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COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE D’UNE 
ELECTRODE DE MANGANESE EN MILIEU 

PHOSPHORIQUE* 

M. MELENDEZ et J. BRENET 

Laboratoire d’Electrochimie et de Chimie Physique du Corps Solide, Faculte des Scienca, 
Universite de Strasbourg, France 

Rhum~Les donnees cinetiques d’une electrode de manganese plon@e dans des solutions d’acide 
phosphorique B diffcrents pH, ont et& etablies a l’aide des courbes de polarisation tra&es par les 
methodes potentiodynamiques. 

Sur Ies bases de ces don&es et les bases theoriques des diagrammes tension-pH, on a mis en 
evidence les phenomenes de passivation du manganese & partir de la formation des phosphates et de 
l’adsorption d’oxygene. 

I1 a et6 &abli que la vitesse de corrosion spontan4e est determix& par la diffusion du phosphate 
de Mn(II) dans la solution. 

Abstract--Kinetic data of a manganese electrode immersed in phosphoric acid solutions at different 
pH have been established with the aid of polarisation curves obtained by the potentiodynamic method. 

The passivation phenomena of manganese by the formation of phosphates and the adsorption of 
oxygen have been obtained on the basis of the data and the theoretical of pHIpotential diagrams. 

It has been established that the rate of spontaneous corrosion is controlled by the diffusion of 
the Mn(II) phosphate in the solution. 

Zusarumenfass~--Die kinetischen Daten einer Mangen-Elektrode in Liisungen von Phosphor- 
Siuren bei verschiedenen pH-Werten wurden mit Hilfe von Polarisationskurven ermittelt, die durch 
potentiodynamische Verfahren gefunden wurden. 

Auf Grund dieser Daten und der theoretischen Grundlagen der Diagramme Sparmung-pH, 
wurden die Vorg&nge der Passivierung des Mangans, ausgehend von der Bildung von Phosphaten 
und der Adsorption von Sauerstoff, veranschulicht. 

Es wurde dabei such festgestellt, dass die Geschwindigkeit der Spontankorrosion durch die 
Diffusionsgeschwindigkeit des Mn(II)-Phosphats in der Lbsung bestimmt wird. 

1. INTRODUCTION 

DANS un travail precedent1 nous avons etabli les diagrammes tension-pH du mangan- 
ese en milieu phosphorique. 

Maintenant nous aborderons la verification experimentale de ces diagrammes, 
avec une etude du comportement electrochimique d’une electrode de mangankse 
plong&e dans une solution d’acide phosphorique pour differentes valeurs du pH. 
Ceci nous partit intkessant en ce qui concerne la protection du metal ou eventuelle- 
ment, la formation des oxydes. 

Nous avons fait notre etude de la cinetique de la corrosion electrochimique 
idiomorphique du manganese par le trace des courbes de polarisation potentio- 
dynamiques a vitesse constante. 

L’electrode de travail utiliste a et6 faite d’un morceau plat (Fig. 1) de manganese 
electrolytique Koch-Light hMn 1 I, purete 4N5 (99,995 % de Mn), dune surface de 
20 mm2 environ et enrobee dans une resine Analis No. 1385 AB, Transoptic Mounting 
Powder, r6sistarite aux acides et alcalis. 

L’Cchantillon ainsi p&par&, etait poli a set sur papier Bmeri ZL grosseur de grains 

decrosissante. Le brillant speculaire Btait obtenu par un polissage sur feutre mouille 

* Manuscrit recn Ie 20 octobre 1969. 
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FIG. 1. Electrode de mesure. 1, 6lectrode de manganbe, 
isolante, 4, r&sine. 

2, tige de Won, 3, pine 

d’alumine Durmax de finesse 3 H, 12 H, 24 H. L’electrode etait ensuite lavee & 
l’eau courante puis distill&e d&graissGe et skht5e A l’alcool. Efle &ait attaquke B 
I’acide chlorhydrique 1 M pendant 15 s, afin d’eliminer la couche morphe qui se 
forme sur la surface du m&al par le pohssage. Apres, elle ttait relavee a l’eau courante 
et distillte et &h&e a l’alcool. 

