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118. Etude du comportement Clectrochimique du manganhe 
dans le tampon borate 

par J. Painot, R. Monnier et J. Augustynski 
Laboratoire de Chimie et Electrochimie AppliquCes, UniversitB de Genkve 

(11 XI1 72) 

Summary. The anodic behavior of the manganese electrode in borate buffer solutions have 
been studied by potentiostatic and galvanostatic electrochemical techniques. Three distinct steps 
determined on the charging curves arc attributed to  the formation of Mn(OH),, MnOOH and 
MnO,. The manganese dioxide formed anodically in pH 11 borate solution may be reduced 
cathodically with high faradaic efficiency. 

Introduction. - La littkrature concernant le comportement Clectrochimique du 
mangan6se (11-[S] fournit plusieurs exemples de passivation de ce mCtal provoqu6e 
soit par une couche de Mn(OH), (milieux alcalins), soit par formation d’un film de 
MnO, B forte densit6 de courant (milieux acides). I1 nous a semblC intCressant d’Ctendre 
cette 6tude aux milieux faiblement basiques (pH 9-11) oh selon le diagramme d’bqui- 
libre tension/pH [9] on pourrait s’attendre B une transition entre la dissolution ano- 
dique active et la passivation du manganbse. Ce domaine de pH co’incide 6galement 
avec la stabilitC thermodynamique de toute une s6rie doxydes et d’hydroxydes de 
valences diffkrentes : Mn(OH),, Mn,O,, MnOOH, MnO, et il s’agissait de d6terminer 
expbrimentalement quels sont ceux, parmi eux, qui peuvent se former directement 
par l’oxydation anodique du manganbse mktallique. 

Mode operatoire. - Les Blectrodes de manganhse ont 6t6 prBparBes par d6pBt cathodique sur 
la section transversale d’un barreau cylindrique d’acier inoxydable ou de cuivre, de 8 mm de dia- 
metre gain6 de Teflon. Le dBpBt 6tait realis6 i 20” avec une densite de courant de 200 mA/cm2, 
L partir d’une solution contenant 150 g/1 de MnSO, H,O, 100 g/l de (NH4),S0, et 0 , l  g/l de SeO, 
(pH 4,5). La dur6e de l’opkration Btait de 15 i 20 h ;  on obtenait ainsi des d6pBts d’une Cpaisseur 
d’environ 1-1.5 mm. 

Les Blectrodes Btaient ensuite polies sur papier-Bmeri fin, l ades  8. l’eau distillee et placBes 
dans la cellule. Avant le debut des mesures, chaque Blectrode subissait un traitement cathodique 
i 2 mA/cm2 pendant 10 min.; on attendait ensuite environ 2 min. jusqu’i stabilisation de la 
tension. Les solutions, dBsaCrBes par le passage continu d’un courant d’argon, contenaient 0,l  mol/l 
d’acide borique neutralis6 par l’addition de 0.05 ou de 0,l mol/l d’hydroxyde de sodium (pH 9,2 
respectivement 11). Les mesures potentiostatiques et intentiostatiques Btaient effectukes avcc un 
potentiostat Amel 551; les tensions Btaient mesur6es par rapport B une Blectrode de r6fBrence 
Hg/HgO prCpar6e avec la solution d’essai. 

Resultats. - a) Essais d @H 9,2. La fig. l a  reprksente une courbe typique de 
polarisation anodique du mangankse dam le tampon borate B pH 9,2. La tension 
de l’klectrode Ctait augmentke progressivement B partir de la valeur au repos, par des 
kchelons de 100 mV (50 mV au voisinage de la tension de passivation). Pour chaque 
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valeur de tension imposke, on mesurait, aprks une minute, le courant quasi-station- 
naire qui s’ktait Ctabli. 

La tension de corrosion du manganitse P pH 9,2 a une valeur d’environ - 1320 
& 10 mV vs Hg/HgO, ce qui correspond B une polarisation anodique de plus de 
300 mV par rapport B la tension d’kquilibre 

ELn,~n(oa)e = - 1648 mV us Hg/HgO 

Lorsqu’on applique une surtension anodique, le courant atteint rapidement une 
valeur d’environ 200 pA/cm2 et reste pratiquement constant, indkpendamment des 
variations de la tension, jusqu’8 - 400 mV. Cette partie de la courbe de polarisation 
correspond P une dissolution anodique active du manganhse avec la formation des 
cations Mn2+ dans la solution. 

