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ABSTRACT. The electrochemical parameter for the exchange reac-
tion :

Ni + 6NH3 £ Ni (NH3)62+ + 2e-

were studied by means of the electrode system Ni/4N NH,,, 1N KCI, 0.1M
[Ni(NH3 ) 6 ] Cl, with KCI as supporting electrolyte the pH of the system
is about 12 and therefore the side reaction of hydrogen formation is
separated from the nickel deposition. From the dependence of concen-
tration of the Ni(NH3)s2+ -ions in the cathodic region the reaction
order was determined to 1 . Because of the small exchange current of
the system the separation of the of diffusion from exchange over-
voltage is easy . In the Tafel region a gradient of 60 mV/dec. was de-
termined for the deposition of Ni . This corresponds to a 2 electrons
transference process . The anodic dissolution of Ni also indicate a
gradient of 60 mV, but we suppose, that the mecanism dissolution
occurs throughout the formation of the intermediate Ni(OH)2, that
is rapidly dissolved by ammonia to the complex ion . Therefore the
anodic and cathodic reactions do not coincide exactly . Finally we
determined from both regions of the current-potential, curve the
electrochemical-kinetic parameters . The exchange current is , the charge
transfer coefficients a and (1-a) and the equilibrium potential E o .
The coincidence with dates from literature is good, because we de-
termined our dates and solid nickel electrodes .

RESUMEN. En el sistema Ni/NH 3 4N, KCI 1N, [Ni (NH,),] C12 0.1 M,
determinamos los parametros cineticos-electroquimicos en la reaccion
de intercambio .

Ni + 6NH3 - Ni (NH3) 62+ + 2e-
Por la utilizacion de KCI como electrolito soporte se disminuye la in-
fluencia del desprendimiento de hidrogeno en la reaccion de intercam-
bio del Ni. De Ta dependencia de la concentracion de los Tones Ni (II)
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se determine el orden de la reacci6n en el rango catodico ; obtenien-
dose un orden de reaccion igual a 1. Debido a que la corriente de in-
tercambio de este sistema es muy pequena es posible separar el sobre-
voitaie de difusi6n del sobrevoltaje de transferencia . La recta de Tafel
para el rango catodico tiene una pendiente de AE = 60 mV/dec lo cual
ester de acuerdo con una transferencia de 2e- para el proceso de
deposicion . La disoluci6n an6dica del Ni muestra tambien una pen-
diente de AE = 60 mV/dec, pero la reaccion ocurre a traves de la
formaci6n de Ni (01-1)2 el cual se disuelve en una reacci6n rapida
en forma de ion complejo de Ni, por tanto, la reaccion an6dica no
coincide exactamente con la reacci6n cat6dica . De ambas regiones
de la curva corriente-potencial se determin6 la corriente de inter-
cambio, los coeficientes de transferencia y el potencial de equili-
brio de la reacci6n . La coincidencia con datos de la literatura la
consideramos buena y queremos destacar que en nuestro caso se
trata de reacciones en electrodos s6lidos de Ni .

INTRODUCCION

La disolucion anodica y la deposicion catodica del Ni en electrolitos
amoniacales ocurren en lo esencial segun la ecuacion neta :

Ni + 6NH3 - [Ni(NH3)C,]'+ + 2e -

	

(1)

Debido a la pequena corriente de intercambio de este sistema, reportada
en la literatural,2 con valores de 'io = 10 -8 A/cm2 hasta io = 10-1o A/cm2 ,
se superpone a esa reaccion como reaccion colateral el desprendimiento
de hidrogeno segun la ecuacion siguiente :

2H20 + 2e

	

H2 + 20H-

	

(2)

Esta reaccion es segun Bockris y Watson3 , independiente de la concen-
traci6n de los Tones hidrogenos para pH > 8 . Estos resultados fueron
confirmados por Kaptsan y Jofa 4

Hemos demostrado en una publicacion anterio' que en un electrolito
que contiene amoniaco e Tones amonio el desprendimiento de hidrogeno
es funcion de la concentracion de amonio y amoniaco, ocurriendo segun
la reacci6n neta :

2NH4+ + 2e

	

H2 + 2NH3

	

(3)
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se ha demostrado que dicha reaccion ocurre tambien en otros metaless
(Sn, Zn, Pb) . En un trabajo anterior hemos demostrado que esa reaccion
ocurre como reaccion colateral en la deposicion catodica del Ni, habien-
dose determinado el orden de reaccion para dicho proceso 7 .

