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Resumen

Resumen

Uno de los mayores problemas que ha de afrontar con urgencia la sociedad actual es
el cambio climético. En su mayor parte, este cambio se debe al modelo de progreso
econémico y tecnoldgico de la sociedad, sostenido principalmente por el uso de
combustibles fosiles como fuente de energia. El actual modelo energético esta basado en
la combustion de dichos combustibles fosiles, es decir el carbon, el petréleo y el gas
natural, lo que conlleva la emision de gases de efecto invernadero ademés de otros
contaminantes nocivos (6xidos de nitrégeno, 6xidos de azufre, particulas, etc). Este tipo
de fuentes de energia, ademas de ser contaminantes, tienen un problema afiadido y es que
son finitas, es decir, eventualmente se agotaran. Esto genera y generard conflictos
geopoliticos con el fin de asegurar el suministro de estas fuentes de energia. Es por ello
gue la transformacién de este modelo despierta un gran interés social hoy en dia. Dicha
transformacion pasa por una decarbonizacién de la economia, apoyada en la
implantacion de las energias renovables y limpias (sin emisiones de gases de efecto
invernadero) capaz de garantizar el nivel de servicios que necesita la sociedad para su
desarrollo. Se espera que a medio plazo las energias renovables puedan ser dominantes
en ciertos sectores como el del transporte por carretera, uno de los mayores emisores de
CO, a la atmésfera. Tanto la UE, como diversas agencias energéticas a nivel mundial,
han identificado las tecnologias electroquimicas como las tecnologias con mayor
potencial para lograr la descarbonizacion del sector energético mediante la electrificacion
del mismo. Entre las tecnologias electroquimicas de interés se encuentran las baterias, los
electrolizadores y las pilas de combustible. Las pilas de combustible son dispositivos que
generan trabajo eléctrico a partir de la diferencia de potencial generada al enfrentar dos
reacciones, una de oxidacién y una de reduccion. El etanol es un combustible ideal para
las pilas de combustible ya que tiene una alta densidad energética, no es toxico, es
facilmente almacenable y transportable, y puede ser obtenido a partir de residuos
lignocelulésicos o de residuos solidos urbanos, lo que le convierte en un combustible de
segunda generacién. En una pila de combustible alimentada por etanol (DEFC de sus
siglas en inglés Direct Ethanol Fuel Cell), el etanol se oxida en el &nodo en presencia de
un electrocatalizador generando diversas especies oxidadas y liberando hasta 12

electrones por molécula de etanol. En este contexto, los estudios sobre la reacciéon de



Resumen

electroxidacion del etanol y el disefio de electrocatalizadores altamente activos y
eficientes para la misma son de gran relevancia en la actualidad.

En la actualidad, los catalizadores més activos para la electroxidacion del etanol y,
por tanto, los empleados como &nodos en DEFCs estan basados en nanoparticulas de Pt
soportadas sobre carbono. Como consecuencia, y debido a su elevado precio, alrededor
de la mitad del coste de una celda de combustible se debe al uso del catalizador. Sin
embargo, aunque el Pt sea el electrocatalizador méas activo para la reaccién de
electroxidacién del etanol, no existe un adn un catalizador 6ptimo para dicha reaccion, lo
gue impide una mayor implantacion de las pilas de alimentacion directa de etanol (o de
alcoholes en general). Por una parte, la electroxidacion completa del etanol esta impedida
incluso usando Pt como catalizador ya que la ruptura del enlace C-C no es la ruta mas
favorecida en las condiciones tipicas de reaccion. Esto hace que la eficiencia de las pilas
de etanol directo sea mucho menor que la eficiencia maxima teérica. Ademas, el
catalizador se envenena facilmente por la presencia de especies adsorbidas, tipicamente
C1, lo que conlleva la generacion de sobrepotenciales de reaccion y, por tanto, menores
eficiencias. Con objeto de evitar, o al menos minimizar dichos efectos, es necesario
disefiar catalizadores mas eficientes para la EOR. Para ello es imprescindible conocer y
comprender el mecanismo de reaccion de la EOR, asi como la naturaleza de los
intermedios y los productos de reaccidn, asi como su evolucion con el potencial. Con
este proposito, en los Gltimos afios se han realizado estudios de la electroxidacion del
etanol usando técnicas espectro-electroquimicas in situ que permiten monitorizar la
evolucion de los productos y de la superficie del catalizador durante la reaccion de
electroxidacion del etanol en funcion del potencial de trabajo y de la naturaleza del
electrocatalizador. De entre dichas técnicas, las mas desarrolladas son la espectroscopia
infrarroja in situ por transformada de Fourier acoplada a una celda electroquimica (EC-
FTIR) y la espectrometria electroquimica diferencial de masas (DEMS).

Asi, dichos estudios han detectado que durante la EOR en medio acido el
mecanismo de reaccion pasa por diferentes rutas, dando lugar a intermedios y productos
C1 (generados a partir de la ruptura del enlace C-C) y C2 resultantes de la oxidacion
parcial del etanol. Algunos de estos intermedios envenenan la superficie del Pt, ocupando
los sitios activos e impidiendo la oxidacion de nuevas moléculas de etanol. El intermedio

de reaccion mas reconocido y que actia como veneno para el Pt es el CO adsorbido
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(COggs), que sblo puede ser oxidado a potenciales altos, lo que genera un elevado
sobrepotencial durante la EOR disminuyendo la eficiencia de la reaccién. Existe cierta
controversia en la literatura sobre la naturaleza de las especies intermedias formadas
durante la EOR en medio &cido con el Pt como catalizador. Pese a que en general se
reconoce que los productos mayoritarios de la EOR son el acetaldehido (AAL), el acido
acético (AA) y en menor medida el CO,, el mecanismo de reaccion no esta claro. La
mayor parte de trabajos relativos a la electroxidacién del etanol sugieren que la ruptura
del enlace C-C ocurre a potenciales altos tras la formacion de especies acetilo. Sin
embargo, recientemente, algunos autores (entre ellos los autores de las publicaciones que
han dado lugar a la presente tesis doctoral) han propuesto, a partir de evidencias
espectroscopicas, que la ruptura del enlace C-C ocurre directamente sobre la superficie
del Pt a potenciales bajos. Con el fin de mejorar la selectividad hacia la formacién de
especies C1 durante la EOR, aumentar la resistencia al envenenamiento y por ende
aumentar la eficiencia de las pilas alimentadas por etanol y lograr que sean
econdémicamente competitivos, es necesario disefiar catalizadores con una baja carga de
Pt (o metales nobles). La estrategia generalmente empleada para lograr dicho objetivo es
el uso de catalizadores bimetalicos PtM (M=Ru, Sn, Ni Mo, Co, Au...) o bien
reemplazar directamente el Pt por otros metales como el Pd. Estas aproximaciones se han
sido objeto de estudio a lo largo de la presente tesis, y los resultados mas relevantes se
discuten en la misma.

Esta tesis se centra en el estudio de la electroxidacion del etanol, utilizando para tal
proposito diferentes catalizadores basados en nanoparticulas de Pt (mono y bimetalicas)
y de Pd soportadas en carbono (se han estudiado también otros soportes, pero los
resultados no se han incluido en la presente tesis) tanto comerciales, como sintetizados
en el laboratorio. Para conocer la estructura y morfologia de los catalizadores utilizados y
sintetizados en esta tesis se han utilizado diversas técnicas de caracterizacion tales como
la difraccion de rayos X (DRX) en polvo, la espectroscopia infrarroja por transformada
de Fourier de reflectancia difusa (DRIFTS), el anélisis térmico gravimétrico (TGA), las
microscopias electronicas de barrido (SEM) y de transmision (TEM), la energia
dispersiva de rayos X (EDX) y la espectroscopia fotoelectronica de rayos X (XPS). La
combinacion de dichas técnicas ha permitido determinar la estructura, morfologia y

composicion de los catalizadores, tanto a nivel masico como a nivel superficial.
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Una gran parte de la presente tesis se ha centrado en la identificacion de la
naturaleza de las especies formadas durante la EOR (adsorbatos del etanol) en la
superficie de los diferentes catalizadores y en los diferentes electrolitos (acido, neutro y
alcalino) estudiados, asi como los intermedios de reaccion y los productos finales de la
misma. Para ello, se han utilizado diferentes técnicas electroquimicas como la
voltametria ciclica (CV) o la cronoamperometria, a las que se ha acoplado la
espectroscopia infrarroja in situ por transformada de Fourier. Ademés, una de las
novedades que presenta la tesis respecto a esta técnica, es la combinacion de
experimentos realizados en electrolitos con H,O y con D,O concluyendo que la correcta
interpretacién de los resultados es posible sélo tras realizar los experimentos en ambos
electrolitos. El uso de electrolitos basados en agua deuterada (D,O) ha permitido eliminar
la presencia de las fuertes bandas de vibracion del H,O que aparecen en los espectros IR
alrededor de 3500 cm™ y 1600 cm™, solapandose con las bandas caracteristicas de
especies intermedias objeto del estudio. El uso de D,O en el electrolito hace que la
posicién de dichas bandas se desplace hacia menores nimeros de onda lo que si bien
evita el solapamiento con algunas bandas, genera al problema del solapamiento con otras
bandas como las correspondientes a las especies CO adsorbidas y al CO, en disolucion.
Estas bandas pueden apreciarse claramente en los espectros IR recogidos en H,O, por lo
gue es necesario recoger los espectros de IR en ambos electrolitos.

En la primera etapa de la presente tesis doctoral, se han estudiado las reacciones de
electroxidacion de etanol y de acetaldehido en Pt/C en electrolitos acidos HCIO4/H,0 y
HCIO4/D,0. Con objeto de identificar con precision las especies formadas durante ambas
reacciones, estas se han estudiado mediante el uso de espectroscopia FTIR in situ. Los
resultados mostrados revelan que el etanol se adsorbe en Pt a bajos potenciales en una
serie de pasos de deshidrogenacion que conducen a la formacion de una especie n2-
acetaldehido previa a la ruptura de su enlace C-C, que tiene lugar a potenciales
superiores a 150 mV. A potenciales de aproximadamente 220 mV, el Pt esta cubierto
superficialmente por especies de C1l (COus Y CHyags), 10 que impide la adsorcion de
nuevas moléculas de etanol. A potenciales méas altos, cuando la superficie del Pt nuclea
especies OH,gs, el CO,4 Se oxida a CO,, lo que libera sitios Pt para la adsorcion y
oxidacion de etanol. Sin embargo, debido a la presencia de especies de OH,g, a estos

potenciales la oxidacién del etanol a &cido acético es el camino de reaccion mas
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favorecido. Por el contrario, durante la electroxidacién de acetaldehido (AOR), el enlace
C-C de esta molécula se rompe a potenciales tan bajos como 50 mV, lo que conduce a la
formacion de una capa completa de especies adsorbidas de COus Y CHyas €N la
superficie de Pt. Por ultimo, los espectros IR recogidos en electrolito &cido que contiene
D,0 no muestran ninguna banda a 1630 cm™, banda tipicamente asociada a la formacion
de especies acetilo y por lo tanto generalmente propuesta como especie intermedia de la
ruptura del enlace C-C. Sin embargo, esta banda es también caracteristica del H,O del
electrolito lo que genera incertidumbre en su asignacion. La no observacion de dicha
banda en los experimentos llevados a cabo en esta tesis doctoral durante la
electroxidacion del etanol en D,O cuestiona la propuesta de la participacion de las
especies acetilo en la ruptura del enlace C-C y la propia existencia de dichas especies.

Existe otro tipo de pilas de combustible de alimentacion directa de etanol que son
las pilas de combustible alcalinas (AFC) o pilas de combustible de intercambio anidnico
(AEFC) en las que iones hidroxilo (OH) son los responsables de la conductividad iénica.
De esto se desprende que dichas pilas funcionan a altos valores de pH, y que por tanto la
reaccion de electroxidacion de etanol tiene lugar a dichos valores de pH. Uno de los
principales motivos de desarrollo de estas pilas es el hecho de que la cinética de las
reacciones de electroxidacion de etanol (y de reduccion de oxigeno) es méas répida en
medio alcalino (en realidad este efecto no es del todo cierto, lo que ocurre es que en
medio alcalino existen mas metales capaces de catalizar dichas reacciones con una
cinética comparable a la del Pt, que es el metal de referencia en medio acido). Como
desventaja las AFC presentan como requisito imprescindible una membrana de
intercambio de hidroxido con una alta conductividad de OH". Sin embargo, dichas
membranas son, al menos hasta la fecha, quimica y mecanicamente mas inestable que sus
homologas de intercambio proténico. Aun asi, este tipo de pilas es objeto de estudio y
cada vez cobra mas importancia en la literatura. Sin embargo, los estudios dirigidos a
identificar las especies de la EOR en medio alcalino son muy escasos en la actualidad y
la mayor parte de ellos se basa en los resultados obtenidos en medio &cido.

En la presente tesis, se ha estudiado la electroxidacion del etanol en electrolitos
alcalinos  espectroscopia infrarroja acoplada electroquimica usando diversos
electrocatalizadores, generalmente Pt y particulas bimétalicas PtM donde M son metales

oxofilicos (M = Ru y Sn), en concreto PtRu/C y Pt;Sn. Para identificar la evolucion de

\1



Resumen

las especies formadas durante la EOR, se han recogido espectros infrarrojos en
electrolitos KOH/H,0 y KOD/D,0. Mientras que los estudios electroquimicos muestran
un rendimiento catalitico diferente para la EOR sobre los tres catalizadores en términos
de potencial de inicio (Eqnset) Y densidad de corriente, especialmente a bajos potenciales,
los espectros de IR muestran que la adsorcion de etanol en la superficie de los
catalizadores Pt/C, PtRu/C y Pt;Sn tiene lugar a potenciales bajos. En concreto, los
espectros de IR realizados en D,O muestran que, a potenciales altos, las especies C2 son
resultado de la oxidacion parcial de etanol a acetatos, siendo la principal especie
detectada con todos los catalizadores, con bandas caracteristicas a 1410 cm™ y 1550 cm™.
Ademas, y contrariamente a la mayor parte de la bibliografia existente en este tema, los
resultados presentados en esta tesis revelan que la ruptura del enlace C-C ocurre a
potenciales muy bajos de 20 mV. Pese a tratarse de un electrolito alcalino, a medida que
transcurre la reaccion, el entorno del catalizador se acidifica y se observan acetaldehido y
acido acético (especies C2 tipicamente formadas durante el EOR en electrolito acido).

En el contexto de las DEFC en medio alcalino y con el objetivo de reducir la
cantidad de Pt usado en el &nodo, se abren nuevas posibilidades usando otros metales de
transicibn como catalizador. En concreto, los catalizadores basados en Pd estan
atrayendo mucha atencion como catalizadores alternativos para la electroxidacion de
etanol en medios alcalinos y, en consecuencia, se han publicado recientemente estudios
que utilizan Pd como electrodo anddico en DEFC, donde algunos autores incluso
proponen que el Pd/C es mas activo que el Pt/C para la EOR en electrolitos alcalinos. Si
bien es verdad que de manera similar al Pt, el Pd también se encuentra a niveles
extremadamente bajos en la corteza terrestre, tener un nuevo metal de caracteristicas
similares al Pt, y de similar actividad como electrocatalizador, podria ayudar a cubrir la
demanda, disminuyendo el coste de los electrodos y, por lo tanto, el coste total de los
dispositivos DEFC. Como ya ocurre con el Pt, cobra importancia de manera crucial
optimizar el rendimiento del Pd como electrocatalizador para EOR. Los estudios de EOR
con Pd son mas escasos que con Pt, y la mayor parte de la bibliografia existente acerca
de nanoparticulas de Pd soportadas sobre carbono, sugiere que la EOR en electrolito
alcalino sigue una via de reaccion similar a la del &cido, produciendo acetatos junto con

una fraccién menor de CO, (formando carbonatos al tratarse de un medio alcalino).
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En esta tesis, se propone la sintesis de nanoparticulas de Pd variando su morfologia,
consiguiendo una estructura de Pd nanosheets en 2D, con el objetivo de aumentar el area
electroactiva del catalizador, mejorando asi su actividad en la EOR. Los Pd nanosheets
se sintetizan mediante un método quimico simple y se consiguen nanoparticulas de Pd
con un tamafio lateral de 5 nm, exhibiendo una morfologia 2D en la que los &tomos de Pd
se exponen preferentemente en la superficie del catalizador, preferencialmente en las
caras 111. Como resultado, las nanoparticulas de Pd exhiben una actividad catalitica muy
alta para la electroxidacion de etanol en electrolitos alcalinos, superior a la de las
nanoparticulas comerciales de Pd. Los estudios electroquimicos revelan que el area
electroactiva (0 ECSA de las siglas en inglés de ElectroChemical Surface Area) de
catalizador, calculada por la carga del pico de reduccion de éxidos, puede variar segun el
potencial de inversion al que se lleven las CV. Para asegurar que el ECSA recogida es
correcta, y por comparacion de areas por analisis de técnicas fisico quimicas, se
determina que el potencial de inversion 6ptimo al que el area electroactiva calculada por
carga dada por la capa de Oxidos de Pd, es 1400 mV. Una vez escogida la ventana de
potencial, los estudios de espectroscopia infrarroja in situ realizados durante la EOR para
este catalizador revelan que la ruptura del enlace C-C del etanol tiene lugar en la
superficie de las nanoparticulas de Pd a bajos potenciales (30 mV) ya que se observa la
formacion de una banda a 1392 cm™, lo que indica que se forman carbonatos en la
superficie al potencial de referencia. Sin embargo, a potenciales mas altos, la formacion
de especies parcialmente oxidadas, tipicamente acetatos, con sus bandas caracteristicas a
1410 cm™ y 1550 cm™, es el camino de reaccién preferida.

Por tanto, con los resultados de buena actividad obtenidos a partir del catalizador de
Pd y los catalizadores bimetalicos de Pt en medio alcalino, en este trabajo se lleva a cabo
un método facil de sintesis de nanoparticulas de Pd, PdRu y PdNi soportadas en carbono,
y un estudio comparativo de su comportamiento catalitico para la EOR en medio
alcalino. La adicion de metales como Ru o Ni aumenta la oxofilicidad de la superficie de
Pd, resultado que se puede observar en el desplazamiento de los picos de reduccién de
Oxido de Pd. Como consecuencia, el Eq: de la EOR se desplaza a valores menos
positivos en los catalizadores bimetalicos. La naturaleza y evolucién de las especies
formadas durante la reaccion sobre los catalizadores en estudio ha sido una vez mas

estudiada usando espectroscopia infrarroja in situ en electrolitos H,O y D,0O. Los
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resultados presentados en este trabajo demuestran que la escision del enlace C-C de
etanol tiene lugar en la superficie de Pd/C y PdRu/C y PdNi/C a potenciales de 30 mV.
Sin embargo, a potenciales superiores a E > 400 mV, una vez méas los acetatos son las
principales especies formadas durante la electroxidacion de etanol.

Tradicionalmente, las reacciones electroquimicas se han estudiado en medio acuoso
usando una (relativamente) elevada concentracion de electrolito, bien protones o bien
grupos hidroxilo. Esta idea general es aun mas relevante en el estudio de las reacciones
de electroxidacion de alcoholes. Como se ha visto a lo largo de esta memoria, esto se
debe principalmente a la posibilidad de usar el etanol como combustible en pilas de
combustible de intercambio proténico (PEMFC) o aniénico (AFC), que son las mas
desarrolladas en la actualidad. EIl progreso creciente en los microdispositivos hace que
las micropilas de combustible sean atractivas en términos de operacién, ya que pueden
trabajar siempre que el combustible sea suministrado. Por lo tanto, se espera que las
micropilas encuentren un nicho de aplicacion en dispositivos electrénicos portatiles
(ordenadores y teléfonos moviles). Si bien los estudios para el camino de reaccion de la
EOR mediante técnicas de espectroscopia in situ en medio neutro son practicamente
inexistentes, recientemente se han publicado estudios sobre pilas de combustible que
trabajan en medio neutro para la reaccion de evolucion de hidrogeno (HER) con
catalizadores de Pt.

Es por esto que, en el &mbito de esta tesis, se ha prestado interés en realizar estudios
para la EOR en medio neutro, de la cual apenas existen datos. A lo largo del desarrollo
de este trabajo, y como novedad, destaca el uso de electrolito en D,O para estudios
infrarrojo in situ, aplicacion que merece una mencion especial. En este trabajo se han
realizado estudios electroquimicos y de FTIR in situ de electroxidacion de COg.s Y
acetaldehido en medio neutro, como posibles intermedios de la EOR sobre Pt/C y
estudios de EOR en medio neutro sobre Pt/C y PtRu/C. Los resultados obtenidos
muestran como el Pt/C es activo para la electroxidacion de CO,q4 Y AOR, y cdmo ambos
catalizadores son activos para la EOR. Ademas, los estudios de FTIR muestran como el
CO se adsorbe sobre la superficie del catalizador y se oxida a CO, a partir de los 500
mV, potenciales un poco mas positivos que en acido (E > 400 mV) o alcalino (E > 300
mV), lo que indica que la nucleacién de especies OH™ es més tardia. EI AAL en Pt/C es

oxidado en su mayor parte a acido acético, pero también rompe el enlace C-C, dando



Resumen

lugar a CO4. En este caso, no lo hace a potenciales tan bajos como 50 mV, como ocurre
en medio &cido. Por ultimo, la EOR en Pt/C rompe el enlace C-C formando CO.y Y, a
potenciales relativamente bajos, también especies acetilo, las cuales no se apreciaban en
medio &cido. A potenciales comprendidos entre 400 mV y 800 mV el Pt/C forma AAL vy,
a potenciales E > 800 mV, el producto mayoritario es AA. En PtRu/C la EOR a
potenciales bajos (por debajo de los 300 mV) presenta la ruptura del enlace C-C,
formando carbonatos a E <300 mV, CO. y COg. Por encima de este potencial (300 mV)
y para potenciales E > 700 mV, el producto principal es AAL.

A partir de los trabajos realizados en la tesis se concluye que los catalizadores
basados en Pt, tales como Pt/C, PtRu/C y Pt3Sn son muy activos para la electroxidacion
de etanol en medios 4cido, alcalino y neutro. Por otra parte, se ha comprobado que los
catalizadores basados en Pd poseen una actividad comparable a la de los catalizadores
de Pt en medio alcalino. La reaccion de electroxidacion de etanol no sélo esta controlada
por el catalizador, sino también por el electrolito. Asi, parametros como el potencial de
inicio de la reaccién (Eqnser) Y la naturaleza de las especies formadas durante la misma
dependen del pH de trabajo. En cualquier caso, e independientemente del pH del
electrolito, la presencia de metales oxofilicos en el catalizador favorece la via de la
oxidacién parcial del etanol hacia productos de dos dtomos de carbono, principalmente
acido acético (acetatos). Por otra parte, la ruptura del enlace C-C se produce sobre
superficies metélicas reducidas a cualquier pH estudiado. La presencia de OHggs
adsorbidos favorece la via C2 (oxidacion parcial etanol); sin embargo, la presencia de
OH,gs en la capa externa (no especificamente adsorbidos) no afecta al camino de
reaccion. Es decir, si la superficie del catalizador esta reducida (bajos potenciales), se
produce la ruptura del enlace C-C.

Por otra parte, los resultados de esta tesis demuestran claramente que es necesario
combinar estudios IR en electrolitos con H,O y con D,0O para determinar correctamente
la naturaleza y evolucion de las especies formadas durante la EOR. Por otra parte, los
resultados de esta tesis demuestran claramente que es necesario combinar estudios IR en
electrolitos con H,O y con D,O para determinar correctamente la naturaleza y evolucion

de las especies formadas durante la EOR.
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Abstract

Abstract

One of the biggest problems the current society has to urgently face is climate
change. This change is mostly due to the economic and technological progress model of
society, which is mainly maintained by the use of fossil fuels as energy sources. The
current energetic model is based on these fossil fuels (that is, coal, petrol and natural
gas), which leads to the emission of greenhouse gases and other toxic pollutants. Apart
from being contaminating, this sort of energy sources have an added problem: they are
finite and, so that, we are running out of them. This fact undoubtedly generates and will
generate geopolitical conflicts with the aim of ensuring the supply of the before-
mentioned energy sources. At this point, the transformation of the current energetic
model becomes a topic of great social interest nowadays. It is our mission to transform
the economy into the one based on renewable energies, which permit both the generation
of clean energy (without greenhouse gases emissions) and the decarbonisation of society.
It is expected that renewable energies are dominant in the medium term in certain
sectors, such as road transport, one of the leading emitters of CO, to the atmosphere.
Both the EU and diverse worldwide energetic agencies have identified electrochemical
technologies as the ones with more potential to achieve the decarbonisation of the
energetic sector through its electrification. Between the electrochemical technologies of
interest we found batteries, electrolysers and fuel cells. The latter are devices that
generates electric work facing two reactions, one of oxidation and one of reduction.
Ethanol is ideal for fuel cells because of its high energetic density. It is not toxic, it is
easily storable and transportable, and it can be obtained from lignocellulosic residues,
which makes ethanol a fuel of second generation. In a fuel cell fed by ethanol (DEFC),
ethanol oxidizes in the anode in the presence of an electrocatalyst. In this context, the
studies about ethanol electrooxidation reaction and the design of catalysts highly active
and effective are of great relevancy currently.

Nowadays, the most active catalysts for ethanol electrooxidation and, therefore, the
ones which are used as anodes in DEFCs are based in Pt nanoparticles supported on
carbon. As a consequence, and due to its high price, around half of the price of a fuel cell
is due to the use of the catalyst. However, although Pt is the most active electrocatalyst
for ethanol electrooxidation reaction, it presents serious inconveniences. On one side, the

complete electrooxidation of ethanol is impeded even when using Pt as a catalyst because
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the C-C bond scission is not the most favourable route in the standard conditions of the
reaction. This makes that the efficiency of the DEFC is much lower than their theoretical
maximum efficiency. In addition, the catalyst is easily poisoned because of the presence
of adsorbed species, typically C1 species, which entails the generation of high reaction
overpotentials and, therefore, lower efficiencies. In order to avoid, or at least minimise
such effects, it is necessary to design more efficient catalyst for the EOR. For that
purpose, it is essential to know and comprehend the EOR reaction mechanism as well as
the nature of its intermediates and products. Hence, different in situ spectroscopy
techniques has been developed in the last few years, which allows monitoring the
electrochemical reaction in function of the working potential. Among the before-
mentioned techniques, the most developed ones are in situ Fourier-transform infrared
spectroscopy coupled to an electrochemical cell (EC-FTIR) and the differential
electrochemical mass spectrometry (DEMS). Recent spectroscopic studies have detected
that, during the EOR in acid medium, the reaction mechanism passes through different
routes, conducing to C1 (if C-C bond scission) and C2 species, which are resultant from
ethanol partial oxidation. Some of these intermediates poison the Pt surface, occupying
the active places and impeding the oxidation of new ethanol molecules. The most well-
known of all poison intermediates for Pt is adsorbed carbon monoxide (CO,g;), the one
that can only be oxidized at high potentials, which forces to increase the overpotential of
this sort of cells and, therefore, its efficiency diminishes. In this context, it seems there is
certain controversy about intermediate species formed during the EOR in acid medium
with Pt as a catalyst. Although in general it is recognised that the majority of EOR
products are acetaldehyde (AAL), acetic acid (AA) and CO, to a lesser extent, the
reaction mechanism is not clear. Recently, some authors have proposed that the C-C
bond scission occurs at high potentials after the transformation of acetyl species. With
the aim of improving the selectivity to C1 species during the EOR, increasing the
resistance to poison and, furthermore, obtaining direct feeding ethanol fuel cell devices
highly competitive, it is essential to diminish Pt charge in the anode. For this purpose, the
use of bimetallic catalysts such as PtM type or the use of other metals of similar
characteristics become crucial, as of Pd.

The present thesis focuses on the EOR study by the use of different catalysts based

in Pt and Pd nanoparticles supported on carbon, both commercial and synthetized in
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laboratory, with the purpose of improving its activity for this sort of reaction. In order to
know the structure and morphology of the catalysts that have been used, diverse
characterization techniques have been employed, such as: X-ray powder diffraction
(XRD), Diffuse Reflectance Infrared Fourier Transform Spectroscopy (DRIFTS),
Thermogravimetric Analysis (TGA), Scanning (SEM) and Transmission (TEM) Electron
Microscopes, Energy-Dispersive X-ray Spectroscopy (EDX) and X-ray Photoelectronic
Spectroscopy (XPS). The combination of the before-mentioned techniques allows
knowing the structure, morphology and composition of the catalyst, both at bulk and
superficial levels.

An attempt has been made to identify the nature of the ethanol adsorbates on the
surface of the different catalysts during the EOR, as well as the reaction intermediates
and the final products. Aligned to this intention, diverse electrochemical techniques have
been used, such as cyclic voltammetry (CV) or chronoamperometry, to which the in situ
Fourier-transform infrared spectroscopy has been coupled. Moreover, one of the
novelties that the present thesis presents regarding this technique is the combination of
the experiments in electrolytes with H,O and D,0. The use of electrolytes based on
deuterated water (D,0) has allowed to eliminate the presence of H,O strong vibration
bands which occupy wide spectrum ranges of around 3500 cm™ and 1600 cm™,
overlapping with the characteristic bands of the intermediate species that are subject
matter. The use of D,O in the electrolyte makes the strong bands displace and release the
former overlapped regions, enabling the obtaining of more complex spectra.

During the first stages of this thesis, the electrooxidation of ethanol and
acetaldehyde in Pt/C on HCIO4,/H,O and HCIO,/D,0 acid electrolytes was object of
study. With the aim of accurately identifying the formed species during the
electrooxidation reactions, they have been studied through the use of in situ FTIR
spectroscopy. The results displayed reveal that ethanol is adsorbed in Pt at low potentials
in a series of dehydrogenation steps which leads to a n2-acetaldehyde specie previous to
the C-C bond scission that has place at upper potentials of 150 mV. At potentials of
around 220 mV, Pt is superficially covered by C1 species (COgys and CHyaqs), Which
impedes the adsorption of ethanol molecules. At higher potentials, when Pt surface
nucleates OH,ys species, CO,ys Oxidizes to CO,, which empties Pt places for the

adsorption and oxidation of ethanol. However, due to the presence of OH 4 Species, at
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these potentials the ethanol oxidation to acetic acid is the most favourable way for the
reaction. On the contrary, during the acetaldehyde electrooxidation reaction (AOR), the
C-C bond of this molecule is broken at potentials as low as 50 mV, which conducts to the
formation of a complete layer of CO,q4sand CH, 4s adsorbed species on Pt surface. Lastly,
IR spectra collected in acid electrolyte that contains D,O do not show any band at 1630
cm’, characteristic band of acetyl species, so that, it does not exist any evidences about
the formation prior the C-C bond scission.

On the other hand, a variant of PEMFC are alkaline fuel cells (AFC), in which the
membrane through which OH" ions are exchanged instead of H* varies. In those cases the
cell potential remains the same. As a drawback, the AFCs present a viable hydroxide
exchange membrane as an essential requisite, which nowadays are chemical and
mechanically more unstable than their homologues of proton exchange. Even so, this
type of cells is a subject matter and it gains greater and greater importance because,
according to bibliography, reactions kinetics is faster and the range of metals with good
activity for EOR in alkaline medium seems to be wider. So that, EOR with Pt/C in
alkaline electrolytes has been studied by using coupled infrared electrochemical
spectroscopy. Besides that, with the objective of improving the catalysts resistance to the
poisoning by intermediates through a bifunctional mechanism, PtM bimetallic catalysts
are under study, where M are oxophilic metals (M = Ru and Sn), more concretely PtRu/C
and Pt;Sn. In order to identify the evolution of the formed species during the EOR,
infrared spectra in KOH/H,O and KOD/D,O electrolytes have been collected. Whereas
electrochemical studies show a different catalytic output for the EOR on the three
catalysts in terms of initial potential (Eonse:) and stream density, especially at low
potentials, IR spectra show that ethanol adsorption on Pt/C, PtRu/C and PtsSn catalysts
surface takes place at low potentials. Concretely, IR spectra performed in D,O show that,
at high potentials, C2 species are the result of ethanol partial oxidation to acetates, being
these the main specie detected with all catalysts, with characteristics bands at 1410 cm™
and 1550 cm™. Moreover, and opposite to the vast majority of the existing bibliography
about this topic, the results disclosed in the present thesis reveal that the C-C bond
scission occurs at very low potentials of 20 mV. Despite the fact that it is an alkaline

electrolyte, as the reaction goes by, the catalyst environment acidifies itself and both
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acetaldehyde and acetic acid are observed (C2 species typically formed during EOR in
acid electrolyte).

In the context of DEFC in alkaline medium and with the aim of reducing Pt quantity
used in the anode, new possibilities arise by using other transition metals as catalysts. In
particular, catalysts based on Pd are attracting great attention as alternative catalysts for
ethanol electrooxidation in alkaline media and, as a consequence, numerous studies
which use Pd as anodic electrode in DEFC have been recently published. Some authors
even propose that Pd/C is more active than the Pt/C for EOR in alkaline electrolytes.
Although it is true that similarly to Pt, Pd is also found at extremely low levels on Earth’s
crust, having a new metal of its characteristics and of similar activity as catalyst could
help us cover the demand. Given that, the cost of electrodes would diminish and so the
total cost of DEFC devices. As it happens right now with Pt catalyst, the optimization of
Pd performance as electrocatalyst gains importance for EOR. The studies on EOR with
Pd are scarcer than those with Pt and the major part of the existing bibliography about Pd
nanoparticles supported on carbon suggests that EOR in alkaline electrolyte follows a
reaction path similar to the one of the acid, producing acetates along with a minor
fraction of CO, (building carbonates, given an alkaline medium).

The present thesis proposes an innovative approach for the synthesis of Pd
nanoparticles in 2D structure as, to our knowledge, the effect of Pd morphology for the
EOR in alkaline electrolyte has not been profoundly explored to date. With the aim of
increasing the catalyst electroactive area and improving its activity in the EOR, Pd
nanosheets are synthetized by a simple chemical method and Pd nanoparticles of 5nm
lateral size are obtained, showing a 2D morphology in which Pd atoms are preferably
exposed on the catalyst surface, orientated to 111 faces. As a result, Pd nanoparticles
exhibit a very high catalytic activity for ethanol electrooxidation in alkaline electrolytes,
superior to the one of Pd commercial nanoparticles. Electrochemical studies reveal that
the catalyst electroactive area (AEA), calculated according to the Pd oxide reduction
peak loading, can vary in function of the inversion potential to which CV are carried. In
order to ensure that collected AEA is real, through the analysis of physical-chemical
techniques, the optimal potential calculated through electrochemistry by Pd oxide
loading is determined at 1400 mV. Once the potential window is selected, in situ infrared

spectroscopy studies carried out during the EOR for this catalyst reveal that ethanol C-C
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bond scission takes places on Pd nanoparticles surface at low potentials (30 mV) due to
the formation of 1392 cm™ band, which indicates that carbonates are formed on the
surface at the reference potential. However, at higher potentials, the formation of partial-
oxidized species, typically acetates, with their characteristic bands at 1410 cm™ and 1550
cm, is the preferable reaction path.

Given the results of good activity obtained from Pd catalyst and Pt bimetallic
catalysts in alkaline medium, the present project carries out a simple synthesis method of
Pd, PdRu and PdNi nanoparticles supported on carbon and it develops a comparative
study of their analytics behaviour for EOR in alkaline medium. The addition of metals
such as Ru and Ni increases the oxophility of Pd surface, result that can be observed in
the movement of Pd oxide reduction peaks. Subsequently, the Egnset 0f EOR moves to less
positive figures on bimetallic catalysts. The nature and evolution of the species formed
during the reaction on the catalysts under study has been studied once again by the use of
in situ infrared spectroscopy in H,O and D,O electrolytes. The result presented in this
thesis show that ethanol C-C bond scission takes place on Pd/C, PdRu/C and PdNi/C
surfaces at potentials of 30 mV; whereas, at higher potentials to E > 400 mV, acetates are
the main specie formed during ethanol electrooxidation.

Traditionally, electrochemical reactions have been studied in aqueous medium using
a (relatively) high concentration of electrolyte, either protons or hydroxyl groups. This
general idea is even more relevant in the study of alcohol electrooxidation reactions. As
seen throughout this report, this is mainly due to the possibility of using ethanol as fuel
in proton-exchange (PEMFC) or anionic (AFC) fuel cells, which are the most developed
ones nowadays. The increasing progress in microdevices makes the fuel microcells
attractive in operative terms, since they can work whenever the fuel is provided.
Therefore, microcells are expected to find a niche of application in portable electronic
devices (computers and mobile phones). Although the studies about EOR reaction path
through in situ spectroscopy techniques in neutral medium are almost non-existent, some
works have been recently published about fuel cells which perform in neutral medium for
hydrogen evolution reaction (HER) with Pt catalysts.

Hereby, within the scope of this thesis, special attention has been given to carry out
studies for the EOR in neutral environment, of which there is scarce data about. Along

the development of the present work, and as a novelty, the use of electrolyte in D,O for
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in situ infrared studies stands out, a remarkable application. In this thesis,
electrochemical and in situ FTIR studies have been executed for the electrooxidation of
COq4s and electrooxidation of acetaldehyde in neutral medium, both as possible
intermediates species during the EOR on Pt/C, and for EOR studies in neutral medium
on Pt/C and PtRu/C. The results obtained show how Pt/C is an active catalyst for the
electrooxidation of CO,4 and for the AOR, and how both catalysts are active for the
EOR in neutral medium. In addition, FTIR studies show how CO is adsorbed on the
catalyst surface and it is oxidized to CO, from 500 mV, slightly lower potentials than in
acid medium (E > 400 mV) or alkaline (E > 300 mV), which indicates that OH- species
present a delayed nucleation. The AAL in Pt/C is mostly oxidized to acetic acid, but also
breaks the C-C bond, which results in CO,q. In this case, it does not occur at potentials
as low as 50 mV, as it happens in acid medium. Finally, the EOR in Pt/C allows the C-C
scission bond form CQO.ys and, at relatively low potentials, it also forms acetyl species,
which were not appreciated in acid medium. At potentials between 400 mV and 800 mV
the Pt/C forms AAL and, at potentials E > 800 mV, the main product is AA. In PtRu/C
the EOR at low potentials (below 300 mV) presents C-C bond scission, forming
carbonates at E < 300 mV, CO_ and COg. Over this potential (300 mV) and for E > 700
mV, the main product is AAL.

From the studies developed in the present thesis, we can conclude that the catalyst
based on Pt, such as Pt/C, PtRu/C and Pt;Sn are very active for ethanol electrooxidation
in acid, alkaline and neutral media. On the other hand, catalysts based on Pd possess a
similar activity in comparison to Pt catalysts in alkaline medium. Ethanol
electrooxidation reaction is not only controlled by the catalyst, but also by the electrolyte.
Thus, parameters like the initial reaction potential (Eqet) and the nature of the species
formed during the reaction depend on the working pH. In any case, and independent of
the pH of the electrolyte, the presence of oxofilic metals in the catalyst assists the ethanol
partial oxidation path to products of two-carbon atoms, mainly acetic acid (acetates). On
the other side, the C-C bond scission takes place on metallic surfaces reduced to any pH
studied. The presence of adsorbed OH,4 benefits the C2 path (ethanol partial oxidation);
however, the presence of OH,ys 0n the external layer (not specifically adsorbed) does not
affect the reaction path. In other words, if the catalyst surface is reduced (low potentials),

the C-C bond scission occurs.
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To sum up, the results of the present thesis undoubtedly demonstrate that it is
necessary to combine IR studies with H,O and D,0 in order to correctly determine both
the nature and the evolution of the species formed during the EOR.

XX
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Introduccidn

1.1 Energiay Medio Ambiente

Es bien conocido que en el siglo XXI, este que estamos viviendo, el modelo
energético se basa en el uso (combustion) de fuentes fésiles, como el carbdn, el petroleo
y el gas natural. Aunque este modelo ha llevado al progreso econdmico y tecnolégico, ya
no es posible mantener un desarrollo de la sociedad basado en este modelo esta

cambiando y tomando un nuevo rumbo principalmente por dos razones:

- los combustibles fosiles son finitos, y eventualmente seran prohibitivamente caros
0 ya no estaran disponibles, lo que resultara en serios problemas geopoliticos.

- con mayor importancia a corto plazo, el modelo actual de uso de combustibles
fosiles estd dando lugar a un aumento severo de las emisiones de gases de efecto
invernadero, lo que hace que la temperatura promedio de la Tierra aumente
continuamente, lo que conlleva directamente: desertizacion de la tierra, cambios
drasticos en el clima (lo que afecta a ecosistemas enteros) o la subida del nivel del
mar (Indonesia ha tenido que cambiar la ubicacion de su capital Yakarta en 2019,
debido a que esta se hunde entre 1 y 15 cm anualmente). Ademas, la
contaminacién del aire relacionada con la energia contintia causando millones de

muertes prematuras cada afio debido a contaminantes locales [1].

Afortunadamente, hoy en dia la preocupacion sobre las emisiones de gases de efecto
invernadero producidas por el uso de combustibles fésiles, especialmente del sector
energético, se tienen cada vez mas en cuenta a nivel social y politico, no sélo a nivel
cientifico, lo que conlleva un alto apoyo para el interés de esta comunidad. En nuestros
dias, de continuar con el modelo energético actual y sin acciones mas drasticas dirigidas
hacia la reduccion de las emisiones de gases de efecto invernadero, nos dirigimos a un
cambio climético severo con consecuencias drasticas en la sostenibilidad de la vida [2].
Es por ello que cobran tremenda importancia las distintas regulaciones y medidas que se
estan tomando en los Gltimos afios por parte de diferentes organismos para cambiar el
modelo energético actual.

La Agencia Internacional de Energia informé sobre un nuevo acuerdo global para
limitar las emisiones de gases de efecto invernadero que se alcanzé en la 212 Conferencia
de las Partes (COP) de la United Nations Climate Change Conference (UNFCCC) en

Paris en Diciembre de 2015. El objetivo acordado por los gobiernos fue limitar el
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calentamiento global a un promedio que no supere el aumento de 2°C en relacién a los
niveles pre-industriales. Sin embargo, en las mediciones de 2017, las emisiones de
dioxido de carbono (CO,) del sector energético (combustion de combustibles fosiles,
incluido el transporte) representaron el 79% de las emisiones totales de CO, en la UE, lo
que supuso un aumento del 1,6 % del CO, global relacionado con la energia. Los
primeros datos sugieren un crecimiento continuo en 2018, lejos de una trayectoria
decreciente consistente con los objetivos climaticos [3], por lo que en el WEO (World
Energy Outlook) 2018, se estudiaron distintos posibles escenarios, aprobandose un
escenario de nuevas politicas (NPS). Este nuevo escenario tiene como objetivo
proporcionar una idea de las posibles rutas de evolucion del sector energético,
incorporando a las politicas y medidas ya implementadas por los gobiernos, efectos
probables de las politicas anunciadas. Entre ellas se incluyen las contribuciones
determinadas a nivel nacional hechas para el acuerdo de Paris. En concreto, dentro del
modelo energético, el sector del transporte es el mayor emisor de CO, (Figura 1.1a). Las
emisiones del transporte por carretera han aumentado porque la demanda de movilidad
crecid durante toda la década de 1990 y hoy dia representa aproximadamente el 25 % de
las emisiones globales de CO,, de las cuales mas del 70 % provienen del transporte por
carretera, en el afio 2017 (Figura 1.1b) [4].

Ademas del CO,, se emiten otros gases de efecto invernadero (GEI), que también
afectan al cambio climatico, siendo en 2017, las emisiones de estos gases un 0,6 %
mayores que en 2016. De acuerdo con los datos preliminares, este incremento tuvo su
origen principalmente en el sector del transporte y en la industria. Tras algunos afios de
descensos (posiblemente debidos a la crisis econémica mundial), las emisiones del
transporte han vuelto a aumentar desde 2014. La UE ha establecido objetivos de lucha
para reducir las emisiones de GEI hasta un 40% para 2030 y aproximadamente hasta 80 -
95% para 2050 en comparacion con los niveles de 1990. Para alcanzar estos ambiciosos
objetivos, debe aumentarse el uso de energias renovables, segin lo dispuesto por la UE
en virtud de la directiva (UE) 2018/2001 sobre la promocion del uso de energia
procedente de fuentes renovables [5]. Por lo tanto, la UE ha establecido un objetivo
ambicioso y vinculante de un aumento del 32% para las fuentes de energia renovables en

la combinacion energética de la UE para 2030 [6].
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Figura 1.1. a) Evolucion de las emisiones de CO, en la UE por sector (1900 -2016) y
b) Emisiones de CO2 originadas por el sector transporte en la UE (1900 - 2016) [7].

Mandatos similares han sido aprobados por paises de la UE, como en Espafia a
través del Plan de Energias Renovables 2011-2020 [8]. En nuestro pais, el transporte se
convierte en el sector con mayor peso en las emisiones de GEI de 2018, (27 %), seguido
de la industria (19 %) [MINECOQ]. Sin embargo el sector transporte tiene un problema
afiadido, ya que las emisiones de CO, (y otros gases) no pueden atraparse por
tecnologias de captura de CO,, como en principio si podria ser en las centrales térmicas.
Ademas la UE no permite el uso de biocombustibles, ya que estos, aunque no de manera
neta, son emisores de CO, (contaminando ciudades), ademas de emitir otros
contaminantes como 6xidos de nitrégeno y particulas. Por todo esto surge la necesidad
de electrificar el sector transporte, solucion que no parece tener facil implantacién en un
horizonte de tiempo a medio plazo en los sectores de aviacion, ni de transporte maritimo,
pero si se vuelve una buena alternativa para el transporte en carretera. La transformacion
del sector energético ha de focalizarse en el uso de fuentes de energia renovables para la
generacion de energia con objeto de lograr una profunda una descarbonizacion del 95%

del sector del transporte por carretera [9].

Entre las principales fuentes de energia renovable encontramos la energia edlica, la
energia solar, la energia hidraulica, la energia geotérmica o la biomasa. Actualmente, el
consumo de energias renovables es bajo en Espafia, supuso menos de un 10% de la

energia total consumida durante el afio 2016 (Figura 1.2) [10].



Capitulo 1
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Figura 1.2. Consumo energético primario en Espafia durante 2016. Consumo de energias
renovables (verde).

La produccidn de energia renovable a partir de energia solar y edlica, especialmente
la segunda, son las energias renovables con la tasa de crecimiento potencial mas alta en
toda la UE. Por lo general las fuentes renovables no permiten la produccién homogénea
de energia ya que son intermitentes en el tiempo, es decir, la energia edlica solo se puede
obtener con la adecuada fuerza del viento o la energia fotovoltaica se consigue durante
dias soleados. De esta forma, se vuelve imprescindible disponer de buenos sistemas de
almacenamiento energético que permitan acumular el excedente de energia obtenida
durante las horas de maxima produccion para ser consumida en otro momento en que las
fuentes renovables, debido a su intermitencia, no estén produciendo la cantidad de
energia demandada. Entre los sistemas de almacenamiento eléctrico con mayor potencial
la UE ha identificado las tecnologias electroquimicas (electrolizadores, baterias y pilas
de combustible) como las tecnologias centrales para electrificar el sector energético, lo
gue permite cumplir los objetivos de emisiones de GEI y descarbonizar la sociedad. Las
tecnologias electroquimicas pueden facilitar la electrificacion de sectores clave como el
transporte, la vivienda y la industria, debido a su capacidad para acumular y desplegar
grandes cantidades de energia renovable en forma de electricidad o hidrégeno [11-13]. El
hidrégeno, cuando se produce a partir de energias renovables, se considera un vector

energético, o portador de energia.

