en solution (Sr2+/Cs+/K+/NH4
+) favorise la sorption de césium et/ou que les 

manganates participent à la sorption de cet ion. D’ailleurs, l’affinité au césium est elle aussi 

augmentée (0,4 meq g-1). 

 

Figure V.65 : Isothermes d’adsorption pour un mélange (50/50) nanofleurs de 

manganates et nanotubes de vanadates (a) échangés une fois, (b) échangés deux fois, 

avec un mélange Cs+ (carré rouge)/Sr2+ (rond bleu) (2 meq.L-1 chacun) dans EUP 

Le mélange des manganates et des vanadates est donc intéressant à étudier dans un 

contexte de décontamination nucléaire pour des ions tels que le césium et strontium.  Malgré 

une légère diminution de la capacité de sorption du strontium, celle du césium reste constante 

ou même supérieure aux performances déterminées précédemment pour les solides purs. 

4. Le devenir du matériau 

Une étude complémentaire a été réalisée sur les matériaux après saturation en ions: les 

vanadates contenant du césium et les manganates contenant du strontium. Il est important de 

caractériser les propriétés des matériaux afin de déterminer leur évolution après capture des 

éléments radioactifs. Pour cela, différents tests ont été évalués, pour comprendre notamment 

leur comportement en température, les changements de structures et de morphologie, ou encore 

élucider les interactions entre l’ion considéré et le matériau. 

pH : constant 5,9 

pH : constant 5,4 
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4.1. Matériau à base de vanadate contenant du césium 

Après un échange avec le césium, une première étude décrit la morphologie du matériau 

et la Figure V.66 montre clairement la conservation de la structure feuillet du matériau qui n’est 

donc pas affectée par la présence du césium. 

 

Figure V.66 : Vanadates échangés au césium observés par (a) MET et (b) MEB 

Afin de savoir si le césium est fortement lié aux feuillets, une étude est réalisée en 

plaçant un échantillon de vanadates échangés au césium sous agitation toute une nuit dans EUP. 

L’échantillon sélectionné est celui échangé avec du césium dans un mélange éthanol/eau (selon 

le protocole donné précédemment). En effet, la capacité de sorption la plus élevée est pour ce 

matériau. A l’équilibre, l’échantillon est centrifugé et le surnageant récupéré après filtration sur 

seringue. Ce surnageant est ensuite analysé par HPLC où le léger relargage d’ions Cs+ est estimé 

à 0,13 mmol L-1.  

Par ICP, la quantité de césium présente dans l’échantillon solide avant et après lavage 

est analysée (Tableau V.26). Les valeurs similaires obtenues avant et après échange permettent 

de confirmer une très faible quantité de césium relarguée.  

Tableau V.26 : Pourcentage de césium avant et après agitation dans l’eau, déterminée par 

ICP 

Élément Pourcentage 

(%) 

Cs avant agitation de 12H 38 ± 0,7 

Cs après agitation de 12H 38 ± 1,2 
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Afin de déterminer les propriétés thermiques du matériau ainsi obtenu, une étude par 

DSC est réalisée. 

La Figure V.67a. présente les profils en température et un premier changement de 

structure se produit à 200°C puis à 400°C pour s’amorphiser à 600°C. La fusion du matériau 

est observée à 505°C (DSC Figure V.67b.), puis il recristallise quand l’échantillon repasse à 

température ambiante. Le matériau obtenu se présente sous l’aspect d’aiguilles (Figure V.68). 

Il faut cependant noter que, pour éviter que le matériau rentre dans la matrice qui le contient, il 

faut utiliser un composé réfractaire, comme le platine dans notre cas. 

Par DRX, il est possible d’attribuer la formation de deux phases principales après ce 

traitement thermique: Cs0,3V2O5 (JCPDS 01-070-0325) et Cs2V5O13 (JCPDS 01-070-0326). 