Une diffraction tlectronique faite sur l’echantillon aprb cet traitement a ttabli 
I’existence dune couche de Mn,O, sur le manganese. 

Les solutions ont tte preparees a partir d’acide orthophosphorique R.P. “Prolabo” 
(pour analyse, d = 1,71) et soude caustique R.P. “Prolabo” (pour analyse). 

Nous avons utilid une cellule de forme geometrique simple (Fig. 2), dans laquelle 
I’&ctrode de mesure commukquait avec une electrode de r6ferenc-e (type Hg/ 
HgJX$Kl sat.) ; une vibration longitudinale de l’tlectrode de 50 c/s et de l’ordre de 
1 mm d’amplitude assurait la Constance de la couche de diffusion,a permettant un 
courant I & peu prts constant, pour une tension U, impos6e. 

La solution Ctait constamment dtgazke et purifike de toute trace d’oxygene par 
un barbotage de bulles trts fines d’azote, lequel etait au prealable purifie par une 
solution de Cr(II) en contact avec un amalgame de zinc. 

Le capillaire d’Haber Luggin, relic a 1’Mectrode de reference au calomel sature, 
&it rendu solidaire de l’electrode de travail au moyen d’une glissiere per&e dans Ie 
couvercle de la cellule. Le capillaire approchait aussi p&s que possible l’tiectrode de 
travail pour diminuer au maximum la rCsistance entre la pointe du capillaire et la 
surface de l’kctrode de manganese. La solution du capillaire etait du chlorure de 
potassium sature. Le contact Clectrique avec la solution d’acide phosphorique etait 
assure par un fil t&s fin d’amiante dans la pointe du capillaire soude a la flamme. 

Nous avons n&glig& le potentiel de jonction entre les deux solutions, estimant que 
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FIG. 2. Cellule de mesure. 1, contra klectrode de platine, 2, &&ode de mesure, 
3, capillaire de Haber-Leiggen, 4, vibrateur, 5, support fixe. 

sa valeur est assez faible par rapport aux erreurs experimentales dues aux impr&cisions 
de l’appareillage. 

On disposait d’un ensemble qui permet le trace continu de courbes de polarisation. 
I1 comprenait : un potentiostat “Tacussel” type PRT 2000 g reponse ultrarapide, un 
organe servo-moteur “Tacussel” type Servovit 9 A et un enregistreur potentiometrique 
“Tacussel” type EPL 1. 

Avant chaque trace de courbe de polarisation, l’electrode de mangan&se et la 
solution Ctaient soumises & une prbelectrolyse cathodique & 50 PA/cm* pendant 
24 h, jusqu’8,l’dtablissement du potentiel mixte d’equilibre ou potentiel de corrosion. 

2. Rl%ULTATS EXPfiRIMENTAUX ET INTERPRfiTATION DES 
COURBES DE POLARISATION ANODIQUES A 25°C 

Les courbes obtenues par la methode indiquee dans le paragraphe p&&dent, 
presentent les allures don&es sur les Figs. 3-7, reprbsentant respectivementles courbes 
de polarisation anodiques relatives aux valeurs du pH 7,6, 6,6, 5,6, 4,6 et 3,6 pour 
une concentration en ions phosphate CgzIe a 0,5 M. 

La vitesse de programmation du potentiostat &ait reglee a 30 mV/min, vitesse 
elevee qui permet d’eviter la formation de produits de corrosion en grande quantite. 

Dans la zone cathodique, il y a degagement d’hydrogene sur l’electrode de man- 
ganese, Ies potentiels imposes &ant inferieurs au potentiel de corrosion. Le courant 
it diminue au fur et & mesure que le potentiel impose augmente, et s’annule quand la 
tension reactionnelle atteint le potentiel de corrosion. 

Le potentiel de corrosion est caracteristique du phenombne de corrosion spontanee, 
puisque le courant reactionnel total est nul et en premiere approximation, on 



A. MELBNDEZ et J. BRENET 

i onodique 
t 

t 
mA/cm’ 

0.20 - 

0,IS - F 

I -O,?SO -0,soo -0,250 0 0,250 0,500 0,750 1,000 1,250 v t&h) 

-0p5 

i cathodiquc 

I 
t 

FIG. 3. Courbe de polarisation du Mn en milieu phosphorique 0,5 M i pH 7,6. 
Vitesse de balayage, 30 mV/min. 

peut considker que tous les points de l’bchatnillon corrodb sont au m@me 
potentiel U,,. 