En este sentido, el uso de hidrégeno pasaria a formar parte del nuevo modelo

energético que junto con las tecnologias electroquimicas estdn en la cima de las
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tecnologias de registro para una economia circular, disponiendo de este modo de un
producto portador de energia con un gran potencial de energia limpia, lo que reduce la
dependencia del petrdleo, las emisiones de GEIl y la contaminacion del aire. Sin
embargo, el beneficio de usar H, en términos de emisiones de GEI, solo es evidente
cuando se obtienen fuentes descarbonizadas de H, [11]. La electrélisis del agua es la
tecnologia ideal para acumular el excedente de electricidad de la energia renovable en

hidrégeno en un proceso que se conoce como Power to H, [14, 15].

Es en este momento donde se crea el interés en la pila de combustible, que es el
dispositivo mas eficiente para extraer la energia (renovable) acumulada por el hidrogeno
como electricidad. Por tanto, los vehiculos con pila de combustible de hidrégeno pueden
significar un punto importante en la descarbonizacion del sector del transporte por

carretera.

El concepto de usar hidrdgeno como combustible para vehiculos ha atraido el
interés de las industrias, el gobierno y el publico desde la década de 1960. EIl primer
vehiculo eléctrico de pila de combustible (EV) fue el GM Electrovan, que fue
desarrollado por General Motors en 1966, basado en una pila de combustible alcalina
alimentada por hidrégeno como combustible y oxigeno criogénico [16]. En los Gltimos
20 afios, se ha reactivado el desarrollo de celdas de combustible de hidrégeno por parte
asociaciones globales publico - privadas. Esto se refleja en recientes lanzamientos
comerciales, como por ejemplo, en 2016 el Toyota Mirai por parte de la empresa
japonesa, el primer automévil de celda de combustible de hidrogeno disponible
comercialmente, u otras empresas como Hyundai con su vehiculo Hyundai Tucson Fuel
Cell, disponible para alquiler desde mediados de 2014 y Honda ha lanzado el Honda
Clarity Fuell Cell, cuya prevision era estar disponible para 2016 [5, 17] y finalmente fue
puesto a la venta en 2018 . Una ventaja potencial considerable de los vehiculos
alimentados con hidrogeno respecto a los EV es que el tiempo de recarga es méas rapido
el tiempo de carga de una bateria y ademas, tienen una mayor autonomia [18]. Si el
hidrégeno se produce a partir de fuentes bajas en carbono, los beneficios ofrecidos
respecto a las emisiones de CO, son comparables a los de los vehiculos eléctricos [5]. Al
comparar la tecnologia de estos vehiculos con los EV puros, se estima que la tecnologia

actual estos segundos requiere un peso cercano a 840 kg para el almacenamiento
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completo de energia utilizando baterias avanzadas de iones de litio, mientras que el
sistema de tanque para un vehiculo alimentado con hidrégeno (70 MPa de hidrégeno gas
comprimido) tendria un peso de unos 125 kg. Ademaés, la recarga completa de una
bateria de 100 kW, aln con carga rapida lleva 2 horas, proporcionando 500 km de media
de operacion, y por el contrario, la carga de un vehiculo que contiene 5 kg de hidrégeno
(200 kW h de energia quimica), se puede reabastecer en 5 minutos. Se calcula que la
produccién de tanque de acumulacién de hidrégeno de alto volumen comprimido a 70
MPa cuesta aproximadamente 2800 €. En comparacion, los costes de produccion, un
vehiculo eléctrico de con bateria ion - Litio varia entre los 27.000 y los 45.000 € [19]. El
precio de la produccién descentralizada de H, es de 45 € / GJH,, por lo que reabastecer

un vehiculo de combustible seria de unos 30 € / tanque [20].

Por lo tanto, el uso de vehiculos con pila de combustible abastecida con hidrégeno
es una alternativa real para reemplazar la flota de vehiculos debido a sus ventajas en
términos de rango de operacion, produccion y reabastecimiento de combustible. Ademas,
las pilas de combustible también pueden utilizarse en aplicaciones portatiles como

ordenadores portatiles, radios, sonotones, etc.

1.2 Pilas de combustible

Las pilas de combustible o celdas de combustible son dispositivos
electroguimicos, capaces de convertir directamente la energia quimica en energia
eléctrica por generacion de una diferencia de potencial al enfrentar dos reacciones
guimicas. Esta transformacion electroquimica (sin combustion) no esta limitada por el
rendimiento de ciclo de Carnot, lo que permite conseguir rendimientos relativamente
altos (en la préactica en el entorno del 40 o 50%) [21] y ademas puede producir trabajo
eléctrico de forma continua mientras se suministran los reactivos por lo que se presentan
como dispositivos con un enorme potencial de aplicacion. La pila de combustible fue
inventada por William Robert Grove en 1839, quien fue capaz de aumentar el voltaje
producido mediante la unién de varios de estos dispositivos en serie, aunque los
denominé “bateria de gas”. En 1889, L. Mond y C. Langer usaron el término fuel cell
para designar el invento de Grove e intentaron construir un dispositivo de aplicacion
préctica utilizando aire y gas de carbon industrial [22, 23]. A finales del siglo XIX, el

desarrollo de los motores de combustion interna y el uso de combustibles fésiles dejaron
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el desarrollo de la pila de combustible a un lado. En 1932 el Dr. Francis Thomas Bacon,
de la Universidad de Cambridge (Inglaterra), retomé la idea de la pila de combustible
desarrollada en 1889 y la mejord hasta su aplicacion practica, que se llevé a cabo en
1968, cuando la NASA las utilizé para las expediciones aeroespaciales Gemini y Apolo,
que ademas de generar energia, tenian como ventaja afiadida el hecho de que fuesen
capaces de generar agua potable para el consumo de la tripulacién y para la

humidificacion del aire de la nave. [14, 21, 24].

Entre las ventajas generales que ofrecen las pilas de combustible, cabe destacar:

Buen rendimiento, en torno al 40 0 50% y con posibilidades de mejora.

Alta eficiencia energética, debido a que no existen las limitaciones
termodinamicas del Ciclo de Carnot [22, 25].

Son silenciosas, no producen vibraciones, y por ello requieren poco

mantenimiento [25].

El unico subproducto puede ser el agua, es decir, no emiten gases de efecto
invernadero, por lo que son considerados como fuentes de energia renovable que

contribuye al medio ambiente.

Tabla 1.1. Tipos de pilas de combustible segun intercambio ionico y temperatura

de trabajo.
Tipo de pila de Cargas en movimiento Temperaturas de
combustible operacion
PEMFC H* 60 —80°C
AFC OH" 50 — 250 °C
PAFC H* 150 — 220 °C
MCFC CO;” 600 — 700 °C
SOFC oS 600 — 1000 °C

Las pilas de combustible se clasifican normalmente atendiendo al electrolito que
utilizan. Entre las de baja temperatura estan las pilas de combustible de membrana de
intercambio protonico (PEMFC), siendo a dia de hoy las pilas que levantan méas
expectativas en el sector transporte y en los dispositivos portatiles. Hay otras pilas de
combustible: pilas de &cido fosférico (PAFC), pilas de carbonatos fundidos (MCFC) y
pilas de 6xido sélido (SOFC). Existe una variable de PEMFC, las pilas de alcohol directo
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(DAFC), que presenta ciertas ventajas al usar alcoholes como combustible en vez de H,,
solventando el inconveniente de almacenaje y transporte que presenta el hidrégeno. Los
diferentes tipos de pila trabajan a diferentes temperaturas.

1.2.1 Termodindmica electroquimica

El potencial de trabajo de una pila de combustible esta relacionado con la energia
libre de Gibbs (AG), considerada como la cantidad maxima de trabajo de no expansion
que se puede extraer de un sistema cerrado termodindmicamente (que puede intercambiar
calor y trabajo con su entorno, pero no materia) y que solo se puede alcanzar en un
proceso completamente reversible [26]. En las pilas de combustible la mayoria de la
energia quimica se transforma en electricidad y por tanto el trabajo es eléctrico (Weec),
gue se debe al movimiento de una carga Q medida en Coulombios, a través de una

diferencia de potencial E, medida en voltios [27]:
AG = =AW, = —QE = —nFE (1.1)

En una pila de combustible, al transcurrir una reacciobn quimica a presion vy
temperatura constantes, el trabajo esta referido a la variacion de la energia libre estandar
de las moléculas involucradas en el proceso, y al estar relacionado con Q, que agrupa la
proporcion entre las concentraciones de reactivos y productos (presiones parciales en el

caso de reacciones en fase gas), es posible obtener la ecuacién de Nerst:
AG® = —nFE° (1.2)
AG = AG® + RTInQ (1.3)
Por lo que combinado las ecuaciones 1.2 y 1.3, se obtiene el potencial estandar para

una pila de combustible:

E AG E=E°+ RTl 1.4
= —e— S — —_— .
nF nk ne (14)

La energia libre de Gibbs determina el voltaje reversible para una reaccion
electroquimica. Por ejemplo, la reaccion mas comun para una pila de combustible de
hidrégeno y oxigeno (Ec. 1.2) tiene un AG = —237,1 kJmol " en condiciones estandar

para agua liquida como producto.
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1
Hz +E 02 - HZO(l) (15)

Considerando la reaccion general para la formacion de una molecula de H,Og en
condiciones estandar, en la que hay un intercambio de 2 electrones, el voltaje estandar de
PEMFCesE°=1.23V.

E®. = —AG°nF = 1,23V (1.4)
1.2.2 Pilas de combustible de intercambio proténico (PEMFC)

Fundamentalmente una pila de combustible tipo PEMFC es un apilamiento (con
conexiones internas en serie) de monoceldas o celdas individuales (Figura 1.3). Cada una
de estas celdas estd formada por dos electrodos (anodo y céatodo) donde se producen
respectivamente la oxidacion del hidrégeno (Ec. 1.5) y la reduccién del oxigeno (Ec.
1.6). Su principal caracteristica es que usan un electrolito sélido (membrana polimérica)
que separa los electrodos y es capaz de transportar iones. El electrolito sélido puede
transportar protones (medio &cido) o iones hidroxilo (medio alcalino). Las primeras, son
las mas avanzadas desde el punto de vista comercial, siendo las membranas basadas en
un se caracteriza por un esqueleto perfluorosulfonado tipo PTFE (politetrafluoroetileno)
con cadenas laterales terminadas en grupos sulfonato [28] (tipicamente conocidas como
membranas de Nafion®) las membranas de referencia a nivel comercial. Estas
membranas funcionan adecuadamente con un alto nivel de hidratacion, por lo que la
temperatura Optima de operacion de las pilas que usan membranas poliméricas esta

limitada por la temperatura a la que el agua es liquida.

Anodo: H, > 2H* + 2e~ E°=0V (1.5)

Citodo: 10, +2H*+2e” - H,0 E0 =123V (1.6)
1 0

Hy+ 50, Hy0 ES, =123V (1.7)

Una variable de las PEMFC son las pilas de combustible de alcalinas (AFC), en las
que los iones hidroxilo son los responsables del transporte i6nico y por lo tanto las
membranas poliméricas (electrolito) son de intercambio de iones OH™ en lugar de H",

pero el potencial de la pila es el mismo. En las AFC, un requisito imprescindible es

11



Capitulo 1

disponer de membranas de intercambio de hidroxido viable, pero hoy en dia, este tipo de
membranas son quimica y mecanicamente mas inestables que sus homologas de
intercambio protdnico [29]. Ademas, existen dudas sobre el rendimiento de las AEM
debido a la menor conductividad de los iones hidroxido frente a la conductividad de
protones. Sin embargo, este tipo de pilas es objeto de estudio y cada vez cobra méas
importancia, ya que segun la bibliografia, la cinética de las reacciones de oxidacion y de

reduccién de oxigeno es mas rapida a altos valores de pH [30].

Anodo:  H, + 2(0H)™ - 2H,0 + 2e~ E® = —0,83 Vs SHE (1.8)

Catodo: %02 +2H,0 + 2¢~ > H,0 E® = 0,40 Vvs SHE (1.9)
1 0

Hy + 505 > Hy0 E%, = 1,23 Vvs SHE (1.10)

H,O

—H,0

-— O,

N T @

/

Anodo Catodo

Membrana
Figura 1.3. Esquema celda de combustible tipo PEMFC.

1.2.3 Pilas de combustible de alimentacion directa de etanol (DEFC)

Las celdas de combustible de alcohol directo (DAFC) son una variable de PEMFC
en las que un alcohol es usado directamente como combustible [31]. La mayor ventaja de
esta alternativa es que el combustible es liquido a presion y temperatura ambiente, lo que
facilita su transporte, almacenamiento y uso comparado con el uso de H, como

combustible.

12
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Tabla 1.2. Datos termodindmicos asociados con la oxidacion total de algunos
combustibles en condiciones estandar [32].

AG® AH (KImol®)  We (kW-h-Kg?) — E o
(KJ-mol™) (V)
H, 237 285 32,9 1229 0,832
Hy (1.5 Wt%) 0,49
CH,OH 702 726 6,09 1213 0,967
CH,CH,OH  -1325 1367 8,00 1,145 0,969

La mayoria de los estudios sobre este tipo de celdas de combustible se han
llevado a cabo utilizando metanol como combustible, dando lugar a las llamadas celdas
de combustible de metanol directo (DMFC). Sin embargo, el uso de etanol como
combustible en pilas de combustible de etanol directo (DEFC), atrae mucha atencion de
la comunidad cientifica. Esto se debe a que el etanol puede obtenerse de fuentes
renovables, en cuyo caso podria producir energia sin emisiones netas de CO,. Ademas, el
etanol es menos toxico y menos corrosivo que el metanol, su densidad de energia es un
30% mas alta que la del metanol y presenta una logistica de distribucion mas conveniente
[33-35].

EOR: C,HsOH +3H,0 - 2C0, + 12H* + 12¢~ E°=0,084V vs SHE (1.11)
ORR: 30,+12H*+12e” > 6H,0 E®=1,229V vs SHE (1.12)

C,HsOH + 30, > 2C0, + 6H,0 EY, = 1,145 Vvs SHE (1.13)

Las reacciones que tienen lugar en una DEFC son la oxidacion (total) de etanol
(EOR) (Ec. 1.11) que se da en el anodo, y la reaccién de reduccién de oxigeno (ORR)
que se da en el catodo (al igual que en las pilas de alimentacion de H, o de metanol) (Ec.
1.12). El voltaje estandar de DEFC es E° = 1,145 V [31].

En contraste con estos datos termodinamicos prometedores de sobrepotenciales
anodicos bajos, es decir, conseguir altas actividades en la electroxidacion de etanol a
potenciales lo mas bajo posibles, la cinética de la oxidacion del etanol es lenta. Esto
genera la aparicion de sobrepotenciales anddicos altos. Para otros alcoholes, la cinética

de oxidacion es mucho mas lenta, de modo que se obtienen sobrepotenciales alin mas
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altos a densidades de corriente mas bajas. Generalmente, esto es resultado de
mecanismos de reaccion complejos que implican transferencias maltiples de electrones.
Una solucion para aumentar la cinética de las reacciones, y disminuir el sobrepotencial
de la reaccion, es aumentar la temperatura de trabajo; sin embargo, las membranas de
Nafion® habituales no pueden funcionar por encima de 120 — 140°C, por lo que se deben
encontrar y desarrollar nuevas membranas. Otra estrategia para disminuir el
sobrepotencial de la reaccion de oxidacion del etanol, de la que se ocupa esta Tesis
Doctoral, es el disefio de electrocatalizadores avanzados con alta actividad para la
reaccion de oxidacion del etanol, por ejemplo catalizadores bimetalicos basados en
platino. Para ello es necesario determinar con precisiéon la naturaleza de las especies
adsorbidas en el catalizador, de los productos intermedios, de los caminos de reaccion y

sus constantes de velocidad, y de la etapa limitante de la reaccién.

Otra opcidn son las DEFC basadas en electrolito alcalino. Como se ha comentado
anteriormente, la mayor desventaja de este tipo de pilas de combustible es el menor
desarrollo de las membranas de intercambio de iones hidroxilo. Sin embargo, en el
campo de las DEFC, este tipo de pilas cobra cada vez mas importancia. Esto es debido a
gue el rango de metales que actlan como catalizadores estables y activos en los
electrodos de las DEFC en medio alcalino es mas amplio, de modo que facilita el hecho
de utilizar electrocatalizadores mas econdémicos y resistentes [24, 36]. Por ejemplo el Ni
o0 el Pd son dos metales activos para la EOR en medio alcalino, mientras que no lo son
tanto en medio &cido [37]. En las DEFC alcalinas, la EOR (Ec. 1.14) y ORR (Ec. 1.15)
son similares a las llevadas a cabo en medio acido, con un intercambio de 12 e’, pero
cabe destacar como mayor diferencia que los iones que se producen son hidroxilos (OH")
en vez de H', que estos se consumen en la reaccion y que en lugar de producir CO, se

producen carbonatos:

EOR: C,H;OH + 160H™ - 2C0%~ + 11H,0 + 12¢~ E° = 0,084V vs SHE (1.14)
ORR: 30, + 12e + 6H,0 » 120H" E®=1,229V vs SHE (1.15)

C,HsOH + 30, + 40H™ —» 2C0% + 5H,0 E%, =1,145V vs SHE (1.16)

14
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1.3 Etanol

Las fuentes de energia renovable son el camino méas corto hacia una economia
sostenible [38]. El etanol o alcohol etilico es un producto quimico obtenido a partir de la
fermentacion de los azlcares que se encuentran en los productos vegetales, tales como
cereales, remolacha, caia de azlcar, sorgo o biomasa. También se produce a partir de
rutas petroquimicas, a través de la hidratacion del etileno. EI proceso mas econdémico
depende de los precios vigentes de las reservas de petréleo y cereales, pero si el etanol se
obtiene de fuentes renovables (biomasa) compite en precio con la gasolina, y su uso en
motores de combustién con combustibles E85 (85% etanol y 15% gasolina) es una

realidad en Brasil y Estados Unidos.

Entendiéndose como biocombustibles cualquier combustible (material que al arder
libera energia) cuya produccion se desarrolla a través del tratamiento quimico o fisico de
desechos organicos o de plantas, es escasa la incidencia de los biocombustibles de
segunda generacion, partir de materias primas lignocelulésica, no alimentarias o de
desechos industriales. Esto hace crecer el interés por biocombustibles de primera
generacién provenientes de la biomasa, especialmente de cultivos agricolas destinados a
la alimentacién humana, y un claro ejemplo es el crecimiento del sector de bioetanol en
los dltimos cinco afios, con una produccion a nivel mundial de 17,3 millones de litros en
2018, donde EE.UU. es el mayor productor con algo mas del 55 % [39].

El uso de bioetanol en motores de combustion interno es el método convencional de
aprovechamiento energético del etanol, pero esta sujeto a emisiones relacionadas con los
procesos de combustion (NOy, inquemados...). Sin embargo, la opcion mas adecuada en
términos medioambientales es usar el etanol directamente como combustible en
vehiculos equipados con DEFC [31]. La energia obtenida por estas pilas podria generar

emisiones netas de CO, cero, pero sin emisiones de NO, y otras particulas.

1.4 Electrocatalisis

La catalisis en quimica general se define tipicamente como el aumento en la
velocidad de reacciones quimicas, obteniendo productos selectivamente, llevada a cabo

por sustancias que no muestran cambio quimico. La palabra catalisis, utilizada por
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primera vez en el sentido quimico por Berzelius en 1835, deriva del griego kata (abajo) y

Iyein (resolver), lo que resulta en "resolver abajo”, o de otra forma, “facilitar” [40].

La catalisis puede ocurrir como resultado de aditivos homogéneos o heterogéneos, y
pronto se reconocié que este Ultimo podria extenderse a la superficie heterogénea que

representa el electrodo en reacciones electroquimicas.

Bowden y Rideal en 1928 hablan del efecto de catalizadores en electrodos y la
repercusion que tienen para las corrientes generadas en diferentes electrodos bajo
mismas condiciones de potencial. De estas observaciones surge una nueva palabra,
"electrocatalisis", que se define como el estudio de reacciones cataliticas heterogéneas
que involucran especies reactivas y productoras que transfieren electrones a través de una

interfase electrodo/electrolito [41].

Por lo general, la cinética de las reacciones que tienen lugar en las pilas de
combustible a baja temperatura, es lenta. Para que las pilas de combustible operen a un
rendimiento 6ptimo, necesitan de la presencia de un catalizador. Un catalizador quimico
es una sustancia que modifica (acelera) la velocidad de la reaccion quimica sin
consumirse o generarse durante el proceso. En la catalisis heterogénea, el catalizador
actla como un lugar de encuentro para los reactivos y promueve su union. El electrodo
actla como sustrato para la reaccion electroquimica y actla como catalizador de las
reacciones de transferencia de carga, aportando sitios para la adsorcion de intermediarios.
El papel de la superficie es el de proveer un camino energéticamente favorable para la

reaccion.

En electrocatalisis, y en concreto las reacciones dadas en las pilas de combustible,
las reacciones tienen lugar en la interfase electrodo/electrolito, y son de caracter
complejo, ya que en muchos casos suponen la interaccion de compuestos en tres estados
fisicos diferentes. Por lo general, el electrocatalizador es un material sélido, mientras que
el electrolito es liquido (medio acuoso u organico), y los reactivos e intermedios pueden
estar en diversos estados: liquido, como el etanol, y gaseoso como el CO, el H, o el O,.
El primer modelo que especula sobre la distribucion de especies alrededor de un
electrodo lo plantea Helmholtz en el Gltimo cuarto del siglo XIX, y lo plantea como un

modelo de doble capa. Dependiendo del tipo de adsorcion en la interfase electrodo /
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electrolito, Helmholtz plantea una capa interna (IHP: Inner Helmholtz Plane) y una capa
externa (OHP: Outer Helmholtz Plane) (Figura 1.4). Existen, por tanto, dos tipos de
procesos a considerar en electrocatélisis: Reacciones de esfera externa y de esfera
interna. En general las reacciones que se dan en pilas de combustible son reacciones de
esfera interna. Las reacciones de esfera interna implican la adsorcion de especies
involucradas en la reaccion en el electrodo (electrocatalizador), produciéndose una
interaccion ‘“fuerte” entre reactivos, intermedios o productos y el electrodo. En
reacciones de esfera interna, el electrodo es el catalizador, por lo que en el proceso
influyen su naturaleza quimica y sobre todo el estado de su superficie. En las reacciones
de esfera interna, los reactivos e intermedios de reaccion se encuentran adsorbidos
especificamente en el IHP (ver estructura de la doble-capa) [42]. Sin embargo, las
reacciones de esfera externa se dan en el OHP, en las que se forma una capa de
electrolito entre electrodo y reactivos, por lo que la adsorcion no es tan fuerte como en
las reacciones de esfera interna. Otra complejidad que marcan las reacciones en
electrocatalisis es que presentan diferentes caminos de reaccion con variedad de
intermedios. A veces es posible estimular condiciones que promuevan un proceso
electrédico que, aun presentando la misma reaccion general, ocurre por un camino
diferente, tal que posee un paso determinante con una energia de activacion menor. De
este modo, una reaccion electrocatalitica puede ser directa al producto deseado, o
desarrollarse por un camino de reaccion diferente, en ocasiones de varias etapas,
generando intermedios de reaccién que a su vez pueden ser activos para seguir

reaccionando en el catalizador o un nuevo producto final.

La actividad catalitica de un electrodo esta relacionada con su naturaleza quimica,
asi como con su estructura electronica. Por tanto, el estudio de su estructura electrdnica,
puede predecir si un catalizador sera éptimo para la actividad electrolitica a partir de
estudios del ancho de la banda electrénica d [43] y de este modo, se hace posible disefiar
electrocatalizadores optimizados. Las curvas de volcano (Figura 1.5), que siguen el
principio de Sabatier (limite de velocidad catalitica que puede ofrecer un catalizador)
[44], se obtienen al representar la actividad catalitica de diferentes electrocatalizadores
frente a una propiedad de un intermedio adsorbido, por ejemplo, la energia de adsorcion.
Este principio indica que hay una fuerza de adsorcion Optima de los intermedios de

reaccion en la superficie catalitica, de manera que no sea demasiado fuerte como para no
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permitir la desorcion de los productos ni demasiado débil como para no adsorberlos
adecuadamente para que puedan reaccionar [43].

0I
]
]
1

Figura 1.4. OHP e IHP segin modelo de doble capa de Helmholtz.

En un caso ideal, siendo una reaccion (aparentemente) sencilla con intercambio de
dos electrones y dos protones y un solo intermedio de reaccién, como lo son las
reacciones de oxidacion y evoluciéon de hidrdgeno, es termodindmicamente posible
encontrar un material que adsorba el intermedio, de forma que se consigue un catalizador
para la reaccién directa y para la inversa sin que por ello tenga que existir un

sobrepotencial de reaccién [45].
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Figura 1.5. Representacion de una curva de volcano para la HOR en diferentes

superficies metélicas frente a la adsorcién de H,. El Pt es la superficie mas activa.
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Sin embargo, para reacciones mas complejas donde hay mas intermedios de
reaccion, esto sélo se podra cumplir si las energias de adsorcion de las diferentes
especies son independientes entre ellas. En la préctica, para todas las reacciones
electrocataliticas que involucran el intercambio de méas de dos electrones con dos 0 més
intermedios de reaccion, la energia de adsorcion de los diferentes intermedios esta

correlacionada entre si [43-45].
1.4.1 Cinética electroquimica

Las reacciones electroguimicas son procesos heterogéneos que ocurren en la
interfase entre un electrodo y un electrolito, a través de las cuales ocurre la transferencia
de carga y la corriente producida es proporcional al area de la interfase. En este caso, la
densidad de corriente (j), permite la comparacion entre las actividades electroquimicas de
diferentes superficies.

En una reaccién electroguimica, el rango de conversion de reactivos a productos
depende de la facilidad con la que los reactivos alcanzan su estado de activacion. La
energia requerida para alcanzar este estado determina la velocidad de reaccidon del
proceso. En el equilibrio termodindmico, las densidades de corriente directa e inversa son
las mismas (Ec 1.17), lo que implica que no hay densidad de corriente neta en la reaccion
electroquimica. Sin embargo, la velocidad de estas reacciones no es nula, y a esta
velocidad se le conoce como densidad de corriente de intercambio jo. Por lo tanto, en el

equilibrio, jair = - jrev = Jo.
J = Jair = Jinv (1.17)

Al separase del equilibrio termodinamico, Tafel observé una variacién exponencial
de la velocidad de reaccién con el potencial. Asi, las densidades de corriente (o velocidad
de reaccion) para las reacciones directa e inversa estan dadas por la densidad de corriente
de intercambio de la reaccion, jo, y por el sobrepotencial. Por lo tanto, la corriente neta (a
un sobrepotencial) viene definida por la ecuacion de Butler-Volmer (Ec. 1.18),
suponiendo que la concentracién del reactivo y de producto en el electrodo no se ven

afectadas por la velocidad de la reaccion neta:

j =j0(eanFn/RT _ e—(1—a)nFn/RT) (1.18)
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donde n es la pérdida de voltaje para superar la energia de activacion, denominada
sobrepotencial; n es el nimero de electrones transferidos en la reaccion; j, es la densidad
de corriente de intercambio; y o es el coeficiente de transferencia, expresado como el
cambio de potencial eléctrico a través de la interfase de la reaccion, cambia los valores
de la barrera de activacion directa frente a la inversa y tiene siempre un valor entre 0y 1.

1=0
L i=ji-j2
& ’ /
-
— -
—
:|1<0 ,-"'" :|1>0
”
/ \
]2
1<0

Figura 1.6. Relacion entre n'y j segin la Ecuacion de Butler - VVolmer.

El comportamiento predicho por Butler-Volmer (Ec. 1.18) se representa en la figura
1.6, enfrentando la densidad de corriente j frente a nFrn/RT, para n = 1. Se observa que la
j y el n, dependerén de jo, de a, y de la temperatura absoluta, T. La densidad de corriente
total real j (curva s6lida), que es la suma de los componentes jgir Y jinv, QUE S muestran
como lineas discontinuas. Para sobrepotenciales muy negativos, el componente anédico
es insignificante, por lo tanto, la curva de densidad de corriente total se fusiona con la de
jinv- EN altos sobrepotenciales positivos, el componente catodico es insignificante, y la
densidad de corriente total es esencialmente la misma que jqir.

La ecuacién de Butler-Volmer expresa la cinética de las reacciones electroquimicas.
Para simplificar esta expresion para las pilas de combustible, se aplica la aproximacion
correspondiente a reacciones irreversibles, en las que la reaccién directa es dominante y

el sobrepotencial de activacion es superior a ~ 100 mV, dando la ecuacion:
j1 = joe M/ (1.19)

Despejando 1 de la ecuacion:
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RT RT

e My 1.20
n anFano+anFan (1.20)

gue se resume como la ecuacién de Tafel:

n=a+b -logj (1.21)

nv)

0.30 4=

0.20 4+ _
Ajuste

Ecuacion
0.10 = / de Tafel
j‘- -
log j

log jo

Figura 1. 7. Representacion log j - n. Determinacion de a y jo por regresion lineal, a altos

potenciales.

La relacion de la ecuacion 1.21 se conoce como la ecuacion de Tafel y la cinética de
las reacciones de la pila de combustible se puede evaluar a partir de la representacién su
representacion grafica (Figura 1.7). A partir de una gréfica de Tafel, una grafica de n en
funcion de log j, obtenemos los dos parametros de la ecuacidn cinética, oy jo. A partir de
la pendiente de la ecuacion (b), se obtiene el valor de a, y jo a partir de la ordenada en el

origen (a).

Por otro lado, en una reaccion redox tipica, el estado de equilibrio se rige por la
ecuacion de Nernst. Recordando la ecuacion 1.4, que relaciona la energia libre de Gibbs
y el potencial de equilibrio (Ec), podemos afiadir las concentraciones de especies

reducidas y oxidadas en la siguiente ecuacion:

AG o, RT Co
E = —F =>E.,,=E"+ Eln<C_R) (1.22)
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donde E es el potencial de equilibrio, R es la constante de gases ideales, F es la
constante de Faraday, n es el nimero de electrones transferidos, Cr es la concentracion

de especies reducidas y Co es la concentracion de especies oxidadas.

Potencial ideal
Activacién por T
i polarizacién
1.0 Pérdida total
8 Pérdidas de polarizacion
= / por concentracién
05 1L Pérdidas de polarizacién
Ohmica
0

Densidad de corriente (mAcm?)

Figura 1.8. Curva j - V de una PEMFC [46].

Pero para calcular el Ecel, hay que tener en cuenta que la pila tiene perdidas
respecto al potencial estandar, debido a resistencias y perdidas por sobrepotencial en los
diferentes componentes. Al estar n y j directamente relacionados, cuando se recoge

corriente de la pila de combustible, E disminuye al aumentar j:

Ecer = E® - iRy —Nan — Neat — Nex (1.23)

donde Rq, se refiere a las pérdidas 6hmicas debidas a la resistencia de conduccién de
iones y las pérdidas de resistencia de contacto. Ms y Mear SON las pérdidas cinéticas
dependientes de la corriente en el &nodo y el catodo, respectivamente, cuyos efectos se

observan a bajas densidades de corriente, como se muestra en la Figura 1.8.

Para reacciones electroquimicas que se dan a sobrepotenciales bajos, entre 50 a 100
mV, la pérdida de voltaje puede expresarse de acuerdo con la ecuacion de Tafel (Ec.
1.20). A altas densidades de corriente, la pérdida de voltaje (1), esta dominada por la

polarizacion de la concentracion debido a las resistencias de transporte de materia.
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1.5 Reaccion de electroxidacion de etanol (EOR)

La electroxidacion pequefias moléculas orgénicas, como el CO, el metanol vy el
acido formico han sido tradicionalmente un tema de gran interés para la comunidad
cientifica desde la década del 1900. En este sentido, y especialmente en los ultimos afios,
la electroxidacion del metanol y del etanol ha generado un gran interés por su capacidad
para ser empleados como combustibles en pilas de combustible de alimentacion directa
de alcoholes. Estas reacciones de electroxidacion tienen lugar en presencia de un
electrocatalizador. Los trabajos pioneros de Parsons, Griffith y otros [47, 48]
establecieron que la electroxidacién de pequefias moléculas organicas en electrodos de Pt
en medio &cido transcurre a través de un paso de adsorcion, generalmente una reaccion
de deshidrogenacion, produciendo intermedios parcialmente oxidados (adsorbatos) que
en una serie de pasos de oxidacion consecutivos conducen a la formacidon de especies con
un solo carbono (C1), en concreto, de CO adsorbido (CO.). Mientras que en un
principio se existia una gran cantidad de trabajos sobre la electroxidacién de metanol y
CO.gs, la electroxidacion de etanol apenas se estudié hasta unos afios mas tarde. Se podia
especular que al tratarse de procesos que comparten similitudes, la electroxidacion de
etanol procedia de una manera similar a la del metanol, y que ambos procesos estan
limitados por la formacidn/eliminacion del CO,4, que una vez formado permanece
adsorbido en la superficie del catalizador envenenandolo. Segin Watanabe y Motoo [49],
la eliminacién del CO,qys transcurre mediante un proceso de oxidacion en presencia de
especies OH.4s (mecanismo tipo Langmuir-Hinshelwood, H-L). Dichas especies OH,4s se
nuclean a partir del H,O en la superficie del catalizador a potenciales altos, mayores de
650 mV en Pt, lo que da lugar a elevados sobrepotenciales de reaccion, impracticables
para su uso en DAFCs. Es posible disminuir el potencial de nucleacion de OH,gs, y por
tanto de oxidacion de CO,q, aleando el Pt con metales oxofilicos como el Ru o el Sn. Si
bien el problema del envenenamiento por CO. esta sin duda presente durante la
electroxidacién de etanol, la principal barrera, y diferencia entre la oxidacion del etanol y
del metanol, reside en que la presencia de un enlace C-C en la molécula de etanol, que es
muy dificil de activar a temperatura ambiente. Los primeros estudios de la EOR
identificaron el acetaldehido (AAL) y el &cido acético (AA) como los Unicos productos
de la electroxidacion de etanol en medio acido con una produccion minoritaria de CO,

[50]. Durante la oxidacion total del etanol en medio acuoso se liberan 12 electrones y dos
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moléculas de CO, por cada molécula de etanol. Sin embargo, a temperatura ambiente y
en medio &cido, la oxidacion parcial de etanol parece ser la ruta mas favorecida,
conduciendo a la formacion de especies con dos d&tomos de carbono, acetaldehido (AAL)
y acido acético (AA) liberando 2 y 4 electrones respectivamente [51, 52]. El esquema de
los productos formados durante la reaccion de etanol en medio &cido se muestra en la
Figura 1.9. En consecuencia, la rotura del enlace C-C es fundamental para conseguir la
maxima eficiencia en las pilas de alimentacién directa de etanol, paso en el que los
estudios de la EOR parecen estar atascados. La energia del enlace C-C es no es muy alta

(347,4 kimol™), por lo tanto, romper la molécula de etanol no deberia ser dificil.

ETANOL ACETALDEHIDO ACIDO ACETICO
N T { mmmram) 8
-« — \
N\,
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‘. . ‘ ®

i

|
. .
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CHzags + COugs

Figura 1.9. Esquema productos durante la EOR en medio &cido.

Sin embargo, debido a la disposicion geométrica de la molécula, que ofrece
resistencia a este paso, esta etapa resulta ser una de las mas lentas del mecanismo de
reaccion. Por este motivo, en enlace no se rompe con facilidad, y los productos
principales de reaccidn son el acetaldehido y el acido acético [53, 54]. Esto reduce la
eficiencia de la reaccion, y resulta en la obtencion de grandes cantidades de acido
acético, lo que supone un problema adicional, ya que como el CO, el &cido acético actia
como veneno para la actividad catalitica del platino [52], por lo que habria que eliminar
ambos de la superficie del catalizador para poder seguir oxidando nuevas moléculas de
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etanol. Pero ademas, a diferencia del CO,g, €l acido acético es un producto final, es
decir, no se puede oxidarse mas y transformarse en CO, [55]. Ademas, la naturaleza de
los adsorbatos del etanol y de las especies intermedias adsorbidas durante la EOR, en
especial los intermedios que conducen a la ruptura del enlace C-C no han sido
identificados aun inequivocamente. Algunos autores proponen que la rotura del enlace
puede ocurrir directamente del etanol, mientras que otros afirman que las especies de

acetaldehido (o acetilo) se forman antes de romper el C-C.

A lo largo del tiempo, se han publicado un gran namero de trabajos sobre la EOR.
Estos trabajos, con la mejora de las tecnologias han pasado a no solo ser estudios
electroquimicos, si no que durante los Gltimos, han surgido poderosos métodos analiticos
de difraccion (XRD), de analisis quimico (MS) y espectroscépicos (Raman, FTIR) in situ
que, acoplados a técnicas electroquimicas, han supuesto un salto de calidad en el
entendimiento de las reacciones de oxidacion de alcoholes (y de otras reacciones),
ayudando a identificar y cuantificar las especies formadas durante la reaccion, su
evolucion con el potencial, los intermedios de reaccion adsorbidos y la naturaleza de la

superficie del electrocatalizador.
1.5.1 Envenenamiento por COg;

El platino es el metal mas estudiado como electrocatalizador para la electroxidacion
de hidrégeno (HOR) en pilas de combustible, ya que dada su alta actividad da lugar a
muy bajos sobrepotenciales para dicha reaccion. Ademas de su alta actividad, es muy
estable en medio acido, por lo que es el metal elegido para uso como catalizador en el
anodo en PEMFC. A priori, el Pt también es el metal mas activo en la electroxidacion de
etanol. Sin embargo, el Pt presenta un problema muy relevante para la electroxidacion de
alcoholes en general, el envenenamiento por CO,qs. La energia de adsorcion del CO,qs en
Pt es muy alta, mucho mayor que la del H. Por tanto, una vez adsorbido, el CO,4s €S muy
dificil de desplazar de la superficie del Pt, lo que hace que ésta quede bloqueada para la
adsorcioén de nuevas moléculas (alcoholes) y por tanto se detenga su oxidacion una vez la
superficie estd saturada por CO,¢. Durante la oxidacion de alcoholes, tanto del metanol
como del etanol, se produce CO,s como intermedio, lo que inevitablemente lleva al

envenenamiento del catalizador.
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La superficie de nanoparticulas de platino esta compuesta por diferentes tipos de
defectos que provocan una coordinacién atdbmica menor que la que posee su estructura
cristalina [56]. A menor nimero de coordinacion atomica superficial de un sitio activo,
mayor es la fuerza con la que se adsorben los grupos OH que provienen del agua, y por
tanto, como la eliminacion del CO,qs transcurre mediante un proceso de oxidacion H-L
en el que es necesaria la presencia de especies OH,s aumenta la actividad en esta
reaccion. Por este motivo, los sitios mas activos dentro de la superficie son los defectos,
esquinas e islas superficiales [57], seguidos de los escalones y finalmente, las terrazas
[58, 59]. De forma general, a menor tamafio de las nanoparticulas de platino, menos
activo serd el catalizador para la oxidacién de CO.q, Ya que al tener las particulas un
tamafio de nandmetros, forman una estructura cristalina mas ordenada, lo que desemboca
en la falta de defectos superficiales [15, 60, 61]. También influyen en la oxidacién del
CO,gs la distancia entre particulas del catalizador y su grado de aglomeracion. Una mayor

aglomeracion puede favorecer la oxidacidn debido a las reacciones entre particulas [62].

Ademas de la superficie, la influencia del electrolito también forma parte a la hora
de medir la actividad para la oxidacion de CO.s. Aunque el comportamiento de la
reaccion de oxidacion de CO,qs en soluciones acidas y alcalinas tiene caracteristicas muy
distintas, la Unica diferencia significativa en el mecanismo de reaccion es la baja
movilidad de CO.4 en la superficie del electrodo en medio alcalino. En medio &cido, nos
encontramos una difusion bastante rapida de forma que el CO.4 difunde por el electrolito
rapidamente y llega a los sitios mas activos para la disociacion del agua. Por el contrario,
en medio alcalino, debido a la polarizacién negativa del electrodo, junto a la existencia
de carbonatos adsorbidos en la superficie que se generan durante la reaccion, la difusion
superficial de los grupos CO,gs esta menos favorecida [63-65]. La ser una difusion lenta,
las moléculas de CO,q4s se oxidan principalmente en los sitios activos en los que hayan
sido adsorbidas. Esto provoca que al analizar un voltagrama de oxidacién de CO.4 por lo
general lo que veremos es la presencia de maltiples picos de oxidacion (mientras que en
acido se obtiene solo uno), que correspondan a sitios activos diferentes [56]. A parte de
esto, la reaccién de oxidacion de CO,q Sigue un mecanismo comin en ambos medios
[59, 62].
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1.5.2 Mecanismo para la electroxidacion de CO,qs

La reaccion de electroxidacion de CO es una de las mas importantes y mas
estudiadas en electrocatalisis. EI CO, ademas de ser un intermedio de reaccién en la
mayoria de oxidaciones de alcoholes, aldehidos y acidos carboxilicos y de la reaccion de
reduccion de CO,, es también una molécula que presenta una adsorcion y oxidacion muy
sensibles a la estructura superficial del electrocatalizador. Esto otorga al COgy la
caracteristica de ser utilizado como molécula sonda que permite establecer el éarea
superficial electroquimica (ECSA) de algunos electrocatalizadores y la posibilidad de
identificar la naturaleza del (composicién y morfologia) del sitio (superficial) donde se
ha adsorbido. Es por tanto, una potente herramienta de caracterizacion y cuantificacion
de la superficie del catalizador.

Como desventaja, el CO,ys que se forma durante la electroxidacion de pequefas
moléculas organicas es también un fuerte inhibidor catalitico para muchas superficies
electrocataliticas, ya que necesita altos sobrepotenciales para ser oxidado [63]. Como
consecuencia, existen multiples estudios sobre la oxidacién de CO adsorbido durante los
altimos cincuenta afios [60, 66-72], la mayoria de ellos centrados en la electroxidacion
de esta molécula sobre platino como electrocatalizador, ya que este metal es uno de los
materiales mas activos para esta reaccion. La electroxidacion de CO adsorbido sigue un
mecanismo de Langmuir-Hinshelwood [63, 66], lo que implica que es necesaria la
adsorcion de una especie reactiva en un sitio vecino al que se encuentra adsorbido el CO.
La especie adsorbida es una especie que contiene oxigeno, tipicamente el grupo OHggs,
gue se nuclea del propio electrolito acuoso en el que se lleva a cabo la electroxidacién de

CO.gs. La reaccion general para la electroxidacién de CO,qs €s [67]:

COqqs + OHggs » CO, + H + €~ (1.23)

Teniendo en cuenta que a pH elevados (medio alcalino) el CO, se encuentra en

forma de carbonato segun el siguiente equilibrio:
CO, + OH™ 2 HCO3 pK, = 6,4 (1.24)

HCO3 + OH™ 2 CO%™ + H,0 pK, = 10,3 (1.25)
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por tanto, las reacciones globales dependeran del pH, siendo el pH de equilibrio al
que se realice la electroxidacion dependiendo asi si el CO, se quedaré en forma gaseosa o
se disolvera en forma de carbonato a un pH = 6,5 en medio acuoso, de modo que

pH < 6,5 COqas + H,0 » CO, + 2HT + 2e™ (1.26)
pH > 6,5 COuqs + 40H™ > CO2™ + 2H,0 + 2e~ (1.27)

Cinéticamente, las etapas mas desfavorecidas son las correspondientes a la
adsorcion del CO o de los OH, siendo una u otra la etapa limitante de la reaccion segun
el pH, el electrolito, el recubrimiento de CO,qy y el tipo de superficie electrocatalitica
[73]. La alta sensibilidad superficial de la electroxidacion del CO viene dada, en gran
parte, por la capacidad del centro activo (metal) para nuclear OH. a partir del agua.
Ademas, la movilidad superficial de los grupos CO.4s ¥ OH.ys Y su velocidad de

recombinacion también influyen en la velocidad de la reaccién.

Segun las reacciones (Ec. 1.26) o (Ec. 1.27) la electroxidacion de CO conlleva una
transferencia de dos electrones en la que participan dos intermedios de reaccion (OHqgs y
CO,4). Es por eso que la mejor forma de minimizar termodindmicamente el
sobrepotencial de la reaccion pasa por hacer que las energias de adsorcién de ambos
intermedios sean independientes [74]. Una forma de conseguirlo, es a partir de
catalizadores capaces de ejercer un mecanismo bifuncional, es decir, catalizadores en los
cuales los diferentes intermedios se adsorban y estabilicen en diferentes sitios activos. El
camino mas facil para conseguir esto es, por ejemplo, mediante la incorporacion de dos
metales diferentes en la superficie del catalizador [75]. Esta estrategia, ademas, ofrece la
posibilidad de usar metales con diferentes propiedades y actividad para la nucleacion de
OH.gs. Por ejemplo, usando metales mas oxofilicos que el Pt, tales como el Ru, el Sn o el
Mo, es posible nuclear OH,4s a partir del H,O a potenciales menos positivos que sobre el
Pt. De esta manera es posible disminuir el sobrepotencial de la reaccion global de
oxidacion de CO,q (y por ende de la electroxidacion de alcoholes) evitando ademas la
competencia entre el CO,q y las moléculas de OH,4 por el mismo sitio activo, con lo que

la reaccion también se ve altamente favorecida.
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1521  Mecanismo bifuncional y efecto ligando

La presencia de dos (0 mas) metales en la estructura de un catalizador puede alterar
su comportamiento catalitico mediante dos efectos que son el efecto ligando y el efecto

geométrico.

El mecanismo bifuncional se describe como un proceso por el cual un segundo
metal permite obtener uno de los reactivos o intermedios de reaccion a menor
sobrepotencial que los ofrecidos por los sitios activos del metal principal [75, 76]. Al
afiadir un segundo sitio activo que es capaz de proporcionar el intermedio limitante de la
reaccion a sobrepotenciales significativamente menores, el sobrepotencial total de la
reaccion disminuye y la reaccién se ve favorecida. Un ejemplo de este tipo de
mecanismos es la oxidacion de CO,qs en catalizadores bimetélicos platino - metal (PtM),
donde M es un metal mas oxofilico (Figura 1.10) [77]. Cuando se afiade a un
electrocatalizador de platino un metal capaz de disociar el agua a sobrepotenciales menos
positivos, se generan especies OHgs en sitios vecinos al CO.4s a menores
sobrepotenciales que en Pt, disminuyendo por tanto el sobrepotencial de oxidacion del
CO.. Ademas, al tener diferentes sitios activos, no hay competencia entre el CO,qs Y el
OH,gs para ser adsorbidos por el mismo sitio activo, ya que cada uno estara adsorbido

sobre un metal diferente [74].

El llamado efecto ligando se puede definir como un proceso donde el segundo metal
o complejo ejerce un efecto electronico sobre el metal principal, normalmente por
transferencia de carga de uno a otro [78, 79]. Esta transferencia electronica supone una
modificacion de la banda d cerca del nivel de Fermi, con lo que la fuerza de adsorcion de
los reactivos e intermedios de reaccion se vera modificada y, en consecuencia, también
su actividad. Este fendmeno es habitual en catalizadores bimetalicos, lo que conlleva que
muchas veces sea complicado diferenciar este efecto del resto de fendbmenos que tienen
lugar. Las técnicas espectroscéopicas como el EC-FTIR permiten discriminar/identifiar el
efecto ligando por ejemplo a partir de la frecuencia de vibracion del COg.s en el
catalizador, ya que ésta dependera de la densidad electronica que el metal sea capaz de

retrodonar al nivel =* de la molécula de CO
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Figura 1.10. Representacién mecanismo de adsorcion CO sobre un catalizador
bimetélico PtM.