 

Figure V.67 : (a) Étude thermogravimétrique sous vide des vanadates échangés au 

césium à 25°C (noir), 100°C (rouge), 200°C (bleu), 300°C (orange), 400°C (vert), 500°C 

(violet), 600°C (cyan), retour 25°C (rose), (b) courbe DSC des vanadates échangés au 

césium 
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Figure V.68 : Étude MEB (rétrodiffusé) sur les vanadates échangés au césium après 

changement de phase jusqu’à 600°C et recristallisation. La couleur blanche correspond 

au platine et la couleur noire au matériau 

4.2. Manganates échangés au strontium 

De la même manière, une étude similaire est réalisée sur les nanofleurs de manganates 

échangés au strontium. La Figure V.69a. nous permet d’observer la conservation de la structure 

nanofleurs après adsorption, ce qui est confirmé par DRX à 25°C (Figure V.70). 

 

Figure V.69 : (a) Image MEB des manganates échangés au strontium à température 

ambiante, (b) Image MET des manganates échangés au strontium après traitement à 

600°C 
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Figure V.70 : Thermodiffraction des manganates échangés au strontium à 25°C (noir), 

100°C (rouge), 200°C (bleu), 300°C (orange), 400°C (vert), 500°C (violet), 600°C (cyan), 

retour 25°C (rose) 

Il est possible d’observer une destruction de la structure dès 100°C par thermodiffraction 

(cf Figure 18) avec une recristallisation à température ambiante, après un traitement jusqu’à 

800°C. Une nouvelle phase apparait et pourrait correspondre à la délitation des nanofleurs 

comme observée dans la Figure V.69b.. 

Une étude est réalisée par ICP en plaçant 20 mg de ce composé dans de l’eau ultra-pure 

pendant 14 heures et un relargage de 40% du strontium est observé, montrant la rétention forte 

de plus de 60% de l’élément. 

4.3. Conclusion 

Les différents matériaux obtenus après échange de strontium pour les manganates et de 

césium pour les vanadates montrent différents comportements. Les vanadates présentent une 

structure lamellaire feuillet plan, tandis que les manganates gardent leur morphologie de fleurs. 

Soumis à un traitement thermique, les vanadates subissent une transformation de phase à 500°C, 

correspondant à une fusion du composé. Lors du retour à température ambiante, les vanadates 

recristallisent, pouvant peut-être ainsi piéger le césium. Cette propriété pourrait ainsi permettre 

de couler le matériau dans une matrice poreuse qui contiendrait par la suite le matériau 

recristallisé et piégé. 
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A l’inverse, Les manganates restent sous forme de poudre et ils s’amorphisent lors la 

montée en température. Les tests de mise en contact avec de l’eau ultra-pure montrent que le 

strontium peut être échangé car retrouvé en partie dans la solution à hauteur de 40%. 
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1. Conclusions 

Cette thèse porte principalement sur la synthèse de nanostructures lamellaires 

(nanotubes, nanofleurs, nanofeuillets) par voie hydrothermale sous flux micro-ondes. Grâce à 

cette technique, un screening de l’impact des paramètres de synthèse sur la structuration et la 

morphologie des solides obtenus a été décrit afin de les optimiser. Les nanotubes de vanadates 

et les nanofleurs de manganates ont été obtenus et sélectionnés pour notre application de 

décontamination d’effluents aqueux. Ces synthèses originales ont clairement permis d’obtenir 

des solides homogènes.  

Dans une première partie, la synthèse et la caractérisation structurale et chimique des 

nanotubes de vanadates ont été réalisées. Pour cela, différents paramètres ont été testés (le temps 

de maturation, la durée du traitement hydrothermal ou encore le rapport molaire 

vanadium:amine). Pour l’agent structurant choisi (l’hexadécylamine), la synthèse optimisée est 

effectuée avec un rapport vanadium:amine de 1:0,8, une maturation de trois jours et un 

traitement hydrothermal de 2 heures. L’utilisation de ratios plus faibles pour l’amine (<0,8) ne 

permet pas d’obtenir un bon enroulement des nanotubes et induit plutôt la formation de feuillets 

plans.  