Le potentiel de corrosion du mangankse est une fonction de la valeur de pH de la 
solution, en accord avec, 

U,,, = -0,817 - 0,0201 pH. (1) 

On voit que le potentiel de corrosion se situe dans le diagramme tension-pH du 
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FIG. 4. Idem Fig. 3, pH 6,6. 
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FIG. 5. Idem Fig. 3, pH 5,6. 

manganese en milieu phosphorique,l entre la droite “a” qui reprkente les circon- 
stances d’bquilibre de la reaction de rkduction de l’hydrogene, lorsque sa pression 
partielle est egale A 1 atm & 25”C, 

2H+ + 2e-eHz, (2) 
u,*, = 080 - 0,0591 pH, 

et la droite de la r&action tlectrochimique antagoniste qui correspond A I’oxydation du 

t 

rtiA/cm’ 

FIG. 6. Idem Fig. 3, pH 4,6. 
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Fro. 7. Idem Fig. 3, pH 3,6. 
manga&e en phosphate de Mn(II), 

3 Mn + 2 H,PO*-S Mns(pOk), + 6 e- + 4 Hf, 
uh,Z = -1,275 - 0,0394 pH - 0,0197 log (H,PO,-), 

(3) 

dans le domaine des pH compris entre 2 et 7,2, ou 

3Mn+2HPO,*~Mns(PO,&+6e-+2H+, (4) 
uh,, = -1,417 - 0,0197 pH - 0,0197 log (HPO,a-), 

pour les valeurs du pH entre 7,2 et 12. 
Nous avons pu observer, que quand ce potentiel de corrosion s’dtablit, l’dlectrode 

de manganese se couvre d’un fiIm. Ce film est forme anodiquement par un compose 
plus ou moms insoluble de manganese, lequel precipite sous forme d’une couche 
poreuse sur la surface active. 

A travers les pores du tirn a lieu la diffusion des ions MrP. En outre la couche 
poreuse se dissout chimiquement et se reforme au fur et & mesure Clectrochimique- 
ment. Ces deux processus ddterminent le courant limite de diffusion observ6 dans 
les branches anodiques des courbes de polarisation. On est en droit de penser que ce 
film est forme par le phosphate de Mn(I1) conformdment & ce qui a &t& etabli dans la 
reaction (3) ou (4) et dans le diagramme tension-pH. 

Nous continuerons notre analyse par l’interpr&ation de la courbe de polarisation 
obtenue a pH 7,6 et qui &ait la plus reproductible. 

Dans la zone anodique, a partir du potentiel de corrosion, on peut observer 
d’abord une forte augmentation du courant total, jusqu’a I’Btablissement du courant 
limite de diffusion qui a une valeur de 0,ll mA/cma environ. 

L’existence de ce courant limite et le fait que le potentiel de corrosion s’elkve 
quand l’agitation cesse, nous indiquent la prknee certaine d’une polarisation de 
concentration qui controle la reaction anodique, comme on peut le voir sur la Fig. 8. 
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FIG. 8 

Quand on trace la courbe de polarisation dans le sens des potentiels nkgatifs vers 
les potentiels positifs, & partir de +0,125 V(knh), le courant, qui jusqu’ik ce moment 
avait une valeur independante du potentiel, augmente. Ceci nous indique qu’une 
autre reaction s’amorce, mettant en jeu des ions difWents. 