1.5.3 Electroxidacion de etanol. Electrocatalizadores

El voltagrama tipico de la EOR, es decir, la representacion de la densidad de
corriente frente al potencial recogido durante una voltametria ciclica (CV) en medio
acido usando Pt como electrocatalizador se muestra en la Figura 1.11. El voltagrama es
el tipico de un proceso irreversible en el que s6lo se observan picos de oxidacién
(corrientes positivas). Como se puede observar el voltagrama presenta dos maximos en el
barrido positivo (anddico) pero solo uno en el ciclo inverso (catodico). El potencial del
pico del barrido catddico se desplaza a potenciales mas negativos y muestra una densidad
de corriente mas alta que los picos del barrido anddico. Otra observacion interesante de
estos voltagramas es que los picos caracteristicos tipicas de la region de hidrégeno en Pt
en medio acido no se observan en presencia de etanol, lo que indica que el etanol esta
adsorbido sobre el Pt en el rango de potenciales correspondientes a la Hyyg (0,0 - 0,4 V vs
SHE).

Los primeros estudios sobre la electroxidacion de etanol sobre Pt llevados a cabo
por Rigthmire et al. [80] detectaron el acetaldehido como el producto mayoritario de la
reaccion con pequefias cantidades de acido acético a un potencial de 0,75 V. Los autores
dedujeron que la formacion de &cido acético y acetaldehido ocurre en presencia de
especies de OHqgs, disponibles en superficies de Pt solo a potenciales superiores a 0,5 V

[80, 81]. También se observa la formacion de productos hidrogenados como metano y
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etano a potenciales donde esta presente hidrégeno adsorbido [82]. La mayoria de los
estudios coinciden en que se forma un intermedio fuertemente unido en Pt al entrar el
catalizador en contacto con etanol, pero su naturaleza real sigue siendo principalmente
especulativa [82-84]. En esta linea, Frumkin et al. hipotiz6 que la electroxidacion de
etanol en una superficie de Pt es diferente de la que ocurre en condiciones de estado
estacionario, y al poco tiempo, dicho Pt se envenena debido a la acumulacién de grandes
cantidades de sustancias adsorbidas [81]. De hecho, es notable que durante barrido
positivo del primer ciclo de electroxidacion de etanol en Pt/C o Pt policristalino en medio
acido, aparece un pico de oxidacion aproximadamente a 0,3 V [85] que no se observa en
los ciclos posteriores. Junto con la desaparicién de este pico, la electroxidacion de etanol

se desplaza a potenciales mas positivos en el segundo ciclo y en los posteriores.
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Figura 1.11. Voltagrama tipico E vs j durante EOR de 0,5 M EtOH en 0,1 M HCIO,
sobre Pt/C.

Se observo cierta similitud entre los voltagramas de la oxidacion del etanol y otras
moléculas como el CO, formaldehido y acido férmico, los primeros estudios conducen a
la conclusion de que algunas de estas especies, particularmente CO,q, parecen ser los
intermedios obtenidos durante la electroxidacion del etanol. En esta linea, del andlisis de

los voltagramas ciclicos de la electroxidacion de etanol también se desprende que el
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acido acético esta fuertemente adsorbido (quimisorbido) sobre Pt en el rango de potencial
de la region de hidrégeno en medio &cido [86].

La distribucién de los productos y la naturaleza y abundancia de los diferentes
adsorbatos durante la EOR en Pt en medio acido varian dependiendo de caracteristicas
tales como la superficie de Pt expuesta o la presencia de otros metales (catalizadores
bimetélicos), la concentracion de etanol, el programa de potencial aplicado, la
temperatura y el electrolito. A continuacion, se discutird la importancia de estos aspectos
durante la electroxidacion de etanol.

La forma de los perfiles de los voltagramas ciclicos recogidos durante la
electroxidacion de etanol es diferente en funcion de la naturaleza de la superficie
expuesta del Pt, lo que indica que la EOR es una reacciéon fuertemente sensible a la
estructura, es decir, la velocidad de la reaccion depende de la superficie expuesta [56]. La
superficie de Pt (100) registra las densidades de corriente mas altas para la reaccion de
electroxidacion de etanol, siendo la superficie Pt (111) la que registra el potencial de
inicio (Eonse) Méas bajo (es decir, el menor sobrepotencial) para la electroxidacion del
etanol. Por otro lado, la produccion de acido acético es mayor en Pt (111) mientras que
en Pt (100) y (110) predomina la produccion de acetaldehido [87]. Sin embargo, la
densidad de corriente alcanzada por la superficie de Pt (111) durante la electroxidacién
de etanol es la mas baja de la de los tres planos basales de Pt. Esto se debe a la baja
capacidad de esta superficie para la oxidacion de CO,g, 10 que confirma que el CO

adsorbido actla como una especie de envenenamiento en Pt.

Es por tanto dificil comprender el mecanismo de reaccién durante la EOR, aunque
la inmensa cantidad de trabajos realizados para esta reaccion sobre Pt en medio acido,

empiezan a tener caminos de reaccion que parecen ser 6ptimos.
1.5.4 Mecanismo de reaccion de la EOR. Productos C1 o0 C2

La Figura 1.12 muestra un esquema de una propuesta de mecanismo de reaccion
para la EOR en estas condiciones [88].

La molécula de etanol tiene dos &tomos de carbono, uno de ellos en un grupo metilo
(CHs-) que esta unido al carbono de un grupo metileno (-CH,-), que esta unido al

oxigeno de un grupo hidroxilo (-OH). La energia de los enlaces C—C es de 348 kJ-mol™,
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mientras que la energia de los enlaces C—H es de 413 kJ-mol™. Estos valores sugieren
que, termodinamicamente, la ruptura de ambos enlaces esta igualmente favorecida. Los
estudios de UHV a baja temperatura sugieren que la adsorcion de etanol en Pt (111) tiene
lugar a través del &tomo de O de una manera no disociativa [89]. Sin embargo, en medio
acuoso, la adsorcion de etanol en Pt se produce a través de una etapa disociativa, ya sea a
través del C, (entre 0,4 y 0,8 V) o0 a través del &tomo de O a potenciales mas altos [53].
Estudios tedricos de DFT han demostrado que la ruta de deshidrogenacion a través del

H.,, es la preferida en las superficies Pt y PtsSn [90, 91].

CH;3;CH0

| COw H (CHows | | CH:CHOW: —{ cHiCHOGS) |

0,7V

| o e COu | s CH:COOHus |—3| CH:COOH(dis) |

Figura 1.12. Mecanismo propuesto para EOR en medio &cido sobre Pt [55].

Después de una serie de procesos de deshidrogenacion adicionales se forma como
intermedio acetaldehido (CH3CHO), que puede ser desorbido en el electrolito o
deshidrogenado una vez més, conduciendo a la formacion de una especie de acetilo
(CHsCO). Esta especie de acetilo ha sido propuesta por varios grupos e identificada por
una banda FTIR a 1630 cm™ [85, 92]. Segun los célculos tedricos [53], la distribucion de
los productos de reaccion la electroxidacion del etanol, depende de si hay presencia de
especies OH.gs en las proximidades de la especie acetil, dando lugar a la formacion de
acido acético (CH;COOH), es decir, sigue el camino de reaccién por especies C2.
Ademés, el adsorbato CH3;CH,O-Pt es un intermedio que se oxida hasta formar
acetaldehido, a potenciales superiores a 0,4 V. El acetaldehido no permanece adsorbido
en la superficie, si no que se pierde en la disolucién, de forma que acaba como producto
principal de la reaccion a medios potenciales. Por otro lado, si la superficie de Pt no esta
cubierta por las especies OH,gs, la barrera energética para la ruptura del enlace C—C no es

tan alta y es posible la formacion de especies C1, tipicamente CHy ags Y COags.

La competencia entre la ruptura directa del enlace C-C y la de la participacion de

CH3CHO,q4s ¥ OH,gs, no esta clara y determina la selectividad entre CO, y &cido acético
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como producto final de la EOR. Se asume por estudios tedricos, que las especies de
acetilo se pueden oxidar a acido acético (en presencia de OH,4s) 0 deshidrogenarse para
formar CH,CO siendo el paso previo a la formacion de fragmentos C1 [93]. Sin
embargo, otros grupos sugieren que el acetilo no es la especie intermedia que conducen

al &cido acético [94] ni a tales fragmentos de C1 [95].

Como hemos visto, la ruptura del enlace C—C se ve favorecida sobre superficies
metalicas, es decir, en las que el Pt no esté recubierto por OH,g, €s decir, esté favorecido
a potenciales menos positivos que los necesarios para nuclear OH,gs. Este es el verdadero
cuello de botella de la OER. Con objeto de romper el enlace C-C se ha de trabajar a bajos
potenciales, generando por tanto especies Cl (CHyags, ¥ COqgs). Sin embargo, estas
especies permanecen fuertemente adsorbidas sobre la superficie del catalizador y s6lo se
eliminan a potenciales suficientemente altos para nuclear OH,qs (ver apartado 1.5.1). De
hecho, experimentos realizados con etanol marcado isotépicamente, concluyen que las
especies C1 se oxidan a CO, [96] si se alcanzan potenciales suficientemente altos, por
encima de 500 mV en Pt, en los que ya hay presencia de especies OH,g. En ese rango de
potenciales, como acabamos de ver, la ruptura del enlace C-C no esta favorecida, y la
reaccién de electroxidacion de etanol procede via la formacion de especies C2,

concretamente acido acético.

Algunos autores también han sugerido la disociacion directa del enlace C-C sin la
formacién de las especies intermedias de acetilo, ya que las especie C1 aparecen a
potenciales bajos E < 0,3 V, pero no registran corrientes de oxidacién de etanol
significativas [96]. Finalmente, aunque se tiene el &cido acético como producto final,
algunos autores sugieren que su oxidacién a CO, es posible mediante catalizadores

ternarios [97].

Este mecanismo de reaccion, mas especificamente, la alta barrera de energia
necesaria para romper el enlace C-C en las superficies de Pt con presencia de especies
OH.gs explica la baja capacidad de Pt para la total oxidacion del etanol y también

justifica la formacion predominante de &cido acético.

También existen estudios sobre el efecto de la concentracion de etanol en el

electrolito, determinandose que a mayores concentraciones, el producto principal deja de
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ser el acido acético y pasa a ser el acetaldehido [98]. Recientemente, un estudio conjunto
de los grupos de Attard y Baltruschat determin6 que, bajo condiciones de conveccion
continua y concentracion baja de etanol en el electrolito, el acetaldehido es el Unico
producto de la oxidacion en superficies de platino [99].

La reaccion de oxidacion de etanol es también muy sensible a la estructura del
catalizador [56, 100]. Diversos autores han reportado que las superficies de platino
escalonadas son significativamente mas activas que las terrazas [101, 102]. En cuanto a
la selectividad de productos segun el electrolito, en acido sulfurico se ha reportado que
un aumento del nimero de escalones en la estructura del platino aumenta la selectividad
hacia CO,, mientras que en acido perclérico esto no sucede, lo que indica que los aniones
fuertemente adsorbidos pueden tener un rol importante en el mecanismo de la
electroxidacion del etanol [103]. La oxidacion de etanol también es una reaccion
estudiada por célculos tedricos de DFT. Hay estudios que proponen que los escalones y
terrazas con orientacién (110) rompen el enlace C-C con mayor facilidad y son, por lo

tanto, mas selectivas a CO, [104].
1.5.,5 Catalizadores para la electroxidacion de etanol
1.55.1 Platino

El platino es un elemento quimico de nimero atémico 78, situado en el grupo 10 de
la tabla periddica. Su masa atémica es de 109,08 u y su simbolo es el Pt. Se trta de un
metal de transuicion de aspecto lanco grisaceo metalico. Se trata de un metal precioso, y
como propiedades fisicas destaca que es ductil y maleable. Su punto de fusién es de
1769°C y su punto de fusion es de 3825°C. El platino, que es un metal con estructura
cristalina cubica centrada en las caras (fcc), tiene un empaquetamiento cibico compacto,
y su superficie es una combinacién de terrazas y escalones con las tres orientaciones
basales de los cristales con estructura fcc, siendo la (111) la méas compacta, seguida de la
(100) y la (110) [105, 106] (Figura 1.13).

Hoy dia el Pt es, por defecto, el metal que se usa como electrocatalizador para la
electroxidacién de hidrégeno en pilas de combustible de membrana polimérica, ya que se
caracteriza por ser capaz de oxidar hidrégeno a bajos sobrepotenciales, y por su alta

estabilidad en medio &cido. A priori, igual que para las PEMFC, el Pt también es el metal
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mas activo en la electroxidacion de alcoholes, sin embargo, por si solo no es
suficientemente activo para ser usado en las DAFC comerciales, ya que pierde eficiencia
como catalizador al envenenarse por especies COgs fuertemente adsorbidas que se
generan durante la oxidacién de alcoholes. La principal desventaja logistica que presenta
este material es que es excesivamente caro, sobre todo debido a su baja abundancia y su
desigual distribucion en la corteza terrestre (méas del 70% de las reservas mundiales se
encuentran en Sudafrica), lo que incrementa el precio de los dispositivos que usen este

metal y limita su desarrollo.

Figura 1.13. Empaquetamiento compacto FCC del platino.

Este motivo conduce a la comunidad cientifica a desarrollar estrategias para un
maximo aprovechamiento de estos materiales. La primera estrategia es, teniendo en
cuenta que las reacciones electrocataliticas son procesos de superficie, el uso de
nanoparticulas metalicas como catalizadores, que permite maximizar el ndmero de
atomos en la superficie del catalizador de modo que para un mismo material, se obtienen
actividades significativamente superiores al tener mayor superficie o area especifica. El
empleo de nanoparticulas presenta algunos inconvenientes importantes como son su
tendencia a aglomerarse y su dificultad para ser recuperadas tras la reaccién para volver a
ser utilizadas [107]. Las elevadas actividades y grandes superficies que presentan las
nanoparticulas son las responsables de su inestabilidad, que las lleva a formar esas
aglomeraciones [108]. Para evitar los problemas ocasionados por la aglomeracion de las
nanoparticulas, éstas se estabilizan sobre diferentes tipos de soportes tales como el

carbon, grafito, éxidos metalicos, etc. [109]. Ademas, hay que tener en cuenta que la
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estabilidad y la actividad de las nanoparticulas estdn a menudo intrinsecamente
relacionadas, y que este es precisamente uno de los principales inconvenientes que
presentan estos materiales para ser usados como catalizadores, ya que frecuentemente se
observa como las particulas que son capaces de permanecer estables bajo condiciones
severas de reaccion, no son cataliticamente activas [110]. Combinando las caracteristicas
de las nanoparticulas con las propiedades asociadas a los soportes heterogéneos, se
pueden mejorar las conversiones, selectividades y rendimientos de las reacciones
cataliticas, aumentando al mismo tiempo su estabilidad, ademas de mejorar la
recuperacién y reutilizacion del electrocatalizador. Existen también diversos estudios
sobre el efecto de diferentes soportes para nanoparticulas metéalicas, pero el soporte mas
comun para diferentes electrocatalizadores usados en pilas de combustible es el carbédn
VULCAN® XC 72R, que actia de soporte catalitico permitiendo una maxima

exposicion de estas nanoparticulas evitando su aglomeracién.

Otra opcidn para disminuir la cantidad de platino utilizado en dispositivos como las
pilas de combustible de alimentacion directa de etanol, es afladir a los
electrocatalizadores basados en Pt, otros metales nobles de precio mas bajo. Estos
estudios han demostrado, que ademas de reducir el coste total, son una forma
satisfactoria de mejorar la actividad mediante la combinacion de varios metales u éxidos

metalicos a modo de aleaciones o estructuras binarias [49, 75, 111].

Otra de las opciones para disminuir la cantidad de Pt necesaria a la hora de
desarrollar pilas de combustible de alimentacion directa de etanol es utilizar otros
metales que actlen como electrocatalizadores para la electroxidacion de etanol con
actividades iguales o mejores al Pt. En este aspecto, el paladio, a modo de nanoparticulas
soportadas, o con diferentes estructuras 0 geometrias que mejoren su actividad, parece
ser una buena alternativa, si bien la ventaja econémica no esta clara, ya que ambos
metales son escasos y, por tanto, relativamente caros. De hecho sus precios se han
equiparado, bajando de los 40 a los 26 €/g de Pt y subiendo de 15 a 45 €/g de Pd en los

Gltimos 10 afios.
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1.5.5.2 Catalizadores bimetalicos PtM. Efecto bifuncional

Las sucesivas etapas de desprotonacion del etanol durante la EOR dan lugar a
una serie de intermedios de reaccion tales como el CO,qs, CHyags, acetil...) que pueden
permanecer fuertemente adsorbidos sobre la superficie del platino, por lo que la
adsorcion de nuevas moléculas de etanol queda inhibida, y de esta forma disminuye la
eficiencia del catalizador. Estas especies intermedias son dificiles de eliminar en
condiciones ambiente, pero es un proceso que se puede llevar a cabo por aumento de la
temperatura. El problema de esta alternativa, es que degrada la membrana polimérica de
la pila de combustible, lo que favorece la permeabilidad del etanol hacia el catodo
(crossover), lo que provoca un aumento en su sobrepotencial. Tal y como se ha
comentado en la seccion (1.5.2.1) la estrategia mas extendida para mitigar el
envenenamiento por especies CO,qs adsorbidas es promover la nucleacion de especies
OH.4s a potenciales menos positivos que sobre el Pt mediante la adicién de metales
oxofilicos tales como el Ru, Sn, Mo...[112, 113] y/o que, mediante el efecto ligando,
modifiquen la fortaleza del enlace CO-Pt. Es por tanto posible, y deseable, conseguir
catalizadores bimetalicos que mejoren la actividad y durabilidad del Pt como catalizador

para la reaccion de electroxidacion de etanol.

Estd ampliamente aceptado que los catalizadores bimetéalicos PtRu son los mas
idoneos para la reaccion de electroxidacion de COqqs [114, 115]. La relacion atémica
entre el Pt y Ru de 1:1 es la Optima a temperaturas relativamente elevadas para esta
reaccién. Diversos estudios indican que se puede reducir la cantidad de rutenio para
menores temperaturas de operacion [116] indicando mayores actividades para
catalizadores con una proporcion de rutenio de un 10% PtRu [114, 117]. Sin embargo, no
estd del todo clara cudl es la relacion ni la estructura morfoldgica Optima. Aunque de
algin modo se tiende a formar aleaciones entre ambos metales, también se ha visto como
catalizadores de platino decorados con atomos de rutenio y viceversa son altamente
tolerantes al CO [118]. Otros autores reportan que lo mejor son las estructuras tipo
core@shell [119]. Por dultimo, existen catalizadores basados en mezclas de
nanoparticulas de rutenio con nanoparticulas de platino [120] asi como existen trabajos
gue muestran altas actividades para catalizadores aleados que cuentan con presencia de

oxidos de rutenio, que parecen favorecer la conductividad protdnica [116, 121, 122].
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Para la electroxidacion de etanol, el mejor cocatalizador es el estafio [111, 123,
124]. En este caso, también operan conjuntamente el mecanismo bifuncional y el efecto
ligando, y se sigue debatiendo cuél es el dominante [125]. Ademas, otra de las dudas
acerca de este metal como cocatalizador es si el estafio debe encontrarse en forma de
Oxidos o reducido y aleado con el platino, en forma de la fase estable Pt;Sn [126-130].
Esta incertidumbre es provocada porque mientras que los éxidos de estafio proporcionan
grupos OH a bajo potencial y ejercen un efecto promotor a través del mecanismo
bifuncional, el estafio metalico aleado al platino, aunque proporcione OH,ys [131], €s
responsable en mayor medida del efecto ligando [126]. Para la amplia mayoria de
métodos de sintesis, los catalizadores obtenidos contienen una mezcla de las diferentes
fases [126]. La actividad dependerd, entonces, de la proporcion de estafio que esté
formando parte de cada una de las fases. En general, esta mas o menos aceptado que los
catalizadores con una mayor proporciéon de la fase PtsSn presentan actividades mas
elevadas [132, 133], aungue también hay en bibliografia trabajos que indican lo contrario
[134].

Wang [135] determind por espectrometria diferencial de masas electroquimica
(DEMS) que de los intermedios generados durante la EOR, la relacién de é&cido
acético/acetaldehido es mayor en Pt;Sn/C que en PtRu/C, pero el rendimiento de
conversién a CO, es similar para Pt/C, PtRu/C y Pt;Sn/C, concluyendo que aunque los
catalizadores bimetalicos mejoran la electroxidacion de etanol a potenciales bajos, solo el
Pt/C es capaz de romper en enlace C-C a potenciales altos. Por otro lado Colmati [136]
encuentra una secuencia a la hora de oxidar CO,g4s de estos mismos tres catalizadores, que
es: Pt3Sn/C > PtRu/C > Pt/C; asi como para la oxidacion de etanol: PtRu/C > Pt;Sn/C >
Pt/C, explicando que la diferencia de secuencia a la hora de oxidar estas dos especies
difiere en la energia de activacion a la hora de oxidar el etanol, que es mayor cuando la
EOR se lleva a cabo sobre el Pt;Sn que sobre el PtRu cuando la medida se realiza entre 0
y 1V, de lo que deduce que tienen diferentes caminos de reaccion, es decir, que el Ru
favorece la oxidaciéon de CO y otros adsorbatos a bajos potenciales, pero el Sn aleado al

Pt favorece la ruptura del enlace C-C a altos potenciales.

Aunque el Pt;Sn esté definido como el catalizador més activo para la EOR en medio

acido, aun quedan muchas incognitas que resolver acerca del camino de reaccion y sus
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intermedios. Ademas, en contra a la cantidad de estudios realizados para EOR sobre este
catalizador, comparado con otros buenos catalizadores para la EOR en medio &cido, en

medio alcalino son muchos mas escasos.
1.5.5.3 Pd como catalizador alternativo para la EOR en medio alcalino

El paladio es un elemento quimico, de simbolo Pd, nimero atémico 46 y peso
atdbmico 106,4 u. Es un metal blanco y muy ddctil semejante al platino. Tiene un punto
de fusidén de 1552°C y un punto de ebullicién de 3980°C. El paladio soportado sobre
carbono o alimina se emplea como catalizador en ciertos procesos gquimicos en que
intervienen reacciones de hidrogenacion en fase liquida y gaseosa y destaca el nimero de
metales con que forma aleaciones y generalmente produce soluciones sélidas dictiles. Es
un metal blando y ductil y puede fabricarse como alambres finos y placas delgadas.
Calentado a temperaturas superiores a 80°C, se forma un éxido opaco, PdO, ligero y
adherente, que no tiende a descarapelarse ni a desprenderse. Por encima de los 800°C, el
Oxido se disocia y se obtiene el metal brillante si se enfria rapidamente a la temperatura
ambiente. El hidrdgeno es absorbido facilmente por el paladio y se difunde a una
velocidad relativamente rapida cuando se calienta. Esta propiedad se aprovecha en los
purificadores de hidrégeno, que dejan pasar este gas, pero no otros. A temperatura
ambiente, es resistente a los acidos. Es un metal con estructura cristalina cubica centrada

en las caras (FCC).

El reciente desarrollo de membranas de intercambio anidnico allana el camino para
llevar a cabo la electroxidacion de etanol en electrolitos alcalinos [29]. Es ampliamente
aceptado que las reacciones de electroxidacion tienen una cinética mas rapida en
electrolitos alcalinos que en é&cidos [30]. Dentro de este contexto, los catalizadores
basados en Pd estan atrayendo mucha atencion como catalizadores alternativos para la
electroxidacion de etanol en medios alcalinos y en consecuencia, se han publicado
recientemente numerosos estudios que utilizan Pd como electrodo anddico en DEFC
[137-142]. Asi, Ma. et al. proponen que el Pd/C es mas activo que el Pt/C para la EOR en
electrolitos alcalinos [143]. Si bien es verdad que de manera similar al Pt, el Pd también
se encuentra a niveles extremadamente bajos en la corteza terrestre, tener un nuevo metal

de caracteristicas similares al Pt, y similar actividad como electrocatalizador, podria
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ayudar a cubrir la demanda de ambos, disminuyendo el coste de los electrodos y, por lo
tanto, el coste total de los dispositivos DEFC. Cobra importancia de manera crucial
optimizar el rendimiento del Pd como electrocatalizador para EOR. Los estudios de EOR
con Pd son bastantes méas escasos que aquellos realizados con Pt. La mayoria de los
estudios que existen en bibliografia se han llevado a cabo con nanoparticulas de Pd
soportadas sobre carbono, y sugieren que el EOR en electrolito alcalino sigue una via de
reaccion similar a la del &cido, produciendo acetatos junto con una fraccion menor de

CO; (formando carbonatos al tratarse de un medio alcalino) [143-145].

Del mismo modo que con el Pt, el Pd se puede alear con diferentes metales a modo
de catalizador bimetalico PdM, con el fin de mejorar la actividad del electrocatalizador
para la EOR reduciendo la cantidad de Pd, lo que abaratar4 ain méas la produccion de
DEFC. Bianchini y Shen publicaron un estudio de electrocatalizadores basados en Pd
para la oxidacion de alcoholes en 2009 [141] que recoge los electrodos basados en Pd y
PdM soportados principalmente en diversos materiales de carbono mas representativos
para la oxidacién de metanol, etanol y 2-propanol en medio alcalino. Se sefiala que tanto
la presencia de cocatalizadores como el material de soporte pueden afectar el
rendimiento catalitico en términos de actividad electroquimica y estabilidad. Desde
entonces, hay un nimero creciente de estudios sobre los medios alcalinos de oxidacion
del alcohol que utilizan catalizadores basados en Pd [146]. Hay catalizadores bimetalicos
con Ag [147], Au [148], Co [149], Cu [150, 151], Ni [152] y Sn [153] entre otros, que se
han utilizado para estudiar la reaccion de oxidacién del etanol. El rutenio también es un
buen promotor para la oxidacion del alcohol en medios alcalinos y, anadlogamente al
PtRu, los catalizadores bimetalicos de PdRu también muestran una alta actividad hacia la
oxidacion del alcohol. Recientemente, este sistema bimetalico ha atraido la atencion de
varios grupos de investigacion y hay estudios de sistemas PdRu apoyados en varios
materiales carbonosos y preparados utilizando diferentes rutas sintéticas [154-156],

aunque los estudios que contienen medidas de celdas de combustible son raros.

Ademas, una estrategia muy interesante para mejorar la actividad del Pd consiste en
optimizar la geometria y la morfologia de las particulas de Pd [157-160]. Por ello, se han
sintetizado nanocristales de Pd con formas muy diversas, incluyendo nanoesferas [161],
nanocubos [162], nanowires [163], nanotubos [164] y nanosheets [165, 166]. Sin
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embargo, hasta donde se conoce, no se ha explorado ampliamente el efecto de la
morfologia de Pd para la EOR en electrolitos alcalinos. Una idea es la formacion de
nanoparticulas que no tengan forma tipica esférica, buscando el aumento de &rea
electroactiva y por tanto una mejora en la actividad. La formacion de nanoparticulas de
paladio 2D mediante un enfoque quimico simple parece una estrategia prometedora en
este sentido. Los resultados de la caracterizacion revelan la formacion de nanoestructuras
en solo dos dimensiones dan como resultado una alta fraccion atomos de Pd superficiales

lo que conlleva un aumento en la actividad especifica de los catalizadores.

1.6 Técnicas de espectroscopia acopladas a una celda electroquimica

Como hemos ido viendo en el desarrollo de los diferentes apartados, la identificacion
precisa de los adsorbatos del etanol es bastante dificil, si no imposible, de conseguir solo
mediante el uso de técnicas electroquimicas. Afortunadamente, el tremendo desarrollo de
técnicas espectroscépicas in situ en electroquimica ha permitido una determinacion
precisa de la naturaleza de la superficie del electrodo y la identificacién de especies
adsorbidas y productos de reaccion con alto grado de precision. En particular, se han
utilizado con éxito diferentes técnicas de espectroscopia IR in situ (EC-FTIR) y
espectrometria electroquimica de masa diferencial (DEMS) para la identificacion tanto

de los adsorbatos de etanol como de productos de oxidacién durante la EOR.

En la EC-FTIR, dependiendo de la forma en que los espectrémetros FTIR se
acoplan a la celda electroquimica y de la forma en que se registra la sefial y se trata
matematicamente, los espectros obtenidos se identifican con diferentes nomenclaturas,
siendo los mas comunes: IRRAS (Espectroscopia de absorcion de reflexion infrarroja),
SPAIRS (espectroscopia de infrarrojos de alteracion de potencial Unico) y SNIFTIRS
(espectroscopia de infrarrojos de transformada de Fourier interfacial normalizada
sustractiva). Durante esta tesis, todas estas técnicas generalmente se denominaran FTIR
acopladas electroquimicamente. Aunque la relevancia de las técnicas EC-FTIR para la
comprension de la reaccion de electroxidacion de etanol y para la identificacion de las
especies intermedias, finales y adsorbidas es indiscutible, existen varios inconvenientes
inherentes a estas técnicas. Por ejemplo, la superposicién de las bandas activas los

intermedios de reaccion en el electrolito y las propias especies del electrolito puede
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dificultar la identificacion y cuantificacion de las especies adsorbidas en el electrodo.
Mediante el uso de luz polarizada p y el tratamiento de datos adecuado, es posible
minimizar este problema. Recientemente, la aplicacion de espectroscopias ATR-FTIR y
BB-SFG al estudio de reacciones electroquimicas podria eludir estas caracteristicas,
aunque la aplicabilidad de estas técnicas para el estudio de electrodos reales basados en

Pt nanométricos con soporte de carbono no es sencilla.

Mediante estudios DEMS, Wilsau et al., excluyeron la formacion de CO,q4s durante
la electroxidacion de etanol sobre Pt en medio &cido [167] y atribuyeron la similitud
entre los voltagramas registrados durante la oxidacion de las moléculas de COgq, C1y
C2 al hecho de que los adsorbatos generados durante estas reacciones necesitan un a&tomo
de oxigeno extra para para formar CO.,.

1.6.1 Estudios in situ por espectroscopia FTIR acoplada a una celda
electroguimica (EC-FTIR)

En este método la celda donde se realiza el espectro infrarrojo acoplado a una celda
electroquimica dispone de una ventana transparente entre la celda y el espectrofotometro
infrarrojo, por lo general un prisma de fluoruro célcico (CaF,), a través de las cuales se
transmite la radiacion. Entre las dos ventanas se introduce un disco de oro o platino que
permite reflejar parte de la radiacion y que va a actuar de electrodo de trabajo, sobre el

gue se deposita el electrocatalizador.

En la celda electroquimica se introduce el electrolito y se trabaja como en una celda
de tres electrodos estandar. El electrodo de trabajo se coloca presionado sobre el prisma,
por lo que se forma una capa de electrolito de espesor muy pequefio (5 — 10 um) que
permite el equilibrio electroquimico y por tanto el analisis de especies disueltas en éste,
asi como adsorbidas sobre la superficie del catalizador. Esta técnica permite recoger
espectros infrarrojos de moléculas organicas que participan en distintos procesos redox, y
como varian sus concentraciones con el cambio de potencial durante reacciones

electroquimicas.

Este tipo de estudio ha tomado mucha importancia desde hace afios, y coge fuerza
en la ultima década en los estudios de oxidacion de pequefias moléculas organicas, y

sobre todo en la EOR para Pt en medio &cido, ya que permite detectar por espectroscopia
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IR los intermedios y productos de la reaccion, ya estén disueltos en el electrolito o
adsorbidos sobre la superficie del catalizador.

El enorme nimero de trabajos realizados por grupos como lwasita et al., Lamy y
Leger et al. y Weaver et al. en el estudio de la electroxidacion de pequefias moléculas
orgénicas, entre ellas el etanol, mediante técnicas EC-FTIR revel6 sin lugar a dudas que
la adsorcion de etanol en medio acido en los electrodos de Pt tiene como resultado la
formacion de CO adsorbido [168]. Esta observacion en electrodos de Pt también se
aplica a la adsorcion y oxidacion de metanol y &cido férmico [169]. La presencia de
CO.gs, O se detecta a potenciales por debajo de 0,05 V, pero se convierte en la especie
predominante en la superficie de Pt a potenciales mayores y alcanza su maximo a 400
mV. Otros adsorbatos de etanol que contienen enlaces C-O y C—H coexisten junto con
CO.s en la superficie del catalizador. A partir de diferentes técnicas espectro-
electroguimica, Weaver y al. confirmaron que la formacion de CO,¢s €5 Una reaccion

sensible a la estructura del catalizador [170].

También permitid a Iwasita [98, 171] observar que junto a la presencia de CO,q S€
daba la electroxidacion de acetaldehido adsorbido como un intermedio y la formacion de
acido acético y CO, como productos disueltos de la electroxidacion de etanol. También
se dieron cuenta de la necesidad de 4&tomos de oxigeno adicionales para la formacion de
acido acético y CO,. La presencia de acetaldehido y é&cido acético durante la
electroxidacién de etanol ha sido confirmada por otros grupos que usan EC-FTIR y
DEMS [170], sin embargo, pese a las constantes mejoras de esta técnica, la formacién de
otras especies no esta clara. Por ejemplo, si el acetilo se encuentra entre los adsorbatos de
etanol y acetaldehido en Pt en medio acido sigue siendo un debate en la comunidad
cientifica. Recientemente, se ha estudiado la electroxidacion de etanol en peliculas
delgadas de Pt por medio de ATR-FTIR [172]. De acuerdo con los resultados obtenidos
en Pt policristalino, el primer ciclo de oxidacion de etanol muestra un pico de oxidacion
relativamente pequefio a unos 0,35 V (apartado 1.5.3). Los espectros FTIR registrados
durante el primer ciclo del voltagrama sefialan que ha este potencial ya se ha dado la
formacion de CO,q, lo que parece indicar que el enlace C-C estd disociado a bajos

potenciales en las superficies de Pt. Existen estudios sobre la integracion de la evolucién
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de los picos FTIR de CO,g Yy acido acético que indican que el CO,q €s la Unica especie
adsorbida a potenciales por debajo de 0,8 V en el barrido positivo.

Sin embargo, pese al crecimiento constante de los estudios de la EOR por EC-FTIR,
esta técnica presenta ciertos problemas. Su principal desventaja es que al tratarse de una
técnica en la que se analiza el electrolito, presenta bandas de IR pertenecientes a las
especies en dicho electrolito, y al tratarse este de un medio acuoso, estas especies estan
presentes en gran cantidad en la interfase electrolito/electrodo. Esto conlleva que
especies activas para FTIR, como son los iones hidroxilo, presenten bandas muy fuertes,
que pueden solapar en cierta medida regiones del espectro de IR donde aparecen o
deberian aparecer las bandas pertenecientes en este caso a los intermedios o productos
formados durante la EOR. Un ejemplo claro es la asignacion precisa de la banda de
acetilo, especie cuya presencia durante la EOR esté bajo debate, y que aparece en el IR a
una longitud de onda de 1630 cm™, mientras que las bandas asignadas a las vibraciones
de deformacion del agua, que son bandas fuertes y anchas, aparecen a unos 1600 cm™, es

decir, en la misma regién del espectro, por lo que su existencia es muy controvertida.

Mas recientemente, una solucion para mitigar el problema que supone la presencia
de las bandas de IR del H,0, es la utilizada por grupos como Kutz et al. [172], que han
estudiado la electroxidacion de etanol en electrolitos en los que sustituyen agua por agua
deuterada (D,0), que al estar marcada isotopicamente, no tiene bandas fuertes en la
region de 1600 - 1700 cm™. Pese a ello, no encontraron bandas en la region de 1600 -
1670 cm™, donde el acetilo adsorbido deberia ser activo, por lo que defienden la teoria de

gue esta especie no es un intermedio de la EOR en medio &cido.

Como ya esta ocurriendo con el crecimiento de trabajos sobre la EOR estudiados
por FTIR en medio &cido, comprender el camino de reaccion de la EOR en medio
alcalino, asi como la naturaleza del etanol, sus adsorbatos, los intermedios de reaccion y
los productos finales, parece ser un tema al que poco a poco se va prestando mas
atencion, pero que esté lejos de la cantidad de estudios realizados en medio acido para
esta técnica. En este aspecto, la mayoria de estudios determinan que las especies acetato
son el producto principal de la EOR en medio alcalino, reconocidas por dos bandas
caracteristicas a 1410 cm™ y 1550 cm™, correspondientes con las vibraciones simétrica y

antisimétrica del grupo carbonilo del acetato. De esta manera, la mayor parte de la

45



Capitulo 1

bibliografia indica que la EOR tiene lugar via C2, sin evidencias de que exista
disociacion del enlace C-C [173]. Sin embargo, algunos autores determinan que si se
produce la ruptura del enlace C—C con catalizadores de Pd, por lo que la EOR sigue
también el camino de reaccion via C1, con la formacién de carbonatos.
Lamentablemente, la banda de IR caracteristica de carbonatos a 1390 cm™ se solapa por
una de las bandas del acetato, razon por la que las dos bandas de esta Ultima especie no
son simétricas [141, 174].

Pese a la dificultad en la asignacién de las bandas caracteristicas de especies
intermedias y productos formados durante la EOR en media alcalino con diferentes
catalizadores, el uso de electrolitos deuterados para estudios de FTIR en este medio es
bastante escaso, por lo que la propuesta de usar D,O en medio alcalino, con Pt u otros

catalizadores como el Pd tiene un alto interés cientifico.

Finalmente, si bien los estudios de la electroxidacion de etanol mediante técnicas
de espectroscopia in situ en medio &cido son bastante comunes, y en medio basico,
aunque mas escasos parecen ser cada vez mas reconocidos, dichos estudios en medio
neutro son précticamente inexistentes. Los electrocatalizadores basados en platino
utilizados como &nodo o catodo en sistemas de pilas de combustible que funcionan a un
pH neutro, pueden aplicarse en el desarrollo de dispositivos como celdas de
biocombustible, o micropilas de combustible. Recientemente existen estudios para pilas
de combustible que trabajan en medio neutro para la reaccion de evolucién de hidrogeno
(HER) con catalizadores de Pt [175, 176]. Por lo tanto, es un tema de interés actual en el
estado del arte, que podria presentar grandes novedades respecto al interés de la
comunidad cientifica en el entendimiento de los mecanismos de reaccion de la EOR, el

estudio de esta reaccion por EC-FTIR en medio neutro.
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1.7 Objetivos

El objetivo general de la tesis es el estudio de la reaccion de electroxidacion de
etanol (EOR) utilizando electrocatalizadores basados en diferentes tipos de metales,
formando nanoparticulas metalicas y aleaciones como electrocatalizadores para esta
reaccion, llevada a cabo en diferentes medios: electrolito 4cido, electrolito alcalino y
electrolito neutro. El estudio de la EOR en este trabajo consiste en la aplicacion de
técnicas electroguimicas para oxidar etanol, acompafiadas de espectroscopia infrarroja in
situ que permita analizar la variacion de los intermedios y productos generados con el

cambio de potencial. En concreto, los objetivos especificos son:

e Comprender el camino de reaccion de electroxidacion de etanol en Pt/C en medio

acido, determinando las condiciones dptimas para la ruptura del enlace C-C.

o ldentificar la presencia, o no, de especies acetilo durante la EOR con los diferentes
catalizadores usados y a diferentes valores de pH.

o Identificar el efecto del pH para la reaccion de electroxidacién de etanol.

o Estudiar el efecto de la naturaleza metalica, tanto en particulas monometéalicas como

bimetélicas, asi como optimizar la morfologia de dichas particulas para la EOR.
e Aproximar un mecanismo de reaccion en la EOR realizada en electrolito neutro, con

el fin de determinar catalizadores activos en este medio para posibles futuras

aplicaciones en DEFC que no puedan operar en medio acido ni alcalino.
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Métodos experimentales

En este capitulo se describiran los métodos experimentales utilizados para el desarrollo
de ésta Tesis doctoral. La sintesis de los catalizadores, asi como las técnicas de
caracterizacidn fisico-quimica, electroguimicas y de espectroscopia han sido realizadas en el
Instituto de Catalisis y Petroleoquimica (ICP) del Consejo Superior de Investigaciones
Cientificas (CSIC).

2.1 Sintesis de catalizadores

Durante la tesis principalmente se han sintetizado tres catalizadores: (i) nanoparticulas
de Pt3Sn, (ii) Pd nanosheets y (iii) nanoparticulas Pd/C y PAM/C (M = Ni, Ru), por
métodos quimicos sencillos. El resto de catalizadores estudiados son catalizadores
comerciales y han sido: obtenidos de Alfa Aesar Pt/C (HISPEC 60%) y PtRu/C (HiSPEC
30%); y de Sigma Aldrich Pd/C (10%) y Pd NPs (99,95%).

0] Sintesis de nanoparticulas de Pt;Sn [1]

En un matraz redondo provisto de reflujo, se mezclaron 2 ml de &cido oleico (OA,
90%, Alfa Aesar) y 15 ml de 1-octadeceno (ODE, 90%, Sigma Aldrich) bajo flujo de Ar
y agitacion magnética durante 30 minutos a temperatura ambiente y otros 30 minutos a
120 °C [1]. Por otro lado, se prepar6 una disolucion 0,15 mM de acetilacetonato de Pt(Il)
(Pt(acac),, 49,0-49,8% w/w, Johnson Matthey) y 0,05 mM de acetilacetonato de Sn(ll)
(Sn(acac),, 99,9%, Sigma Aldrich) en benzil éter (BE, 98%Sigma Aldrich). Para ello, se
agregaron 0,11 ml de una disolucién de 0,5 ml de Sn(acac), en 4,5 ml de BE a una
disoluciéon de 0,059 g de Pt(acac), en 5 ml de BE. La mezcla de OA y ODE se llevé a
220°C, a esa temperatura se agregaron 3 ml de oleilamina (OAm, Sigma Aldrich) y la
disolucién de Pt(acac), y Sn(acac), en BE preparada previamente, bajo atmosfera de Ary
agitacion continua (la disolucion cambi6 su color anaranjado a negro en unos pocos
segundos, indicando la nucleacion). La temperatura se elevé con rampa de temperatura
de +2°C/min hasta una temperatura méaxima de 280°C. La mezcla se mantuvo durante 1 h
a esta temperatura y se enfrio a temperatura ambiente. Las nanoparticulas de Pt;Sn
formadas se separaron y recogieron mediante adicion de isopropanol y centrifuga, y se

lavaron 5 veces con una mezcla de isopropanol y hexano. Por Gltimo se secaron a 80°C.
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(i) Sintesis de Pd nanosheets

En una sintesis tipica, se disolvieron 10 mg de acetilacetonato de Pd(Il)(Pd(acac),,
99%, Sigma Aldrich) en 7 ml de &cido formico (FA, 98-100%, Sigma Aldrich) en un vial
de vidrio de 15 ml. Se agregaron 170 mg de 6xido de trioctilfosfina (TOPO, 99%, Sigma
Aldrich) y 10 mg de Bromuro de hexadeciltrimetilamonio (CTAB, > 98%, Sigma
Aldrich) a la disolucién y se agitaron vigorosamente durante 30 minutos. Se calento la
mezcla a 30°C en un bafio de agua durante 20 minutos y se desoxigend la mezcla
completamente burbujeando Ar. Dentro de una campana extractora, en una habitacion
bien ventilada, se borboted la disolucion con monoéxido de carbono (CO) durante 10
minutos hasta saturacion y se sell6 el vial con parafilm y se dejo reposar en el bafio de
agua durante 24 h para asegurar la lenta reduccion de Pd(ll) a causa del CO, lo que
induce la formacidn de particulas de negro de paladio. El sélido se recuper6 y se lavd tres

Veces en acetona y etanol con sonicacion.

(iii)  Sintesis de nanoparticulas Pd/C y PAM/C (M = Ni, Ru)

Los catalizadores Pd/C con un 50% en peso de Paladio y PdM/C (M = Ni, Ru) con
40% en peso de metal y soportados en carbon Vulcan XC72R se han preparado mediante
un método de impregnacion modificado en agua ultrapura (sistema Milli-Q, Millipore,
18,2 MQ cm) [2]. Los materiales utilizados para la sintesis de estos catalizadores se
describen a continuacion. El cloruro de paladio (I1) (PdCl,, 99,9%), el cloruro de niquel
(11) hexahidratado (NiCl,, 98%) y el de cloruro de rutenio (111) hidratado (RuCls, 99,9%)
se han adquirido de Alfa Aesar. El acido clorhidrico (32%) y el citrato trisédico
dihidratado (NasCit, 99%) se ha adquirido de Panreac. El borohidruro de sodio (NaBHj,
99%) se adquiri6 de Aldrich. El carbén Vulcan XC72R ha sido donado por Cabot Corp.

Para la preparacion de Pd/C, se ha preparado una disolucion de &cido cloropaladico
(0,06 M) disolviendo en proporciones estequiométricas PdCl, y HCI en agua. También se
ha afiadido una cantidad de citrato de sodio en esta disolucion, que actGa como agente
protector, con una relacion citrato:paladio de 2:1. Todo se ha agregado sobre una
suspension de carbén Vulcan XC72R en agua (180 ml). La relacion de peso Pd:C es

50:50. Esta suspension se ha mantenido bajo agitacion vigorosa durante 5 h para después
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afiadir gota a gota un exceso estequiométrico de 1,5 veces de disolucion acuosa de
NaBH, 1,0 M a la suspension agitada con el fin de reducir los precursores metalicos. La
reaccion se ha mantenido durante 12 h, se ha filtrado la suspension para recuperar el

s6lido, que se ha lavado con agua y se ha secado durante 12 h a 60 °C.

Los catalizadores de PdM/C se han obtenido de manera similar al mezclar la
disolucion de &cido cloropaladico con 0,06 M RuCl; 0 0.06 M de NiCl, segun el caso en
agua con relacion de 12:1 de Pd:M. El citrato de sodio se ha disuelto en la cantidad
apropiada para estas soluciones (relacion molar NasCit:Metal = 2:1) y se ha afiadido a
una suspension de carbono Vulcan XC72R en agua (180 ml). La relacion de
metal:carbono en estas suspensiones ha sido de 40:60. El resto del procedimiento de

lavado y recuperacion del sélido es igual al seguido para Pd/C.
2.2 Difraccién de Rayos X (DRX)

Los catalizadores policristalinos utilizados durante la tesis se analizaron mediante
difraccion de rayos X en polvo (DRX). La difraccién de rayos X es una técnica no
destructiva que permite el estudio de las estructuras cristalinas presentes en las muestras. La
técnica es util para el seguimiento de la composicion, la cristalinidad, la pureza y en algunos

casos se ha usado para determinar el tamafio de particula.

La aplicacion de la técnica irradia rayos X monocromaticos sobre la muestra. Para ello,
un anodo de Cu (A = 1,54 A) sometido a alta tension emite un haz de rayos X que incide
sobre el material con un angulo (6), y que es dispersado por el propio material formando un
angulo 26 respecto al rayo incidente. La técnica se basa en la periodicidad de las redes
tridimensionales formadas por los &omos de los compuestos cristalinos. Debido a la
naturaleza ondulatoria de los rayos X, se producen interferencias constructivas si el camino
recorrido por un rayo reflejado en un plano difiere del camino recorrido por el rayo reflejado
en el plano siguiente de la red cristalina un nimero entero de longitudes de onda (Figura
2.1). Bajo las mismas condiciones, de acuerdo con la ley de Bragg (ecuacion 2.1) [3, 4],
cada compuesto cristalino da un Unico difractrograma considerado como la "huella dactilar"

para cada sélido ordenado.
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2dsenf =na (2.1)
En una mezcla de compuestos, cada uno produce su propio difractrograma
independientemente de los otros compuestos, por lo que la técnica permite identificar por

separado los compuestos de la mezcla.

