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ABSTRACT 

The synthesis and characterization of Pt(Cu) and Pt−Ru(Cu) nanoparticles on Vulcan 

XC72R carbon support has been studied in this thesis for their possible application as 

anode catalysts in proton exchange membrane fuel cells (PEMFC) and direct methanol 

fuel cells (DMFC). They were obtained on the glassy carbon (GC) of the rotating disk 

electrode (RDE) in the following sequence: i) Cu electrodeposition; ii ) galvanic 

exchange with PtCl6
2−; and iii ) spontaneous deposition of Ru species. The Pt(Cu)/C and 

the the Pt−Ru(Cu)/C catalysts were obtained after the steps ii  and iii , respectively. The 

different variables studied in the synthesis process were the oxidation potential of 

carbon, the electrodeposition potential of Cu, the Cu load on carbon, the times for the 

galvanic exchange with Pt and for the spontaneous deposition of the Ru species, and the 

stirring rate, commanded through the rotation rate of the RDE. The catalysts were 

electrochemically tested by chronoamperometry, linear sweep voltammetry and cyclic 

voltammetry, thus allowing obtaining the current efficiency for the Cu 

electrodeposition, the electrochemical active area (ECSA), and the characteristic 

potentials for the CO and the methanol oxidation. The best catalysts were studied by 

means of transmission electron microscopy (TEM), high resolution TEM (HRTEM), 

energy-dispersive spectroscopy (EDS), electron diffraction, fast Fourier transform 

(FFT), and X-ray photoelectron spectroscopy (XPS). The application of these 

techniques allowed optimizing the preparation conditions of the catalysts when applied 

to the CO and methanol oxidation, with nanoparticle size about 3−4 nm. The oxidation 

potentials of CO and methanol were about 0.05−0.1 V lower than those measured on 

Pt/C and Pt−Ru/C, thus indicating their higher activity, due to the effect of the Cu core 

on the structure of the Pt shell. In addition, a Pt economy of about 40−50% was 

achieved when using the synthesized Pt(Cu)/C and Pt−Ru(Cu)/C catalysts. 

 

 

 

 

 

 



 

 

  



 

 

RESUMEN  

Las pilas de combustible están ya entrando en el mercado de consumo como fuentes de 

energía de dispositivos móviles y estacionarios. Son de especial interés las pilas de 

combustible de membrana de intercambio protónico (PEMFC) y de metanol directo 

(DMFC), aplicables a vehículos de transporte y a pequeña instrumentación, en las que el 

combustible preferido es el hidrógeno y el metanol, respectivamente. El hidrógeno se 

produce de forma económica mediante reformado, con lo que dicho combustible resulta 

acompañado de CO residual capaz de envenenar el platino que típicamente se usa como 

electrodo en las PEMFC. Se elimina parcialmente, pero su eliminación completa no es 

viable económicamente. Por otra parte, como resultado de la oxidación del metanol en 

las pilas DMFC, se produce CO como intermedio. El uso de catalizadores polimetálicos 

reduce el problema del envenenamiento del platino por CO y el del coste del platino, 

aunque normalmente con pérdida de prestaciones. De especial interés son los de 

estructura núcleo-corteza, en los que el núcleo es un metal de sacrificio que queda 

recubierto por una corteza de platino. 

 En esta tesis se ha investigado en la síntesis y caracterización de nanopartículas de 

Pt(Cu) y de Pt−Ru(Cu) sobre carbón soporte Vulcan XC72R, uno de los carbones más 

comúnmente utilizados en las pilas PEMFC y DMFC. Para ello se procede a una 

electrodeposición de cobre sobre dicho carbón bajo diferentes condiciones, buscando 

que los núcleos de cobre sean de tamaño nanométrico. A continuación se realiza un 

intercambio galvánico del cobre por el platino por inmersión controlada en una 

disolución de PtCl6
2−, consiguiendo así el catalizador Pt(Cu)/C. Sobre este último se 

realiza la deposición espontánea de especies de rutenio por inmersión en una disolución 

de sales de rutenio envejecidas, con el resultado de un recubrimiento parcial de la 

corteza de platino. Variables objeto de estudio han sido el potencial de oxidación del 

carbón, el potencial de la electrodeposición del cobre, la carga de cobre sobre el carbón, 

el tiempo de intercambio galvánico con el complejo de platino, el tiempo de deposición 

espontánea de las especies de rutenio y la velocidad de agitación de la disolución, esta 

última controlada mediante un electrodo de disco rotatorio (RDE).  Para estudiar las 

prestaciones de los electrodos obtenidos se procedió a su caracterización electroquímica 

mediante las técnicas de la cronoamperometría, la voltamperometría lineal y la 

voltamperometría cíclica, las cuales permitieron obtener el rendimiento de la deposición 

del cobre, el área electroquímicamente activa (ECSA) y los potenciales característicos 



 

 

de la oxidación del CO y del metanol. Se estudiaron los mejores catalizadores mediante 

técnicas de caracterización estructurales. De esta forma, la microscopía electrónica de 

transmisión (TEM) y el TEM de alta resolución (HRTEM) permitieron obtener la 

distribución de tamaños de las nanopartículas así como su estructura, cuya naturaleza 

fue identificada por la transformada de Fourier (FFT) de las imágenes obtenidas. La 

composición química fue determinada mediante microanálisis por espectroscopía de 

dispersión de energía (EDS) así como por espectroscopía fotoelectrónica de rayos X 

(XPS). 

 La aplicación de todas estas técnicas ha permitido optimizar las condiciones de 

preparación de los catalizadores de Pt(Cu)/C y de Pt−Ru(Cu)/C para sus mejores 

prestaciones cuando se aplican a la oxidación del CO y del metanol, con nanopartículas 

de catalizador de 3-4 nm. Se ha encontrado que los potenciales de oxidación del CO y 

del metanol son inferiores a los encontrados para los catalizadores de Pt/C y Pt−Ru/C, 

indicando su mayor reactividad, la cual se ha interpretado que se halla debida al efecto 

del núcleo de cobre sobre la estructura de la corteza de platino. Por otra parte, los 

microanálisis efectuados han puesto de manifiesto las mayores densidades de corriente 

específicas, referidas a la unidad de peso de platino, que se obtienen con los 

catalizadores estudiados. Ello supone un ahorro de entre un 40-50% de platino en 

dichos catalizadores. 
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1. Introducción  

1.1.  Celdas de combustible. Generalidades 
 

La progresiva disminución de las reservas de combustibles fósiles, en conjunción con 

los problemas ambientales ocasionados por su combustión ha despertado el interés de 

científicos y tecnólogos a nivel mundial hacia la investigación de nuevas alternativas 

energéticas. En tal sentido, las celdas de combustible se presentan como una de las 

alternativas tecnológicas más eficientes y limpias, por lo tanto, ecológicamente 

amigables  para la generación de electricidad. Las celdas de combustible se han 

convertido en una alternativa que ofrece una amplia variedad de aplicaciones que van 

desde la generación de energía eléctrica de residencias y edificios comerciales, 

transporte, generación de electricidad en naves espaciales, hasta su aplicación como 

fuente energética en sistemas de menor tamaño como ordenadores personales, teléfonos 

móviles y equipos electrónicos para aplicaciones médicas. 

 

1.1.1. Definición de celda de combustible 

 

Una celda de combustible es un dispositivo electroquímico que puede convertir 

continuamente la energía química de un combustible y un oxidante en energía eléctrica 

mediante un proceso que involucra un sistema de electrodo-electrolito esencialmente 

invariante [1-3]. Los principios básicos de las celdas de combustible son los mismos que 

los de las baterías comunes. Las celdas de combustible generan energía a partir de 

reacciones espontáneas de oxidación-reducción. Constan de dos electrodos, separados 

por una membrana conductora de iones. En el electrodo negativo (ánodo), ocurre la 

reacción de oxidación y en el positivo (cátodo) la de reducción. En un sistema modelo, 

el hidrógeno o un combustible rico en hidrógeno es alimentado en el ánodo y el oxígeno 

(o aire) en el cátodo, para generar electricidad. La barrera de energía de activación para 

la separación de los átomos de hidrógeno en protones (H+) y electrones (e−) se reduce 

forma sustancial gracias a la utilización de los catalizadores, siendo cinéticamente 

viable a temperaturas inferiores a 80ºC [4].  El catalizador reduce la barrera de 

activación para las reacciones químicas y aumenta la velocidad a la que se producen. 

Los electrones generados son transportados a través de un circuito externo, lo cual crea 

un flujo de electrones (electricidad). Con el fin de completar el balance de cargas 



2 
 

requerida en las reacciones redox, los protones migran a través del electrolito hacia el 

cátodo, donde reaccionan con oxígeno y los electrones para producir agua y calor. La 

Figura1.1 muestra el esquema general de una celda de combustible [3]. En la celda de 

combustible es de esperar que mientras el combustible (hidrógeno) y el oxidante 

(oxígeno) sean suministrados se produce electricidad. A diferencia de las baterías 

comunes, en que la energía química está almacenada en sustancias dentro de ellas, de 

manera que al transformarse en energía eléctrica, la batería se agota y debe descartarse 

(batería primaria) o debe ser recargada (batería secundaria), en una celda de 

combustible, la energía química es suministrada por un combustible y un oxidante 

almacenado fuera de la celda en la que tienen lugar las reacciones químicas. Mientras 

que estas sustancias sean suministradas, podrá obtenerse energía eléctrica de forma 

continua, a menos que se presenten procesos de degradación o mal funcionamiento de 

los electrodos.  

Al conjunto de celdas individuales conectadas en serie, se le denomina comúnmente 

“pila de combustible”, aunque en este trabajo nos referiremos a ellas como celdas de 

combustible. Por otra parte se denomina “stack” al apilamiento de varias celdas de 

combustible, que en dependencia de su número, generará una mayor o menor potencia   

Las características más importantes de las celdas de combustibles, que demuestran la 

necesidad de investigación en profundidad para mejorar su funcionamiento y hacerlas 

más viables en aplicaciones reales, son las siguientes:  

� Alta eficiencia energética, debido a que no existen las limitaciones 

termodinámicas del Ciclo de Carnot; ofrecen eficiencias de conversión 

aproximadamente el doble de las que se consiguen con otros generadores 

térmicos convencionales [1,3,6]. 

� Se crea la electricidad electroquímicamente en lugar de procesos de 

combustión basados en combustibles fósiles, por lo que son menos 

contaminantes, considerándose una fuente de energía renovable que 

contribuye a la sostenibilidad del medioambiente.  

� Además, al no poseer partes móviles, resultan silenciosas [6], evitando con 

ello las molestias producidas por contaminación acústica.  

� Tienen la ventaja de ser modulares y por ende se pueden construir  apilando 

celdas en una amplia gama de requerimientos de potencia que van desde  

cientos hasta millones de Watts [1-4]. 
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1.1.2. Breve reseña histórica del desarrollo de las celdas de combustible 

  

El interés por generar energía a partir de celdas de combustible ha sido un proceso largo 

con muchos altibajos que se inició con los experimentos de Sir William Grove en 1839, 

quien demostró que la electrolisis del agua en medio ácido es un proceso reversible que 

genera electricidad a partir de la reacción entre los gases hidrógeno y oxígeno. 

Posteriormente Friedrich Wilhelm Ostwald (1953-1932) presentó las ecuaciones básicas 

termodinámicas que demostraron las ventajas definitivas de la oxidación electroquímica 

a baja temperatura sobre la combustión a alta temperatura, lo cual incentivó la 

investigación en este campo. Puede considerarse a Grove como el inventor de la pila de 

 

Figura 1.1. Esquema general de una celda de combustible.  

 

combustible porque fue capaz de aumentar el voltaje producido mediante la unión de 

varios de estos dispositivos en serie, aunque los denominó “batería de gas”.  En 1889, 

dos químicos, Ludwig Mond y Charles Langer usaron el término “fuel cell” para 

designar el invento de Grove e intentaron construir un dispositivo de aplicación práctica 

utilizando aire y gas de carbón industrial[1,4]. Hacia finales del siglo XIX, el rápido 

desarrollo de los motores de combustión interna y la explotación generalizada de 

combustibles fósiles conllevaron a que el invento de la celda de combustible de Grove 

fuese considerado como una mera curiosidad. Por más de medio siglo no se 

desarrollaron nuevas investigaciones en celdas de combustible hasta que en 1932 el Dr. 

Francis Thomas Bacon, profesor de ingeniería de la Universidad de Cambridge en 

Inglaterra, retomó la idea de la pila de combustible desarrollada en 1889 por Mond y 
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Langer, implementando varias modificaciones al diseño original. No obstante, pasaron 

27 años hasta que en 1959, Francis T. Bacon pudo producir una batería de celdas de 

combustible viable capaz de producir 5 kW de potencia. Aproximadamente al mismo 

tiempo, Harry Karl Ihrig demostró el primer vehículo propulsado por celdas de 

combustible, un tractor agrícola de la compañía Allis Chalmers de los Estados Unidos. 

La pila contenía más de mil celdas individuales y era capaz de suministrar energía al 

tractor de 20 caballos de fuerza. Posteriormente, Allis-Chalmers, en colaboración con la 

Fuerza Aérea de Estados Unidos, desarrolló una serie de vehículos de pila de 

combustible propulsados incluyendo una carretilla elevadora, un carrito de golf y una 

nave sumergible. 

El sistema de pila de combustible alcalina desarrollado por Francis T. Bacon fue el 

modelo para lograr el primer prototipo de pila de combustible que utilizó la NASA en 

sus programas Apolo y Gemini, que permitió el vuelo espacial a la Luna en 1968. A 

partir de 1970, la tecnología de celdas de combustible ha ido cambiando enormemente, 

desarrollándose muchos tipos diferentes de celdas [1- 4 ].  

En la actualidad, con el aumento del costo de los combustibles fósiles y la gran 

demanda energética a nivel mundial, las celdas de combustible siguen siendo 

consideradas como una opción hacia una economía basada en el hidrógeno.  Los temas 

más investigados siguen siendo su forma de almacenamiento y la obtención de 

materiales más económicos en la preparación de los catalizadores, membranas de 

intercambio iónico y otros componentes con el objeto de hacer viables las celdas de 

combustible en múltiples aplicaciones, desde su empleo en microceldas para teléfonos 

móviles hasta la generación de energía en fuentes estacionarias o en vehículos eléctricos 

híbridos [5].  

  

1.1.3. Reacciones básicas de los electrodos de una celda de combustible 

 

Las celdas de combustible de mayor uso y significación son las celdas de H2−O2, 

fundamentalmente las alcalinas, que fueron usadas en el transbordador espacial y las de 

ácido fosfórico, que se han utilizado en sistemas de cogeneración de energía [1,2,4,6]. 

En una celda electroquímica que hace uso de reactivos gaseosos, los mismos se 

introducen en sus respectivas cámaras y una capa de electrolito se encuentra entre los 

dos electrodos. La reacción de media celda en el ánodo produce electrones, los cuales se 
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transportan a través del circuito externo y llegan al cátodo. Estos electrones se 

transfieren entonces a los reactivos catódicos. El circuito se completa por el transporte 

de iones desde un electrodo al otro a través del electrolito. Las reacciones de electrodo 

de una celda de hidrógeno−oxígeno, en medio ácido como en alcalino se presentan a 

continuación:  

 

En electrolito ácido:  

Cátodo O2   +   4 H + + 4 e−  → 2 H2O Eº = 1,229 V (1.1) 

Ánodo H2  →   2 H + + 2 e−   Eº = 0,000 V (1.2) 

Total 2 H2  +  O2  → 2 H2O Eº = 1,229 V (1.3) 

 

En electrolito alcalino: 

Cátodo O2  +  2 H2O  +  4 e− → 4 (OH)−   Eº = 0,401 V (1.4) 

Ánodo H2  +  2 (OH)−  → 2 H2O  +  2 e−   Eº = −0,828 V (1.5) 

Total 2 H2  +  O2  → 2 H2O Eº= 1,229 V (1.6) 

 

1.1.4. Clasificación de las pilas de combustible 

  

Las celdas de combustible han sido clasificadas en función del tipo de combustible, la 

temperatura de operación, el tipo de electrolito utilizado y su aplicación. De acuerdo  

con su aplicación se conocen como: de automoción, estacionarias, residenciales, de 

copia de seguridad de emergencia ( Emergency Backup Power ) y portátiles. De acuerdo 

con su temperatura se clasifican como celdas de combustible de baja o alta temperatura. 

Entre las de baja temperatura encontramos las acuosas como las celdas de combustible 

alcalinas, conocidas como AFCs ( por las siglas en inglés de Alkaline Fuel Cells), 

celdas de metanol directo (Direct Methanol Fuell Cells, DMFCs), las celdas de 

combustible de electrolito polimérico (Polymer Electrolyte Fuell Cells, PEFCs) y las 

celdas de combustible de ácido fosfórico (Phosphoric Acid Fuel Cells, PAFCs). Por otra 

parte, las que trabajan a altas temperaturas son las celdas de combustible de carbonato 

fundido (Molten Carbonate Fuel Cells, MCFCs) y las de óxido sólido (Solid Oxide Fuel 

Cells, SOFCs). Los electrolitos utilizados pueden ser acuosos, fundidos o sólidos. Los 

acuosos son utilizados a bajas temperaturas, los fundidos se emplean a temperaturas 
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elevadas y los electrolitos sólidos, formados por mezclas de óxidos, se usan a 

temperaturas  mayores.  

La producción de electricidad mediante organismos microbianos, conocida desde el 

siglo pasado, representa un nuevo enfoque: el de la utilización de bacterias para obtener 

bioelectricidad mediante la oxidación de residuos orgánicos y biomasa renovable. Con 

el nombre de celdas de combustible biológicas o microbiológicas (Biological Fuel 

Cells, BioFCs o MFCs), estas celdas de combustible se han descrito como 

"biorreactores que convierten la energía de los enlaces químicos de los compuestos 

orgánicos en energía eléctrica a través de la actividad catalítica de microorganismos en 

condiciones anaerobias" [7]. 

Los microorganismos pueden llevar a cabo la doble tarea de degradar efluentes y de 

generar energía. Las MFCs son actualmente objeto de una seria consideración como 

dispositivos para producir energía eléctrica durante el tratamiento de aguas residuales 

industriales, agrícolas y municipales. Cuando los microorganismos oxidan compuestos 

orgánicos presentes en las aguas residuales, se liberan electrones  produciendo una 

fuente constante de corriente eléctrica. Si se consigue aumentar la generación de energía 

en estos sistemas, una MFC puede proporcionar un nuevo método para compensar los 

costes de operación de plantas de tratamiento de aguas residuales, por lo que el 

tratamiento avanzado de aguas residuales se haría más asequible tanto en las naciones 

en desarrollo como en las industrializadas [8].  

La Tabla 1.1  presenta las reacciones electroquímicas típicas de las diferentes celdas de 

combustible [1,3], mientras que en la Tabla 1.2 se resumen los principales tipos de pilas 

de combustible y sus características más importantes [1, 2,4-6].  

 

Tabla 1.1 Reacciones electroquímicas en diferentes celdas de combustible. 

Tipo de 

celda 

Reacción Anódica Ion en el 

electrolito 

Reacción Catódica 

AFC H2  +  2 (OH)−  → 2 H2O  +  2 e−   (OH)− ½ O2  +  H2O  +2 e− → 2 (OH)− 

PEFC H2  →   2 H + + 2 e−   H + ½ O2  + 2 H + + 2 e−  → H2O  

PAFC H2  →   2 H + + 2 e−   H + ½ O2  + 2 H + + 2 e−  → H2O 

MCFC H2  + (CO3)
2- →  H2O + CO2 + 2 e−   (CO3)

2- ½ O2  + CO2 
 + 2 e−  → (CO3)

2- 

SOFC H2  + O2- →  H2O  + 2 e−   O2- ½ O2  + 2 e−  → O2- 
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Tabla 1.2. Tipos de pilas de combustible.  

 

Tipo AFC PEFC DMFC PAFC MCFC  SOFC 

Electrolito  KOH/NaOH Membrana 

polimérica 

 

H2SO4 , 

membrana 

polimérica 

H3PO4 Li2CO3 K2CO3 cerámica, óxido 

sólido, ZrO2 con 

Y2O3 

Combustible H2 H2 reformado CH3OH H2 reformado H2 /CO ref. 

 

H2  o CH4 ref. 

Oxidante O2/ aire O2/ aire O2 O2/ aire CO2 /O2/ aire O2/ aire 

Material de 
electrodo 

Metal o 

carbón 

Pt en carbón Pt en carbón Pt en carbón Ni + Cr Ni / Y2O3 /ZrO2 

T/ºC  50-200 50-110 50-110 150-210 600-800 500- 1000 

Potencia 
(kW)  

10-100 0,01-1000 0,001-100 100- 5000 1000-100000 100-100000 

Eficiencia 
práctica 

60 60 60 55 55-65 60-65 

Aplicaciones H2SO4 , 

membrana de 

ácido 

sulfónico 

Transporte, 

fuentes de 

alimentación y 

equipos 

portátiles. 

 

Equipos 

portátiles, 

electrónica de 

consumo. 

Cogeneración 

eléctrica y 

térmica (CHP), 

fuentes de 

alimentación. 

Energía 

estacionaria 

a gran escala 

Cogeneración 

eléctrica y 

térmica (CHP), 

transporte. 

 

La ecuación de Nernst provee la relación entre el potencial estándar (��) para la 

reacción de celda y el potencial de equilibrio (E) para diferentes temperaturas y 

presiones parciales o actividades de los reactivos y productos [1,9-11].  

 

Reacción de la celda Ecuación de Nernst  

 

H2  +  ½ O2  →  H2O E=��+ ������ln 	
�� 
��� � + ������ln	
���/�	 (1.7) 

 

H2  +  ½ O2  + CO2(c) 
 → H2O  + CO2 (a) E=��+������ln�
�� 
��� �
�����

(�)
+ ������ln�
���/��
�����(�) (1.8) 

 

en donde (a) = ánodo, (c) = cátodo, E = potencial de equilibrio en V, Eº = potencial 

estándar en V, P = presión de gas,  R = 8,314 Jmol-1K-1 constante universal de los gases 

y T= temperatura en K. 

De acuerdo con la ecuación de Nernst, el potencial de equilibrio de celda a una 

temperatura dada puede aumentarse operando a presiones más altas de reactivos para 
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lograr mejores rendimientos de las celdas de combustible, aunque a mayores presiones 

se disminuye el tiempo de vida de las celdas.   

  

1.2. Aspectos termodinámicos de las reacciones químicas de las celdas de 
combustible. 

 

Se hace necesario el conocimiento de los conceptos de la termodinámica de las celdas 

de combustible para correlacionar sus prestaciones con los cambios en las diferentes 

variables: temperatura, concentración de electrolitos y presión de los gases que 

intervienen como componentes de una pila de combustible. Los cambios en estas 

variables condicionan y afectan las propiedades de las pilas de combustible cuando se 

ponen en funcionamiento en condiciones reales.  

  

1.2.1. Cambio de la energía de Gibbs de una reacción química 

 

En vista de que es más práctico llevar a cabo las reacciones a temperatura y presión 

constantes, resulta útil usar el cambio en la energía de Gibbs como una medida del 

máximo trabajo neto obtenido a partir de una reacción [1-3]. Dada la reacción 

hipotética:  

  
a A   +  b B   →  c C   + dD 

 
(1.9)                                         

 

el cambio de energía de Gibbs, en realidad más propiamente (∂G/∂ζ)P,T, en donde ζ es el 

grado de avance de la reacción, puede expresarse por la ecuación  

  ∆	 = "	#�		+ $	#%		  - &	#'		  - (#) (1.10)                                           
 

donde #* es el potencial químico ( #* = +,-,.*/0,2,			.345) de las especies indicadas. 

El cambio en la energía de Gibbs, a temperatura constante, será igual al cambio de 

entalpía, únicamente si el cambio de entropía es cero, tal como lo expresa la ecuación 

siguiente:  

 ∆	 = ∆	6 − 8∆	9 (1.11)                                                                           
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De aquí se deduce que si el número de moles de productos gaseosos y reactivos es igual, 

el cambio de entropía de esa reacción es cero. Pero si el número de moles de productos 

gaseosos excede al de los reactivos, el cambio de entropía de la reacción es positivo 

como resultado de un incremento en los modos de energía traslacional.  

Para una reacción de este tipo, se desprende de la ecuación (1.11) que el cambio de la 

energía de Gibbs es más negativo que el cambio de la entalpía de la reacción. Las 

reacciones que más comúnmente ocurren poseen número de moles de reactivos 

gaseosos que superan a las de los productos, en cuyo caso el cambio de entropía es 

negativo  y el cambio de la energía de Gibbs es menos negativo que el cambio de 

entalpía, siendo éste el caso de la reacción en una celda de combustible. 

Por otra parte, el potencial químico de cualquier sustancia puede expresarse por la 

ecuación:  # =	 #�  +  RT ln a (1.12)                                                                           
 

Siendo a la actividad de la sustancia y # equivale a #� cuando la actividad es la unidad.  

Si se reemplazan los potenciales químicos en la ecuación (1.10) para cada uno de los 

reactivos y productos, dados por la ecuación (1.12), se obtiene la ecuación que relaciona 

el cambio de energía de Gibbs con las actividades: 

 

∆	 = ∆	 � + :8;<	 &�	� 	&%=&'	� 	&)>  
(1.13)                                                                           

 

A temperatura y presión constante, cuando se alcanza el equilibrio,  el cambio de la 

energía de Gibbs es cero y se obtiene la ecuación que relaciona las actividades en el 

equilibrio [1,3,9,11] con la constante de equilibrio K: 

 

∆	 � = −:8;<	 �?,@	A 	�B,@C�D,@	E 	�F,@G  =  −RTln K 
(1.14)  
 
                                                                          

 

La importancia de conocer el valor de ∆	 � es que permite calcular ∆ 	 para cualquiera 

composición de mezclas de reacción. Conociendo ∆ 	 se puede saber si la reacción será 

espontánea, ∆ < 0,  o  no ∆ > 0.  
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1.2.2. Relación entre el cambio de la energía de Gibbs y el potencial de una 

celda  

 

La variación de la entalpía de una reacción a presión constante puede expresarse como:  

 ∆	6 = ∆	K + 
∆	L = M −N + 	
∆	L	 (1.15) 
                                                                           

 

Donde ∆	K, M	O	N son la energía interna, el calor absorbido y el trabajo realizado por 

el sistema. Si la reacción se lleva a cabo electroquímicamente, el trabajo en la ecuación 

(1.15) no es solamente el trabajo de expansión de los gases producidos, sino que es 

también el trabajo eléctrico involucrado en el transporte de cargas a través del circuito 

del ánodo al cátodo, donde los potenciales se escriben respectivamente como LPQR,�   y 		LPQR,� [1]. El trabajo eléctrico (NQS´ ) que se puede realizar mediante la reacción global 

llevada a cabo en una celda, reacción en la que se transfieren n, electrones se puede 

escribir de la siguiente forma:  

 NQS´ = <	U	�		LPQR,� − LPQR,�� (1.16)  
                                                                          

Para convertir a cantidades molares se multiplica la expresión (1.16) por el número de 

Avogadro N y como el producto de la carga electrónica, e y el número de Avogadro es 

el Faraday, entonces se obtiene la ecuación: 

  NQS = <V�		LPQR,� − LPQR,��	 (1.17) 
                                                                           

Teniendo en cuenta que las únicas formas de trabajo involucrados en la operación de 

una celda son el trabajo eléctrico y el trabajo de expansión  y el calor Q = T	∆	9, debido 

a que el proceso se lleva a cabo de forma reversible, podemos sustituir en la ecuación 

(1.15)  la ecuación (1.17) para obtener la expresión del cambio de entalpía: 

  ∆6 = 8∆	9 − <V�		LPQR,� − LPQR,��	 (1.18) 
                                                                           

Al relacionar este cambio de entalpía (∆6) con el cambio de energía de Gibbs 

expresado en la ecuación (1.11), válida para un proceso isotérmico, obtenemos la 

siguiente ecuación:  
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∆ = −<V�		LPQR,� − LPQR,��	 (1.19) 
                                                                           

Considerando que �		LPQR,� − LPQR,�� = �, done E se define como la fuerza electromotriz 

de una celda, se obtiene la relación entre la energía de Gibbs y la fuerza electromotriz 

de una celda:  ∆ = −<V�	 (1.20) 
                                                                           

Esta expresión, en el caso de que todos los reactivos y productos se encuentren en 

condiciones estándar, siendo  ��	la fuerza electromotriz estándar,  se escribe como: 

   ∆ � = −<V	��	 (1.21)                                                                           
 

1.2.3. Relación entre temperatura, presión y los potenciales de celda 

reversible. 

 

El potencial de una celda reversible depende de la temperatura, de manera que puede 

obtenerse la variación de E con la temperatura, a presión constante partir de la expresión 

siguiente [1,9,11]:  

WX∆ X8 Y2 = −	∆	9 
(1.22)  
 
                                                                          

Relacionando las ecuaciones (1.18), (1.20) y (1.22) se obtiene la ecuación: 

 

� = 	−∆6<V + 8 WX�X8Y2 
(1.23) 
 
                                                                           

En la expresión anterior puede verse que el segundo término está relacionado con el 

cambio de entropía de la reacción de la celda 

  

<V WX�X8Y2 =	∆	9 
(1.24) 
 
                                                                           

Integrando esta ecuación se obtiene una expresión más sencilla que relaciona la 

variación del potencial con la temperatura, siempre que la variación de entropía sea 

constante en ese intervalo de temperatura:   

�		LPQR,� − LPQR,��		 =	∆	9<V 	(		8� − 8�)	 (1.25)   
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Para obtener una expresión de ∆  con la presión de los gases, partimos de la ecuación:  

∆ 2� =		∆ 2� 		+ ∆<	 :8<V ;< W
�
�Y (1.26)                                                                           

 

De la expresión matemática anterior y relacionando con la ecuación (1.20) puede 

obtenerse el potencial de celda termodinámica reversible en función de la presión:  

 

�2 =		�2� 	− 	∆<	 :8<V ;< W

�Y (1.27)                                                                           

 

En esta expresión �2	O		�2� son los potenciales de celda a la presión total 	
	O	
� 

respectivamente, ∆< es el cambio en el número de moles de gases en la reacción, 

asumiendo que los gases son ideales. 

Una expresión más general para el potencial de celda reversible en función de la presión 

es el siguiente:  

�2 =		�2� 	−		 1<V 	 [ ∆L	$
				2
		2\

 
 
(1.28)                                              

En esta expresión ∆L es el cambio de volumen en la reacción, de la cual se puede 

deducir que el efecto de la presión en los potenciales de celda termodinámica reversible 

es muy pequeño en aquellas reacciones que involucran líquidos o sólidos [1,3]. No 

obstante, en el caso de que los reactivos y productos sean gases, y si el cambio de 

volumen es significativo, como es el caso de una celda de H2–O2, el efecto de la presión 

debe  tomarse en consideración. En una celda como ésta, un cambio de presión de 1 a 

10 atm produce un cambio en el potencial de celda de 45 mV [1].  

   

1.3. Aspectos cinéticos de las celdas de combustible 
  

Tal como se ha detallado previamente, el potencial termodinámico reversible de una 

celda de combustible (Erev), corresponde al potencial de equilibrio del sistema. Este 

potencial es el máximo teórico alcanzable en ausencia de paso de corriente y es 

dependiente de las condiciones de operación: temperatura, presión y concentración de 

los reactivos. Sin embargo, en condiciones reales de operación las celdas de 

combustible trabajan lejos de su potencial reversible, también denominado el potencial 
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de equilibrio, por lo que el potencial de la celda está condicionado por una serie de 

factores diferentes. Las pérdidas en las condiciones de operación están determinadas por 

la cinética de las reacciones en los electrodos, por la estructura física (geometría de la 

celda, la cual depende de la forma de los electrodos) y por el tipo de electrolito utilizado 

[1,3,12]. El tipo de electrolito incide en la movilidad iónica, por la condición del 

transporte de masa en las estructuras porosas. Estas pérdidas se denominan comúnmente 

polarización y se relacionan con el sobrepotencial de la pila.   