Cette reaction qui modtie les conditions de diffusion des ions Mn*+ dans les pores 
du film, pourrait &re la suivante, 

MnBf + 2 Hz0 S MnOOH + 3 H+ + e-, 

uh,, = 1,352 - 0,1773 pH - 0,0591 log (M.n=+). 
(5) 

A partir de +0,290 V(tnh), nous nous trouvons en face de deux possibilit& pour 
expliquet l’augtnentation de la densite du courant: 

(a) II y a formation d’une couche de passivation non poreuse conform&ment St la 
&action (6), 

OU 

Mn@OJ, + 6 H,O S 3 MnOa + 2 HP&% + 20 H+ + 6 e+, (6) 

(b) 11 y a formation du bioxyde de mangan&e par contact direct du mangan&se 
m&al avec la solution par I’interrn6daire des pores de la couche de phosphate de 
Mn(II). Ce bioxyde inhibe le processus de dissolution du m&al, avec la formation 
d’un f&n de passivation non poreux. La r&action serait par consequent 

Mna++2HHzOSMnOz+4Hf+2e-, (7) 
u h.6 = 1,231 - 0,1182 pH - 0,0295 log (M$f). 

Quand le potentiel varie vers des valeurs plus positives que +0,400 V(&nh) la 
vitesse de formation du film commence & exckder la vitesse de dissolution chimique et 
le m&al a tendance & presenter une passivation. 

Clerbois et MassarP considerent que ce potentiel est le potentiel vrai de passi- 
vation; c’est B la tension h partir de laquelle le processus dlectrochimique theorique- 
ment passivant est suiTisamment rapide pour provoquer une augmentation dkelable 
de la surface passive de l’klectrode. 

A 0,625 V(&nh) la formation du G.lm de passivation est complkte et la surface 
entikre de 1’Clectrode est couverte par un tirn protecteur non poreux. A partir de ce 
point, la vitesse du processus anodique n’est pas dCterminCe par le potentiel, mais par 
la vitesse de dissolution chimique du film protecteur dans l’&ctrolyte. 
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Le courant residue1 qui correspond & la dissolution chimique du film protecteur 
de MnO, dam la zone de passivation, m&sure iI partir des courbes de polarisation, 
varie de 18 ,uA/cma g 72 PA/cm2 pour les valeurs de pH comprises respectivement 
entre 7,6 et 3,6. 

La difference entre le potentiel de passivation (+0,400 V(Cnh) dans notre cas) 
et le potentiel oti la passivation est totale, est appelee par Clerbois et Massart 
“surtension de passivation”. Si cette surtension du processus de formation anodique 
de la couche protectrice est trbs faible et si la vitesse de dissolution chimique du film est 
insignifiante, les deux potentiels se confondent. A ce moment la, la valeur commune 
des deux potentiels s’apparente iI celle de la tension de Flade (de Zoubov4). 

Dans notre etude sur la corrosion electrochimique du mangani%e, nous avons pu 
observer que cette surtension de passivation est plus faible en milieu acide qu’en 
milieu neutre. 

Vettel.s identi6e le potentiel de Flade au potentiel de passivation (point F de la 
courbe de polarisation, Fig. 3). Si nous prenons dans notre travail experimental ee 
point comme le potentiel de Flade, on remarque que le potentiel de Flade du man- 
ganese se situe sur la droite d’equation (Fig. 9), 

u h.F = 1,340 - 0,118 PH. (8) 

:\ 
I I. R&Wats de HEUSLER 

1000 
.2 2. R&Hats experimentaux 

I I I I ! I I I I I 
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P” 

FIG. 9. Dkpendance du potentiel de Flade du pH. 

Heusle# a trouve par la methode de la self-passivation de Flade’ la relation suivante 
entre le potentiel de Flade du mangan&e et le pH pour des pH compris entre 0,6 et 
432, 

u h.F = 1,50 - 0,118 pH. (9) 
Nous voyons que la droite* qui donne le potentiel de Flade en fonction du pH 

appartient a la famille de droites qui donne les conditions d’equilibre entre les ions 
Mns+ et les bioxydes de manganese du diagramme tension-pH du systeme man- 
ganess-eau. 
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Ce fait permet de penser que la passivation du manganese en solution d’acide 
phosphorique est due & la formation d’un film de passivation de bioxyde de manganbse 
a travers des pores de la couche de phosphate, comme nous l’avons Btabli precedem- 
ment, reaction (7). 

La diffraction Bectronique faite sur le manganese passive a don& seulement 
deux anneaux de trb faible intensite, qui se trouvent parmi les anneaux des bioxydes 
de manganese, mais ces renseignements sont instisants pour preciser de quelle 
vari&t de bioxyde il s’agit. 