Mn = Mn2+ + 2e- 

Etant donne la valeur relativement ClevCe du pH de la solution il faut Plgalement 
tenir compte de l’apparition possible d’ions complexes Mn(OH)+ qui peuvent rem- 
placer, au moins partiellement, les ions Mn2+: 

(1) 

Mn2+ + H,O =iMn(OH)+ + H+ (2) 

On observe aussi localement une prkcipitation de Mn(OH), gklatineux, non adhCrant 
P la surface de 1’Clectrode. 

Mn2+ + 2 H,O = Mn(OH), + 2 H+ 

Mn(OH)+ + H,O = Mn(OH), + H+ 

(3) 

(4) 

Dans ce domaine de tension l’agitation a un effet trits marquC sur la densit6 de courant 
(fig. 1, courbe b). 
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Fig. 1 .  Courbes quasi-stationnaires de polarisation anodique du naanganhe dans le tampon bopate: 
a) pH 9,2, b) pH 9,2, avec agitation, c)  pH 11. 
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A partir de - 400 mV commence une lente passivation de 1’6lectrode et c’est seule- 
ment aprbs plusieurs minutes que la densitC de. courant descend B 30 ,uA/cm2 B 
- 100 mV. Pour des tensions plus anodiques la densit6 de courant augmente de nou- 
veau d‘une manibre sensible et vers 700 mV dCbute le d6gagement d’oxygBne. 

Pour diterminer la nature de l’oxyde form6 A la surface lors de la passivation du 
mangansse, nous avons essay6 de mesurer la tension de Flade, en utilisant la m6thode 
classique d’autoactivation [lo]. La tension de l’blectrode 6tait portCe potentiostatique- 
ment A une valeur fixe et maintenue constante pendant plusieurs heures. Ensuite, le 
circuit potentiostatique Ctait interrompu et on enregistrait la variation de la tension 
en fonction du temps (fig. 2). Le d6croissement de la tension, d‘abord lent, devenait 
trbs rapide apr6s le passage d’un point d’inflexion ; ce point Ctait pris comme tension 
de Flade. 

0 4 8  44 48 52 
temps,sec.- 

Fig. 2 .  Ddtermination de la tension de Flade du manganase dans le tamn9on borate b pH 9,2: 
a) Epass  = - 275 mV, b) Epass = - 100 mV 

Nos essais ont port6 sur toute une sCrie de tensions de passivation en commenqant 
par Epass. = -400 mV mais la tension de Flade a pu Ctre dCterminCe seulement B 
partir de ED,,. = -275 mV. 

Les tensions de Flade obtenues varient dans des larges limites selon la tension 
et la dur6e d’oxydation; nous avons d6terminC par exemple: EF = -315 mV pour 
Epass. = -275 mV et EF = - 185 mV pour Epass. = - 100 mV (fig. 2a et b). Dans les 
deux cas, 1’Clectrode Ctait soumise A une oxydation de plus de 12 h. 

Toutes les valeurs de EF se situent entre la tension de formation de MnOOH, et 
celle de MnO, [ll]: 

Mn(OH), = MnOOH + H+ + e-, E = -480 mV (us Hg/HgO) 

MnOOH + (2 - x) H20 = Mn0,(OH)4-2x + H+ + e- 

(5) 

(6) 

E = 220 mV (us Hg/HgO) pour x = 1,90 

ce qui indique en tous cas la pr6sence de MnOOH A la surface du m6tal passif. L‘appa- 
rition de la tension de Flade est d’autre part conditionnee par la prbsence des cations 
Mn2+ dans la solution; en effet, eUe n’a jamais pu Ctre dCtermin6e dans le tampon 
borate A pH 11, oh la solubilit6 de Mn(OH), est nkgligeable. I1 semble donc quasi 
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certain que la tension de Flade ne peut pas Ctre attribuke ici B un Cquilibre entre deux 
oxydes ; nous pensons plutBt que l’activation du manganbse est contr6lCe dans ce cas 
par la cinCtique de rbduction d’un mdlange d‘oxydes supdrieurs comprenant notam- 
ment MnOOH par le mangangse mktallique. I1 faut ajouter B ce propos que le temps 
d’activation (jusqu’B ce que 1’6lectrode atteigne la tension de Flade) dCpend dc la 
tension de passivation - il Ctait par exemple de 3 sec. et de 48 sec. respectivement pour 
les courbes a et b de la fig. 2. 