Para evitar la superposicion de la reaccion principal (1) y la reaccion
colateral (3) trabajamos a un pH mas alto (pH 12) usando KC1 1M
como electrolito soporte, podemos decir que determinamos los parame-
tros cineticos-electroquimicos de la reaccion (1) en este sistema :

Ni/0,1 M [Ni (NH3) s] Ch, 4 N NH3, 1 M KCl

Para la determinacion de los parametros cineticos-electroquimicos par-
timos de . la ecuacion fundamental de la cinetica electroquimica8 .

ex I
(1 - a)ZF 710)1 - ex

[
- aZF Yi0

J

	

4p

	

RT

	

p

	

RT

	

()

Dicha ecuacion contiene los parametros caracteristicos de la reaccion
de transferencia electroquimica .

i 0 corriente de intercambio
a y (1 - a) coeficientes de transferencia catodico y anodico

,~0 sobrevoltaje de transferencia .

La ecuacion describe totalmente la curva corriente-potencial para sobre-
voltajes de transferencia y es valida para electrodos de Tones metalicos
y electrodos redox .

Como la corriente de intercambio para el sistema Ni/Ni (II) es muy
pequena puede despreciarse el sobrevoltaje de difusion en el rango de
pequenas densidades de corriente de modo que los valores obtenidos
corresponden al sobrevoltaje de transferencia .

En este trabajo se determinan los parametros cineticos-electroquimicos
en la region de Tafel para el sistema Ni/Ni (H), NH3, KCl, la determina-
cion de los parametros del rango de equilibrio en sistemas redox de co-
balto han sido expuestos en otras publicaciones 9 .

El rango de Tafel esta caracterizado por el hecho de que a sobrevoltajes
mayores de 120 mV la corriente parcial opuesta i + o i- es despreciabse .
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En este rango de potencial de Tafel la densidad de corriente medida es
igual a la densidad de corriente parcial para la reacci6n de transferencia
en una Bola direcci6n, es decir :

i=i+ o i=i-

De la ecuaci6n fundamental de la cinetica-electroquimica
para las densidades de corriente parciales :

In i+ = In i o +
(1 - a) ZF 71.

RT

a~o
In i- = 1n io

		

ZF
- RT

Esa relation logaritmica entre densidadd de corriente y sobrevoltaje fue
descubierta empiricamente en el ano 1905 por Tafel 10 . De la pendiente
de la recta que se obtiene en un diagrama log i- sobrevoltaje (t o ) pueden
determinarse los coeficientes de transferencia a y (1 - a) . Por extrapo-
laci6n de las dos rectas hasta el potential de equilibrio (qo = 0) puede
determinarse log i 0 , y de ahi la corriente de intercambio del sistema .

El desarrollo te6rico que permite hallar los 6rdenes de reaccion ha sido
tratado en una publicaci6n anterior' .

PARTE EXPERIMENTAL

Este estudio se realiz6 en electrodos s6lidos de Ni . En la reaccion an6di-
ca trabajamos en ausencia de [Ni(NH3)01 C12 debido a que en el rango
de Tafel es despreciable la reaccion opuesta .

Como electr6lito soporte se utiliz6 en todos los casos una soluci6n 4M
NH3; 1M KCl, obtenida a partir de reactivos pA y agua bidestilada .

El [Ni (NH3) 6] Cl 2 se prepar6 de la forma usual" . El gran exceso de NH3
(4N) asegura tambien en soluci6n la formaci6n de complejos hexaminos
de Tones Ni (II) .

log K[Ni(Na3)61 ci 2 = 8.74
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Los experimentos se realizaron en ausencia de oxigeno, que interfiere
sensiblemente en el sistema estudiado . El oxigeno se elimino mediante
una corriente de hidrogeno que se obtuvo electroliticamente a partir de
una solucion de KOH al 15% . La corriente de hidrogeno se paso por la
solucion de trabajo a traves de una frita .

Se utilizo una celda de 5 bocas equipadas con una camiseta para termos-
tatar .