La raison de l’impr&cision de la diffraction Blectronique est que le produit qui 
forme la couche protectrice n’est pas, peut-&re, biencristallise et formepar consequent 
un film amorphe sur l’electrode de mangankse. 

On doit done envisager, comme nous l’avons not&l la formation d’oxydes du 
type ‘y-MnO,, non stoechiometriques, qui sont les oxydes dont l’enthalpie libre de 
formation est la plus t1evCe en valeur absolue.s*B 

Comme on peut le prevoir a partir du diagramme tension-pH aux environs de 
+0,800 V(ti) le dhgagement d’oxyg&e sur l’electrode doit commencer. En effet, 
vers 0,780 V(enh), le courant augmente et nous avons constat un degagement de 
gaz sur l’electrode de manganese. Au commencement, ce degagement est plus lent 
que celui auquel on peut s’attendre. On est done conduit a admettre la possibilite 
d’adsorption d’oxygene sur le manganBse, adsorption qui a deja &5 constat sur 
d’autres metaux comme le chrome, le fer, le nickel, rtc.l” 

A partir de + 1,000 V(Bn.h), la pente de la courbe augmente par la formation des 
ions MnO, d’aprl?s la reaction 

MnOz+2HzOSMn04+4H++3e-. (10) 
A partir de + 1,240 V(enh), le courant croft rapidement, ce qui indique que la 

dtsorption anodique d’oxygene se produit,lO accompagnee d’une corrosion anodique 
avec formation d’ions MnO,-. 

3. ETUDE DE L’ADSORPTION D’OXYGENE SUR 
L’ELECTRODE DE MANGANESE 

Nous avons remarque que la forme de la courbe de polarisation potentiodynamique 
tracCe & partir des potentiels nobles vers les potentiels moins nobles, depend du 
traitement anterieur de l’electrode. Nous appellerons cette courbe “courbe de 
polarisation retour” pour la diffkrencier de la courbe qu’on trace vers les potentiels 
plus nobles, qui aura le nom de “courbe de polarisation aller”. 

Ainsi, quand on trace la courbe de polarisation retour g partir de potentiels 
moins nobles que le potentiel d’equilibre de la reaction de decomposition de l’eau 
avec degagement d’oxygkne, la courbe qu’on obtient est similaire G% la courbe aIler 
(courbe a de la Fig. 10). 

Pourtant, si on trace la courbe retour a partir de potentiels qui se trouvent dans 
la zone de dtgagement de l’oxygene, on obtient des courbes qui presentent l’allure 
donnee par la courbe b de la Fig. 10. 

On voit sur cette courbe que la depassivation se produit a un potentiel plus bas 
que dam le cas antCrieur. Nous avons pu remarquer que cette diminution est fonction 
du temps pendant lequel l’clectrode est rest6e dans la zone de degagement d’oxygene. 

Avant d’ateindre le potentiel de dkpassivation, la courbe pr&ente aussi une 
section cathodique qui commence Zt partir du potentiel d’equilibre de la reaction 
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FIG. 10. Courbe de polarization de retour k pH 7,6. 

d’oxydation de l’eau. Par consequent, la dissolution chimique de la couche d’oxyde 
se trouve inbib& dans cette region et La depassivation doit se produire par reduction 
Hectrochimique du bioxyde de mangan&se, ce que justifie la presence de courant 
cathodique. 

Ces observations sur les allures differentes que prbsentent les courbes retour selon 
qu’il y a eu dggagement d’oxygene sur l’electrode ou non, nous cotirment l’adsorp- 
tion d’oxyg&ne, soit par Ie m&al, soit par une variete non stoechiometrique d’un oxyde 
de manganhse. 

Par contre, quand on trace la courbe de polarisation aller selon la methods d&j& 
Ctablie dans le paragraphe anterieur et que 1’011 trace immediatement la courbe retour, 
c&e demike iI l’akre de la courbe c de la Fig. 10. Sur cette courbe, la zone anodique 
a presque completement disparu. On peut la retrouver seulement a -0,500 V(enh). 