D’autres paramètres peuvent également influencer la formation des solides obtenus. 

L’effet de la nature de l’agent structurant sur le composé final a également été étudié. En 

utilisant différentes amines (agent structurant), les conditions de synthèse varient et la 

structuration et la morphologie des matériaux peuvent également être modifiées. Différentes 

formulations ont ainsi été élaborées en conservant les paramètres optimisés avec 

l’hexadécylamine. Cette étude a clairement mis en évidence et permis de mieux comprendre 

l’impact de la nature de l’amine sur la structuration des vanadates sous forme de nanotubes. Les 

tests ont été réalisés avec des amines de longueurs de chaînes variables et de structures 

chimiques différentes (linéaires ou cycliques) de la propylamine (C3) à la didécylamine (C20). 

Selon l’amine, la présence de nanotubes ou l’absence de l’enroulement des feuillets ont été 

notées.  

Il apparait clairement de ces études, que les amines à chaînes courtes, telle que la propylamine, 

ne sont pas suffisantes pour atteindre la formation de nanotubes. La morphologie sous forme 

de feuillets plans obtenue est similaire à la synthèse témoin sans amine. L’agent structurant 
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apparait donc comme essentiel pour l’obtention de la morphologie nanotube. Quand la taille de 

la chaîne aliphatique augmente (de C7 à C18), les feuillets s’enroulent de façon homogène et 

se présentent sous la forme de nanotubes. Cependant, l’homogénéité de morphologie est 

exclusivement observée pour les amines à longues chaînes, telles que l’hexadécylamine (C16) 

ou encore la stéarylamine (C18), dans les conditions de synthèse considérées. Il faut cependant 

noter que l’utilisation de la didécylamine dans ce cadre ne permet pas d’obtenir un matériau qui 

puisse être redispersé afin de mettre en œuvre les étapes d’extraction. 

Pour aller plus loin, un couplage expériences-simulations moléculaires a permis de 

caractériser le phénomène d’intercalation des amines primaires et linéaires (du C3 au C18). Il 

a été clairement prouvé que le mécanisme à l’origine de l’interaction amine-feuillet est le même 

quelle que soit la longueur de la chaîne carbonée. Ce phénomène est notamment illustré par les 

corrélations linéaires existant entre les distances interfoliaires et les longueurs de chaînes 

alkyles. De plus, la simulation moléculaire (de type Monte Carlo) a permis d’analyser les 

recouvrements entre molécules d’amines. Pour les amines possédant une chaîne courte, un 

faible recouvrement se produit. Au contraire, quand la longueur de chaîne augmente, le 

recouvrement est plus important. L’étude des phénomènes a permis de mettre en évidence 

différents types d’interactions : entre les chaînes opposées, et entre deux chaînes adjacentes. 

L’angle α entre la chaîne amine et le feuillet vanadate (obtenu par simulations moléculaires) est 

compris entre 60 et 80 degrés en fonction de la taille de l’amine étudiée.  

Dans le cadre de procédés de décontamination, les propriétés d’adsorption d’ions 

(notamment pour des isotopes non radioactifs tels que le césium et le strontium) ont été 

évaluées. Cependant, l’amine présente initialement dans le matériau est un paramètre limitant 

car elle confère son caractère hydrophobe au matériau. Une étape d’échange préliminaire est 

donc essentielle pour des applications dans des effluents aqueux. Pour cela, l’échange de 

l’amine par l’ammonium a été envisagé du fait des rayons proches entre l’ammonium et les ions 

envisagés (Cs+ notamment). Il a alors été montré qu’il faut faire plusieurs échanges successifs 

pour déplacer les amines présentes au sein de l’espace interfoliaire et ainsi obtenir un taux 

d’échange optimal avec l’ammonium. Il faut malgré tout noter que la structure nanotubes se 

déroule quand le pourcentage d’échange augmente, conduisant à une structuration en feuillets 

pour tous les matériaux.  