Figura 2.1. Interaccion del haz de rayos X con un cristal.

El tamafio promedio de cristal (t) en la muestra de polvo se puede obtener de la
ecuacion de Debye-Scherrer [5]:

K-

R — 2.2
t B -cos@ 22)

La ecuaciodn establece que los picos de separacion estrechos corresponden a particulas
grandes y cristalinas, mientras que los picos mas anchos corresponden a particulas pequefias
y amorfas. De acuerdo con el tratamiento matematico de la ecuacion, es el tamafio del cristal
el que influye en el ancho de la linea de difraccién. Sin embargo, hay mas parametros
influyentes, como los instrumentales y agentes son causados por los cristales no ideales

(deformaciones cristalinas) [6].

Ademas, estas lineas de difraccion pueden experimentar desplazamientos debido a la
aparicion de soluciones solidas que producen el reemplazamiento de uno de los atomos

originales en una red cristalina por otro atomo de diferente tamafio, lo que produce
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variaciones en los pardmetros de la red, en las distancias interplanares (dy), y por lo tanto,

segun la ecuacion de Bragg, en la posicion del angulo para la maxima difraccion (8).

Para los andlisis de DRX se ha utilizado un difractdbmetro Siemens D500 (Bruker D8
Advance) con radiacion K, y K, del Cu en configuracion Bragg-Brentano, con la muestra
dispuesta en un portamuestras plano en un goniémetro provisto de un detector de centelleo.
El haz se colima con dos rendijas antes y dos después de la muestra. Se realiza un barrido
por pasos en funcion de 26. Los difractogramas se han realizado para valores de 26 entre 10°
y 64° en pasos de 0.1° con tiempos de contaje de 1,5 s por paso para medidas rapidas
(identificacion de fases) y entre 10° y 120° en pasos de 0,05° con tiempos de contaje de 4 s
por paso para difractogramas que se estudiaron en detalle (caracterizacion estructural). Se
utilizaron aproximadamente 20 mg de muestra bien molida que se extienden en un
portamuestras de vidrio. Los datos (nimero de cuentas para cada paso) se obtienen en
formato electronico en un ordenador conectado al difractémetro. Para obtener informacion
mas precisa del diagrama de rayos X, en algunos casos se ha utilizado el ajuste mediante el
método de Rietveld [7].

Muestra en
polvo

Figura 2.2. Esquema del difractdmetro utilizado para la difraccién de rayos X, Siemens
D500.

2.3 Espectroscopia infrarroja

La espectroscopia infrarroja (IR) estudia la interaccion entre la materia y la radiacion

infrarroja, radiacion que corresponde a la region del espectro electromagnético que abarca
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las longitudes de onda entre 0,7 y 1.000 um [8]. Esta regién se subdivide en tres regiones:
infrarrojo cercano (NIR; de longitud de onda 0,7 um — 2,5 um), infrarrojo medio (MIR; 2,5
pm — 25 pm) e infrarrojo lejano (FIR; 25 pum — 1.000 um) o expresado en ndmero de ondas,
4,000 cm™ —14.300 cm™, 400 cm* — 4.000 cm™y 10 cm™ — 400 cm *, respectivamente. La
radiacion IR fue descubierta en el afio 1800 por William Herschel, en un intento por
determinar el calor asociado a las diferentes regiones del espectro de radiacion visible,
expuso un conjunto de termémetros de mercurio sobre los diferentes colores en los que se
descomponia la luz solar al atravesar un prisma de vidrio, donde encontré que existia una
radiacion invisible, mas all& del extremo rojo del espectro solar, que transportaba calor. Esta
radiacion, que inicialmente se llamé radiacién térmica, posteriormente se denominé
radiacion infrarroja, nombre que se atribuye a Becquerel. La espectroscopia IR es sensible a
la presencia de grupos funcionales en una molécula, es decir, fragmentos estructurales con
unas propiedades quimicas comunes (un metileno en un hidrocarburo, CH,; un carbonilo en
una cetona, C=0; o un hidroxilo en un alcohol, OH; son ejemplos de grupos funcionales).
La caracteristica principal de la espectroscopia IR es que permite identificar especies
quimicas a través de la determinacion de la frecuencia (nimero de ondas) a la que los

distintos grupos funcionales presentan bandas de absorcion en el espectro IR.

El espectro infrarrojo consiste en una representacion gréafica de la intensidad de
radiacion infrarroja procedente de la muestra medida en funcion del niamero de ondas. En el
gje de abscisas se representan nimeros de ondas. En el eje de ordenadas se representa
absorbancia o transmitancia. La transmitancia (T) se define como la relacion entre la
intensidad de radiacion de una determinada longitud de onda que emerge de la muestra (1) y

la que esta recibe (lp). Lo habitual es representar la transmitancia porcentual (%T):

I
T=— 2.
r (2:3)
%T = 100T (2.4)

Los IR se basa en los principios de vibracion de dos nicleos en una molécula diatdmica
puede representarse por el movimiento periédico de una sola particula de masa m, cuyo

desplazamiento x desde su posicion de equilibrio es igual a la variacion de la distancia
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interatdmica. La masa m se denomina masa reducida y esta relacionada con las masas m; y

m, de los dos nulcleos mediante la siguiente expresion:

Y =1Ym, + Ym, (2.5)

En el modelo de oscilador arménico, la energia potencial de este sistema viene dada por

la parébola:
= 1/, Kx? (2.6)

donde K es la constante de fuerza del oscilador. En este caso, en términos de mecanica
clasica, la posicion x del oscilador en funcion del tiempo viene representada por una funcién
seno. En la descripcion mecanocuantica, los niveles energéticos (vibracionales), que son

solucion de la ecuacion de Schrddinger, vienen dados por la expresion:
E, = hew(v + 1/,) (2.7)

donde v es el nimero cuantico vibracional, que puede tomar los valores 0, 1, 2, 3, ...y
o es el nimero de ondas de la vibracion, que esta relacionado con la constante de fuerzay la

masa reducida por la expresion siguiente:

_1 K 28
T 2mc |m (28)

Ademas de la vibracion del enlace entre dos atomos, en una molécula poliatémica, el
conjunto de movimientos oscilatorios de todos los nicleos se puede representar como una
superposicion de una serie de vibraciones arménicas 0 modos normales de vibracién. En la

Figura 10 se ilustran los modos normales de vibracion de H,O.

Los modos de vibracion en los que todas las propiedades de simetria de la molécula se
mantienen se denominan simétricos como es el caso de los modos v; y v,. Los modos
vibracionales para los que se pierde algin elemento de simetria se denominan

antisimétricos, modo v3 en la Figura 2.3.
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Los modos v; y v3 se denominan modos de tension y el modo v,, de flexion.

Sl

N

Figura 2.3. Modos normales de vibracion en H,O.

Comparando los espectros de numerosos compuestos organicos, se ha observado una
correlacién entre la presencia de un determinado tipo de enlace (O—H, N-H, C-H, C=C,
C=N, C=0, etc.) en distintas moléculas y la presencia de bandas de absorcion muy similares
en el infrarrojo, es decir, cada grupo funcional vibra de forma independientemente, con una
frecuencia caracteristica. Esto se debe a que un enlace quimico tiene una gran entidad
propia, por tanto, la estructura electronica y su constante de fuerza para un mismo grupo

funcional son muy parecidas para distintas moléculas a las que pertenecen.

El elemento principal de un espectrémetro es el dispositivo que permite seleccionar o
discriminar la radiacién de diferentes longitudes de onda. Los primeros instrumentos
comerciales utilizaron como monocromadores elementos dispersivos. Los prismas se
emplearon en los equipos comerciales desde aproximadamente el afio 1940 y en 1955 se
introdujeron las rejillas de difraccion. A partir de 1960 empez6 a introducirse un método
totalmente distinto, basado en la interferencia entre dos haces de radiacion: la espectroscopia
infrarroja por transformada de Fourier (FTIR). En la actualidad son los equipos que se
emplean fundamentalmente en espectroscopia infrarroja. Un espectrometro de IR consta

principalmente de tres partes:
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- Fuente: aunque existen diversas fuentes que son utilizadas para las
diferentes regiones del IR, en el caso que nos ocupa, para seguir reacciones
electroquimicas de oxidacion de alcoholes, los espectrometros utilizados estan
equipados con fuentes de radiacion continua en el intervalo de longitudes de onda
correspondiente al MIR. Adicionalmente, un laser de He - Ne (longitud de onda: 632,8
nm), se utiliza como referencia para el calibrado de las longitudes de onda.

- Detector: Los detectores térmicos, registran un aumento de temperatura
como resultado de la radiacion incidente y lo convierten en una sefial eléctrica. En estos
detectores, la respuesta es proporcional al flujo de radiacién incidente e independiente
de la longitud de onda. Un detector térmico utilizado cominmente en los
espectrémetros FTIR es el detector DTGS. La respuesta de estos detectores presenta
unas fluctuaciones que se denominan ruido, que son mayores al aumentar su
temperatura. Por este motivo, hoy en dia se usan cada vez con mas detectores que
trabajan a temperaturas inferiores, refrigerados por nitrégeno liquido (77 K) como el
MCT, que tienen bajos niveles de ruido aunque en intervalos de longitudes de onda
restringidos.

- Interferometro: El desarrollo de la espectroscopia FTIR fue posible a partir
de los estudios de Michelson, quien en 1891 construy6 un interferémetro de doble haz,
en el que estan basados la mayoria de los interferémetros usados en la actualidad en
espectroscopia IR. El interferometro de Michelson es un dispositivo en el que se divide
un haz de radiacion en dos haces que, tras recorrer caminos de distinta longitud, son de
nuevo recombinados. De esta forma, se crea una interferencia entre ambos haces.
Mediante un detector se miden las variaciones de intensidad del haz que emerge en
funcion de la diferencia de camino recorrido por los haces separados. Para el recorrido
de sendos caminos Opticos el interferometro dispone de dos espejos planos
perpendiculares entre si, uno de los cuales puede moverse en direccién perpendicular a
su superficie, a una velocidad constante. Entre los dos espejos se sitla el elemento
separador o divisor del haz, donde parte de la radiacion que llega de la fuente se refleja
hacia uno de los espejos y parte se transmite hacia el otro espejo. Después de reflejarse
en los espejos planos, los haces vuelven al separador, se recombinan y, de nuevo, una
parte se transmite y la otra se refleja. La intensidad radiacion que emerge del

interferometro se registra en funcion de la posicion del espejo mdvil, presentando
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maximos y minimos en funcion de los fendmenos de interferencia producidos. . Este
patron de interferencia se denomina interferograma y contiene la informacion espectral
del conjunto de las longitudes de onda del espectro. La transformada de Fourier del

interferograma es el espectro FTIR.

La principal ventaja de la espectroscopia FTIR es que el interferometro genera un
espectro con una relacion sefial/ruido muy superior para un mismo tiempo de adquisicién
debido a que recibe simultaneamente informacion de todas las longitudes de onda del
espectro, mientras que en un equipo dispersivo, cada punto del espectro se va registrando
sucesivamente. Por otra parte, en los espectrometros FTIR la intensidad del haz puede ser
mayor que en un equipo dispersivo, lo que también contribuye a mejorar la relacion
sefial/ruido. Otra ventaja que presenta la espectroscopia FTIR es su mayor precision en la
longitud de onda. Ademas de estas ventajas, los espectrometros FTIR, a diferencia de los
equipos dispersivos, proporcionan una resolucion constante en todo el espectro, no

presentan los efectos de polarizacién de la luz que son tipicos de las redes de difraccién.

El modo méas comun y sencillo de medir el espectro de una muestra es por transmisién,
tanto para muestras gaseosas como liquidas y sélidas. Sin embargo, a veces no es posible el
experimento de transmision porque la muestra dispersa la radiacién o porque esta depositada
sobre un soporte gque absorbe la radiacion infrarroja, en los que se usan otros métodos como
reflectancia total atenuada (ATR) o la reflectancia difusa (DRIFTS). Por ultimo, también
existen métodos que combinan la espectroscopia infrarroja con otras técnicas, como por
ejemplo, la usada en este trabajo, la espectroscopia infrarroja in situ acoplada a una celda
electroquimica. La configuracion experimental para esta técnica en los experimentos para
FTIR acoplados a una celda electroquimica realizados durante esta tesis, se explicara en el
apartado 2.7.5.

2.3.1 Espectroscopia infrarroja por transformada de Fourier de reflectancia difusa
(DRIFTS)

La espectroscopia de infrarrojo de reflectancia difusa es un tipo de espectroscopia
infrarroja (IR), se ha utilizado durante la tesis para el estudio de materiales opacos que

absorben gran parte de la radiacién y dificiles de compactar [9]. La muestra se sitla en un
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porta-muestras dentro de una celda que permite la circulacion de gases o liquidos a través de
la muestra. Dispone de un sistema Ilamado domo, de cierre hermético con dos ventanas por
las que entra y sale la radiacion IR. Una parte de la radiacion infrarroja que incide sobre la
muestra es absorbida parcialmente, mientras otra parte es reflejada por cada particula. Al
encontrase las particulas orientadas de forma aleatoria, la radiacién reflejada se dispersa en
todas las direcciones. Se usa un espejo elipsoidal que focaliza la energia infrarroja de la
radiacion dispersada a través de la ventana de salida de la redicién, para posteriormente
conducirla al detector. La disposicion de la técnica tiene como ventaja es que permite
realizar estudios in situ mientras a través de la muestra se hace circular una corriente

gaseosa reactiva de interés catalitico.

Los espectros de infrarrojos (DRIFT) utilizando moléculas sonda en condiciones no
electroquimicas se han obtenido con un espectrémetro Jasco FTIR-6300A equipado con un
detector MCT refrigerado por N liquido. Previamente a la medida se realiza un background
de KBr, bajo un caudal de 20 ml min™ de N, a 200°C. Una vez obtenido el background, los
espectros se registraron con una resolucion de 4 cm™ y una acumulacion de 256
exploraciones. Las muestras se molieron finamente y se colocaron en un crisol de cerdamica
en la camara DRIFT sobre una base de KBr. Primero, se lanzaron 20 ml min™ de He puro a
través de la camara a 80°C durante 0,5 h para eliminar el agua adsorbida de la muestra. La
temperatura se fija a 25°C y los espectros DRIFT se registran a diferentes temperaturas. Para
los registros de funcionalizacion de carbones, el flujo de CO fue de 20 ml min™ durante 2

minutos a 25°C.

Los experimentos DRIFT in situ acoplados a una celda electroquimica se describiran en

la seccion 2.7.5
2.4 Analisis termogravimétrico (TGA)

El anlisis térmico permite estudiar el comportamiento de los materiales en funcion de
la temperatura. Al calentar un material, éste puede sufrir variaciones en su estructura o en su
composicion. Varias técnicas se engloban bajo este término, en las cuales se investiga la
variacion de algin pardmetro fisico en funcion de la temperatura en una determinada

atmésfera. En el analisis termogravimétrico (TGA) se mide la variacion en el peso de una
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muestra cuando es sometida a un calentamiento en una atmosfera controlada. Dependiendo
de si se produce pérdida o ganancia de masa se obtiene informacion sobre distintos procesos
como la deshidratacion, descomposicion, reduccion, vaporizacion, oxidacion... Un
termograma registra la variacién del peso con respecto a la temperatura (usando una
variacion controlada de la temperatura con el tiempo), o respecto al tiempo a una
temperatura constante (experimentos isotérmicos). Si se representa la derivada de este
termograma, se obtiene informacion de la temperatura a la que la velocidad de pérdida
masica es maxima. En este caso, a veces se pone en evidencia la existencia de dos procesos

distintos que contribuyen a la pérdida de masa, por lo que se superponen sus picos [10].

Las medidas se han realizado en una balanza Mettler Toledo, TGA/SDTA 851e, de
disefio horizontal cuya resolucion es de 1 ug. dispone de un horno cilindrico con un
calentamiento maximo de temperatura de 1100°C. La precision a la temperatura maxima es
de = 0,25°C. La muestra se ha colocado en un crisol de alumina de 70 pL, y se realiza un

una rampa de calentamiento de 10 °Cmin™ bajo atmosferas de N, O,/N, y Ho/N,.
2.5 Microscopia electrénica

La microscopia electrénica ha sido utilizada en la tesis principalmente para el estudio
de la morfologia y textura de los materiales, asi como acceder a determinadas
particularidades estructurales de las muestras, como podria ser la existencia de
superestructuras. La microscopia es una herramienta poderosa y versatil para el estudio de la
materia condensada. En nuestros dias, se ha progresado en el desarrollo de sistemas capaces
de observar materiales con resolucion atomica. Un microscopio electrénico utiliza
electrones para obtener imagenes de los materiales en vez de fotones. La longitud de onda
de los haces de electrones de alta energia es mucho menor que la de los fotones de luz
visible, permitiendo al microscopio electrénico alcanzar una capacidad de aumento de hasta
500.000 aumentos (muy superior a los microscopios Opticos, con 1000 aumentos en los
mejores casos). El fundamento de la microscopia se basa en un haz de electrones acelerados
a altas energias focalizado sobre la muestra a través de una serie de lentes

electromagnéticas.
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2.5.1 Microscopia electrénica de barrido (SEM)

La microscopia electrénica de barrido (SEM) proporciona imagenes de la superficie de
los sélidos. Su funcionamiento se basa en recorrer la muestra con un haz muy concentrado
de electrones, en vacio, generados por un filamento incandescente. Este haz puede
interaccionar con el material de diferentes maneras. Una parte del haz incidente es absorbido
por el material y la otra es expulsada como electrones secundarios y elasticos. La energia de
los electrones secundarios emitidos es inferior a 100 eV, siendo su rendimiento alto, es
decir, por cada electrén incidente se obtienen varios electrones secundarios, que son
utilizados para la formacion de la imagen deseada. Para cada punto de la muestra se recoge
la energia de los electrones emitidos, que es constante a menos que se dé un cambio en la
rugosidad o forma (morfologia) de la muestra o varia el elemento (a mayor nimero atémico,
mayor emision), haciendo que el numero de electrones dispersados varie y con ello cambie
la imagen [11].

Haz
dee

Rayos X e secundario
caracteristicos

A/ \

¢ transmitido ¢ inelasticamente
disperso

Figura 2.4. Emision de e” secundarios y Rayos X caracteristicos durante la microscopia

electronica de barrido.

Esta técnica permite ser combinada con la espectroscopia de energia dispersiva de
rayos X (EDX). Ademas de obtener una imagen a partir de electrones emitidos por la

muestra, durante la aplicacion de esta técnica se puede hacer que un electron de alta energia
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incida sobre la muestra, arrancando un electrén profundo ligado a un &tomo. El electrén
extraido deja un hueco que es sustituido por otro electron produciendo la emision de un
foton. La energia del fotdon corresponde a la diferencia de energia entre los niveles
electrénicos, por tanto, es caracteristico de cada atomo que lo emite, lo que permite conocer

su nmero atdmico y por tanto conocer la composicion de la muestra.

2.5.2 Microscopia electronica de transmision (TEM)

La microscopia electronica de transmision es una técnica usada durante la tesis que
permite la obtencion de imagenes a escala nanométrica de la muestra, siendo empleada en la
investigacion topogréafica de las superficies complementando los estudios de la morfologia y
textura de los materiales estudiados. Permite obtener informacion sobre la distribucién de
formas y tamafios,asi como la localizacion de componentes especificos, como es el caso de
particulas metélicas sobre sustratos amorfos o policristalinos. En el microscopio de
transmision se produce la interaccion de la muestra de entre 0,1 um y 0,5 um de espesor, en
condiciones de ultra vacio, con un haz de electrones de alta energia. Segun la fuente que
produzca los electrones, puede tratarse de una fuente de emision termoidnica (filamentos de
W o0 LaBg) o fuente de emision de campo (FEG). Las FEG son mas recientes y presentan un
haz de mayor intensidad y mayor resolucién. Los electrones emitidos son acelerados
mediante un potencial eléctrico (200 — 400 kV) con lo que adquieren energia cinética alta.
Una serie de procesos elasticos donde los electrones incidentes son dispersados, e inelasticos
en los que los electrones incidentes ceden parte de su energia a los electrones internos del
material, tiene lugar al ser este alcanzado por el haz de electrones. La presencia de
electroimanes o lentes magnéticas en la estructura del microscopio permite la focalizacion
de los electrones hacia las zonas de interés de la muestra. En concreto hay tres conjuntos de

lentes:

- Lentes condensadoras: acondicionan el haz de electrones por encima de la
muestra.

- Lente objetivo: enfoca el plano de la imagen en modo imagen o el plano de
difraccion en modo de difraccion de electrones.

- Lentes proyectoras: conducen el haz hasta el dispositivo de visualizacion

(pantalla fluorescente, pelicula fotografica o camara digital CCD).
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Otros elementos como bobinas deflectoras y astigmadoras también estan presentes
permitiendo inclinar y desplazar el haz o realizar correcciones del astigmatismo en el haz

respectivamente [12].

Los electrones del haz pueden atravesar la muestra (haz directo) o ser dispersados por
la muestra, de forma equivalente a como lo hacen en la difraccion de rayos X. Estos
electrones difractados contienen informacién de la estructura de la muestra y se recombinan
por medio de las lentes proyectoras formando la imagen. A bajos aumentos es la densidad
de la muestra la que provoca el contraste de la imagen. Cuando se pasa a aumentos mayores,
se observa el contraste de fase de los haces de electrones originado por la interaccién de
estos con la estructura cristalina o amorfa, segin la muestra. El contraste de fase da lugar a
un patrén de interferencia que esta directamente relacionado con las distancias interplanares

de las particulas cristalinas iluminadas.

Cuando se trata de interacciones inelasticas, se transfiere energia del electron incidente
a la muestra, que genera diferentes sefiales, como rayos X y electrones secundarios, que
pueden ser aprovechados por el microscopio permitiendo realizar estudios de espectroscopia
de energia dispersiva de rayos X (EDX), como ya pasaba en la técnica de SEM o
espectroscopia electronica de perdida de energia (EELS), obteniendo sefiales para casa

elemento, pudiendo obtener relaciones atdmicas de la muestra.

Un microscopio de transmision puede configurarse para operar en diferentes modos,

dependiendo de las condiciones en las que se proyecta el haz de electrones sobre la muestra.

- Modo transmision: el haz se proyecta en paralelo. Se obtiene imagenes de
alta resolucion (HR-TEM) o un patrdn de difraccidn de electrones.

- Modo sonda: el haz de electrones se converge y se proyecta sobre la
muestra. Se controla por medio de bobinas deflectoras para barrer la region de interés
de la muestra, registrando distintas sefiales. Se conoce este modo como microscopia

electronica de transmision de barrido (STEM).

En el modo STEM la imagen puede ser formada parcialmente por dos detectores:

detector de campo claro y detector de campo oscuro [13].
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- Detector de campo oscuro: es circular y recoge los electrones del haz
transmitido y los electrones de los haces difractados (electrones dispersados) a bajo
angulo, entre 0 y 5 mrad. En campo oscuro, las imagenes son mas oscuras cuando
menor es la densidad y méas claras cuando aumenta la densidad de la muestra.
Ademas, dentro de este detector, existe el detector anular de campo oscuro (ADF)
que recoge los electrones dispersados a alto &ngulo, entre 5 — 180 mrad (angulo de
deteccién interior) y > 100 mrad (angulo de deteccion exterior). Las imagenes para
esta configuracion dependen del contraste de fase, del espesor de la muestra y del
numero atémico, dependiendo de la configuracion de las lentes proyectoras. Si el
angulo de deteccidn interior es > 50 mrad, la sefial es proporcional al espesor y el
cuadrado del nimero atémico de la muestra, es decir, para zonas de igual espesor, el
contraste varia segun el peso atdbmico de la muestra. En este caso la imagen obtenida
se denomina imagen de campo oscuro a alto angulo (HAADF).

- Detector de campo claro: el contraste depende del espesor de la muestra y
se observa contraste de fase dependiendo de la configuracién de las lentes
proyectoras. En las imagenes para este campo, las zonas mas densas son mas
oscuras y se aclaran a medida que disminuye la densidad, inversamente a las

imagenes de campo oscuro.

En modo TEM también se usan los términos de campo oscuro y campo claro, pero no

se refieren a los mismos conceptos. En este modo se seleccionan que haces se usan para

formar los electrones dispersos mediante la apertura de objetivo. Si se usa solo el haz directo

(haz transmitido) se obtienen imégenes de campo claro, mientras que se utiliza un haz

difractado para formar imagenes de campo oscuro.

Durante la tesis las muestras fueron estudiadas utilizando un microscopio electrénico

JEOL 2000FX. El equipo tiene un potencial de aceleracion de 200 kV, una resolucion

maxima de 0,35 nm. Esta provisto de una sonda para analizar los rayos X de dispersion de

energia (EDX). Las muestras se prepararon previamente por su dispersion y

homogeneizacién en una disolucion de etanol.
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2.6 Espectroscopia fotoelectrénica de rayos X (XPS)

La espectroscopia fotoelectronica de rayos X es una técnica utilizada para estudiar la
superficie de los electrocatalizadores. Un espectro de XPS proporciona informacion sobre el
estado de oxidacion de los elementos en la muestra y sobre la abundancia de estos en la
superficie. Esta técnica da informacion acerca de unas pocas capas de la superficie (0,5-4
nm) [14].

La técnica se basa en el efecto fotoeléctrico, que consiste en la emision de electrones a
partir de los niveles de energia internos de los atomos. Estos electrones son producidos por
la incidencia de un haz de fotones de alta energia que ioniza los niveles electronicos de los
atomos de la muestra. Este efecto fue descubierto por H. Hertz en 1887 y explicado por
Einstein en 1905 (Figura 2.5). La energia cinética de los electrones esté relacionada con su
energia de enlace, que se corresponde con la energia del nivel electronico en el que se
encuentra, y esta energia de enlace es caracteristica de los elementos presentes en la muestra
y las interacciones entre ellos [15]. En 1957 K. Siegbahn publicé por primera vez un
espectro XPS de alta resolucidn, y dos afios méas tarde en colaboracién con Hewlett-Packard

se fabrica el espectrometro XPS monocromatico [16].
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Figura 2.5. Esquema del Efecto fotoeléctrico

La radiacion empleada para la excitacion de los electrones de niveles internos necesita
fotones de rayos X. Un detector hemisférico detecta los la cantidad de electrones emitidos

en funcion de su energia cinética, obnetiéndose asi el espectro de emision fotoelectronica.
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La radiacion puede penetrar en la muestra entre 1y 10 um, pero los electrones son frenados
por colisiones inelasticas, y al detector solo llegan aquellos electrones cuyo recorrido libre

esté entre 0,5 y 4 nm, por lo que la espectroscopia fotoelectrénica es una técnica superficial.

La energia de enlace de los electrones emitidos puede calcularse como la diferencia
entre la energia de los fotones de rayos X que inciden en la muestra y la energia cinética de

los electrones emitidos, corregido por dos parametros segun:

BE=hv—E,—0,—C (2.9)

donde BE es la energia de enlace del electron emitido, hv es la energia del haz incidente
(Mg - K, = 1253,6 eV 0 Al - K, = 1486,6 eV), E; la energia cinética del electron emitido
medida por el espectroscopio y @ representa la funcién de trabajo del detector, y C es el
efecto de carga. La muestra se carga positivamente durante la medida debido a la emisién de
fotoelectrones. Para muestras conductoras, este efecto de minimiza a través de la conexioén a
tierra del portamuestras. En muestras aislantes, el efecto de carga positiva de la muestra se
maximiza porque no es posible recuperar su neutralidad a través de la conexidn a tierra. En
este caso, los electrones se ven atraidos por el potencial positivo de la muestra y los picos en
el espectro se desplazan hacia una mayor energia de enlace y su energia cinética se reduce
en un valor C conocido como efecto de carga. Generalmente, este problema se soluciona
con el uso de un patrén interno que calibra la energia de enlace (BE), siendo el mas utilizado
el pico Cls (BE = 284,6 eV). La vinculaciéon de la energia de enlace de los electrones
internos es caracteristica de cada atomo, permitiendo identificar cada especie atémica,

excepto el hidrégeno y el helio.

La energia de enlace del electron emitido desde un orbital concreto depende
principalmente del nimero atdmico, y también del estado de oxidacién y el entorno quimico
del elemento. En general, una menor densidad electronica en un atomo produce una mayor
energia de enlace. Por ejemplo, &tomos de platino oxidados, con una densidad electrénica
menor que el platino metélico, daran lugar a fotolectrones con una energia de enlace BE
mayor que los del platino metalico. Para la determinacién de las energias de enlace
correspondientes a diferentes especies atdmicas, existe una base de datos del “National

Institute of Standards and Technology” (NIST) donde se recopilan un gran nimero de
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referencias bibliogréficas [17]. La intensidad y el &rea bajo el espectro fotoelectronico son
proporcionales a la concentracion superficial de cada elemento. EI factor de
proporcionalidad se conoce como factor de sensibilidad, S. Este factor depende de los
factores instrumentales y la seccion transversal del nivel electronico del correspondiente
fotoelectrén [18].

Para la tesis, el equipo usado para la técnica de espectroscopia fotoelectrénica de rayos
X ha sido un espectrofotometro SPECS GmbH con un sistema UHV provisto de un
analizador de energia PHOIBOS 150 9MCD. La fuente de emision de rayos X es un &nodo
no monocromatico Mg (K, = 1253,6 eV) que funciona a 200 W y 12 kV. La presion de

trabajo en la cdmara de analisis es igual o menor a5 - 108 Torr.
2.7 Medidas electroquimicas

Las técnicas electroquimicas son un conjunto de técnicas orientadas al estudio de las
reacciones electroquimicas que ocurren en la superficie de un electrodo. El estudio de los
procesos electroquimicos requiere la medida del potencial de electrodo y la intensidad de
corriente que llega al electrodo o sale del mismo como resultado de los procesos

electroguimicos que ocurren en su superficie.

La formacién de compuestos mediante una reaccion electrocatalitica estd asociada a
una transferencia de carga, es decir, el paso de una corriente eléctrica a través del
electrocatalizador. Durante el desarrollo de la tesis, todas las medidas electroguimicas han
sido llevadas a cabo en una celda de tres electrodos controladas por potenciostatos. Un
potenciostato es un dispositivo electronico que permite aplicar un potencial determinado de
trabajo (ET) sobre un electrodo respecto de un electrodo de referencia (ER), ajustando la

corriente a partir de un electrodo auxiliar o contraelectrodo (CE) [19].

La técnica electrocatalitica mas versatil para el estudio de la superficie del electrodo es
la voltametria ciclica, la cual permite estudiar el comportamiento durante una reaccion redox
en una ventana de potencial amplia. Otros estudios permiten determinar la superficie del
electrocatalizador, como es la adsorcion de CO y su posterior oxidacién mediante una
voltametria ciclica, técnica conocida como CO stripping. Esta técnica es ademas

especialmente importante al ser el CO una especie inhibidora que se produce durante la
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electroxidacion de etanol, reaccién principal de estudio en este trabajo. También resulta
muy atil la cronoamperometria, en la que se mide el comportamiento de un
electrocatalizador durante la electroxidacion, registrando la densidad de corriente frente al

tiempo al que se aplica un potencial de trabajo al electrocatalizador.

2.7.1 Voltametria ciclica (CV)

La voltametria o voltamperometria ciclica es la técnica electroquimica que mas se ha

usado durante el desarrollo de la tesis.

La voltametria ciclica consiste en aplicar a un electrodo de trabajo un potencial de
onda triangular que varia linealmente con el tiempo realizando un barrido entre dos valores;
un potencial inicial (E;) y un potencial limite (E,), donde el barrido se invierte y vuelve en
sentido contrario hasta un potencial final (Ef) (Figura 2.6 a). Los limites de potencial (E, y

E) en disoluciones acuosas son aquellos en los que se dan las reacciones de formacion de H,

y O,.

Ciclo 1 Ciclo 2 Ciclo X

j=r
fe

Figura 2.6. a) Onda triangular de potencial E/t durante la CV y b) Voltagrama del ciclo 1.

Durante la aplicacion de la técnica se registran el potencial aplicado y la corriente
registrada simultdneamente, y su representacion da lugar a un voltagrama o
voltamperograma (Figura 2.6 b). ElI E; puede ser diferente del E;, y se puede variar la
velocidad de barrido (velocidad a la que varia el potencial en el tiempo), y se puede repetir
el ciclo continuamente. En el voltagrama, la rama anddica es la parte registrada durante el

barrido positivo (incremente el potencial hacia valores mas positivos) y la rama catédica es
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el barrido negativo (aumenta el potencial hacia valores més negativos). El potencial
recogido (E) se representa en el eje de abscisas (eje X), y la intensidad de corriente recogida
(i) se representa en el eje de ordenadas (eje Y), pudiendo también mostrar como densidad de
corriente (j). En general, la densidad de corriente es la intensidad normalizada por area
geométrica del electrodo, por cantidad de catalizador medido o por area de catalizador
expuesto en el electrolito. Como criterio estandar, la corriente tiene valores positivos para el
barrido anddico (procesos de oxidacion) y valores negativos para el barrido catodico
(procesos de reduccidén). La corriente registrada durante cualquiera de los barridos puede
deberse a procesos faradaicos, impulsados por la Ley de Faraday, que establece que la
extensién de una reaccién quimica en el electrodo es proporcional a la intensidad de
corriente 0 a procesos de carga y descarga de la doble capa eléctrica de la superficie del
electrodo [20, 21].

El barrido de potencial de puede realizar a diferentes velocidades, influyendo en los
procesos que ocurren sobre la superficie del electrodo. Para ciertos procesos de
electroquimicos, se logra un estado estacionario a partir de ciertas condiciones de
perturbacion del sistema. Aumentar la velocidad de barrido conlleva que disminuya la
influencia del proceso de transporte de masa, lo que condiciona la respuesta estacionaria del
sistema y muestra con mayor claridad los procesos de transferencia de carga. La CV es un
método de estudio que permite conocer procesos de oxidacion/reduccién y

adsorcién/desorcidn que ocurren en la interfase electrodo—electrolito.

Cuando en el electrolito no se afiaden pares redox con la capacidad de ser detectados en
la region de potencial en la que se realiza el barrido y se elimina el O, disuelto, se obtiene el
voltagrama tipico de electroadsorcion y electrodesorcion de atomos de H y O sobre la
superficie del electrodo. La forma y potenciales caracteristicos varian segun el electrolito
para el mismo catalizador depositado sobre el electrodo de trabajo. Como ejemplo, en la
Figura 2.7 se muestra un voltagrama tipico de un electrodo de trabajo cargado de catalizador

comercial Pt/C en electrolito &cido, en el que se pueden distinguir tres zonas:

- Zona adsorcion/desorcion de atomos de hidrogeno (Hypg): region entre 0—
0,3 V. Los diferentes picos corresponden a adsorcién o desorcion de &tomos de H en

los diferentes planos del cristal [22].
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- Zona de carga/descarga de la doble capa: entre 0,3-0,7 V. ES un proceso no
faradaico relacionado con la superficie del catalizador. Esta se comporta como un
condensador en la interfaces electrodo—electrolito. Se forma la doble capa al
aparecer un gradiente de potencial electroquimico en la interfase metal/electrolito, lo
que produce una polarizacion de las particulas conductoras del electrodo y de las
especies cargadas del electrolito.

- Zona de formacion de &xidos/hidréxidos superficiales: > 0,7 V. Después de
formados los éxidos del metal (aumento de intensidad en el barrido anddico), la reduccion
de los mismos viene marcada por un pico minimo en la densidad de corriente de la rama
catodica [23].

al H . Doble capa Oxidos

j/ mAcm?
o
T

0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2
E/V vs RHE

Figura 2.7. Voltagrama de Pt / C en medio &cido (0,1 M HCIQO,).

El voltagrama obtenido permite conocer el area expuesta de Pt en el electrodo. Esto se
consigue integrando la corriente de adsorcion/desorcion de hidrogeno en la region de Hpg.
Para ello se considera que en el pt depositado, se adsorbe un &tomo de hidrogeno por cada

atomo de platino en una monocapa de catalizador segin la reaccion [24]:

Pt+H"+e o Pt—H (2.10)
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La carga se obtiene integrando el &rea bajo la curva y depende de la velocidad de
barrido v, la intensidad de corriente i, la corriente de la doble capa ig y el potencial del

electrodo de trabajo E, segun la ecuacion:

10
0n =7 f (i — ig)dE @.11)

Una vez obtenida la carga de la muestra, se obtiene el area expuesta de Pt en la
muestra, sabiendo que la carga eléctrica correspondiente a la adsorcidn/desorcion de
hidrégeno para 1 cm? de Pt al electrolito es de 210 pC. Este area se conoce como érea
efectiva o area electro activa (ECSA) [25].

Los experimentos de voltametria ciclica realizados durante la tesis se han llevado a
cabo en una celda de tres electrodos de Pyrex. Como contraelectrodo (EC) se ha usado una
barra de grafito. Como electrodo de referencia (ER) se ha usado un electrono reversible de
hidrégeno (RHE), cuyo potencial de referencia es 0 V respecto del electrodo normal de
hidrégeno (NHE) a 25 °C e invariante con el pH. Como electrodo de trabajo (WE) se ha
utilizado un electrodo de carbén vitreo (BASi) de 6 mm de diametro sobre el que se
depositan 20 ul de catalizador en modo de tinta. Una tinta tipica estd compuesta por 4 mg de
catalizador en 4 ml de etanol (99,9% puro, PanReac) y 1,4 ml de agua MiliQ (18.2MVcm), a
los que se afiade 15 pul de Polivinilpirrolidona (PVP, Sigma Aldrich) y 15 pl de Nafion®
(5% en peso agua/alcoholes; Sigma Aldrich). La mezcla se homogeniza con un procesador
de ultrasonido UP100H. Como electrolito se han realizado experimentos en HCIO, 0,1 M
para medio 4cido (pH = 1); KOH 0,1 M para medio basico (pH = 13); y tampdn de fosfato
salino (PBS) 0,5 M para medio neutro (pH ~ 7). El electrolito se desoxigena previamente a
las medidas borboteando Ar durante 15 min. Durante las medidas electroguimicas se
mantiene la atmosfera de Ar sobre la superficie del electrolito. Los electrodos se conectan a
un potenciostato PGSTAT302N (Autolab) equipado con un modulo de barrido lineal y los

experimentos electroquimicos se han controlado con un software informéatico (NOVA 2.1).

Para el desarrollo de las voltametria ciclicas se realizan 20 ciclos a una velocidad de
barrido de 50 mVs™, que se han denominado ciclos de acondicionamiento, de forma los
altimos ciclos son similares enre si y no se detecta ninguna variacién. Estos ciclos se llevan

a cabo tomando como potenciales limite el minimo y maximo de la ventana termodinamica
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de potencial a temperatura ambiente para cada catalizador, que son 0,05 Vy 12 V
respectivamente en el caso del Pt. Para catalizadores bimetalicos y catalizadores no basados
en Pt, se ha especificado cada una de las ventanas de potencial utilizadas en cada caso. Una
vez acondicionado el electrodo, se ha recogido un ciclo a 10 mVs™ entre 0,05V y 1,2 V
para todos los catalizadores, determinando el resultado de este como el voltagrama tipico

para cada uno de los catalizadores estudiados.
2.7.2  Stripping de CO

El monodxido de carbono, CO, es uno de los intermedios que se producen en el
mecanismo de reaccion durante la electroxidacién de etanol (EOR), resultando ser un fuerte
inhibidor del catalizador para la continuidad de esta reaccion. Al adsorber
electroquimicamente CO directamente sobre la superficie del catalizador (CO,4) en
catalizadores basados en Pt, su comportamiento es muy similar al del CO producido durante
la desprotonacion sucesiva del alcohol a temperatura ambiente [26]. Este hecho permite usar
el CO como molécula sonda que permite un estudio electroquimico detallado de cada
catalizador por medio de la electroxidacion del CO. El proceso de strippind de CO consiste
en adsorber CO a potencial constante sobre la superficie del catalizador, y su posterior
oxidacion mediante una voltametria ciclica [27]. Permite determinar como de tolerantes son
los electrocatalizadores al envenenamiento por CO y ademas es una buena técnica para, en
la mayoria de los casos de catalizadores basados en Pt, cuantificar ECSA. EI CO puede
adsorberse sobre el Pt de forma lineal (CO,) o puente (COg), dependiendo del nimero de
centros de adsorcién que existen por molécula. La relacion entre las formas de adsorcion
puede variar segun la cantidad de CO presente, del tiempo de exposicion sobre la superficie
del catalizador y de la estructura cristalina de este. Inicialmente la forma puente COg es la
predominante, pero si se continua agregando CO en la superficie, las especies puente pasan
a ser lineales, de modo que se obtiene que todo el CO este adsorbido de forma lineal CO._
cuando el ambiente esta saturado. En este caso, la cantidad de moléculas de CO,¢s s igual al
nimero de atomos de Pt superficiales. De este modo se puede determinar que el area
expuesta de Pt es la carga obtenida durante la oxidacién del CO, sabiendo que para una

monocapa de CO adsorbido, la carga por 1 cm? de Pt es de 420 uC.
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En el mecanismo de oxidacion de CO participan activamente grupos OH,4s generados
en la superficie del electrocatalizador. La electroxidacion de CO se da a potenciales en los

que el electrocatalizador es capaz de generar especies OH,qgs Segun la reaccion [28]:
COugs +OHggs = CO, + HY + e~ (2.12)

La forma del voltagrama para la electroxidacion de CO,qs con catalizadores basados en
Pt depende de la morfologia, estructura y naturaleza del catalizador. Pero también hay que
tener en cuenta la eleccion del electrolito, que puede hacer que el proceso varie. Asi, por
ejemplo para medio 4cido la eleccién de H,SO4 como electrolito a temperatura ambiente
puede hacer que la formacién de iones bisulfito (HSO,) inhiba la formacién de OH,4s a
potenciales donde deberia darse la oxidacién de CO.gs en catalizadores bimetalicos (E ~0,5

V) [29], por lo que en este medio, esta técnica es mejor realizarla en HCIO,.

Para el desarrollo de la tesis se han realizado experimentos de electroxidacion de CO en
una celda convencional de tres electrodos, usando los mismos medios (acido, basico y

neutro) y condiciones experimentales descritas para la voltametria ciclica (seccion 2.7.1)

Para una correcta medida de un stripping de CO, se realizan primero 20 ciclos de
acondicionamiento al electrocatalizador a 50 mVs™ entre 0,05 V y 1,2 V en el caso del Pt
(varia la ventana de potencial indicada para cada uno del resto de catalizadores), hasta que
los voltagramas no varien su forma. A continuacion se realiza la adsorcion de CO
borboteando CO gaseoso directamente en el electrolito durante 5 min mientras se realiza una
cronoamperometria (ver apartado 2.7.3) a un potencial constante correspondiente con el
potencial inicial de la voltametria ciclica (E; = 0,05 V en el caso del Pt). Sin cambiar el
potencial, se burbujea Ar durante 15 min con el fin de eliminar el CO no adsorbido
excedente en el electrolito. El siguiente paso es realizar una voltametria ciclica a 10 mvs™
con los mismos limites de potencial que los ciclos de acondicionamiento. Durante esta
voltametria se recoge un voltagrama en el que se obtendra una corriente positiva producida
por la electroxidacién de CO adsorbido a CO,. Se realizan dos ciclos mas, que deben tener
la misma forma que el voltagrama tipico para cada catalizador previo a la adsorcion de CO,
y que deben ser reproducibles entre si, indicando que todo el CO,q ha sido oxidado. La

integral del area bajo la curva obtenida de la rama anddica en el primer voltagrama tras la
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adsorcion de CO, menos la rama anddica del voltagrama posterior, es la carga asociada a la

electroxidacion del CO,g.
2.7.3 Cronoamperometria

La cronoamperometria es una técnica basada en una funcién de excitacion que consta
de uno o varios saltos de potencial aplicados a un electrodo de trabajo (Figura 2.8). Mide la
densidad de corriente que fluye por el electrodo cuando se aplica sobre €l un potencial
constante en funcion del tiempo. Dicho potencial puede variar de E; a E;, lo que generara un
cambio en la densidad de corriente. Es una técnica cominmente utilizada para obtener

coeficientes de difusidn, parametros cinéticos y mecanismos [30].
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Figura 2.8. Sefial E-t y respuesta i—t durante una cronoamperometria.

Las cronoamperometrias realizadas durante la tesis se han recogido para observar la
actividad del electrodo de trabajo durante la adsorcidn del etanol sobre el electrocatalizador
a los potenciales fijados. Para ello se ha usado una celda tipica de tres electrodos, usando los
mismos medios (acido, basico y neutro) y condiciones experimentales descritas para la

voltametria ciclica (seccion 2.7.1).

En las cronoamperometrias realizadas en esta tesis se ha usado el potencial de inicio de
las voltametrias ciclicas para cada uno de los electrocatalizadores (E;= 0,05 V en el caso del
Pt). Se ha medido la actividad manteniendo el burbujeo de Ar durante 5 min hasta que la

densidad de corriente se mantiene constante. Se afiade entonces etanol 0,5 M (129 ml de
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etanol para 100 ml de electrolito) bajo el borboteo de Ar durante 5 min, y una vez pasado
este tiempo se retira el borboteo, pero se mantiene el flujo de Ar sobre la superficie del
electrolito. Se mantiene la cronoamperometria 5 min hasta que la densidad de corriente no
varie, asegurando asi que el sistema es estable y no hay impurezas, listo para realizar la

reaccion de oxidacion de etanol.
2.7.4 Reaccion de oxidacion de etanol (EOR)

La actividad de los catalizadores en la reaccion de oxidacion de etanol se compara
mediante el método de voltametria ciclica. Mediante esta técnica, a medida que aumenta el
potencial, se ha medido la intensidad de corriente entre dos potenciales. Durante este
trabajo, se ha dado mayor importancia a la rama anddica, es decir, el barrido positivo del
primer ciclo de oxidacion. De los voltagramas obtenidos por esta técnica se han tenido en
cuenta los potenciales de inicio de oxidacion (Eqnse), €l méximo de intensidad y la cinética.
Para poder comparar las actividades entre diferentes catalizadores, se ha normalizado en
algunos casos la intensidad en forma de densidad de corriente, mostrandose como j (mAcm’
%), (mAcm'deo) 0 j (MAgrs). Desde el punto de vista de la aplicacion de los
electrocatalizadores a pilas de combustible de etanol directo, la regidn de los voltagramas de
mayor interés es la de bajos potenciales, < 0,6 V, pero durante esta tesis se han registrado y

estudiado los voltagramas hasta altos potenciales (1,2 V) [31].

Para realizar la electroxidacion de etanol, se lleva a cabo por voltametria ciclica
(apartado 2.7.1). Previamente se realiza una cronoamperometria (Apartado 2.7.3) en la que
el etanol se diluye en el electrolito y se adsorbe sobre la superficie del catalizador. Para
realizar la electroxidacion de etanol se ha usado una celda tipica de tres electrodos, usando
los mismos medios (&cido, basico y neutro) y condiciones experimentales descritas para la
voltametria ciclica (seccion 2.7.1).Para la reaccion de oxidacion de etanol se realizan 5
ciclos a una velocidad de escaneo de 10 mVs™, aunque el voltagrama de mayor importancia
para los estudios serd el primero, se observa como la actividad disminuye con los ciclos. La

voltametria ciclica se lleva a cabo tomando como potenciales limite 0,05V y 1,2 V.
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2.7.5 Espectroscopia infrarroja FTIR in situ acoplada a celda electroquimica

Cuando se estudian interfaces electrodo/electrolito por FTIRS in situ, el electrodo es
sometido a diferentes potenciales, lo que afecta a la frecuencia de vibracién de las moléculas
adsorbidas en la superficie del electrodo y supone una modificacién de los dipolos debido al
campo eléctrico generado. Este fendmeno, llamado efecto Stark supone, a la practica, un

desplazamiento de las bandas de IR de especies adsorbidas al variar el potencial [32].