El sobrepotencial (ɳ) es la diferencia entre el potencial real del sistema	�, que es 

medido entre los terminales de la pila cuando circula una corriente eléctrica, y el 

potencial reversible (�PQR), que coincide con el potencial en circuito abierto (�^�R) si la 

pila es reversible. El potencial en circuito abierto suele ser inferior al potencial 

termodinámico reversible de la celda. Hay varias fuentes que contribuyen a las pérdidas 

irreversibles en una pila de combustible en condiciones prácticas. Estas pérdidas pueden 

observarse en la curva de polarización de una celda de combustible, como se presenta 

en  la Figura 1.2. Los diversos sobrepotenciales se definen a continuación: 

a. Sobrepotencial de activación: se usa para designar la pérdida de potencial 

ocasionado por el hecho de que el transporte o  transferencia de carga en 

cualquier material es un proceso que tiene lugar a una velocidad limitada. Es 

más pronunciado en la región de bajas densidades de corriente. En la curva de 

polarización, la zona correspondiente a este sobrepotencial se conoce como la 

región cinética o de activación. La temperatura y la energía de activación de los 

catalizadores, así como la microestructura del catalizador tienen gran influencia 

en este tipo de contribución [12]. Se expresa mediante la siguiente ecuación:  

 ɳ��_ =		 `0a.b ;< + cc\/		=  b ;< + cc\/  
(1.29)                                                                           

 

Esta expresión es una forma de la ecuación de Tafel, en donde j es la densidad 

de corriente (definida como corriente por unidad de área), jo es la densidad de 

corriente de intercambio, d	es el coeficiente de transferencia, R es la constante 

general de los gases, b es la pendiente de Tafel, T es la temperatura absoluta y F 

la constante de Faraday.  

b. Sobrepotencial óhmico o de resistencia: no está relacionado con procesos 

químicos sino con caídas de potencial causadas por la resistencia iónica en el 
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electrolito y los electrodos, los colectores de corriente e interconexiones. Las 

pérdidas óhmicas son proporcionales a la densidad de corriente y dependen de la 

selección de los materiales, de la geometría de la pila y de la temperatura 

[1,11,12]. En la curva de polarización de una pila de combustible se ubica la 

región óhmica a valores intermedios en el tramo lineal de la curva. Este 

sobrepotencial se expresa : ɳ^ef = 		g:*  (1.30)                                                                           

en donde :* es la resistencia interna del sistema debida al electrolito, la capa 

activa, a los electrodos y los contactos eléctricos 

c. Sobrepotencial de concentración: se origina por procesos de difusión causados 

por cambios en la concentración de los reactivos, gases o líquidos. La demora en 

llegar a condiciones estables o la ausencia de condiciones de equilibrio como 

resultado del flujo de corriente empleado en la generación de productos son 

también fuentes de diferencias de concentración. Otros parámetros como la 

porosidad de los materiales o la permeabilidad de las membranas también 

inciden [3,12]. El fenómeno ocurre a densidades de corriente elevadas debido a 

que el sistema se encuentra fuertemente influido por el transporte del reactivo 

hasta la superficie del electrodo.  Se expresa como:  

 

ɳ�^.� =		 :8d<V ;< W	1 − gghY		  
(1.31) 
                                                                           

 

en donde gh es la densidad de corriente límite. Para contribuir a la reducción de 

este sobrepotencial se propone el aumento de la concentración de reactivos, la 

disminución del espesor de los electrodos y el uso de catalizadores de elevada 

área superficial.  
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Figura 1.2. Curva de polarización característica de una pila de combustible [3,12]. 

 

1.4. Celdas de combustible de electrolito polimérico (PEFCs)   
 

1.4.1. Definición de PEFCs  

 

En la literatura científica se utilizan los términos celda de combustible de electrolito 

polimérico (PEFCs) o celda de combustible de membrana de intercambio protónico 

(PEMFCs), para referirse al tipo de celda caracterizada por contener como electrolito 

una membrana para el transporte iónico, llamada de intercambio protónico en las 

PEMFCs. En este trabajo nos referiremos a ellas como celdas de combustible de 

electrolito polimérico (PEFCs).  La membrana que las constituye tiene la propiedad de 

ser un aislante eléctrico, pero es un excelente conductor de iones hidrógeno. Los 

materiales utilizados en su fabricación consisten de una cadena principal de polímero 

fluorocarbonado, similar al teflón, a lo largo de la cual se unen los grupos de ácido 

sulfónico. La membrana más conocida comercialmente es el Nafion®, marca registrada 

de DuPont [1,3,14,15]. Las moléculas de ácido se hallan fijadas al polímero, pero los 

protones de estos grupos ácidos son libres de migrar a través de la membrana. Una de 

las características más destacadas de las PEFCs es que pueden trabajar a bajas 

temperaturas, usualmente menores de 100 ºC. Un subgrupo de PEFCS son las celdas de 
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combustible de metanol directo (DMFC) que emplean el mismo oxidante, pero metanol 

como combustible. 

Las celdas PEFCs, específicamente las que operan con H2−O2, tienen una operación 

básica muy similar, con leves cambios debido al tipo de combustible y al medio en que 

operan, sea este ácido o alcalino. La reacción en el ánodo es la oxidación del hidrógeno 

(HOR, del inglés Hydrogen Oxidation Reaction), mientras que en el cátodo la reacción 

es la de reducción de oxígeno (ORR, del inglés Oxygen Reduction Reaction), las cuales 

se hallan formuladas en la Tabla 1.1. En la Figura 1.3 se presenta un esquema de celda 

de combustible PEFC del tipo DMFC. 

 

Figura 1.3. Esquema de una pila de combustible de metanol directo. 

Las pilas de combustible PEFCs se encuentran a la vanguardia entre los diferentes tipos 

de pilas de combustible debido a sus conocidas ventajas como son: la ausencia de 

líquido, su fabricación simple, capacidad de soportar grandes diferencias de presión, 

capacidad de generar una elevada densidad de potencia y larga vida comparada con 

otros tipos de celdas de combustible. Sin embargo, presentan algunos inconvenientes 

que han impedido su comercialización a gran escala: el electrolito polimérico tiene un 

coste elevado; el manejo del agua en la membrana es un factor crítico para la operación 

eficiente de la PEFC; su utilización a bajas temperaturas y en medio ácido requiere de 

catalizadores basados en Pt en ambos electrodos, elemento escaso y de precio elevado; 

el ánodo de Pt puede envenenarse por el CO, que acompaña al hidrógeno si éste se ha 
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producido por reforming, o bien el que se forma como intermedio de la reacción durante 

la oxidación del  metanol [13-16].   

Existen en la actualidad tres principales campos de aplicación para las PEFCs: medios 

de transporte, aplicaciones estacionarias para la generación eléctrica y aplicaciones 

portátiles. La dirección del desarrollo de estas tecnologías va muy ligada al entorno 

social e industrial y a la estructura de la oferta y demanda de energía.  En este sentido, 

Estados Unidos y Japón han concentrado sus esfuerzos en su aplicación a vehículos de 

transporte [5, 13-15].  En Estados Unidos el interés se dirige a autobuses y trenes, 

mientras que en Japón y China, por coches, bicicletas  y automóviles ligeros. La 

aplicación de las DMFCs en equipos portátiles, como ordenadores, teléfonos móviles y 

equipos médicos pequeños también  se presenta muy prometedora [13-16].   

 
 

1.4.2. Componentes de las PEFCs y sus características 

Los componentes típicos de una celda PEFC son: (a)  las placas terminales, (b) las 

placas bipolares (c) la capa de difusión de gas (Gas Diffusion Layer, GDL) y (d) el 

conjunto membrana polimérica–electrodo, abreviado MEA, por su nombre en inglés 

(Membrane Electrode Assembly). La celda más simple tiene solamente una MEA, pero 

en los apilamientos se separan las MEAs con sus capas de difusión de gas mediante 

placas bipolares. En todo caso el conjunto se halla presionado entre dos placas 

terminales electrónicamente conductoras, a través de las cuales circularán los gases de 

alimentación del sistema, entrando en contacto con la capa difusora de la MEA para 

llegar a la capa activa, en donde se encuentra el catalizador, responsable de la activación 

de las reacciones electroquímicas de la celda. Una imagen esquemática de los 

componentes de una PEFCs se muestra en la Figura 1.4  

Las placas terminales de las PEFCs son el componente más externo y se encargan de 

compactar las distintas MEAs con sus capas de difusión de gas y sus placas bipolares, 

separadas por juntas aislantes, Figura 1.5. Las placas bipolares presentan una red de 

canales de dimensiones milimétricas o incluso menores que son los encargados de 

distribuir los reactivos hacia el área activa del electrodo, cumpliendo también el rol de 

colectores de corriente [2-4, 15,16]  .  
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Figura 1.4. Componentes de la PEFCs [17]. 

 
 

 

 

Figura 1.5. Diagrama esquemático de una MEA. [18]   

Las placas bipolares son generalmente de grafito, placas porosas de grafito o materiales 

metálicos o composites de carbón con polímero. Actualmente se estudian diversas 

alternativas de composición de materiales para fabricar dichas placas [17-19], de 

manera que puedan cumplir sus funciones incluso a mayores temperaturas que las 

utilizadas normalmente en las PEFCs, manteniendo un coste adecuado.     
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El conjunto de la capa catalítica con la GDL se denomina electrodo de difusión de gas 

(GDE, Gas Diffusion Electrode), siendo por tanto la MEA una combinación de dos 

GDE separados por el electrolito. La GDL debe tener un mínimo impedimento para el 

transporte de masa para el acceso de reactivos o la salida de productos [1-3,20]. El 

material usado para su fabricación generalmente es un carbono poroso, de gran área 

superficial, con órdenes de magnitud mayores que su área geométrica. Estos sustratos 

son generalmente de tejido o papel de carbón macroporoso, cuyo rango de espesor 

puede variar entre 100 y 300 µm. Cualquier problema en el balance hídrico de la celda 

puede provocar el encharcamiento de los poros, lo cual impediría la entrada de los gases 

y la salida de agua del sistema [1,20-22]. Por ello se añaden al material carbonoso 

cantidades muy reguladas de politetrafluoroetileno (PTFE), conocido comercialmente 

como Teflón, que le confiere cierta hidrofobicidad.  

La membrana de la MEA, aparte de tener las funciones de electrolito, es un separador 

de gas y un aislante electrónico. La característica más importante es su conductividad 

protónica una vez hidratada, la cual debe estar en el rango de 0,05−0,1 Scm-1 con un 

espesor variable según su aplicación. Es crucial el contenido de agua de la membrana 

para el transporte protónico. Esta funcionalidad ácida del polímero, en las PEFCs que 

funcionan a temperaturas menores de 90 ºC, se introduce generalmente por sulfonación 

[16-19,20- 22]. En la actualidad, la membrana más implementada sigue siendo el 

Nafion®, la cual presenta buena estabilidad química en estas condiciones [23]. 

La capa catalítica contiene el electrocatalizador, que para ambas reacciones está basado 

en  nanopartículas de Pt o aleaciones de éste con tamaños de partícula de 2−5 nm, 

soportado sobre carbones activos, de los cuales el más usado es el Vulcan XC72R.  El 

uso de carbones activos está refrendado por su elevada superficie específica, de 

200−1500 m2g-1 y su alta conductividad [24]. Más adelante nos referiremos con más 

detalle a las características que deben poseer los catalizadores basados en Pt y los 

soportes más utilizados en las PEFCs.  

 

1.4.3. Pilas de combustible de metanol directo 

 

Las DMFCs han adquirido popularidad ante la expectativa de su utilización a 

temperaturas  menores de 100ºC en aplicaciones como fuente de energía estacionaria y 
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en  vehículos de menor tamaño, así como en condiciones ambientales como fuente de 

energía portátil [1,16,25]. 

El metanol como combustible presenta reconocidas ventajas. Es un líquido, abundante, 

y barato, además de que puede ser transportado a presión y temperatura ambiente. 

Siendo líquido, se puede almacenar y dispensar fácilmente dentro de los sistemas 

existentes de la red de combustible. Además, utiliza ácido sulfúrico como electrolito que 

contribuye a eliminar el CO2 producido durante la electrooxidación de metanol.  En un 

medio ácido, la reacción de oxidación de metanol se escribe como sigue:  

 

CH3OH   +   H2O   →  CO2   +   6H+  + 6 U −  								�� = 0,029L	kl	SHE 

 

(1.32)                                                                      

 

La reacción anterior muestra claramente que se pueden generar 6 electrones por cada 

molécula de metanol que se oxida, consiguiéndose con ello altas densidades de 

corriente. El metanol es un combustible de alta energía cuyo contenido energético 

teórico es de aproximadamente 6.000 Whkg-1 [3,26], mientras que el almacenamiento 

con H2 ofrece un contenido energético cercano a la mitad de esta valor, de unos 3.200 

Whkg-1. El potencial de celda teórico ideal de una DMFC es de 1,21V. A pesar de estas 

relevantes ventajas, las DMFCs siguen siendo poco desarrolladas en comparación con 

otras celdas de combustible debido a diversos problemas. Uno de ellos es el complejo 

mecanismo de la reacción de oxidación del metanol y la dificultad de identificación de 

las especies intermedias que se forman, lo que está estrechamente relacionado con el 

tipo de catalizador empleado [14-16,19-20]. Adicionalmente, el electrolito ácido 

provoca algunos problemas de corrosión que conducen a una lenta cinética de la ORR 

en el cátodo.  Como se ha mencionado previamente, los electrocatalizadores basados en 

platino se utilizan tanto en el ánodo como en el cátodo, lo cual conlleva el problema del 

potencial mixto, que conduce a una disminución de la eficiencia de la celda. 

Particularmente, la tendencia del metanol a la migración a través de la membrana de 

intercambio de protones, fenómeno conocido como crossover, reduce el rendimiento de 

la celda debido a un potencial mixto en el cátodo [19-25]. Por otra parte, la reacción en 

el ánodo es muy lenta cerca del potencial termodinámico, al menos en los catalizadores 

mayormente utilizados, lo cual conduce a una gran pérdida de sobrepotencial [1,3,12]. 

Otra de las limitaciones prácticas de las DMFCs proviene del envenenamiento del Pt 
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empleado como catalizador anódico por parte del CO formado como intermedio de 

reacción, el cual se adsorbe fuertemente sobre el Pt, disminuyendo su actividad 

catalítica.   [24-27,30].  

Las cuestiones discutidas aquí sobre las DMFCs suponen los retos más importantes a 

corto y largo plazo para su aplicación práctica a gran escala. Una de las líneas de 

investigación es el desarrollo de electrocatalizadores basados en aleaciones de platino 

tolerantes al CO así como la disminución del contenido de Pt para disminuir su coste.  

 

1.5. Reacciones electródicas en las PEFCs y DMFCs      
 

1.5.1. Reacción de Oxidación de Hidrógeno (HOR) en medio ácido 

 

La reacción de oxidación de hidrógeno (HOR) en una celda de combustible de tipo 

PEFC es relativamente la de menor dificultad de interpretación además de ser la que se 

produce con mayor rapidez. La reacción anódica global en medio ácido se expresa de 

acuerdo con la ecuación (1.2) y se puede explicar mediante las siguientes tres etapas: 

adsorción, ionización y desorción [1,12,28,29,31]. 

Durante la adsorción, la molécula de hidrógeno desde la fase gaseosa o el electrolito es 

transportada al electrodo y adsorbida sobre la superficie del catalizador: 

H2  ⇆   H2(solv)  ⇆   H2(ads)     (1.33)                                         

Luego se produce la hidratación e ionización del hidrógeno adsorbido, con posibilidad 

de dos etapas: a) Tafel-Volmer  y  b) Heyrovsky-Volmer 

a) Disociación del hidrógeno molecular: 

H2(ads)  ⇆   2 H(ads)        (Tafel) (1.34)                                         

seguido de la reacción de Volmer (ionización e hidratación en puntos discretos 

de la superficie del electrodo):  

H(ads)  +   H2O   ⇆  H3O
+  + e− (Volmer) (1.35)                                         



22 
 

b) La hidratación y la ionización proceden en un solo paso: 

H2  +   H2O   ⇆ H(ads)  +   H3O
+   + e−   (Heyrovsky) (1.36)                                         

 

H(ads)  +   H2O   ⇆ H3O
+  + e−    (Volmer) (1.37)                                         

La desorción de los productos (H3O
+) y su transporte hacia la membrana de electrolito 

es la última etapa de la HOR. A continuación veremos brevemente las ecuaciones 

cinéticas de las etapas anteriores. 

La expresión de Volmer 

Si partimos de la ecuación de Volmer expresada anteriormente como (1.37), se deduce 

que la corriente neta será la diferencia entre las corrientes generadas [12,28,29,31] en la 

reacción directa (anódica) y la inversa (catódica): 

  

j = ja - jc      (1.38)                                                                      

   

jv = ka[H]exp(
αq 	rs`0   ) -     kc[H+]exp(− (�tαq)	rs`0   )   (1.39)                                                                      

Donde  ka  y  kc son las constantes de velocidad correspondientes, αu   es el coeficiente de 

transferencia de carga de la reacción de Volmer, [H] es la concentración de H atómico 

superficial que es proporcional al grado de recubrimiento superficial (θ) por los átomos 

de H adsorbidos. Asumiendo que los átomos de H adsorbidos siguen la isoterma de 

Langmuir y que las reacciones ocurren en una superficie homogénea [11-12,31,32], se 

puede emplear este modelo para describir el comportamiento superficial del H en 

pequeñas y elevadas áreas recubiertas, pudiendo sustituir el parámetro [H] por el grado 

de recubrimiento ( θ ), así:  

jv = kaθexp(
αq	rs`0   ) -     kc[H+](1-θ)exp(− (�tαq)	rs`0   )   (1.40)                                         

En la ecuación (1.40)  se asume que la reacción inversa ocurre en puntos de la superficie 

donde no hay átomos de H adsorbidos y por ello se multiplica por el factor (1-θ). Para el 
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caso de que se alcance el estado de equilibrio en la reacción, las densidades de corriente 

de las reacciones directa e inversa se igualan, y se adiciona el término densidad de 

corriente de intercambio j0  en la expresión anterior: 

j0 = kaθexp(
αq	rv@w`0   )   =   kc[H+](1-θ)exp(− (�tαq)	bv@w`0   )   (1.41)                                         

Al sustituir en la ecuación (1.41) el sobrepotencial, definido como (ɳ= E - Eeq) se 

obtiene la ecuación siguiente:  

jV = j0,V x θ
θ\yexp(

αq 	rɳ`0   )   -  
�tθ�tθ\ exp(− (�tαq)rɳ	`0   )   (1.42)                                         

En donde θ�	se refiere al recubrimiento superficial de átomos de H en el potencial de 

equilibrio. 

 La expresión de Tafel 

Partiendo de la ecuación de Tafel  (1.34) de disociación del hidrógeno molecular, que es 

una etapa puramente química, si esta etapa resulta ser la limitante en el proceso de 

oxidación de hidrógeno, se expresaría un sobrepotencial de reacción ɳ r, en la forma 

siguiente: 

ɳ r = 
z{|f.b ln (1 − }~	}�   )   (1.43)                                         

Donde  j|	 es la densidad de corriente neta de Tafel,	 j� es la densidad de corriente 

limitante de la reacción, m es el orden de reacción y v se refiere al signo del 

sobrepotencial (positivo para la oxidación y negativo en el sentido de la reducción). 

Para el caso de la reacción anódica, en este caso la  disociación, tendremos que el orden 

de reacción  es m = 2 y si el sobrepotencial es elevado, entonces |j|| ≫ j� y la expresión 

de Tafel toma la forma:  

ɳ = − {|�b ln j� +	{|	�r 	;<|j||   (1.44)                                         

Y para la reacción catódica, correspondiente a la recombinación v = 1, el potencial 

catódico se expresa: 

ɳ = 
{|�b ln j� −	{|	�r 	;<|j||   (1.45)                                         
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La densidad de corriente límite de la reacción anódica j�,�	es aproximadamente igual a 

la velocidad de disociación de la molécula de hidrógeno en átomos  j�,� . Así mismo, la 

densidad de corriente límite catódica se corresponde con la velocidad de recombinación 

de los átomos de H sobre la superficie del electrodo. Esta densidad de corriente catódica 

ocurre cuando el grado de recubrimiento superficial alcanza el valor máximo θ = 1. De 

allí que la densidad de corriente neta de Tafel j| correspondiente a la disociación de 

moléculas de hidrógeno o a la recombinación de átomos de hidrógeno adsorbidos 6�= 

se puede expresar de la siguiente forma: 

jT = - F 
,���,_ 	 = - M�	 ,θ,_	  =  (1 − θ)� − ��	θ	� (1.46)                                         

En esta expresión M�	 (C cm-2) se refiere a la carga necesaria para la formación de una 

monocapa de H sobre la superficie de un electrodo.  

Dado que para un sistema en equilibrio,  j = 0, la ecuación que relaciona el 

sobrepotencial de la reacción de oxidación de hidrógeno  con respecto al grado de 

recubrimiento ( θ) se puede escribir en la forma siguiente:  

ɳP = -  ̀
0b 	;< x+ θθ\/	+�tθ\�tθ /	y  (1.47)                                         

Cuando la reacción está en equilibrio, las densidades de corriente anódica y catódica se 

igualan, de modo que, la densidad de corriente de intercambio de Tafel se puede 

expresar: 

g�,0 =  gh,� =	 gh,�	(�tθ)�		�	�A	(θ)�		 (1.48)                                 

 

Considerando la relación que existe entre el sobrepotencial de la reacción anódica y la 

densidad de corriente de Tafel, se obtiene la expresión entre la densidad total de 

corriente de Tafel y el grado de recubrimiento superficial: 

g0 =  g�,0 �+(�tθ)�tθ\/� − + θ
θ\/��	 (1.49)                                         
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La expresión de Heyrovsky 

La reacción de Heyrovsky expresada en la ecuación (1.36) corresponde a una 

transferencia de carga en la cual la velocidad de reacción en sentido inverso (catódico) 

es proporcional al grado de recubrimiento total de los átomos de H (θ) y a la 

concentración de protones en el sistema. Sin embargo la reacción directa (anódica) 

depende de la concentración de H2 molecular y de la superficie libre de átomos de H, es 

decir (1- θ), de allí que partiendo de la ecuación de Volmer, se obtiene la expresión de 

la densidad de corriente de  Heyrovsky:  

     jH = ka  �6�� (1-θ)exp(
(α�)	rs`0   )  - kc[H+]θexp(− (�tα�)	bv`0   )   (1.50)                                                                      

En el equilibrio, el grado de recubrimiento será θ�, de allí que, la relación entre la 

densidad de corriente de Heyrovsky y el sobrepotencial se expresan como[28,29,31]:  

     jH = g�,�	  xexp((α�)	rɳ`0 		)	y - exp (− (�tα�)	bɳ`0   )   (1.51)                                                                      

en donde F es la constante de Faraday (96.485 Cmol-1), R es la constante universal de 

los gases (8,314 Jmol-1K-1) y T es la temperatura en K. 

La existencia de un fenómeno de electrocatálisis puede concluirse del efecto del 

material  y /o estructura del electrodo sobre la velocidad de reacción. Si este fenómeno 

existe podremos decir que los electrodos utilizados actúan como electrocatalizadores 

con distinta eficiencia. De allí que, al comparar el comportamiento de distintos 

electrodos debe recordarse que la velocidad de las reacciones electródicas depende del 

potencial, según la ecuación de Butler-Volmer, que para un proceso multielectrónico 

puede expresarse [12,33]: 

     j = g�		U��(αE 	bɳ`0 		)		  - g�	exp (− αA 	bɳ`0   )   (1.52)                                                                      

donde α�  y α� son los coeficientes de transferencia anódico y catódico. Por ello pueden 

compararse tanto velocidades de reacción (densidades de corriente) a un potencial  

(sobrepotencial) determinado o comparar el sobrepotencial necesario para obtener un 

determinado valor de corriente.  

En la reacción de oxidación de hidrógeno (HOR) los parámetros cinéticos más 

importantes para determinar la actividad catalítica de un material electródico 
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(electrocatalizador) son la densidad de corriente de intercambio  g0	 así como la 

pendiente de Tafel (b) , los cuales se pueden calcular a partir de la ecuación de Tafel, 

que relaciona la densidad de corriente con el sobrepotencial:  

     ɳ = b exp (
	}	c\ )   (1.53)                                                                      

El valor de la pendiente  b=  {|	��	b   depende de la temperatura. 

De la expresión de Tafel se deduce que, cuanto menor sea el valor de la pendiente de 

Tafel y mayor la densidad de corriente de intercambio, menor será el sobrepotencial y 

por lo tanto, más rápida será la velocidad de la reacción electroquímica. En la HOR el 

valor del coeficiente de transferencia de carga tiene un valor de 0,5 y se considera 

independiente de la temperatura [29,31].   

 

1.5.1.1. Electrocatalizadores basados en Pt para la  oxidación de H2 

En una pila de combustible a base de hidrógeno el proceso se produce con especies de  

H adsorbido que actúan como intermedios de la reacción electroquímica, como lo 

demuestran los mecanismos discutidos previamente. Los estados químicos y 

electrónicos del H electroadsorbido afectan tanto al mecanismo como a la cinética de la 

reacción, dando así lugar a una densidad de corriente de intercambio específico y una 

pendiente de Tafel que son características del material del electrodo.   

Para comprender el proceso de electroadsorción de H sobre catalizadores metálicos, es 

necesario explorar un poco los conceptos que lo fundamentan. En principio, la 

electroadsorción de hidrógeno puede llevarse a cabo ya sea desde soluciones ácidas o 

básicas, así como a partir de soluciones no acuosas capaces de disolver ácidos que 

contienen H, que sirven como fuente de protones o de disolventes que al autodisociarse 

conducen a la formación de protones. Como el protón (H+) no puede existir por sí 

mismo en solución acuosa ácida, este se combina con agua para formar iones H3O
+. El 

enlace H+−H2O es un enlace fuerte con una entalpía de formación de -754 kJmol-1, al 

cual se le debe añadir una entalpía de estabilización adicional, porque cada ion se rodea 

de 4 moléculas de H2O, con un valor de -356 kJmol-1, que incluye la estabilización de 

las interacciones ion dipolo-disolvente y la de polarización de las moléculas de agua 
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[32-33]. El campo eléctrico aplicado externamente impulsa el transporte de los cationes 

y aniones dentro del electrolito y es responsable de que se establezca una diferencia de 

potencial a través de las interfases ánodo/electrolito o cátodo/electrolito.  Cuando el ion 

H3O
+ (que escribiremos en su forma abreviada H+) se encuentra con la proximidad del 

electrodo (la doble capa), se descarga con formación de H  electroadsorbido (Hads), de 

acuerdo a la siguiente ecuación para el proceso:  

M  +   H+   +   e−    
s→   M− H(ads)   

(1.54)                                         

donde M representa un átomo de la superficie del sustrato de metal y E representa el 

potencial de electroadsorción. La especie Hads puede sufrir las siguientes reacciones 

consecutivas:  

H+   +   e−  +   M−H(ads)    →  M  + H2 (g)    (1.55)                                         

2M−H(ads)    →  2M  + H2 (g)    (1.56)                                         

M−H(ads)  →   M−H(abs)   (1.57)                                         

Las ecuaciones (1.55) y (1.56), que siguen la etapa (1.54), son las etapas alternativas de 

la reacción de evolución de hidrógeno (HER) y son similares para la HOR a bajos 

sobrepotenciales, es decir, las reacciones (1.54) - (1.55) representan la vía Heyrovsky-

Volmer, mientras que las reacciones (1.54) - (1.56) son aplicables para el mecanismo de 

Tafel-Volmer. El proceso expresado en la reacción (1.57) se refiere a la transferencia 

interfacial de H y ocurre solamente en metales y aleaciones metálicas que son capaces 

de absorber H. Debe recalcarse que este último proceso se produce simultáneamente (en 

una forma acoplada) con la HER, compitiendo así con ella [31-34].   Únicamente en el 

caso del Pd, tanto  las  especies  Hads, a saber, Hupd y Hopd, puede sufrir transferencia 

interfacial del estado adsorbido al estado absorbido, y los respectivos procesos tienen 

lugar en diferentes intervalos de potencial. En el caso de otros metales capaces de 

absorber H, el proceso se produce sólo a potenciales negativos con respecto al potencial 

reversible termodinámico del HER, ��v`� . El potencial químico del H electroadsorbido 

está directamente relacionado con el potencial eléctrico aplicado ya que este último 

determina el intervalo de potencial en el que se produce el proceso. 

Tal como se ha mencionado, la adsorción de H está íntimamente relacionada con el tipo 

de superficie del electrodo. Se ha demostrado mediante estudios electroquímicos 
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basados en la termodinámica y cinética de las reacciones anteriores que existen dos 

principales fenómenos de adsorción en átomos de H: la deposición a bajo potencial, 

Hupd (underpotential deposition, UPD) y la deposición a sobrepotencial, Hopd, 

(overpotential deposition, OPD). El Hupd tiene lugar por encima del potencial 

termodinámico reversible de HER,	��v`� , y se produce sobre algunos electrodos de 

metales nobles como Pt, Rh, Pd e Ir. Los estudios confirman que los átomos más 

fuertemente adsorbidos son los que se adsorben a valores más positivos del potencial de 

Nernst (UPD), mientras que las adsorciones más débiles corresponden a los átomos 

adsorbidos a valores más negativos que el potencial de Nernst (OPD).  El origen del 

proceso es puramente termodinámico en el sentido de que en otros metales de 

transición, la Hupd no tiene lugar en las mismas u otras regiones de potencial debido a 

que la electroadsorción de especies que contienen oxígeno, tales como óxidos o 

hidróxidos, está energéticamente favorecida [31-34]. 

Esta observación se representa mediante las siguientes desigualdades:  

∆ �=�				� 	(��=�) < ∆ �=�				� 	(6��=) (1.58)                                                                           

 

∆ �=�				� 	(�6�=�) < ∆ �=�				� 	(6��=) (1.59)                                                                           

 

En donde ∆ �=�				� 	(6��=), ∆ �=�				� 	(�6�=�) y ∆ �=�				� 	(��=�) son las energías de Gibbs 

estándar de adsorción de Hupd, OHads y Oads respectivamente.  La existencia de Hupd 

puede ser detectada en los voltamogramas cíclicos. La integración de los respectivos 

barridos revela que una monocapa de H se adsorbe sobre la superficie de los metales Pt, 

Rh, Pd e Ir antes de la aparición de la evolución catódica de hidrógeno. También se ha 

demostrado en diversas investigaciones [33,34,37] que la Hupd a menudo coincide con la 

adsorción de aniones y las densidades de carga de estos se pueden resolver por medidas 

de voltmperometría cíclica si no se producen los dos procesos en el mismo rango de 

potencial , ver  Figura 1.6, como lo es el caso de Pt(111) en solución diluida de H2SO4 

[33].  El hecho de que la adsorción de aniones y la de Hupd ocurra a potenciales similares 

se explica en función de que los procesos poseen similares energías de Gibbs de 

adsorción. 
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Figura 1.6. Voltamograma cíclico de Pt (111) en 0,05 M H2SO4  mostrando las 

regiones de la adsorción de Hupd y la adsorción/desorción de aniones y 

representación esquemática de sus estructuras. Velocidad de barrido v = 50 mVs-1, 

T = 298 K [33].    

Muchos estudios fundamentales se han realizado con el objetivo de determinar las 

relaciones entre la cristalografía de superficie del Pt y las tendencias electrocatalíticas. 

Los estudios sobre la HER en la interfase Pt(hkl)-electrolito a diferentes temperaturas 

[28,29,31-32,36] han demostrado que a diferencia de las soluciones ácidas, en las 

soluciones alcalinas la actividad catalítica depende en gran medida de la temperatura del 

electrolito.  Mientras que a 275 K, la actividad aumenta en la secuencia de Pt (111) <Pt 

(100) << Pt (110), a temperaturas más altas  se ha mostrado que la superficie Pt (100) es 

la menos activa, siguiendo la secuencia  Pt (100) <Pt (111) << Pt (110). A partir de los 

valores de cambio en la densidad de corriente de intercambio con la temperatura se han 

podido determinar las energías de activación aparente, encontrándose dos características 

importantes de la reacción de hidrógeno: (i) las energías de activación aumentan en el 

mismo orden que la actividad catalítica, y (ii) las densidades de corriente de intercambio  

son marcadamente menores a mayor pH de la solución, produciendo energías de 

activación en soluciones alcalinas que se duplican en relación con los valores obtenidos 

en soluciones ácidas.   Algunos investigaciones han indicado que la cinética de la HER 

en soluciones ácidas es insensible a la cristalografía de superficie [33]. No obstante, más 

recientemente, se ha demostrado claramente que la cinética de la HER / HOR sobre Pt 

(hkl) varía con la cara cristalina, dependiendo del electrolito [36-38]. Esta sensibilidad 
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estructural se produce principalmente  debido a la  adsorción de iones sensibles a la 

estructura como Hupd, OHad , (HSO4)
1-

ad , Biad ,  y Cuupd  [35-40].      

 
1.5.1.2. Oxidación de H2 en presencia de CO   

Las fuentes más comunes de obtención de hidrógeno en grandes cantidades son los 

combustibles fósiles como el gas natural y el petróleo crudo. También se  puede 

producir a partir de la electrolisis de disoluciones acuosas, con un alto grado de pureza y 

altos rendimientos, pero a un coste elevado.  Además deberán añadirse a su producción 

los costes de almacenamiento y transporte.  También puede producirse  in situ, en la pila 

de combustible, por ello, la mayoría de estudios para la producción de hidrógeno se 

basan en dos tipos de compuestos [3, 14,16].  Una forma de obtención es a partir de 

compuestos que contienen oxígeno: metanol, etanol, glicerol etc.  La otra opción es 

hidrocarburos como el gas natural, gasolina y diésel.  De todos ellos,  el metanol es el 

combustible más atractivo, debido a su alta relación H / C, baja temperatura de 

reformado y buena miscibilidad con agua. Además, el metanol es producido 

prácticamente libre de azufre, eliminando las preocupaciones con el catalizador o el 

envenenamiento por azufre del electrodo [41].   Adicionalmente, la ausencia de enlaces 

(C-C) en el metanol reduce comparativamente el riesgo de generación de coque, 

comparado con otros combustibles como la gasolina o diésel.   Existen diferentes  

procesos de reformado de metanol: reformado de metanol con vapor (SRM), oxidación 

parcial de metanol (POM) y reformado oxidativo del metanol (OMR).  Estos diversos 

procesos son cada vez más eficientes, debido a los avances en la producción de los 

materiales usados como catalizadores y a la construcción de reactores con mejores 

características [42 ].  De estos, el proceso SRM es el de mayor utilización debido a que 

puede realizarse a temperaturas entre 200-300 ºC, mediante la reacción química del 

metanol con vapor de agua en presencia de óxidos metálicos para producir gas 

hidrógeno. Las etapas de la reacción  se describen a continuación:  

 

CH3OH   +  H2O		⇆   CO2   +  3 H2      ∆6�	 = 49,4	��/mol (1.60)                                                                           
 

CH3OH   ⇆  CO   +  2 H2                               ∆6�	 = 90,4	��/mol (1.61)                                                                           
 

CO   +  H2O		⇆   CO2   +  H2                          ∆6�	 = −41,4	��/mol (1.62)                                                                           
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La reacción (1.60) es la reacción principal del proceso de reformado que muestra la 

estequiometría de conversión de metanol en hidrógeno, mientras que (1.61), es una 

etapa intermedia de descomposición del metanol a CO y H2 y la (1.62) es la reacción de 

desplazamiento CO con el vapor de agua para generar los productos de interés del 

proceso global.  Tal como se observa en esta secuencia de reacciones, sus cinéticas 

relativas son las que determinan la cantidad de CO como producto intermedio en el 

proceso.  Luego de realizarse las reacciones (1.60) y (1.61) el efluente gaseoso puede 

contener  un 3-10% de CO, que debe ser reducido mediante la etapa (1.62) hasta obtener 

una mezcla gaseosa de H2 (40-75%), H2O (15-30%) , CO2 (15-25%) , N2 (0-25%) y CO 

(0,5 a 1%)[41].   Cuando se produce H2 mediante SRM, se hace necesaria una 

purificación adicional, ya sea por separación física usando adsorción a alta presión o 

mediante oxidación catalítica preferencial de CO (PrOx), con la cual se han podido 

alcanzar concentraciones finales de CO del orden de 10-50 ppm.  [41- 44].   De lo 

anteriormente expuesto se deduce que un control apropiado de la estequiometría de los 

reactivos alimentados (metanol y agua), así como también de las condiciones de 

temperatura y presión, contribuyen a minimizar la cantidad de CO generada en el 

proceso. Su presencia interfiere en la reacción, reduciendo la tasa de producción de H2 y 

además actúa como veneno para el catalizador de Pt en las celdas de combustible.   