Les performances ont principalement été étudiées sur les vanadates dont 

l’hexadécylamine a été échangée une ou deux fois. Les matériaux apparaissent comme très 
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sélectifs vis-à-vis du césium par rapport au strontium dans EUP, une étude optimisée a donc été 

consacrée plus spécifiquement au Cs+.  

Les solides montrent une grande affinité vis-à-vis du césium dans EUP et dans l’eau 

minérale (simulant la composition d’une eau de rivière) malgré une légère diminution de la 

capacité d’adsorption en milieu compétitif. Les résultats montrent que le calcium est un 

compétiteur important du césium pour ce matériau. En effet, le calcium est tout d’abord adsorbé 

lorsqu’il est en grande quantité pour être ensuite relargué lors de l’adsorption de césium en 

grande concentration. De plus, lors d’un mélange césium/strontium dans EUP, le matériau 

montre clairement une sélectivité envers le césium et une diminution de l’adsorption du 

strontium en faveur du césium. Ces résultats montrent bien que les sites du matériau sont les 

mêmes pour le césium, le calcium et le strontium, bien que les interactions avec le césium soient 

plus fortes. 

Il est ainsi possible d’obtenir, après un échange optimisé (trois échanges) de 

l’hexadécylamine, des capacités de sorption de césium s’élevant à 2,4 mmol g-1 dans EUP. Ces 

résultats sont supérieurs aux valeurs obtenues dans la littérature pour les zéolithes ou les 

hexacyanoferrates, rendant le matériau très intéressant pour des applications de 

décontamination nucléaire. Les résultats montrent ainsi qu’il faut substituer l’amine 

complètement pour augmenter les performances.  

Les résultats prouvent que l’amine apparaît comme un facteur limitant pour la sorption 

d’ions et que le feuillet plan offre une accessibilité plus importante. La structure nanotube 

initiale n’est finalement pas nécessaire pour avoir de bonnes capacités et il est même possible 

de diminuer le rapport vanadium : amine à 1 : 0,5 voire 1 : 0,2 pour obtenir les mêmes quantités 

de césium adsorbées. La présence de l’amine est toutefois importante car les capacités sont 

considérablement diminuées en son absence (1,0 mmol g-1 au maximum). Cependant, l’intérêt 

de passer par l’étape nanotubes est nécessaire quand on observe que la structuration en feuillets 

après passage par les nanotubes est bien plus ordonnée que celle obtenue sans passer par les 

nanotubes. L’amine offre donc la possibilité aux feuillets de s’organiser parfaitement et de 

limiter ainsi l’hétérogénéité structurale ou le turbostratisme grâce à l’étape nanotubes. 

Les études d’adsorption pour des matériaux élaborés avec des amines avec des 

longueurs différentes pour les groupements alkyles ont permis de montrer que, similairement 

aux vanadates dont l’hexadécylamine a été échangée trois fois, ceux contenant de l’heptylamine 

offrent des performances dans EUP très proches après seulement un seul échange. Ce nouveau 
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matériau permet donc de diminuer les coûts liés à l’échange répété pour les mêmes résultats, ce 

qui le rend d’autant plus intéressant pour ce type d’applications. Dans l’eau minérale cependant, 

la capacité maximale des vanadates avec hexadécylamine initialement est légèrement 

supérieure (1,6 mmol g-1 contre 1,2 mmol g-1). En effet, l’accessibilité des sites est différente 

après un ou trois échanges. En outre, l’adsorption de césium semble être irréversible dans les 

conditions étudiées pour EUP, puisque le césium n’est pas relargué ou en très faible quantité 

(0,1 mmol L-1) lorsque le solide est remis dans l’eau. 

 

Une autre famille de matériaux a également été synthétisée et caractérisée, cette fois-ci 

à base d’oxyde de manganèse. Une synthèse hydrothermale sous flux micro-ondes a permis de 

mettre en évidence la formation homogène de nanofleurs de manganates après deux heures à 

190°C en milieu basique. La caractérisation complète (chimique, stabilité thermique, …) a été 

réalisée pour décrire le plus précisément possible les propriétés du matériau obtenu. 