El método més comun y sencillo para medir una muestra es el espectro transmision.
Sin embargo, en este caso, al disponer de un acoplamiento a una celda electroquimica, no es
posible medir la transmisién al estar el material depositado sobre un electrodo opaco. Por
tanto, para esta técnica se usa un método de reflectancia externa en la que el angulo de la
radiacion reflejada equivale al angulo de incidencia, conocido como reflectancia especular.
La cantidad de radiacion reflejada hacia el detector depende del angulo de incidencia, de la
absorcion que la muestra presente en la superficie, del indice de refraccion del medio y de la

rugosidad de la superficie [33].

Mediante el uso de una celda electroquimica modificada es posible acoplar la
espectroscopia infrarroja a las técnicas electroquimicas (EC-FTIR). Con esta técnica, se
mide la sefial obtenida como la diferencia entre los espectros de reflectancia tomados a
diferentes potenciales. Dependiendo del protocolo de medida, puede ser una diferencia
estatica o dindamica. Una medida estatica tipica consiste en medir un espectro inicial de
referencia (Ro) para luego cambiar el potencial de trabajo con el tiempo (voltametria
ciclica), midiendo un espectro a cada potencial (R). El potencial de referencia es por lo
general uno de los limites del rango de potencial. Si los espectros se representan como R/Ry,
las bandas negativas que aparecen en el espectro indican la formacién de especies respecto a
las existentes al Rq, mientras que las bandas positivas del espectro indican que la especie a la
que pertenecen estaba presente en el espectro inicial y est4 disminuyendo su concentracion.
Los espectros obtenidos son denominados in situ IRRAS (Infrared Reflection Absorption
Spectroscopy) [34] vy la técnica puede aplicarse para seguir el mecanismo de una reaccion
electroquimica. Las variaciones espectrales asociadas a un cambio de potencial pueden ser
extraidas numéricamente. En particular, el desplazamiento de baja frecuencia de la linea

base y la absorcion descompensada de la atmdsfera puede ser parcialmente eliminada, y se
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consigue cuando la diferencia entre intensidades espectros de IR es analizada, método
referido como SNIFTIRS (Subtractively Normalized Interfacial FTIR Spectroscopy). Los
espectrometros modernos son capaces de registrar cientos de espectros en poco segundos, lo
que permite tomar un espectro en tiempos muy cortos con buena relacion sefial/ruido a
resoluciones espectrales 4-16 cm™. El potencial del electrodo de trabajo es barrido de forma
lineal a velocidad suficientemente lenta como para que el intervalo de tiempo de adquisicion

del espectro infrarrojo sea inferior al intervalo de tiempo entre potenciales de interés.

En el presente trabajo, los espectros de FTIR han sido registrados ente 3500-1000 cm™
a una resolucion de 4 cm™ en un espectrometro NICOLET 6700 FT-IR equipado con un
laser de He/Ne y un detector MCT enfriado mediante nitrégeno liquido, acoplados por un
accesorio espectroscopico PIKE Technologies VeeMAX Il. Sobre el espectrofotometro se
ha acoplado una celda de polimetilmetacrilato (PMMA), cerrada en la parte inferior por un
prisma de CaF, biselado con un éangulo de incidencia de 60° en la base. La celda acoplada,
en la que se desarrolla la electroxidacion de etanol, es una celda de tres electrodos. Como
contraelectrodo (CE) se ha usado un hilo de Au. Como electrodo de referencia (RE) se ha
usado un electrono reversible de hidrégeno (RHE), cuyo potencial de referencia es 0 V
respecto del electrodo normal de hidrégeno (NHE) a 25 °C e invariante con el pH. Como
electrodo de trabajo (WE) se ha utilizado un disco de Au de 10 mm de diametro sobre el que
se depositan 20 ul de catalizador en modo de tinta (Figura 2.9). Previamente a la deposicion
de la tinta, el Au se ha pulido con pasta de diamante de 6 um (BUELHER) y agua MiliQ y

sonicados en HNO; 5 min para eliminar cualquier impureza.

El electrodo de trabajo se presiona suavemente contra la base del prisma bajo la celda
electroquimica, con el fin de crear una capa de electrolito lo mas fina posible, ~1 um, entre

el electrodo y el prisma.

Cuando todo el sistema esta dispuesto para usarse, se ha realizado el proceso de
oxidacion de etanol (Apartado 2.7.4) en la ventana de potencial 0,05 V — 1,2 V a una
velocidad de barrido de 1 mVs?, conectando los electrodos a un potenciostato
PGSTAT302N (Autolab) equipado con un médulo de barrido lineal, y controlado por el
software GPES 4.9. Se ha tomado un espectro de referencia (Ro) al E; de la voltametria

ciclica del correspondiente catalizador. A medida que aumenta el potencial, durante el
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barrido anddico del primer ciclo de la voltametria ciclica, se han registrado espectros usando

64 barridos (50 s), lo que ha permitido recoger un espectro cada 50 mV.

4' POTENCIOSTATO li

| ER. ‘ | ET. | | CE. |

Electrodo Au

| |_|:> Salida Ar
. Catalizador

Celda |_| Electrolito ~1pum
electroquimica

Haz IR

Entrada Ar I

CaF, Detector

Figura 2.9. Esquema de montaje experimental para EC-FTIR.
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In Situ Infrared Study of the Electrooxidation of Ethanol
and Acetaldehyde in Acid Electrolyte

Jorge Torrero,” Francisco J. Pérez-Alonso,” Miguel A. PeAa,” Carlota Dominguez,”
Abdulrahman O. Al-Youbi,” Shaeel A. Al-Thabaiti,” Sulaiman N. Basahel,"

Abdulmohsen A. Alshehri,™ and Sergio Rojas*!

The electrooxidation of ethanol and acetaldehyde on Pt/C has
been studied by using in situ IR spectroscopy. To identify the
species formed during the electrooxidation reactions accurate-
ly, the IR spectra were collected in both HCIO,/H,O and HCIO,/
D,O electrolytes. The results shown herein reveal that ethanol
adsorbs on Pt at low potentials in a series of dehydrogenative
steps that lead to m,-acetaldehyde prior to the scission of the
C—C bond, which takes place at potentials higher than 150 mV.
At potentials of approximately 220 mV, the Pt surface is fully
covered by CO,4 (and C, o) species, which thus impede further

1. Introduction

The electrooxidation of small molecules, such as methanol, CO,
formic acid, or ethanol, is a topic of great interest for the scien-
tific community. In part, this interest is because these mole-
cules are attractive models for the study of electrochemical ox-
idation reactions. In recent times, however, the interest in the
electrooxidation of such small organic molecules, mostly meth-
anol and ethanol, is because they are considered to be ideal
energy carriers for low-temperature fuel cells.” It is well estab-
lished that the electrooxidation of small organic molecules,
such as methanol, on Pt takes place through an adsorption
step, usually a dehydrogenation reaction, which gives partially
oxidized intermediates (adsorbates) that, after a series of con-
secutive oxidation steps, lead to the formation of adsorbed CO
(CO,y), prior to the formation and desorption of CO,. The oxi-
dation of CO,4 species to CO, takes place through a Langmuir-
Hinshelwood-type mechanism in which CO,4 reacts with vicinal
OH,4 species that are nucleated at the Pt surface from H,O
only at potentials higher than 0.65V in acid electrolytes. The
addition of oxophilic metals, such as Ru, Sn, or Mo, to Pt shifts
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ethanol adsorption. At higher potentials, when OH,, species
are nucleated, CO,q is oxidized to CO,, which releases Pt sites
for further ethanol adsorption and oxidation. However, due to
the presence of OH,4 species, ethanol oxidation to acetic acid
is the preferred reaction pathway. In contrast, the C—C bond of
acetaldehyde is broken at 50 mV, which leads to the formation
of a full monolayer of CO and CH, adsorbed species on Pt. The
IR spectra collected in an electrolyte that contained D,0 show
no evidence for the formation of acetyl species prior to the
scission of the C—C bond.

the nucleation of OH,4 to less positive values, which thus pro-
motes the oxidation of CO,,.”

The electrooxidation of ethanol (EOR) to CO, is more difficult
than the electrooxidation of methanol. This is because C—C
bonds are very difficult to activate under ambient conditions.
Moreover, the C,; species that result from the cleavage of the
C—C bond tend to remain strongly adsorbed at the Pt surface
and impede the adsorption of further ethanol molecules. Con-
sequently, the total oxidation of ethanol is hampered and par-
tial oxidation products, such as acetic acid (AA) and acetalde-
hyde (AAL), are the most abundant products formed during
the electrooxidation of ethanol.”! Although AAL can be further
oxidized to AA and CO,, AA is a dead-end product of the elec-
trooxidation of ethanol in acid medium. To promote the oxida-
tion of the adsorbed intermediates, bimetallic Pt-M catalysts,
in which M is an oxophilic metal, such as Sn, Ru, or others,
have been studied.” Bimetallic catalysts, especially Pt,Sn, lead
to higher Faradaic current densities during ethanol electrooxi-
dation. However, the higher current results in higher produc-
tion of acetic acid rather than higher CO, production.”<3%~
Product distribution is also strongly influenced by the nature
of the exposed Pt surface;® the presence of Pt atoms on steps
promote the breaking of the C—C bond"” and thus result in
lower selectivity towards acetic acid.®’ However, this effect is
magnified in strongly adsorbing anions and the surface effect
is less evident in perchloric acid electrolytes.”

Despite the enormous body of work published in recent
years, many aspects of the electrooxidation of ethanol still
remain unclear; in particular it is not yet understood how the
cleavage of the C—C bond, the bottleneck for the EOR, takes
place. In part, this is because the actual nature of the ethanol
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(or acetaldehyde) adsorbate(s) and of the species that lead to
the cleavage of the C—C bond has not been identified.®*'? |t
seems to be a general consensus that adsorbed acetyl species
are formed during the electrooxidation of ethanol in acid elec-
trolytes. In fact, in situ studies during the EOR by using differ-
ential electrochemical mass spectrometry (DEMS), electrochem-
ically coupled FTIR (EC-FTIR), or attenuated total reflectance IR
(ATR-IR)" ™ spectroscopies indicate that such acetyl species
are the precursors for the formation of C; fragments upon C—C
scission. Theoretical studies also suggest the formation of
acetyl species during the electrooxidation of ethanol and that
the selectivity for C, species (AA or AAL) or C, species (CH,.q
and CO,,) depend upon the fate of these CH;CO species. Thus,
in the presence of OH,4, that is, at a sufficiently high potential,
CH;CO,, is preferentially oxidized to acetic acid. However, on
clean (OH,4-free) Pt surfaces, the formation of AA and CO (and
CO,) are both energetically favorable."? This observation is line
with experimental results that show that the Pt surface is cov-
ered with C,; species (CO,4 and CH, ,4) at low potentials, that is,
before OH,y nucleation.®®'®™ As a consequence, oxophilic
surfaces, such as that of Pt;Sn, being covered by OH,4 even at
low potentials, are less prone to break the C—C bond than
pure Pt.o ™

However, the formation of acetyl species during the electro-
oxidation of ethanol has been questioned by some
groups.'®™ According to the literature, acetyl groups are
characterized by an IR band at approximately 1630 cm™'. As
a consequence, the observation of a band at around
1630 cm™' during ethanol electrooxidation has been used to
assess the presence of acetyl species.'® "' However, the pre-
cise vibrational frequency for acetyl species is not well estab-
lished and frequencies as close as 1665 and 1650 cm™' have
been reported to characterize the C—O stretching (v¢o) vibra-
tional mode of the CO group in acetaldehyde and acetyl spe-
cies, respectively."® In addition, EELS (electron energy loss vi-
brational spectroscopy) spectra recorded under UHV during
the adsorption/oxidation of ethanol and acetaldehyde reveal
that both molecules adsorb on Pd(111) metal surfaces through
1, configurations."” Theoretical calculations by Gomes et al.
found that the v, of the CO group in acetyl species is at
1750 cm™'; however, the authors suggested that this band will
shift to 1546 cm~' when electrochemical potential and adsorp-
tion effects are considered.'™ More importantly, it should be
also noted that the 1630 cm™' region of the IR spectra is domi-
nated by strong vibrations from H,O molecules. As a conse-
quence, the use of electrolytes that contain H,O may jeopard-
ize accurate identification of vibrational modes from acetyl
species during the EOR.

Herein, we have studied the electrooxidation of ethanol or
acetaldehyde by using in situ infrared reflection-absorption
spectroscopy (IRRAS) in acid media. To circumvent the effect of
the presence of the strong H,O IR bands, and with the aim of
identifying the adsorbates formed during the electrooxidation
of ethanol or acetaldehyde, the reactions have been conduct-
ed in electrolytes that contained either H,O or D,0.
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2. Results and Discussion

2.1. Electrooxidation of CO,4 in H,O and D,O Electrolytes

Figure 1a shows the cyclic voltammograms (1st and 2nd
cycles) recorded during the electrooxidation of CO adlayers in
HClO,/H,0 and HCIO,/D,0.

The positive scans in the first cycle of the voltammograms
recorded in H,0 and in D,O are very similar and show similar
onset (E,e) and peak (E,) potentials at 350 and 750 mV, re-
spectively. The absence of oxidation peaks and the observation
of the H,,4 features in the reverse cycle of the first scan and in
successive cycles are indicative of complete removal of the CO
adlayer during the forward scan of the first voltammogram.
The charge associated with the CO,, oxidation is approximate-
ly 1.8 times greater than that of the H,,4 (or D, regions,
which is indicative of a two-electron process.

Figure 1b and ¢ show the single potential alteration infrared
spectroscopy SPAIRS spectra recorded during the forward scan
of the CO,4 oxidation in 0.1 m HCIO,/H,0 and 0.1 m HCIO,/D,0,
respectively. In agreement with the cyclic voltammograms
shown in Figure 1a, the electrooxidation of CO,q is similar in
the H,O- and D,O-containing electrolytes. Regardless of the
nature of the electrolyte, the spectra recorded at E> 100 mV
show a bipolar peak at 2064 cm™". This frequency characterizes
linearly adsorbed CO on Pt.*9 The observed bipolar shape of
the CO bands accounts for both the subtractive nature of the
spectra shown in Figure 1 and for the Stark effect, that is, the
variation in the v, value with potential. In addition, the spec-
tra recorded at £>300 mV in the H,O electrolyte show a nega-
tive band at 2343 cm™' that is indicative of the presence of
CO, trapped within the thin layer. The maximum intensity of
the CO, band is observed in the spectrum recorded at 0.8V,
and decreases at higher potentials. Note that the shape of the
CO peak is non-bipolar at £>800 mV, which indicates that the
CO adlayer is fully oxidized at such potentials. In contrast, and
despite the fact that evolution of the spectra with increasing
potential clearly shows that CO,, is oxidized in D,O (as also ob-
served in the voltammogram shown in Figure 1a), the band for
CO, is not observed in the spectra recorded in D,O. This is be-
cause the O-C-O symmetric stretching band of CO, at
2343 cm™' is buried within the very intense D,0 band at
2504 cm ™.

2.2. Electrooxidation of Ethanol in H,0- and D,0-Containing
Electrolytes

The voltammograms for the EOR recorded in 0.1 m HCIO,/H,O
or 0.1m HCIO,/D,0O are shown in Figure 2. As observed, the
voltammograms show similar profiles. However, they lack the
characteristic peaks of Pt in the H,4 region (between 0.0-
0.4 V), which indicates that ethanol is adsorbed on Pt at low
potentials. In agreement with previous reports for the oxida-
tion of ethanol on Pt,®¥ oxidation waves in both the forward
and the reverse scans are observed. The onset potential (E, )
for the oxidation of ethanol is at approximately 420 mV and
the E, is at approximately 950 mV. In the first scan, a distinct
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Figure 1. a) 1st (black) and 2nd (red) cyclic voltammograms for CO,4 oxidation in 0.1 m HCIO,/H,0O (upper panel) and 0.1 m HCIO,/D,0 (lower panel) recorded
at 1 mVs~". b,c) In situ SPAIR spectra recorded simultaneously during the positive scan of the 1st voltammograms shown in a).

E/mV vs RHE

0 200 400 600 800 1000 1200 low-intensity peak with E,=220 mV and E,. at approximately
0.05 50 mV can be observed in the voltammograms recorded in

both electrolytes. This peak is not observed in the second and

0.04 -
successive scans.
0.03 - Figure 3a and b show the IR spectra for the EOR in 0.1m
HCIO,/H,0 and 0.1 m HCIO,/D,0, respectively. The spectra were
0.02 - collected in parallel to the recording of the positive scan of
0.01 - the first cycle of the CV shown in Figure 2.
For clarity in the discussion, the IR spectra will be divided in
E 0.00 the following regions: Region |: 2400 to 1900 cm™' (CO,4 and
2 CO, region); Region Il: 1800 to 1600 cm™'; Region lll: 1450 to
g -0.01 - 1250 cm™'; and Region IV: high-frequency region, >2500 cm™".
Z 0.05f
op—
0.04 -
0.03 | 2.2.1. Region | (2400-1900 cm™')
0.02 L The spectra recorded at £>200 mV in the H,O electrolyte (Fig-
ure 3a) show a negative band at approximately 2007 cm™' that
0.01 is ascribed to linearly adsorbed CO species at the Pt surface.
Our spectra show no evidence of the formation of bridged-
0.00 - bonded CO during the electrooxidation of ethanol. The obser-
-0.01 vation of bridged-bonded CO,4 species during the electrooxi-
0 200 400 600 800 1000 1200 dation of ethanol varies with the nature of the electrode and
E / mV vs RDE the electrolyte. Thus, bridged-bonded CO,, species have not
Figure 2. 1st (black) and 2nd (red) cyclic voltammograms for the EOR (0.5m 'been obs[sea]rved during the EOR on Pt (1_10) and (111) .Surfac?s
CH,CH,0H) in a) 0.1 M HCIO/H,0and b) 0.1 M HCIO,/D,0 recorded at in HCIO,,™ but have been reported during the EOR with Pt in
TmVs H,S0,""%! or with Pt(100) in HCIO,"®
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Figure 3. Selected IR spectra for the EOR (0.5m CH;CH,OH) recorded at 1 mVs™'in a) 0.1 M HCIO,/H,0 and b) 0.1 m HCIO,/D,0. Inset: A magnification of the
1800-1600 cm ™" region of the spectrum recorded at 1.0 V, which shows the presence of two bands at 1713 and 1685 cm™".

Contrary to previous reports, the CO,, band observed in
Figure 3 is not bipolar, which suggests that CO,, species are
not formed on the Pt surface at the potential at which the ref-
erence spectrum was collected, that is, 50 mV. In fact, the IR
spectra shown in Figure 3 clearly show that CO,q is formed at
E>200 mV. Note that this potential coincides with the E, of
the low-intensity peak recorded in the first forward scan
during the EOR. As observed, the position of the CO,4 band
shifts to higher frequencies in the spectra recorded between
0.3 <E<0.5V. This behavior is consistent with the Stark effect
as previously reported for CO,4 on Pt catalysts."” It should also
be noted that the intensity of the CO band increases within
this potential region, which indicates that the coverage of CO,4
species increases with the potential. As a consequence, the
actual frequency of the band is also affected by the CO-CO lat-
eral dipole coupling effect. At E>0.6V, the trend is reversed
and the v, band shifts to lower frequencies and its intensity
decreases. A similar performance has been reported for the
electrooxidation of CO,, on Pt or Pt,Sn.”*®

A band at 2343 cm ™" ascribed to CO, in the electrolyte is ob-
served in the spectra recorded at E>500 mV. The intensity of
the CO, band increases as the potential was increased, and re-
mained constant in the spectra recorded at E>900 mV. This
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behavior indicates that CO, formation does not take place at
high potentials. Taking into account that CO, is formed by oxi-
dation of CO,4 with vicinal OH,4 species (see above), this obser-
vation suggests that CO,4 species are only formed in the po-
tential window between about 200 and 600 mV. Therefore,
CO, formation declines at high potentials due to a lack of CO,4
species at the surface of Pt. This behavior is in line with previ-
ous reports that claim that C—C scission on Pt takes place at
low potential values at which the Pt surface is free from OH,4
and is impeded at high potentials at which the Pt surface is
covered by OH,,.5%'?

2.2.2. Region Il (1800-1600 cm™")

In parallel to the evolution of the CO, band, a negative band
at approximately 1713 cm™' appears in the spectra recorded at
E>600 mV. (Note that in an alternative interpretation of the
spectra, a positive band at 1735 cm ™' is observed. The spectra
collected for the sample in D,O (see below) will clarify this
issue and confirm the presence of a negative band at around
1713 cm™". This frequency is characteristic of the C—O stretch-
ing of the carbonyl group in acetaldehyde and/or acetic acid.
In the presence of AA, a further band at around 1683 cm™'
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should be observed, as reported elsewhere.®™ Sadly, it is not
possible to assess the presence of this band in the spectra re-
corded in H,0O electrolytes because this spectral region is do-
minated by the strong band from H,0.

2.2.3. Region Il (1450-1250 cm™')

This region is dominated by a strong band at 1280 cm™' and

a series of negative bands at approximately 1400 to
1350 cm ™. The strong band at around 1280 cm™', which is ob-
served in the spectra at £>600 mV, is characteristic of AA in
solution.”” Because the evolution of the band at around
1713 cm™" is identical to that of the band at 1280 cm™', we
suggest that AA is the final species from the oxidation of etha-
nol. Because the band at around 1713 cm™' is not well re-
solved, the formation of acetaldehyde cannot be ruled out. A
series of negative bands with peak maxima at 1394 and
1365cm™" are also clearly observed within this frequency
region. The intensity of these bands increases with an increase
in the applied potential. This IR region is characteristic of the
symmetric and asymmetric deformations of the in-plane mode
of CH, and the deformation modes of C-O-H, C-C-H, and/or O-
C-H groups, so these bands can characterize C, fragments ad-
sorbed on Pt. Previous studies indicate that the band at ap-
proximately 1390 cm™' can be ascribed to the CO stretch for
n,-acetaldehyde on metallic surfaces."”” As a consequence, the
presence of this band suggests that acetaldehyde, rather than
acetyl species, are adsorbed on Pt. Finally, two weak positive
bands at 1488 and 1456 cm™' are also observed in the spectra
recorded at £>600 mV. These bands characterize disappearing
species, that is, species that were present during the recording
of the reference spectrum at 50 mV and that disappear with
the increasing potential.

2.2.4. Region IV (>2500 cm™')

The spectra collected at £>800 mV show a set of very weak
positive bands at around 2985 cm™'. However, the very intense
OH vibrational bands from H,O at around 3000 cm™' prevent
accurate observation of these bands.

Precise identification of the nature of the bands in the IR
spectra in Figure 3a is hampered by the presence of the very
intense bands of the v, bending mode of H,O at approximate-
ly 1615cm™" and the OH stretching modes at around
3000 cm™". This feature is a critical issue for the identification
of acetyl species during the electrooxidation of ethanol in
HClO,/H,0. The observation of this species is a cornerstone for
the understanding of the ethanol oxidation mechanism be-
cause acetyls have been suggested as the precursors for the
formation of C; species through C—C cleavage. Previous studies
reported the formation of acetyls during the EOR after the ob-
servation of an IR band at around 1630 cm™'.'%""a" However,
such an assignment is not straightforward. On the one hand,
UHV studies report that n,-acetyl species formed upon ethanol
or acetaldehyde decomposition on Pd (111) are characterized
by a C—O band at 1585 and 1565 cm ™, respectively.'”¥ On the
other hand, and irrespective of the actual frequency for acetyl
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species, it should be recalled that the 1630 cm™' region is do-

minated by a strong IR band from H,0 that hampers the accu-
rate identification of IR bands in this spectral region. To circum-
vent this issue, the EOR was conducted in 0.1m HCIO,/D,O
electrolyte under the same experimental conditions as above.
The voltammogram for the EOR in 0.1 m HCIO,/D,0 are shown
in Figure 2b. As observed, the j/E profile recorded in the elec-
trolyte with D,O is akin to that recorded in the H,O electrolyte.
Selected SPAIR spectra collected during the forward scan of
the EOR in the D,O electrolyte are shown in Figure 3b.

2.2.5. Region I (2400-1900 cm ')

A negative band at around 2007 cm™' is observed in the spec-

tra recorded at £>250 mV and ascribed to the formation of
CO,¢. In line with the spectra recorded in the H,O electrolyte,
the peak is blueshifted in the potential range of 0.3<E<0.6 V.
At higher potentials this band is not observed due to the ap-
pearance of a broad positive band with a maximum at
2300 cm™' from D,0. The presence of this D,O band prevents
the observation of the band for CO, at 2343 cm™".

2.2.6. Region Il (1800-1600 cm™")

The spectra recorded in the electrolyte with D,O clearly show
that a negative band at around 1713 cm™' (rather than a posi-
tive one at approximately 1736 cm™, see above for the spectra
recorded in H,0) emerges at £E>600 mV. The intensity of this
band increases as the potential is increased. A shoulder to this
band at about 1685 cm™' is also observed, especially in the
spectra recorded at £>700 mV, as observed in Figure 3b, inset.
As discussed above, the band at around 1713 cm™' characteriz-
es both AAL and/or AA; the presence of the latter species is
confirmed by the band at 1685 cm™'. It has been reported that
the integrated intensity of these two bands in pure AA is the
same.® A careful integration of these two bands in the spec-
tra at £>800 mV reveals that the intensity of the band at
1713 cm™' is approximately 1.4 times greater than that of the
band at 1685 cm™', which suggests that both AAL and AA spe-
cies (in roughly similar concentrations) are formed during the
EOR in D,O. However, the spectra recorded at £<600 mV clear-
ly show a band at 1713 cm™', but a lack of bands at 1685 cm™'
suggests that acetaldehyde is formed at low potentials and
only when the Pt surface is covered by OH,, (E> 600 mV) does
it become oxidized into acetic acid.

2.2.7. Region Ill (1450-1250 cm™’)

This region is dominated by two strong negative bands at
1381 and 1316 cm™". The intensity of these bands, which are
first observed in the spectrum recorded at 600 mV, increases
with increasing potential. These bands are characteristic of O-
C-O groups. Along with these bands, two very weak negative
bands at 1405 and 1354 cm ' that have been assigned to ad-
sorbed acetate on Pt"'% are also observed. In contrast with the
bands at 1381 and 1316 cm™', the intensity of the bands at
1405 and 1354 cm™' remains constant at £>900 mV. This fea-
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ture suggests that the concentration of adsorbed acetate spe-
cies remains constant (and reaches the saturation value) at
high potentials, but the concentration of acetic acid in the
electrolyte increases with the potential. The spectra at E>
600 mV show two weak positive bands at 1453 and 1392 cm ™,
the latter being observed previously in the spectrum collected
at 250 mV. These bands, which appear in the so-called finger-
print region of the IR spectra, are characteristic of CH bonds in
CH, groups. In particular, the band at 1392 cm™' has been as-
cribed to m,-acetaldehyde adsorbed on Pd.'”? The observation
of this band suggests that acetaldehyde species are formed
upon the dehydrogenative adsorption of ethanol on Pt at low
potentials.

However, the band at 1453 cm™' has been also ascribed to
CH, groups in acetyl species.®™ As discussed above, the CO
groups in acetyl species are further characterized by an IR
band at approximately 1630 cm™', or by an IR band between
1585 and 1565 cm™' As observed, the spectra shown in Fig-
ure 3b are featureless within the 1500 to 1700 cm™' region,
which thus excludes the formation of acetyl species during the
electrooxidation of ethanol.

2.2.8. Region IV (>2500 cm™")

A clear feature that can be observed by comparing spectra in
Figure 3b and b is that the IR region around 3000 cm™ is sig-
nificantly better defined in the spectra recorded in the D,0O
electrolyte. The spectra recorded at £>200 mV show a series
of positive bands at 2983, 2942, and 2901 cm™". The intensity
of these bands increases with the applied potential. These
high-frequency bands are characteristic of C—H vibrational
modes in alkanes, in both C, and C, species. As discussed
above, the lack of bands for CO,q indicates that C, species are
not formed at this potential. More importantly, however, the
band at approximately 2901 cm™" also characterizes aldehydes.
This assignment is consistent with the observation of the posi-
tive band at approximately 1392 cm™' and ascribed to m,-ace-
talydehyde species adsorbed on Pd."7? Altogether, the obser-
vation of the two positive bands at 1932 and 2901 cm™' con-
firm the presence of n,-acetalydehyde on Pt, which suggests
that ethanol adsorption at low potentials proceeds through
a series of dehydrogenation steps and results in the formation
of n,-acetaldehyde prior to the scission of the C—C bond. This
oxidation process is characterized by the low-intensity peak
with E, at approximately 220 mV observed in the forward scan
of the first voltammogram for the EOR, see Figure 2. Moreover,
the decline in intensity of the oxidation peak at £>200 mV co-
incides with the potential at which CO,4 species are formed on
Pt, as observed in the IR spectra collected at E>200 mV
(Figure 3). These observations indicate the C—C bond of the 1,
acetaldehyde, formed upon ethanol dehydrogenative adsorp-
tion on Pt, breaks immediately upon its formation, which leads
to the formation of CO,; species. These CO,, species are
known to adsorb strongly on Pt and thus block the sites for
the adsorption of further ethanol molecules. As a consequence,
the current density for the EOR declines. At higher potentials
(E>500 mV), at which Pt can nucleate OH,, species from the
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electrolyte, CO,q is oxidized to CO,, which results in Pt sites
available for further ethanol adsorption-dehydrogenation pro-
cesses. As a consequence, the current density during the EOR
increases at £>500 mV, as observed in Figure 2. However, at
such high potentials, and due to the presence of OH,q4 species
at the Pt surface, the oxidation of m,-acetalydehyde to acetic
acid is more favorable than the scission of the C—C bond.
Therefore, and as confirmed by the IR spectra in Figure 3, the
formation of AA increases whereas the formation of CO,4 (or
CO,) declines.

To get further insights into the effect of the potential on the
adsorption of ethanol and on the nature of the low-intensity
peak in the forward scan of the cyclic voltammogram for the
EOR, IR spectra were recorded by adsorbing ethanol at differ-
ent potentials (E=150, 210, 250, and 300 mV) and using the
same potential for recording the reference spectrum R,.

Figure 4 shows the IR spectra for the EOR collected after eth-
anol adsorption at 250 mV (R, also recorded at 250 mV). As ob-
served in the spectra collected at higher potentials, and in con-
trast with the spectra for the EOR recorded after ethanol ad-
sorption at 50 mV (see Figure 3), the shape of the CO,4 peak is
clearly bipolar, which indicates that CO,, is actually formed at
the Pt surface when ethanol is adsorbed at 250 mV. Finally, as
shown in Figure S1 in the Supporting Information, CO, species

a) CH,CH,OH in HCIO, /H,O E/V,.

0.25

0.30
- 0.40
1456

0.50

\
\

e
\J\/

1394

1500

2343 2053 |AR/R =5%
M 1 1 1 1

2400 2100 1800 1200

1
wavenumbers / cm

Figure 4. Selected IR spectra for the EOR recorded at 1 mVs™' in 0.1m HCIO,
after ethanol adsorption at 250 mV. R, spectra recorded at 250 mV.

© 2016 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim

CHEM


http://www.chemelectrochem.org

.@’* ChemPubSoc
Dot Europe

are also formed during ethanol adsorption at 210 and 300 mV
but not during ethanol adsorption at 150 mV.

As observed in Figure 4, the peak for CO,4 species appears
at higher frequency than that of the CO,y species formed
during the EOR after ethanol adsorption at 50 mV (see Fig-
ure 3a). This shifting probably indicates a higher CO-CO dipole
coupling due to a higher coverage of CO,, species after ad-
sorption at 250 mV.

The formation of CO,, species, that is, scission of the C—C
bond, should be accompanied by the formation of CH, .4 spe-
cies. The vibrational modes for CH, species in C; and C, hydro-
carbons can be clearly observed in the high-frequency region
of the IR spectra for the EOR recorded in the D,0 electrolyte
(see Figure 3b). However, it is very difficult (if not impossible)
to discriminate which species correspond each of those bands.
According to the literature, the symmetric stretch of methylene
adsorbed on Pt(111) appears at 2952 cm™~',*® whereas the C—H
vibrational modes of ethylidyne adsorbed on Pt(111) appear at
2897 and 2943 cm .Y In line with these results, it has been
reported that the asymmetric and symmetric CH, vibrational
modes of ethylene fragments adsorbed on Ru(001) appear at
3096 and 2998 cm™, respectively. However, the vibrational
modes for >CH, recorded after methylene adsorption on
Ru(001) appear at 3050 and 2940 cm '.?? These results sug-
gest that the vibrational frequency for C—H in C, fragments ap-
pears at higher frequencies than in C, ones. As shown above,
C, fragments are actually formed during ethanol adsorption at
E>200 mV but not during ethanol adsorption at 50 mV. There-
fore, in principle it could be possible to identify the character-
istic IR features for CH, species in C; and C, fragments by com-
paring the high-frequency region of the IR spectra recorded
during ethanol adsorption at 50 and 210 mV in the D,0 elec-
trolyte. Figure 5 shows the high-frequency region of the IR
spectra recorded during ethanol adsorption at 50 and 210 mV
on Pt in the electrolyte with D,O. Clearly, both spectra show
the same set of negative bands at 2983, 2942, 2901, and
2879 cm™'. The same bands, except that their direction is op-
posite, are also observed in the spectrum for the EOR at 1.2 V.
Figure S3 shows the j/t response recorded during the ethanol
adsorption process. Because both spectra show the same set
of bands, it is not possible to discriminate which bands corre-
spond to CH, species in C, or C, fragments.

Figure 5, inset, is a magnification of the 2200 to 1650 cm™
region that shows the presence of a negative band at
2007 cm ™! ascribed to CO,4 on Pt. This band is not observed in
the spectrum collected during ethanol adsorption at 50 mV.

1

2.3. Electrooxidation of AAL in H,0 and D,O Electrolytes

Figure 6 shows the cyclic voltammograms for the electrooxida-
tion of AAL (AOR) in 0.1 m HCIO,/H,0 and 0.1 m HCIO,/D,0. As
observed, the H,, features characteristic of H, adsorption/de-
sorption on Pt are suppressed in the presence of AAL, which
indicates that the Pt surface is covered by adsorbed species at
low potentials. The first cycle of the voltammogram for the
AAL oxidation in HCIO,/H,O shows an oxidation wave with
Eonser @t 590 mV and E,, at 845 mV. In the reverse scan, an oxida-
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Figure 5. High-frequency region of the IRRA spectra recorded after 30 min at
0.05 V (black line) or at 0.210 V (red line) in 0.5 m CH;CH,OH+0.1 M HCIO,/
D,0. The blue line is the spectrum for the EOR at 1.2 V. Inset: A magnifica-
tion of the CO,q region.

tion wave with two maxima at £, values of approximately 725
and 570 mV is observed. The second (and successive cycles)
show the same profile, although the intensity of the forward
peak is smaller. The voltammograms in the D,O electrolyte
show a similar profile; a broad oxidation wave with E, at
around 970 mV in the forward scan and a broad oxidation
wave with peak maxima at 760 and 600 mV in the reverse
scan. In contrast with the voltammograms for the EOR shown
in Figure 2, the first cycle of the voltammogram for the AOR
do not show a low-intensity peak in the low-potential region.
This feature indicates that AAL does not adsorb on Pt in a de-
hydrogenative fashion that leads to partially dehydrogenated
G, species. Instead, the C—C bond of the AAL is broken imme-
diately upon adsorption on Pt, which leads to the formation of
CO,q4 species that are not removed from the Pt surface until
the potential is positive enough to form OH,4 species.

Figure 7a and b show selected SPAIR spectra recorded
during the forward scan of the AOR in 0.1m HCIO,/H,0 and
0.1 m HCIO,/D,0, respectively.

2.3.1. Region | (2400-1900 cm™')
A negative band (lobe) at approximately 2048 cm™' is ob-

served in the spectra for the electrooxidation of acetaldehyde
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Figure 6. 1st (black) and 2nd (red) cyclic voltammograms for CH,CHO oxida-
tion (0.5Mm) in a) 0.1 m HCIO,/H,0 and b) 0.1 m HCIO,/D,0; scan rate: 1 mVs™'

in H,O collected at E>200 mV (Figure 6a) and ascribed to line-
arly adsorbed CO on Pt. Unlike the spectra recorded during
the EOR (ethanol adsorbed at 50 mV), the band for CO,, is
clearly a bipolar band that shows positive and negative lobes,
as observed in the spectra recorded at higher potentials.

This feature indicates that CO adsorbed species are already
formed at the Pt surface at the potential at which the refer-
ence spectrum was acquired (50 mV). This behavior shows that
the C—C bond in AAL is broken at lower potentials than that of
ethanol on Pt. Similar to the spectra recorded during the EOR,
the CO,4 band shifts to higher frequencies with the applied po-
tential up to the potential at which CO,4 becomes oxidized, at
which point the trend is reversed. The spectra recorded at £>
700 mV show a negative band at 2343 cm™' ascribed to CO,
formation. Remarkably, this potential is higher than the poten-
tial at which CO, was observed (500 mV) during the EOR in the
H,O electrolyte.

2.3.2. Regions Il Ill and IV

The spectra recorded in H,O lack, or show very weak, bands
within these regions. This is because these regions are domi-
nated by the strong vibrational modes of H,0. Nonetheless,
a faint peak at approximately 1710 cm™' along with weak
peaks at around 1400 and 1280 cm ™' can be observed.

ChemElectroChem 2016, 3, 1072 - 1083 www.chemelectrochem.org

1079

CHEM
Articles

The IR spectra recorded during the electrooxidation of acet-
aldehyde in the D,O electrolyte are shown in Figure 7b.

2.3.3. Region | (2400-1900 cm™)

The spectra recorded at E>200 mV show a negative band
(lobe) at approximately 2045 cm™" ascribed to CO,q4. As clearly
observed in the spectra recorded at higher potentials, this
band is bipolar, which indicates that CO,4 species were present
at the Pt surface when the reference spectrum was recorded.
Because the spectra were recorded in D,0, the band ascribed
to the production of CO, is not observed.

2.3.4. Region Il (1800-1600 cm™")

A positive band at about 1715 cm™' is observed in the spectra

collected at E>300 mV. The intensity of this band increases
with the applied potential, especially at £>900 mV. This band
is ascribed to the carbonyl group in AAL and/or AA. In addi-
tion, a strong negative IR band with (apparently) two peak
maxima at 1725 and 1702cm™' and a distinct shoulder at
1683 cm™' can be observed in the spectra collected at E>
900 mV. Interestingly, in the spectra collected at £>900 mV it
is possible to observe how the positive band at 1715 cm™
emerges between the broad intense negative band with
maxima at 1720 and 1703 cm™'. However, the observation of
two peak maxima for the negative band is an artifact due to
the overlapping of this negative band with a positive band at
exactly the same frequency (1715 cm™). Thus, the band at
1715 cm™' characterizes two processes: 1) the oxidation (disap-
pearance) of AAL as represented by the positive band and
2) the formation of AA from AAL as represented by the nega-
tive band. The latter process takes place at £>900 mV and, as
expected for the presence of AA, a further band at 1683 cm™
(as a shoulder to the negative band at 1715 cm™) can be ob-
served. This complex set of bands is better observed in Fig-
ure S2. Remarkably, and in line with the results obtained for
the EOR, bands ascribed to the presence of acetyl species are
not observed.

2.3.5. Region Ill (1450-1250 cm™')

Within this potential region, the spectra show two intense neg-
ative bands at 1319 and 1388 cm™' that follow a similar pat-
tern to that of the negative band at 1713 cm™', which suggests
that they arise from the formation of AA. In addition, the spec-
tra collected at E>100 mV show a set of positive bands at
1458, 1401, 1378, and 1349 cm . Because positive bands char-
acterize disappearing species, these bands should be charac-
teristic of acetaldehyde.

2.3.6. Region IV (>2500 cm™’)

The high-frequency region of the spectra recorded at E>
300 mV shows a set of positive bands at 3001, 2930, and
2881 cm™". A further band at around 2985 cm™' (as a shoulder
to the band at 3001 cm ™) is clearly observed in the spectra re-
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Figure 7. IR spectra recorded during the first positive scan at 1 mVs™' for the AOR (0.5m CH;CHO) in a) 0.1 m HCIO,/H,0 and b) 0.1 m HCIO,/D,0.

corded at high potentials. A similar set of bands (only at differ-
ent wavenumbers) is observed in the spectra recorded during
the EOR in the D,O electrolyte. Taking into account the fact
that the C—C bond of the AAL is already broken at 50 mV,
these bands probably account for the vibrational modes of
CH, species in both C, and C, hydrocarbons. As discussed
above, it is not possible to discriminate which of these species
corresponds to each of the high-frequency bands.

Figure 8a shows the evolution of the IR spectra recorded
during AAL adsorption on Pt at 50 mV for 30 min in 0.1m
HCIO,/D,0. A set of negative bands is observed at 3001, 2947,
2926, and 2884 cm™, and the intensity increases with increas-
ing adsorption time. In addition, bands at 1715, 1460, 1402,
1379, and 1349 are also observed. Figure 8b shows a compari-
son of the spectra recorded after AAL adsorption for 30 min
and the spectra for the electrooxidation of AAL at 1.2 V.

As observed, negative bands at 1715, 1460, 1402, 1379, and
1349 cm ™" in the spectrum for the adsorption of AAL appear
as positive bands (disappearing species) in the spectrum re-
corded during the electrooxidation of AAL, which suggests
that AA is formed from AAL without forming further intermedi-
ate species.

In parallel to the disappearance of AAL, new bands at
1715 cm™" (note that due to the positive band at 1715 cm™’
this band appears to have two maxima at 1720 and 1702 cm™,
see above) with a shoulder at 1683 cm™' and two further
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bands at 1386 and 1321 cm™' are observed. These bands char-
acterize AA in solution (1715cm™' with a shoulder at
1683 cm™') and adsorbed acetates (1386 and 1321 cm™).

Finally, the IR spectra recorded in 0.5m CH;COOH in 0.1m
HCIO,/D,0 only show a small negative band at 1740 cm™' and
a set of two (or three) very weak bands between 1424 and
1298 cm™'; see Figure S4. These positive bands are indicative
of adsorbed acetate species. The voltammograms recorded for
the electrooxidation of AA (see Figure S4) reveal that AA does
not adsorb on Pt within the 0 to 400 mV potential region and
that AA is stable and is not oxidized on Pt in acid electrolytes
at potentials as high as 1.2 V.

Schemes 1 and 22 illustrate, respectively, the reaction path-
ways for ethanol and acetaldehyde electrooxidation with Pt/C
in HCIO,. As discussed above, the electrooxidation of ethanol
commences at less positive potentials than the AOR, 50 versus
500 mV, respectively (see voltammograms in Figures 2 and 5,
respectively). As shown above, the cleavage of the C—C bond
in acetaldehyde takes place at lower potentials than the break-
ing of the C—C bond in ethanol. Whereas CO,, species are al-
ready formed from acetaldehyde at 50 mV, the IR spectra re-
corded for the adsorption of ethanol at different potentials
show that the C—C bond of the ethanol molecule remains
intact at £<200 mV. The IR spectra recorded during the EOR
show that ethanol adsorbs on Pt at low potentials through
a dehydrogenative adsorption process (releasing 2H" and
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Scheme 2. Reaction pathway for the oxidation of acetaldehyde in 0.1 m HCIO,.
2e7) to form m,-acetaldehye. This process results in a positive The observed decrease in the oxidation current at higher po-
current response in the forward scan of the cyclic voltammo-  tentials is ascribed to the poisoning of the Pt surface by CO,q
gram for the EOR up to E~220 mV. species, as deduced from the IR spectra shown in Figure 3. As
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a consequence, the low-intensity peak between 50 and
300 mV in the forward scan of the first cycle of the voltammo-
gram for the EOR is attributed to both the dehydrogenative
adsorption of ethanol to acetaldehyde and to the formation of
CO,q species, that is, the breaking of the C—C bond. At £>
500 mV, at which CO,4 is oxidized to CO,, the current intensity
for the EOR increases again. However, the presence of OH,4
species at the Pt surface favors the partial oxidation route, that
is, the formation of acetic acid versus the breaking of the C—C
bond that leads to CO, through the oxidation of CO,.

The lack of peaks between 1500 and 1700 cm ™" in the spec-
tra recorded in D,O indicates that acetyl species are not
formed during the EOR. In contrast, the peaks at 1392 and
1901 cm™' developed during the electrooxidation of ethanol
indicate that 1,-acetaldehyde formed upon ethanol adsorption
is the precursor for the breaking of the C—C bond.

Conversely, the IR spectra recorded during the AOR
(Figure 7) indicate that the C—C bond in the AAL molecule is
broken at 50 mV and, as a consequence, the surface of Pt is al-
ready fully covered by CO,4 (and consequently C, ;) species at
50 mV. Consequently, the oxidation of further AAL molecules
within this potential region is impeded in the low-potential
region. At sufficiently high potentials, OH,4 species are nucleat-
ed onto the surface of Pt and CO,4 species are oxidized to CO,,
which allows further AAL molecules to adsorb onto Pt sites.
However, at such high potentials, the presence of OH,4 species
prevents the cleavage of the C—C bond and, therefore, AAL be-
comes oxidized to AA as deduced from the IR spectra collected
at £>900 mV.

3. Conclusions

Both ethanol and acetaldehyde can be electrooxidized on Pt in
HCIO, to produce acetic acid, CO,4, and CO, in different con-
centrations. In addition, acetaldehyde is also produced during
ethanol electrooxidation. However, the reaction pathways for
both processes are different. At potentials lower than 200 mV,
ethanol adsorbs on Pt through successive dehydrogenation
steps that lead to the formation of m,-acetaldehye. At poten-
tials above approximately 200 mV, the C—C bond of the n,-ace-
taldehye breaks, which leads to CO,4 and C,,4 species that
poison the catalyst surface. This process results in a small posi-
tive peak in the forward scan of the cyclic voltammogram re-
corded during the EOR. At sufficiently high potentials, CO,q
species can be removed through oxidation, which releases CO,
and allows further ethanol molecules to adsorb on Pt. Howev-
er, due to the presence of OH,4 species at the Pt surface, such
adsorbed molecules are oxidized to acetic acid without break-
ing of the C—C bond. In contrast, the dissociative adsorption of
AAL on Pt is favored at low potentials, which leads to the for-
mation of CO,, species at less-positive potentials than that for
ethanol. The spectra collected in D,O electrolytes during the
EOR and the AOR are featureless within the 1630 cm™ region,
which indicates that acetyl species are not formed under the
reaction conditions.
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Experimental Section
Experimental Details

In situ IR spectra (single potential alteration IR spectroscopy
(SPAIRS)) were collected by using a NICOLET 6700 FT-IR spectrome-
ter equipped with a He/Ne laser gun and an MCT detector cooled
with liquid nitrogen and fitted with a PIKE Technologies VeeMAX II
spectroscopic accessory. A poly(methyl methacrylate) (PMMA) cell
with a CaF, prism beveled at 60° on the bottom was used. IR spec-
tra were recorded by accumulating 64 interferograms (t=50 )
during the first positive sweep from 0.05-1.2V at 1 mVs™' for the
reaction under study. The spectra, identified in the figures by the
most positive potential achieved during the collection of the 64 in-
terferograms, are reported as the R/R, ratio, in which R and R, are
the reflectances measured at the selected and reference potentials,
respectively. Unless otherwise stated, the reference spectrum (R,)
was recorded at E=0.05 V. Electrochemical control was carried out
by using an Autolab PGstat 302N. Because the IR spectra are repre-
sented as a subtraction of two spectra, negative and positive
bands represent appearing or disappearing species, respectively.
The desired amount of Pt/C black was deposited onto a gold disk
electrode by using an ink; typically 20 pL of ink, prepared by dis-
persing Pt/C powder (4 mg) in acetone (1 mL) and Nafion (20 pL),
was placed on a 10 mm diameter gold disk. Prior to ink deposition,
the gold electrode was polished, rinsed with water in an ultrasonic
bath, and dried under Ar flow. A reversible hydrogen electrode
(RHE; or RDE when prepared with D,0) and a glassy carbon rod
were used as a reference and counter electrodes, respectively.