La adsorción de CO sobre metales, especialmente el Pt,  tiene un  efecto negativo en 

electrocatálisis  debido a que se adsorbe sobre la superficie metálica, bloqueando los 

centros activos.  El conocimiento de los diferentes  aspectos en torno a este tema  es de 

suma importancia por el interés  en desarrollar pilas de combustible que sean eficientes 

y económicamente competitivas.  

El  CO se adsorbe sobre todos los metales de transición.  El enlace metal-monóxido de 

carbono es un enlace sinérgico y ocurre según el mecanismo dador-aceptor del modelo 

desarrollado por  Blyholder [45]. Según este modelo, el CO cede un par de electrones de 

su orbital molecular ocupado de más energía, HOMO (5σ*), (Highest Occupied 

Molecular Orbital)  a los niveles electrónicos vacíos de la banda d del metal.  A su vez, 

el metal retrodona densidad electrónica desde los niveles electrónicos llenos de su banda 

d al orbital molecular no ocupado de más baja energía, LUMO (2π*), (Lowest 

Unoccupied Molecular Orbital)  que tiene carácter antienlazante.  El enlace Metal–CO 

se puede describir como un híbrido de dos estructuras: 

M C O M C O (1.63)                                                                           
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Cuanto más electrones son transferidos al orbital 2π*, más electrones pueden ser 

donados del orbital 5σ* del CO al metal. Quitar electrones del orbital 5σ* fortalece el 

enlace  M−CO, mientras que introducir electrones en el orbital 2π* lo debilita. Por 

tanto, cuanta mayor retrodonación haya hacia los orbitales 2π*, el enlace M-CO se 

asemejará más a la forma resonante M=C=O. Esto implica que cuanto más fuerte sea el 

enlace metal-carbono, más débil será el enlace carbono-oxígeno y su longitud 

aumentará, llegando en algunos casos a producirse la ruptura del enlace C−O y, en 

consecuencia, la adsorción disociativa de C y O.  Los elementos de transición  en la 

tabla periódica se han dividido en función del tipo de adsorción de la molécula de CO. 

De allí que los situados a la derecha del Fe (Co, Ni, Cu), del Tc (Ru, Rh, Pd, Ag) y del 

W (Re, Os, Ir, Pt, Au) adsorben CO molecularmente, y aquéllos situados a la izquierda 

lo hacen de forma disociativa [45-46].      . 

La disminución de la fortaleza del enlace C-O se puede determinar experimentalmente 

por espectroscopía infrarroja  como una disminución de su frecuencia de vibración. El 

monóxido de carbono presenta tres modos normales de enlace a la superficie del metal: 

lineal o vertical, puente y múltiple, denotadas como  COL, COB y COM respectivamente, 

según esté enlazado a uno, dos o varios átomos metálicos.  Cada uno de ellos aparece en 

una región de frecuencias de vibración característica. En el caso de CO libre la 

frecuencia es de 2143 cm-1, COL es entre 2120-1850, COB es entre 1850 y 1750 y COM 

entre 1730-1620 cm-1  [47-49].      .
  

La Figura 1.7 ilustra los tres modos de enlace del CO a átomos de Pt.  La estructura de 

la especie Pt–CO es  determinante en electrocatálisis. Una configuración de adsorción 

lineal o vertical (Pt−CO) facilitará la posterior oxidación de la especie cuando la 

comparamos con una en puente (Pt2−CO) o triplemente coordinada (Pt3−CO), que 

estabilizaría la estructura de la especie y consecuentemente  produciría un bloqueo de 

los centros activos superficiales [47-51 ].  De la contribución de estas formas de unión 

depende el grado de recubrimiento de la superficie (θCO).  La configuración de tipo 

puente  predomina a bajos potenciales y la lineal a elevados recubrimientos.  De esta 

forma, la presencia de CO adsorbido produce una modificación del mecanismo de la 

reacción de HOR.   
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Figura 1.7.  Modos de enlace de CO a átomos de Pt, (a)  lineal: COL, b) puente: 

COB  y c) múltiple: COM  

 

 

1.5.1.3. Catalizadores propuestos para aumentar la tolerancia al CO  

  
El platino sigue siendo el material estándar usado como catalizador  de la 

electrooxidación de hidrógeno en celdas de combustible por sus características de bajo 

sobrepotencial de oxidación y alta estabilidad en medio ácido. Es el metal elegido como 

catalizador anódico en PEFCs. Sin embargo, el Pt solo no es suficientemente activo para 

ser usado en  las DMFCs comerciales, puesto que se inactiva severamente con el CO 

adsorbido en su superficie en las condiciones normales de operación de las pilas, en la 

que dicho CO aparece como intermedio de la oxidación del metanol.  Muchos estudios 

efectuados utilizando la técnica de stripping de CO, revelan que la oxidación de CO 

sobre Pt policristalino no se inicia hasta alcanzar un potencial aproximado de 0,6 V vs. 

RHE [27,52-53] , valor que es muy superior al potencial del ánodo de una celda de 

combustible.  En el caso de celdas de combustible de metanol en medio ácido, el CO 

formado durante la adsorción disociativa  en Pt puro cubre una parte considerable de la 

superficie del electrodo en pocos segundos y  la reacción no puede prosperar a 

potenciales por debajo de 0,4 V vs. RHE debido a la imposibilidad del Pt de formar 

grupos OH que intervienen en su posterior oxidación.  Por tal razón, se investigan 

materiales que sean capaces de adsorber químicamente al metanol y oxidar los 

intermedios de reacción como el CO.  Estos materiales deben ser capaces de combinarse 

con el Pt proporcionando oxígeno en alguna forma activa para facilitar la oxidación del 

CO quimisorbido.  Los estudios de oxidación de CO  mediante voltamperometría cíclica 

y cronoamperometría sugieren que la reacción entre el COads y el OHads procede a través 

de un mecanismo de nucleación. Las especies hidroxiladas son fundamentales en la 
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electrooxidación de CO sobre superficies metálicas, en particular  sobre Pt.  Éstas se 

originan de la descarga de H2O sobre la superficie catalítica, la cual se puede expresar 

para el caso de Pt puro mediante las siguientes reacciones [47,51, 54]:  

  H2O   +  Pt  ⇆  Pt− OHads   +  H+
      +   e−

                   (1.64)                                                                           
 

Pt− COads   +    Pt− OHads   ⇆  2Pt  +  CO2  + H+
      +   e−

                   (1.65)                                                                           
 

La reacción 1.64 se ve favorecida a potenciales superiores a 0,50-0,60 V vs. RHE en 

medio ácido, lo cual explica que el inicio de la oxidación se presenta a  potenciales 

similares.   La cinética de la oxidación de CO depende de varios factores, que pueden 

explicarse partiendo de conceptos termodinámicos. 

Markovic [5-53] ha sugerido que para analizar la electroquímica del sistema Pt(hkl) − 

COads   pueden usarse los valores de las funciones termodinámicas que se obtienen a  

partir de mediciones de ultra alto vacío (UHV) y comprobarlas con pruebas 

electroquímicas.  El proceso es bastante más complejo al considerar que el calor de 

adsorción de COads  sobre Pt(hkl) en UHV es dependiente del grado de recubrimiento 

(θ).  No obstante, asumiendo que el calor de adsorción de COads  sobre Pt(hkl) en la 

interfase con el gas es la mejor aproximación para determinar  el calor de adsorción en 

el Pt(hkl) en la interfase líquida, se ha estimado que la entalpía de adsorción de CO 

disminuye desde 140 ± 15 kJmol-1 con θ��= 0 ML( ML= monocapa) hasta 45 ± 15 

kJmol-1 con θ��= 0,75 ML.  De este modo, en analogía con los estados de CO en UHV, 

Markovic sugiere que pueden distinguirse dos formas de especies de COads en Pt (111): 

(i) COads con un bajo calor de adsorción que se caracteriza por ser un débil estado 

adsorbido (COads,w), y (ii) COads con relativamente alta entalpía de adsorción, 

caracterizado por ser un estado fuertemente adsorbido. En  la comprensión de estos 

tipos de especies adsorbidas está la clave para entender los estados de COads en la 

interfase Pt (111) - líquido  bajo diferentes condiciones.  

Mediante voltamperometría de stripping de  CO se demuestra que haciendo un barrido 

de potencial en sentido positivo desde 0,075 V vs. RHE, el inicio de la oxidación del 

estado débilmente adsorbido (COads,w), comienza en 0,3 V, lo cual se identifica como 

una preonda en la región de potencial de 0,3 a 0,6V, que es seguida por una oxidación 

rápida del estado de CO “fuertemente adsorbido” caracterizado por un pico afilado a 

0,73 V, ver Figura 1.8.  
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Figura 1.8. Voltamperometría de stripping de CO en Pt (111)-(1x1) en 0,1 M HClO4  a 298 
K (curva sólida). El primer barrido negativo después del stripping de COads (curva 
discontinua). La imagen inserida representa un aumento de la región de preoxidación 
para el barrido positivo. La velocidad de barrido fue 20 mVs-1 [51]. 
 

Desde un punto de vista termodinámico, el estado de CO débilmente adsorbido se 

refiere a un alto estado de recubrimiento en el que la energía de adsorción se reduce 

debido a las interacciones repulsivas entre CO ads−COads, de manera  que cuando 

disminuye el recubrimiento por oxidación y se reduce la interacción repulsiva 

correspondiente, las moléculas de COads remanentes se acomodan a un 

empaquetamiento menos compacto, que favorece un estado fuertemente adsorbido. El 

estado débilmente adsorbido es más reactivo y por lo tanto, se oxida en superficie a un 

potencial menor  Cabe destacar que la energía del enlace Pt−COads no es el único factor 

determinante de la velocidad de electrooxidación de CO.  La reacción que procede entre 

COads y OHads obedece a un mecanismo de tipo Langmuir- Hinshelwood  expresado 

según la  reacción:  

COads   +    OHads   ⇆  CO2  +  H+
      +   e−

                   (1.66)                                                                           
 

La cinética de esta reacción no sólo depende de la concentración superficial de las 

especies de  COads y OHads. También se ve afectada por un delicado balance entre el 

grado de recubrimiento de COads ,  OHads y aniones presentes en el electrolito soporte, los 

cuales tiene un fuerte efecto en la adsorción de especies OHads, puesto que  bloquean su 

adsorción e impiden que proceda la oxidación de las especies de COads [50]. La 

adsorción de CO también varía según la cara cristalina, cuya actividad aumenta en el 

orden Pt (111) ≪ Pt (100) ≪	Pt (110-(1x2).  La máxima tasa de remoción oxidativa de 
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COads en todos los Pt (hkl) ocurre cuando la superficie está libre de aniones adsorbidos y 

la mitad cubierta por especies electroactivas �� �¡¢	 = � £�¡¢	= 0,5.  

 

Otro metal que se ha investigado como posible promotor de la oxidación de CO es el 

Ru.  Los estudios voltamperométricos realizados con electrodos policristalinos de Ru 

han demostrado una mayor actividad electrocatalítica para la eliminación de CO por 

oxidación en comparación con los electrodos de Pt puro. Esta oxidación se inicia a 

potenciales más bajos, aproximadamente 0,25 V vs. RHE [32].  El mecanismo de 

oxidación es similar al explicado previamente sobre Pt, el cual está ligado a la 

intervención de especies hidroxiladas en el proceso. La descarga de agua sobre la 

superficie metálica del Ru forma especies hidroxiladas (Ru−OHads) y la subsiguiente 

etapa de interacción de las especies de CO adsorbido también sobre Ru (Ru−COads) con 

las especies de rutenio hidroxiladas para formar CO2, Ru libre, iones hidrógeno y 

electrones, completándose así la oxidación de CO. La reacción es similar a la (1.65), 

pero a sobrepotenciales de oxidación de CO mucho menores que sobre Pt.  

Para aplicaciones en celdas de combustible de tipo PEFC o DMFC, los esfuerzos en la 

investigación  de catalizadores anódicos que mitiguen el envenenamiento por CO  se 

han concentrado en la adición de co-catalizadores tales como Ru, Mo, Sn, W y Ni al 

platino [55-65]. De las muchas posibilidades, el sistema binario de Pt-Ru sigue siendo 

reconocido como el candidato más prometedor [43,64, 66-71]. Se han presentado dos 

mecanismos para explicar la mayor tolerancia al CO de los catalizadores de PtRu. El 

primero, propuesto por Watanabe y Motoo[72], se ha denominado mecanismo 

bifuncional, destaca la influencia del Ru sobre el Pt en promover la oxidación de CO. 

Según este mecanismo, el papel del rutenio es suministrar  las especies hidroxiladas 

provenientes de la reacción con el H2O, las cuales a su vez oxidan las especies 

adyacentes que contienen carbon, como el CO adsorbido sobre Pt, de acuerdo con la 

reacción siguiente [53, 64]: 

  Ru−OHads  +   Pt−COads   → Ru   + Pt  +  CO2  +  H+
      +   e−

                   (1.67)                                                                           

 

Muchas investigaciones han encontrado evidencias que confirman este mecanismo 

bifuncional. Herrero et al. [73], utilizando Pt cristalino modificado con Ru, identificado 

como Pt(110)/Ru,  demostraron mediante voltamperometría, un pico debido a la 
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adsorción de OH sobre Ru, el cual se identificó como el causante del aumento de la 

reactividad cuando es comparado con la superficie de Pt (110) limpia.  

El segundo mecanismo, denominado efecto ligando o electrónico, plantea que el Ru 

adsorbido o en la red cristalina del Pt modifica la estructura electrónica de los átomos de 

Pt cercanos, contribuyendo al debilitamiento del enlace de Pt−COads.  Debido a ello, la 

adsorción de CO sobre centros activos de Pt adyacentes a Ru se debilita si se compara 

con Pt puro. De esta forma disminuiría la capacidad de adsorción del CO sobre el Pt 

cuando éste se halla expuesto a trazas del gas provenientes del reformado del 

combustible en PEFCs, así como también facilitaría la eliminación oxidativa del CO.  

Sin embargo, este debilitamiento de la adsorción de CO también puede crear una barrera 

a la difusión desde dominios de Pt puro hacia islas de Ru que puede así mismo impedir 

la oxidación de CO y metanol sobre superficies de PtRu, ocasionando un efecto 

contrario al esperado [64]. 

Existe un consenso respecto a la observación de que la adición de Ru al Pt en 

catalizadores anódicos para oxidar CO y metanol contribuye a mejorar las prestaciones 

del electrodo en  celdas de combustible.  Los mecanismos que explican la promoción de 

la oxidación de CO siguen siendo objeto de debate, aunque existe un amplio acuerdo en 

que el mecanismo bifuncional parece ser más importante que cualquier efecto ligando.  

Respecto a la aplicación práctica de catalizadores de PtRu en PEFCs, cabe destacar que 

la tolerancia al  CO de catalizadores anódicos de PtRu está restringida por el rango de 

temperatura de funcionamiento de la  PEFC.   En función de los parámetros del sistema 

como  el grado de purga de aire, temperatura de la celda y carga de metal precioso, los 

ánodos de PEFCs pueden tolerar cerca  de 100 ppm de CO sin purga de aire y usando 

catalizadores de alta dispersión y hasta  300 ppm con 3 % de purga de aire, sin perder 

más de 20 mV a una densidad de corriente de 500-600 mAcm-2 [ 43]. 

Concentraciones de CO superiores a este nivel requieren cambios básicos en los 

conceptos de PEFCs tales como las pilas de combustible de alta temperatura basadas en 

membranas especiales (T > 100 ºC) o los llamados electrodos bifuncionales que 

combinan electrocatalizadores anódicos y  tratamiento de gas por oxidación preferencial 

(PrOx) para eliminar una mayor cantidad de CO que permita el buen funcionamiento de 

la PEFC [3,43-44]. 

Los catalizadores de PtRu altamente dispersados soportados en negro de carbón 

continúan siendo el material estándar anódico para las PEFCs operadas con gas 
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obtenido de reformado, es decir,  H2 conteniendo trazas de CO.  Para lograr una mayor 

electrooxidación de H2 en presencia de CO, el catalizador debe ser específicamente 

diseñado de acuerdo con las condiciones de operación del sistema [66].  Esto incluye: la 

carga total de metal precioso en el catalizador, la relación de platino a rutenio, la 

distribución de las nanopartículas de PtRu, así como también los estados de oxidación 

de los metales en la superficie.  Con respecto a los estados de oxidación de Ru muchos 

estudios han identificado al Ru metálico como el promotor más activo [74], mientras 

que otros atribuyen el aumento de la actividad catalítica a las formas oxidadas de Ru 

[56,75-76 ],siendo menos activas para la promoción de CO las especies de Ru con 

estados de oxidación mayores [ 64].  

 
1.5.2. Reacción de Oxidación de metanol en medio ácido (MOR)  

 

Tal como hemos  indicado previamente en la ecuación (1.32), la electrooxidación de 

metanol en medio ácido genera CO2, 6 moles de iones H+ y 6 moles de electrones por 

cada mol de metanol.  Para dicha reacción, los catalizadores de base Pt siguen siendo la 

mejor elección, a pesar de que su cinética sigue siendo menor en varios órdenes de 

magnitud al compararla con la de HOR, particularmente en DMFCs de bajas 

temperaturas [49, 77]. Teniendo en cuenta el renovado interés en las DMFCs  a nivel 

mundial, las opciones de mejorar los catalizadores  basados en Pt para la MOR siguen 

siendo objeto de continua investigación y debate.   Para entender un poco más a fondo 

los aspectos que deben tomarse en cuenta al preparar nuevos catalizadores basados en Pt 

para la MOR, describiremos en primer lugar los mecanismos que se han propuesto para 

esta reacción sobre Pt puro y a continuación sobre catalizadores de PtRu.   

 

1.5.2.1. Oxidación de metanol sobre electrocatalizadores de Pt 

Se ha planteado que la MOR sobre Pt puro ocurre de acuerdo con la siguiente secuencia 

de reacciones:  

   CH3−OH  +   Pt   →  Pt − CH3−OHads                      (adsorción de metanol)             (1.68)                                                                           

 

Pt − CH3−OHads   →  Pt−CO  + 4 H+
     +  4 e−     (deshidrogenación)            (1.69)                                                                           
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         Pt−CO + H2O  → CO2  +  2H+
      +  2 e−

                        (eliminación de CO)                        (1.70)                                                                           

 

La secuencia de reacciones presentadas de (1.68) a (1.70), constituye realmente una 

forma simplificada de la transferencia electrónica global.  En realidad la presencia de 

otras especies intermedias, como derivados del ácido fórmico  y formaldehido, tal como 

se muestra en la  Figura 1.9, han sido detectadas mediante técnicas espectroscópicas  

como: FTIR (Fourier Transform Infrared Spectroscopy), IRRAS (Infrared  Reflection 

Absorption Spectroscopy) y DEMS (Differential Electrochemical Mass Spectroscopy), 

así como también por técnicas cromatográficas como HPLC (High Performance Liquid 

Chromatography) [27,47,64,78,79,].   

 

 

CH3OH CH2OH CHOH C-OH

CH2O CHO CH

H-COOH COOH

CO2

(I) (II) (III)

(IV) (V) (VI)

(VII) (VIII)

 

Fig. 1.9. Esquema de las etapas de la MOR mostrando los posibles intermedios producidos 

en el proceso de adsorción y deshidrogenación de metanol sobre superficie de Pt. El 

símbolo   representa la superficie del catalizador.     

 

También se conoce que tales sustancias pueden formar CO adsorbido en superficies de 

Pt. De esta forma, un catalizador para la oxidación de metanol debe ser capaz tanto de 

disociar el enlace C−H, cuya energía de enlace es 414 kJmol-1, así como facilitar la 
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reacción del residuo resultante con especies conteniendo enlaces H−O (energía de 

enlace de 464 kJmol-1) o C−O para formar finalmente CO2  [27, 49].    

La menor velocidad de la reacción de electrooxidación de metanol sobre Pt puro es 

comprensible debido a que es un buen catalizador para disociar el enlace C−H pero el 

otro tipo de ruptura (especies con −O) requerida para completar la reacción ocurre en 

diferentes regiones de potencial. La adsorción de metanol requiere varios centros 

activos vecinos sobre la superficie de Pt y, debido al hecho de que el metanol no es 

capaz de desplazar los átomos de H adsorbidos, la adsorción puede únicamente 

comenzar  a potenciales donde suficientes centros activos de Pt comiencen a estar libres 

de H, es decir cercano a 0,2 V vs. RHE para un electrodo de Pt policristalino.  El 

segundo tipo de ruptura requiere la disociación de H2O, la cual es donadora de O de la 

reacción, a potenciales mayores, en los cuales la competición entre la molécula de 

metanol y de agua es importante.  Cuando el electrodo es de Pt puro la interacción del 

agua con el catalizador  sólo es posible de modo eficiente a potenciales por encima de 

0,4-0,45 V vs. RHE.  Por tal razón no se puede iniciar la oxidación de metanol a CO2  

sobre Pt puro por debajo de 0,45V.  Sin embargo, la capa de adsorbato no presenta una 

buena reactividad debajo de al menos 0,7 V vs. RHE, es decir, a potenciales que no son 

de interés tecnológico [ 27, 41,49]. Gasteiger et al.[ 53] han sugerido que la remoción 

oxidativa del CO generado como especie intermedia conduce a una situación similar a 

la que se ha descrito para la reacción HOR en presencia de CO, es decir inhibiendo la 

actividad del electrocatalizador para la MOR. Por lo tanto es la etapa determinante de la 

velocidad de la reacción (rds) en la región de menor potencial.   No obstante, a mayores 

potenciales, cerca de 0,7 V, la adsorción de metanol se convierte en responsable de la 

rds  nuevamente y en esta región la velocidad de reacción pasa por un máximo y luego  

decae.  

Con respecto a la eliminación de CO de la superficie de Pt, tal como hemos visto 

anteriormente, es de suma importancia la presencia de especies de Pt−OH.  Se ha 

descrito que la interacción del intermedio de reacción CHxO con los radicales hidroxilo 

es responsable de la generación de ácido fórmico HCOOH [27,78,80], de acuerdo con la 

siguiente ecuación:  

Pt−OH  +    Pt−COHads   →  2 Pt     +  HCOOH (1.71)                                                                           
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También se ha planteado que la etapa determinante de la rds de la MOR es la ruptura 

del primer H del grupo metilo, expresada mediante la reacción:  

Pt− CH3OHads  → Pt−CH2OHads  +  H+    +    e− (1.72)                                                                           

 

Uno de los factores que inciden en la complejidad de las reacciones de adsorción y de 

oxidación de metanol  es la fuerte dependencia de la MOR con respecto a la estructura 

de Pt expuesta. Muchos estudios realizados por voltamperometría cíclica y corroborados 

mediante FTIR han demostrado la  sensibilidad de la reacción a la estructura de la 

superficie cristalográfica  [51,73, 76,83]. Experimentos realizados con Pt en contacto 

con metanol a 0,05 V, potencial en que la adsorción de metanol no es significativa, 

demostraron que de las tres superficies, solamente Pt(100) presentó una curva bien 

definida para la adsorción disociativa de metanol.  Este proceso se observó como un 

pico bien definido a 0,35 V, que se sobrepone sobre el de la corriente de desorción de H. 

El proceso de adsorción causa el bloqueo de la superficie del electrodo en Pt (100) y 

además casi no se observa ninguna actividad  de oxidación  hasta cerca de 0,72 V vs. 

RHE  [27, 80].  En contraste con este comportamiento, en el caso de  Pt(111) no se 

observa ninguna indicación de adsorción disociativa o bloqueo superficial.  En el caso 

de Pt(110), se observa una menor corriente  en la región de adsorción de H, lo cual 

indica un boqueo parcial al inicio del barrido de potencial.  En el rango de potencial 

entre  0,45 y 0,65 V, se observa que el Pt (111) presenta la mayor corriente de 

oxidación, seguido por Pt(110) y Pt(100).   Adicionalmente, se ha debatido ampliamente 

la influencia del electrolito soporte (aniones presentes) sobre la velocidad de la reacción 

de MOR.  En particular, algunos aniones pueden actuar como barrera para la adsorción 

de metanol.  Los dos electrolitos usados más comúnmente, HClO4 y H2SO4 han sido 

objeto de estudio, destacándose que los iones perclorato no se adsorben específicamente 

sobre Pt, mientras que la adsorción de aniones sulfato ha sido bien establecida mediante 

análisis FTIR.  El sulfato se adsorbe más fuertemente sobre Pt(111) que sobre Pt(100). 

Se detecta esta adsorción sobre Pt(111) en H2SO4 0,5 M a potenciales entre 0,35 y 0,5 V 

vs. RHE, lo cual es indicativo de que los aniones sulfato impiden parcialmente la MOR 

para la deshidrogenación y posterior transferencia electrónica[27,64, 78, 80].  
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1.5.2.2. Oxidación de metanol sobre electrocatalizadores de PtRu 

Se han propuesto diversos catalizadores binarios y ternarios basados en Pt para la 

oxidación de metanol en las últimas décadas[61, 62, 65,81-83].  El metal promotor debe 

cumplir con el requisito de formar especies que contengan oxígeno a bajos potenciales 

sobre la superficie con el objetivo de incrementar la actividad catalítica del Pt hacia la 

oxidación de metanol.   En vista de que muchos de los metales con capacidad de 

adsorber oxígeno, tales como Sn, Bi, Mo, Re y Ru,  también  pueden producir efectos 

negativos como inhibir la adsorción de metanol o no resultan suficientemente estables 

para su uso a tiempos prolongados, como es requerido en las celdas de combustible, los 

resultados más prometedores los presenta la combinación de PtRu [27,63,65,76, 82,84].   

Con respecto al Ru puro se ha demostrado mediante estudios electroquímicos que la 

adsorción y electrooxidación de metanol sobre electrodos policristalinos de Ru es 

prácticamente nula a temperatura ambiente (25 ºC) en el intervalo de potencial de 

interés de las celdas de tipo PEFCs, aunque se observa una mejora en la actividad a 

temperaturas mayores de 60 ºC [27]. Se ha referenciado ampliamente en la literatura 

una mejora producida por la adición de Ru sobre superficies de Pt en la electrooxidación 

de metanol, enfatizándose en el mecanismo bifuncional, que sugiere un efecto sinérgico 

en la actividad producido por ambos metales, el Pt en adsorber y disociar al metanol y el 

Ru en lograr la oxidación de los residuos adsorbidos, en particular el CO y  −CHO [27, 

47,49].   La etapa más importante sobre Ru es la disociación del H2O para formar  

especies hidroxiladas de Ru, de manera similar  a lo que ocurre sobre Pt, lo que puede 

representarse, según la ecuación: 

 

Ru  +  H2O → Ru−OHads  +   H+
     +  e−             (1.73)                                                                           

 

Posteriormente el COads  sobre Pt  reacciona con las especies de Ru hidroxiladas para 

producir CO2 , como se ha presentado en la ecuación (1.67).   

Muchas investigaciones enfatizan que el efecto catalítico de PtRu depende del método 

de preparación, entre los que destacan: electrodeposición [85], deposición en fase vapor, 

adsorción de Ru sobre superficies de Pt cristalinas, Pt(hkl), deposición espontánea 

[56,58,64], deposición forzada [86] y microemulsión [87], entre otras. La mejora 

depende en gran medida del potencial de electrodo y de la relación de composición 

superficial Ru:Pt  [53,80,88].   
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En lo que respecta a la composición de PtRu óptima para la electrooxidación de 

metanol, no existe un consenso, lo cual puede entenderse tomando en cuenta la 

complejidad del proceso, puesto que si bien los átomos de Ru presentan actividad para 

la adsorción/oxidación del CO generado como intermedio de la reacción, la 

electrooxidación de metanol es prácticamente nula sobre este metal  a bajas 

temperaturas. Adicionalmente,  la adsorción de metanol requiere de varios átomos de Pt, 

de 3 a 4,  tomando en cuenta la disposición horizontal que adopta la molécula de CO 

sobre la superficie.  De aquí que el efecto de bloqueo originado por Ru en la superficie 

implica lograr una composición límite en la fracción de Ru requerida para mejorar la 

reacción en el ánodo.   Investigaciones conducidas por Gasteiger et al. [88] puntualizan 

que el contenido óptimo de Ru en la superficie varía con la temperatura de la MOR, 

incrementando de un 10 at%  a 25 ºC hasta un valor cercano a 30 at% a 60 ºC.  

Proponen  que la actividad de Ru hacia la adsorción disociativa de metanol está 

fuertemente influida por la temperatura a un potencial de 0,4 V vs. RHE.   Encontraron 

que para composiciones de 33 a 46 % de Ru, la energía de activación fue de 60 kJmol-1, 

lo cual refleja la activación de la adsorción disociativa de metanol, mientras a 10 % es 

de 30 kJmol-1, indicando la hipótesis de que la migración de los residuos de  COads es la 

etapa determinante de la velocidad a temperaturas altas.  La oxidación de metanol sobre 

PtRu electrodepositado  sobre carbón vítreo fue investigada por Sieben et al. [85], en el 

rango de composición  de 0 a 20% en Ru en soluciones de metanol entre 0,1 y 2 M y 

temperaturas entre 23 y 50 ºC,  encontrando que las pendientes de Tafel dependían de la 

composición de Ru, variando entre 120 y 140 mV/dec en las aleaciones, mientras que 

con Pt estuvieron en el rango de 100 a 120 mV/dec.  La energía de activación calculada 

a partir de curvas de Arrhenius mostraron el valor más bajo de 30 kJmol-1 en las 

aleaciones de PtRu, mientras que para Pt calcularon un valor más alto de 

aproximadamente 58,8 kJmol-1, destacando con ello la importante contribución de Ru 

sobre Pt en la activación de la MOR.  Las investigaciones de Aricó et al. [84], 

analizando la MOR sobre catalizadores nanoparticulados de PtRu no soportados, 

encontraron que  a bajos sobrepotenciales anódicos y altas temperaturas, se observa un 

incremento en la actividad específica con el aumento de la composición de Ru, siendo 

máxima en los electrocatalizadores preparados con 50 % de Ru.    

Los resultados concernientes al efecto de la composición de Ru en catalizadores de 

PtRu, demuestran una amplia disparidad que  también ha sido explicada en función del 

tipo de especies de Ru presentes en la superficie [55, 75,89].  En tal sentido, se sabe que 
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el Ru puede aparecer en forma metálica, óxido de rutenio (RuO2) u óxido hidratado de 

rutenio (RuOxHy).  También es posible que las diferentes especies de Ru puedan estar 

implicadas en el efecto promocional para la oxidación de metanol y de los residuos de 

CO intermedios de la MOR [75]. 

Los trabajos realizados hasta el momento con PtRu ponen de relieve la importancia de 

investigar nuevas formas de preparación de estos catalizadores que permitan optimizar 

el contenido de PtRu, además de otras características, con el objetivo de mejorar la 

actividad catalítica para la reacción de oxidación de metanol con aplicaciones a 

DMFCs.  