Les performances du solide ont ensuite été évaluées et il a été montré que les nanofleurs 

de manganates présentent une forte capacité d’adsorption du strontium (jusqu’à 1,2 mmol g-1). 

L’étude de la sorption en mélange avec le césium affiche des valeurs de capacité à saturation 

en strontium proches des valeurs mesurées pour le strontium seul (1,2 mmol g-1) avec une 

adsorption faible du césium à 0,3 mmol g-1. De plus, à l’instar des vanadates, la compétition du 

calcium limite fortement la sorption de strontium lorsqu’il est présent en grande concentration 

en solution. En effet, présents en quantités similaires dans un mélange, le Ca2+ et le Sr2+ 

s’adsorbent de façon équivalente sur le matériau. Ces résultats sont confirmés par le couplage 

calorimétrie/simulation moléculaire qui permet d’estimer des énergies d’adsorption dont les 

valeurs sont comparables pour les deux ions. Les différences observées en calorimétrie entre 

les deux ions peuvent donc être directement corrélées avec l’énergie d’hydratation plus forte 

pour le calcium. 

Après sorption, les nanofleurs conservent généralement leur morphologie, même si une 

petite partie se délite. Cependant, si le matériau est remis dans l’eau (EUP) après adsorption, 

une partie du strontium est relarguée en solution (~40%) montrant ainsi l’échange avec les ions 

H+ (adsorption réversible).  

Les différents nano-matériaux étudiés dans ce travail sont donc très prometteurs pour 

un procédé de décontamination de césium et de strontium.  
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2. Perspectives 

Cette étude a soulevé plusieurs questions et certains points sont encore à expliquer en ce 

qui concerne les mécanismes de synthèses, les procédés de décontamination et par la suite, la 

mise en forme des matériaux. 

Tout d’abord, les mécanismes de formation des nanotubes de vanadates lors de la synthèse 

et la position des sites d’adsorption restent encore à clarifier en utilisant la complémentarité 

expériences-simulations afin d’identifier les effets calculés notamment par une étude IR/Raman 

(interactions entre les ions compensateurs et le réseau). Les études réalisées dans la littérature 

ne proposent jamais un mécanisme clair. La détermination précise des différents sites dans le 

matériau pourrait permettre de comprendre la formation des nanotubes ainsi que les sites 

accessibles lors de l’échange d’ions. Il semblerait, en effet, que l’amine ne soit pas le seul ion 

à s’échanger et que les ions H+ participent.  

De plus, l’étude des phénomènes calorimétriques lors de la sorption d’ions pourrait nous 

permettre de mieux comprendre les mécanismes mis en jeu. Cependant, plusieurs paramètres 

sont à prendre en compte : les effets d’adsorption des différents ions, ainsi que les effets 

thermodynamiques liés aux modifications de structure avec le déroulement des feuillets et le 

gonflement des feuillets.  

De façon plus large, pour les vanadates et les manganates, il est important d’évaluer la 

stabilité des matériaux en fonction du pH afin de connaitre les limites d’applications pour ces 

composés. De plus, les nanofleurs de manganates peuvent être synthétisés en milieu acide. Il 

serait ainsi possible de proposer deux matériaux à utiliser selon le pH de la solution à traiter. 