El electrodo de medicion fue un electrodo de disco rotatorio (EDR) de
Ni de 0.5 cm' rodeado de Teflon rotando a 15 r.p .s ., como contraelectrodo
se empleo una lamina de Ni . Ambos electrodos fueron construidos con
Ni de alto grado de pureza. Como electrodo de referencia se empleo uno
de Calomel saturado, conectado con la solucion mediante un capilar de
Haber-Luggin. Todas las mediciones fueron realizadas con un equipo
galvanostatico. Se trabajo con corrientes de 0 .1 a 10 mA que se obtuvo
de una fuente transistorizada de elevada resistencia que aseguro una
constancia de la corriente de -L 1% .

El potencial fue determinado con un milivoltimetro transistorizado
(Radelkis OP 201/2 R . P. Hungria) con un error de : AE = -L 1 mV.

El equipo fue calibrado antes de cada serie de mediciones con una celda
normal de Weston (fabricacion R.D.A .) .

El electrodo de estudio se pretrato de la siguiente forma :

a. Pulido con papel esmeril para eliminar los oxidos presentes .
b. Para mediciones catodicas se sumergio el electrodo con corriente

(i = 10 mA/cm2) en la solucion de estudio en ausencia de oxigeno,
que se elimino pasando previamente una corriente de hidrogeno du-
rante 30 minutos .

En el EDR de Ni se produce tambien hidrogeno por lo que se reducen la
mayor cantidad de oxidos ; segun Shumilova y Bagotski 12 se necesitan dos
horas para este proceso, en nuestro caso se realizo durante 30 minutos .
Segun Frumkin13 existen en la superficie del Ni oxidos que son inactivos
electroqufmicamente y por tanto no es posible reducirlos .
Durante este pretratamiento del electrodo el potencial varia con el tiem-
po deplazandose en sentido mas negativo y se alcanzaron potenciales de
- 1500 mV (v.s . ECS) en ausencia de Ni (II) en solucion .
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Con'el electrodo asi pretratado obtuvimos la curva catodica corriente-
potencial para']a formacion de hidrogeno, despues se anadio una cierta
cantidad de [Ni(NH3)s] C1 2 y se electrodeposito Ni durante 15 minutos
con una densidad de corriente de 10 mA/cm 2 . Posteriormente se obtuvo
la curve corriente-potencial catodica realizandose siempre de corriente
mayores a menores .

c. Para las mediciones anodicas se pretrato el electrodo previamente pu-
lido con una densidad de corriente de 1 mA/cm 2 , to que fue posible
aumentando la corriente paulatinamente hasta alcanzar dicho valor .
Con esta densidad de corriente se disuelve ci Ni anodicamente y des-
pues de 5 minutos se alcanza un potencial constante; pero como con
el paso de la corriente aumenta la rugosidad de la superficie del elec-
trodo este pretratamiento se realiza en un minimo de tiempo .

Una vez pretratado el electrodo se obtuvo inmediatamente la curva co-
rriente-potencial anodica y se observo una buena reproduciibilidad
(AE _ ~- 1 mV) .

Todos los experimentos se realizaron a una temperatura de trabajo de
25 -L 1•C .

RESULTADOS Y DISCUSION

Ran go catodico
Desprendimiento de Hidrogeno. El sistema estudiado Ni/4N NH3, 1N KC1
(pH =-11 .9) tiene la ventaja de que el desprendimiento de hidrogeno
no influye,en el proceso de deposicion del Ni. Para confirmar esto rea-
lizamas primeramente la curva i - E con electrolitos soporte, sin adicion
de Ni(II) obteniendo la curva (1) de la Fig . 1 la que consta de dos re-
giones: En el rango superior posiblemente entra el hidrogeno en A Ni
solido variando la'superficie del metal y con eso tambien la cinetica de
descarga, por'lo que aumenta el sobrevoltaje del hidrogeno ; la recta de
Tafel quee se encuentra en esa region tiene una pendiente de AE = 130
{5 mV. En la region entre 1 y 2 mA/cm2 se observa una zona de transi=
cion y posiblemente comienza en esa zona la desorcion de hidrogeno .