 

1.6. Electrocatalizadores basados en Pt para PEFCs y DMFCs 
 

1.6.1. Soportes de carbono usados en la preparación de catalizadores  

basados en Platino  

 

Diferentes  formas alotrópicas de carbono se han sido utilizado como sustratos para 

sintetizar catalizadores basados en Pt mediante diversos métodos entre los que destacan: 

la reducción especies de Pt (IV) y Ru (III) o a partir de complejos de carbonilo en 

etilenglicol o soluciones de formiato [69,71], utilizando también en algunos casos el 

método de microemulsiones en aceite-de agua [87], la radiación de microondas [90] o el 

intercambio galvánico [91-95]. Sin embargo, los negros de carbón y los carbones 

activos han sido los soportes más utilizados para pilas de combustible de baja 

temperatura debido a sus características únicas de gran área superficial, conductividad 

eléctrica, la porosidad, la estabilidad y el bajo coste [59,68,87, 96-99]. La morfología y 

distribución  de tamaño de las partículas de los negros de carbón depende de la materia 

prima y del proceso de descomposición térmica. Los  carbones Vulcan XC-72 y XC-

72R [100], son negros de carbón obtenidos a partir de la pirólisis de las fracciones de 

gas natural o petróleo, que  pueden considerarse formas amorfas de carbón grafítico con 

forma esférica de aproximadamente 50 nm de diámetro que pueden formar agregados en 

esférulas de alrededor 250 nm de tamaño [99,101]. El Vulcan XC-72R tiene un área 

superficial de 218 m2g-1, un volumen de poro de 0,41 cm3g-1, un volumen de mesoporos 

de 0,37 cm3g-1, un volumen de microporos de 0,036 cm3g-1 y una área de microporo de 

65,2 m2g-1 [62,99,102]. 
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Se ha observado que los negros de carbón tienen un gran número de defectos 

estructurales que afectan a su reproducibilidad como sustratos [62,96,103-104].  Por 

esta razón, estos carbonos deben ser normalmente funcionalizados por medio de 

tratamientos de oxidación superficial para crear grupos orgánicos oxigenados que 

pueden servir como puntos de nucleación para los precursores metálicos. Los grupos 

oxigenados ayudan a disminuir la hidrofobicidad de carbono, favoreciendo de este 

modo la accesibilidad de los precursores metálicos acuosos, mientras que los grupos 

menos ácidos aumentan la interacción entre el precursor de metal y el soporte de 

carbono, evitando así la tendencia a la sinterización del metal en el carbón. [96, 105].  

La funcionalización de la superficie de los carbones puede realizarse por diversas 

formas, entre ellas,  el tratamiento con ácidos fuertes oxidantes tales como nítrico, 

sulfúrico, fosfórico, sulfónico y sus mezclas, o por medio de hidróxido de sodio, 

amoníaco y peróxido de hidrógeno [98, 101,105-109]. Los gases tales como oxígeno o 

de mezclas de oxígeno con nitrógeno, oxidación térmica [100, 104,106], y la oxidación 

electroquímica mediante pulsos de corriente o potencial, a potencial constante o 

ciclados de potencial, también se han aplicado [108,110-113].  Generalmente se ha 

confirmado el efecto positivo de la introducción de compuestos oxigenados 

superficiales, debido a la formación consecutiva de grupos hidroxilo, carbonilo y 

carboxilo por medio de oxidaciones sucesivas [109]. 

Por otro lado, los grupos hidroquinona C6H4(OH)2 (HQ) presentes en los carbones, que 

pueden ser oxidados a grupos quinona C6H4O2 (Q), puede mejorar las propiedades 

electrocatalíticas y la estabilidad de los catalizadores en las condiciones de operación de 

las pilas de combustible [62,99,106, 111-116]. 

Sin embargo, las condiciones oxidantes extremas como la elevada temperatura, 

humedad y  bajos pH pueden afectar negativamente el rendimiento y la durabilidad de 

los ánodos PEM porque el carbono puede ser oxidado a CO y CO2[62].   

En lo mejor de nuestro conocimiento, poca atención se ha dedicado a estudiar el efecto 

de la generación de grupos funcionales de oxígeno en la deposición de cobre sobre 

soportes de carbono. Li et al. ha reportan el aumento de los núcleos de Cu en el proceso 

de electrodeposición Cu al aumentar la cantidad de grupos carbonilo en fibras de 

carbono mediante el incremento de la temperatura en los tratamientos  térmicos [108]. 

Por tal  razón, se incluyó en esta tesis el estudio en profundidad  de la oxidación por 
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vías electroquímicas del carbón Vulcan XC72R  previo a la síntesis de los catalizadores 

core –shell de Pt(Cu)/C y PtRu(Cu)/C .  

 

1.7. Estado del arte sobre catalizadores polimetálicos basados en Pt  con 
estructura core-shell.  

 

La comercialización de las pilas de combustible se enfrenta a diversos retos que deberán 

ser afrontados con base a la investigación científica.  El alto coste del Pt y su escasez en 

la tierra ponen en evidencia la necesidad de investigar métodos de síntesis que 

conduzcan a la obtención de catalizadores con  propiedades óptimas de tamaño y 

distribución de las partículas así como también el uso de soportes que contribuyan a  su 

dispersión homogénea.  Un paso más en la economía de Pt ha sido la reducción de su 

contenido mediante la síntesis de nanopartículas core-shell en las que el Pt está en la 

superficie de un núcleo de metal de sacrificio. En este sentido, Shao et al. [117] han 

sintetizado nanopartículas core-shell de Pd (Co) cubiertas por una monocapa de Pt. En 

este caso, una envoltura (shell) de Pd cubre un núcleo Co después de un intercambio 

galvánico entre la superficie de las nanopartículas de Co y los iones de Pd2+ en solución 

y, después, se deposita una monocapa de Pt por intercambio galvánico con una 

monocapa de Cu depositada previamente a bajo potencial sobre esta estructura core-

shell.  De esta forma, el metal de sacrificio del núcleo queda protegido por  la capa 

exterior de metal noble, evitando así su disolución en el electrolito. Por otro lado, la 

técnica ha sido utilizada por el grupo de Tegou y colaboradores [ 91] sobre sustratos de 

carbono vítreo (GC) para la  electrodeposición de cobre en la síntesis de  depósitos de  

Pt−Au y Pt−Cu  por intercambio galvánico, obteniendo partículas con tamaños de unos  

pocos cientos de nanómetros, que mostraron las típicas características superficiales 

electroquímicas de Pt y Au para su utilización en la reacción de reducción de oxígeno 

(ORR). Este procedimiento fue ampliado por Papadimitriou et al. [92]  para obtener 

recubrimientos de Pt y Au sobre depósitos de  Cu, Fe, Co y Ni soportados sobre 

sustratos de GC que se aplicaron para la (HOR), con resultados satisfactorios. El 

intercambio galvánico también fue utilizado por Mohl y colaboradores  para preparar 

nanotubos bimetálicos de  CuPd y CuPt partiendo de nanotubos monocristalinos de 

cobre [7, 93] y en la síntesis de varillas nanoporosas de Au, Pt y Pd partiendo de 

nanovarillas de Ni como una plantilla de sacrificio, para aplicaciones catalíticas. Estas 
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estructuras nanoporosas proporcionan una nueva forma de catalizadores no-soportados 

que contrastan con los soportados que se usan normalmente, pudiendo sintetizarse en 

tamaños uniformes y separados de la mezcla de reacción sin agregación de las partículas 

[ 94].  Aparte de una cobertura completa de la plantilla (template) de sacrificio, se han 

comprobado cambios significativos en las propiedades estructurales del catalizador, 

principalmente  interacciones metálicas  entre el metal no-noble y el noble, lo que 

conlleva a  estrés superficial  y cambios en las propiedades electrónicas de la monocapa 

de metal  noble , y en términos generales a la mejora de las propiedades catalíticas con 

respecto a las nanopartículas del metal puro, como se ha demostrado en diversas 

investigaciones  [59,66,67, 91-94 , 117]. 

 

1.7.1. Preparación de estructuras core-shell de PtRu(Nu)/C mediante 

electrodeposición de un núcleo, intercambio galvánico y deposición 

espontánea.   

 

Esta investigación doctoral ha trabajado en la síntesis de electrocatalizadores con 

estructura core-shell del tipo PtRu(Nu)/C, en un proceso de tres etapas, mediante la 

deposición potenciostática de un núcleo de metal no noble, que representamos como      

(Nu), experimentando con el Cu y Ni, el cual es intercambiado total o parcialmente por 

Pt usando intercambio galvánico, técnica conocida también como transmetalación 

redox, y posteriormente  la  deposición de especies de Ru. 

De acuerdo con la serie electromotriz, el Cu metálico puede ser intercambiado 

galvánicamente por Pt  [91,92,118-120], de acuerdo con la siguiente reacción:  

2 Cu/C  +  PtCl6 
2- → 2 Cu2+  +  6 Cl-   +  Pt(Cu)/C    ( E0=  0, 404 vs. RHE )                                 (1.74)                                                                           

 

En esta reacción existe una marcada diferencia entre el potencial estándar (E0) del par  

PtCl6 
2- /Pt (+0,744 V vs. RHE)  y la del par Cu2+ /Cu (0,34 V vs. RHE) de 0,404 V.   

De forma similar pueden obtenerse depósitos de Pt sobre Ni, de acuerdo con la reacción 

de intercambio galvánico que sigue:  

2 Ni/C  +  PtCl6 
2- →  Ni2+  +  6 Cl-   +  Pt(Ni)/C   ( E0=  1, 001 V vs. RHE )                 (1.75)                                                                           
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La diferencia entre el valor del potencial estándar (E0) de PtCl6 
2- /Pt (+0,744 V vs. 

RHE) y  Ni2+ /Ni (-0,257 V vs. RHE) es de 1,001 V. Por tanto es  adecuada para la 

reacción de desplazamiento por ser termodinámica y cinéticamente favorable. De esta 

forma se pueden obtener nanopartículas de Pt(Cu)/C  o de  Pt(Ni)/C  a partir de un 

núcleo nanoparticulado del metal no noble [91,92,117, 119-120].  Una de las ventajas 

del Cu es su abundancia y bajo coste, siendo un elemento comúnmente usado para 

muchas aplicaciones industriales.  Adicionalmente, la electrodeposición de Cu sobre 

diferentes sustratos es muy conocida [120-122]. Por lo tanto, la preparación de 

catalizadores soportados sobre carbón con núcleo de Cu resulta más barata que la de 

catalizadores que contienen solamente Pt, con la posibilidad de ser aún más activos. En 

lo mejor de nuestro conocimiento, catalizadores con nanopartículas de Pt(Cu)/C y de 

Pt(Ni)/C con estructura core-shell y tamaño controlado no han sido todavía elaborados 

sobre soportes típicos de carbono, como el carbon Vulcan XC72R, utilizados para 

aplicaciones como ánodo en celdas de combustible. 

El proceso de electrodeposición de Cu está fundamentado en trabajos previos  de 

Grujicic y Pesic [U,V]  que han demostrado  el efecto positivo de utilizar pH bajos, 

electrólito soporte y baja concentración de iones Cu2+ en la producción de 

nanopartículas de Cu bien dispersadas sobre carbón vítreo (GC)  en medios sulfatados.  

Otro de los metales de aleación que se presenta prometedor en la síntesis de 

catalizadores para las reacciones de DMFC es el níquel. El mismo se ha utilizado como 

electrocatalizador para la conversión de moléculas orgánicas pequeñas en medio básico 

debido a la formación de hidróxidos de níquel. También se ha utilizado aleado al Pt para 

catalizar la reacción de reducción de oxígeno en PEFCs. Adicionalmente, presenta  las 

ventajas, al igual que el Cu, de su abundancia en la naturaleza y su relativamente bajo 

coste. Los  recubrimientos son muy utilizados en diversas aplicaciones y se conocen 

bastante bien  los aspectos electroquímicos para su electrodeposición en diferentes 

sustratos, siendo  muy completos los estudios sobre los mecanismos de nucleación de 

níquel realizados sobre carbón vítreo en diferentes electrolitos y condiciones [123-124].  

Tegou et al. [105], prepararon catalizadores mixtos con PtAu por intercambio galvánico 

parcial de capas de níquel que depositaron en sustratos de carbón vítreo. Este proceso 

implicó la sustitución espontánea de átomos de Ni por Pt y Au por inmersión en 

soluciones de ácido cloroplatínico y cloroáurico mixtos equimolares. 
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La caracterización de los depósitos de PtAu(Ni) / GC, realizada por SEM / EDS, XRD, 

AES y técnicas electroquímicas  demostró que tanto Pt como Au coexisten en el shell 

con mínimas cantidades de Ni en el núcleo mostrando que la superficie presenta una 

shell con las características electroquímicas típicas de la superficie de Pt y Au. 

Estudiaron además la reacción de oxidación de borohidruro en medio básico por 

voltamperometría de RDE, demostrando que a sobrepotenciales bajos los catalizadores 

presentaron actividad catalítica similar al platino puro. Mohl et al. [94] han preparado 

nanovarillas porosas  de Au, Pt, Pd respectivamente, producidas por la exposición de 

nanovarillas de Ni a soluciones acuosas de sales de los  metal correspondientes. Se 

demostró que éstas eran estables en condiciones ambientales y presentaron alta 

superficie específica. Utilizadas para la reacción de hidrogenación de etileno mostraron 

actividad comparable a la de nanopartículas de Pt o Pd soportadas.  Tarruz et al. [ 126 ] 

evaluaron materiales bimetálicos de Ni-Co electrodepositados sobre sustratos de 

Si/Ti/Ni para la oxidación de metanol en medios alcalinos. La preparación 

potenciostática de la muestras de CoNi se realizó seleccionando las condiciones 

adecuadas para lograr la relación de Co:Ni deseada. Posteriormente depositaron Pt sobre 

los depósitos de CoNi que fueron evaluados en la reacción de oxidación de metanol en 

medio alcalino, concluyendo  que este material favorece la oxidación de MeOH pero no 

impide el daño producido por la alta concentración de NaOH.  Zhao et al. [ 82 ] han 

desarrollado un método electroquímico de tres etapas para depositar estructuras (3D) de 

platino-rutenio (PtRu) y platino-rutenio-níquel PtRuNi en nanotubos de carbono de 

pared múltiple (MWCNTs). La estructura y composición elemental de los catalizadores 

fue caracterizada mediante microscopía electrónica de transmisión (TEM), EDX  y 

XRD y espectrometría de emisión atómica con plasma acoplado inductivamente (ICP-

AES). De los datos obtenidos mediante XPS se dedujo la presencia de Pt(O), Ru(O), 

Ni(O), Ni(OH)2, NiOOH, RuO2 y NiO. En comparación con el Pt/ MWCNTs, 

observaron una mejoría en la actividad de electrodos de PtNi/MWCNTs y 

PtRu/MWCNTs y una apreciable mejor resistencia al envenenamiento por CO se 

observó para el electrodo PtRuNi/MWCNTs.  

A la luz de la revisión bibliográfica, hemos percibido la carencia de estudios sobre la 

electrodeposición de Ni en carbón Vulcan y nuevas formas de carbón utilizadas en 

aplicaciones para celdas de combustible, lo cual justifica nuestro interés en  investigar la 

posible aplicación de electrodepósitos nanoparticulados de Ni como núcleo de 

estructuras core-shell de Pt y PtRu para su uso en PEMFCs y  DMFCs. 
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2. OBJETIVOS 

 
Los objetivos fundamentales de esta tesis doctoral están enfocados a la síntesis y 

caracterización electroquímica, estructural y morfológica de catalizadores polimetálicos 

basados en platino con estructura núcleo-corteza (core-shell) que pudieran ser utilizados 

en celdas de combustible de electrolito polimérico, de tipo PEMFC y DMFC, actuando 

como material anódico, en las reacciones de la celda. El estudio experimental se centra 

en la utilización de núcleos de metales no nobles, electrodepositados 

potenciostáticamente sobre carbón Vulcan XC72R,  haciendo un estudio exhaustivo con 

un núcleo de Cu y otro estudio inicial con núcleo de Ni. Se pretende conseguir la 

estructura núcleo-corteza por substitución parcial o total de los átomos del núcleo 

metálico por átomos de Pt, utilizando la técnica de intercambio galvánico 

(transmetalación redox) y posteriormente la modificación de la estructura de la 

envoltura de Pt mediante la incorporación de especies de Ru por deposición espontánea. 

Teniendo como objetivo final encontrar las mejores condiciones de síntesis que 

permitieran preparar electrocatalizadores disminuyendo el contenido de Pt para 

disminuir su coste, pero manteniendo propiedades capaces de usarlos de manera 

eficiente en las reacciones de oxidación de CO y de metanol, se plantearon los objetivos 

específicos que se detallan a continuación: 

• Identificación de las variables que inciden en el proceso de síntesis de los 

catalizadores Pt(Cu) y Pt−Ru(Cu) soportados sobre carbón Vulcan XC72R que 

permitan usarlos como estructura core-shell: potencial de deposición del Cu, la 

carga de Cu, el tiempo de reacción de intercambio galvánico con Pt, el tiempo de 

deposición espontánea de las especies de Ru y las condiciones hidrodinámicas 

de dichas deposiciones.  

• Evaluación electroquímica de la influencia de estas variables sobre la actividad 

de los electrocatalizadores, haciendo uso de técnicas como cronoamperometría y 

voltamperometría cíclica con electrodo de disco rotatorio, en particular para las 

reacciones de oxidación de monóxido de carbono y de metanol.  

• Evaluación del efecto de diferentes tratamientos de oxidación electroquímica del 

carbón Vulcan XC72R previo a la síntesis de los catalizadores core-shell de 
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Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C mediante técnicas electroquímicas y caracterizando 

muestras relevantes mediante XPS del soporte de carbón, TEM-EDX, HRTEM 

y FFT.  

• Caracterización morfológica y estructural de los catalizadores de Pt(Cu)/C y 

Pt−Ru(Cu)/C, en particular de los que conduzcan a las mejores prestaciones para 

las reacciones de oxidación de CO y metanol en medio 0,5 M H2SO4, una vez 

realizados los ensayos de optimización de la síntesis. Esta caracterización se 

efectuará mediante TEM, EDX, HRTEM y FFT.  

• Síntesis de catalizadores de Pt(Ni)/C y de Pt-Ru(Ni)/C por intercambio 

galvánico del Ni con el Pt y posterior deposición espontánea de especies de Ru. 

Estudio inicial comparativo con los electrocatalizadores de núcleo de Cu y 

análisis de la oxidación de CO y metanol en medio ácido en los 

electrocatalizadores de Pt−Ru(Ni)/C.  
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3. PARTE EXPERIMENTAL  

 

3.1. Reactivos 
 

El material soporte de los catalizadores fue carbón Vulcan XC72R adquirido en E-TEK 

con tamaño de partícula y área superficial de aproximadamente 30 nm y 250 m2 g-1, 

respectivamente [99].  Una suspensión de α-alumina y γ-alumina (Al2O3), 0,3 y 0,05 µm 

de Buehler  Micropolish II desaglomerada y un paño de fieltro de pulido Buehler PSA 

se utilizaron para el pulido de las superficies de carbón vítreo.  El H2SO4 grado analítico 

96 % en peso de Acros Organics  y HClO4  suministrado por Merck se utilizaron  para 

preparar las disoluciones  0,5 M de H2SO4 usada como electrolito soporte en los 

experimentos voltamperométricos y las de  HClO4 usada en las disoluciones. Se utilizó 

RuCl3.xH2O y  H2PtCl6, obtenidos de Merck para preparar las disoluciones de RuCl3 8,0 

mM en HClO4 0,1 M (solución de Ru(III) y 1 mM de H2PtCl6  en 0,1M de  HClO4 ( 

solución de Pt(IV) ) utilizadas en los experimentos de deposición espontánea de 

especies de Ru y de intercambio galvánico. Se utilizó CuSO4.5H2O de Panreac  para 

preparar la solución  de CuSO4 1mM en Na2SO4 0,1 M en medio H2SO4 0,5 M  para los 

experimentos de deposición de cobre.  Metanol al 99,9% de Panreac se utilizó para 

preparar la solución de 1M en metanol usada en los experimentos de oxidación de 

metanol. Todas las soluciones se prepararon con agua de alta pureza obtenida de 

Millipore Milli Q Systems (resistividad  > 18 MΩcm). Se utilizó N2, con una pureza del 

99,999% (Linde 5.0) como el gas inerte para desoxigenar las disoluciones de las celdas. 

El monóxido de carbono, CO con pureza del 99,9% (Linde 3,0) se utilizó en los ensayos 

de oxidación de CO (stripping de CO).  

Se utilizaron: Ni(SO3NH2)2 . xH2O (sulfamato de níquel (II),  cristalino); NiCl2.6H2O al 

99,95% y H3BO3, granular al 99,99% de Alfa Aesar (Johnson Matthey Company) para 

preparar las soluciones 10 mM, 5 mM y 1,0 mM de Ni(II) usadas en la deposición de 

núcleos de Ni.   
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3.2. Instrumentación electroquímica 
 

Los ensayos electroquímicos se realizaron en una celda termostatizada  cilíndrica 

convencional de tres electrodos de pared doble de vidrio  Metrohm  de 200 mL de 

capacidad.  Se utilizó como electrodo de referencia (RE) uno de plata-cloruro de plata 

de doble unión Ag | AgCl | KCl (sat), con potencial de 0,199 V a 25ºC de  Metrohm.  

Este electrodo se preparó llenando con cloruro de potasio saturado el compartimento 

interno, mientras que en el compartimento exterior del electrodo se colocó la disolución 

de trabajo correspondiente a cada experimento, estando en contacto ambas fases 

líquidas a través de un diafragma. El electrodo auxiliar  o contraelectrodo (CE) consistió 

en  una barra de platino insertada en un adaptador de polipropileno (PP) con área 

geométrica expuesta de 3,78 cm2.  La disposición de los electrodos en la celda  y el 

electrodo de disco rotatorio (RDE) con electrodo de carbon vítreo (GC) se muestran en 

la Figura 3.1.   

 

 

Fig.3.1. Disposición de los electrodos en la celda termostatizada: electrodo de trabajo (W) 
depositado sobre un RDE, referencia (RE) y contraelectrodo (CE).   
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El electrodo de trabajo en los experimentos se preparó usando un disco de carbon vítreo 

(GC, glassy carbon) de sección de 0,071cm2 de  Metrohm.  Estos discos de GC fueron 

insertados en soportes cilíndricos de base poliéter-éter-cetona (PEEK) con un diámetro 

basal de 10 mm y disponían de un orificio en su parte posterior para su acoplamiento a 

un sistema de disco rotatorio (RDE) controlador de la velocidad de rotación (ω), 

suministrado por Echochemie Autolab. El mismo permitía la variación de ω entre 100 y 

10 000 rpm con una precisión de  ± 1 rpm. 

Los potenciales presentados en este trabajo se dan con referencia al electrodo de 

Ag/AgCl/KCl (sat) con un potencial de 0,199V a 25ºC. Todos los experimentos fueron 

realizados a temperatura constante de 25,0 ± 0,1 ºC por circulación de agua a través de 

la doble pared de la celda utilizando un termostato Julabo MP-5.  

Las mediciones electroquímicas se efectuaron con un potenciostato-galvanostato 

Ecochemie Autolab PGSTAT100, controlado mediante el software  NOVA 1.10  de 

Metrohm Autolab (Utrecht, The Netherlands), cuya imagen se muestra en la Figura 3.2 

 

 

Fig.3.2. Potenciostato - galvanostato Ecochemie Autolab PGSTAT100 y software NOVA 
1.10 utilizados en las mediciones electroquímicas.  
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3.3. Metodología utilizada para la de síntesis de los catalizadores core- 
shell de PtRu(Nu)/C  

 

3.3.1. Acondicionamiento del electrodo 

El electrodo de GC se pulió  previamente sobre un paño Buehler PSA impregnado de  

suspensión de Al2O3 de 0,3 y 0,05 µm, en forma consecutiva, hasta conseguir un brillo 

especular.  Entre cada etapa de pulido se enjuagó con agua Milli-Q contenida en un vial 

en un baño de ultrasonidos y se secó bajo una lámpara de 40 W. 

 

3.3.2. Preparación del soporte de carbón 

 

Se preparó la tinta pesando en un vial cuidadosamente 4 mg de carbón vulcan XC72R 

con  una exactitud de ± 0,01 mg utilizando una balanza analítica AG 245 Mettler-

Toledo. Se  adicionaron 4 mL de agua Milli-Q con micropipeta Witopet de Witeg para 

obtener una dispersión de concentración 1,0 mg mL-1 que se colocó en un baño de 

ultrasonidos durante  aproximadamente 45 minutos hasta su dispersión completa. 

Posteriormente, usando micropipeta se depositó un volumen de 20 µL (0,28 mg cm-2) de 

tinta en porciones de 4 µL, sobre el  electrodo de GC.  Entre una porción y Cotra de tinta 

depositada se dejó secar utilizando una lámpara de 40 W y luego se mantuvo a 

temperatura ambiente en un recipiente tapado para evitar contaminación Figura 3.3. 

 

 

Fig.3.3. Preparación del soporte de carbón Vulcan XC72R sobre el electrodo de GC y su 
acoplamiento en el RDE para su utilización como electrodo de trabajo.  
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Cada electrodo de GC cubierto con una tinta de carbón (C/GC), se acopló a un RDE 

Ecochemie Autolab para ser utilizado como el electrodo de trabajo. Para realizar una 

limpieza de la superficie, se registraron voltamperogramas cíclicos en H2SO4 0,5 M 

entre -0,2 y 0,8 V con velocidades de barrido de 100, 50 y 20 mVs -1 realizando 10, 5 y 

3 ciclos sucesivamente, utilizando un potenciostato-galvanostato Ecochemie Autolab 

PGSTAT100 con control computarizado mediante el software NOVA 1.10.  Para estas 

mediciones, el electrolito se desaireaba  previamente por burbujeo de N2 durante 30 min 

y un flujo de N2 se mantuvo sobre él durante  los ciclos de potencial. Se aplicó el mismo 

protocolo de limpieza para los diferentes electrodos antes de la oxidación del CO y de 

metanol. Tales voltamperogramas cíclicos fueron en general prácticamente 

estacionarios después del segundo barrido, confirmando la estabilidad de la preparación 

y la limpieza del electrodo. 

 

3.3.3. Electrodeposición potenciostática del núcleo de metal no noble 

 

Para realizar la electrodeposición de Cu a los diferentes potenciales ensayados entre 

 -0,2 y -0,8 V se colocaba el electrodo de C/GC acoplado a un RDE Ecochemie Autolab 

en la disolución de electrolito CuSO4 1,0 mM + H2SO4 0,01 M + Na2SO4 0,1 M, 

denominada solución de Cu (II) en  la segunda celda (Celda 2).  Se desaireaba la 

solución por burbujeo de N2 durante 30 minutos manteniendo un flujo de N2 sobre la 

misma durante la medición.   El electrodo RDE se ponía a 100 rpm en cada uno de los 

experimentos y se procedía a determinar el tiempo requerido para que al pasar una 

corriente constante se obtuviera la carga determinada.  En los experimentos realizados 

para determinar la influencia del potencial de deposición de Cu, esta carga se mantuvo 

en un valor constante de 40mC.  La eficiencia del proceso fue determinada por stripping 

de Cu en la misma solución, es decir, mediante la integración de la carga  del pico de 

disolución de Cu realizando el barrido del potencial entre  -0,2 a 0,8 V a una velocidad 

de barrido de 10 mV s-1, sin rotación del electrodo y pasando N2 por encima de la 

disolución.  A  continuación se repitió el proceso de electrodeposición de cobre en 

idénticas condiciones. Ver Figura 3.4.  
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Fig. 3.4. Imagen de las celdas, termostato, controlador de velocidad del RDE y detector de 

CO utilizados en las pruebas electroquímicas.  

 

 

3.3.4. Intercambio galvánico del metal por platino 

  

Teniendo el electrodo recubierto de Cu (o Ni según el caso), se procedía a sacarlo de la 

celda y lavarlo cuidadosamente con agua sumergiéndolo  inmediatamente en una tercera 

celda (Celda 3), donde se realizaba la deposición de nanopartículas de Pt en una  

disolución  de ácido hexacloroplatínico (1,0 mM de H2PtCl6 en 0,1 M de HClO4 ), que 

denominamos solución de Pt(IV), la cual fue previamente  desaireada pasando N2 

durante 30 minutos. Luego de introducir el electrodo en la disolución se mantenía su 

rotación a 100 rpm por un tiempo de 30 minutos para realizar la reacción de intercambio 

galvánico de Cu por Pt (transmetalación redox). Posterior a esta etapa el electrodo 

recubierto de platino, que designamos como Pt(Cu)/C, se lavó cuidadosamente en agua 

e inmediatamente se realizó la voltamperometría cíclica (CV) de caracterización  en 

H2SO4 0,5 M en la celda correspondiente (Celda 1), previamente desaireada.  El 

electrodo así preparado estuvo listo para comprobar su tolerancia al CO mediante la 

prueba de  stripping de CO.  Seguidamente se realizó otra CV de control (post-



63 
 

stripping) consistente en dos barridos de potencial a 20 mV s-1 para comprobar la 

integridad del electrodo. 

 

3.3.5. Deposición espontánea de especies de rutenio  

 

Los electrodos de Pt-Ru(Cu)/C se prepararon de manera similar, colocando el electrodo 

de Pt(Cu)/C sintetizado previamente dentro de la Celda-4, Figura 3.5,  que contenía  

disolución de Ru(III) (8,0 mM RuCl3 en 0,1 M HClO4), la cual había sido previamente 

desaireada. Manteniendo el RDE sin  rotación, se mantuvo en la disolución por 30 

minutos, dejando pasar N2 encima de  la misma.  

 

 

Fig. 3.5. Esquema general de la distribución de las celdas usadas en el procedimiento de 

preparación de los electrocatalizadores de Pt(Cu)/C y Pt-Ru(Cu)/C. La misma 

distribución se usó para preparar los de Pt(Ni)/C y PtRu(Ni)/C.  

 

En un  primer estudio publicado [113] por nosotros, se investigó la influencia del 

potencial de deposición de Cu en las propiedades de los catalizadores de Pt(Cu)/C y 

PtRu(Cu)/C seleccionando el tiempo de 30 min debido a que en experimentos 

preliminares de nuestro grupo de investigación realizados sobre catalizadores 

comerciales de Pt/C se obtuvieron grados de recubrimiento (θ) de las nanopartículas de 

Pt de valores intermedios, que fueron adecuados para la oxidación de CO [127, 128]. 

Cabe señalar que todos los electrolitos utilizados en las celdas fueron recién preparados, 

excepto la solución de Ru (III) porque, de acuerdo con la literatura consultada y nuestra 

experiencia previa, la deposición espontánea de las especies de Ru sobre Pt tenía mejor 



64 
 

comportamiento cuando se utilizan soluciones envejecidas de Ru (III) por lo menos una 

semana antes de su utilización para garantizar la formación de complejos estables de Ru 

[128,129]. Estas soluciones fueron reutilizadas al menos durante 10 experimentos y 

posteriormente se descartaban para utilizar otra. 

 

3.3.6. Estudio de la oxidación electroquímica del soporte de carbón en la 

síntesis de catalizadores de Pt(Cu)/C y PtRu(Cu)/C  

 

Otra parte de la investigación de esta tesis doctoral se enfocó en el estudio  de la 

oxidación electroquímica del soporte de carbón Vulcan XC72R previo a la deposición 

de Cu durante la síntesis de la estructura core-shell de Pt(Cu)/C y Pt-Ru(Cu)/C usando 

el mismo procedimiento de tres etapas descrito previamente.    

Después de realizar la limpieza del electrodo de carbón en la solución desaireada de 

H2SO4 0,5 M mediante voltamperometría cíclica entre -0,2 y 0,80 V a 100, 50, y 20 mV 

s-1 durante 10, 5 y 3 ciclos, respectivamente,  en la misma celda y electrolito, se 

aplicaron tres procedimientos de activación diferentes:  

(i) Oxidación potenciostática del carbono durante 100 s, 200 s, 300 s entre 1,4 y 

2,0 V (vs Ag/AgCl (sat) ;  

(ii)  10 ciclos consecutivos de 10 mV s-1 entre -0,2 V y distintos límites anódicos 

hasta 2,0 V  y  

(iii)  Oxidación potenciostática durante 300 s a diferentes potenciales de hasta 2,0 

V seguido de un barrido potenciodinámico a 10 mV s-1 hasta el límite 

catódico de 0,0 V. Después de todos estos tratamientos de activación, se 

aplicó siempre el protocolo de limpieza y se realizó la preparación de los 

catalizadores core-shell Pt (Cu) / C y Pt-Ru (Cu) /C tal como se ha señalado 

en el procedimiento general de tres etapas de síntesis. 

 

3.3.7. Optimización de la síntesis de Pt(Cu)/C y PtRu(Cu)/C  

En esta parte del estudio, los electrodos de trabajo con estructura core-shell de Pt(Cu)/C 

y Pt-Ru(Cu)/C se prepararon con un procedimiento similar al descrito previamente,  

realizando diferentes modificaciones con el fin de optimizar las condiciones 

involucradas en el proceso de síntesis.  Brevemente, el procedimiento comprendió las 
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siguientes etapas consecutivas descritas previamente de  3.3.3 a 3.3.5, como se describe 

en el esquema presentado en la Figura 3.5. Para la deposición potenciostática de 

núcleos de Cu se decidió usar un potencial constante de -0,3 V porque las propiedades 

de los electrocatalizadores fueron mejores cuando se utilizó tal potencial. La velocidad 

de rotación del RDE se mantuvo a 100 rpm en la solución de Cu (II). Posteriormente se 

determinó la eficiencia de deposición de este electrodo de Cu/C a través de la oxidación 

de Cu  en la misma solución después de barrer el potencial desde -0,2 hasta 0,8 V a 10 

mV s-1 y se procedía a recubrir el electrodo de carbón nuevamente con el cobre. 