For electrode conditioning, 20 consecutive cyclic voltammograms
were recorded between 0.05 and 1.2 V. For the CO,, electrooxida-
tion experiments, CO was bubbled at E=0.05V for 5 min and non-
adsorbed CO was removed from the electrolyte by purging with Ar
for 30 min. The electrooxidation of ethanol, acetaldehyde, or acetic
acid was studied in 0.5 M solutions of ethanol or acetaldehyde, re-
spectively, in 0.1 m HCIO, solutions in H,O or D,0.
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The electrooxidation of ethanol with Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn in alkaline electrolyte has been studied using
electrochemical coupled infrared spectroscopy. In order to identify the evolution of the species formed
during the electrooxidation of ethanol infrared spectra have been collected in KOH/H,0 and KOD/D,0
electrolytes. Whereas the electrochemical studies show different catalytic performance for the EOR
(Ethanol Oxidation Reaction) over the three catalysts in terms of onset potential and actual current
density, especially at low potentials, the IR spectra show that carbonates and acetates are the main
species formed during the EOR with all catalysts. The infrared spectra reveal that the scission of the C—C

Iéf}}::;oorlds' bond of ethanol takes place at the surface of Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn catalysts at potentials as low as 20 mV
IRRAS vs RHE yielding carbonates. At higher potentials, C2 species resulting from the partial oxidation of
Alkaline ethanol to acetates are the main species detected with all catalysts. Upon the progress of the ethanol
EOR oxidation, the electrolyte becomes acidified and acetaldehyde and acetic acid (C2 species typically
DEFC formed during the EOR at acid electrolyte) are observed.

© 2019 Elsevier Ltd. All rights reserved.

1. Introduction

The electrooxidation of small organic molecules has attracted
the interest of the electrochemical community for many years [1].
In recent years, the interest about the electrooxidation of ethanol
(Ethanol Oxidation Reaction, EOR) is rising, mainly because being a
second-generation biofuel, ethanol is considered as the ideal fuel
for direct alcohol fuel cells. By far, the largest body of studies about
the EOR have been conducted in acid electrolyte with Pt-based
catalysts. In situ IR, Raman and DEMS studies in acid electrolyte
conclude that the EOR can proceed via C1 and C2 pathways [2—7].
The C1 pathway results in the formation of CO; and therefore it
implies the scission of the C—C bond. The C2 route is the partial
oxidation of ethanol to acetaldehyde (AAL) and acetic acid (AA).
EOR is a balance between the scission of the C—C bond (C1
pathway) and the oxidation of ethanol to C2 species (C2 pathway)
and the predominance of either reaction pathway depends on
features such as the nature of the catalyst [2,4,8]. From the point of
view of ethanol as an energy carrier, the C1 route is the most
desirable one since it implies the total oxidation of ethanol to CO;

* Corresponding author.
E-mail address: srojas@icp.csic.es (S. Rojas).

https://doi.org/10.1016/j.electacta.2019.06.151
0013-4686/© 2019 Elsevier Ltd. All rights reserved.

thus releasing 12 electrons. CO,q and CHy a4 species that result from
the scission of the C—C bond of ethanol are considered responsible
for catalyst poisoning. CO,q species adsorb very strongly at the
surface of Pt [9] and they can only be removed at high over-
potentials, unpractical for fuel cell applications. By contrary, CHy ad
species can remain adsorbed at the catalyst surface even at very
positive potentials. In fact, the strategy for removing CHy aq consists
in sweeping the electrode at sufficiently negative potentials to
desorb as CH4 [5,10]. In acid electrolyte, CO,q oxidation to CO,
proceeds via a Langmuir-Hinshelwood (L-H) pathway, whereby
OH,q species (formed at E>500mV in acid electrolyte with Pt)
react with vicinal CO,q ones releasing CO». It is possible to decrease
the overpotential for the nucleation of OH,q species by doping Pt
with oxophilic metals such as Ru or Sn [11,12]. Surprisingly, this
strategy is detrimental for the total electrooxidation of ethanol and
it has been reported that the selectivity to CO, during the EOR with
bimetallic PtRu or PtSn catalysts in acid electrolyte is lower than
with Pt [2,4,5,13,14]. On the other hand, the selectivity towards
acetaldehyde (AAL) and acetic acid (AA), is higher with PtRu and
PtSn based catalysts than with monometallic Pt ones.

The EOR in alkaline electrolyte takes place in the presence of
hydroxyls (Equation (1)) which compromises the use of the state of
the art ion exchange membranes used in acid DMFCs based on
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proton conduction [15].

C,HsOH + 120H™ — 2CO, + 9H,0 + 12e — (EO
— —0.777 mV vs SHE) 1)

Recently, the development of anion exchange membranes [16]
has triggered the interest in Direct Ethanol Fuel Cells (DEFC) [17]
and consequently the interest in the EOR in alkaline electrolyte is
growing. However, studies about the EOR in alkaline electrolyte are
scarcer than in acid. Rao et al. suggested that the scission of the C—C
bond of ethanol is easier on alkaline electrolyte [18]. However, such
study was conducted in a DEFC-DEMS configuration operating at
high temperature, which, at least in acid, is known to promote the
C1 route [19,20]. Similar to acid electrolyte, Pt based electro-
catalysts are the most explored ones for the EOR in alkaline elec-
trolyte. However, Pt is scarce and (therefore) expensive, so the aim
is to reduce the amount of Pt in the electrocatalysts by replacing it
with other metals, or ideally, to replace it altogether. In this sense,
Pd based catalysts have proven active for the OER in alkaline
electrolyte [21,22] and a recent in situ IR study of the EOR with Pd
catalysts in alkaline electrolyte indicates that the C—C scission takes
place at low potentials, whereas at high potentials partially
oxidized C2 products, mostly acetates, are the most abundant
species [23]. In situ spectroscopic studies for the identification of
the species formed during the EOR in alkaline electrolyte with Pt
[24—26] or other metals like Pd [27—29] are becoming available in
the literature. Lai et al. [25] studied the EOR with polycrystalline Pt
(and Au) at different pH values combining in situ IR and Raman
spectroscopies and concluded that C—C scission on Pt takes place at
low potentials, both in acid and alkaline electrolytes leading to
CHy ad and CO,q. Contrary to acid electrolyte, CHy a4 can be oxidized
to COyq at low potentials in alkaline. Christensen et al. [26]
concluded that ethanol oxidation with Pt (polycrystalline) in alka-
line produces mainly acetate in solution, irrespectively of the po-
tential at which the reaction takes place. However, the authors
indicated that the EOR pathway depends on ethanol concentration
and concluded that under ethanol starvation conditions; acetate
species adsorbed at the Pt surface can be oxidized to CO, (forming
surface carbonates). The positive effect of the presence of SnO, for
the electrooxidation of ethanol on Pt/C has been reported by several
authors [30,31] and ascribed to the generation of electronic effects
whereby metal-support interactions between Pt and SnO, changes
the Pt 5d band vacancy. Finally, the positive addition of Mo to Pt for
the EOR in alkaline has been identified and ascribed to the pref-
erential formation of acetates [32].

In summary, whereas it is well established that alloying Pt with
oxophilic metals such as Ru or Sn results in higher faradic current
but lower CO, selectivity during the EOR in acid electrolyte
[33—35], studies about the identification of intermediate species
during the EOR in alkaline electrolyte with PtRu and Pt3Sn are
lacking.

In this work, we study the effect of catalyst composition, Pt/C,
PtRu/C and Pt3Sn, for the EOR in alkaline electrolyte using in situ
Infrared Reflection-Absorption Spectroscopy (IRRAS). We show that
C—C scission takes place at low potentials on the surface of all
catalysts and that acetates are the main species formed at high
potentials.

2. Experimental
2.1. Reagents and chemicals

Commercial Platinum (Pt/C, 40%) and Platinum Ruthenium
(PtRu/C, 30%) catalysts (Alfa Aesar) were used as purchased. Oleic

acid (OA, 90%), hexanes (C6H14, 60+%), isopropanol ((CH3),CHOH,
99+%) were purchased from Alfa Aesar. Benzyl ether (BE, 98%), 1-
Octadecene (ODE, 90%), Oleylamine (OAm), Tin (II) acetylaceto-
nate (Sn(acac),, 99.9%) were purchased from Sigma Aldrich. Plat-
inum (II) acetylacetonate (Pt(acac);, 49.0-49.8% w/w) was
purchased from Johnson Matthey.

2.2. Synthesis of Pt3Sn nanoparticle

The synthesis of Pt3Sn particles has been reported previously
[36]. Briefly, 2 mL of OA and 15 mL of ODE were mixed under Ar
flowing and magnetic stirring during 30 min at room temperature
and 30minat 120°C. On the other hand, a solution 30 mM of
Pt(acac); and 10 mM of Sn(acac); in BE was prepared. The OA and
ODE mixture was heated up at 220 °C. At this temperature, 3 mL of
OAm and 5.11 mL of Pt(acac); and Sn(acac), solution in BE were
added under Ar and stirring (the solution turned black in a few
seconds indicating that nucleation has occurred). The temperature
was raised up with a heating rate of 2°C/min until 280 °C. The
solution was kept during 1hat this temperature and cooled at
room temperature. The Pt3Sn particles were separated by adding
isopropanol and centrifugation, and were washed by a mixture of
isopropanol and hexane. Finally, Pt3Sn particles were dried at 80 °C.

2.3. Physicochemical characterization

Powder X-ray diffractograms (XRD) were collected with a Seifert
3000 powder diffractometer operating with Cu Ko radiation
(A =0.15418 nm) generated at 40 kV and 40 mA. Scans were recor-
ded at 0.02 s~! between 20 values of 10° and 90°. TEM and STEM
images were recorded with at TEM/STEM JEOL 2100F microscope
operated at 200 kV. The microscope was equipped with an OXFORD
INCA detector for EDS analyses. Specimens for TEM analyses were
prepared by dispersing the catalysts in butanol and placing one
drop onto a holey-carbon-coated copper supported grid.

2.4. Electrochemical analysis

The catalyst was deposited onto a gold disk electrode by using
an ink prepared by dispersing 1 mg of the desired catalyst powder
in 1 mL ethanol and 0.5 mL Milli-Q water and 15 pL Nafion (per-
fluorinated ion—exchange resin, 5wt % in mixture of lower
aliphatic alcohols and H;0, Aldrich). 20 pL of the ink was deposited
on a 5mm diameter gold disk. Prior to ink deposition, the gold
electrode was polished, rinsed with water in an ultrasonic bath, and
dried under Ar flow. A reversible hydrogen (or deuterium) elec-
trode (RHE or RDE when prepared with D,0) and a gold wire were
used as reference and counter electrodes, respectively. Potentials
are reported vs the reversible hydrogen electrode. For electrode
conditioning, 20 consecutive cyclic voltammograms were recorded
between 0.02 and 1.2 V for Pt/C and PtRu/C at 10 mVs ™! scan rate. In
order to avoid the dissolution of Sn from the Pt3Sn catalysts, elec-
trode conditioning was conducted between 0.02 and 1Vat
10mVs~! scan rate [37]. The electrooxidation of ethanol was
studied in 0.5 M solutions of ethanol in 0.1 M KOH or KOD in H,0 or
D,0 using the same potential windows at 10 mVs~ .

2.5. Identification of species during EOR

In situ infrared spectra (Infrared Reflection-Absorption
Spectroscopy, IRRAS) were collected under external reflection
mode by using a NICOLET 6700 FT-IR spectrometer equipped with a
He/Ne laser gun and an MCT detector cooled with liquid nitrogen
and fitted with a PIKE Technologies VeeMAX II spectroscopic
accessory. A poly (methyl methacrylate) (PMMA) three electrodes
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electrochemical cell with a CaF, prism, flat at the top (where the
working electrode is placed) and bevelled at 60° on the bottom was
used. IR spectra were recorded by accumulating 64 interferograms
(t=50s) during a positive going sweep from 0.02 to 1.20Vat
1 mV s~ The spectra, identified in the figures by the most positive
potential achieved during the collection of the 64 interferograms,
are reported as the R/Rg ratio, in which R and Ry are the reflectances
measured at the selected and reference potentials respectively.
Unless otherwise stated, the reference spectrum (Rg) was recorded
at E=0.02 V. Electrochemical control was carried out by using an
Autolab PGstat 302 N. Because the IR spectra are represented as a
subtraction of two spectra, negative and positive bands represent
appearing or disappearing species, respectively.

3. Results and discussion
3.1. Physicochemical characterization

Fig. 1 depicts the powder X-ray diffractograms of Pt/C, PtRu/C
and Pt3Sn samples. As observed, the diffractograms for all samples
show the expected reflections for cubic fcc phases at ~39-40°, 46°,
68°, 82° and 85°. Pt and PtRu structures in Pt/C and PtRu/C samples
can be refined with Fm-3m (#225) space group (see Supporting
info) and cell parameters a=b = c=3.9146(8) A, V =59.99(2) A3
for Pt in Pt/C and a=b=c=3.874(1) A, V =5815(3) A3 for PtRu,
with Pt and Ru disordered over the same crystallographic (000)
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Fig. 1. p-XRD of Pt5Sn, Pt/C and PtRu/C.

position. The smaller cell of PtRu compared than Pt is expected due
to the smaller size of Ru compared to Pt.

A close inspection of the diffractogram of Pt3Sn show additional
weak diffraction lines at 2 theta values of 22.2, 31.6, 51.0 and 56°.
These extra diffraction lines are a superstructure appeared due to
ordering between Pt and Sn atoms. In this case the structure is
refined in Pm-3m (#221) space group and Pt and Sn atoms are
situated on (0%%) and (000) positions, respectively. We found a
small disorder between them with 8% of Pt at Ru positions and
viceversa. Since the diffraction of these two positions is now
different between them because they are occupied by two different
ions, then superstructure reflections appear with a reduction of the
crystal symmetry from Fm-3m to Pm-3m. The cell parameters for
Pt3Sn are a=b=c=3.9955(4) A and V=63.79(1) A>. In this case
the cell expands compared to Pt due to the larger size of Sn
compared to Pt, see Supporting info. By XRD, using the Scherer
equation, we make a first approximation of the particle size of the
metal ions in each sample obtaining mean crystalline domain sizes
of 9.1, 3.6 and 2.8 nm for Pt3Sn, PtRu/C and Pt/C, respectively.

Fig. 2a presents a typical TEM micrograph of the Pt3Sn nano-
particles. As observed, isolated and well-dispersed particles dis-
playing a truncated cube morphology are obtained. The resulting
plot of particle size vs frequency that is shown in the inset of Fig. 2a
presents a narrow distribution, which indicates a homogeneous
particle size with maximum at 9.8 nm (in good agreement with
XRD value). Selected Area Electron Diffraction Pattern (SAED) of the
nanoparticles is displayed in Fig. 2b. The individual rings can be
ascribed to a cubic structure with a unit cell described by the space
group 221 (Pm-3m). This is so since almost imperceptible re-
flections appear at d=3.9A and 2.8 A, and between the rings at
1.9A and 1.38A, indicating the presence of superstructure re-
flections that do not appear in the Pt structure (Fm-3m), and that
are observed as well as very weak reflections in the XRD pattern. To
deepen this aspect, HRTEM has been carried out. A detailed HRTEM
image of an individual nanocube oriented down the [001] direction
is shown in Fig. 2c. An analysis of its corresponding FFT (Fig. 2d)
indicates the presence of superstructure spots corresponding to the
(001) and the (011) reflections of the Pt3Sn at 3.9A and 2.8A,
respectively. These superstructure reflections are not present in the
fcc phase of pure Pt but here become evident as shown with the red
arrows, being a proof of the formation of the Pt3Sn phase. Although
some particles are oriented down the [011] zone axis, it is worth to
mention that most of the particles analyzed seem to show a pref-
erential orientation along the zone axis [001].

Attending to the composition, several EDX analyses have been
performed on a large group of particles. The results obtained
indicate an atomic proportion of 74% (Pt) and 26% (Sn), which
means a mean composition of Pt;g9sSnyo4. EDX analyses of indi-
vidual particles have been conducted. In Fig. 2e a STEM-HAADF
(Scanning Transmission Electron Microscopy-High Angle Annular
Dark Field) micrograph together with an EDX line scan analysis of
1 nm thick along one nanoparticle is presented. The line profile
composition shows the evolution of the Pt and Sn composition
along the particle, also indicating a 3:1 relationship between them
and confirming the formations of the Pt3Sn. Fig. 2f and g shows
representative images for Pt/C and PtRu/C and the histograms of
particle size distributions. As observed, Pt and PtRu particles are
homogeneously distributed on the carbon supports showing
average particle sizes around 2 nm.

3.2. Electrooxidation of ethanol
Fig. 3a shows representative cyclic voltammograms recorded in

0.1 M KOH at 10mV s~! with Pt/C, PtRu/C and Pt;Sn. In order to
prevent Sn leaching from Pt3Sn, the most positive potential at
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which Pt3Sn was subjected is 1.0 V. The Hypqg region (50—400 mV) is
well defined in Pt/C, showing the characteristic peaks of hydrogen
oxidation on Pt polycrystalline in alkaline electrolyte. This region is
less defined, yet visible, for both bimetallic catalysts. Differences in
the cathodic scan between Pt/C and the bimetallic catalysts can be
also observed in Fig. 3a. Thus, a well-defined peak for the reduction
of the oxide layer on Pt/C appears at 713 mV. The peaks for the
reduction of the oxide layer on PtRu/C and Pt3Sn are less intense
that on Pt/C, especially Pt3Sn, and shifted to less positive potentials,
centred at ca. 500 mV. The shifting to lower positive potentials is
indicative of the higher oxophilicity of the surface of the bimetallic
particles.

Fig. 3b shows representative cyclic voltammograms (1st cycle)
for the three catalysts recorded during the EOR (0.5 M C;Hs0H in
0.1 M KOH). A strong oxidation wave is observed in the forward
scan with Ep at ca. 770 mV for PtRu/C shifting to higher potentials
~850mV for Pt/C and Pt3Sn. All catalysts show similar i, (peak
current) values, regardless of their actual composition and particle
size. Although a thorough study of the intrinsic activity of the
catalysts for the EOR is out of the scope of this paper it is important
to remark that all catalysts reach similar maximum current den-
sities during the EOR. As a consequence, normalizing the current
densities to the maximum current density obtained for each sam-
ple indicates does not modify the activity trend observed in Fig. 3b
and c, indicating the lack of diffusional control of the reaction, as
suggested in Ref. [38].

An oxidation process is observed in the reverse scan, in line with
previous studies for the EOR. The onset potential of the main peaks
for the EOR follows the order Pt3Sn < PtRu/C < Pt/C, with actual
values of 110, 270 and 370 mV, respectively (see magnification in
Fig. 3c). This trend is in agreement with theoretical studies that
reveal that doping Pt with oxophilic metals increases activity for
the OER in alkaline electrolyte [39]. Note that these onset potential
values are for the main oxidation peaks. It should be noted that in
addition to the main oxidation wave, a low intense peak is observed
in the first forward scan with Pt/C (Ep~270mV) and PtRu/C
(Ep ~130 mV). The presence of a low intense peak in the first pos-
itive going scan of the EOR with Pt/C in acid electrolyte has been
previously reported and ascribed to ethanol dehydrogenative
adsorption [2,4]. This low intense peak at low potentials is not
observed in the voltammogram of Pt3Sn probably because it over-
laps with the main oxidation wave, which on Pt3Sn commences at
low potentials.

The cyclic voltammetry studies show that the catalysts under
study exhibit high activity for the EOR in alkaline electrolyte, but
also reveal certain differences, mainly related to the onset potential
for the EOR and the rate at which the reaction takes place on each
electrode. In order to unveil the actual nature of the species formed
during the EOR with each catalyst, and their evolution with po-
tential we have used in situ IRRAS.

3.3. Infrared study of the EOR

Previous to the collection of the IR spectra, a single voltammo-
gram between 0.02 V and 1.2, 1.0 or 0.8 V for Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn,
was collected. Next, in situ IR spectroscopy FTIR spectra (reported as
the R/Rg ratio) were acquired during the positive going sweep from
20 to 1200 mV at 1mVs~! in 0.5 M C;Hs0H in 0.1 M KOH/H,0 or
0.1 M KOD/D,0 with Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn. Since spectra are
normalized to the spectrum taken at 20 mV (Rg), negative going
bands account to appearing species whereas positive going bands
are indicative of disappearance species. The IR spectra were
recorded at least two times for each catalyst and each electrolyte
(KOH/H,0 and KOD/D-0).

Fig. 4 shows the IR spectra for Pt/C at different potentials during

the EOR in H;O and D,0 electrolytes. Similar strong bands are
observed in the spectra for PtRu/C and Pt3Sn (not shown). As
observed, the spectra collected in H,O display strong positive going
bands at ca. 3200 and 1630 cm ™, ascribed to the O—H stretch at
and H—0O—H bending modes of HO0, respectively. The intensity of
these bands is very high, thus preventing the observation of the
formation of formed/consumed OH.q species. These bands, in
particular the very strong band at 1630 cm™’, overlaps with the
bands of the species formed during the electrooxidation of ethanol.
As observed in Fig. 4, these bands are not observed in the spectra
recorded in D0, which shows intense bands at 2400 and
1200 cm™ !, characteristic of the vibrational modes of D,0. The
strong D,0 band at ca. 2400 cm ! hinders the observation of the
bands for CO,q and CO, dissolved in the electrolyte. Therefore, for
the correct interpretation of the spectra, information from in situ IR
experiments recorded in H,O and D,O electrolytes should be
combined [2]. In addition, a less intense set of bands corresponding
to the species formed or consumed during the EOR is observed in
both spectra. The next section deals with the analysis of these
species.

For the sake of clarity, the discussion of the IR results will be
done by dividing the spectra in three regions; region I from 1200 to
1800 cm™ !, region II from 1800 to 2700 cm™! and region III from
2700 to 3100 cm~ L. The discussion concerning regions Il and I will
be based upon the results obtained with the spectra recorded in the
KOD/D,0 electrolyte, whereas the spectra collected in KOH/H,0
will be used for the discussion of the bands observed in region II.

Fig. 5 shows the spectral region between 1200 and 1800 cm ™'
(Region I) of the spectra collected with Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn
during the EOR in the deuterated electrolyte.

As observed in Fig. 5, region I is characterized by two main
negative going bands (appearing species) at 1557 and 1415 cm™!
ascribed to the asymmetric and symmetric vibrational modes of
acetate species (CH3COO™) in solution, respectively [40]. In addition
to these bands, a weak band at 1470 cm ! assigned to CH3 vibration
mode of the acetates in solution is also observed in the spectra for
the three catalysts under study. The presence of acetates indicates
that the EOR proceeds through the C2 pathway, i.e., through the
partial oxidation of ethanol to acetic acid or acetates in alkaline
electrolyte. The potential at which acetates begin to be observed in
the spectra is characteristic of each catalyst, being E > 370 mV for
Pt/C and PtRu/C, and E >470 mV for Pt3Sn. Remarkably, the po-
tentials at which acetates become to be observed in the IR spectra
coincide well with the potentials at which the kinetics for the OER
become to increase (see Fig. 3b and c).

It should be noted that the intensity of the bands at 1557 and
1415 cm~! increases with the applied potential for all catalysts. As
observed in the spectra for Pt/C, the intensity of the acetate bands
increases similarly with the potential. By contrary, the intensity of
the band at 1415 cm™~! is significantly smaller than that of the band
at 1557 cm ™! in the spectra recorded at high potentials (above ca.
800 mV) with PtRu/C and Pt3Sn, and to a lesser extent Pt/C. This
effect accounts to the appearance of a positive going band at ca.
1390 cm™ !, which in agreement with previous literature is ascribed
to carbonates (CO3~) [41]. As observed in Fig. 5, this band is clearly
observed in the spectra of Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn at E > 800 mV,
being more intense in the spectra of the bimetallic catalysts. More
interestingly, the positive going band at 1390 cm~' overlaps with
the negative going band for acetates at 1415 cm™, resulting in the
decreasing of the intensity of the latter band.

As shown in Fig. 5, the band at 1391 cm~! appears as a positive
going band in the spectra for the three catalysts studied in our
work. This feature indicates that carbonates were formed already at
the potential at which the reference spectrum was collected, i.e.,
20 mV and they disappear with the increasing potential. Taking into
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account that carbonates are C1 species resulting from the total
oxidation of ethanol to CO, (note that CO, readily transform into
carbonates at high pH), their observation is a clear indication that
the scission of the C—C bond of ethanol takes place at low poten-
tials. It also indicates that the complete oxidation of the CO,q to CO,
(and to CO%~ in alkaline electrolyte) occurs at low potentials.
Similar observations have been reported previously for Pd based
catalysts [23,42]. Since CO,q oxidation to CO, proceeds via a
bimolecular reaction between CO,4 and OH,q (L-H like mechanism)
[43], the formation of CO; indicates that OH,q species are present at
the surface of Pt at low potentials. Despite OH nucleation does not
take place on the surface of Pt at low potentials in acid electrolyte, it
has been reported that a small fraction of reactive OH species are
adsorbed at defects in the 111 surface of Pt in NaOH [44]. The
fraction of Pt atoms in corners and edge sites increases significantly
for particles below 10 nm [45—47], and in fact particles below 2 nm
are almost entirely formed from (111) facets and their intersections
(corners and edges) [47]. Taking into account that the size of the Pt
particles in Pt/C ranges between 1 and 4nm (see Fig. 2f), it is
reasonable to assume that the OH,q coverage of Pt/C would be
comparable to that of the bimetallic catalysts, in which the pres-
ence of oxophilic metals, namely Ru or Sn, enhances the OHgyqg
coverage at low potentials [39]. Moreover, CO,q4 oxidation in alka-
line can also proceed through an Eley-Rideal mechanism (E-R)
whereby CO,q reacts with non-adsorbed OHy species in the elec-
trolyte (in the outer Helmholtz plane, OHP) [23,44,48,49]. It should
be taken into account that by conducting the reaction at high pH,
the presence of an excess of OH™ ions in the outer Helmholtz plane,
is expected within the entire potential region studied in this work
[50,51], thus favoring the E-R pathway. Moreovoer, specifically
adsorbed hydroxyls also populate the inner Helmholtz plane with
the increasing pH [51].

In addition to the bands from acetates and carbonates, a series of
negative going bands at 1714, 1630 and 1360 cm ™! can be observed
in the spectra of all catalysts. The intensity of these bands increases
with the increasing potential. In addition, the intensity of these
bands depends on the catalysts, thus the band at 1714 cm™! follows
the order PtRu/C > Pt/C > Pt3Sn, whereas the intensity of the bands
at 1630 and 1360 cm~! (both bands follow the same trend), de-
creases in the order Pt3Sn > PtRu/C ~ Pt/C (they are hardly observed
in these last two catalysts). Note also that IR bands for formate
species, usually observed during formic acid oxidation, would
appear in the same spectral regions around 1600 and 1350 cm™".
The assignment of these bands is discussed below.

The band at 1714 cm ™~ is usually ascribed to the C=0 stretching
of the carbonyl group in acetic acid and/or acetaldehyde [2,52] and
its observation is an indication of the acidification of the pH of the
electrolyte, since neither of them are stable in alkaline electrolyte.
This acidification is produced locally in the surroundings of the
electrode due to the consumption of OH™ species during EOR, as
indicated in Eq. (1), see discussion below. A closer inspection of the
spectra of PtRu/C reveals that the band at 1714 cm~! in the spectra
of PtRu/C is broad exhibiting a clear shoulder at ca. 1685 cm™". The
presence of the band at 1685 cm ™! can be taken as an evidence of
the formation of acetic acid in D,0 [2,52]. It has been reported that
pure acetic acid presents both bands at 1714 and 1685 cm ™', of the
same integrated intensity [52]. A careful deconvolution of the band
in the spectra for PtRu/C collected at 1000 mV reveals that the in-
tensity of the band at 1714 cm™! is approximately 2.3 times greater

than that of the band at 1685 cm™), suggesting that both acetal-
dehyde and acetic acid species, particularly the former, are present
in the electrolyte. On the other hand, the band at 1714 cm™! in the
spectra for Pt/C is narrow and symmetric and clearly lacks of any
visible shoulder, which suggests that this band accounts only to
acetaldehyde. Due to the low intensity of the band at ca. 1714 cm ™!
in the spectra of Pt3Sn it is not possible to accurately assess whether
the band accounts to acetic acid and/or acetaldehyde. Therefore,
only in the PtRu/C catalysts the presence of acetic acid in the
electrolyte is clearly observed.

The bands at 1360 and 1630 cm™~! are observed in the spectra of
all catalysts at the potential range at which the electrolyte is locally
acidified, i.e.,, E>700 mV. The intensity of these bands is signifi-
cantly higher in the spectra of Pt3Sn, but it is clearly visible in the
spectra for Pt/C and PtRu/C. Their assignation is not straightfor-
ward, but they probably arise from the same species, since the
evolution of both bands with the applied potential goes in parallel,
thus the relative intensity of the bands at 1630 and 1360 cm™ is ~1
for the three catalysts at all potentials. The bands in the 1630 cm™!
region are usually ascribed to v¢g vibration mode for carbonyl in C2
molecules whereas the band at ca. 1360 cm™! are ascribed to CHx
fragments in C2 molecules. It should be recalled that the spectra
shown in Fig. 5 have been collected in deuterated electrolytes, and
therefore they are voided from the vibrational modes from HO,
which appear within this spectral region. The band at 1360 cm™!
have been ascribed by many authors to acetyl species [53,54] which
has been identified as precursors for the scission of the C—C bond of
ethanol. A similar pair of bands has been ascribed by our group to
acetyl or my-acetaldehyde species adsorbed on Pt during the elec-
trooxidation of acetaldehyde in acid electrolyte [2]. The presence of
acetaldehyde accounts to the electrooxidation of ethanol under the
local acidic conditions on the surface of the electrode at sufficiently
high potentials.

Fig. 6 depicts the spectral region between 1800 and 2700 cm ™!
(Region II) for the catalysts studied in this work during the EOR
recorded in the KOH/H;0 electrolyte. The most relevant feature
observed is a negative going band at 2343 cm™! ascribed to CO, in
solution. This band is observed in the spectra collected at
E >800mV. Taking into account that the spectra are recorded
during the EOR in 0.1 M KOH (pH = 13), the observation of CO; in
solution deserves further information. CO; is not stable in alkaline
media, forming carbonates instead. As stated above, the acidifica-
tion of the electrolyte can be also deduced from the formation of
acetaldehyde and acetic acid as evidence by the IR spectra shown in
Fig. 5 (see above). The acidification of the electrolyte in the vicinity
of the working electrode during the study of the EOR with IRRAS in
alkaline has been reported by several authors [25,26,55,56]. The
experimental setup for the collection of the in situ IRRAS spectra
consists in a thin layer (within the micrometre range) of electrolyte
compressed between the CaF; prism and the working electrode. As
shown in Equation (1), OH™ anions are consumed during the EOR
resulting in a lower local concentration of OH™ (lowering the pH)
around the working electrode. Besides, since CO, is an acid mole-
cule, when solved in the electrolyte it may contribute to further
decrease the pH of the electrolyte. Due to high rate of EOR and the
low diffusion coefficient of OH™, it is not possible to replenish the
OH™ consumed during the EOR by OH™ from the bulk at the same
rate it is consumed and therefore the pH decreases locally in the
neighbourhood of the working electrode during the EOR.

Fig. 2. (a) TEM image of Pt5Sn particles and its size distribution as an inset in the image. (b) SAED pattern of Pt;Sn showing the diffraction rings of an fcc structure. (c) High
resolution TEM image of a Pt3Sn particle, and its corresponding FFT oriented down the [001] zone axis in (d), where the 110 and 100 reflections of the Pt;Sn supperlattice are marked
with red arrows. (e) HAADF-STEM micrograph and a EDX line scan analysis of 1 nm width of Pt and Sn of the Pt3Sn particle marked with a blue line.(f) and (g), show TEM images and
its corresponding particle size distributions for Pt/C and PtRu/C, respectively. (For interpretation of the references to colour in this figure legend, the reader is referred to the Web

version of this article.)
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Fig. 3. Cyclic voltammograms for Pt/C, PtRu/C, and PtsSn in a) 0.1 M KOH at 10 mVs~"! and b) in 0.5 M C;H50H in 0.1 M KOH/H,O (first cycle), c) magnification in the low potential

region of the first scan of the voltammograms shown in 3b.
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Fig. 4. IRRAS collected at selected potentials during the EOR with Pt/C in 0.1 M C;HsOH in 0.5 M KOH/H-0 (left panel) and 0.5 M KOD/D,0 at 1 mVs~"! (right panel).

The integration of the CO, peaks of the spectra for Pt/C, PtRu/C
and Pt3Sn at E=1.20V reveals that the same amount of CO; is
formed in all catalysts. Since CO, comes from the transformation of
the carbonates formed at low potentials due to the acidification of
the electrolyte at high potential, the amount of CO, in the spectra
should be directly proportional to the amount of carbonates formed
during the acquisition of the reference spectra.

In addition to the CO, band, the spectra of Pt/C and Pt3Sn display
avery weak band at ca. 2020 and 1990 cm ™}, respectively. This band
can be ascribed to linearly adsorbed CO species (CO,q), however,
due to the low intensity of the band, it is not possible to assess
whether it is a bipolar band (disappearing CO,q) or not. The spectra
of PtRu/C lacks of visible bands within this region, probably sug-
gesting that CO,q species are not formed during the EOR with PtRu/
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C. However, due to the overlapping of the CO,4 bands with the very
strong band at ca. 2100 cm™ !, the formation of CO,q species on
PtRu/C cannot be excluded.

Fig. 7 shows the spectral region between 2700 and 3100 cm™
(Region III) of the spectra collected in KOD/D,O. The spectra
recorded at E > 200 mV show a series of positive bands character-
istic of C—H vibrational modes. These bands, which are not
observed in the spectra recorded in the H,O electrolyte, indicate the
disappearance of species containing —CHy fragments during the
EOR, probably ethanol. The strong band at ca. 2740 cm ! is due to
D,0. The actual nature of these bands is not clear since it is not
possible to discriminate whether they arise from C2 fragments,
from instance from ethanol consumption during the EOR, or from
the removal of the C1 fragments resulting from the scission of C—C
at high potentials.

The IR results show that the electrooxidation of ethanol pro-
ceeds via C1 and C2 pathways yielding carbonates and acetates,
respectively. This observation is common for the three catalysts
under study. The predominance of each reaction pathway depends
on the potential at which the reaction is conducted. Remarkably,
C—C scission (C1 pathway) takes place at very low potentials,
20 mV, over the three catalysts. According to the IR spectra shown
in Fig. 5, the production of carbonates, i.e., the scission of the C—C
bond of ethanol follows a similar pattern in the three catalysts
under study. Thus, carbonates are formed at 20 mV on the surface
of Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn, but are not formed at higher potentials.
According to the spectra presented in Fig. 5, the production of
carbonates seems to be higher over the bimetallic catalysts Pt3Sn
and PtRu/C. However, this observation should be taken carefully
since the band of carbonates in the spectra for Pt/C overlaps with a

1

series of positive going features at ca. 1370 cm ™', jeopardizing the
accurate quantification of this band. On the other hand, the amount
of CO, detected in the spectra collected at the highest potential of
1.2V (see Fig. 6) is similar in all catalysts, suggesting that the
amount of carbonates actually formed does not depend on the
catalyst under study. This observation is in apparent contrast with
the theoretical and experimental results for the EOR in acid elec-
trolyte, which reveal that the selectivity to CO; is higher with Pt
than with Ru or Sn doped Pt. This is because the scission of the C—C
bond (C1 pathway) is more favourable than the partial oxidation of
ethanol (C2 pathway) on metallic surfaces. However, the presence
of OH,q4 species at the catalyst surface prevents the breaking of the
C—C bond and promotes the C2 pathway. The addition of oxophilic
atoms such as Ru or Sn to Pt favours the nucleation of OH,q at low
potentials. As a consequence, a lower selectivity to CO; is found for
PtRu and PtSn catalysts [4,57]. Our results reveal that the selectivity
to carbonates (C1 pathway) is similar for the three catalysts under
study namely Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn. This can be rationalized by
taking into account that the surface of the catalysts studied in this
work is covered by OH,q species within the potential region stud-
ied. On the one hand, due to the oxophilic nature of Sn and Ru, the
surface of PtRu/C and Pt3Sn is covered by OH,q species at low po-
tentials. On the other hand, due to their low particle size, the sur-
face of the Pt particles in Pt/C is also covered by OH,q4 species at low
potentials [44,48]. In addition, in the alkaline electrolyte, hydroxyl
species are present in the double layer within the entire potential
window studied in this manuscript, irrespectively of the nature of
the catalyst so that the C2 route can be promoted via the E-R
mechanism [48,50], as explained above.

Acetates, resulting from the partial oxidation of ethanol, C2
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pathway, are the main species formed during the EOR in alkaline
electrolyte at high potentials. The production of acetates is similar
with all catalysts starting at ca. 400 mV. In addition to acetates, at
the spectra collected at potentials E > 600 mV show the presence of
acetaldehyde, acetic acid and CO,. These species are not stable in
alkaline electrolyte, so their presence is indicative of the acidifica-
tion of the electrolyte. The observation of CO, with IR during the
EOR is in fact an indication of a strong local pH variation (acidifi-
cation) in the vicinity of the working electrode during the EOR [56].
A band corresponding to acetic acid at 1685cm™! (see Fig. 5,
shoulder of main band at 1715 cm™') confirms the acidification a
high potentials and fully consistent with the analysis of the spectra
in Region I showing the presence of acetaldehyde and acetic acid.
The origin of CO; and acetic acid is not clear since both species can
be originated from carbonates and acetates via a chemical pathway
due to the acidification of the electrolyte, or actually formed by the
electrochemical oxidation of ethanol at low pH.

4. Conclusions

The electrooxidation of ethanol over Pt/C, PtRu/C and Pt3Sn in
alkaline electrolyte takes place through both C1 and C2 pathways,
depending on the potential at which the reaction is conducted. At
low potentials, all the three catalysts are capable to break the C—C
bond of ethanol resulting in the formation of C1 species, namely
carbonates. At potentials more positive than 400 mV, the formation
of acetates, i.e., the C2 pathway is the preferred route. Although
doping Pt with oxophilic elements such as Ru or Sn increases the
reaction rate, it has no marked effect for the selectivity of the re-
action. This is because the surface of the three catalysts is covered
by OH,q species within the potential range studied in this work. The
acidification of the electrolyte that takes place at high potentials
(above 700 mV) leads to the appearance of products such as COo,
acetaldehyde and acetic acid.
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ARTICLE INFO ABSTRACT

Keywords:
Pd-nanosheets

Pd-nanosheets with a lateral size of ca. 5nm have been prepared by a simple chemical method. The Pd-na-
nosheets obtained exhibited a 2D morphology in which Pd atoms are preferentially exposed at the surface of the

EOR particles. In addition, a preferential exposure of Pd atoms in 111 planes is observed. As a result, the Pd-na-

Ethanol electrooxidation
Electrocatalysis

IRRAS

DEFC

nosheets exhibit a very high catalytic activity for the electrooxidation of ethanol in alkaline electrolyte, superior
to that of commercial nanosized Pd particles. In situ infrared studies conducted during the electrooxidation of
ethanol reveal that the scission of the C—C bond of ethanol takes place at the surface of Pd-nanosheets at low

potentials (as low as 30 mV). However, at higher potentials, the formation of partially oxidized species, typically
acetates, is the preferred reaction pathway.

1. Introduction

The renewed interest in the study of the electrooxidation of ethanol
accounts to its role in the renewable energy scenario [1-7]. Ethanol is a
non-toxic, second generation liquid biofuel with higher theoretical mass
energy density than methanol (8.01 vs 6.09 kW hkg ') [8]. It can be
easily handled and storage thus being the ideal fuel for low temperature
proton exchange membrane fuel cells. In direct ethanol fuel cells
(DEFCs), aqueous solutions of ethanol are oxidized in the anode re-
leasing electrons (and protons). The number of exchanged electrons per
ethanol molecule ranges between 2 and 12, the most typical values
being 2, 4, and 12 e~ corresponding to the production of acetaldehyde,
acetic acid, and CO,, respectively. Even with the state-of-the-art Pt-
based catalyst, partially oxidized C, molecules are the main reaction
products [9,10]. The C; pathway, i.e., the scission of the C—C bond
results in the formation CO, but also of strongly adsorbed intermediate
species such as CO,qs and CH, ,45, which are known to poison Pt-cata-
lysts [11,12]. Such poisoning can be prevented by alloying Pt with
oxophilic metals (Ru, Sn, Ir...) so that the nucleation of OH,g4s, and thus
CO,q4s oxidation, is shifted to less positive potentials [9,13-15].

The recent development of anion exchange membranes paves the
way for conducting ethanol electrooxidation in alkaline electrolyte
[16]. It is widely accepted that electrooxidation reactions have faster
kinetics in alkaline electrolytes than in acid ones [17]. Within this
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context, Pd-based catalysts are attracting a great deal of attention as
alternative catalysts for the electrooxidation of ethanol in alkaline
media, and consequently numerous studies using Pd as anode electrode
in DEFC have been published recently [18-24]. Thus, Ma. et al reported
that Pd/C is more active than Pt/C for the EOR in alkaline electrolyte
[25]. However, it should be acknowledged that similarly to Pt, Pd also
occurs at extremely low levels in Earth’s crust, so it is crucial to opti-
mize Pd performance for the ethanol electrooxidation reaction (EOR).

Studies of the EOR with Pd are scarcer than with Pt. Most studies
have been conducted with Pd black or Pd/C, and suggest that the EOR
in alkaline electrolyte follows a similar reaction pathway than in acid
one, yielding acetates along with a minor fraction of CO, (as carbo-
nates) [25-28]. In addition, improvements of the catalytic activity of Pd
can be achieved by properly tuning particle size and shape [29-32].
Thus, Pd nanocrystals in different shapes including nanospheres [33],
concave nanocubes [34,35], nanowires [36], nanotubes [37], and na-
nosheets [38-40] have been synthesized. However, to our knowledge
the effect of Pd morphology for the EOR in alkaline electrolyte has not
been explored.

In this work we report a facile one pot synthesis of 2D palladium
nanosheets by a simple chemical approach. Characterization results
reveal the formation of 2D-like nanosheets resulting in a high fraction
of surface Pd atoms. In addition, a preferential exposure of 111 planes is
observed. As a result, this catalyst exhibits a superior performance
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towards the ethanol electrooxidation than that of nanosized spherical
Pd particles. in situ infrared studies during the EOR reveal the scission of
the C—C bond on Pd-nanosheets takes place at low potentials, but
acetates are the majority product at high potentials.

2. Experimental
2.1. Materials

Palladium(II) acetylacetonate, acetic acid, potassium hydroxide,
cetyltrimethylammonium bromide (CTAB), trioctylphosphine oxide
(TOPO), chitosan ([2-amino-2-deoxy-(1-4)-b-D-glucopyranose]), (CH),
Nafion 117 solution (~5% in a mixture of lower aliphatic alcohols and
water) (N) which were purchased from Sigma-Aldrich without further
purification and formic acid. Commercial Pd/C (10 wt% on activated
carbon), commercial Pt/C (40 wt% on activated carbon). Ultrapure
water (18.2 MV cm) produced through a Milli-Q system which was used
in all aqueous solutions preparation and electrodes washing.

2.2. Synthesis of Pd nanosheets

In a typical synthesis, 10 mg of Pd (II) acetylacetonate, (Pd(acac).,),
was dissolved in 7 mL formic acid in a 15 mL glass vial. Then 170 mg of
TOPO and 10 mg of CTAB were added to the solution and stirred for
30 min. The mixture was heated at 30 °C in a water bath for 20 min. The
mixture was thoroughly degassed by bubbling N, and saturated with
carbon monoxide at atmospheric pressure by bubbling CO during
10 min before the glass vial was capped, sealed with parafilm and aged
in the water bath for 24 h. CO bubbling was conducted in a well-ven-
tilated hood with external evacuation for CO. The Pd(acac), solutions
were sealed with parafilm after CO bubbling in order to ensure a slow
reduction of Pd(II) by CO which induces the formation of black parti-
cles. The solid was recovered and washed three times in acetone and
ethanol under sonication.

2.3. Physicochemical characterization

Scanning Electron Microscopy (SEM) images were obtained in a
JEOL JSM 7600F scanning electron microscope (SEM) operating at an
accelerating voltage of 15 kV. Transmission Electron Microscopy (TEM)
images of the as-prepared products were obtained in a JEM-2100F
(JEOL) transmission electron microscope, operating at an accelerating
voltage of 200kV. High Angular Annular Dark Field-Scanning
Transmission Electron Microscopy (HAADF-STEM) images were ob-
tained operating at a camera length of 8 cm. Specimens for TEM ana-
lyses were prepared by sonicating the as-prepared catalyst powders in
ethanol and adding a drop on 200 mesh TEM copper grid coated with a
lacey carbon support film and dried in air. For the scanning electron
microscopy studies a dispersion of the specimens under study in alcohol
was deposited onto graphite sample holders and dried in air.

Information about the crystallographic structure and the purity of
the as-prepared sample was determined by X-ray Powder Diffraction
(XRD) in Bragg-Brentano reflection geometry with CuK, radiation
(A =1.5418 f\). For the refinement of the crystal structure we used the
Rietveld method and the Fullprof crystallographic program [41,42].

2.4. Electrochemical measurements

Electrochemical data were obtained using a computer controlled
Autolab PGstat 302N potentiostat/galvanostat. Experiments were re-
corded using a standard three-electrode cell at ambient temperature
(about 25 °C). A gold wire and a silver/silver chloride electrode (Ag/
AgCl) were used as counter and reference electrodes, respectively. N»-
saturated 0.1 M KOH or 0.1 M KOH + 0.5M CH3CH,OH electrolytes
were used. Unless otherwise stated, cyclic voltammograms were re-
corded at 10mV s~ ' between selected potentials. The electrocatalyst
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under study were deposited on a 6 mm diameter glassy carbon elec-
trode by means of an ink. Before the experiments, the glassy carbon
electrode was polished with a 0.05 um alumina slurry to a mirror-like
surface, washed in acetone, ethanol and triply distilled water under
ultra-sonication for 15 min.

First, a 2 mg/mL solution of chitosan (CH) into 1% acetic acid was
prepared. Due to the low solubility of chitosan, the mixture was stirred
thoroughly until a perfect solution was obtained. The solution was
storage at 5 °C for 24 h and before use. 3 mg of the sample under study
was added to a solution containing 2mL of the chitosan-containing
solution and 2mL of ethanol and sonicated for 10 min to form a
homogeneous mixture. Next, 15 uL of Nafion were added and sonicated
for 10 min. 20 pL of the ink obtained were dropped on the GC electrode
and dried under Ar flow. A thin layer of the electrocatalyst was formed
containing 0.015 mg of catalyst.