En la region entre 0.1 y 1 mA/cm2 continua la desorcion de hidrogeno
como reaccion colateral a la reaccion de descarga de hidrogeno ; para
esta region de Tafel se obtiene una pendiente de AE= 150 mV.'-



La curva (2) de la Fig . I muestra la curva i - E despues de la adici6n
de [Ni(NH3)6] Cl2 hasta 0.1 M observandose un sobrevoltaje -alrededor
de 150 mV menor. Con esto podemos confirmar que ambos procesos, el
desprendimiento de hidr6geno y la deposicion .del Ni, no interfieren, en
un resultado obtenido anteriormente por'mediciones couloinetricass .

(MA/c4)
1o-
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Fig. 1 . Curvas i-E cat6dicas en el sistema Ni/4M NH 3 , IM KO, X M [Ni(NH3) a ]
CI, : . 1 . x = 0: Formaci6n de H ._ 2 . . x = 0 .1 : Deposid6n de Ni .

Deposition del Ni

Para la determinaci6n del orden de reacci6n con respecto a los ions
Ni(II), variamos la concentraci6n de Ni por adiciones de [Ni(NH3)o3 C12
solidos a la solucion en un rango de concentraciones de 0.02 a ,0.14 M,
despues de cada adicion se deposit6 Ni durante 10 _a ,15 minutos a una
densidad de corriente de 10 mA/cm2 y a continuaci6n se determin6 la
curva i - E, los resultados se muestran en la Fig . 2 .

En soluciones 0.02 M en [Ni(NH3)s1 Cla se observa una desviaci6n de
la recta por encima de-2 mA/cm7 en mayor grado que en las restantes
soluciones debido a la influencia considerable de la difusion .
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Fig. 2. Curvas i-E para la deposici6n del Ni en dependencia de la concentracidn

En la region de densidades de corriente de 2 a 0 .6 mA/cm2 se observa una
recta cuya pendiente es AE = 60 -!- 2 mV. A densidades de corriente
menores se observan desviaciones de la recta cuya causa es la formacion
de hidr6xido de Ni y el desprendimiento de hidrogeno en este .

En concentraciones altas de Ni(II) disminuye Ia influencia de la difu-
si6n y aumenta la de la transferencia . La pendiente de todas las rectas
es igual y de 60 mV .

Para la determinacion del orden de reaccion con respecto a los ions de
Ni se tomaron los valores de corriente a on potencial constante (-1220
mV v.s. ECS) y se plote6 log i contra log [Ni (II) ] obteniendose una
ifnea recta . (Fig . 3) .

De la pendiente :

log i_

	

_
log CN ag2

		

- ZNi>C - 0.9

CNH3, E

de Tones Ni(II) en soluciones 4M NH 3 ; 1M KCI y : 1 . 0.02 M [Ni(NH3 ) s ] C12 ;
2 . 0.06 M [Ni(NH 3 ) g ] C12; 3. 0.10 M [Ni(NH3 ) e ] C1 2 ; 4 . 0.14 M [Ni(NH3 )s] C12 .



se obtiene el orden de reaction con respecto al Ni : ZNI,c = 0.9

Considerando que trabajamos con concentraciones en lugar de con acti-
vidades parece justificado el valor del orden de reacci6n obtenido para
el Ni, el lugar de 1 .

(MA/CA
10
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402 406 40 414 Ni(NH 3 ) 6 CI z

Fig. 3. Relaci6n entre i y la concentraci6n de Ni(II) para la determinaci6n del
orden de reacci6n a potencial constante E = -1220 mV. Soluci6n 4M NH 3 ;

1M KCI; XM Ni(II) .

Region anodica

El rango anodico en que tiene lugar la disoluci6n activa del Ni ester
limitado por la formaci6n de 6xidos y la siguiente pasivaci6n del metal .

Segun los datos de Gromoboy y Shreir14 existen 4 6xidos de Ni . Segan
nuestros estudios se forman los 6xidos Ni(OH)2 y Ni304 en el rango
activo del Ni mientras que el Ni 203 con un potential de :

Exi/Ni2o 3 = 0.67 - 0.059 pH

	

(6)

puede considerarse como 6xido de pasivaci6n .
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En este trabajo queremos solo explicar brevemente y calcular el poten-
cial para la formacion del Ni(OH)2 . Segun Gromoboy y Shreir14 es
valida la siguiente relation entre el potential y el pH .

E.,=is'(oH)2 - 0.11 - 0.059 pH

Con on pH de 11 .9 se calcula un potential de -837 mV (v . s . ECS) para
la formacion del Ni(OH)2 .