Las modificaciones introducidas fueron:  

i) Variación en la carga de Cu electrodepositada a -0.3 V, entre 20 y 50 mC, a velocidad 

de rotación de 100 rpm del RDE en solución de Cu(II).  Los parámetros de deposición 

sucesiva de las especies de Pt y Ru se mantuvieron constantes como se indica: el 

intercambio galvánico con Pt durante 30 minutos a 100 rpm y la deposición espontánea 

de las especies de Ru durante 30 minutos sin rotación. 

 ii) Variación del tiempo de deposición en el electrolito de Pt(IV) por intercambio 

galvánico, entre 10 y 60 minutos. Los otros parámetros se mantuvieron constantes: la 

electrodeposición de Cu de 40 mC, a -0.3 V y 100 rpm y deposición espontánea de 

especies de Ru durante 30 minutos sin rotación. 

iii) Variación en el tiempo de la deposición espontánea de las especies de rutenio, entre 

10 y 60 minutos sin rotación. Los otros parámetros se mantuvieron constantes: la 

electrodeposición de Cu de 40 mC, a -0.3V y el intercambio galvánico con Pt durante 

30 minutos con rotación de 100 rpm. 

iv) Variación de la velocidad de rotación del RDE durante la deposición espontánea de 

las especies de rutenio. Los demás parámetros se mantuvieron constantes: la 

electrodeposición de Cu de 40 mC, en -0.3V; el intercambio galvánico con Pt durante 

30 minutos a 100 rpm y deposición espontánea de las especies de rutenio durante 30 

minutos. 
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3.3.8. Optimización de la síntesis de Pt(Ni)/C y PtRu(Ni)/C               

 

Se estudiaron las variables que afectan la  electrodeposición de Ni sobre soporte de   

carbon Vulcan XC72R con el objetivo de  encontrar las mejores condiciones para la 

formación  de nanopartículas de níquel que pudiesen utilizarse como posible núcleo en 

la síntesis de electrocatalizadores de estructura núcleo – corteza (core-shell) basadas en 

Pt(Ni)/C y PtRu(Ni)/C.   Las variables objeto de investigación en esta etapa fueron: el 

potencial de deposición de Ni a partir de soluciones de sulfamato de Ni(II) en medio 

levemente  ácido ( p.H =5).  En estos experimentos se estudió la deposición de Ni 

variando el potencial entre -0,70V y-1,10V manteniendo constante una carga de 40 mC.  

Posteriormente se estudió el efecto de la concentración de la solución de Ni(II)  a tres 

diferentes concentraciones: 10, 5 y 1,0 mM depositando una carga constante de níquel 

de 40 mC.  

 

Con base en los mejores resultados de potencial de deposición y concentración de Ni(II) 

y carga de Ni, se prepararon electrodos de Ni/C que fueron utilizados como núcleo para 

la síntesis de electrocatalizadores de Pt(Ni)/C  mediante intercambio galvánico. Se 

utilizó voltamperometría cíclica para identificar cualitativamente la presencia de Pt y /o 

Ni en los catalizadores preparados. 

Posteriormente se probaron los mejores  electrocatalizadores  de Pt(Ni)/C como ánodos 

en las reacciones de oxidación de CO y de metanol en medio ácido (H2SO4 0.5M), para 

su posible utilización en Celdas de Combustible del tipo DMFCs. Utilizando la técnica 

de  stripping de CO se analizaron tanto la carga como el potencial de pico de stripping 

de CO sobre estos catalizadores y mediante voltamperometría cíclíca se probaron los 

mismos en la reacción de oxidación de metanol en medio ácido. 

Finalmente se realizó una evaluación de electrocatalizadores de PtRu(Ni)/C preparados 

por deposición espontanea de especies de rutenio a partir de Pt(Ni)C en muestras que 

presentaron mejores características para la oxidación de CO.  Se analizó la oxidación de 

metanol en medio ácido en los electrocatalizadores de PtRu(Ni)/C seleccionados.  
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3.4. Técnicas de caracterización electroquímica       
 

3.4.1. Voltamperometría cíclica 

 

La voltamperometría cíclica es la técnica electroquímica fundamental más utilizada para 

la exploración inicial de un sistema electrodo-electrolito, la cual aporta como mínimo 

información cualitativa sobre las reacciones electroquímicas que tienen lugar.  Esta 

técnica tiene la capacidad de proporcionar rápidamente información considerable sobre 

la termodinámica de los procesos redox, la cinética de las reacciones heterogéneas de 

transferencia de electrones y las reacciones químicas acopladas o procesos de  adsorción 

[10]. Por ello, generalmente se usa la voltamperometría cíclica como primer 

experimento en los estudios electroanalíticos. En particular, ofrece una rápida 

localización de los potenciales redox de las especies electroactivas, y la evaluación 

conveniente del efecto del medio (electrolito)  en el proceso redox, por lo cual se utiliza 

como criterio para el diagnóstico cualitativo de los procesos que ocurren en la interfase, 

como es el caso de propiedades electrocatalíticas. 

La voltamperometría cíclica se fundamenta en aplicar un barrido de potencial al 

electrodo de trabajo tanto en el sentido directo como en el inverso, es decir realizando lo 

que se denomina barrido triangular de potencial.  Este programa de potencial se inicia 

en un valor inicial Ei hasta un valor de corte denominado Ef. En este tipo de 

perturbación, la pendiente de la variación de potencial se conoce como velocidad de 

barrido.  El barrido puede ser iniciado en cualquier sentido (anódico o catódico) y la 

técnica permite repetir este ciclo las veces que sea necesario [11, 130].  Considerando 

que el barrido se inicia en el sentido anódico, se observa que al alcanzar el valor 

adecuado de potencial para que comience la reacción de oxidación, la corriente aumenta 

notablemente hasta alcanzar un valor máximo. Dado que la especie que reacciona es 

consumida totalmente en la superficie del electrodo, la corriente de oxidación cae a  

medida que aumenta el potencial.  Una vez alcanzado el valor del potencial de corte  

anódico, el barrido de potencial es invertido y se obtiene un aumento de corriente 

catódica correspondiente a la reacción de reducción.  El ciclo finaliza en un valor de 

potencial, en este caso, coincidente con el valor de potencial inicial.  Dos valores 

importantes para el análisis del proceso de óxido-reducción son las corrientes obtenidas 

en los máximos, llamados corriente de pico anódico (Ipa) y corriente de pico catódico 
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(Ipc), respectivamente, así como también los valores de los potenciales de pico  anódico 

y catódico (Epa) y (Epc), los cuales se relacionan con propiedades termodinámicas del 

sistema [9-11]. 

En esta investigación se utilizó la voltamperometría cíclica como la herramienta más 

útil, de manera general para analizar el estado superficial de los electrocatalizadores y 

su estabilización inicial, así como para la evaluación de la actividad catalítica de los 

diferentes procesos electroquímicos (adsorción/desorción de hidrógeno monoatómico 

(Hads/des), oxidación de CO y oxidación de metanol.   Previo a cada uno de los análisis de 

caracterización electroquímica, se  comenzó con la desoxigenación de la disolución de 

trabajo (H2SO4 0,5 M), mediante el paso de nitrógeno durante 30 min. Posteriormente, 

el flujo de gas inerte se mantuvo por encima de la disolución y se efectuaron ciclos de 

potencial a diferentes velocidades de barrido de manera  consecutiva (100, 50 y 20 mV 

s-1, entre 3 y 15 ciclos), entre los límites de potencial seleccionados de -0,2 y 0,80 V 

(entre 0,0 y 1,0 V vs. RHE). Los voltamperogramas cíclicos eran prácticamente 

estacionarios a partir del segundo ciclo, indicando que el barrido de potencial efectuado 

inicialmente conseguía eliminar las impurezas electroactivas adsorbidas sobre la 

superficie del electrocatalizador a causa de su exposición ambiental o procedente de la 

disolución por cualquier tipo de contaminación de los reactivos. 

 

3.4.1.1. Cálculo del área electroquímicamente activa (ECSA)  

 

Uno de los parámetros más importantes en electrocatálisis es el área real o  área activa 

del electrodo o catalizador, que determina su actividad electrocatalítica.  El mecanismo 

electrocatalítico se basa en la transferencia de carga que se produce entre la superficie 

del electrodo y las especies que son quimisorbidas en él.  Por lo tanto, la velocidad de 

reacción estudiada, y por consiguiente  la corriente, es proporcional al área de superficie 

donde ocurren estas transferencias electrónicas.  A esta área se le conoce como “área 

electroquímicamente activa”, abreviada ECSA, por sus siglas en inglés 

(Electrochemical Surface Area). 

En esta investigación se determinó el área superficial real del electrodo de platino 

policristalino mediante la integración de la corriente de adsorción/desorción de 

hidrógeno, en el rango potencial desde E1 a E2 , en nuestro caso de -0,2 a 0,20 V (vs. 

Ag/AgClsat), equivalente a 0,0 a 0,40 V (vs. RHE), respectivamente, obtenida a partir 
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del voltamperograma cíclico en  una solución de H2SO4  0,5 M y restando la 

contribución de la doble capa, mediante la expresión: 

 M� = 
�	R 	¤ (g −	 g=S	)$�v�v�  (3.1)                                                                           

 

En donde ν =  velocidad de barrido, que fue  20 mVs-1.   

La integración de la corriente en el barrido  anódico nos da la cantidad de H desorbido y 

en el barrido catódico, la cantidad de H adsorbido.  En el caso de Pt policristalino se 

puede asumir  que la formación de una monocapa de hidrógeno adsorbida en el rango de 

potencial mencionado anteriormente corresponde a una carga total de 210 µC cm-2 , 

correspondiente a la carga de una monocapa de hidrógeno en una superficie de Pt(100) 

(1x1) [51,131 ].  De manera que, dividiendo la carga obtenida QH, por  la carga total 

(210 µC cm-2) y la carga del electrodo expresada en	(g¦§	cmt�			) se obtiene  el valor de 

ECSA  (cm�			g¦§t�) según la ecuación [101]:  

 

�ª9«	("¬�			2_t�) = 
®�			�¯�	�f°�			�	���	(¯�	�f°�			)±	��P²�	=Q	QSQ�_P^=^(²³´	�f°�			)	 (3.2)                                                                           

 

La masa en  gramos de Pt depositado en el electrodo se calculó a partir del intercambio 

galvánico, tomando en cuenta la eficiencia del proceso de deposición de Cu o Ni ( % 

efic.), la ley de Faraday, así como el contenido de Pt y metal (at%) obtenido mediante el  

análisis TEM-EDS, de donde se deducen las siguientes ecuaciones:  

 

mol de Cu = 	M��	=Q� ( �	f^S	ē	¶·¸��	�	 ) x (  
�	f^S	ē	��	�	f^S=Q	��	 )x ( % eficiencia ) (3.3) 

 

mol de Pt = mol de Cu x fest  (3.4) 

 

Donde  fest   es  un factor estequiométrico que depende  del contenido de Pt y del metal 

núcleo obtenido por análisis EDS. 

 

La Figura 3.6 muestra un voltamperograma cíclico donde se observan la región de 

picos de adsorción/desorción de H sobre Pt seleccionada para los cálculos de ECSA.  
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Fig. 3.6. Voltamperograma cíclico de Pt policristalino en solución de H2SO4 0,5 M 

mostrando en color resaltado la región de la carga de la oxidación de hidrógeno (QH), 

utilizada para los cálculos de ECSA de desorción de hidrógeno.  

 

 

3.4.1.2. Prueba de Oxidación de metanol en medio ácido 

En el caso de la reacción de oxidación de metanol (MOR), dichos procesos se evaluaron 

en la disolución ácida, una vez realizada la estabilización del electrocatalizador de 

PtRu(Cu)/C o PtRu(Ni)/C  mediante barrido de potencial entre  -0,2  y 0,50 V a 20 mV  

s-1 durante tres ciclos, de los cuales se escogió el segundo ciclo para analizar el 

comportamiento en sentido de oxidación. Debido a que dichos análisis implicaban el 

cambio de disolución de trabajo, una vez realizada la operación de acondicionamiento 

electroquímico, el electrodo era extraído de la celda, lavado cuidadosamente con agua 

ultrapura y secado cuidadosamente con papel absorbente.  Posteriormente, el electrodo 

se introducía en una segunda celda de tres electrodos donde se evaluó la actividad para 

la oxidación de metanol en 1,0 M CH3OH + 0,5 M H2SO4.  Durante una serie de 

experimentos la prueba de oxidación de metanol era la última en realizarse, luego de lo 

cual se descartaba el material catalítico para iniciar un nuevo experimento.   
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3.4.2. Stripping de monóxido de carbono 

 

La técnica de stripping de CO es un tipo especial de voltamperometría cíclica, aunque 

también puede realizarse por voltamperometría lineal, en la que la especie electroactiva 

(CO) se encuentra únicamente adsorbida sobre la superficie catalítica y está ausente en 

el seno de la disolución. En esta investigación los experimentos de stripping de CO 

comprendían las siguientes etapas de operación, realizadas una vez alcanzada la 

estabilización del electrodo de trabajo: 

i. Burbujeo de CO a través de la disolución durante un tiempo de 15 min.  

ii. Burbujeo de N2 a través de la disolución durante un tiempo de 30 min. 

iii. Adquisición del voltamperograma de stripping, entre -0,2 y 0,80 V a 20 mV s-1 

El burbujeo de gas CO se realizó bajo control potenciostático a −0,10 V,  debido a que a 

dicho potencial la superficie de Pt se encuentra recubierta de hidrógeno monoatómico    

[131,132], y por lo tanto la adsorción de CO origina el intercambio entre la especie 

adsorbida (Hads) y la que se encuentra en disolución (CO) , tal como se expresa en la 

ecuación:  

Pt−Hads    +  CO   →  Pt−CO    +   H+     +  e−  (3.5) 

 

La adsorción de CO se pudo monitorizar sobre el electrocatalizador mediante 

cronoamperometría, observando inicialmente una señal anódica, debida a la reacción de 

adsorción (1.80) que luego se estabilizaba en un valor de corriente constante del orden 

de 1,0 µA. Luego de eliminar el CO mediante el paso de N2, se efectuó el 

correspondiente voltamperograma cíclico, así como dos ciclos de potencial adicionales 

que permitían visualizar la recuperación de la actividad catalítica para la Hads/des. La 

ejecución incorrecta de la prueba de stripping de CO podría ser el resultado de un 

incompleto recubrimiento de la superficie con CO o de la remanencia del adsorbato en 

disolución pese al burbujeo de N2.  Ambos problemas eran detectados durante los 

barridos de potencial posterior al  stripping, que mostraron una total recuperación de la 

superficie al estado previo a la realización de esta prueba.  Por ello se recomienda 

realizar un control preciso del flujo de los gases y de los tiempos de burbujeo para 

asegurar que la prueba resulte exitosa. 

Por otro lado, la carga total de oxidación de CO, empleada en la determinación del área 

superficial electroquímicamente activa del electrocatalizador (ECSA), se calculó 
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mediante integración de la curva de intensidad-potencial y substrayendo la fracción 

correspondiente a la actividad de la doble capa electroquímica, tal y como se muestra en 

la Figura 3.7. 

 

 

Fig. 3.7. Voltamperograma de stripping de CO en electrocatalizador de Pt(Cu)/C en 

solución de 0,5 M H2SO4 obtenido a 20 mVs-1 , que muestra en color resaltado la carga de 

la oxidación de CO (QOCO), utilizada para los cálculos de ECSA.  

 

3.4.3. Cronoamperometría 

 

La cronoamperometría consiste en  la aplicación de una corriente eléctrica a un sistema 

manteniendo un potencial controlado fijo y midiendo la respuesta de corriente durante 

un tiempo suficiente para que haya una reducción completa o una oxidación del 

compuesto objeto de estudio [10, 11,130]. 

Esta técnica fue utilizada en la  deposición de los núcleos de la estructura core- shell, la 

cual se realizó mediante cronoamperometría a un potencial fijado y se observó la 

variación de corriente a través del tiempo hasta alcanzar una carga de deposición 

definida previamente en los ensayos.  

También se aplicó cronoamperometría a un potencial constante  de -0,10 V durante la 

adsorción de CO en la superficie de los catalizadores de Pt(Nu)/C y PtRu(Nu)/C ( donde 

Nu= Cu o Ni) para luego probar su capacidad de oxidación mediante la prueba de 

stripping de CO, tal como se explicó previamente.  En los experimentos de 

modificación oxidativa del soporte de carbon Vulcan XC72R también se utilizó 

cronoamperometría para oxidar la superficie aplicando diferentes potenciales y tiempos.   
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3.5. Metodología utilizada para la caracterización estructural 
 

3.5.1. Fundamentos de la Microscopía Electrónica de Transmisión (TEM) 

y del análisis por Espectroscopía de Dispersión de Energía (EDS) 

 

El microscopio electrónico de transmisión (TEM: Transmission Electron Microscope) 

es un instrumento que aprovecha los fenómenos físico-atómicos que se producen 

cuando un haz de electrones emitidos por un filamento de W o LaB6 suficientemente 

acelerado colisiona con una muestra delgada convenientemente preparada.  El haz de 

electrones tiene densidad de corriente uniforme, cuya energía se encuentra dentro del 

intervalo de 100 a 200 keV.  Cuando los electrones colisionan con la muestra, en 

función de su grosor y del tipo de átomos que la forman, parte de ellos son dispersados 

selectivamente, es decir, hay una gradación entre los electrones que la atraviesan 

directamente y los que son totalmente desviados. Después de pasar a través de la 

muestra los electrones son recogidos y focalizados por la lente objetivo dentro de una 

imagen intermedia ampliada. La imagen se puede ampliar aún más gracias a las lentes 

proyectoras, las cuales controlan la amplificación de la imagen en la pantalla 

fluorescente.  La imagen final se proyecta sobre una pantalla fluorescente, una película 

fotográfica  o una cámara digital [133].  Esta imagen final puede tener miles de 

aumentos con una definición inalcanzable para cualquier otro instrumento.  Un 

microscopio electrónico de transmisión tiene un poder de resolución de 0,2 nm a 200 

kV.   Es posible analizar la señal de los electrones incidentes, los electrones dispersados 

y los electrones difractados, permitiendo trabajar con diversas técnicas y obtener 

información en imagen y/o análisis elemental. En modo STEM (Scanning Transmission 

Electron Microscope)  se puede obtener la composición, tamaño de partícula y 

morfología con resolución de 1 nm.  La técnica STEM acompañada del detector de 

Dispersión de Energía de Rayos X (EDX: Energy-Dispersive X-ray) permite obtener el 

microanálisis EDX, en el cual el área puede ser hasta de 1 nm2, con resolución 

energética de mayor a 136 eV permite la determinación de elementos con números 

atómicos superiores a 4 [134].  

En la Figura 3.8 se presenta un esquema  general de un microscopio TEM y sus partes 

[135]. 
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Fig. 3.8. Esquema general de un microscopio electrónico de transmisión TEM. 

 

Las partes principales de un microscopio electrónico de transmisión son: 

� Cañón de electrones, el cual emite los electrones que chocan o atraviesan el 

espécimen o muestra creando una imagen aumentada. 

� Lentes magnéticas, que sirven para crear campos que dirigen y enfocan el haz 

de electrones. 

� Sistema de vacío, parte muy importante del microscopio electrónico, debido a 

que los electrones pueden ser desviados por las moléculas de aire, se debe hacer 

un vacío casi total en el interior de un microscopio de estas características. El 

TEM debe operar a presiones típicamente del orden de 10-4 a 10-8 Pa. 

� Placa fotográfica o pantalla fluorescente, que se coloca detrás del objeto a 

visualizar para registrar la imagen aumentada. 

� Sistema de registro que muestra la imagen que producen los electrones, 

generalmente un ordenador. 

La imagen del TEM  ofrece información sobre la estructura de la muestra, tanto si ésta 

es amorfa o cristalina.  Además, si la muestra es cristalina, es decir, hay una estructura 

de planos periódica, puede ocurrir que varias familias de esos planos cumplan la ley  de 

Bragg y difracten de forma coherente la onda electrónica incidente. Esto da lugar a un 

diagrama de difracción, que es una imagen de distintos puntos ordenados respecto a un 
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punto  central (electrones transmitidos no desviados) que nos aportan información sobre 

la orientación y estructura de los cristales presentes.  El microscopio electrónico lleva 

incorporado un sistema de microanálisis por Espectroscopía de Dispersión de Energía, 

(EDS: Energy-Dispersive Spectroscopy).  

El análisis EDS se fundamenta en que al colisionar un haz de electrones con los 

electrones de las capas más internas de los átomos de la muestra, saca un electrón de su 

sitio, creando una vacante; ésta es ocupada por un electrón de las capas más externas. 

La transición de la capa externa a una interna genera radiación X.  Sí la transición se 

produce en las capas cercanas a la interna se llama radiación de tipo K y sus 

correspondientes subdivisiones de acuerdo a los subniveles de energía. Sí la transición 

ocurre desde las capas más externas hasta la capa interna, se llama transición L, M, N, 

etc. y tienen las mismas subdivisiones de K. Para que se originen todas estas 

transiciones, los átomos deben tener electrones suficientes para producir todas las capas 

necesarias de electrones. 

El análisis EDS es un procedimiento estándar para identificar y cuantificar la 

composición elemental de áreas de muestra con tamaños tan pequeños como algunos 

micrómetros cúbicos.  El detector de rayos X de dispersión de energías recoge un único 

espectro emitido por todos los elementos de la muestra a la vez; pero genera un impulso 

eléctrico para cada fotón de rayos X incidente, cuya altura es equivalente a la energía 

del fotón. Cada impulso eléctrico generado es separado y almacenado de acuerdo con su 

valor mediante un analizador multicanal de alturas de impulsos.  Generalmente se 

realizan análisis cualitativos de los constituyentes mayoritarios de las áreas de interés de 

la  muestra (1 mm2). Sin embargo, es posible hacer análisis cuantitativos de muestras 

pulidas, comparando la intensidad de los rayos X obtenida con la intensidad producida 

por una muestra patrón de composición conocida, con una precisión de ± 2%, con 

límites de detección de 100 ppm aproximadamente en análisis rutinarios. 

3.5.1.1. Procedimiento utilizado en el análisis microscópico mediante 

TEM, EDS, HRTEM  y FFT.  

Se utilizó microscopía electrónica de transmisión, TEM, para obtener las imágenes de 

muestras seleccionadas de los electrocatalizadores en diversas etapas de esta 

investigación doctoral.  Tales imágenes se obtuvieron por medio de un microscopio 
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electrónico de transmisión Hitachi H-800 MT, que también permitió realizar los 

microanálisis, puesto que  el microscopio lleva integrado un sistema de microanálisis 

EDS modelo Inca Energy 250 EDS System LK-IE250 de Oxford, con un detector de 

silicio para elementos ligeros y resolución de 138 eV.  Una imagen del microscopio 

electrónico de transmisión utilizado en los Centros Científicos y Tecnológicos (CCiT) 

de la Universidad de Barcelona para realizar los análisis de esta investigación  se 

muestra en la Figura 3.9. 

 

 

Fig. 3.9.  Preparación de la muestra para análisis TEM . La imagen superior  izquierda 
muestra la preparación de la muestra en la rejilla de holley carbon, la parte inferior  la 
colocación del porta muestra y del lado derecho se presenta una imagen del microscopio 
electrónico de Transmisión, TEM, utilizado en el análisis de los electrocatalizadores.  

 

La distribución de tamaño, dispersión de nanopartículas, y las fases cristalográficas se 

determinaron por medio de microscopía electrónica de transmisión de alta resolución 

(HRTEM) utilizando un JEOL JEM 200 kV 2.100 F, que también permitió la obtención 

de la difracción de electrones correspondiente.  Las muestras se prepararon colocando 

una gota de una suspensión obtenida por dispersión ultrasónica del electrocatalizador en 

3 ml de n-hexano durante 10 min, a través de una rejilla de holley-carbon Ni (de tal 

manera que no hubiese una contribución adicional, tomando en cuenta que los 

catalizadores contenían Cu).  Luego se  evaporó el disolvente hasta secado total bajo 

iluminación con una lámpara de 40 W durante 5 min. Las imágenes de TEM y HRTEM 
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se registraron con una cámara Gatan MultiScan 794 CCD (dispositivo de carga 

acoplada).  El software Gatan Digital Micrografía 3.7.0 se utilizó para el tratamiento 

digital de imágenes y análisis de las áreas de interés seleccionadas por FFT. Los datos 

cristalográficos obtenidos de difracción de electrones y por Transformada Rápida de 

Fourier (FFT: Fast Fourier Transform)  se contrastaron con la base de datos MinCryst   

[ 136 ].    

 

3.5.2. Espectroscopía fotoelectrónica de rayos X (XPS) 

 

La Espectroscopía Fotoelectrónica de rayos X, abreviada XPS (X-ray Photoelectron 

Spectroscopy), también llamada Espectroscopía Electrónica para Análisis Químico 

(ESCA: Electron Spectroscopy for Chemical Analysis)  es un método de caracterización 

de superficies con múltiples aplicaciones. La técnica XPS puede proporcionar 

información cualitativa y cuantitativa de todos los elementos presentes en una muestra, 

excepto H y He a concentraciones mayores de 0,1 %.   Además puede dar información 

detallada sobre la estructura y el grado de oxidación  de los elementos que forman los 

compuestos que están siendo examinados.  También informa sobre la morfología de la 

superficie, pues es capaz de analizar con perfiles de profundidad de 10 nm no-

destructivos y destructivos de profundidades de varios cientos de nanometros  [137]. 

Adicionalmente la técnica proporciona información acerca del entorno molecular: 

estado de oxidación, átomos enlazantes,  orbitales moleculares, etc.  Tiene la capacidad 

de generar información sobre estructuras aromáticas o insaturadas a partir de las 

transiciones  	¹∗ 	→ 	¹ . Otra característica es que puede informar sobre los grupos 

orgánicos presentes en la muestra utilizando reacciones de derivatización  [137]. 

Los espectros XPS se obtienen por irradiación de un material con un haz de rayos-X 

mientras se mide simultáneamente la energía cinética y número de electrones que se 

escapan de la parte superior, entre 0 a 10 nm del material que se analiza.  Las 

mediciones mediante  XPS requiere uso de alto vacío (P∼ 10-8 milibares) o  condiciones 

de ultra alto vacío (UHV, p <10-9 milibares). 

La técnica XPS está fundamentada en el efecto fotoeléctrico, puesto que sobre la 

superficie del sólido incide un haz de rayos X, monocromático, el cual es capaz de 

ionizar algún nivel interno de los átomos del material, emitiendo un electrón. La 

sensibilidad a la superficie de XPS queda establecida  puesto que el electrón fotoemitido 
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de un átomo particular deberá recorrer la trayectoria libre media entre colisiones 

inelásticas, electrón-electrón (e-e), dentro del sólido, para poder ser detectado con su 

energía característica.   Así, a pesar de que los rayos X incidentes pueden penetrar miles 

de angstroms dentro del sólido, los electrones emitidos con la energía característica sólo 

pueden provenir de una profundidad dada por su energía cinética y, como ya se conoce, 

esta distancia de escape se encuentra entre 5 y 20 Å, para electrones con energías entre 

50 y 1000 eV   [138].  Las fuentes de rayos X más utilizadas tienen energías conocidas, 

son las líneas Kα de Mg (Efotón = 1253.6 eV) y la Kα de Al (Efotón = 1486.6 eV).   De allí 

que la energía cinética (Ec) de cada uno de los electrones fotoemitidos quedará 

determinada por la relación de Einstein del efecto fotoeléctrico:  

 

�)�	�»	t		���			 + 	ɸ�  (1.81) 

 

Donde  EB es la energía de enlace (BE) del electrón, Efotón  es la energía de los fotones 

de rayos X que se utiliza, Ek es la energía cinética del electrón tal como se mide por el 

instrumento y ɸ	 es la función de trabajo que depende tanto del espectrómetro como del 

material. 

Esta ecuación es esencialmente una ecuación de conservación de la energía.  El término 

función de trabajo es un factor de corrección instrumental ajustable que da cuenta de los 

pocos eV de energía cinética dada por los fotoelectrones, ya que es absorbido por el 

detector del instrumento. Es una constante que rara vez necesita ser ajustada en la 

práctica.  La Figura 3.10 presenta un esquema del fundamento de la técnica XPS y un 

modelo de espectro general en el análisis de Cu puro. 

En esta investigación los análisis  mediante XPS,  se realizaron con un espectrómetro  

Physical Electronics PHI 5500 Multitechnique System, constituido por una fuente de 

rayos X monocromática (línea Al Kα de 1486.6 eV, impulsada a 350 W).  Esta fuente de 

rayos X se colocó perpendicular al eje del analizador.  La energía se calibró usando la 

línea de 3d5/2  de Ag con una amplitud de altura media (FWHM) de 0,8 eV.  En esta 

investigación se utilizó el análisis XPS para determinar las características de los 

soportes de carbon vulcan  XC72R utilizados para sintetizar los catalizadores de Pt(Cu) 

y PtRu(Cu) antes y después de los tratamientos oxidativos experimentados.  Los 

carbones oxidados, preparados sobre un electrodo de carbón vítreo, como se ha indicado 

en la sección de tratamientos oxidativos (3.3.3.1), fueron colocados en un soporte 
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pequeño con tapa  luego de ser lavados varias veces con gotas de agua ultrapura y  

secados bajo una lámpara de 40.  La sección para los análisis de superficie era un área 

circular de 0,8 mm de diámetro.  

 

 

 

Fig. 3.10. Esquema general del fundamento del análisis XPS mostrando en la parte 

superior un modelo de espectro general  del Cu puro.  

 

  Se obtuvo primero un espectro general (187,85 eV de Energía y 0,8 eV / paso) y, 

después, los espectros de alta resolución (23,5 eV de energía y 0,1 eV / paso). Una 

fuente de electrones de baja energía de menos de 10 eV se utilizó con el fin de cumplir 

con la superficie cuando fue necesario. Todas las mediciones se realizaron en una 

cámara de presión ultra-alto vacío (UHV: Ultra High Vacuum) en el rango de 5,0 × 10-9 

- 2.0 x 10-8 torr. Los espectros XPS resultantes se analizaron usando el software Ulvac-

phi MULTIPAK V8.2B. 

En este trabajo se utilizó la técnica XPS para analizar el efecto de la oxidación 

electroquímica del carbón en la síntesis de las electrocatalizadores core-shell Pt(Cu) y 

Pt-Ru(Cu). El carbón Vulcan XC-72R se oxidó electroquímicamente bajo diferentes 

condiciones, con el objetivo de encontrar las mejores condiciones de oxidación del 

soporte que permitieran aumentar la cantidad de grupos oxigenados de carbono para 

luego sintetizar sobre éste los catalizadores core-shell.    
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4. Resultados  y Discusión  

 

4.1. Síntesis y caracterización de catalizadores de Pt (Cu)/C y PtRu (Cu)/C para la 

oxidación de CO y metanol. Estudio de la deposición del núcleo de Cu.   

 

Se probó la electrodeposición del cobre sobre carbón Vulcan XC72R mediante 

voltamperometría cíclica entre 0,8 V y diferentes potenciales entre -0,3 y -1,0 V en 

disolución CuSO4 1.0 mM  + Na2SO4 0,1 M + H2SO4 0.01 M Fig. 4.1.1a y b. Se puede 

observar que se han representado dos ciclos consecutivos en la Fig. 4.1.1a. La 

superposición de los mismos indica la reproducibilidad de la reducción del cobre. En 

medio ácido, el hombro catódico Ic y el pico IIc se pueden asignar a la formación de 

especies de Cu(I) y a cobre metálico, respectivamente [121, 122]. La reacción principal 

a los potenciales del pico IIc es por tanto la reducción del complejo acuoso de cobre a 

cobre metálico: 

Cu(H2O)6 
2+

 + 2 e
−
 → Cu + 6 H2O (4.1) 

 

El pico anódico Ia debería corresponder a la formación del complejo Cu(H2O)
2+

 según la 

inversa de la reacción (4.1), mientras que el pequeño pico anódico IIa, a la oxidación de 

las especies de Cu(I) de acuerdo con la reacción(4.2): 

                                   Cu(H2O)4 
+
    + 2 H2O → Cu(H2O)6

2+
 + e

− 
 (4.2) 

 

las cuales se habrían formado por la reacción de dismutación (4.3): 

                            Cu + Cu(H2O)6 
2+

 → 2 Cu(H2O)4
+
 + 2 H2O  

 
 (4.3) 

 

Dicho pico IIa aumenta su carga conforme el límite catódico del voltamperograma se 

hace más negativo, Fig. 4.1.1b. Por lo tanto, es claro que el pico anódico que empieza 

aproximadamente a 0,08 V durante el barrido anódico muestra la oxidación del cobre 

electrodepositado durante el barrido catódico. 
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Es también evidente el aumento del desprendimiento de hidrógeno durante el barrido 

catódico hasta -1,0 V, por el burbujeo sobre la superficie del electrodo y por la forma 

exponencial del crecimiento de la corriente catódica a potenciales entre -0,5 y -1,0 V. 

La Fig. 4.1.1b incluye el voltamperograma cíclico para carbón vítreo (GC) sin 

recubrimiento por el carbón Vulcan XC72R (curva a), realizado en las mismas 

condiciones que para este último (curva b). Se observa que los picos IIa y Ic tienen 

menor intensidad de corriente y no son tan definidos sobre GC en comparación con el 

carbón Vulcan XC72R, lo cual puede explicarse por su menor área activa. Además, la 

estructura del carbón Vulcan parece propiciar la reacción electroquímica 

correspondiente al pico IIa. 

Teniendo en cuenta estos resultados, se procedió a la reducción potenciostática de la 

disolución de Cu(H2O)6
 2+

 a potenciales entre -0,2 y -0,8 V. La carga elegida fue de 40 

mC, teniendo en cuenta el los trabajos previos de la literatura [91,122]. La carga 

máxima de Cu sería de 186 mg cm
-2

 (referida a la sección del GC). Teniendo en cuenta 

que la superficie activa del carbón Vulcan empleado es de 218,4 m
2
g

-1
 [141], el espesor 

de la capa de Cu sobre el carbon sería de 0,34 nm. Este dato es indicativo de que se 

deben formar núcleos nanométricos en lugar de una capa tan fina de Cu. En el caso 

improbable de que todo el Cu fuera substituido por Pt en el intercambio galvánico, la 

carga de Pt sería de 285 mg cm
-2

, también referida a la sección del GC. 