Les vanadates synthétisés à partir de l’heptylamine et les manganates présentent des 

performances prometteuses. Une étude plus complète des phénomènes de sorption du Cs+ ou 

Sr2+ en milieu « eau de mer » semblent être une étape importante afin d’étudier le comportement 

des solides dans des milieux de force ionique très élevée. Il faut cependant faire attention aux 

précipités qui peuvent se former notamment pour le strontium afin d’évaluer la quantité réelle 

d’ions Sr2+ en solution. En effet, une étude des diagrammes de spéciation permet d’affirmer que 

le précipité produit pour les concentrations utilisées dans cette étude est le SrSO4. De plus, les 

études en eau de mer sont délicates car peu d’appareillages sont aptes à analyser une matrice 

dont les concentrations sont si fortes et des dilutions importantes sont ainsi nécessaires. Les 

faibles concentrations en césium et strontium sont aussi un paramètre limitant. L’ICP-MS 

semble alors être une solution pertinente. Les premiers résultats (sur les échantillons synthétisés 
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dans cette thèse) montrent une capacité d’adsorption de strontium pour les manganates très 

faible. En effet, la forte concentration en calcium dans l’eau de mer limite l’adsorption de Sr2+ 

(comme cela a été vu précédemment). L’isotherme mesurée pour l’adsorption de césium sur les 

vanadates (après un seul échange amine-ammonium) permet de déterminer une capacité 

maximale d’adsorption de 0,75 mmol g-1 (Figure A.77 dans l’annexe). Cette valeur représente 

plus de 50% des performances déterminées dans l’eau ultra-pure alors que l’on observe 

fréquemment un effondrement de l’adsorption dans des milieux complexes. 

Le mélange de solides pourrait ainsi être une solution originale afin de capter les ions 

compétiteurs à la sorption des ions désirés. Il serait intéressant de mélanger les vanadates avec 

un autre solide (des zéolithes par exemples) qui aurait une affinité forte avec le calcium et qui 

permettrait de libérer les sites pour l’adsorption de césium. Il a été vu précédemment que le 

mélange manganate-vanadate permettait aussi d’augmenter la quantité de césium adsorbé. 

En plus d’une mise à l’échelle sur pilote, la mise en forme du matériau à l’aide d’une matrice 

est essentielle pour des procédés de décontamination. Différentes matrices ont déjà été étudiées 

dans la littérature mais il faut déterminer celle qui serait la plus performante pour ces solides 

(polymères, alginates, …). En outre, une étude de la matrice et du matériau face à la radiolyse 

est aussi indispensable afin de connaître le devenir du composé dans un milieu radioactif. 

Quelques propriétés des vanadates pourraient également être intéressantes pour le devenir du 

composé. Ils présentent une température de fusion de 505°C lorsqu’ils contiennent du césium. 

Il serait aussi intéressant de couler le matériau dans une matrice poreuse et d’analyser ensuite 

une coupe afin de vérifier le piégeage du césium.  
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IV.3.1.2. Caractérisations : nanotubes de vanadates formés avec l’hexadécylamine en tant 

qu’agent structurant  
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Figure A.71 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du vanadium dans les 

nanotubes de vanadates 

IV.3.2.2. Caractérisation du matériau échangé 
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Figure A.72 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du vanadium dans les 

vanadates échangés trois fois 
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IV.3.2.3  Comparaison des matériaux avec heptylamine et hexadécylamine 
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Figure A.73 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du vanadium dans les 

vanadates dont l’agent structurant est l’heptylamine 

526 524 522 520 518 516 514 512

0

2000

4000

6000

8000

10000

12000

14000

16000
 

 

C
ou

nt
s 

(s
)

Binding energy (eV)

V2p3 V(V)

V2p3 V(IV)

 

Figure A.74 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du vanadium dans les 

vanadates où l’heptylamine a été échangée une fois 
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IV.4.2.  Caractérisation des nanofleurs de manganates  
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Figure A.75 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du manganèse dans les 

nanofleurs de manganates 

IV.4.3.  Synthèse sans amine 
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Figure A.76 : Analyse XPS pour déterminer le degré d’oxydation du manganèse dans les 

nanofleurs de manganates (synthèse sans amine) 
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VI.2. Perspectives 
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Figure A.77 : Isotherme d’adsorption de césium sur les vanadates (échange amine-

ammonium une fois) dans l’eau de mer. Analyse réalisée par la plateforme AETE-ISO 

de l’OSU OREME 
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