La partie de la courbe comprise entre + 1 ,ooO V(Bnh) et -0,500 V(dnh) a un faible 
courant cathodique d’2~ peu pres - 3 PA/cm 2. Vers -0,500 V(&h), la courbe passe 
dans la zone anodique et on trouve le courant maximal 21 -0,875 V(enh) qui est &gal 
h 34 pA/cmB. 

Par consequent, nous estimons que la couche de phosphate de Mn(IL) doit jouer 
un r61e tres important dans l’adsorption d’oxygene par I’tlectrode de manganese. 

Nous venons done de demontrer, au tours de I’interprCtation des differentes 
courbes de polarisation retour, que pour obtenir une passivation presque complete 
du mangan&se, il nous a fallu successivement : 

(a) former une couche de phosphate du Mn(II), 
(b) former une couche d’un oxyde de manganese, 
(c) deazer de l’oxyg&ne sur 1’Clectrode metallique. 

D’apres ce qui a et6 expose anterieurement, il semble que la couche de phosphate 
ait un domaine de stabilite beaucoup plus grand que ne I’indique le diagramme 
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tension-pH en milieu phosphorique;l ce domaine de stabilite peut &re etendu aussi 
a la zone d’oxydation de l’eau avec degagement d’oxygene. Alors, il est possible que 
l’oxygene soit aussi adsorb6 par le phosphate de manganese, en formant un IYm 
d’oxygkne qui provoque la passivation du m&al. 

Les ph6nomenes de passivite d0s a un effet de protection qui serait exerce par un 
film d’oxygbne adsorb6 recouvrant la total&C de la surface, ont &? developpes en 
particulier par Uhlig.ll 

Benard12 prcsente la reaction de passivation de la facon suivante: 

Les atomes d’oxygene adsorb& par la surface du metal captent des electrons 
libres du metal en se transformant en 0 x2- et le m&al se charge positivement. 

Vannerbergl* propose le mecanisme suivant pour la d&sorption de l’oxygene : 

1. Rdduction cathodique avec degagement d’hydrogene gazeux, 

H+ + e- +-+ HfBaz), (12) 

qui provoque la desorption de l’oxygene adsorb& 
2. Rtaction des ions H+ avec l’oxygene adsorb6 a la surface mCtallique qui se 

trouve sour forme de 02* : 

2 0x2- + 2 H+t, 2 O,H-. (13) 
O,H- est instable et se d&compose en foumissant de l’oxygene. 

3. Passage des atomes metalliques a Mat ionique. 
Raviv et GabrieP4 ont etabli un diagramme d’adsorption des gaz participant a la 

couche protectrice des metaux. 11s distinguent trois domaines differents: 

I. Domaine d’adsorption, c’est le domaine qui se trouve entre + 1,245 et -0,055 
V(enh). 

II. Domaine de dtkwption cathodique, & partir de -0,055 V(6nh) dans le sens des 
potentiels negatifs. 

III. Domaine de d&sorption anodique, A partir de + 1,245 V(enh), dans le sens des 
potentiels positifs. 

Sur le courbe de polarisation c de la Fig. 10 avant laquelle nous avons soumis le 
manganbse a un traitement prdalable, successivement de formation de phosphate et 
d’oxydation, on peut distinguer clairement ces trois domaines. 

4. ETUDE DE LA VARIATION DU COURANT DE CORROSION 
SPONTANfiE EN FONCTION DU pH 

Le determination exacte du courant de corrosion est parfois t&s complexe, en 
particulier, si plusieurs reactions d’electrode differentes se produisent au niveau de 
l’interface m&al-solution, comme c’est le cas du manganese, dans lequel on peut 
envisager 

-la reaction 6lectrochimique de reduction du proton, 
-la reaction electrochimique de dissolution du metal (corrosion pure), 
-la reaction Clectrochimique de formation du phosphate de manganese, 
-et la reaction chimique de dissolution de la couche de phosphate. 
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Cependant, la methode des droites de TafeP6 pour la determination du courant de 
corrosion spontanee, est bade sur Ie cas simple oh l’electrode plongee dans un 
milieu corrodant est le siege seuIement des deux premieres reactions antagonistes 
citees ci-dessus. 

StenP a developpe une autre m&bode basee sur la resistance de polarisation 
(aq/&),, pour faibles surtensions (‘I < 50 mv). 