 

Como se ha indicado en la parte experimental, la eficiencia de la reducción del Cu se 

determinó a partir de la carga de reoxidación del Cu electrodepositado. La Figura 4.1.2 

muestra dichas reoxidaciones en dos electrolitos diferentes: en el propio de la 

electrodeposición (curva a) y en H2SO4 0,5 M (curva b). La reducción del cobre se 

realizó a -0,3 V. Las cargas son de 39 y 38 mC, respectivamente, indicando una 

eficiencia próxima al 100% en estas condiciones. 

 



85 
 

 

Fig. 4.1.1. Voltamperogramas cíclicos a partir de 0,8 V obtenidos en 1,0mM de CuSO4 + 

0,01 M de H2SO4 + 0,1 M Na2SO4 con diferentes soportes de carbón, velocidades de 

barrido y límites catódicos. La Figura (a) corresponde al substrato de carbón Vulcan 

XC72R, donde la curva a se halla realizada a 20 mVs
-1

 y la curva b a 50 mVs
-1

 y límite 

catódico de - 0,3 V. Se muestra dos ciclos consecutivos para ambas curvas. En la Figura 

(b), la curva a corresponde a carbón vítreo y la curva b a carbón Vulcan, velocidad de 

barrido de 20 mVs
-1

 y límite catódico de -1,0 V. 

 

 

 

Fig. 4.1.2. Voltamperograma de barrido anódico a partir de -0,2V en diferentes electrolitos 

después de la electrodeposición potenciostática de 40 mC de Cu en carbón Vulcan en 1,0 

mM de CuSO4 + 0,01M de H2SO4 + 0,1M de Na2SO4 a -0,3V. El electrolito en la curva a 

fue el mismo que se usa para la electrodeposición de Cu y el electrolito en la curva b fue 

H2SO4 0,5 M. Velocidad de barrido de 10 mVs
-1

. 
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La Figura 4.1.3 muestra la eficiencia de la electrodeposición Cu en el substrato de 

carbono después de diferentes experimentos de deposición potenciostática con una 

carga constante de 40 mC. Claramente se pone de manifiesto en esta figura que el 

rendimiento de la corriente era más de 99% en el rango de  potenciales estudiado de -0,2 

a -0,4 V. A potenciales más negativos, la eficiencia de corriente disminuyó 

considerablemente, debido a la creciente evolución de H2. Cuando el potencial de la 

deposición de Cu disminuyó a valores inferiores a  - 0,5 V, la formación y crecimiento 

de burbujas de hidrógeno adherentes en la superficie del carbón era un problema para 

obtener depósitos de cobre reproducibles y para la estabilidad del propio soporte de 

carbon y, por lo tanto, estos potenciales no se consideraron buenas condiciones para la 

formación núcleos de Cu adecuados. 

 

 

Fig.4.1.3 Eficiencia de corriente de electrodeposición potenciostática de Cu en 1,0 mM de 

CuSO4 + 0,01M de H2SO4 + 0,1M de Na2SO4 a diferentes potenciales y carga de deposición 

de 40 mC.  

 

Stripping  de CO en electrocatalizadores de  Pt (Cu)/C   

Tras el intercambio galvánico entre Cu y Pt, los  catalizadores obtenidos se ensayaron 

mediante experimentos de voltamperometría cíclica (CV) en 0,5 M H2SO4. Algunos  

ejemplos de los voltamperogramas de Pt(Cu)/C pueden verse en la Fig. 4.1.4 a. Debe 

destacarse que estos voltamperogramas cíclicos eran cuasi-estacionarios desde el primer 

ciclo fue de prácticamente repetitivos y no se encontró  evidencia de la disolución de 
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cobre. El perfil de I vs E en la región de potencial de - 0,2 a 0,1 V, correspondiente a la  

región  de  potenciales de adsorción / desorción de hidrógeno, es una clara evidencia de 

deposición del Pt sobre el cobre con una cobertura completa de este último. La curva a 

corresponde a Pt intercambiado con Cu depositado a - 0,3 V y se parece al perfil I vs E 

para Pt(110) de bordes y esquinas (-0,08 V) y Pt (100) átomos de terraza (hasta 

aproximadamente 0,2 V), aunque estos picos distan mucho de ser tan bien definidos 

como en el caso de las nanopartículas cubo-octaédricas de Pt [66,97,139,142]. El perfil 

pareció estar menos definido a medida que  los potenciales de electrodeposición de Cu 

ECu  se hicieron más negativos, con cargas de  adsorción / desorción de hidrógeno más 

pequeño, debido a la disminución en la eficiencia de corriente para electrodeposición de 

Cu en la misma dirección véase Fig. 4.1.3. La oxidación del Pt también se puede 

identificar en el  barrido anódico a partir de un potencial de aproximadamente 0,45 V, 

con el correspondiente pico de reducción a aproximadamente 0,6 V. Las corrientes 

anódicas y catódicas para la formación de óxido y su reducción disminuyeron cuando el 

potencial de electrodeposición del Cu se desplazó en sentido negativo de acuerdo con la 

menor cantidad esperada de Pt sobre el catalizador. Sin embargo, puede notarse que a 

partir del potencial de oxidación de aproximadamente 0,45 V en la Fig.4.1.4a es más 

pequeña que la encontrada para las nanopartículas cubo-octaédricas de Pt (alrededor 0,6 

V) [66,97]. Esto sugiere que las nanopartículas de Pt producidas durante el intercambio 

galvánico con Cu son más defectuosas que las encontradas en el Pt cristalino y por lo 

tanto, son más activas. 

En la Fig. 4.1.4b se muestran algunos experimentos de stripping de CO en los mismos 

catalizadores de Pt (Cu)/C. Al inicio del barrido anódico a -0,2 V, la corriente anódica 

era insignificante en la región de desorción de hidrógeno y comenzó a aumentar cerca 

de 0,2 V. Se identifica un hombro antes del pico anódico a 0,5 V, que está en el 

intervalo de 0,2 a 0,4 V, al menos para las curvas a y b, relacionado con potenciales de 

electrodeposición de Cu entre - 0,3 y - 0,5 V,  respectivamente. 

Debe considerarse que el stripping de CO en nanopartículas de Pt cubo-octaédricas 

comienza a aproximadamente a 0,5 V [91, 97,143], que es un potencial más anódico que 

el mostrado en la Fig. 4.1.4b. También hay una significativa diferencia entre los 

potenciales de pico de stripping de  ambos especímenes, que es aproximadamente 0,6 V 

para el Pt cubo-octaédrico asignado a sitios de terraza del Pt(100) y del Pt (111) [30] y 

alrededor de 0,5 V para los catalizadores experimentados en esta parte del estudio, 
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como se puede observar en la curva a de la Fig.4.1.5a. Todos estos resultados indican 

claramente que la estructura de la corteza de Pt creada sobre Cu por intercambio 

galvánico es más activa, no sólo para la oxidación del Pt, también lo es para el stripping 

de CO, indicando así una mejor  tolerancia al  CO del catalizador. 

 

 

 

Fig. 4.1.4. (a) Voltamperogramas cíclicos registrados para Pt(Cu)/C obtenidos después de 

la deposición potenciostática de Cu, (curva a) a -0,3V, (curva b) -0,5V y (curva c) -0,6V. Se 

comparan con la curva obtenida en ausencia de Cu depositado (curva d). En la Fig. (b) se 

muestran los voltamperogramas de stripping de CO en las mismas condiciones de 

potencial de deposición de Cu. El electrolito fue H2SO4 0,5 M. Velocidad de barrido de 20 

mV s
-1

. 
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Fig. 4.1.5. (a) Potenciales de pico de stripping de CO (curva a) catalizadores de Pt(Cu)/C y 

(curva b) Pt−Ru(Cu)/C.  (b) son la áreas electroquímicamente activas, obtenidas a partir 

de stripping de CO y a partir de adsorción/desorción de hidrógeno para el Pt(Cu)/C 

(curvas a y c, respectivamente), y Pt−Ru(Cu)/C (curvas b y d, respectivamente), que 

corresponden a diferentes  potenciales de electrodeposición de Cu. 

 

Stripping de CO en electrocatalizadores de Pt-Ru(Cu)/C 

Se representan en la Fig. 4.1.6a y 4.1.6b las curvas representativas correspondientes a 

los voltamperogramas cíclicos obtenidos antes y después de los experimentos de 

stripping de CO en 0,5 M H2SO4, respectivamente, para los catalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados. Las curvas representadas en la Fig. 4.1.6a aún muestran 

corrientes significativas debido a la adsorción y desorción atómica de hidrógeno entre -

0,2 y 0,2 V. Sin embargo, las corrientes anódicas y catódicas en esta región de potencial 
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eran más pequeñas que las que se encuentran para los catalizadores de Pt(Cu)/C 

preparados previamente, ver Fig. 4.1.5.a.   

 

 

 

Fig. 4.1.6. (a) Voltamperogramas cíclicos registrados para Pt−Ru(Cu)/C obtenidos después 

de la deposición potenciostática de Cu, (curva a) a -0,2V, (curva b) a -0,4V y (curva c) a -

0,6V. Se comparan con la curva obtenida en ausencia de Cu depositado (curva d). En la 

Fig. (b) se muestran los voltamperogramas de stripping en las mismas condiciones de 

potencial de deposición de Cu. El electrolito fue H2SO4 0,5 M. Velocidad de barrido de 20 

mV s
-1

. 

 

Como el  hidrógeno atómico no se adsorbe en las especies de Ru [43], tal disminución 

de la corriente indica claramente la deposición eficaz de las especies de Ru en el 

catalizador de  Pt(Cu)/C  preparado.  Cabe señalar  que la cobertura de Pt  por estas 

especies de Ru  no es  completa porque los voltamperogramas cíclicos en la Fig.4.1.6a 

todavía muestran una  región de adsorción / desorción de hidrógeno atómico. 
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Hay además un cambio significativo en la forma de los voltamogramas cíclicos en la 

Fig. 4.1.6a con respecto a la forma de los de la Fig. 4.1.4a en la región de potencial 

entre 0,1 y 0,6 V. Las densidades de corriente tanto en el barrido anódico como en el 

catódico son mayores en la Fig.4.1.6a que en la Fig. 4.1.4a, como se puede esperar 

debido a la formación de especies de Ru oxidadas durante el barrido anódico y su 

correspondiente reducción durante el catódico [31, 66, 67, 128,143]. De acuerdo con  

nuestros resultados de análisis XPS anteriores [128], RuO2 y los óxidos hidratados Ru 

(RuOxHy) son las principales especies depositadas bajo las condiciones de deposición 

espontánea del presente trabajo. Esta última especie se oxida en este rango de 

potenciales durante el barrido anódico de acuerdo con la reacción  siguiente [24,32-34]: 

RuOxHy + H2O → RuOxHy(OH) + H
+
 + e

−
 

 
 

(4.4) 

Los correspondientes voltamperogramas de stripping de CO se muestran en la Fig. 

4.1.6b, donde aparece un pico principal desde aproximadamente 0,15 V, con potenciales 

de pico alrededor de 0,3 V. Los valores de los diferentes potenciales se representan en la 

curva b de la Fig. 4.1.5a, que eran aproximadamente 0,2 V más pequeños que los de la 

curva a (véase también Fig. 4.1.5b), debido al efecto de activación en la oxidación de 

CO por las especies hidroxiladas  RuOxHy(OH) formadas a partir de la reacción 

anterior, que dan lugar a una más fácil desorción de CO del Pt de acuerdo con el 

mecanismo  bifuncional expresado en la ecuación siguiente [33-35]: 

RuOxHy(OH) + Pt−CO → RuOxHy + Pt + CO2 + H
+
 + e

−
 

 

(4.5) 

                       

También vale la pena mencionar que los potenciales de pico para el stripping de CO 

obtenidos después de la deposición espontánea de especies de Ru en las mismas 

condiciones que las del presente trabajo, pero en catalizadores de Pt/C comerciales, 

estuvieron en el rango 0,45-0,55 V [35]. Estos potenciales son significativamente más 

positivos que los obtenidos en el presente trabajo, lo que indica que la oxidación de CO 

se facilita en los catalizadores de Pt−Ru (Cu)/C que, en consecuencia, debería tener una 

mejor tolerancia al CO. Los potenciales de pico cercanos a 0,3 V de los presentes 

catalizadores son aún más negativos que los obtenidos para los catalizadores aleados 
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comerciales Pt−Ru/C, que son alrededor de 0,35 V [24], lo que indica un importante 

efecto estructural inducido por el núcleo de Cu. 

El área electroquímicamente activa (ECSA) de los catalizadores de Pt(Cu)/C y 

Pt−Ru(Cu)/C a partir de la carga de oxidación de CO y también para el proceso de 

adsorción/desorción de hidrógeno (tomando el valor promedio para la adsorción y 

desorción) se compararon con respecto al ECu teniendo en cuenta que la oxidación de 

una monocapa de CO adsorbido y la del hidrógeno atómico adsorbido sobre Pt 

policristalino requiere 420 y 210 mC cm
-2

, respectivamente [25,27,36]. Las curvas 

correspondientes se representan en la Fig. 4.1.5b, que hace referencia a la unidad de 

masa de Cu electrodepositado tomando en cuenta la eficiencia de deposición de Cu. 

Puede observarse que los valores ECSA de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C son similares al 

comparar las curvas del stripping de CO (curvas a y b), pero son significativamente 

superiores a las obtenidas para la adsorción/desorción de hidrógeno (curvas c y d). Este 

último permite la estimación del recubrimiento de Pt por las especies de Ru depositado, 

que se determina a partir de la ecuación (4.6), dado que el hidrógeno no se adsorbe 

sobre rutenio [20,37]: 

 
(4.6) 

 

donde QH, 0 y QH, 1 son los cargas promedio que participan en los procesos de 

adsorción/desorción de hidrógeno (después de restar la contribución de doble capa), 

antes y después de la deposición de las especies de Ru, respectivamente. Los resultados  

respecto al potencial de deposición de Cu, ECu, de - 0,2, - 0.3,-0,4, y- 0,5 V fueron 0,54, 

0,63, 0,68, y 0,81V, respectivamente. Esta tendencia creciente en el recubrimiento  

puede explicarse por la pérdida en la eficiencia de la electrodeposición  de Cu (véase 

Fig. 4.1.3). Teniendo en cuenta que el valor de ECSA absoluto para la 

adsorción/desorción de hidrógeno ha disminuido de 350 µC a - 0,2 V a 250 µC  a -0.5V 

y que las especies de Ru fueron depositadas durante el mismo tiempo en todas las 

muestras, se espera que la misma cantidad de especies de Ru sea depositada sobre una 

menor cantidad de Pt(Cu), debido a su vez a una menor cantidad de Cu. En ausencia de 

especies Ru, el ECSA para la adsorción/desorción de hidrógeno es similar para todas las 

muestras porque se hace referencia a la unidad de masa de Cu electrodepositado, a 
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excepción de -0,2 V, el único caso en el que la eficiencia de corriente fue 100% y el 

ECSA es algo mayor probablemente debido a un tamaño medio más pequeño de las 

partículas. 

Para que los valores ECSA sean comparables deberían obtenerse valores similares a 

partir del stripping de CO y de la adsorción/desorción de hidrógeno, tanto para Pt(Cu)/C 

como para Pt-Ru(Cu)/C. De hecho, se obtuvieron valores comparables de 73 y 69 cm
2
 

g
-1

Pt  en otros trabajos de nuestro grupo de investigación para la oxidación de CO y para 

la adsorción/desorción de hidrógeno atómico cuando se usaron catalizadores 

comerciales de Pt/C con nanopartículas cubo-octaédricas [97]. En esta parte del estudio, 

los valores de ECSA para Pt(Cu)/C fueron muy diferentes. Este es un resultado 

sorprendente en que el núcleo Cu podría desempeñar un papel importante. El cobre es 

sin duda capaz de cambiar las propiedades electrónicas de Pt, y por lo tanto 

probablemente de cambiar el comportamiento de adsorción de hidrógeno y CO. Debe 

destacarse que los potenciales de pico de stripping de CO fueron mucho más bajos que 

los encontrados para los catalizadores de Pt/C, como se ha discutido anteriormente en 

relación a la Fig. 4.1.5a. A la inversa, los valores ECSA similares para el stripping de 

CO de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C no son tan sorprendentes. En un trabajo previo usando 

deposición espontánea [56  y la deposición forzada de especies de Ru [20] sobre 

nanopartículas de Pt de un catalizador comercial de Pt/C, se encontró que los valores de 

ECSA para stripping de CO podría ser aún mayores después de la deposición de las 

especies de Ru. Esto fue interpretado por la formación de especies de óxido de Ru 

reducibles durante el proceso de deposición [20, 24,35], que se reducirían a Ru metálico 

durante el proceso de adsorción de CO a potencial constante. Las moléculas de CO 

podrían entonces ser adsorbidas en los átomos de nanopartículas de Pt y Ru, 

aumentando así el número de centros activos de adsorción de CO [3]. En el presente 

trabajo, sin embargo, los valores de ECSA para el stripping de CO en  catalizadores de 

Pt(Cu)/C y Pt-Ru(Cu)/C son similares porque los átomos de Ru metálico producidos 

compensan aproximadamente la pérdida de superficie de Pt. 
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Análisis microscópico 

La Fig. 4.1.7a y c muestra las micrografías TEM del Cu electrodepositado a -0,3 V (40 

mC) y del Pt−Ru(Cu)/C sobre carbón Vulcan XC72R. Como puede observarse en la 

Fig. 4.1.7ª, las nanopartículas de Cu se encuentran dispersas y con un tamaño medio de 

3,9 nm. El análisis FFT de las nanopartícuals de Cu permite determinar una distancia 

interplanar de 0,219 nm, que se aproxima razonablemente a la de 0,209 de los planos 

Cu(111), con un error de asignación de < 5% [136]. Tal vez la breve exposición al aire 

pueda haber oxidado parcialmente el Cu, ya que la distancia interplanar del CuOH es de 

0,226 nm [136]. 

 

Por otra parte, la distribución del tamaño de partículas del catalizador Pt-Ru(Cu)/C de la 

Fig. 4.1.7d, es de 3,6 nm, comparable con el tamaño medio de las partículas de Cu. Por 

lo tanto, se obtienen valores adecuados de tamaño de partícula de aplicación a las pilas 

de combustible tipo PEMFC y DMFC. La micrografía HRTEM del catalizador Pt-

Ru(Cu)/C y su análisis FFT de la Fig. 4.1.8 pone de manifiesto la presencia de cristales 

de Pt con distancia interplanar de 0,2197 nm, próximo al de 0,2265 nm de los planos de 

Pt(111) (error de asignación de un 3%) [136]. Esta diferencia puede explicarse por la 

presencia del núcleo de Cu. La composición de dichas nanopartículas, medidas por 

EDS, fue de 61,2, 38,5 y 0,3 at. % de Pt, Cu y Ru, respectivamente. De acuerdo con la 

reacción (1.74), se puede calcular que se producen 0,38 mol de Pt por mol de Cu 

electrodepositado. Por lo tanto, se calcula en unos 25 m
2
g

-1
 el valor de ECSA para la 

oxidación del CO sobre Pt(Cu)/C and Pt−Ru(Cu)/C, a considerar para una futura 

optimización. 
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Fig. 4.1.7 (a) Imagen TEM y (b) distribución de tamaño de nanopartículas del depósito de 

Cu/C obtenido por electrodeposición de Cu a -0,3V. Esta preparación permitió preparar el 

catalizador de Pt-Ru(Cu)/C con la imagen TEM y la distribución de tamaño mostrada en 

(c) y (d ) respectivamente.  

 

 

 

Fig. 4.1.8. Imagen HRTEM de una nanopartícula de Pt-Ru(Cu)/C y su correspondiente 

imagen FFT. 
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Fig.4.1.9. Voltamperoogramas lineales de oxidación de metanol en solución 1,0 M CH3OH 

+ 0,5M H2SO4 obtenidos a 25ºC, en catalizadores soportados sobre carbón y decorados por 

deposición espontánea de especies de rutenio con diferentes grados de recubrimiento: 

(curva a) Pt−Ru(Cu)/C ,  = 0,60; (curva b) Pt−Ru(Cu)/C,  = 0,40; y (curva c) Pt−Ru/C 

con  = 0,62. La curva a representa al mejor catalizador de este estudio y las curvas b y c 

fueron obtenidas a partir de Pt/C comercial, véase Ref. 56 .  

 

 

Test de oxidación del metanol 

Para probar las ventajas del uso de la estructura núcleo-corteza se procedió a realizar un 

test de oxidación del metanol sobre el catalizador Pt-Ru(Cu)/C y compararlo con 

resultados previos obtenidos por los autores [56]. Los resultados correspondientes se 

muestran en la Fig. 4.1.9, en donde la curva a corresponde al catalizador Pt-Ru(Cu)/C 

obtenido en el presente trabajo y las curvas b y c corresponden a catalizadores 

comerciales de Pt/C decorados por deposición espontánea de especies de Ru. Para 

mostrar la economía del Pt, los resultados se hallan referidos a la unidad de masa de Pt. 

Como puede observarse, para un mismo recubrimiento de 0,6, la corriente específica 

para el catalizador Pt-Ru(Cu)/C es mucho mayor, debido a un uso más eficiente del Pt. 

Además, las partículas del catalizador Pt-Ru(Cu)/C son mayores que las del catalizador 

de Pt/C comercial, de 2,5 nm de tamaño medio [97] y a pesar de ello la corriente dobla 

su valor al de este último, indicando su mejor actividad catalítica.  
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4.2.  Estudio de la oxidación electroquímica del soporte de carbón en la síntesis  de 

catalizadores de Pt(Cu) y PtRu(Cu). 

Análisis mediante XPS y oxidación electroquímica del soporte de carbón. 

Los voltamperogramas cíclicos del carbón Vulcan XC72R obtenidos en 0,5 M de 

H2SO4 entre 0,0 V vs. RHE y diferentes límites anódicos hasta 2,2 V se realizaron para 

comprobar su comportamiento frente a la activación electroquímica. La Fig.4.2.1 

presenta solamente dos curvas representativas, que destacan que la corriente anódica en 

el barrido de potencial anódico aumentó significativamente desde aproximadamente 0,9 

V y experimentó un máximo sobre 2,0 V (curva a). Considerando este comportamiento, 

se seleccionó tentativamente los potenciales siguientes: 1,6, 1,8, 2,0 y 2,2 V como 

potenciales característicos para el tratamiento anódico del carbón. En esta parte del 

estudio todos los potenciales serán expresados con respecto a RHE. 

 

 

Fig.4.2.1. Voltamperogramas cíclicos correspondientes a la oxidación de carbón Vulcan 

XC72R a 10 mV s
-1

 en 0,5 M H2SO4. El potencial inicial fue de 0,0V y el límite anódico de 

(a) 2,2 V y (b) 1,8 V. 

 

La Figura 4.2.1 también demuestra que el perfil catódico depende del límite anódico. 

Para el límite anódico de 1,8 V (curva b), la corriente en el barrido catódico comenzó a 

aumentar desde aproximadamente 0,7 V, alcanzando un gran pico plano catódico entre 

0,4 y 0,6 V. Cuando el límite anódico era de 2,2 V, el pico catódico estaba cerca de 

0,1V. Estas curvas muestran que la oxidación del carbón es función del límite anódico. 
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Nótese que en ambos casos, la carga del barrido anódico fue muy superior a la carga 

invertida en la reducción de las especies generadas, indicando por tanto la 

irreversibilidad del proceso de oxidación. La naturaleza irreversible del proceso se 

confirmó posteriormente mediante la realización de voltamperogramas cíclicos 

consecutivos, en los que se observó una significativa disminución de la corriente 

después de cada ciclo. Según la bibliografía consultada, el pico de corriente catódica en 

el intervalo 0,4-0,6 V se debe a la reducción de grupos fenólicos de quinona a 

hidroquinona, pues estos grupos funcionales están presentes en el carbón 98, 106,110, 

,111,115,116,141,145 . Cuando los límites anódicos y catódicos se limitaron al 

intervalo 0,4-0,7 V, la transformación de los grupos quinona a hidroquinona parecía ser 

reversible. Sin embargo, cuando el potencial anódico excedió 0,7 V en la dirección 

positiva, se observó un aumento progresivo de la oxidación de carbón, como es de 

esperar, junto con la producción de aldehídos y ácidos carboxílicos, terminando, 

finalmente, en el desprendimiento de CO2. Para un límite anódico de 2,2 V, la corriente 

catódica medida en el rango de potencial de 0,4 a 0,6 V fue insignificante, indicando la 

posibilidad de que la reacción de oxidación de los grupos fenólicos de la quinona sea 

irreversible. 

Los análisis XPS de los carbones oxidados se realizaron con el objetivo de precisar la 

naturaleza de los procesos que estaban teniendo lugar a los diferentes potenciales. El 

espectro general de los diferentes carbones, incluyendo el no oxidado, mostraba 

únicamente la presencia de carbón y oxígeno, así como bajas cantidades de S and Cl en 

el caso del carbono no oxidado. La principal diferencia entre éste último y los carbonos 

oxidados era el contenido de oxígeno. La relación O:C fue 0,62, 22,8, 22,0 y 22,3 at. %  

para el carbón no oxidado y para carbón oxidado durante 300 s a 1,8, 2,0 y 2,2 V, 

respectivamente. La región de la energía de enlace del C1s y del O1s del espectro XPS 

se muestra en la Figura 4.2.2a y b, respectivamente 
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Fig.4.2.2. Espectros XPS registrados en la región de energías de enlace de (a) C1s y (b) O1s 

para las siguientes muestras de carbón Vulcan XC72R: no oxidado (a) y para los carbones 

oxidados a 1.8 (b), 2.0 (c), y 2.2 V (d).  

 

En la región de la energía de enlace del C1s (Figura 4.2.2a), es evidente que la 

superficie del carbón aparece formada por enlaces carbono-carbono (284,5 eV) 141, 

146,148  para el carbón no oxidado (curva a) mientras que para los carbones oxidados, 

las energías de enlace corresponden con los estados C-O (286,0 eV), C=0 (287,8 eV) 

and O-C=0 (290,2 eV) [141, 148,149]. Toda la superficie del carbón parece estar 

oxidada. Los estados químicos de O1s (Figura 4.2.2b) corresponden a C-OH (531,8 
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eV) para el carbón no oxidado (curva a), mientras que para los carbones oxidados, O1s 

está fundamentalmente en los estados O-C-O (532,2 eV) y O-C=O (534,3 eV)   [141, 

148,149]. Nótese que cuando el potencial de oxidación del carbono aumenta, aumenta 

progresivamente las energías de enlace, indicando por tanto que se aproxima la 

oxidación hasta CO2. Además, la banda localizada en el intervalo 290-292 eV se debe a 

los electrones π  de los anillos aromáticos, lo que está de acuerdo con la presencia de 

estructuras como la quinona y la hidroquinona [150]. 

Los diferentes tratamientos para la activación del carbón descritos en la parte 

experimental se ilustran en las Fig. 4.2.3a y b. La Fig. 4.2.3a corresponde al 

tratamiento (i), mientras que el tratamiento que consiste en el correspondiente a la 

Fig.4.2.3a seguida por el indicado en la Fig. 4.2.3b, a tratamiento (iii). Finalmente, 10 

ciclos consecutivos a continuación del primero, mostrados en la Fig. 4.2.1, al 

tratamiento (ii).  
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Fig.4.2.3. (a) Cronoamperogramas obtenidos para la oxidación de carbón Vulcan XC72R 

en 0,5 M H2SO4 a potenciales (a) 1,6V, (b) 1,8V, (c) 2,0V y (d) 2,2V; (b) Voltamperograma 

de barrido catódico a 10 mVs
-1

 desde 0,0 V después de la oxidación potenciostática del 

carbón por 300s a (a) 1,6V, (b) 1,8V, (c) 2,0V y (d) 2,2V. 

 

La Fig.4.2.4 muestra el voltamperograma cíclico del carbón oxidado en la región de 

potencial de 0,0-1,0 V que es la región de interés para analizar el rendimiento de los 

catalizadores preparados en este trabajo. El principal punto mostrado en las curvas de la 

Fig. 4.2.4 es el par redox Q/HQ (oxidación y reducción en el rango 0,5-0,7 V y 0,4-0,6 

V, respectivamente), lo cual no se aprecia en la curva a para el carbón no oxidado. La 

simetría de los picos y carga de los perfiles anódicos y catódicos corrobora la 

reversibilidad del par redox Q/HQ entre 0,0 y 1,0 V. Los ciclos fueron repetitivos, 

mostrando así la estabilidad del carbono obtenido en estas condiciones. Como se puede 
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observar en la Fig.4.2.4a, la carga anódica y catódica de los voltamperogramas cíclicos 

aumentaron cuando el carbón se oxidó según el tratamiento (i) (curvas b-d). Las 

correspondientes corrientes aumentaron cuando se varió el potencial desde 1,6 hasta 2,0 

V (curvas b and c, respectivamente). Sin embargo, la corriente disminuyó cuando el 

potencial aplicado fue de 2,2 V (curva d), probablemente debido a una degradación del 

carbón más intensa, favoreciendo su pérdida a este potencial. Las corrientes anódicas y 

catódicas después del tratamiento (iii) fueron similares a aquellas obtenidas después del 

tratamiento (i). Cualitativamente, el mismo comportamiento se observó para el 

tratamiento (ii) (Figura 4.2.4b), donde las corrientes aumentaron con el límite anódico 

(curvas b and c). En este caso, las corrientes para un límite anódico de 2,2 V fueron 

superiores a aquellas obtenidas para el tratamiento (i) al mismo potencial (curva d en la 

Figura 4.2.4a). Este hecho se puede explicar asumiendo que la aplicación de 2,2 V 

durante 300 s produjo mayor oxidación de carbono que 10 ciclos potenciodinámicos 

hasta el mismo potencial. La formación de una mayor cantidad de carbono en alto 

estado de oxidación, incluso con desprendimiento de CO2, implica una pérdida de 

carbón y una disminución en el contenido de grupos quinona, lo cual explicaría la 

disminución de corriente de la curva d de la Fig. 4.2.4a con respecto a la curva c en la 

Fig. 4.2.4b. Nótese que la mayor intensidad de corriente de pico alcanzado en los 

voltamperogramas cíclicos después de la oxidación fue alrededor de 65 μA. 
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Fig.4.2.4. Voltamperogramas cíclicos de carbón Vulcan XC72R en solución desaereada 

0,5M H2SO4 a 20 mVs
-1

 después de los diferentes tratamientos oxidativos. (a)Tratamiento 

(i), 300s a  (b) 1,6V, (c) 2,0 V y (d) 2,2V; (b) Tratamiento (ii), límite anódico de (b) 1,8V y 

(c) 2,2 V. Las curvas indicadas con letra a en ambas gráficas son los voltamperogramas de 

XC72R sin tratamiento oxidativo. 
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Electrodeposición de cobre en el carbón oxidado 

Después de los diferentes tratamientos de activación del carbono, se electrodepositaron 

40 mC de cobre a -0,3V , como se explicó en la parte experimental, y este fue reoxidado 

en el mismo electrolito para determinar la eficiencia de la electrodeposición de cobre. 

Los correspondientes voltamperogramas que se obtuvieron se muestran en la Fig. 4.2.5, 

donde se puede observar que los perfiles de oxidación de cobre dependían de la 

oxidación previa de carbono. Los voltamperogramas de oxidación de cobre sobre 

carbones tratados presentaron picos anódicos más anchos y con menos pico de corriente 

en comparación con la curva a para el carbón no oxidado. Tratamientos (i) (curvas b y 

c) y (iii) (curvas d y e) condujeron a la obtención de similares perfiles de oxidación de 

cobre, con un pico y un hombro a valores de 0,5 V y 0,65 V, respectivamente. Para el 

tratamiento (ii) (curvas f y g), los voltamperogramas obtenidos eran incluso más 

deprimidos, con aún significativas corrientes anodicas a 1,0 V. Este comportamiento era 

más pronunciado a mayores límites anódicos. Por lo tanto, el tratamiento (ii) se 

desestimó para futuras pruebas por considerarse no apropiado. 

 

Fig. 4.2.5. Voltamperogramas para la oxidación de cobre a 10 mVs
-1

 después de una 

electrodeposición de 40 mC a -0,3 V en el mismo electrolito (1,0 mM CuSO4 + 0,1 M 

Na2SO4 + 0,01 M H2SO4). Experimentos realizados con carbones sometidos a tratamiento 

(i): (b) 1,8 V, 300 s y (c) 2,2 V, 300 s; tratamiento (iii): (d) 1,8 V, 300 s y (e) 2,2 V, 300 s; y 

tratamiento (ii): ciclo hasta (f) 1,8 V y (g) ciclo hasta 2,2 V. La curva a es la de referencia, 

obtenida sin oxidación previa del carbón. 



105 
 

 

Picos con un máximo anódico y un hombro se encontraron también durante la 

reoxidación del cobre electrodepositado en el carbón sin tratar  en experimentos con una 

velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. Estos fueron justificados mediante la formación de 

complejos de Cu
2+

 así como por la oxidación de especies de Cu(I) generados por 

desproporcionación, respectivamente. Esta estructura de doble pico, a priori, no aparece 

en la curva a de la Fig. 4.2.5 debido a la menor velocidad de barrido. Sin embargo, 

ambos, pico y hombro, los cuales fueron el pico principal a 0,5 V y el otro pico 

mayoritario a 0,65 V aproximadamente, se observaron en los voltamperogramas de 

oxidación de cobre en carbonos oxidados previamente, por lo que se podría relacionar  

con las mismas especies en el carbono no tratado. El desplazamiento del pico y hombro 

anódicos se pueden justificar considerando que los carbonos oxidados tienen una 

estructura más abierta, con la posibilidad de nuclear cobre en la parte interior de las 

esférulas de carbono con una mayor energía de enlace debido a la formación de grupos 

funcionales que contienen oxígeno. Entonces, la oxidación del núcleo de cobre sería 

más difícil y requeriría la aplicación de un mayor potencial. De hecho, es posible asumir 

que las mayores corrientes medidas en los voltamogramas de la Fig. 4.2.4 después de la 

oxidación de carbón sean en parte faradaicos (H/HQ ) y en parte capacitivos (expansión 

o dilatación de la estructura de carbono). Esta expansión de la estructura del carbón 

justificaría la formación de menos núcleos de Cu, los cuales, junto con una mayor 

energía de enlace, requerirían un mayor potencial para la oxidación de cobre. 