- (mA/cm2)

0,1

-800

	

-750

Fig. 4 . Curva i-E para la disolucion an6dica del Ni. Solution 4M NH :, ; IM KCI ;
M Ni(II) .

En este trabajo las determinaciones se realizaron en la region que corres-
ponde al rango de potential en el cual existe el Ni(OH)2 . A un potential
de E _ -637 mV (v.s . ECS) empieza el rango de existencia del N604-
El resultado de nuestras mediciones (Fig. 4) da una pendiente de
AE = 61 £ 1 mV; segun nuestra opinion tiene lugar la formacion del
Ni(OH) 2 en este rango de potenciales mediante la reaction siguiente :

-650 V(ECS)

(7)

Ni + 2(OH)- - 2e -> :Ni(OH) 2

	

(8)
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este proceso determina el potencial, pero el amoniaco como acomplejante
reacciona rapidamente segun :

Ni (OH) 2 £ 6NH3 -> Ni (NH,), + 20H-

disolviendo el hidroxido en una reacci6n quimica posterior a su forma-
cion; siendo esta la causa de la actividad del Ni en la region anodica .

Como se espera, la tendencia de disolucion del Ni aumenta con la con-
centracion de amoniaco; resultados mas detallados y la bibliografia
correspondiente seran reportados en una publication proxima .

Determination de la Corriente de Intercambio, del Potencial
de Equilibrio y de los Coeficientes de Transferencia

Ploteando las regiones de transferencia anodicas (sin Ni) y catodica
(0.1 y 1 M en Ni (II) en un grafico de log i vs E pueden determinarse
los parametros cineticos electroquimicos .

a . Los coeficientes de transferencia se obtienen directamente del gra-
fico ya que para ambas regiones anodica y catodica se encontro una
pendiente de" AE = 60 £ 2 mV ; de ahi resulta :

a=1-a=0.5

b. La corriente de iniercambio para una Cs." de 0.1 M, se obtiene por
extrapolation de anlbas rectas, resultando de :

= 1 .4 X 10-s A/cm2

c. Para el potencial de equifibrio en la solution NH3 4N se obtiene un
valor de E _ -916 £ 3 mV.V (vs ECS) . El potencial de equilibrio 16
calculado segun la ecuacion de Nernst con un potencial normal
E• = -490 mV fue : E = -892 mV (vs ECS) .

La diferencia de aproximadamente 20 mV entre los resultados teoricos
y experimentales en estas condiciones, es decir, trabajando en electrodos
sOli4os nos parece satisfactoria,

215

(9)
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Una cierta inseguridad en el valor del potencial de equilibrio, asi como
en el valor de la corriente de intercambio viene dada por la reaccion
anodica :

Como hemos expuesto en el epigrafe region anodica, a potenciales mas
positivos que E = -837 mV la disolucion anodica ocurre a traves del
Ni(OH)2 segun las ecuaciones 8 y 9 .
Como se muestra en la Fig . 5 se encuentra un potencial mas negativo
que E = -837 mV en el rango de densidades de corriente de 10_ 7 a
10-8 A/cm 2 por lo que es dificil realizar mediciones experimentales en
este rango de corriente . Esto significa que la reaccion (1) solo ocurre
en el rango de potenciales hasta E -837 mV; un cambio en el meca-
nismo de la reaccion pudiera ser la explicacion para la diferencia de
potenciales de aproximadamente 20 mV.

(A /cm2 )

Fig. 5. Curvas i-E anodica y catodica para la determinacion de los parametros
cin4ticos-electroquunicos, Solucion 4M NH s ; IM KCI; M Ni(II) .
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Para el calculo de la constante de velocidad electroquimica (k.) se utifiz6
la concentraci6n de trabajo 0 .1 M en [Ni(NH3)61C12.

io = nF ks C01- a . Cred

	

(10)

ks = 7.25 X 10-12cm s-1

y la constante de velocidad standard (ks) obtenida fue :

kg = 1 .75 X 10-11cm „ s-1

El orden de la constante de velocidad standard hasta ahora s6lo ha sido
calculado para la parte an6dica o cat6dica y en electrodos de amalgama
de niquel2i. En este trabajo se ha determinado en los dos rangos de
la curva i-E : an6dico y cat6dico, y ademas en electrodes s6lidos de Ni .
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