Ces deux methodes ne sont pas applicables a notre Etude, en premier lieu parce 
qu’il y a un phenomene de polarisation de concentration qui agit sur la reaction 
anodique et qui determine un courant limite de diffusion. En outre, &ant donn6 que 
les tensions d’equilibre U =,= et U,,,, des systemes represent& par les reactions 2 et 3 
sont trop eloignkes l’une de l’autre, on peut obtenir les droites de Tafel correspondant 
au ddgagement d’hydrogene seulement quand la valeur du potentiel impose est telle 
que 

uh < Uh,M.e- 

Cependant, les droites de Tafel obtenues dans ces conditions, ne rendent pas 
compte des vrais phenomknes qui se produisent sur l’dlectrode, quand la surtension 
tend vers zero, etant don& que pour des valeurs assez fortes de la surtension, il faut 
s’attendre a des modifications de la surface de l’clectrode. En consequence, le degage- 
ment d’hydrogene se produit dans des conditions diffkentes dans les deux cas, ce 
qui ne rend pas valable le calcul du courant de corrosion A partir de cette droite. 

Pour la determination du courant de corrosion spontanee, nous ferons l’hypoth&se 
suivante : 

(a) Hypo thke: Etant donnte que la diffkrence entre U,,, et Uh,Me est sufhasam- 
ment grande, le courant limite de diffusion peut s’etablir a des potentiels plus negatifs 
que le potentiel de corrosion. 

(b) VKJkation de I’hypothbe: d’aprks l’hypothese, quand le systeme est B 
l’equilibre, c’est-a-dire a courant reactionnel nul, on a par la Fig. 8 

i,,, = ik = ia,l 04) 

la.1 = courant limite de diffusion du processus anodique. 
La vi&se de corrosion, dans ce cas, est controlce par le processus de diffusion B 

travers la couche protectrice de phosphate et par la vitesse de dissolution chimique 
de la couche de phosphate de mangan&se. 

Done, l’expression du courant total en fonction de la surtension peut &re &rite 

it = i, - ik = i,,l - i,, exp n(l- MH) - 
RT rexp * 

I 

Ceci indique que si on trace la surtension en fonction du log (ia,, - it), on doit 
obtenir la droite de Tafel de la reaction de degagement d’hydrogene dans la zone oh 
existe le courant limite de diffusion. 

Sur la Fig. 11, nous representons dans un diagramme potentiel-log i les courbes 
de polarisation anodique, cathodique et la courbe log (& - it) en fonction de la 
surtension dCduite de la branche anodique de la courbe de polarisation, qui est plus 
reproductible. 

Notre hypothese est alors confirm&e par le fait que la courbe log (ie - it) est une 
droite et cette droite est la droite de Tafel du dkgagement d’hydrogkre. L’ordonnke 
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FIG. 11. Droite de Tafel du degagement d’hydrogkne A pH 7,6. 

du point d’intersection de cette droite avec la courbe de polarisation cathodique 
determine le potentiel auquel la reaction anodique cesse d’intervenir. 

La pente de la droite de TafeI du ddgagement d’hydrogene sur l’&ctrode de 
manganese ainsi obtenue (-0,152) est plus grande que la valeur de 0,117 d&erminbe 
par Hurlen et Valand17 dans des solutions du type 

HCl (xM) + KC1 (1 - xM) 
ou 

H,SO, CyM) + K&Q W - yM). 
Cette difference est due skement A I’existence de la couche de phosphate de 

manganese qui empCche le degagement d’hydrogene de se produire dans l’interface 
m&al-solution. 

HoriutP a constate dans le cas du fer par exemple, qu’un empoisonnement de 
l’electrode conduit A un accroissement des pentes des droites de Tafel du degagement 
d’hydrogene a des valeurs suptrieures B 2 RT/F’. 

Les valeurs du courant de corrosion en fonction du pH, trouvkes experimentalement 
sont : 

TABLEAU 1 

P” 

klr 396 436 596 6-6 796 
mA/cm’ 7,90 3,00 1,06 0,35 0,ll 

En accord avec ces valeurs, la relation courant-de-corosion-pH est 

log i,,, = 2,604 - 0,466 pH. (16) 

Dans la Fig, 12, nous reprCsentons cette equation sur un diagramme log i-pH. 
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I;Io. 12. Log icm en fonction du pH. 