Se midieron las cargas anódicas de los diferentes voltamperogramas con el objetivo de 

calcular la eficiencia de corriente en la electrodeposición de cobre. Al contrario que para 

el carbón sin tratar, en el que se sitúan por encima del 99%, las eficiencias para 

carbones oxidados son inferiores. Para el tratamiento (i) en el intervalo de potencial 1,6 

– 2 V por 300 s, la eficiencia estaba alrededor del 86%. Esto se explica considerando la 

pequeña carga que se emplea en reducir los grupos funcionales previamente generados 

durante el tratamiento, que tendrían lugar al mismo tiempo que la electrodeposición de 

cobre. El mismo resultado se ha observado en otros experimentos de electrodeposición 

usando carbón levemente oxidado. Así pues, en la electrodeposición a 1,6 y 1,8 V 

durante 100 s, la eficiencia de corriente de la electrodeposición fue de alrededor del 

95%. 
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Las imágenes TEM obtenidas para el Cu electrodepositado en el carbón oxidado 

siguiendo el tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s y 2,2 V durante 300 s, se muestran en 

la Fig.4.2.6, donde se enfatiza que se obtuvieron nanonúcleos de cobre. La Fig.4.2.9b 

corresponde a 1,6 V, mostrando una imagen de  HRTEM mediante análisis FFT en el 

área dentro del recuadro de la misma figura. En el análisis FFT, se midió un espacio 

interplanar d de 0,2065 nm, lo que se puede relacionar con los planos Cu(100) (d = 

0,2088 mm)  [134], con un error relativo de 1,1%. La distribución del tamaño de las 

nanopartículas se muestra  en los recuadros inseridos en cada una de las figuras, con un 

tamaño promedio respectivo de 6.6 ± 3.1 y 4.4 ± 1.3 nm para 1.6 V y 2.2 V, 

respectivamente. Esos tamaños de las nanopartículas son comparables, aunque algo 

superiores, que el valor medio de 3,9 nm obtenidos en nuestro trabajo anterior bajo las 

mismas condiciones para la electrodeposición de Cu, a excepción del método de 

oxidación del carbono [113] 
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Fig.4.2.6. Micrografías TEM de Cu electrodepositado en XC72R oxidado previamente 

mediante el tratamiento (i) siendo  (a) y (b) 1,6 V, 200 s; (c) 2,2 V, 300 s. La distribución de 

tamaños se muestra en los recuadros dentro de la figura. La Figura (b) es la imagen 

HRTEM para la muestra presentada en (a). 
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Con el objetivo de evaluar cómo influye el estado de oxidación del carbón en el tamaño 

de las nanopartículas sintetizadas, es posible suponer que los nuevos grupos funcionales 

que contienen oxígeno actuarían como puntos adicionales de nucleación para la 

electrodeposición de Cu. Si este fuera el caso, la electrodeposición de una cantidad dada 

de Cu en el carbón oxidado daría un mayor número de nanopartículas de Cu, y deberían 

tener un tamaño más pequeño comparadas con las no-oxidadas.Si por el contrario el 

tamaño de las nanopartículas no fueran más pequeñas para los carbones oxidados, se 

podría deducir que la oxidación de carbono no conlleva un aumento en el número de 

puntos para la nucleación y electrodeposición de Cu. En este caso, parece que los 

nuevos grupos funcionales, actuando como puntos de nucleación, incluso se obtuvieron 

nanopartículas de un tamaño algo superior. Este punto es interesante y  merecería más 

atención, pero desafortunadamente, está fuera del objetivo de este trabajo. 

 

 

Prestaciones de los catalizadores de Pt (Cu)/C y Pt-(Ru)/C. 

 

Se realizaron los voltamperogramas  cíclicos de los catalizadores preparados: Pt(Cu)/C 

y Pt-Ru(Cu)/C en 0,5 M H2SO4. Algunos ejemplos se muestran en la Fig. 4.2.7, donde 

las curvas a y c se corresponden con el catalizador de Pt(Cu) con previa oxidación del 

carbón según el tratamiento (i) (1,6 V durante 200s) y sin oxidación previa, 

respectivamente. Nótese que el Cu superficial, si estuviera, debería ser oxidado desde 

potenciales alrededor de 0,2 V [113]. Debido a que no aparece en la curvas cuasi 

estacionarias mostradas en la figura, se puede concluir de los voltamperogramas cíclicos 

que solo se produce Pt en la superficie, lo que es consistente con la estructura núcleo-

corteza, tal como se esperaba. 

 

Igualmente, se puede observar que las corrientes fueron muy superiores en los ensayos 

realizados con los  carbones previamente oxidados. Sin embargo, también se observa 

que hay una importante contribución del efecto capacitivo, debido al incremento en el 

área superficial producido por la oxidación de carbón junto con  la formación del par 

redox  Q/HQ en la región 0,4-0,7 V (véase Figura 4.2.4). Las cargas medias respectivas 

de la región de adsorción/desorción de hidrógeno llevan a valores de ECSA de 1.58 × 

10
3
  y  0.66 × 10

3
 m

2
 molCu

−1
, ver Tabla 4.2.1. El alto valor de ECSA para los carbones 

previamente oxidados indica una mayor habilidad para la adsorción/desorción del 
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hidrógeno. Este efecto fue general, en todos los casos como se muestran en la Tabla 

4.2.1, la oxidación de carbón proporciona mayores valores de ECSA para la 

adsorción/desorción de hidrógeno. No obstante, los mayores valores se obtuvieron para 

el tratamiento (i) a 1,6 V. Nótese que perfiles similares se observan en los 

voltamperogramas cíclicos a y c, ver Fig. 4.2.7, para los carbones oxidados y los  no 

oxidados, respectivamente, sugiriendo que la oxidación de carbón implica una mayor 

eficiencia en el uso de Pt y no a una estructura diferente de Pt en la superficie de las 

nanopartículas. Este hecho no es sorprendente porque el carbono se expande con su 

oxidación y, por lo tanto, los protones pueden alcanzar fácilmente los lugares donde se 

sitúa el carbono y reducirlo. 

 

 

 

 

Figura 4.2. 7. Voltamperogramas cíclicos en 0,5 M H2SO4 a 20 mV s
-1

 de Pt (Cu)/C (curvas 

a y c) y Pt-Ru(Cu)/C (curvas b y d).  Las curvas a y b corresponden al carbono sometido al 

tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s, mientras que las curvas c y d se obtuvieron para 

carbon sin oxidación previa. 

 

 

Las curvas de stripping  de CO correspondientes a las mismas muestras de Pt(Cu)/C de 

la Fig.4.2.6 se muestran en las curva a y c de la Fig.4.2.8, tanto para el carbón oxidado 

según el tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s como  para el carbón no oxidado, 

respectivamente. Obsérvese que se detecta un desplazamiento capacitivo de la curva a 

hacia mayores corrientes, pero el potencial de inicio  para la oxidación de CO es del 

mismo orden de magnitud al obtenido para el carbón sin oxidar. Según se observa en la 



110 
 

Tabla 4.2.1, los valores de ECSA para el stripping de CO son, en general, comparables 

con aquellos obtenidos para el carbón sin oxidar. Sin embargo, para la oxidación de 

carbón, fueron también similares a aquellos medidos para la adsorción/desorción de 

hidrógeno, pero no es el caso para el carbono no oxidado. El mayor valor fue, de nuevo, 

fue obtenido para 1,6 V (1.77 × 10
3
 m

2
 molCu

−1
) aproximadamente igual a aquel medido 

para el carbón no oxidado (1.79 × 10
3
 m

2
 molCu

−1
). Al aumentar el potencial y tiempo de 

oxidación normalmente conllevó una disminución del valor de ECSA. Además, no se 

obtiene ninguna mejora cambiando el tratamiento (i) por el tratamiento (iii) 

 

 

 

 

 

Fig.4.2.8. Voltamperogramas de stripping de CO en 0,5M H2SO4 at 20 mV s
−1

 en  

catalizadores de  Pt (Cu)/C (curves a and c) y los de Pt-Ru(Cu)/C (curves b and d).  Las 

curvas a and b corresponden al carbón con tratamiento oxidativo  (i) a 1.6 V por 200 s, 

mientras que las  curvas c and d se registraron en el carbón sin oxidación previa.    

 

También se midieron los valores de ECSA para la  adsorción / desorción de hidrógeno y 

para la oxidación de CO después de la deposición espontánea de las especies de  Ru. 

Voltamperogramas cíclicos correspondientes a la adsorción / desorción de hidrógeno 

para el carbón  oxidado de acuerdo con el tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s y para el 

carbón no oxidado, respectivamente, se muestran en la Figura 7. Las curvas b y d para 

Pt-Ru (Cu)/C presentaron una caída significativa de las corrientes de adsorción / 

desorción de hidrógeno con respecto a las curvas a y c de Pt (Cu)/C , ya que las especies 
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de Ru que cubren los sitios de Pt no eran adecuados para la adsorción / desorción de 

hidrógeno (ver los valores ECSA dados en la Tabla 4.2.1 [ 111, 113,]. Las curvas de 

stripping de  CO para Pt-Ru (Cu)/C se representan en la Figura 4.2 8, donde las curvas b 

y d corresponden al  carbón oxidado con tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s y para el 

carbón  no oxidado, respectivamente. Las corrientes más altas para el carbón oxidado, 

se pueden interpretar nuevamente,  como debidas al efecto capacitivo discutido 

anteriormente. Sin embargo, ninguna mejora adicional en el potencial de inicio de la 

oxidación de CO  o en el valor de ECSA para la oxidación de CO, véase la Tabla 4.2.1, 

se encontró en comparación con el carbón no oxidado. 

Las micrografías de los catalizadores de Pt (Cu)/C  y Pt-Ru (Cu)/C   preparados en el 

carbón oxidado después del tratamiento (i) a 1,6 V durante 200 s se muestran en la Fig. 

4.3.9. Las distribuciones de tamaño de las nanopartículas de  Pt (Cu)/C  y el Pt- Ru 

(Cu)/C  se dan en los recuadros  inseridos de la Fig. 4.3.9a, c, con tamaños medios de 

partícula de 4,2 ± 1,3 y 3,3 ± 1,0 nm, respectivamente. La figura 4.3.9b representa el 

análisis FFT de estas nanopartículas de  Pt (Cu)/C , que presentó  espacios interplanares 

d = 0,2154 nm, que se pueden asignar a Pt (111) (d = 0,2265 nm) [43, 136], con un error 

relativo de menos de 5%. Este espacio interplanar de Pt puede explicarse por el efecto 

del núcleo de Cu restante, que tiene una distancia interplanar más pequeña y puede 

condicionar la estructura de la corteza de Pt, de acuerdo a lo esperado para  la estructura 

de núcleo-corteza. 
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Fig.4.2.9. Micrografías TEM de los catalizadores: (a) y (b) Pt(Cu), y (c) Pt-Ru(Cu) 

depositados en carbón oxidado siguiendo los tratamientos (i) a 1.6 V, 200 s. La 

distribución de tamaño se presenta en el recuadro. La figura (b) es la  imagen 

HRTEM de la misma muestra presentada en (a), que también incluye los 

correspondientes análisis FFT de la zona marcada  
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Imágenes comparativas de los catalizadores Pt (Cu)/C  y de Pt-Ru (Cu) /C obtenidos 

sobre carbones oxidados después del tratamiento (i) a 2,2 V durante 300 s se presentan 

en la Fig. 4.2.10. Las distribuciones de tamaño de las  nanopartículas correspondientes 

se resaltan en los recuadros  inseridos de la figura 10 a y b, con valores de 6,6 ± 1,2 y 

4,8 ± 1,7 nm, respectivamente. Estos valores fueron algo mayores  a los obtenidos para 

el mismo tratamiento a 1,6 V durante 200 s, lo que sugiere de nuevo que un aumento de 

la oxidación del carbón favorece la nucleación de las partículas de metal alrededor de 

los puntos oxidados en el carbón y, por lo tanto, la dispersión de las nanopartículas fue 

algo más pequeña. La imagen HRTEM de la Figura 10c nos permitió obtener el análisis 

FFT que se muestra en el recuadro interior, con un espacio interplanar promedio  d = 

0,2208 nm, que se puede asignar a Pt (111) (d = 0,2265 nm) [43, 111,136] con un error 

relativo de 2,5%. 

 

Tabla 4.2.1. Áreas superficiales electroquímicamente activas para la adsorción/desorción 

de hidrógeno (ECSAHads/Hdes) y para el stripping de CO (ECSACO), determinadas a 

partir de los voltamperogramas cíclicos en 0.5 M H2SO4 , de los diferentes catalizadores y 

tratamientos (i) e (iii), los resultados relativos al carbón no oxidado se ha tomado de la 

Ref.  [113]. 

 

Carbon treatment Catalyst 

ECSAHads/des / 

10
3
 m

2
 molCu

-1
 

ECSACO / 

10
3
 m

2
 molCu

-1
 

no oxidation Pt(Cu) 0.66 1.79 

i) 1.4 V, 100 s  1.56 1.55 

i) 1.4 V, 200 s  1.58 1.77 

iii) 1.4 V, 200 s  1.33 1.47 

i) 1.6 V, 300 s  1.05 1.50 

i) 1.8 V, 300 s  1.19 1.64 

iii) 1.8 V, 300 s  1.11 1.04 

i) 2.0 V, 300 s  1.27 1.16 
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iii) 2.0 V, 300 s  1.05 1.18 

no oxidation Pt-Ru(Cu) 0.24 1.74 

i) 1.4 V, 200 s  0.62 1.73 

i) 2.0 V, 300 s  1.07 1.32 

 

 

Tabla 4.2.2. Tamaño promedio de las nanopartículas y análisis EDS de 

electrocatalizadores  nanoparticulados de Pt-Ru(Cu)/C obtenidos sobre carbón 

oxidado de acuerdo al tratamiento (i) comparado con el de carbón no oxidado 

reportado en la Ref. [113]. 

  

Carbon treatment Particle size / nm Pt:Ru:Cu / at% 

no oxidation 3.6 61.2:0.3:38.5 

i) 1.4 V, 200 s 3.3 ± 1.0 63.2:4.3:32.5 

i) 2.0 V, 300 s 4.8 ± 1.7 49.4:7.4:43.2 

 

Como puede verse en la Tabla 4.2.2, los tamaños promedio de las nanopartículas y los 

análisis  EDS fueron comparables a los resultados obtenidos para el carbón no oxidado 

tal como se encontró en un estudio previo [113] y por lo tanto, no se obtuvo ninguna  

mejora adicional con respecto a ellos, mediante el tratamiento de oxidación de carbón. 

Uno puede entonces concluir que los tratamientos de oxidación del carbono no 

conducen a partículas de menor tamaño, ni a una estructura o composición diferente que 

sea capaz de mejorar aún más la tolerancia al  CO y los valores de ECSA calculados a 

partir del stripping de CO con respecto al carbón no oxidado. Nótese, sin embargo, que 

la tolerancia al  CO continuó siendo tan buena como para el carbono no oxidado, el 

potencial de inicio para la oxidación de CO de Pt (Cu) / C y Pt-Ru (Cu) / C sigue siendo  

alrededor de 0,1 y 0,2 V más negativo que los correspondientes a Pt / C comercial y al 

PtRu/C decorado con especies de Ru, respectivamente [113]. Por otra parte, los mejores 

resultados de los ECSA  de adsorción / desorción de hidrógeno de los carbones 

oxidados en comparación con los no oxidados indicaron una mejor accesibilidad 
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electrolito para el primero, lo cual nos anima a probar las prestaciones de estos 

catalizadores en una pila de combustible real. 

 

 

 

Fig.4.2.10. Micrografías TEM de electrocatalizadores de: (a) Pt(Cu)/C y (b) Pt-Ru(Cu)/C  

depositados en carbón oxidado con el  tratamiento  (i) a 2.2 V, 300 s. La distribución de 

tamaños se presenta en el recuadro inserido.  La figura (c) es la imagen HRTEM de la 

muestra presentada en (b), que incluye el correspondiente análisis FFT de la zona 

marcada.  
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4.3. Optimización de la síntesis y caracterización de catalizadores de Pt(Cu)/C y 

Pt−Ru(Cu)/C y aplicación en las reacciones de oxidación de CO y metanol 

4.3.1 Variación de la carga de deposición de Cu 

Se realizaron experimentos variando en contenido de cobre electrodepositado que 

serviría como núcleo de la estructura core-shell de los electrocatalizadores, a los que 

hemos denominado Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C. En estos experimentos se estudió la 

variación de la carga electrodepositada a un potencial constante de -0,30 V, el cual fue 

seleccionado como óptimo en nuestro estudio previo 113 . Se estudió la deposición de 

diferentes cargas de Cu entre 20 y 50 mC a intervalos de 5 mC. Considerando que el 

electrodo de GC usado posee un área geométrica de 0,071 cm
2
, las cantidades de Cu 

depositadas estuvieron en el rango de 92,7 a 231,7 µgCucm
-2

. La eficiencia del proceso 

de deposición  fue siempre superior a 93% en todos los experimentos.  

Luego del intercambio galvánico entre Cu y Pt,  los catalizadores de Pt(Cu)/C obtenidos 

y los de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados por deposición espontánea de especies de Ru sobre 

estos últimos, fueron examinados por CV en solución H2SO4 0,5 M. Como puede 

observarse en la Fig. 4.3.1.1A, los voltamperogramas cíclicos en todos los catalizadores 

de Pt(Cu)/C muestran una región con picos  entre -0,2 V y 0,1 V, que son característicos 

de los procesos de adsorción/desorción de hidrógeno sobre Pt policristalino 97, 

113,151 . En la región de potenciales entre 0,1 V y 0,45 V se distingue la zona 

correspondiente a los procesos de formación de la doble capa mientras que a potenciales 

superiores a 0,45 V en el barrido anódico se identifica la oxidación de Pt y cercano al 

potencial de 0,6 V, en el barrido catódico, se evidencia un pico característico (C1) 

correspondiente a la reducción de óxidos de platino formados en el barrido anódico, que 

resulta más prominente al aumentar el contenido de cobre en el núcleo hasta un valor de 

45 mC de Cu. Además, en el catalizador de Pt(Cu)/C sintetizado al depositar 45 mC de 

Cu el perfil en la zona de adsorción/desorción de H está mejor definido y se destacan 

mayores corrientes respecto al resto de los catalizadores. Son evidentes dos picos, uno 

mayor (A1), cercano a -0,1 V, atribuible a centros activos de Pt(110) y otro menor (A2) 

en torno a 0,0 V, asignado a Pt(111) 97, 151 . Es importante destacar que únicamente 

en el voltamperograma de Pt(Cu)/C con deposición de 20 mC de Cu fue evidente un 

desplazamiento de la región de desorción de H (Hdes) hacia potenciales más anódicos y 



117 
 

además se observó un pico pequeño aproximadamente a 0,5 V que, aunque está más 

desplazado a la derecha, puede asociarse a la disolución del Cu en el medio ácido, tal 

como fue demostrado en nuestro trabajo anterior 113 . 

 

 

 
 

 

 
 

 

 

Fig. 4.3.1.1 (A) Voltamperogramas cíclicos para los electrocatalizadores de Pt(Cu)/C 

preparados por desplazamiento galvánico después de la deposición potenciostática de Cu a 

-0,3 V y diferentes cargas: a) 20, b) 30, c) 40, y d) 45 mC. (B) CV para el catalizador de 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizado después de la deposición espontánea de especies de Ru sobre el 

catalizador de Pt(Cu)/C correspondiente a la Fig. A. 
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Por otra parte, los voltamogramas de Pt−Ru(Cu)/C, Fig. 4.3.1.1B, son similares a los de 

Pt(Cu)/C, con la diferencia de que en la región correspondiente a los procesos de 

adsorción/desorción de H sobre Pt se observa una disminución de las corrientes de pico, 

que es más notoria con la disminución de la carga de Cu electrodepositada, lo cual está 

relacionado con la disminución del contenido de Pt en el catalizador. Diversas 

investigaciones han sostenido que la deposición espontánea en solución ácida de RuCl3 

conlleva la formación de óxidos de Ru en forma de aniones hidratados y estos a su vez, 

al ser transferidos a soluciones libres de Ru, podrían ser reducidos a Ru metálico 

después del tratamiento potenciodinámico 64, 67, 70,128 . Esto explicaría la 

disminución de centros activos de Pt en la superficie del catalizador, la cual se evidencia 

en una disminución de la corriente de picos de adsorción/desorción del hidrógeno en 

estos catalizadores, debido a que el H atómico no se adsorbe en especies de Ru. Otro 

aspecto que se debe destacar de los voltamogramas cíclicos examinados es que todos los 

catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C presentan un aumento de la densidad de corriente en la 

región correspondiente a la doble capa, al compararlos con los de Pt(Cu)/C, lo cual 

también ha sido observado en otros estudios 67,106,151 , confirmando con ello que la 

metodología utilizada en esta investigación conduce a electrocatalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C estables, conteniendo especies oxigenadas de Ru. Por otra parte, cabe 

destacar que al depositar mayor carga de Cu en el núcleo (q ˃  50 mC,) tanto en 

Pt(Cu)/C como en Pt−Ru(Cu)/C, las corrientes de pico disminuyen, posiblemente 

debido a la formación de aglomerados de partículas del Cu sobre el soporte de carbón, 

lo cual contribuye a formar nanopartículas de mayor tamaño y menos adherentes al 

soporte, con la consiguiente pérdida de material del catalizador. De ahí que un valor 

adecuado de carga de Cu sobre el electrodo RDE de acuerdo en este estudio fue de 45 

mC (208 µgCucm
-2

). 

En la Fig. 4.3.1.2 se exponen los voltamperogramas de stripping de CO de Pt(Cu)/C y 

Pt−Ru(Cu)/C obtenidos a partir de núcleos de Cu depositados a -0,3 V, con cargas de 

20, 40 y 45 mC. Es evidente que el stripping de CO realizado sobre el catalizador de 

Pt(Cu)/C sintetizado a partir de 20 mC de Cu, identificado con letra (a) presenta dos 

picos, el primero (a1) cercano a 0,1 V, con una corriente máxima de 50 µA, el cual 

atribuimos a la oxidación de cobre sobre carbón Vulcan XC72R en el medio ácido 63, 

113 , mientras que el segundo pico (a2) , aproximadamente a 0,60 V y corriente 

máxima de 135 µA, se atribuye a la oxidación de CO sobre superficies de Pt(Cu)/C. Por 
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otra parte, la curva correspondiente al stripping de CO sobre Pt−Ru(Cu)/C sintetizado a 

partir de Pt(Cu)/C bajo idénticas  condiciones de síntesis mostró también estos dos 

picos, con la diferencia que el pico (1) es más alto  a una corriente máxima de 395 µA y 

el segundo es un hombro a corriente muy baja de aproximadamente 50 µA. Los 

resultados de voltamperometría cíclica en conjunto con los de stripping de CO 

demostraron que depositando cargas de cobre inferiores a 30 mC (139µgCucm
-2

) las 

estructuras core- shell  formadas fueron inestables en el medio ácido debido a que los 

continuos ciclos de potencial realizados durante los ensayos de stripping de CO y post 

stripping, disminuyeron el contenido de Pt superficial en la shell y emergió el Cu 

subyacente, lo cual fue evidente al realizar el stripping de CO en las muestras 

conteniendo 20 mC de Cu. Esta observación concuerda con  resultados obtenidos por 

Podlovchenko et al 63,120  que al preparar por intercambio galvánico catalizadores de 

Pt(Cu), han mostrado que en función del contenido de Cu depositado, del grado de 

agitación de la solución de deposición, del tipo de electrolito, sea este PtCl4
2-

 o PtCl6
2-

, 

puede ocurrir que el depósito de Pt falle en cubrir uniformemente las partículas de Cu 

debido a que la deposición de Pt podría proceder sobre centros activos individuales en 

la superficie de cobre y/o incluso sobre partículas de carbón adyacentes a partículas de 

Cu. Otro aspecto que incide de forma significativa en el comportamiento de los 

catalizadores obtenidos es la influencia del soporte de carbón, debido a que el carbón 

Vulcan XC72R, presenta cierta heterogeneidad y debido a la forma circular de sus 

partículas, podría atrapar y recubrir las partículas de menor tamaño de Cu, 

disminuyendo así el acceso de Pt durante el intercambio galvánico 153 .  

      De los voltamperogramas de stripping de CO sobre Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C obtenidos  

      por deposición inicial de diferentes contenidos de cobre en el núcleo se extrajo  

      información relevante, que se muestra en la Tabla 4.3.1. El potencial de pico de  

                        stripping de CO sobre Pt(Cu)/C fue de 0,525  0,025 V (vs. Ag/AgClsat). Por otra parte, 

los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados a partir de estos, presentaron potenciales 

de inicio del stripping de CO en  torno a 0,20 V y potenciales de pico de oxidación de 

CO entre 0,34 y 0,37 V. Esto representa una disminución de aproximadamente 0,2 V en 

el potencial de oxidación de CO sobre Pt−Ru(Cu)/C con respecto a Pt(Cu)/C. Al 

comparar los resultados conjuntos se observó que los mejores resultados se obtuvieron 

para los catalizadores preparados a partir de 45 mC de Cu. Se observó que en 

Pt−Ru(Cu)/C los potenciales de oxidación de CO y de metanol fueron más bajos, de 
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0,34 y 0,1 V, respectivamente. El potencial de pico de stripping de CO en Pt−Ru(Cu)/C 

en esta serie de experimentos resultó siempre menor al obtenido sobre Pt−Ru/C 

comercial y Pt−Ru/C obtenido por deposición espontánea de especies de Ru sobre Pt/C 

comercial [128]. Estos resultados confirman la positiva modificación estructural 

introducida por la presencia de Cu en el núcleo de los catalizadores.  

 

 

 

 
 

Fig. 4.3.1.2. Voltamperogramas de stripping de CO sobre Pt(Cu)/C obtenido por 

deposición de diferentes cargas de Cu: a) 20, b) 40 y c) 45 mC y sobre Pt−Ru(Cu)/C 

obtenido sobre Pt(Cu) bajo las mismas condiciones de deposición del Cu: d) 20, e) 40 y f) 

45 mC. El electrolito fue H2SO4 0,5 M, velocidad de barrido de 20 mVs
-1

  

 

La Fig. 4.3.1.3 presenta la correlación entre los valores de ECSA de electrocatalizadores 

de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C con respecto al contenido de Cu en el núcleo de la 

estructura core-shell. Los ECSA fueron obtenidos a partir de datos de stripping de CO y 

a partir de la carga de adsorción/desorción de hidrógeno atómico sobre Pt. Los valores 

de ECSA se han expresado en unidades de m
2
molCu

-1
 para destacar la superficie con 

respecto al contenido inicial de Cu depositado a potencial constante de -0,3 V. Este 

valor puede ser correlacionado con la masa de Pt depositado por intercambio galvánico 

tomando en cuenta la eficiencia del proceso de deposición de Cu, la ley de Faraday y el 

contenido de Pt y Cu (at.%) obtenido por análisis TEM-EDS.  
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Fig. 4.3.1.3. ECSAs obtenidos a partir de stripping de CO  y de la adsorción/desorción de 

hidrógeno para Pt(Cu)/C, curvas a y b, y para Pt−Ru(Cu)/C curvas c y d, respectivamente, 

correspondientes a diferentes carga de Cu en el núcleo. 

 

Tabla 4.3.1. Parámetros electroquímicos de los catalizadores de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C 

obtenidos a partir de diferentes cargas de electrodeposición de Cu. 

 

 

 

Carga / mC 

 

Pico 

oxidación CO 

Epeak / V  

Pt(Cu)/C 

Inicio 

oxidación CO 

Eonset / V 

Pt−Ru(Cu)/C 

Pico 

oxidación CO 

Epeak / V 

Pt−Ru(Cu)/C 

Inicio oxidación 

MeOH 

Eonset(V) 

Pt−Ru(Cu)/C 

Recubrimiento 

 por especies 

de Ru 

Pt−Ru(Cu)/C   

20 0.578 0.36 0.566 0.22 0.20  

30 0.518 0.232 0.347 0.132 0.13 

40 0.514 0.218 0.348 0.132 0.35 

45 0.501 0.198 0.339 0.098 0.35 

50 0.527 0.215 0.346 0.160 0.66 

 

Los catalizadores de Pt(Cu)/C mostraron valores de ECSA en el intervalo de 750 a 1750 

m
2
molCu

-1
, mientras que los de Pt−Ru(Cu)/C, entre 280 y 1700 m

2
molCu

-1
. En ambos 

casos los valores obtenidos por cálculos de stripping de CO fueron más altos que los 

calculados por adsorción/desorción de hidrógeno sobre Pt. Se encontraron mayores 

ECSA tanto por stripping de CO como por adsorción/desorción de hidrógeno en los 

catalizadores preparados con deposición de Cu entre 30 y 45 mC, siendo mayor en 
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aquellos sintetizados con 30 mC de Cu, lo cual demuestra una considerable disminución 

del contenido de Pt en los catalizadores sintetizados mediante la metodología empleada, 

manteniendo las características tanto de disminución del potencial de inicio y potencial 

de pico de la oxidación de CO como de mejora en las áreas activas ECSA.  

Del análisis de áreas de picos de adsorción/desorción de hidrógeno obtenidas a partir de 

los voltamogramas cíclicos se determinó el grado de recubrimiento de Pt por especies 

de Ru, tal como se observa en la Fig. 4.3.2.5a. Al comparar el grado de recubrimiento 

respecto a la carga de Cu depositado (mC de Cu)  se observa que el valor de 0,35 (35%) 

correspondiente a 40 y 45 mC de Cu depositado resulta óptimo cuando se hace la 

comparación con los parámetros electroquímicos importantes para las reacciones de 

interés en este estudio. Para valores de recubrimiento inferiores o superiores a éste, las 

propiedades de los catalizadores de Pt−Ru(Cu) para las reacciones de oxidación de CO 

y metanol (Ep, Eonset y ECSA) varían considerablemente, como se discutió 

anteriormente. 

 

 

 

Tabla 4.3.2. Parámetros electroquímicos obtenidos para la reacción de oxidación del CO 

sobre catalizadores de Pt(Cu)/C sintetizados con diferentes cargas de Cu.  

 

Carga / mC 

Ep / V 

Oxidación 

CO 

ECSACO 

/ m
2
molCu

-1
 

ECSAHdes 

/ m
2
molCu

-1
 

ECSAHads 

/ m
2
molCu

-1
 

ECSA 

promedio / 

m
2
molCu

-1
 

20 mC Cu 0.570 1178  764 773 767 

30 mC Cu 0.518 1747  1506 1234 1370 

40 mC Cu 0.514 1246 1178 887 1033 

45 mC Cu 0.501 1242 1523 1259 1391 

50 mC Cu 0.527 978 978 792 885 
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Fig. 4.3.1.4. Voltamperometrías de barrido lineal corespondientes a la oxidación del 

metanol en electrolito: CH3OH 1,0 M + H2SO4 0,5 M sobre diferentes catalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C obtenidos por electrodeposición de diferentes cargas de Cu -0.3V: a) 20, b) 

30, c) 40, y d) 45 mC. Velocidad de barrido de 20 mVs
-1

.  

 

4.3.2. Variación del tiempo de intercambio galvánico de Cu por Pt 

Se estudió la influencia del tiempo de intercambio galvánico en solución de PtCl6
2−

 

preparando los catalizadores como se ha indicado en la parte experimental. La Fig. 4.3. 

2.1 muestra los voltamperogramas cíclicos en H2SO4 0,5 M para electrocatalizadores de 

Pt(Cu)/C y diferentes tiempos de intercambio galvánico con Pt. Se observó que los 

mismos presentan similares características que aquellos preparados a partir de la 

modificación de la carga de Cu electrodepositada. En ellos se destaca que las mayores 

corrientes en la zona de desorción/adsorción de hidrógeno se presentan cuando el 

intercambio se realiza durante 30 min y las menores para 60 min. Por otra parte las 

curvas d, e y f  muestran los voltamperogramas de Pt−Ru(Cu)/C, en los que se observa 

una clara disminución del área de picos de desorción/adsorción de hidrógeno y un 

aumento de la corriente capacitiva en la región de la doble capa, así como también una 

disminución del pico catódico que aparece a 0,6 V atribuible al proceso de reducción de 

los óxidos de platino. Estas características confirman la disminución de centros activos 

de Pt y formación de especies oxigenadas de Ru que verifican que el proceso de síntesis 
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es muy efectivo. Se evaluaron por voltamperometría de stripping de CO en H2SO4 0,5 

M los catalizadores de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C preparados , Fig. 4.3.2.2.  Se observa 

en dicha figura una evidente disminución del potencial de pico de aproximadamente 160 

mV (Ep = 0,34 V) sobre Pt−Ru(Cu)/C con respecto a Pt(Cu)/C (Ep= 0,50 V) además de 

una gran disminución del potencial de inicio del stripping de CO a un valor aproximado 

de 0,2 V sobre Pt−Ru(Cu)/C. Se determinaron las áreas electroquímicamente activas 

(ECSA) tanto de Pt(Cu)/C como de Pt−Ru(Cu)/C a partir de las áreas de pico de 

stripping de CO y de desorción/adsorción de hidrógeno. Los resultados se muestran en 

la Fig. 4.3.2.3. En catalizadores de Pt(Cu)/C los valores estuvieron en el intervalo de 

550 a 1400 m
2
mol Cu

-1
 mientras que los de Pt−Ru(Cu)/C, entre 300 y 1500 m

2
mol Cu

-1
. 