Les informations ult6rieures sur le processus de passivation du mangankse ont CtC 
obtenues A partir cle courbes tensionltemps trades B courant constant (fig. 3). On - temps,min. 

riduction 20 10 

temps, min. - 
Fig. 3 .  Courbes intentiostatiques reprdsentant la formation et la rdduction des oxydes de nzangundse d 

PH 9.2; a) i = 100 p A/cm2, b) i = 500 pA/cm2. 

remarque que pour les faibles densit& de courant (courbe a) la passivation est prCc6dCe 
par un palier inclink dii B la formation anodique des cations Mn2+ I). Vers - 460 mV 
(us Hg/HgO) apparait une seconde riaction anodique, signalke par le cliangement de 
pente de la courbe E/t; le mCtal se recouvre progressivement d’un film passivant 
jauniitre, composC vraisemblablement dc MnOOH. On remarque en effet, que la 
tension de passivation co‘incide avec la tension d’kquilibre de la reaction (5). Pour les 
densitb de courant plus importantes, de l’ordre de 1 mA/cm2, le mangankse se re- 
couvre presque instantankment d’un film passivant constitu6 de Mn(OH), qui, par 
la suite, est transform6 en MnO,. La rdduction cathodique du film d’oxyde form6 
anodiquement ne permet de ricupCrer qu’une faible partie de 1’ClectricitC consommCe 
lors de l’oxydation. Cette partie devient plus importante si on effectue plusieurs 
cycles d’oxydation-rkduction (fig. 4). 

La courbe de r6duction est composde de deux branches, dont la seconde dCbute 
entre - 350 et - 400 mV. Cette valeur de tension, plus positive que celle correspondant 

1) La longueur de cette partie de la courbe depend d’une fa$on tr&s marquee de l’agitation de la 
solution. Les courbes prksentkes sur la fig. 3 ont Ctk obtenues en absencc d’agitation. 
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Fig. 4. 3 cycles consgcutifs deformation et de re‘duction des oxydes de mangandse Ci p H  9,2; 
i = 500pA/crna; - ler cycle; - - - 2Bme cycle; -.-.- 3Bme cycle. 

8. 1’Cquation (5), indique la formation probable de l’oxyde intermkdiaire Mn,O, 
(Mn20, - MnO). 

b) Essais h $H 11. L’kquation exprimant la solubilitk de Mn(OH), en fonction 
de pH [ll]: 

log [Mn2+] = 15,31 - 2 pH 

indique qu’k pH 11, contrairement au pH 9,2 les cations Mn2+ ne peuvent Ctre prksents 
en solution qu’en tr&s faible quantitk; [Mn2+] = lo-%’ mol/l. 

La courbe potentiostatique tension/courant (fig. 1, courbe c) reprisente dans ce 
cas uniqueinent les transformations k 1’Ctat solide, entre les oxydes de manganbse de 
valences diffkrentes. L‘agitation n’a d‘ailleurs aucun effet visible sur l’allure de la 
courbe. La tension de corrosion (environ - 900 mV DS Hg/HgO) est nettement dCplacCe 
vers les valeurs plus positives par rapport A celle observke A pH 9,2 et les courants 
anodiques quasi-stationnaires sont d’abord trbs faibles, de l’ordre de 10 ,uA/cm2. Ceci 
prouve qu’un film de Mn(OH), se forme 21 la surface de l’klectrode dcjk au moment de 
son immersion dans la solution, en absence d’un courant extkrieur. La formation des 
oxydes supkrieurs, qui se traduit par une augmentation de la densite de courant, 
dkbute ii partir d’une tension d’environ - 100 mV, mais les courants restent toujours 
infkrieurs A ceux observ6s k pH 9,2. Lcs courbes intentiostatiques tensionltemps 
(fig. 5) mettent en evidence deux paliers d’oxydation bien distincts, l‘un situe vers 
- 270 mV et l’autre, beaucoup plus long compris entre - 70 et 600 mV environ. Le 
premier de ces paliers est dCplack de plus de 200 mV dans le sens anodique par rapport 
8. la tension de la r6action ( 5 ) ,  qui selon Brenet et al. [ll] serait la seule possible dans 
ce domaine de tension. 