The in situ FTIR (single potential alteration IR spectroscopy
(SPAIRS)) experiments were collected using a NICOLET 6700 FT-IR
spectrometer equipped inter-faced with the GPES software and with a
He/Ne laser gun and liquid Nitrogen cooled MCT (mercury cadmium
telluride) detector. The measurements were carried out in a three
electrode home-made spectroelectrochemical cell (poly(methyl metha-
crylate)) (PMMA) equipped with a CaF, prism window, which is
transparent to the incident beam in the spectral region
(1000-4000 cm ™ ') on the bottom and connected to a potentiostat/
galvanostat Autolab (PGstat 302N). A gold wire electrode and a re-
versible hydrogen electrode (RHE) were used as counter and reference
electrodes, respectively. The working electrode consisted of a gold disk
of 10 mm diameter that was polished using alumina slurry prior to each
measurement, washed with ultrapure water and dried under room
temperature.

FTIR spectra were recorded between 4000 and 1100 cm ™' region
with a resolution of 4cm™!. For the collection of the spectra, 0.5M
ethanol was added to the electrolyte, either KOH in H,O or KOD in D-0,
and purged with N, at least 30 min. Then, the working electrode was
pressed against the prism and, unless otherwise stated, a reference
spectrum (Ro) was collected at a constant potential of 250 mV. Once the
reference spectrum is stable, a process that usually takes more than
60 min, IR spectra were recorded between 0.25 and 1.2V at a scan rate
of 1mVs~'. Each spectrum was taken by accumulating 64 inter-
ferograms. IR spectra during EOR are reported as the R/R, ratio, in
which R and Ry are the spectra recorded at the selected and reference
potentials, respectively. According to this description, negative going
(downwards) bands indicated species being generated or an increase in
their concentration with respect to the Ry spectrum. Conversely, posi-
tive going (upward) bands corresponded to a decrease in concentration
of the species.

3. Results
3.1. Materials characterization

Fig. 1 shows the x-ray diffractograms of the 2D Pd-nanosheets ob-
tained. For comparison, the diffractogram of commercial Pd nano-
particles (Pd-black) is also shown. As observed, the diffractograms for
both samples display the expected reflections for metallic Pd with fcc
structure (space group Fm-3m). Mean domain crystallite sizes were
estimated by applying the Scherrer equation to all diffraction lines,
being ~4nm for Pd-nanosheets and ~9nm for Pd-black. Due to the
unique morphology of the Pd particles in Pd-nanosheets exhibiting a
2D-growth (see below), particle size as determined from the reflections
of a particular set of planes can be affected by lattice strain, ie., the
crystallite size seems to decrease with the reflections at higher 26 va-
lues. By Rietveld refinement we obtained a cell parameter for Pd-na-
nosheets is 3.9136(4) A and V = 59.942(11) A2 (see Fig. 1d)

The Rietveld refinement of the XRD data of the Pd-nanosheets
confirms the preferential growth of the Pd-nanosheets exposing the 111
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Fig. 1. X-ray diffractograms for (a) Pd-nanosheets and (b) Pd-black. Refinement of the crystal structure of Pd-nanosheets (c) without any preferential orientation and

(d) oriented preferentially along the < 111 > direction.

planes. Fig. 1c shows the refinement obtained without including any
preferential orientation, As observed, the refinement obtained shows
that the calculated pattern does not explain all the scattering on the
[111] reflection of the experimental pattern whereas the opposite effect
is observed in the [200] reflection. On the other hand, the refinement
shown in Fig. 1d was obtained by setting a preferential orientation of
the Pd-nanosheets along the (111) plane. As observed, the refinement is
noticeably improved when the (111) preferential orientation is in-
cluded.

The morphology and structure of the Pd-nanosheets was thoroughly
investigated using electron microscopy. Fig. S1 in the Supplementary
information shows representative high resolution SEM images of the as
prepared Pd-nanosheets. As observed, the specimens are composed by
Pd-nanosheets exhibiting a 2D-structure with lateral size of ca. 5nm
(Fig. S1b). In general, the Pd-nanosheets display a roughly flat mor-
phology although some curved sheets can be observed. A detailed study
of the morphology and structure of the Pd-nanosheets was obtained by
TEM/SAED. Fig. 2a shows the images of flat and curved Pd-nanosheets
of ca. 1 um length. Fig. 2b depicts the typical SAED pattern of Pd-na-
nosheets. The diffraction pattern reveals some intriguing features; for
instance the reflections are strongly elongated along the azimuthal
angle and, although less evident, along the radial direction. Moreover,
taking into account that Pd-nanosheets is oriented along the [111] zone
axis, as deduced by the presence of the (220) reflections (at 60°), it is
puzzling to observe the set of reflections also at 60° and close to where
the (111) reflections should appear. Thus, a complete indexation of the
SAED is only possible if two set of reflections are taken into account. On
the one hand, the reflections expected for a cubic Pd oriented down
[111] are indicated by the red arrows in Fig. 2b. A further set of re-
flections resulting from an additional modulation wave vector of the
type q = 1/3[422] are also visible and indicated by blue arrows in
Fig. 2b. The presence of such a modulation wave vector has been pre-
viously described in the literature [43,44], and it is attributed to the
presence of stacking faults parallel to the (111) planes. In this work, we
assume that this is the correct model to explain the presence of the
observed extra reflections to those in a perfect, undistorted, (111)*
reciprocal plane as from a cubic Pd structure. Fig. 2c shows a HRTEM
image of Pd-nanosheets in which the observation of lattice fringes of =

868

0.23 nm corroborate the presence of the 1/3 [422] modulation wave
vector. Note that the fringes are observed along all three equivalent
directions according to the symmetry of the structure of Pd metal down
this direction. The image shows also amorphous regions between the
fringes containing domains, indicating that the origin of the threefold
superstructure along [422] is probably an isolated domain super-
structure rather than a perfectly well crystallized superstructure. In
fact, the presence of planar defects, typically stacking faults, or nano-
twins is clearly visible in Fig. 2d.

Fig. 2e shows that in some cases, Pd-nanosheets are covered by
isolated Pd nanoparticles. The presence of such particles modifies the
SAED patterns, which now show the expected diffractions for crystal-
line fcc Pd particles. Note that 200 and 222 reflections are clearly ob-
served in the SAED pattern shown in the inset to Fig. 3d, but are absent
in the SAED pattern of pure Pd-nanosheets (see Fig. 2b). Also note that
the 1/3 [422] reflections of the Pd-nanosheets are present but not ob-
served since they are superimposed to the 111 reflections of poly-
crystalline Pd-nanoparticles.

The morphology of Pd-nanosheets is further clarified from STEM/
HAADF images. As observed in Fig. 2f, Pd-nanosheets are actually
formed by the stacking of several thinner sheets of Pd. Note that the
individual Pd-nanosheets are not perfectly aligned and the edge of each
layer is shifted, resulting in a stepped structure. The edge of each sheet
is therefore exposed, thus resulting in a large fraction of Pd atoms in
step/edges showing a quasi-hexagonal structure. As also observed, the
steps and edges are indexable in terms of well-defined crystallographic
planes. In the inset, we show a TEM image (inset to Fig. 2f) recorded at
the edge one Pd-sheet revealing that the edges are defined by the (110)
planes. This observation has been already reported for Au, Ag, and Pd
platelets [45].

For comparison, Fig. 3 shows a representative micrograph of Pd-
black. As observed, Pd particles in Pd-black have roughly globular
shapes and are interconnected forming large aggregates. The mean size
of the nanoparticles as deduced from the TEM images is of ca. 9-10 nm.
The corresponding SAED pattern is shown in Fig. 3b, in which a higher
magnification image is also shown. The particles are well crystalline
and give rise to the electron diffraction pattern inset in the image
characteristic of a polycrystalline sample.
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Both XRD and TEM/SAED data reveal the preferential growth of the
2D planar Pd-nanosheets with (111) exposed surfaces. This behavior
has been attributed to the use of CO as reducing agent in the synthesis
[39]. This reducing agent prevents the 3D assembling of Pd along that
direction, since CO is adsorbed on (111) surface, inhibiting the growth
on that direction.

3.2. Electrochemical performance

Representative blank cyclic voltammograms for Pd-nanosheets and
Pd-black between 0.25 and 1.45V (vs RHE) are shown in Fig. 4a. The
voltammograms are in line with the expected ones for Pd in alkaline
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Fig. 2. a) Representative image Pd-nanosheets
showing a flat morphology and, less fre-
quently, curved shape (see inset); b) SAED
pattern of Pd-nanosheets; red arrows identify
reflections in the [111] direction of the cubic
structure of Pd metal, blue arrows reflections
with a modulation wave vector of the type 1/
3[422]: ¢) and d), HRTEM images showing the
presence of defects, twins, stacking faults and
amorphous regions; e) the presence of Pd na-
noparticles deposited on the Pd-nanosheets
and their SAED pattern (inset); f) STEM image
of the Pd-nanosheets showing the stacking ar-
rangement of the Pd-nanosheets and the ex-
posure of steps and edges (with 110 termina-
tions). Scheme of the layered structure of the
Pd-nanosheets in which pale balls indicate
atoms in 111 and dark ones indicate atoms in
110 planes. (For interpretation of the refer-
ences to colour in this figure legend, the reader
is referred to the web version of this article.)

electrolyte, showing a Hy,q adsorption/desorption region at low po-
tentials and a Pd oxide formation/reduction region. As expected for Pd-
based catalysts, it is possible to separate the Hypq and H absorption-Hapg
desorption regions by recording cyclic voltammograms at lower po-
tentials [46], see Fig. S2. The oxide formation/reduction region is
characteristic of each sample. In line with previous observations, the
onset potential of the Pd oxide formation region appears at relatively
low potentials ca. 660 mV in Pd-nanosheets and Pd-black. A single
oxide reduction peak is clearly observed at 558 and 663 mV in the
voltammograms for Pd-nanosheets and Pd-black, respectively. As also
observed in Fig. 4a, the charge associated with the oxide reduction of
the Pd-nanosheets is significantly higher than that of Pd-black. Note
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Fig. 3. a) TEM image of Pd-black showing the presence of globular shaped nano particles that agglomerate, b) HR-TEM image of Pd-black and SAED (inset) of the Pd

particles.
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Fig. 4. Upper panel, cyclic voltammograms for Pd-nanosheets (black line) and
Pd-black (red line) in 0.1 M KOH at 10mV s~ ! with E;,, at 1450 mV. Central
and lower panels, cyclic voltammograms for Pd-nanosheets and Pd-black at
different E;,, from 1200 to 1700 mV. (For interpretation of the references to
colour in this figure legend, the reader is referred to the web version of this
article.)

that Pd loading on both electrodes is the same (in addition CVs are
normalized to the actual Pd loading on the electrode). This feature
suggests a higher dispersion i.e., the ratio between surface and bulk Pd
atoms, in Pd-nanosheets than in Pd-black.

Several approaches for the evaluation of electrocatalytic surface
area (ECSA) of metallic particles exist. The evaluation of Hypq is typi-
cally used for Pt-based catalysts; however, the ability of Pd for hy-
drogen absorption within the Hypq region precludes the accurate esti-
mation of ECSA from the H,,q region. The evaluation ECSA from the
CO,q stripping charge on Pd can be also problematic because the

multiple modes of CO adsorption on Pd hampers the determination of
the actual Pd/CO,q stoichiometry. For further discussion on this topic
see [47] and references therein. The most extended approach to de-
termine ECSA is the integration of the Pd oxide reduction charge
[48,49]. However, the values obtained from this approach should be
also taken carefully, since the actual charge of the Pd oxide reduction
peak depends on the upper limit of the positive going scan, i.e., the
inversion potential (E;,).

This is because features such as the formation of Pd-oxides with
different stoichiometries, oxygen absorption within Pd, and Pd dis-
solution and/or agglomeration prevent an accurate identification of the
actual Pd—O stoichiometry [47]. As a consequence, ECSA values for the
Pd samples obtained from the integration of the oxide region should be
reported by indicating the actual E;,, at which they were obtained. This
feature is clearly illustrated in Fig. 4b and c showing the cyclic vol-
tammograms for Pd-nanosheets and Pd-black recorded from 250 mV to
Ein ranging between 1200 and 1700 mV. As observed, the area of the
oxide reduction peak increases with the increasing E;,.

The charges associated to the oxide reduction processes recorded at
every E;,, have been used for the estimation of the ECSA of both cat-
alysts. Actual ECSA values have been obtained by using Eq. (1) and
assuming that the charge associated for the reduction of a monolayer of
PdO is of 405 uCcm ™2 [50].

Qmeassured (uC)

cm?
ECSA (—) = o
4 Qmonoluyer(@) massPd,electrode(g)

@

Pd surface the ECSA values obtained at every E;, are reported in
Table 1.

As observed, Pd area and therefore ECSA values of both Pd-na-
nosheets and Pd-black increase with the increasing E;,,. In addition, the
ECSA values of the Pd-nanosheets are larger than those of Pd-black. It is

Table 1
Evolution of surface area (cm?) and ECSA (m? gpy) with Einv between 1200 and
1700 mV for Pd-nanosheets and Pd-black.

Einy / mV Pd-nanosheets Pd-black
Pd area / ECSA / m®gpgt Pd area / ECSA / m®gpd' S
cm? cm?

1200 17.7 132 4.8 36

1300 22.0 164 5.5 41

1400 26.0 194 7.2 53

1500 26.8 200 8.0 59

1600 30.0 223 8.5 63

1700 31.5 234 9.2 68




M. Farsadrooh et al.

also important to remark that the ECSApg panosheets’ ECSApdblack iS
~ 3.6, regardless of Ej,.

The mass specific surface area (Ag) of metallic particles can be also
calculated from the size of particles as determined by TEM, as shown in
Eq. (2) [51].

A= md?) Y tond® = 6 ) d¥p ) d* = 6/pdya

Where d is the average diameter of the particles as calculated by TEM
and p is the bulk density of Pd (fcc) as:

(2)

_ MwxZ

T NAX Vpy 3

where Mw is the molecular weight, Z is the number of formula units per
cell (Z = 4 for Fm-3m), N, is the Avogadro’s number and V.. is the
volume of the formula unit.

The surface area (As) of Pd-black is 50 mz/g. This value is in line
with the ECSA values obtained for Pd-black that range between 36 and
68m?/g depending of the Ej,. In particular, the best agreement is
found with the ECSA value of 53 mz/g obtained at E;,, of 1400 mV. As
observed in Table 1, the ECSA of the Pd-nanosheets at E;,, of 1400 mV is
of 194 mz/gpd. ECSA values at E;;, 1400 mV were used for determining
the intrinsic activity for the EOR. Note that is not possible to calculate
the As value for Pd-nanosheets since it is not possible to calculate d for
Pd-nanosheets from TEM images since Pd particles are not spherical.

3.3. Electrooxidation of ethanol

Fig. 5 shows the cyclic voltammograms recorded during ethanol
electrooxidation. The voltammograms for all samples demonstrate the
ability of Pd-based catalysts towards ethanol oxidation by showing
strong oxidation waves in the forward scan, with Ep at ca. 990 mV for
Pd-nanosheets and ca. 850 mV for Pt-black. As observed, the oxidation
wave of Pd-nanosheets is significantly higher than that observed for Pd-
black (note that Pd loading on both electrodes is the same). The onset
potential for the electrooxidation of ethanol is observed at ca. 350 mV
for Pd-nanosheets shifting to higher potentials for Pd-black. In the re-
verse scan an oxidation process (as expected from the irreversible
electrooxidation of ethanol) is also observed. The onset potential of the
reverse wave coincides well the onset potential for the reduction of PdO
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process.

Not only Pd-nanosheets delivers higher current density than Pd-
black (i, ~150 vs 30 mA g_l) (CVs normalized to the Pd loading are
shown in Fig. S3), but also a lower overpotential for the EOR is clearly
observed. Both observations indicate the superior ability of Pd-na-
nosheets for the EOR. This might be attributed to the following reasons:
i) the 2D sheet-like structure of Pd-nanosheets results in a higher
fraction of exposed Pd atoms, i.e., higher electrochemical surface area
(ECSA) and/or ii) the presence of sites with higher intrinsic activity for
the EOR in Pd-nanosheets. In addition, the EOR activity of Pd-na-
nosheets is better that of representative pure Palladium nanostructures,
for instance chestnut-bur-like palladium [52] or Raney-like nanoporous
Pd [21]. It is worth noting that the 2D morphology of the Pd-nanosheets
remains constant after the OER, see Fig. S4.

In order to assess the intrinsic activity of both catalysts for the EOR,
the activity was normalized to the ECSA values obtained for the in-
tegration of the oxide reduction peaks of the voltammograms recorded
at Ej,y of 1.4V, see Table 1. As shown in Fig. 5b, the intrinsic activity
(in mA cmpy?) of the Pd-nanosheets for the EOR is still higher than that
of Pd-black. This observation indicates that, in addition of displaying a
higher fraction of exposed Pd atoms, more active sites for the EOR are
present in Pd-nanosheets than in Pd-black. As discussed above (see XRD
and TEM results), the particular layered arrangement of the Pd-na-
nosheets results in a preferential exposure of 111 planes along with a
high fraction of atoms located in low coordination sites (kinks, steps,
edges). The beneficial role of defects for the EOR with Pt catalysts in
acid electrolyte has been reported [53]. Although similar studies with
Pd-based catalysts in alkaline electrolyte are scarcer, it has been re-
ported that Pt 111 is more active than Pt 100 or 110 for the EOR in
NaOH [54]. As discussed above, XRD and TEM results reveal a pre-
ferential exposure of 111 planes in Pd-nanosheets, thus explaining the
observed high EOR activity.

3.4. In situ FTIR spectroscopy measurements

Fig. 6a and b show selected regions of the IR spectra (the IR spectra
between 4000 and 1150 cm ™~ ' are shown in Fig. S5) recorded during
ethanol oxidation (EOR) in H,O/KOH and D,O/KOD electrolytes, re-
spectively. As discussed in reference [9], spectra recorded in H,O
electrolytes are dominated by the strong IR features of H,O at
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Fig. 5. Cyclic voltammograms (1st cycle) recorded during ethanol oxidation (0.5 M C,HsOH in 0.1 M KOH) at 10 mV s~ ! for Pd-nanosheets (black) and Pd-black. a)
current density (j) as normalized to geometric area of the electrode; b) current normalized to ECSA values obtained at E;;,, = 1.4V.
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Fig. 6. IR spectra for Pd-nanosheets recorded during a LSV between 250 and 1450 mV at 1 mV s~ Yin a) 0.5 M C,HsOH in 0.1 M KOH in H,0 and b) C,HsOH in 0.1 M

KOD in D,0.

3270 cm ™! (O—H stretch) and 1635 cm ™! (HOH deformation), and of
OH- at 2750 and 1870 cm™'. On the other hand, a strong D,O band
appears at 1200 cm ™! and the vibrational band vop appears at between
2400 and 2600 cm ™~ '. The frequency and assignment of the bands is
collated in Table S1.

As observed in Fig. 6a, the spectra recorded in the H,O-electrolyte
are dominated by the strong positive going OH~ feature at ca.
1870 cm ™" (a very strong negative band at ca. 2700 cm ™! is also ob-
served in the spectra, see Fig. S5). The IR spectra recorded at
E = 400 mV during EOR in KOH/H,O show two main negative going
bands at 1413 and 1555cm ™ '; as observed, the intensity of the high
frequency band is slightly higher than that of low frequency one, but
their relative intensity remains similar with the potential. These peaks
are characteristic of the symmetric and asymmetric stretching modes of
the O—C—O group of acetate ions. The observation of both the asym-
metric and symmetric vibrational modes indicates that acetates are in
solution rather than adsorbed, since, due to selection rules, the asym-
metric stretch of bidentate acetate would not be observed [55].

The spectra recorded at E = 500 mV show a weak negative going
feature at 1346 cm ™~ ', This band is usually ascribed to the bending vi-
brations of the — CHj3 group of acetates in solution [56], although some
authors ascribed it to adsorbed acetates [55] or acetaldehyde [57]. A
careful inspection of this peak, reveals the presence of a weak positive
going feature at 1357 cm ™~ . In fact, it is difficult discriminate whether
the peaks at 1346 and 1357 cm ™! are actually two individual features
or a bipolar band. In addition, a very weak positive going band at ca.
1382 cm ! is also observed in the spectra. Shao et al. ascribed a band at
ca. 1350 cm ™ ! to CH; of acetates adsorbed in Pt [55], whereas bands at
ca. 1380 cm ™! are usually ascribed to carbonates.

The spectra recorded at E = 800 mV show two weak bands at ca.
1280 and 1719 cm ™! ascribed to acetic acid and acetaldehyde in so-
lution, respectively [55]. A further negative going band at 2343 cm ™! is
observed in the spectra at E = 1000 mV and assigned to CO, in solu-
tion. Those species are not stable in alkaline electrolyte and their ob-
servation is indicative of the acidification of the environment (pH lower
than 6.37), a feature previously observed by other authors [58-60].

Note that in the spectroelectrochemical cells typically used for these
experiments the electrolyte is constrained within a thin layer between
the working electrode and the prism so that the rate of OH- consump-
tion during the EOR is faster than the diffusion of KOH form the bulk,
thus resulting in a progressive increase of pH with the increasing po-
tential. The observation of CO, clearly indicates the scission of the C—C
bond and the total oxidation of ethanol. In general, this process is
preceded by the formation of CO,q4 species; however, the identification
of this species during EOR in alkaline electrolyte is not straightforward.
Zhou et al. and Yang et al. identified bridged bonded CO on Pd disks or
Pd films from a IR feature at 1835cm ™! [27,58]. Lai et al. reported the
presence of linearly and bridged CO.q4 species on Pt during EOR in al-
kaline at 2050 and ca. 1820 cm ™! [57]. On the other hand, other au-
thors have failed to identify CO.q species during EOR with Pd/C, and
ascribed it to the rapid oxidation of CO.q to CO, [61]. The spectra re-
corded at E = 800 mV clearly show the presence of a weak negative
going band at 1920 cm ™ that can be ascribed to bridged bonded CO on
Pd. Sadly, the accurate identification of the position and shape of this
band is hampered by the very strong positive going feature of OH-. On
the other hand, carbonates (CO5%") are the stable species of the total
oxidation of ethanol in alkaline media. The presence of CO3> is char-
acterized by an IR band between ca. 1390-1370cm ™! [56,58,62]
whereas the presence of HCOs- results in a band at ca. 1319 cm™ 1[57].
As stated above, a small positive going feature at 1380 cm ™! is ob-
served in the spectra (at E = 500 mV) which suggests that carbonates
are formed at the potential at which the reference spectrum was ac-
quired.

The spectra recorded in KOD/D,0 are shown in Fig. 6b. Due to the
lack of IR features from H,O, the IR region between 1600 and
1400 cm ! is better defined. In line with the spectra recorded in H,0,
the spectra recorded during the EOR are dominated by two negative
going bands at 1413 and 1558 cm™?, assigned to the symmetric and
asymmetric stretching modes of the O—C—O group of acetate ions in
solution. However, some differences between the spectra recorded in
KOH/H,0 and KOD/D,0O can be observed. In line with the spectra re-
corded in KOH/H,O0, the intensity of both bands is similar in the spectra
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recorded in KOD/D,O at low potentials. However, the intensity of the
band at 1558 cm ™! appears to increase faster than that of the band at
1413 cm ! with the increasing potential in the spectra recorded in the
deuterated electrolyte. The apparent smaller intensity of the low fre-
quency band could be related with the appearance of a positive going
band at 1392 cm ™! that overlaps with the band at 1413 cm ™! thus
resulting in an apparent decreasing of the intensity of the band at
1413cm ™" (and probably also of the band at 1392 cm™?). A careful
inspection of the spectra reveals that the positive going band at
1392 cm ™! can be actually observed, as a weak band, in the spectra
recorded at E = 400 mV, and its intensity increases with the applied
potential. As stated above, the band at 1392 cm ™! is ascribed to car-
bonates [58], which are the stable species of the total oxidation of
ethanol in alkaline electrolyte. Remarkably, the fact that this is a po-
sitive going band indicates that carbonates are actually formed during
the acquisition of the reference spectrum at 250mV, ie., the total
oxidation of ethanol takes place at a relatively low potential at the
surface of Pd-nanosheets. This feature will be discussed below.

The spectra recorded in KOD/D,O also show a series of high fre-
quency positive going bands at 2985 and 2840 cm ™! due to C-H vi-
brations and that account to the disappearance of ethanol during the
EOR. In addition, two negative going bands at 1712 and 1627 cm ™! are
clearly observed in the spectra at E = 800 mV. The first band is ascribed
to dissolved acetaldehyde (in acid electrolyte) whereas the latter one
has been ascribed to the C=O stretching of adsorbed acetaldehyde or
acetyl species [55]. The observation of these bands is indicative of the
acidification of the electrolyte as discussed above.

As stated above, one of the most significant features observed in the
spectra recorded in the deuterated electrolyte is the presence and
evolution of the band at 1392 cm ™. This band is ascribed to carbo-
nates, and therefore is an indication of the total oxidation of ethanol.
More importantly, the fact that it is a positive going band indicates that
carbonates are already formed at the potential at which the reference
spectrum was collected, i.e., 250 mV. Note that the collection of a stable
reference spectrum takes at least 60 min under 250 mV. The ability of Pt
for C—C scission and CO, formation at low potentials in acid electrolyte
has been reported previously [9,10,63]. These studies suggests that
upon ethanol adsorption two reaction pathways are possible depending
on the nature of the catalyst surface. When adsorbed on metallic sur-
faces the C—C scission of the ethanol, i.e., the C1 pathway, is possible.
On the other hand, at potentials where the catalyst surface is covered by
OH,q4 species, the partial oxidation of ethanol to acetic acid is the
preferred pathway. Therefore, C—C scission is favored at low potentials
whereas the partial oxidation of ethanol is favored at potentials suffi-
ciently high to nucleate OH,4 species.

In order to corroborate whether this approach also applies to al-
kaline electrolyte we have collected IR spectra during EOR in KOD/D>0O
electrolyte by recording the reference spectrum at 30 mV and applying
a step program potential between 30 and 250 mV with AE 10 mV
keeping each potential during ca. 6 min, so that at least 2 IR spectra can
be collected at each potential, see Fig. 7a. Finally, a linear sweep po-
tential program between 250 and 1450 mV at 5 mVs ™! is applied while
recording IR spectra. Fig. 7b shows selected IR spectra recorded during
this potential program.

The spectra shown in Fig. 7a show a series of negative going bands
at 1453, 1391, and 1368 cm ™~ '; as observed, their intensity increases
with both time and potential. The band at 1391 cm ™! is ascribed to
carbonates and as observed, its intensity increases with the increasing
potential. Clearly, the observation of carbonates at potentials as low at
30mV clearly indicates that ethanol adsorption and C—C scission take
place at the surface of the Pd-nanosheets at low potentials, previous to
nucleation of OH,4. CO,q oxidation to CO, (or carbonates in alkaline
electrolyte), proceeds through a Langmuir-Hinshelwood (H-L) like
mechanism, ie., the presence of vicinal CO,q and OH,4 species.
Whereas at low potentials OH nucleation does not take place, it has
been reported that a (small) fraction of reactive OH species are
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adsorbed at defects in the 111 surface of Pt in NaOH [64]. Taking into
account that Pd-nanosheet have a large fraction of Pd atoms in steps
and edges, a non-zero coverage of OH at low positive potentials is ex-
pected. Moreover, CO,q oxidation in alkaline can also proceed through
an Eley-Rideal mechanism (E-L) [64-66] whereby CO,q reacts with
non-adsorbed OHx species in the electrolyte (in the outer Helmholtz
plane, OHP). It should be taken into account that by conducting the
reaction at high pH, the presence of an excess of OH- ions in the outer
sphere is expected at any potential, thus favoring the E-R pathway.

The assignment of the bands at 1453 and 1368 cm ™ ! is less evident.
First, the presence of a (very) weak band at ca. 1450 cm ™! has been
reported by several authors and ascribed to bending modes of —CHj;
groups [27,61]. However, the band at 1453 cm ™! in the spectra in
Fig. 7a is (very) strong, which indicates that this band arises from a
different species. We have tentatively assigned the band at 1453 cm ™!
to acetate adsorbed through one single oxygen atom to Pd (Pd—0—®
C(0) — CH3) and the band at 1368 cm ™! to the bending the CH;3 group
of adsorbed acetates (note the similar evolution of both bands with time
and potential in spectra 7a and 7b). As discussed above, due to selection
rules the asymmetric stretch of bidentate acetate would not be observed
[55]. Our proposal is in line with Christensen et al., who based upon the
observation of IR bands at 1573 and 1475 cm ~ ' suggest the formation
of monodentate adsorbed acetates on Pt electrodes (Pt — CH5(CO)O-Pt)
during the EOR in alkaline electrolyte [56].

Fig. 7b shows the spectra collected during LSV at 5mV s~ ! from 250
to 1450 mV, that is, immediately after the last spectrum shown in
Fig. 7a was collected. As observed in Fig. 7b, the spectra collected at ca.
E < 500 mV are similar to that recorded at 250 mV; however, major
changes are observed at E = 700 mV. Thus, in addition to the bands
observed at lower potentials, the spectra at 700 mV show three main
bands at ca. 1560, 1416, and 1347 cm ™ ’. In line with previous as-
signments, the latter bands are ascribed to the asymmetric, symmetric
and to the bending of CH3 of acetates in solution.

As observed in Fig. 7b, the intensity of the bands at 1391, 1453, and
1368 cm ™! decreases with the increasing potential, especially at
E = 700mV. This feature indicates that carbonates, and adsorbed
acetates disappear with the increasing potential. The disappearance of
the adsorbed acetates accounts to desorption and dissolution, resulting
in the increasing of the concentration of dissolved acetates, in line with
the increasing intensity of the bands at ca. 1560 and 1416 cm™?, as
observed in Fig. 7b. On the other hand, the disappearance of carbonates
can be explained by the acidification of the electrolyte during the EOR,
and the subsequent transformation of carbonates into CO, (note that
CO, bands are not observed in D,O containing electrolytes, but are
clearly observed in the spectra recorded in H,O as shown in Fig. 6a). In
fact, the acidification of the electrolyte is further confirmed from the
observation of the bands at 1715 and 1631 cm ™! characteristic of the
carbonyl groups of acetaldehyde and/or acetyl species (see above).

Adsorbed acetyls have been postulated by several authors as the
precursor species for the scission of the C—C bond of ethanol in acid
electrolyte [55,67]; although IR studies conducted in deuterated elec-
trolytes fail to observe the presence of acetyls [9,68]. The contribution
of acetyls to the EOR in alkaline is controversial; whereas experimental
studies suggest that they participate in the C2 pathway [27], theoretical
studies postulate acetyls as a pivotal intermediate species for C—C
scission during EOR [61]. The spectra in Figs. 6 and 7 recorded in D,O
clearly show a band at ca. 1631 cm ™' which is assigned to the forma-
tion of acetyl species. However, it should be noted that this band is only
observed as a negative going band (appearing species) in the spectra
recorded at high potentials (E = 900 mV), i.e., after neutralization/
acidification of the electrolyte. Despite the presence of carbonates in-
dicate the scission of the C—C bond, we have found no evidences of the
formation of acetyls at low potentials, questioning the participation of
acetyls in the C1 pathway.

The results shown above clearly demonstrate that Pd-nanosheets are
very active catalysts for the EOR in alkaline electrolyte. Their high EOR
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Fig. 7. IR spectra during EOR in 0.1 M KOD in D0 using a reference spectrum collected at 30 mV. a) spectra acquired during a step potential program at E = 30, 40,
60, 90, 120, 150, 180, 210, and 250 mV. b) spectra acquired during a LSV between 250 and 1450 mVs~ ! at 5mvVs ™"

activity accounts to the very active surface area resulting from the very
high surface exposure imposed by the 2D structure of the Pd-nanosheets
and to the preferential exposure of Pd atoms in 111 planes. The infrared
spectra collected during the EOR suggest that the partial oxidation of
ethanol to acetates is the main reaction pathway, especially at high
potentials where the surface of Pd atoms is covered by OH,q4 species.
However, the total oxidation of ethanol to C1 species is observed at low
potentials, where the metallic surface of Pd is able to break the C—C
bond.

4. Conclusions

2D Pd-nanosheets have been synthesized by a simple chemical
method using CO as reducing agent. The Pd-nanosheets obtained ex-
hibit a 2D-like morphology with a high fraction of Pd surface atoms.
The ECSA values obtained by integration of the reduction charge of the
Pd-oxide peak range between ca. 130 and 240 m?/gpq, depending on
the Ein,. The ESCA value of 194 m?/gpq (Einy of 1400 mV) was selected
as the most representative value for Pd-nanosheets and used to de-
termine intrinsic activities for the EOR. In addition, a preferential ex-
posure of the Pd 111 facets along with a high fraction of Pd atoms in
steps and edges is also observed. As a result Pd-nanosheets exhibit very
high activity for the electrooxidation of ethanol in alkaline electrolyte,
showing ca. 5 times higher activity than commercial Pd nanoparticles.
In situ infrared spectra recorded during the EOR show that carbonates
are formed at low potentials (ca. 30 mV). This observation indicates
that Pd-nanosheets are capable of breaking the C—C bond of ethanol in
the metallic state, before the nucleation of OH,q4 species at the surface of
Pd takes place. On the other hand, acetates are the main reaction
product at potentials higher than 250 mV, and the scission of the C—C
bond of ethanol is very limited at potentials above 250 mV.
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Abstract

In this work, we report a facile method of synthesis of carbon supported Pd, PdRu, and PdNi
nanoparticles, and a comparative study of their catalytic behavior for the electrooxidation of
ethanol in alkaline media. The addition of metals such as Ru or Ni increases the oxophilicity of
the Pd surface, as observed from the shifting of the Pd oxide reduction peaks. As a consequence,
the onset potential for the electrooxidation of ethanol shifts to less positive values on the
bimetallic catalysts. The nature and evolution of the species formed during the electrooxidation
of ethanol over the catalysts under study has been monitored using in situ infrared spectroscopy.
In order to assess properly the evolution of the species formed during the electrooxidation of
ethanol, infrared spectra have been recorded in both H,O and D,O electrolytes. The results
presented in this work demonstrate that the scission of the C-C bond of ethanol takes place at the
surface of Pd/C and PdM/C (M = Ni and Ru) at potentials as low as 30 mV. However, at
potentials above E> 400 mV, acetates are the main species formed during the electrooxidation of

ethanol.

Keywords: Ethanol; Electrooxidation; Infrared; Pd; Alkaline; DEFC



Corresponding author: srojas@icp.csic.es

1. Introduction

The electrooxidation of ethanol (EOR) is a topic of great relevance, mostly because ethanol
qualifies as a second-generation biofuel, and it is the fuel of choice for direct alcohol fuel cells
[1-9]. The EOR can take place either via C1 or C2 pathways. In the C1 pathway, the breaking of
the C-C bond of ethanol takes place leading to the formation of CO,. This route is the most
desired one since the total oxidation of ethanol releases 12 electrons. However, upon the scission
of the C-C bond, C1 species, namely CO, and CHya.q are formed and remaining strongly
adsorbed at the catalyst surface, thus poisoning the catalysts [10, 11]. Catalyst poisoning can be
mitigated by alloying Pt with oxophilic metals (Ru, Sn, Ir...) so that the nucleation of OH,q, and
thus CO4q oxidation, is shifted to less positive potentials [12-14]. Ethanol oxidation can also
proceed via the C2 pathway whereby partially oxidized C2 molecules, typically acetaldehyde
and acetic acid, are formed, releasing 2 and 4 electrons, respectively [5].

Platinum-based materials, especially carbon supported Pt, PtRu, or PtSn, are the best and most
documented catalysts for the EOR in acid electrolyte [15-20]. However, even with the best
catalysts reported to date, the selectivity to CO, is significantly lower than that to C2 products, at
least under mild reaction conditions [5, 20-22].

It is usually reported that the kinetics of the EOR are faster in alkaline electrolyte than in acid
one, thus allowing for the use of Pt-free catalysts for the EOR [4, 23]. As shown in equation 1,
the total oxidation of ethanol to CO, takes place in the presence of OH™ anions with a standard
potential E® = -0.77 V vs SHE (standard hydrogen electrode).

CH3CH,0H + 12 OH™ — 2 CO, + 9 H,0 +12¢° E°=-0.77 Vvs SHE Eq.1

Among the different Pt-free catalysts studied for the EOR, Pd-based ones are the most promising
ones. Despite Pd-based electrocatalysts have demonstrated high activity for the EOR in alkaline
electrolyte, studies of the ethanol oxidation reaction with Pd are scarcer than with Pt. Most
studies have been conducted with Pd black or Pd/C, and suggest that the EOR in alkaline
electrolyte follows a similar reaction pathway than in acid one, yielding acetates along with a
minor fraction of CO, (as carbonates) [24-26].
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Similarly to Pt-based bimetallic catalysts, it is suggested that the presence of both a co-catalysts
and the support material can affect the catalytic performance in terms of electrochemical activity
and stability. Since then, there is an increasing number of studies of the alcohol oxidation in
alkaline media using Pd-based catalysts [27-29]. There are bimetallic catalysts with Ag [30], Au
[31], Co [32], Cu [33, 34], Ni [35], and Sn [36] among others, which are been used to study the
ethanol oxidation reaction. Whereas those papers show a promotional effect of the addition of a
second metal for the EOR in alkaline electrolyte, they fail to identify the nature of the species
actually formed during the EOR.

In this work, we report a facile method for the synthesis of carbon supported Pd, PdRu, and PdNi
nanoparticles, and a comparative study of their catalytic behaviour towards ethanol oxidation in
alkaline media. In addition, we have monitored the evolution of the species formed during the
EOR by in situ infrared spectroscopy, using both KOH/H,O and KOD/D,O0 electrolytes.

2. EXPERIMENTAL

2.1 Synthesis of Pd nanoparticles

Pd/C catalyst with 50 wt. % of palladium and PdM/C (M = Ni, Ru) catalysts with 40 wt. % of
metal loading and supported on Vulcan XC72R were prepared by a modified impregnation
method in ultrapure water (Milli-Q system, Millipore, 18.2 MQ cm) as described in a previous
work [37]. The materials used and the procedure followed are described below. PdCl; (99.9%),
NiCl,- 6H,0 98% and RuCls- H,O (99.9%) were acquired from Alfa Aesar. HCI (32%) and
trisodium citrate 2-hydrate (NasCit, 99%) were purchased from Panreac and Sodium borohydride
(99%) from Aldrich. Carbon support (Mulcan XC72R) was donated by Cabot Corp. All these

reagents were used as received without further purification.

For the synthesis of Pd/C, a 0.06 M solution of PdCI, (stoichiometric amounts of HCI and PdCl,
in water) was prepared. Sodium citrate was added to the solution to a final ratio of NasCit:Pd =
2:1. The solution obtained was added to a dispersion of carbon Vulcan XC72R in H,O. Pd/C
weight ratio is 50:50. This suspension stirred during 300 min. Circa 1.5 stoichiometric excess of
1.0 M NaBHj, solution was added dropwise to the suspension and stirred 12 h. The dispersion
was filtered, washed with distilled H,O and dried 12 h at 60 °C.



PdM/C catalysts were obtained by adding the appropriate amounts of 0.06 M of RuCls or NiCl,
to the solution containing the PdCI, solution. The rest of the procedure was similar to the

followed for Pd/C. Metal/carbon weight ratio in these suspensions was 40:60.

2.2 Electrochemical analysis

For the IR study of the EOR, the sample under study was deposited onto the working electrode
by means of an ink. The ink was prepared by dispersing 1 mg of the electrocatalyst into 667 pL
of ethanol and 667 pL of chitosan (2 mg mL™ solution of chitosan into 1% acetic acid, Aldrich)
and 15 pL Nafion (perfluorinated ion—exchange resin, 5 wt. % in mixture of lower aliphatic
alcohols and H,O, Aldrich). The dispersion is sonicated with an ultrasonic probe during 20 s
until a perfectly homogeneous dispersion is formed. 20 pL of the ink was deposited onto a 5 mm
diameter gold disk. Previously, the gold electrode was polished, rinsed with water in an
ultrasonic bath, and dried under Ar flow. Homemade reversible hydrogen electrode (RHE) or
reversible deuterium electrodes (RDE) were used (D,O was purchased from Aldrich). An Au
wire was used as counter electrode. The working electrode was subjected to 20 cyclic
voltammograms between 0.03 and 1.4 V at 10 mV s for conditioning. The EOR was studied in
0.5 M solutions of CH3CH,0H in 0.1 M KOH/H,O or KOD/D,O using the same potential

window and scan rate.

2.3 IR spectra during the EOR

In situ FTIR spectra were recorded with a NICOLET 6700 FT-IR spectrometer equipped with a
He/Ne laser gun and an MCT detector cooled with liquid N, and fitted with a PIKE Technologies
VeeMAX 1l spectroscopic accessory. A poly (methyl methacrylate) (PMMA) electrochemical
cell with a CaF, prism bevelled at 60° was used. The working electrode was placed against the
flat surface of the prism so that a thin layer of electrolyte remains between the working electrode
and the prism. For the collection of the IR spectra up to 64 interferograms (t = 50 s) were
accumulated during a positive going sweep from 0.03 to 1.40 V at 1 mV s™. The spectra,
identified in the figures by the most positive potential reached during the collection of the 64
interferograms, are reported as the R/Ry ratio. R and Ry are the reflectances at the selected and
reference potentials, respectively. The reference spectrum (Ro) was collected at 30 mV. An
Autolab PGstat 302N was used for collecting the electrochemical response. Since the IR spectra



are represented as a subtraction of two spectra, negative going bands indicate appearing species,
either intermediates or final products during EOR. Conversely, positive going bands account for
disappearing species, i.e., species dissolved in the electrolyte or absorbed on the surface of the
catalyst that are consumed with the increasing potential.

3. Results and discussion

3.1 Electrooxidation of ethanol

Figure la shows representative blank voltammograms between 0.25 and 1.45 V for Pd/C,
PdRu/C, and PdNi/C collected in 0.1 M KOH at 10 mVs™. The voltammograms for the three
catalysts display a well-defined negative going peak ascribed to the reduction of the oxide layer
on Pd at 705 mV, 695 mV, and 690 mV for Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C, respectively. The
shifting to less positive potentials is consistent with an increase of the oxophilicity of the
bimetallic samples [38].

Figure 1b shows the firs cycle of the EOR (0.5 M C;HsOH in 0.1 M KOH) for the catalysts
under study. The voltammograms for the three catalysts reveal a strong oxidation wave with Ep
at ca. 850 mV for Pd/C, shifting to lower potentials at 760 mV for PdRu/C and PdNi/C. The
width of the oxidation wave follows the order Pd/C > PdNi/C > PdRu/C. The onset potential of
the main peaks for the EOR follows the order PdRu/C < PdNi/C < Pd/C, with actual values of
260, 280 and 310 mV, respectively. Noticeably, this trend is the same than the oxophilicity of the
samples, suggesting that the ability of the catalysts to nucleate OH,q4 species informs the activity
for the EOR.

An oxidation process is also observed in the reverse scan with Ep ~ 750 mV for Pd/C, shifting to
lower potentials for the bimetallic catalysts: ~ 700 mV for PdRu/C and 710 mV for PdNi/C.
Noticeably, the potential at which the oxidation process commences, coincides well with the
onset potentials for the reduction of the palladium oxide layer. This observation indicates that the

(ethanol) oxidation process in the reverse scan takes place once the catalyst becomes reduced.
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Figure 1 a) Blank voltammograms of Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C recorded in 0.1 M KOH/H,0
at 10 mVs'™, b) First cycle voltammograms for Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C recorded in 0.5 M
C,HsOH /0.1 M KOH at 10 mVs™.

The results above show that Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C are efficient catalysts for the
electrooxidation of ethanol in alkaline electrolyte. In the next section, we identify the nature of
the species actually formed during the EOR over the three catalysts under study and their

evolution with the applied potential.

3.2 Infrared study of the EOR

The identification and the evolution of the species formed during the EOR with the catalysts
under study were monitored in situ by using IR spectroscopy. The FTIR spectra reported in this
manuscript have been acquired during the positive going sweep from 30 to 1400 mV at 1 mVs™
in an electrolyte containing 0.5 M C,HsOH in either 0.1 M KOH/H,0 or 0.1 M KOD/D,0 with
Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C.



Infrared spectra recorded in H,O containing electrolytes are dominated by the very strong bands
of H,O, namely the O-H stretch and HOH deformation bands at ca. 3270 and 1630 cm™,
respectively. In addition, the strong bands for OH™ appear at ca. 2750 and 1870 cm™ [39]. All of
the bands mentioned above, especially those at ca. 1360 and 1870 cm™, overlap with the bands
of key species, e.g., acetyls, acetates and carbonates formed during the EOR, compromising the
identification and the assessment of the evolution of these species during the EOR. This feature
is clearly observed in the spectrum recorded during the electrooxidation of ethanol in KOH/H,0
with Pd/C shown in Figure 2a (and in the spectra for PdRu/C and PdNi/C, not shown). In
previous reports, we have shown that collecting IR spectra in deuterated electrolytes (KOD in
D,0) allows for an accurate identification of the species formed during the EOR and their
evolution with the potential [5]. Figure 2b shows the spectra recorded during the EOR with Pt/C
in KOD/D,O. As observed, the spectral regions between 1700 and 1200 cm™ and above 2800
cm™ are better resolved in the spectra recorded in KOD/D,O (Figure 2b) than in KOH/H,0
(Figure 2a). For instance, and as thoroughly discussed below, a set of negative going bands
around 1700-1300 cm™ along with a series of positive going bands at ca. 2900 cm™ are clearly
observed in the spectra shown in Figure 2b. These bands are either ill defined, or lacking, in the
spectra shown in Figure 2a. It should be noted, however, that a very strong band with maxima at
ca. 2000 cm™ appears in the spectra recorded in KOD/D,O, preventing the accurate observation
of CO4 and CO, species in these spectra. Therefore, for the correct interpretation of the spectra
collected during the electrooxidation of ethanol, in this work we use the IR spectra recorded in
both H,O and D0 electrolytes.
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Figure 2. FTIR spectra collected during the EOR with Pd/C at 1 mV s™ for 0.5 M C,HsOH in a)
0.1 M KOH/H,0 and b) 0.1 M KOD /D,0.

For a better discussion of the identification of the species formed during the oxidation of ethanol
and their evolution with the potential, the IR spectra will be divided into three spectral regions.
Region | extends between 3100 and 2700 cm™ and contains information about the evolution of
the C-H bonds. Region 11, between 2700 and 1800 cm™, contains information about CO4 and
CO, species, which characterize the C1 pathway. Finally, Region 11, from 1800 to 1200 cm™,
contains information about species such as acetates, carbonates, and acetyls.

For the discussion of the evolution of the species appearing in regions | and Ill, the spectra
recorded in the KOD/D-,O electrolyte will be used. On the other hand, the spectra collected in
KOH/H,0 will be used to describe the evolution of the bands appearing in region II.



As observed in Figure 2b (Region 1), irrespectively of the catalyst, the spectra recorded at E >
200 mV show a series of positive going bands between 3000 and 2750 cm™ characteristic of the
vibrational modes of C-Hy fragments. The positive going bands indicate the disappearance of
species containing —CHy fragments during the EOR, either from the consumption of ethanol or

form —CH, fragments from the methoxy group of ethanol remaining at the catalyst surface after
C-C bond scission.