Nous voyons que la courant de corrosion spontank du manganbse en milieu 
phosphorique est contri316 par le PH. Par con&quent, nous estimons que le courant 
L correspond au courant limite de diffusion du phosphate de l%(H) et represente la 
densit de courant de formation du film de phosphate qui est continuellement dissoute, 
selon l’bquation 

(17) 
Au courant de diffusion la solution est saturbe de phosphate Mn(IJ) dans la 

region toute proche de l’&ctrode. D’apres Vetter et Abendls ce courant de dilksion 
d+end de la concentration de saturation c, dans l’acide phosphorique, 

ou z est le valence, F le Faraday, D le coefficient de diffusion et 8 le epaisseur de la 
couche de diffusion. 

Jaulmes et BrunBO ont &udit la solubilit6 du phosphate de Mn(II) en fonction du 
pH. Nous avons port& leurs valeurs sur un graphlque log ce/pH (Fig. 13). On constate 
que ces valeurs sont sur la droite 

log c, = 0,881 - 0,480 pH, (1% 
en prenant le logarithrne dans (18), on a 

zFD 
1% ioo, = log 6 + log c,. (20) 
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FIG. 13. Log c, du phosphate de Mn(Ir> en fonction du PH. 

Done, d’apres (19) et (20), 
zFD 

log i,, = log -s + 0,881 - 0,48 PH. (21) 

Si on fait la d&ivation, on a 

a log icor 
aPH 

= -0,480, 

valeur t&s proche de celle que nous trouvons 

a log ioor 
w = -0,466. 

Nous voyons aiasi co&m&e notre hypothese : que la vitesse de corrosion spon- 
tar& est determinke par la diffusion du phosphate de Mn(IL) et non par le processus 
de dbgagement d’hydrogt?ne. 

Quelque experiences ont ete faites dans I’acide phosphorique B des concentrations 
plus faibles. Pour une concentration de IO-” M de H,pO, (Fig. 14) a pH 7,6, on 
trouve toujours la zone qui correspond au film protecteur poreux de phosphate de 
manganese et aussi une faible passivation, due au bioxyde. 

Le degagement d’oxygene se produit sans &re adsorb& sur l’electrode. Ceci est 
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FIG. 14. Courbe de polarisation du Mn en Milieu HIPOl lO-% M + NaOH SI pH 7.6. 
Viiesse de Dalayage, 30 mV/min. 

constate par le fort accorissement du courant au potentiel de +0,7 V(enh), qui 
correspond au potentiel thermodynamique redox de la reaction d’oxydadion de I’eau 
en oxygene gaseux. 

A partir de ce potentiel, on observe une forte corrosion du metal. 
Des experiences faites en milieu suhirrique a des concentrations diffkrentes ont 

demontr6 qu’il s’agit de r&actions assez rapides et qu’il n’y a pas de zone de passi- 
vation. 

Le metal demeure actif pendant tout le tract de la couche de polarisation anodique. 
Tous ces travaux sont en accord avec ceux d’Agladze et Gdzelishvikzl Ces 

auteurs ont demontrt que le manganbse est de plus en plus passivable en solutions 
d’acide sulfwique ti concentrations comprises entre 10 N et 22 N, ou la solubiliti du 
sulfate de manganke est relativement basse. 

6. CONCLUSION 
Les courbes de polarisation du manganese ont montre que le manganese plonge 

dans une soIution d’acide phosphorique prksente une passivitk instable mais que dans 
certaines conditions, cette passivation peut devenir metastable par adsorption d’oxy- 
g&e_ 

En conclusion, nous avons mis en evidence le phenomene de passivation du 
manganese & partir de la formation de phosphates et de l’adsorption d’oxygene sur 
ce metal. Ces deux resultats nous paraissent interessants pour la protection du 
metal, ou eventuellement pour former des oxydes susceptibles de reduction et oxy- 
dation, ce qui pourrait &re applicable g certains types d’electrodes dans des cellules 
electrochimiques de type particulier. 
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