Compte tenu de la faible valeur de la densit6 de courant (50 pA/cm2) une surten- 
sion de l’ordre de 200 mV semble inhabituelle, mCme pour une reaction entre deux 

(7) 
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Fig. 5. Courbes intentiostatiques de forlnation et de riduction des oxydes de mangandse cipH 1 I ;  
a) i = 50 ,uA/cmZ, b) i = 100 pA/cm2 

phases solides. Une explication possible pourrait consister dans la formation d’un 
oxyde intermediaire manganique rnanganeux : 

Mn(OH), + 2 MnOOH = Mn,O, + 2 H,O (8) 

dont on connaft le caractbre fortement passivant [12]. I1 faut ajouter i ce propos 
qu’une diminution de la densit6 de courant apparait Cgalement sur la courbe ten- 
sion/courant (fig. 1, courbe c) dans le domaine de tension entre - 300 et - 100 mV. 

Le second palier incline de la courbe tension/temps (fig. 5) correspond A l’oxyda- 
tion de MnOOH en phase homoghe [13] suivant la &action (6). La quantitC d’Clec- 
tricitC consommCe dans ce stade de l‘oxydation, t r b  importante en comparaison du 
premier palier, laisse prCsager des rdactions secondaires entre MnO, form6 anodique- 
ment et le manganise mktallique de l’6lectrode. En effet, 1’6paississement de la couche 
de MnO, serait dans ce cas impossible, sans une reconstitution continue de MnOOH. 

La courbe cathodique (fig. 5), obtenue par l’inversion du sens du courant B la fin 
du cycle anodique, montre que la rCduction de MnO, conduit dans son stade final i la 
formation de Mn(OH),. La quantitC de charge Clectrique rCcupCr6e lors de la r6duc- 
tion cathodique atteint dans ce cas 70% de la charge initiale par rapport aux 20-30% 
A pH 9,2. 

Discussion. - Les rCsultats de nos mesures sont sensiblement differents de ceux 
obtenus par les auteurs qui ont utilisC d’autres milieux, particulibrement en ce qui 
concerne la rCversibilitC du systkme Mn(OH),/MnOOH/MnO,. 

En milieu neutre, par exemple, la rkduction cathodique du bioxyde de mangankse 
s’arrste au stade de Mn(III), probablement A la suite de la formation d’une faible 
quantitC de MnsO,. Un composC isostructural de ce dernier Mn,O, - ZnO est d’ailleurs 
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considkrk comme responsable du mauvais fonctionnement des piles du type Leclanche’ 
aux forts regimes de dCcharge. 

En milieu basique concentre MnO, peut &re dkhargk jusqu’au Mn(II), mais la 
rhoxydation est rendue impossible par la presence d’ions complexes Mn(0H);- et 
Mn(0H);- qui conduisent d la precipitation de Mn,O, - y inactif [14] [15]. 

Dans le tampon borate A pH 11, oh nous avons observk le comportement rCver- 
sible du systbme Mn(OH),/MnOOH/MnO,, la solubilitk de diffkrents oxydes de 
manganke est extr6mement faible et de ce fait les reactions d’oxydo-rkduction en 
solution paraissent improbables. La formation et la dCcharge de MnO, doivent &re 
ici considQkes comme une skrie de transformations A l’ktat solide, dans lesquelles le 
mangankse mktallique joue probablement un r81e important. En raison de la prCsence 
simultanke de diffkrents degrCs d‘oxydation du manganbe, les courbes Eli et E/t 
obtenues ne permettent pas des conclusions de caractbre quantitatif. Le rapproche- 
ment avec les donnkes thermodynamiques a pour sa part une valeur toute relative, 
surtout lorsqu’il s’agit d’une rkaction en phase homogirne de composition variable, 
comme dans le cas de la transformation de MnOOH en MnO,. La formation de l’oxyde 
intermkdiaire Mn,O,, probable lors de l’oxydation anodique du mangangse d pH 9,2 
n’a pas pu Ctre dCmontrCe d’une faqon indiscutable. A ce propos, les avis sont d‘ailleurs 
tr& partag6s; Brenet et al. [ll] par exemple excluent totalement la possibilitC de for- 
mation de Mn,O, par voie electrochimique en milieu aqueux tandis que Reylzaud [12] 
lui attribue l’arr6t prCmaturC de la rCduction cathodique de MnO,. 
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