Figure 3 depicts the spectral region between 2700 and 1800 cm™ (Region 1) of the spectra
recorded in KOH/H,O during the EOR with Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C. The most characteristic
feature of this region is the observation of a negative going band at 2343 cm™ that is ascribed to
CO; in the electrolyte. This band can be clearly observed in the spectra recorded PdRu/ C at E >
1000 mV. The band at 2343 cm™ can be also observed in the spectra for Pd/C and PdNi/C at
higher potentials E > 1200 mV.
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Figure 3. Spectral region between 2700 and 1800 cm™ (Region I1) of the IR spectra collected at
increasing potentials in 0.5 M C,HsOH in 0.1 M KOH/H,0 at 1 mVs™,



The observation of CO, during the EOR in alkaline electrolyte is puzzling, since CO; is not a
stable species at the high pH values at which the EOR is conducted in our study. In fact, at the
pH values used in our experiments, i.e., pH = 13, CO, should readily transform into carbonates.
The observation of CO, in solution indicates the acidification of the electrolyte; at least in the
proximity of the working electrode to pH values below 6.3. The acidification of the reaction
environment during the electrooxidation of ethanol in alkaline has been reported previously in
the literature [26, 40, 41]. In the IR spectroelectrochemical cell used in our work, a thin layer of
electrolyte is compressed between the working electrode and the prism; so that the rate of OH’
consumption during the EOR (see Eq.1) is faster than the diffusion of KOH from the bulk, thus
resulting in a progressive decrease of pH with the increasing potential.

The observation of CO, is an evidence of the ability of the electrocatalysts under study to
accomplish the scission of the C-C bond of ethanol, leading to CO,q and CHy 54 Species, and their
further oxidation to CO,. The formation of CO, from CO takes place through a bimolecular
reaction between CO,y and OHy via a Langmuir-Hinshelwood pathway. In addition, and
particularly in alkaline electrolyte, the formation of CO; can also proceed through an Eley-Rideal
mechanism whereby CO,q reacts with non-adsorbed OHy species in the electrolyte (in the outer
Helmholtz plane, OHP) [29, 42, 43]. It is worth to remark that at the high pH values used in our
study, the population of OH™ ions in the outer Helmholtz plane is expected to be very high at all
potentials studied in this work [44, 45]. In addition, it has been reported that specifically
adsorbed hydroxyls can also be found in the inner Helmholtz plane at high pH values [45].
However, the IR spectra in Figure 3 do not show the presence of CO,q species during the EOR.
The identification of CO,q species during EOR in alkaline electrolyte is controversial. Zhou et al.
and Yang et al. identified bridged bonded CO on Pd disks or Pd films from a IR feature at 1835
cm™ [26, 46]. Lai et al. reported the presence of linearly and bridged CO.q species on Pt during
EOR in alkaline from IR features at 2050 and ca. 1820 cm™ [41]. Farsadrooh et al. observed a
small peak at ca. 1920 cm™ during EOR in alkaline electrolyte on Pd-nanosheets and ascribed it
to CO4q but fail to identify CO,q on Pd-black or Pd/C [29]. Similarly, other authors have also
failed to identify CO4q species during EOR with Pd/C, and ascribed it to the rapid oxidation of
COqy to CO;, [47].

The spectral region between 1800 and 1200 cm™ (Region 111) of Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C is

shown in Figure 4. The most evident feature of this spectral region is the observation of a pair of
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negative going bands at ca. 1414 and 1559 cm™, assigned to the symmetric and asymmetric
stretching modes of the O-C-O group of acetate ions in solution [48]. These bands are observed
in the spectra of the bimetallic catalysts (PdRu/C and PdNi/C) recorded at E > 480 mV and in the
spectra recorded at E > 580 mV with Pd/C, indicating that the presence of oxophilic metals
promotes the formation of acetates, i.e., the C2 pathway. As observed, the intensity of these
bands increases with the increasing potential for all catalysts, indicating that the production of
acetates takes place during the whole polarization range (higher than that of the onset potentials
shown above) studied in this work. In fact, in view of the relative intensity of the bands, it is
reasonable to conclude that acetates are the main species formed over all catalysts under study,
especially over Pd/C. This observation suggests that the partial oxidation of ethanol to acetates

(the C2 pathway), rather than the total oxidation of ethanol, is the preferred reaction pathway.
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Figure 4. Spectral region between 1800 and 1200 cm™ (Region 111) of the IR spectra collected in
0.5 M C,HsOH in 0.1 M KOD/D,O at 1 mVs™. The position of the key bands within this spectral

region is indicated in the figures.
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However, as discussed above, the formation of CO, indicates that the C1 pathway also
contributes to the EOR. It should be noted that carbonates (CO3%), rather than CO,, are the stable
species of the total oxidation of ethanol in alkaline media. The presence of COs is characterized
by an IR band between ca. 1390-1370 cm™ [26, 39, 49] whereas the presence of HCO3 results in
a band at ca. 1319 cm™ [41]. Figure 4 reveals the presence of a positive going band at 1390 cm™
in the spectra for the three catalysts, Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C that is ascribed to carbonates.
The most remarkable feature of this band is that it is a positive going band, which indicates that
carbonates were already formed at the potential at which the reference spectrum was recorded,
i.e., 30 mV. This observation, which has been reported previously in both acid [5, 50] and
alkaline electrolytes [29, 51, 52], indicates that the scission of the C-C bond of ethanol takes
place at very low potentials and stops at higher potentials, when the formation of acetates (C2
species) is the predominant reaction pathway.

In addition to the bands for acetates and carbonates, the spectra show a series of negative going
bands between 1700 and 1300 cm™. Thus, the spectra of Pd/C at E > 1080 mV show a weak
band at 1714 cm™. On the other hand, the spectra of the bimetallic catalysts show three negative
going bands at 1714, 1630, and 1360 cm™, being observed in the spectra collected at E > 880
mV. The bands at 1360 and 1630 cm™ follow the same evolution with applied potential so they
probably arise from the same species. IR bands within the 1630 cm™ region are usually ascribed
to the vibrational mode vco for carbonyls in C2 molecules whereas the band at ca. 1360 cm?is
ascribed to CH, fragments in C2 molecules. The band at 1714 cm™ is usually ascribed to the
C=0 stretching of the carbonyl group in acetic acid and/or acetaldehyde [5] and its observation is
an indication of the acidification of the electrolyte, since neither of them are stable in alkaline
electrolyte.

The IR results shown above reveal that acetates are the most abundant species formed during the
electrooxidation of ethanol in alkaline electrolyte with Pd catalysts. Adding oxophilic metals
such as Ru or Ni to Pd shifts the formation of acetates to lower potential values, suggesting that
the ability to nucleate OH,q4 species is related to the formation of acetates. On the other hand, all
catalysts studied in this work are capable to break the C-C bond of ethanol at low potentials,

where the surface of the catalysts lacks of OH,q Species.
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CONCLUSIONS

The electrooxidation of ethanol over Pd/C, PdRu/C, and PdNi/C in alkaline electrolyte takes
place through both C1 and C2 pathways, depending on the potential at which the reaction is
conducted. At low potentials, all the three catalysts are capable to break the C-C bond of ethanol
resulting in the formation of C1 species, namely carbonates. The C2 reaction pathway dominates
at higher potentials and therefore acetates are the main species during the electrooxidation of
ethanol at high potentials. The actual onset potential for the predominance of the C2 route
depends on the nature of the electrocatalysts. Thus, acetates are observed at potentials of 480 mV
(and higher) for the bimetallic catalyst, i.e., PARu/C and PdNi/C, because the surface of these
catalysts is more oxophilic than that of Pd. On the other hand, the production of acetates shifts to
more positive values (580 mV), on Pd/C. The acidification of the electrolyte that takes place at
high potentials (above 700 mV) leads to the formation of products such as CO,, acetaldehyde
and acetic acid.
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Electroxidacion de etanol a pH neutro

En este capitulo se estudia la actividad para la reaccion de electroxidacion de etanol
en medio neutro (pH = 7) usando para ello el mismo catalizador comercial de Pt/C usado y
descrito en los capitulos anteriores. También se han estudiado las reacciones de oxidacion
de CO y acetaldehido, por su relevancia en la EOR, ya que al igual que en medio acido y
medio alcalino éstas son especies intermedias observadas durante la EOR. Con el fin de
comparar los posibles caminos de reaccion en diferentes catalizadores, también se han
monitorizado la evolucién de las especies formadas durante la EOR en medio neutro usando
espectroscopia infrarroja in situ. En la parte final de este capitulo se presenta los resultados
obtenidos durante la EOR en medio neutro, sirviendo como especial novedad de esta tesis

doctoral.
4.1 Pilas de combustible en medio neutro

Tradicionalmente, las reacciones electroquimicas se han estudiado en medio acuoso
usando una (relativamente) elevada concentracién de electrolito, es decir de iones
conductores de carga, bien protones o bien grupos hidroxilo. Esta idea general es ain méas
relevante en el estudio de las reacciones de electroxidacién de alcoholes, en los que la
mayor parte de estudios sobre la electroxidacion de etanol se han realizado en medio &cido,
sin bien recientemente son frecuentes también los estudios en medio alcalino. Como se ha
visto a lo largo de esta memoria, esto se debe principalmente a la posibilidad de usar el
etanol como combustible en pilas de combustible de intercambio protonico (PEMFC) o
anioénico (AFC), que son las méas desarrolladas en la actualidad. Estas pilas utilizan

generalmente metales de combustible como catodo y anodo.

El progreso creciente en los microdispositivos, requiere desarrollo de fuentes de
microenergia, por ejemplo, microbaterias [1, 2], células microsolares [3] y, en el contexto de
esta tesis, las micropilas de combustible [4, 5]. Estas Gltimas son las méas atractivas en
términos de operacidn, ya que pueden trabajar siempre que el combustible sea suministrado.
Siguiendo a Smirl et al., quienes por primera vez desarrollaron una pila de combustible de
membrana de electrolito de micropolimero, utilizando  para ello tecnologia de
microfabricacion de Si, se han reportado procedimientos de fabricacion y materiales para
celdas de microcombustible. Una sola celda genera pequefias cantidades de energia, pero se

compensa ya que debido a su pequefio tamafio, se facilita la integracion de multiples celdas.
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Por lo tanto, se espera que las micropilas sean aplicables como fuente de energia para
dispositivos electronicos portétiles (ordenadores y teléfonos moviles).

En la basqueda de desarrollar estas micropilas, recientemente estan cobrando una
especial importancia la biopilas microbianas o enzimaticas como por ejemplo las pilas de
glucosa, [6] y las pilas sin membrana polimérica [7, 8] para la oxidacion de etanol. Las Pilas
de Combustible Microbianas (MFC) son una variable méas recientemente extendida, y
aparecen como una tecnologia interesante y en constante expansion que combina la
actividad biol6gica catalitica redox con las reacciones electroquimicas abidticas clasicas [2,
9, 10]. Generalmente, el electrocatalizador anddico es bidtico, y esta formado por bacterias o
proteinas electroactivas [3, 11], trabajan a bajas temperaturas entre 15°C y 45°C [5, 12] y
tienen la particularidad de que no pueden trabajar en concentraciones elevadas de protones o
iones hidroxilo ya que los catalizadores usados en al menos uno de los electrodos (anodo o
catodo) sélo son estables a pH neutros [13-15]. Ademas, los anodos de este tipo de pilas
necesitan mediadores para transferir electrones. Los buenos mediadores [16] tienen
problemas como su inestabilidad, su alto coste y su alta concentracion, que llegaria a ser

toxica para el microorganismo, lo que limita las aplicaciones de las MFC.

En este punto, puede ser una ventaja el desarrollo de dispositivos que trabajen en
medio neutro con catalizadores mas resistentes como los metales nobles. Estan apareciendo
recientemente estudios para pilas de combustible que trabajan en medio neutro para la
reaccién de evolucién de hidrégeno (HER) con catalizadores de Pt [17, 18], que consideran
gue en un ambiente &cido se puede disolver el Pt, lo que afecta negativamente al
rendimiento de la pila. Ademas, mantienen que para medio alcalino, las membranas de
intercambio anidnico no estdn tan desarrolladas, ya que se trata de un ambiente mas
corrosivo. Estos inconvenientes hacen que el uso de pH neutro como electrolito sea
atractivo, ya que se reduce dichos efectos perjudiciales [17]. Ademas, en celdas de
combustible sin membrana, el uso de solucién electrolitica a pH 7,0 (cerca del punto de
amortiguamiento de bicarbonato/CO,), se ha tomado recientemente como una alternativa
valida a las condiciones alcalinas en las cuales la adsorcion de CO,, producida por
electroxidacion carbonica en el electrolito, se produce una bajada del pH que induce
inestabilidad en el rendimiento de la celda de combustible de metanol directo en medio

alcalino (DMFC) [19, 20]. En este contexto, los electrocatalizadores basados en platino
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utilizados como &nodo en sistemas de pilas de combustible que funcionan a un pH neutro,
pueden aplicarse en el desarrollo de dispositivos avanzados como micropilas de combustible
[21].

4.2  Aplicaciones de la EOR en medio neutro.

El desarrollo tecnoldgico hace que existan estudios para micropilas de combustible
de alimentacion directa de alcohol, que operan con etanol como combustible. En este tipo de
dispositivos, debido a la compleja configuracion que ofrece su tamafio, es mas dificil el
suministro de hidrégeno como combustible. Es en este punto, donde es una gran ventaja el
uso de alcoholes como combustible, en concreto el etanol, debido a su mayor densidad
energética, y su baja toxicidad respecto al metanol. Ademas, al tratarse de pilas de
combustible que alimentan dispositivos portatiles, generalmente de uso diario, el buen
funcionamiento de estas con un electrolito neutro, como el tampdn fosfato, hace que el
sistema sea mas seguro que los andlogos basados en el uso de electrolitos acidos o alcalinos.
Es por esto, que el estudio de la reaccion de electroxidacion de etanol (EOR) en electrolito

neutro, con catalizadores de Pt, puede considerarse como un tema prometedor.

En este capitulo de tesis, basada en estudios de la reaccion de electroxidacion de
etanol en electrocatalizadores de metales nobles (Pt, PtM, Pd y PdM), se estudiara la
actividad de algunos de estos catalizadores para la EOR en medio neutro. Ademas, se
evaluara igualmente la electroxidacién del CO,qs y del acetaldehido en medio neutro por su
relevancia en la electroxidacion del etanol. Hasta la fecha, los estudios sobre la
electroxidacion de etanol en medio neutro son extremadamente escasos [21-23] y poco
concluyentes, siendo aun mas relevante este aspecto en el estudio de la EOR usando técnicas

espectro-electroquimicas.

4.3 Reacciones de electroxidacion en medio neutro

Durante la tesis se han llevado a cabo experimentos de la electroxidacion del etanol,
acetaldehido y CO.4s en medio neutros con diferentes catalizadores, todos ellos basados en
Pt, concretamente Pt/C y PtRu/C, ya que estos son los catalizadores tradicionalmente usados
para las reacciones de oxidacion de alcoholes en medio &cido y alcalino. Las reacciones

estudiadas han sido la electroxidacion de CO.s (CO stripping) y electroxidacion de
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acetaldehido (AOR) con Pt/C como catalizador, y la electroxidacion de etanol (EOR), en
Pt/C pero también en un catalizador bimetélicos como PtRu/C.

4.3.1 Electroxidacién de CO,qys (CO stripping)

Dada la relevancia de las especies CO,qys en el proceso global de electroxidacion de
etanol (ver capitulos anteriores), es conveniente llevar a cabo estudios de electroxidacién de
mondxido de carbono (CO,ys) 0 CO stripping previos a los estudios de la EOR. Esto se debe
a que el CO es un intermedio de reaccion durante la EOR que se adsorbe fuertemente en la
superficie del catalizador, inhibiendo la propia reaccion de oxidacién del etanol. Los
experimentos de CO stripping permiten determinar la resistencia del catalizador al
envenenamiento por CO.q y el rango de potenciales en el que éste se oxida. Ademas, el
stripping de CO,q4s permite cuantificar el area activa de Pt.
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Figura 4.1. Voltagrama tipico de Pt/C en 0,5 M PBS/H,0 a 10 mVs™.

Los experimentos de CO stripping realizados en electrolito neutro son analogos a los
realizados en medio acido. Se ha utilizado una celda electroquimica de tres electrodos.
Como electrodo de trabajo (ET) se ha usado un carbdn vitreo de 5 mm de @ sobre el que se
deposita la cantidad deseada de catalizador, tipicamente 20 pl de una tinta (4 mg de
catalizador en 4 ml de agua MiliQ, 1,5 ml de etanol, 15 pl de PVP y 15 pul de Nafion®

homogenizado mediante ultrasonidos). Como contraelectrodo (CE) se usa una barra de
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grafito, y como electrodo de referencia (ER), un electrodo reversible de hidrégeno (RHE),
por lo que todos los CV estan representados respecto a este electrodo (0 V vs NHE).

Previa a la adsorcién del CO, se realizan 20 ciclos de acondicionamiento del
catalizador. La figura 4.1 muestra los voltagramas para la voltametria tipica de un
catalizador de Pt/C en PBS 0,5 M (pH = 7) entre 50 mV y 1200 mV a una velocidad de
barrido de 10 mVs™.

En el voltagrama realizado entre 0,05 V' y 1,2 V se aprecia la zona adsorcién/desorcion
de atomos de hidrogeno (Hy.) entre 0 — 0,4 V con picos definidos. Los diferentes picos
corresponden a adsorcion o desorcion de &tomos de H en los diferentes planos del cristal
[24, 25]. Entre 0,3 - 0,7 V se aprecia la zona de carga/descarga de la doble capa. La zona de
formacion de 6xidos superficiales se encuentra a potenciales mayores a 0,7 V. En el barrido
de vuelta, los 6xidos formados sobre el Pt se reducen generando un pico de reduccion con
Ep=0,75V.

Una vez se ha realizado el acondicionamiento del catalizador se ha realizado la
adsorcion del CO en la superficie del Pt. Para ello, mediante una cronoamperometria a un
potencial fijo de 50 mV se burbujea CO en el electrolito durante 5 minutos, y se elimina el
CO excedente mediante borboteo de Ar durante 15 minutos, manteniendo el mismo
potencial. Se han llevado a cabo dos ciclos de una voltametria ciclica entre 0,05Vy 1,2V a
10 mVs™. En el primer ciclo se produce la electroxidacion del CO. El segundo ciclo se ha
recogido como control, para compararlo con el voltagrama obtenido previo a la adsorcion de
CO, con el fin de verificar que no queda CO disuelto en el electrolito y que el catalizador
sigue siendo estable. La figura 4.2 muestra los voltagramas obtenidos en el proceso de
stripping de CO,q. El voltagrama recogido después de la adsorcion del CO, es decir el
voltagrama correspondiente a la electroxidacion de CO,, no presenta la caracteristica
region de adsorcion de hidroodgeno, lo que indica que la superficie de Pt esta cubierta de

CO.qs, impidiendo la adsorcion de hidrégeno.

Cuando el CO,q4 comienza a oxidarse a un potencial determinado (Eqnst), identificalo la

corriente aumenta, dando una curva de corriente anddica
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Figura 4.2. 1* y 2° ciclo durante la electroxidacion de CO,4s sobre Pt/C en 0,5 M PBS/H,0
a10 mvs™.

El voltagrama para la electroxidacién de CO,qs muestra un Eqs; de aproximadamente
0,3 V, tratdndose de un pequefio prepico de baja intensidad. Después, el Eqet de la corriente
anodica principal esta a E = 0,5 V, y muestra dos picos con maximos a unos 0,7 y 0,9 V
respectivamente. Como ya se ha indicado en este trabajo, la oxidacion de CO.4 pasa por un
mecanismo L-H, por lo que necesita de la nucleacion de especies OH en la superficie del
catalizador. Este resultado indica, que en medio neutro, el Pt/C nuclea OH,4s a potenciales
mas positivos que en medios alcalino (E > 300 mV) o acido (E > 400 mV). El hecho de que
existan dos picos de oxidacion de CO,4s puede indicar que el proceso ocurre en dos etapas, 0
gue existen diferentes especies de CO,qgs en la superficie del Pt. En el barrido de vuelta del
primer ciclo, se observa un pico de reduccion con E, = 0,7 V, idéntico al observado en el
ciclo previo a la adsorcién de CO,s. El segundo voltagrama, recogido inmediatamente
después del stripping de CO.q, presenta de nuevo una zona de hidrégeno bien definida, al
igual a la observada en el voltagrama previo a la adsorcion del CO, por lo que se puede
concluir que todo el CO,qs de la superficie se ha oxidado y que no queda CO disuelto en ele
electrolito. El area bajo la curva del primer ciclo, correspondiente con la carga asociada a la
electroxidacion del CO,q4, permite calcular el area electroactiva de Pt, sabiendo que una

monocapa de Pt con CO,g tiene una carga de 420 uCem'™.

174



Electroxidacion de etanol a pH neutro

Asi mismo, la reaccién de electroxidacion de CO,q4s (CO stripping), ha sido estudiada
mediante espectroscopia infrarroja in situ. La figura 4.3 muestra los espectros FTIR
recogidos durante la oxidacion de CO,qs entre 0,05V y 1,2 V a una velocidad de barrido de
1 mVs™. Para apreciar la banda caracteristica del CO,, especie formada durante la oxidacion
de CO.g, que se encuentra a 2343 cm™, el electrolito para estos experimentos es 0,5 M
PBS/H,0.

Los espectros de FTIR estan recogidos por el método IRRAS (Infrared Reflection
Absorption Spectroscopy), de modo que se ha recogido un espectro de referencia (Ro), a 50
mV, y el resto de espectros son representados como R/R,, por lo que las bandas positivas
(bandas hacia arriba) corresponden a especies que se consumen con respecto al espectro al
potencial de referencia, mientras que las bandas negativas (bandas hacia abajo) seran de

especies que se forman durante la reaccion a medida que aumenta el potencial.

En el espectro FTIR para la oxidacion de CO,qs en electrolito neutro se observa como a
E > 200 mV aparece una banda bipolar a 2050 cm™ correspondiente al CO,g, de forma lineal
sobre el Pt. Cuando se estudian interfaces electrodo/electrolito por FTIR in situ, el electrodo
es sometido a diferentes potenciales. Se genera un campo eléctrico que afecta a la frecuencia
de vibracion de las moléculas adsorbidas en la superficie del electrodo y supone un aumento
o disminucion en su constante de fuerza, lo que provoca un cambio en su momento dipolar.
Este fendmeno, llamado efecto Stark, supone en la practica, un desplazamiento de las
bandas de IR de las especies adsorbidas sobre el Pt con el potencial, lo que, debido a la
naturaleza sustractiva de estos espectros (representados como R/Ry), genera que las bandas
sean bipolares, es decir, que tengan dos lébulos [26, 27]. La apreciacién de este tipo de
banda, que significa que el CO esta adsorbido en la superficie del catalizador al potencial de
referencia, en este caso, 50 mV. Esta banda acaba siendo positiva, es decir, el CO,q acaba
liberando la superficie, y parece estar totalmente eliminado a 900 mV, potencial a partir del
cual, la intensidad de la banda no varia. Por otro lado, se aprecia una segunda banda
positiva, menos intensa, a 1840 cm™, que aparece a E > 400 mV y alcanza su maximo de
intensidad aproximadamente a los 800 mV. Esta banda es caracteristica de especies puente
de CO,ys (COg). En medio neutro, el CO se adsorbe sobre Pt de dos formas, que se oxidan a
diferentes potenciales, como parecia indicar los experimentos de stripping de CO,y. Por

Gltimo, aparece una banda en sentido negativo a 2343 cm™ para E > 800 mV, que
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corresponde al CO, disuelto en el electrolito. Kunimatsu [28] ya predijo este
comportamiento, asumiendo que el COg era oxidado durante el prepico, y las vacantes eran

ocupadas por nuevos CO, que se oxidarian mas tarde.
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Figura 4.3. Magnificacion de la region espectral FTIR entre 1800 cm™ y 2650 cm™ durante
electroxidacion CO,¢ en 0,5 M PBS/H,0 entre 0,05V y 12V almVs™

Sin embargo, en nuestro experimento hemos eliminado el CO sobrante del
electrolito mediante Ar, por lo que no hay CO nuevo disponible. lanniello et al. [29]
propone que el proceso de oxidacidn que ocurre a bajos potenciales, coincidentes con el
prepico, se debe a la oxidacion de una pequefia fraccion del CO,.qs lo que conlleva a un
reordenamiento de las moléculas de CO,qs, 10 que disminuye la cobertura de la superficie,
gue se ve compensada con un incremento en el orden de enlace, donde COg pasan a ser
CO.. Este reordenamiento genera una disminucién de la frecuencia en enlace CO, lo que se

también puede generar una banda bipolar.
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4.3.2 Reaccion de electrooxidacion de etanol (EOR)

De forma anéloga a los estudios de la EOR en medio &cido y alcalino, durante la tesis se ha
llevado a cabo el estudio de la electroxidacion de etanol en medio neutro. Aunque el estudio
del CO,; stripping solo se ha realizado para el catalizador de Pt/C, los estudios de la EOR
se han realizado usando catalizadores de Pt/C y PtRu/C, éste ultimo con el fin de estudiar
como afecta el uso de metales oxofilicos a al EOR en medio neutro. La figura 4.4 muestra
los voltagramas obtenidos durante la EOR con Pt/C y PtRu/C en 0,5 M PBS/H,0 a 10 mVs™
entre0,056Vy12V.
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Figura 4.4. Voltagramas tipicos de Pt/C y PtRu/C en 0,5 M PBS/H,0O a 10mvs™ entre 0,05
Vyl2V.

Como se puede observar, para el catalizador bimetalico PtRu/C, la region de Hyq
apenas, si bien presente, esta poco definida. Este efecto, debido a la presencia de metales
oxofilicos, ha sido también observado en electrolitos &cidos y alcalinos. La presencia de Ru
hace que el pico de reduccion de éxidos se desplace a potenciales menos positivos, pasando
de los 750 mV en Pt/C a 450 mV en PtRu/C, lo que indica un aumento de la oxofilicidad de

la superficie modificada con Ru.

La Figura 4.5 muestra el primer ciclo de los voltagramas obtenidos durante la oxidacion
de etanol en medio neutro con Pt/C y PtRu/C, en un electrolito 0,5 M C,HsOH en 0,5 M
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PBS/H,0). En el barrido positivo (solo para el primer ciclo) de la EOR se observa un pico
de corriente positiva a E, = 320 mV antes de la onda de oxidacion principal. Este pico no se
observa en el voltagrama del PtRu/C. Como se ha visto en trabajos previos [30-32], la
modificacion del Pt con metales oxofilicos como el Ru resulta en el desplazamiento del
potencial de inicio de la oxidacion de etanol (Eowet) @ potenciales menos positivos. El
proceso principal de oxidacion del etanol tiene diferentes valores de Eqnset, Siendo PtRu/C <
Pt/C con valores de 320 mV y 430 mV respectivamente. Los voltagramas muestran dos
partes en su oxidacion principal. EI primero tiene un E, a 700 mV y 530 mV para Pt/C y
PtRu/C respectivamente. Después de este primer paso, los dos catalizadores continGan la
oxidacion hasta el potencial limite, mostrando una densidad de corriente maxima (jimax)

similar.
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Figura 4.5. Voltagramas ciclicos para el Pt/C y el PtRu/C en 0,5 M EtOH en 0,5 M
PBS/H,0 a 10 mVs™ entre 0,05V y 1,2 V.

Durante el desarrollo de la tesis, la espectroscopia infrarroja in situ se ha utilizado
como herramienta para el estudio de las especies intermedias producidas durante el EOR
con diferentes catalizadores. Esta técnica se ha utilizado también para estudiar los
intermedios y productos generados durante la EOR en los catalizadores Pt/C y PtRu/C en

medio neutro. Como en trabajos anteriores, para evitar la presencia de bandas
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correspondientes los modos de vibracion del agua, que son bandas fuertes para la tension de
los grupos O-H y la flexion de HOH a 3270 cm™ y 1630 cm™, respectivamente, se realizan
estudios de espectroscopia infrarroja in situ durante la EOR utilizando agua deuterada (D,0)
como electrolito. El uso de D,O permite desplazar bandas fuertes correspondientes a OH,
pudiendo estudiar diferentes regiones de los espectros de infrarrojo con mayor precision.

Por tanto, los espectros de FTIR se han adquirido durante el barrido positivo del primer
ciclo de una CV a 1 mVs™ entre 50 mV y 1200 mV, usando 0,5 M C,HsOH disuelto en 0,5
M PBS/D,0O como electrolito neutro. Para los espectros de FTIR, representados en modo
IRRAS, el espectro de referencia (Ro) se ha recogido a 50 mV, y el resto de espectros son
representados como R/R,, por lo que las bandas positivas (bandas hacia arriba)
corresponden a especies que desaparecen durante la reaccidn, mientras que las bandas

negativas (bandas hacia abajo) seran de especies que se forman a medida que se da la EOR.

Con motivo de la cantidad de espectros recogidos, y la presencia de un gran nimero de
bandas por espectro, para facilitar el seguimiento de la EOR en este trabajo, se han dividido
los espectros recogidos en tres ventanas de potencial: potenciales bajos (50 mV - 300 mV),
potenciales medios (400 mV - 800 mV) y potenciales altos (1000 mV - 1200 mV).

Espectros recogidos a Potenciales Bajos (50 — 300 mV)

En la figura 4.6 se aprecia como la primera banda en aparecer es una banda positiva
a 1390 cm™, solo reconocible en PtRu/C para E > 100 mV. Esta banda se ha asignado en la
literatura a carbonatos (CO5>) en medios alcalinos [30] o n2-acetaldehido en medios 4cidos
[31]. En este caso, la presencia de acetaldehido en cualquiera de sus formas, se
caracterizaria por la presencia de una banda entre 1800 - 1650 cm™, correspondiente a vco,
En los espectros recogidos, se descarta la presencia de aldehido, por lo que la banda se
asigna a carbonatos. Sin embargo, en equilibrio quimico, a pH = 7, el carbonato se encuentra
en su mayor parte en forma de bicarbonato (HCOy), por lo que la banda se correspondera
con la formacion de esta especie. Esta banda positiva no aparece en los espectros de Pt/C, en
los que a E > 200 mV aparecen bandas negativas a 1680 y 1980 cm™ correspondientes
especies acetilo y CO,q4 respectivamente. La region a bajos potenciales sugiere que,
produciendo diferente especies, los dos catalizadores rompen el enlace C-C del etanol

durante el EOR en medios neutros. Para E > 300 mV, en el espectro de PtRu/C aparecen
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nuevas bandas negativas, siendo a 1985 cm™ por lo que se esta formando CO.q, y bandas a
1715cm™ (veo) y 1460 cm™ y 1415 cm™, por lo que a este potencial empieza la formacion
de acetaldehido. Por otro lado, una serie de bandas positivas en la region cercana a los 3000
cm’ correspondientes a -CH, aparecen a E > 200 mV para PtRu/C.

—Pt/C SIAY —PUC
ERDE IV —— PtRu/C —— PtRu/C
0,05 M \ﬂ:‘mmm 0,20 R %
[2 "
’\h\ [2 %
0,10 Mﬂ% ) }\/\/\\\/\A

/ /

3000 ~ 2000 1800 1600 1400 3000 ~ 2000 1800 1600 1400
Wavenumbers / cm™ Wavenumbers / cm™

Figura 4.6. Magnificacién espectros FTIR a potenciales entre 50 mV y 300 mV en 0,5 M
PBS/D,0 durante EOR de 0,5 M EtOH a 1 mVs™.

Espectros recogidos a Potenciales Medios (400 — 800 mV)

La primera diferencia en este rango de potencial entre los dos catalizadores, es que
mientras que la banda a 1980cm™ de CO,q, del Pt/C parece una banda bipolar, indicando que
el CO se forma a 50 mV, en el PtRu/C es una banda negativa, por lo que, aunque el CO,qs Se
forma a potenciales bajos, no lo hace al potencial de referencia. Esta banda si se desplaza
a mayor nimero de onda a medida que aumenta el potencial, por lo que se trata de CO .
Ademas, en el PtRu/C, para E > 600 mV aparece una banda a 1940 cm™, es decir, durante la
EOR en medio neutro para este catalizador se forma COg.

A partir de E > 400 mV, en el PtRu/C es clara la formacion de acetaldehido, y las

bandas a 1350 cm™, 1412 cm™, 1470 cm™ y 1560 cm™, todas ellas negativas, se encuentran
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relacionadas con la banda que aparece a 1715 cm™ [31]. Mientras, para el Pt/C, ademés de
la formacion de acetaldehido, se ve una serie de bandas de especies C2, a partir de E > 600
mV, junto a la banda de 1715 cm™, aparecen bandas a 1680 cm™ de 4cido acético, y 1615
cm, que describe segtn la literatura como caracteristica de las especies de acetilo. También
a este potencial y para Pt/C, se puede observar una banda negativa a 1390 cm™, atribuida a
la vibracién de estiramiento de CO en n2-acetaldehido, ya que su intensidad evoluciona en
paralelo con las correspondientes a los —CH, cercanas a1400 cm™. Finalmente, en la region
de 3000 cm™, en la que ya se habian visto una serie de bandas positivas para PtRu/C, se ven
en Pt/C pero a E > 800 mV, dando a entender que hasta este potencial, las especies C2

pueden estar adsorbidas en el catalizador.

——PU/C ——PU/C
=AY —— PtRU/C Epoe/ V —— PtRU/C

0,40

0,50

LA A I |

Ay
{5/

3000 2100 1800 1500 3000 2100 1800 1500
Wavenumbers / cm™ Wavenumbers / cm™

Figura 4.7. Magnificacién espectros FTIR a potenciales entre 400 mV y 800 mV en 0,5 M
PBS/D,0 durante EOR de 0,5 M EtOH a 1 mVs™.

Espectros recogidos a Potenciales Altos (900 — 1200 mV)

Finalmente, la Gltima ventana muestra los espectros IR recogidos durante el EOR a

los potenciales mas altos correspondientes a la CV.
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En este rango de potenciales, al igual que se ha descrito en capitulos anteriores, se
ha observado una variacion de pH en la capa de electrolito entre el electrodo de trabajo y el
prisma. En este caso, la presencia de una banda a 1685 cm™ a E > 900 mV indicativa de la
formacion de &cido acético sugiere que el pH ha disminuido. A estos potenciales se
muestran bandas en la region de 1300 cm™ - 1500 cm™ que se superponen entre si, lo que
hace imposible distinguir cuéles son de cada producto, pero se pueden asignar como las
vibraciones -CH, de acetaldehido y &cido acético. En Pt/C es mas clara la presencia de acido
acético, deducible de la banda ancha que se forma entre las bandas de 1715 cm™ y 1980 cm’

! 'y una banda caracteristica de este producto a 1280 cm™.

/4 1 1 1 /4 1 1 1

3000 2000 1800 1600 1400 3000 2000 1800 1600 1400

-1 -1
Wavenumbers / cm Wavenumbers / cm

Figura 4.8. Magnificacion espectros FTIR a potenciales entre 900 y 1200 mV en 0,5 M
PBS/D,0 durante EOR de 0,5 M C;HsOH a 1 mVs™.

4.3.3 Reaccion de electrooxidacion de acetaldehido (AOR)

El acetaldehido es una de las especies reconocidas por diferentes estudios como un
producto intermedio durante EOR (en medio &cido) [31]. Por lo tanto, en este trabajo como
en estudios anteriores, el estudio de espectroscopia infrarroja in situ se realiza durante la

oxidacion de AAL en medio neutro.
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Para ello se lleva a cabo la reaccion de oxidacion de acetaldehido (AOR). Se realiza un
barrido lineal de potencial en un electrolito 0,5 M AAL en 0,5 M PBS en D,0 entre 50 y
1200 mV a una velocidad de barrido de 1 mVs™. Durante el programa de potencial, se
recogen espectros FTIR(Figura 4.9), recogiendo un espectro de referencia R, a 50 mV, a
partir del cual se puede observar qué especies se forman (bandas negativas) y se consumen
(bandas positivas) a medida que aumenta el potencial.

‘ﬁ
]
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o o
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JZ

— 1,00
1,10
— 1,20
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3000 2000 1600 1200
Wavenumbers / cm™

Figura 4.9. Espectros FTIR recogidos durante la oxidacion de 0,5 M AAL en 0,5 M
PBS/D,0 en un barrido de potencial entre 50 y 1200 mV a una velocidad de barrido de 1

mVs™.

Durante la AOR aparecen una serie de bandas en la regién 1300 cm™ - 1500 cm™, todas
positivas. Especificamente, las bandas 1350 cm™, 1375 cm™, 1405 cm™ y 1460 cm™,
pertenecen a grupos -CH, de especies C2, por lo que pueden asignarse al AAL que se
consume durante la reaccién. Lo mismo ocurre en la regién de longitudes de onda en torno
3000 cm™, en la que se observa la desaparicion (bandas positivas) de especies CHy. La Gnica
banda negativa apreciable, a partir de E > 300 mV esta a 2020 cm™, que corresponde a

CO,gs- A potenciales altos, se aprecian aungue poco intensas bandas negativas entre 1400
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cm™y 1550 cm™, asi como una banda a 1690 cm™, lo que indica que a estos potenciales, el
acetaldehido se oxida a &cido acético (la banda fuerte del D,O solapa una banda
caracteristica del 4cido acético a 1280 cm™).

3000 2700 2400 2100 1800 1500
Wavenumbers / cm™

Figura 4.10. Espectro FTIR durante la adsorcién de 0,5 M AAL en 0,5 M PBS/D,0 a

potencial constante E = 50 mV.

Para determinar las que pertenecen al AAL, se recogen espectros FTIR durante 15
minutos mientras el AAL disuelto en el electrolito difunde poco a poco en la interfase
formada entre electrodo y prisma (pocas micras) y se adsorbe en el catalizador a un
potencial constante, que corresponde al potencial de referencia E = 50 mV. Como se
observa, con el tiempo una serie de bandas negativas que corresponden a la AAL se vuelven
més intensas. Estas bandas son: 1350 cm™, 1375 cm™, 1405 cm™ y 1450 cm™ caracteristicas
del modo vibracién de flexién de -CH,; a 1715 cm™ la vibracion veo correspondiente al
grupo carbonilo; diferentes bandass a 2882 cm™, 2926 cm™, 2945 cm™ y 3002 cm™ de las

vibraciones de los C-H.
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4.4, Conclusiones

Los resultados obtenidos muestran como el Pt/C es un catalizador activo para la
electroxidaciéon de CO,g, para la AOR y la EOR en un electrolito neutro. Durante el CO
stripping, los estudios de FTIR definen como el CO se adsorbe sobre la superficie del
catalizador y se oxida a CO, a partir de los 500 mV, potenciales un poco méas altos que en
acido o alcalino, lo que indica que la nucleacion de especies OH,qs €s mas tardia. Ademas
los espectros FTIR muestran como el CO,qs Se adsorbe de forma lineal (CO.) y de forma
puente (COg), oxidandose a diferentes potenciales (mas bajos para el COg). EI AAL en Pt/C
es oxidado en su mayor parte a acido acético, pero también rompe el enlace C-C, dando
lugar a CO,. En medio neutro, a diferencia del medio acido, el Pt/C no rompe el enlace C-
C a potenciales tan bajos como 50 mV. Por udltimo, la EOR en Pt/C tiene un Ey de 430
mV, y como ya ocurria en medios alcalino y acido el voltagrama muestra un prepico, con E,
320 mV. Mediante espectroscopia FTIR in situ se observa que a potenciales E <400 mV, se
rompe el enlace C-C formando CO,y (formado al potencial de referencia, 50 mV) y especies
acetilo. A potenciales entre 400 mV y 800 mV el Pt/C forma AAL, y a potenciales E > 800
mV el producto mayoritario es AA. La observacién de especies acetilo es la principal
diferencia respecto a la EOR en medio acido para el Pt/C. A diferencia de lo observado en
medio alcalino, el catalizador bimetalico PtRu/C, ademas de un E,ns; a menores potenciales
(320 mV) para la EOR, muestra diferentes intermedios por FTIR. EI PtRu/C rompe el enlace
C-C del etanol a potenciales bajos, y presenta la formacion de carbonatos a E <300 mV y de
CO_ y COg adsorbido entre 300 mV y 700 mV, que se oxidan a CO,. A potenciales mas
altos, el producto principal es AAL, que para este catalizador, no se oxida a AA.
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Conclusiones generales

En la presente tesis se han abordado varios de los retos mas importantes en el campo

de la electrocatélisis para la reaccion de electroxidacion de etanol. Para ello se han usado

métodos electroquimicos y espectro-electroquimicos, fundamentalmente espectroscopia

FTIR acoplada a la celda electroquimica, en electrolitos acuosos y deuterados.

En concreto, las aportaciones mas relevantes de esta tesis doctoral estan relacionadas

con la identificacién de la naturaleza de los intermedios de la reaccion de electroxidacion

de etanol sobre diferentes catalizadores y en diferentes electrolitos cubriendo todo el rango

de pH, &cido, neutro y alcalino. Las conclusiones mas relevantes de la presente tesis

doctoral son:

- Respecto a la electroxidacion de etanol en medio &cido con Pt/C como catalizador:

Tanto el etanol como el acetaldehido (AAL) pueden electroxidarse en Pt en
electrolito acido (0,1 M HCIOQ,) para producir &cido acético, COs y CO, en
diferentes concentraciones. El acetaldehido se forma como intermedio de
reaccién. Sin embargo, la ruptura del enlace C-C del etanol y del acetaldehido
ocurre a diferentes potenciales.

A potenciales inferiores a 200 mV, el etanol se adsorbe en la superficie de Pt a
través de sucesivos pasos de deshidrogenacion que conducen a la formacion de n,-
acetaldehido. A potenciales superiores a 200 mV, el enlace C-C del n,-
acetaldehido se rompe, conduciendo a la formacion de CO,q Yy especies CHy as
gue envenenan la superficie del catalizador. A potenciales suficientemente altos (E
> 300mV), el COys puede oxidarse y ser eliminado de la superficie del Pt,
liberdandose en forma de CO,. Sin embargo, a estos potenciales, debido a la
presencia de especies de OH,ys en la superficie de Pt, la oxidacion del etanol
transcurre via especies C2, es decir, tienen lugar la oxidacidn parcial del etanol.

La adsorcion disociativa del acetaldehido en Pt conduce a la formacion de CO,gs
incluso a bajos potenciales, menos positivos que los necesarios para dar lugar a la
formacion de especies C1 a partir del etanol.

Los espectros recogidos durante la electroxidacion de etanol o de acetaldehido en
electrolito deuterado no presentan bandas de IR en la region cercana a 1630 cm™,
lo que indica que las especies de acetilo no se forman bajo las condiciones de

reaccion.
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Respecto a la electrxidacion del etanol en medio alcalino con catalizadores Pt/C y

bimetélicos PtRu/C y Pt;Sn:

La electrooxidacion de etanol sobre Pt/C, PtRu/C y Pt;Sn en electrolito alcalino
(0,1 M KOH) tiene lugar a través de las vias C1 y C2; la prevalencia de cada una
de ellas depende del potencial de trabajo. A bajos potenciales, los tres
catalizadores son capaces de romper el enlace C-C del etanol, resultando en la
formacion de especies C1, en concreto carbonatos. A potenciales superiores a 400
mV, la formacion de acetatos, es decir, la oxidacion parcial del etanol (via C2), es
la ruta més favorable.

El dopaje del Pt con elementos oxofilicos como Ru o Sn desplaza el potencial de
inicio de la electroxidacion del etanol, pero no tiene un efecto marcado para la
selectividad de la reaccion. En medio alcalino, la superficie de los catalizadores
estd cubierta por especies de OH.s dentro del rango potencial estudiado,
favoreciendo la rapida oxidacién de CO. a carbonatos, sobre todo en los
catalizadores bimetalicos.

Debido al consumo de especies OH,gs, a potenciales altos (por encima de 700 mV)
se da una acidificacion en el entorno del catalizador, lo que conduce a la
formacion de productos no estables en medio alcalino, como el CO,, el

acetaldehido y el &cido acético.

Respecto a la electroxidacion de etanol en medio alcalino con catalizador Pd

modificando su morfologia a modo de Pd nanosheets con el fin de aumentar el area

especifica del catalizador:

Se ha procedido a realizar una sintesis de nanoparticulas de Pd en 2D mediante un
método quimico simple que utiliza CO como agente reductor. Las nanoparticulas
de Pd obtenidas exhiben una morfologia de tipo 2D con una alta fraccién de
atomos de superficie de Pd.

El potencial de inversion (E;,) adecuado para evaluar el &rea electroactiva
(ESCA) de los catalizadores de Pd a partir de la carga de reduccion de 6xidos es
14V.
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e El catalizador Pd nanosheets exhibe una actividad alta para la electroxidacion de
etanol en electrolitos alcalinos, siendo unas 5 veces mayor que la mostrada por
nanoparticulas de Pd comerciales.

e Los espectros infrarrojos in situ registrados durante la electroxidacion del etanol
demuestran la formacion de carbonatos a bajos potenciales (30 mV), lo que indica
la ruptura del enlace C-C del etanol ocurre en la superficie de los Pd nanosheets
antes de que se nucleen OH,g en su superficie.

e Los acetatos son el principal producto de reaccién a potenciales superiores a 250
mV, y la ruptura del enlace C-C del etanol.

o

- Respecto a la electroxidacion de etanol en medio alcalino con catalizadores Pd/C y
bimetélicos PdRu/C y PdNI/C:

e La electroxidacion de etanol sobre Pd/C, PdRu/C y PdNi/C en electrolitos
alcalinos tiene lugar a través de las vias C1 y C2, dependiendo del potencial al que
se lleva a cabo la reaccion. A bajos potenciales, los tres catalizadores son capaces
de romper el enlace C-C del etanol dando como resultado la formacion de especies
C1, en su mayor parte, carbonatos. La via de reaccion C2 predomina a potenciales
mas altos y, por lo tanto, los acetatos son el principal producto durante la EOR.

e El potencial al cual la electroxidacion del etanol via la ruta C2 depende de la
naturaleza de los electrocatalizadores. Los acetatos se observan a E > 480 mV para
los catalizadores bimetélicos PdRu/C y PdNi/C, debido a que la superficie de estos
catalizadores es mas oxofilica, nucleando OH,ys a potenciales mas bajos que la de
Pd/C, el cual también produce acetatos como especie mayoritariaa E > 580 mV.

e En medio alcalino, al igual que con catalizadores basado en Pt, la acidificacion del
electrolito en las proximidades de la superficie del catalizador tiene lugar a altos
potenciales (por encima de 700 mV), lo que conduce a la formacién de productos
como CO,, acetaldehido y &cido acético.

- Respecto a la EOR en medio neutro con catalizadores Pt/C y PtRu/C:

e EI Pt/C es un catalizador activo para la oxidacion de CO,gs, acetaldehido y etanol

en medio neutro. Sin embargo, los potenciales de inicio de dichas reacciones son

mas positivos en medio neutro que en medio acido (o alcalino). Este efecto se
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debe al mayor sobrepotencial para la nucleacion de OH,4 en medio neutro que en
el resto de electrolitos.

e Los espectros de FTIR recogidos durante la electroxidacion de CO.s en Pt
muestran como éste se adsorbe sobre la superficie de dos formas, CO_ y COg.

e Por espectroscopia infrarroja se ha identificado que la electroxidacion de
acetaldehido en medio neutro tiene como producto principal el &cido acético a
potenciales altos.

e En medio neutro, el enlace C-C del acetaldehido se rompe a potenciales bajos (por
debajo de los 200 mV), pero no a potenciales tan bajos como en medio &cido.

o El enlace C-C de etanol se rompe en Pt/C a potenciales tan bajos como 50 mV,
dando lugar a la formacion de CO.q. En este medio, también a potenciales bajos,
E <400 mV se forman especies acetilo, especie que no era apreciable en medio
acido. A potenciales mayores el producto principal es el acetaldehido, que para E
> 800 mV se oxida a acido acético.

e EI PtRu/C presenta un menor potencial de inicio de la electroxidacion del etanol
que el Pt/C. El enlace C-C del etanol se rompe a E <300 mV formando COyqys €n
sus formas CO_ y COg. A potenciales mayores, el producto principal es el AAL,

pero no se oxida, no habiendo AA.
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