Los valores obtenidos por cálculos de stripping de CO fueron más altos que los 

calculados por adsorción/desorción de hidrógeno sobre Pt. Los mayores  ECSA se 

encontraron para los catalizadores sintetizados por intercambio galvánico de Cu por Pt 

durante 30 minutos. 

El estudio de la variación del tiempo corroboró que el intercambio galvánico resulta 

eficiente para el tiempo intermedio de 30 min en el rango analizado, pues a tiempos 

cortos los voltamperogramas mostraron después de varios ciclos de potencial que la 

estructura core-shell no era estable y aparecía Cu en superficie. Por otra parte a tiempos 

mayores, entre 35 y 60 min, los voltamperogramas cíclicos presentaron características 

muy similares, así como también los de stripping de CO. En algunos ensayos se observó 

que el aumento de tiempo de reacción disminuyó el rendimiento para la oxidación de 

CO, lo cual podría ser el resultado de la pérdida de material catalítico del electrodo a 

tiempos largos.  
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Fig. 4.3.2.1. Votamperogramas cíclicos correspondientes al catalizador Pt(Cu)/C 

sintetizado después de electrodeposición de 40 mC de Cu a -0,3 V seguida de un 

intercambio galvánico con Pt a diferentes tiempos: a) 20, b) 30 y c) 60 min; y al catalizador 

Pt−Ru(Cu)/C: d) 20, e) 30 y f) 60 min. Velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. 

 

 

 

Fig. 4.3.2.2. Voltamperogramas de stripping de CO realizados en las mismas condiciones 

de preparación de los catalizadores Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C que para la Fig. 4.3. 2.1. 

Velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. 
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Fig. 4.3.2.3. Valores de ECSAs obtenidos a partir de stripping de CO y a partir de la 

adsorción/desorción de hidrógeno para Pt(Cu)/C (a y c) y Pt−Ru(Cu)/C (b y d), 

sintetizados para diferentes tiempos de intercambio galvánico entre Cu y Pt. 

 

 
 

 

Fig. 4.3.2.4. Voltamperogramas de barrido lineal a 20 mVs
-1

, correspondientes a la 

oxidación del metanol en MeOH 1,0 M + H2SO4 0,5 M sobre diferentes catalizadores 

Pt−Ru(Cu)/C obtenidos por desplazamiento galvánico del Cu por el Pt a diferentes 

tiempos: a) 20, b) 30, c) 40 y d) 50 min. Deposición espontánea de especies de Ru durante 

30 min, corresponden a una electrodeposición de 40 mC de Cu a -0,3 V.  
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     Fig. 4.3.2.5. Recubrimiento por especies de Ru del Pt de los catalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados bajo diferentes condiciones: a) variación de la carga de Cu 

electrodepositada (mC) ; b) variación del tiempo de intercambio galvánico con Pt y c) 

variación del tiempo de deposición espontánea de especies de Ru. 

 

4.3.3. Variación del tiempo de deposición espontánea de especies de Ru 

La Fig. 4.3.3.1A y B muestran los voltamperogramas cíclicos y de stripping de CO en 

H2SO4 0,5 M a 20 mVs
-1

 de electrocatalizadores de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados con 

variación en los tiempos de deposición espontanea de especies de Ru. En ellos se 

destaca que presentaron  mejores características los obtenidos entre 20 y 30 minutos. 

Los voltamperogramas cíclicos de los obtenidos con 20 minutos mostraron mayores 

corrientes en la zona de desorción/adsorción de hidrógeno. No obstante al realizar el 

ensayo de stripping de CO, como puede verse en la Fig. 4.3.3.1B y Fig. 4.3.3.2f el 

potencial de pico y el potencial de inicio de la oxidación fueron menores ,0.34 V y 0.22 

V. Adicionalmente es importante resaltar que el pico de stripping de CO sobre 

Pt−Ru(Cu)/C no es simétrico, presentando dos contribuciones, un pico mayor en torno a 

0,34 V y uno menor en forma de un  hombro cercano a 0,50 V, el cual se hace más 

evidente cuando aumenta el tiempo de deposición espontánea. Esto parece indicar que 

el material preparado por deposición espontanea de especies de Ru en estas condiciones 

experimentales es policristalino, polimetálico y menos homogéneo que aquellos 

preparados en este laboratorio por deposición espontánea sobre catalizadores de Pt/C 

comerciales [128,152]. Adicionalmente, la forma del pico de stripping de CO indica que 

los catalizadores Pt−Ru(Cu)/C sintetizados, presentan sitios de adsorción sobre Pt 
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cercano a restos de Ru y otros separados de las especies de Ru hidroxiladas. Esta 

característica de los catalizadores que hemos sintetizados puede asociarse a la presencia 

de dos diferentes metales en la shell de las nanopartículas.  En los últimos años algunos 

investigadores  han comprobado  una mejor tolerancia al CO de catalizadores que 

contienen platino formando nanogranos con una alta densidad de defectos estructurales 

[70,152] como escalones y límites de grano que logran mejorar las propiedades de los 

materiales para la oxidación de CO. Los resultados obtenidos variando el tiempo de 

deposición de especies de rutenio sobre Pt(Cu)/C demuestran que se logra sintetizar 

catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C en los que  la presencia del núcleo nanoparticulado de Cu 

en conjunto con la existencia de Pt y especies oxigenadas de Ru en la shell mejora  

considerablemente la tolerancia al envenenamiento con CO. Por otra parte, cuando se 

compara el grado de recubrimiento de los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C, como puede 

verse en la Fig. 4.3.2.5c, podemos inferir que para tiempos de deposición espontanea 

entre 20 y 30 min existe un recubrimiento óptimo con valores entre 0,35 y 0,45. En este 

rango de recubrimiento se obtuvieron los valores de ECSA mayores (1700 y 584 

m
2
molCu

-1
) obtenidos de stripping de CO y con el promedio de las cargas de 

adsorción/desorción de H como se muestra en la Fig. 4.3. 3.3c y d respectivamente.  
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Fig. 4.3.3.1. A) Voltamperogramas cíclicos y B) stripping de CO de catalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados mediante diferentes tiempos de deposición espontánea de 

especies de Ru: a) 10, b) 20, c) 30, d) 40 y e) 50 min. El electrolito fue H2SO4 0,5 M, 

velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. 
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Fig. 4.3.3.2. Potenciales de pico de oxidación del CO para Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C 

sintetizados para diferentes cargas de electrodeposición de Cu (a, d), diferentes tiempos en 

la solución de Pt(IV) (b, e) y diferentes tiempos en Ru(III) (c, f).  

 

 

Fig. 4.3.3.3. Valores de  ECSAs, obtenidos a partir de stripping de CO y a partir de la 

adsorción/desorción de hidrógeno para los electrocatalizadores obtenidos con diferentes 

tiempos de deposición espontánea de especies de Ru: a) Pt(Cu)/C y c) Pt−Ru(Cu)/C 

(ECSACO); b) Pt(Cu)/C y d) Pt−Ru(Cu)/C (ECSAHads/des).  
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Fig. 4.3.3.4. Voltamperogramas de barrido lineal a 20 mVs
-1

 correspondientes a la 

oxidación del metanol en MeOH 1,0 M + H2SO4 0,5 M sobre diferentes catalizadores 

Pt−Ru(Cu)/C obtenidos a diferentes tiempos de deposición espontánea de especies Ru: a) 

10, b) 20, c) 30 y d) 40 min. Todos los catalizadores fueron preparados para una 

electrodeposición de Cu de 40 mC a -0,3 V y 30 min de intercambio galvánico entre Cu y 

Pt.  

 

 

Tabla 4.3.3. Prestaciones de la oxidación de CO y MeOH sobre los catalizadores 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados a diferentes tiempos de deposición espontánea de especies de 

Ru. 

 

 

 

                    

 

               

 

     

 

 

 

 

 

 

 

 

Tiempo en 

RuCl3 / min 

Pico oxidación 

del CO Epeak / V 

Pt−Ru(Cu)/C 

Inicio oxidación CO 

Eonset / V 

Pt−Ru(Cu)/C   

Inicio oxidación MeOH 

Eonset / V 

Pt−Ru(Cu)/C 

10 0.369 0.200 0.178 

20 0.344 0.220 0.105 

30 0.357 0.222 0.132 

40 0.373 0.233 0.188 

50 0.359 0,220 0,210 
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Tabla 4.3.4 Áreas electroquímicamente activas (ECSA) de los catalizadores Pt(Cu)/C y 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados con diferentes tiempos de deposición espontánea de especies de 

Ru. 

 

Tiempo 

en 

Ru(III) 

/ min 

ECSACO  

Pt(Cu)/C 

ECSACO 

Pt−Ru(Cu)/C 

ECSAHads  

Pt(Cu)/C 

ECSAHdes 

Pt(Cu)/C 

ECSAHad/des 

Pt(Cu)/C 

ECSAHads 

Pt−Ru(Cu)/C 

ECSAHdes 

Pt−Ru(Cu)/C 

ECSAHad/des 

Pt−Ru(Cu)/C 

10 1148 1113 670 502 586 501 449 475 

20 1560 1702 998 1072 1035 580 588 584 

30 1424 1497 798 991 895 780 894 837 

40 1007 802 552 655 604 301 261 281 

50 1625 1708 895 1025 960 767 799 783 

 

 

4.3.4. Variación de la velocidad de rotación del RDE en solución de Ru (III) 

durante la  deposición espontánea de especies de Ru 

En esta parte del trabajo se estudió el efecto de la variación de la velocidad de rotación 

del RDE en la solución de Ru(III) durante la deposición espontanea de rutenio sobre 

catalizadores de Pt(Cu)/C que fueron sintetizados a partir de núcleos de Cu, en 

condiciones que se mantuvieron constantes: depositando 40 mC de Cu a -0,3V a 100 

rpm y posterior intercambio galvánico durante 30 minutos a 100 rpm. Se modificó la 

velocidad de rotación desde 100 rpm hasta 800 rpm manteniendo constante el tiempo de 

inmersión en la solución de Ru(III). La Fig. 4.3.4.1 muestra los voltamogramas cíclicos 

en H2SO4 0,5 M de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados con variación en las condiciones 

hidrodinámicas. La característica más importante a destacar es la gran disminución de la 

carga involucrada en la adsorción/desorción de H (Hads/des) al ir aumentando la 

velocidad de rotación del RDE. Las mayores cargas de Hads/des se observaron con 100 

rpm así como también se evidencia bajo esta condición un incremento de  la carga en la 

región de la doble capa y una gran disminución del pico catódico atribuible a la 

reducción de los óxidos de platino. Todas estas características confirman la 

modificación de Pt(Cu)/C debido a la deposición de especies hidroxiladas en átomos de 

Ru  y /o especies RuOxHy  tal como se ha demostrado en investigaciones previas de 

nuestro laboratorio [113,152]. Para evaluar el comportamiento de los catalizadores de 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizados se realizó voltametría de stripping de CO en cada uno de 

ellos, tal como se observa en la Fig. 4.3.4.2. Cabe destacar que el potencial de inicio de 
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la oxidación de CO se mantuvo en torno a 0.2V  mientras que el potencial de pico más 

bajo (Ep= 0,29 V) se obtuvo cuando se utilizó 100 rpm y el mayor Ep=0,37 V fue al 

rotar a 800 rpm. En los voltamperogramas de stripping se observaron siempre dos 

contribuciones, un pico bastante bien definido en el rango entre 0,29V -0,37V y un 

hombro cercano a 0,50V los cuales se asocian a la existencia en la superficie de 

diferentes tipos de nanopartículas tal como se indicó previamente. La Fig. 4.3.4.3 

presenta la relación entre los valores de ECSA con respecto a la velocidad de rotación 

en Ru(III). Tal como se ha encontrado en la modificación de las otras variables del 

estudio, se observa que los ECSA calculados con base al promedio de la carga de 

Hads/des fueron siempre menores que el calculado con la carga de stripping de CO, 

pero además es evidente que los voltamperogramas cíclicos de los catalizadores  de 

Pt−Ru(Cu)/C, son muy similares, excepto el obtenido a 100rpm, por consiguiente 

también son similares los ECSA obtenidos por cálculos de carga de  Hads/des.  

Estos valores estuvieron en el rango de  200 a 380 m
2
molCu

-1
. Los ECSA calculados 

con la carga de stripping de CO variaron desde 720 a 1965 m
2
 mol Cu 

-1
 siendo el valor 

más alto cuando se rotó a 100 rpm. Esta parte del estudio pone  en evidencia que el 

proceso de deposición de especies de rutenio durante 30 minutos con rotaciones del 

RDE superiores a 100 rpm es desfavorable, lo cual es explicable debido a que este 

aumento favorece la difusión de las especies desde el electrodo hacia el electrolito 

retirando especies de Pt y de Ru del catalizador con la consiguiente pérdida de la 

actividad catalítica para la reacción de oxidación de CO y metanol. En vista de la 

mejora en las propiedades catalíticas de Pt−Ru(Cu)/C para las pruebas de oxidación de 

CO y de metanol, consideramos óptimo para la síntesis la aplicación de 100 rpm del 

RDE en la solución de Ru(III).   
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Fig. 4.3.4.1. Voltamperogramas cíclicos de los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C preparados 

por desplazamiento galvánico después de la deposición potenciostática a -0,3 V de 40 mC 

de Cu y subsecuente deposición espontánea de especies de Ru en solución de Ru(III) 

durante 30 min con diferentes velocidades de rotación: a) 100, b) 200, c) 400, d) 600 y e) 

800 rpm. Se utilizó como electrolito el H2SO4 0,5 M. Velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. 

 

 

 

Fig. 4.3.4.2. Voltamperogramas de stripping de los electrocatalizadores de Pt−Ru(Cu)/C 

obtenidos bajo las mismas condiciones mostradas en la Fig. 4.3.4.1, usando como 

electrolito H2SO4 0,5 M, velocidad de barrido de 20 mVs
-1

. 
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Fig. 4.3.4.3 Comparación de los valores de ECSA respecto a la velocidad de rotación en la 

solución de Ru(III).  

 

 

4.3.5. Resultados del estudio microscópico TEM, HRTEM, FFT y análisis por 

XPS 

Se analizó mediante microscopía electrónica de transmisión TEM, HRTEM y FFT la 

morfología de la superficie de diferentes especímenes de catalizadores en los que el 

núcleo de Cu se depositó a dos potenciales diferentes, -0,3V y -0,5V, para una carga de 

Cu  de  45 mC, intercambio galvánico de Cu por Pt durante 30 minutos a 100 rpm del 

RDE y realizando la deposición espontanea en solución de Ru (III) durante 30 minutos 

con velocidad de rotación de 100 rpm del RDE.   

Las Fig. 4.3.5.1 y 4.3.5.4 presentan las micrografías de las muestras de Cu depositadas a 

dos potenciales diferentes de -0,3 y -0,5 V respectivamente. Con letra (a) se muestran 

las imágenes de micrografías TEM y el histograma de distribución de tamaños de 

nanopartículas mientras que con letra (b) se muestran la imagen HRTEM y de la 

sección mostrada en el recuadro se realizó el análisis mediante  FFT. Se destaca que en 

Cu depositado a -0,3V  las nanopartículas se encuentran dispersas de manera bastante 

homogénea sobre el soporte de carbon, con algunos aglomerados de nanopartículas. El  

rango de tamaños es de 2 a 8,5 nm, con un valor promedio de 4,3  1,3 nm. El análisis 
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FFT de nanopartículas de Cu permitió determinar un espaciado interplanar d = 0,215 

nm, el cual es comparable al valor de 0,219 nm correspondiente a los planos del 

Cu(111) con margen de error aproximado de 2 % 136 .  Por otro lado en la muestra de 

Cu obtenida por deposición potenciostática a -0,5 V con 80,5 % de eficiencia de 

deposición, se destaca también una distribución homogénea de nanopartículas de un 

tamaño levemente mayor que las obtenidas a -0.3V, con valor promedio de 4,7  1,4 

nm. Mediante análisis FFT se determinaron varios espaciados interplanares. Los 

señalados con números 1 y 2  dan un promedio de 0,204 nm y se corresponde con los de 

Cu(111), mientras que los indicados con números 3 al 6 dieron un valor promedio de 

0,2438 nm que puede asignarse a los planos de Cu2O (111) (cuprita) con d = 0,2465nm 

136,156 . Investigaciones realizadas por Zhang et al. [154] and Urban et al. [156] 

mediante HRTEM han demostrado que el Cu puede ser oxidado a Cu2O a través del 

crecimiento de monocapas de este óxido sobre superficies de Cu (110) que pueden 

propagarse rápidamente a lo largo de la superficie. Adicionalmente, se ha demostrado 

que a partir de nanopartículas inferiores a 5 nm se forman clusters de partículas de 

mayor tamaño en estado de transición entre el metal puro y óxido que pueden coexistir 

dentro de la misma partícula. Esto explicaría las diferencias entre los espaciados 

interplanares encontrados en este estudio, las cuales pueden inducir a distorsiones como 

dislocaciones en los límites de grano, que influyen en la morfología y reactividad de 

estas nanopartículas. La presencia de óxidos de cobre en la muestra electrodepositada a 

-0,5 V explicaría en parte el hecho de que a este potencial se obtiene menor porcentaje 

de eficiencia de deposición (80,5 %).  

Las Fig. 4.3.5.2 y 4.3.5.5 presentan las imágenes de micrografías de Pt(Cu)/C  

depositadas a dos potenciales diferentes -0,3 y -0,5 V respectivamente. Con letra (a) se 

muestran las imágenes de micrografías TEM y el histograma de distribución de tamaños 

de nanopartículas mientras que con letra (b) se muestran la imagen HRTEM y la imagen 

inserida es el análisis FFT de la nanopartícula indicada en el recuadro. Tanto las 

micrografías TEM como los histogramas de tamaño de partículas muestran que no 

existen grandes diferencias en ambas muestras en cuanto a morfología y homogeneidad 

de la superficie. Las muestras sintetizadas a partir de Cu depositado a -0,3 y -0,5 V 

muestran distribución de tamaños muy similares, 4,9  1,5 y 4,8  1,6 nm 

respectivamente, Tabla 4.3.5, pero al analizar la composición de Pt se observa que al 

depositar a -0,3V el contenido de Pt es inferior en esta muestra (59.0 %) mientras que a 
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-0,5V es  67%.  El análisis FFT  de la imagen en alta resolución de Pt(Cu)/C obtenido a 

-0,3V presentó espaciados interplanares que en promedio dan d = 0,2244 nm, que se 

corresponde con Pt(111) (d = 0,2265) el margen de error es de 1 %. De igual manera, el 

análisis por FFT la muestra de Pt (Cu)/C depositada a -0,5 V se observan en la imagen 4 

puntos, de los cuales se determinaron los valores d = 0,2285 nm que da margen de error 

de 1% respecto a Pt (111) y además se determinó el espaciado interplanar d = 0,221 nm, 

que se puede asignar a Cu (111) 136, 156 .  

Las Fig 4.3.5.3a y 4.3.5.6a muestran las imágenes de micrografías de Pt−Ru(Cu)/C 

obtenidas a partir de la deposición inicial de Cu a potenciales -0.3V y -0.5V. La 

morfología de las partículas  es  bastante similar en ambos catalizadores, destacando que 

muestran cierto grado de aglomeración, que es mayor en las de Pt−Ru(Cu) a -0.5V así 

como también es mayor el valor promedio de  tamaño (5,2  1,3 nm) respecto al de 

Pt−Ru(Cu)/C depositado a -0,3 V (4,9  1,4 nm). Las imágenes HRTEM de las Fig. 

4.3.5.3b y 4.3.5.6b permitieron obtener el análisis FFT que se muestra inserto en las 

mismas. Cabe anotar que en Pt−Ru(Cu)/C obtenido a partir de Cu depositado a -0.3V 

los espaciados interplanares obtenidos en varios puntos de la muestra indican 

únicamente la presencia de Pt(111) con un valor medio de 0,2216 nm y margen de error 

de 2%. Mientras que en la muestra obtenida a partir de Cu depositado a -0,5V se 

observaron dos distancias interplanares, d = 0,2258 nm asignables a Pt(111) con margen 

de error inferior al 1%  y además se determinó d = 0,2299 que se corresponde con 

Ru(100) con error relativo del 2% 136 .   
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Fig. 4.3.5.1. (a) Micrografías TEM y distribución de tamaño de partículas de Cu/C 

obtenido por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,3V. La Fig. (b) es la imagen HRTEM 

de la misma especie mostrada en (a), que incluye los correspondientes análisis FFT de la 

zona marcada. 
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Fig. 4.3.5.2. (a) Micrografías TEM y distribución de tamaño de nanopartículas de 

Pt(Cu)/C obtenido por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,3V. La Fig. (b) es la imagen  

HRTEM de la misma especie mostrada en (a) que incluye los correspondientes análisis 

FFT de la zona marcada. 
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Fig. 4.3.5.3. (a) Micrografías TEM y (b) distribución de tamaño de partículas de 

Pt−Ru(Cu)/C obtenido por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,3 V . La Fig. (c) es la 

imagen FFT de la zona marcada. 
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Fig. 4.3.5.4. (a) Micrografía TEM y distribución de tamaño de nanopartículas de Cu/C 

obtenida por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,5 V. b) Imagen HRTEM de la misma 

muestra presentada en (a), que incluye los correspondientes análisis FFT de la zona 

marcada. 
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Fig. 4.3.5.5. (a) Micrografías TEM y distribución de tamaño de nanopartículas de 

Pt(Cu)/C obtenido por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,5 V . La Fig. (b) es la imagen  

HRTEM de la misma especie mostrada en (a), que incluye los correspondientes análisis 

FFT de la zona marcada. 
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Fig. 4.3.5.6. (a) Micrografías TEM y distribución de tamaño de nanopartículas de 

Pt−Ru(Cu)/C obtenido por electrodeposición de 45 mC de Cu a -0,5 V . La Fig. (b) es la 

imagen HRTEM de la misma especie mostrada en (a), que incluye los correspondientes 

análisis FFT de la zona marcada. 
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Tabla 4.3.5. Composición de los electrocatalizadores de Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C obtenida 

mediante análisis EDS. 

 

Electrocatalalizador Pt:Cu  

at.% 

Pt:Ru:Cu 

at. % 

Tamañode 

partícula / nm 

Pt(Cu)/C, dep -0,5 V 66,9:33,1 
 

 4,8  1,6 

Pt(Cu)/C, dep -0,3 V 59,0: 41,0 
 

 4,9  1,5 

Pt−Ru(Cu)/C, 45 mC  Cu dep -0,5 V  51,1:6,2:42,7 5,2  1,3 

Pt−Ru(Cu)/C,45mC Cu dep -0,3 V  51,9:8,2:39,9 4,9  1,4 

Pt−Ru(Cu)/C,40mC Cu dep -0,3 V 
(sin modificación de variables) 

 61,2:0,3:38,5 3,6  1,0 

 

Del análisis microscópico por EDS podemos destacar que la especie predominante en 

Pt−Ru(Cu)/C es el Pt cuyo contenido disminuyó en un 10 % mientras aumentó el de Ru, 

cerca al 8% en los catalizadores obtenidos a ambos potenciales de deposición de Cu si 

lo comparamos con  respecto al estudio anterior con deposición de 40 mC a -0,3 V 

(61,2:0,3:38,5) 113 . Esto lo podemos correlacionar con el aumento en velocidad de 

rotación en la solución de Ru (III) que en la preparación de estas muestras fue de 100 

rpm. Con relación al tamaño de partícula se puede destacar que son levemente menores 

en las de Pt−Ru(Cu)/C obtenidas a partir de Cu electrodepositado a -0,3 V. El contenido 

de Ru en las muestras de Pt−Ru(Cu)/C analizadas fue prácticamente idéntico, no 

obstante, se pudo comprobar mediante el análisis FFT que en la muestra 

electrodepositada a -0,3V solo fue detectado planos cristalográficos de Pt(111) más no 

se determinó Ru. Esto nos lleva a deducir que en estas condiciones de síntesis se forman 

especies oxigenadas de Ru, que al ser amorfas no fueron detectables mediante HRTEM. 

Tal resultado se pudo corroborar al realizar el análisis del espectro XPS de alta 

resolución de las energías de enlace (binding energy) de Pt 4f, Fig. 4.3.5.7a, donde se 

identifica un doblete, de similar altura, atribuible al desdoblamiento espín-órbita (spin-

orbital splitting) que se origina a una energía menor (Pt 4f7/2) aproximadamente a 70 eV 

y otro a mayor energía (Pt 4f 5/2) en torno a 75 eV que se corresponden con los estados 

de oxidación  Pt (0)  y Pt (II) [158]. Este doblete fue determinado mayormente en 

Pt−Ru(Cu)/C sintetizado a –0,5 V, corroborando que en estas condiciones de síntesis, se 

generan especies oxidadas de Pt, posiblemente  porque en la superficie original se 

formaron óxidos de Cu. Este hallazgo explica en parte la menor eficiencia de conversión 

de Cu en Pt a este potencial de -0,5V. La Fig. 4.3.5.7b muestra el espectro XPS en la 
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región de Ru 3d de la misma muestra donde no fueron detectadas especies de Ru, lo 

cual es razonable debido a la baja concentración de especies de Ru( menor al 10%), que 

fue determinada mediante análisis TEM-EDS. Adicionalmente, en esta región también 

es detectable el pico de C1s atribuido al soporte de carbon Vulcan 154 , el cual solapa 

parcialmente el doblete de Ru 3d correspondiente  a las bandas 3d3/2 y 3d5/2 158 . Cabe 

anotar que mediante XPS fue bastante difícil realizar cuantificación de especies debido 

a la poca cantidad de muestra de catalizador que se genera con el método de síntesis 

utilizado en esta investigación.  

 

 

Fig. 4.3.5.7. (a) Espectro XPS en la región de Pt 4f y (b) en la región Ru 3d de 

electrocatalizadores de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados a partir de núcleos de Cu 

electrodepositados a -0,5 V.  

 

4.3.6. Evaluación del comportamiento de catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C para la 

oxidación de metanol 

Esta  investigación exploró el comportamiento frente a la oxidación de metanol de los 

catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C sintetizados con modificación en las diferentes variables 

que intervienen en la síntesis. Esta prueba se realizó siempre posterior al test de 

stripping de CO luego de limpiar la superficie de cualquier residuo de CO existente, 

haciendo voltamperometría cíclica entre -0,2V y 0,8V. La Fig. 4.3.6.1 presenta los 

resultados de la prueba de oxidación de metanol obtenidos sobre Pt−Ru(Cu)/C 

sintetizados a partir de núcleos de Cu, donde se varió la carga de Cu electrodepositada.  
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Se observa claramente que la mayor corriente específica, referida a la masa de Pt, se 

obtuvo en el catalizador preparado con  45 mC de Cu, que corresponde a un contenido 

de 208.5 µg Cucm
-2

  (respecto al área del RDE). Este mejoramiento del rendimiento en 

la oxidación de CO coincide con el obtenido para este mismo catalizador en el test de 

stripping de CO. La actividad superior en el rango de potenciales explorado, puede 

explicarse en base al mecanismo bifuncional debido a la presencia de especies 

oxigenadas de Ru en la superficie de Pt, además del efecto del núcleo de Cu que 

modifica la estructura y composición de los catalizadores como se demostró en el 

análisis morfológico.  Por otra parte, cuando se prepararon los catalizadores 

manteniendo constante la carga de Cu en 40 mC, pero variando los tiempos en la 

reacción de intercambio galvánico de Cu por Pt, como se observa en la Fig. 4.3.6.2A y 

los tiempos de la reacción de deposición espontanea de especies de Ru, Fig. 4.3.6.2B, 

encontramos que las mayores corrientes específicas  de oxidación de metanol se 

obtuvieron para 30 minutos de intercambio galvánico y para 20 minutos de deposición 

espontánea de especies de Ru.  Esto significa que con una disminución de 10 minutos 

en la deposición espontanea en solución de Ru(III), comparado a los estudios previos 

113, 152, 153 , podemos preparar catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C con buenas 

propiedades para oxidar el CO adsorbido en la superficie como intermediario de la 

reacción de oxidación de metanol. Al analizar la influencia de la modificación en la 

velocidad de rotación del RDE durante la deposición espontanea de especies de Ru, lo 

cual puede verse en la Fig. 4.3.6.3, se determinó que al sintetizar Pt−Ru(Cu)/C con  

velocidad de rotación de  100rpm se logró un aumento de  1.5 veces en las corrientes 

especificas si lo comparamos con el catalizador de Pt−Ru(Cu)/C sintetizado sin 

rotación. Sin embargo, al aumentar las velocidades  de rotación por encima de 200 rpm 

los catalizadores se vuelven menos activos para esta reacción, debido probablemente a 

la disminución de las especies de rutenio y de platino inducidas por la continua 

agitación. En la Fig. 4.3.6.4 se presentan los voltamperogramas de oxidación de 

metanol sobre los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C que presentaron mejores características 

en este estudio y se comparan con otros dos catalizadores de Pt−Ru/C (Pt−Ru/C-1 y 

Pt−Ru/C-2)  preparados sobre Pt/C comercial por deposición espontanea de especies de 

rutenio de un estudio previo 152 . Podemos destacar que las modificaciones al 

procedimiento de síntesis que mayormente incidieron en la mejorar las propiedades de 

los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C fueron el leve aumento en la carga de Cu  hasta 45 

mC y un aumento en la velocidad de rotación del RDE a 100 rpm. Con estas 
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modificaciones se logró obtener valores de recubrimiento óptimos en Pt−Ru(Cu)/C  

obtenido con 40 mC y 100 rpm en solución de Ru(III) (  = 0,45) los cuales son 

similares a los de Pt−Ru/C (  = 0,40). No obstante las corrientes específicas en los de 

Pt−Ru(Cu)/C fueron dos veces superiores que las de Pt−Ru/C. Definitivamente que la 

introducción del núcleo de Cu le confiere propiedades únicas a estos catalizadores. 

Además se demuestra que el método que hemos optimizado consigue sintetizar 

catalizadores de Pt(Cu)/C y de Pt−Ru(Cu)/C con mejores propiedades para las 

reacciones de oxidación de CO y de metanol para aplicaciones en celdas de combustible 

de metanol directo.  

 

 

 

Fig. 4.3.6.1. Voltamperogramas lineales de oxidación de metanol en solución CH3OH 1,0 

M + H2SO4 0,5 M en diferentes catalizadores soportados de Pt−Ru(Cu)/C obtenidos por 

electrodeposición de diferentes cargas de Cu electrodepositadas a -0,3 V. Velocidad de 

barrido de 20 mVs
-1

.  
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Fig. 4.3.6.2. Voltamperogramas lineales de oxidación de metanol en solución de CH3OH 

1,0 M + H2SO4 0,5 M en diferentes catalizadores soportados de Pt−Ru(Cu)/C obtenidos 

por A) desplazamiento galvánico de Cu por Pt a diferentes tiempos en solución de Pt(IV) y 

B) modificación del tiempo de deposición espontánea de especies de Ru. Velocidad de 

barrido de  20 mVs
-1

. 

  

 

Fig. 4.3.6.3. Voltamperogramas lineales de oxidación de metanol  en solución de CH3OH 

1,0 M + H2SO4 0,5 M en diferentes catalizadores soportados de Pt−Ru(Cu)/C obtenidos 

con modificación de la velocidad de rotación del RDE en solución de Ru.  
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Fig. 4.3.6.4. Voltamperogramas lineales de oxidación de metanol  en solución de CH3OH 

1,0 M + H2SO4 0,5 M en diferentes catalizadores soportados de Pt−Ru(Cu)/C, con 

velocidad de barrido de 20 mVs
-1

, obtenidos por electrodeposición de Cu a -0,3V, 

intercambio galvánico de Cu por Pt durante 30 min a 100 rpm y deposición espontánea 

especies de Ru por 30 min con modificaciones en la carga de Cu y en la velocidad de 

rotación del RDE. Los valores de recubrimiento de los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C con 

diferentes condiciones de rotación a) 100 rpm,  =0,45 y a 0 rpm de RDE  = 0,60. Para 

Pt−Ru/C-1 con  = 0,40 y Pt−Ru/C-2 con  = 0,62 se obtuvieron a partir de Pt/C comercial 

por deposición espontánea con valores de recubrimiento  = 0,40 y 0,62 se obtuvieron de la 

Ref. 56, 113  
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4.4. Estudio preliminar de la síntesis de catalizadores de Pt(Ni)/C y PtRu(Ni)/C 

para su aplicación en la oxidación de CO.  

 

Los resultados del estudio preliminar realizado por voltamperometría cíclica 

demostraron que el Ni se deposita sobre el electrodo de carbón Vulcan XC72R a 

potenciales entre -0,8 y -1,1 V, en el electrolito sulfamato de Ni(II)  + NiCl2 (0,23mM) + 

H3BO3 (0,025M),  como pudo observarse al  realizar el barrido de potencial en sentido 

catódico. En la Figura 4.4.1  se aprecia un pico muy pequeño en ese rango de 

potenciales, el cual se mueve a valores más negativos cuando disminuye la 

concentración del electrolito. En el sentido de oxidación se presenta un pico prominente 

con potencial de inicio cercano a 0,3 V que finaliza en un valor aproximado de 0,75 V, 

siendo el valor de Ep = 0,5 V. Esos valores de potencial de pico de oxidación se 

observan desplazados a valores más negativos con la disminución de la concentración.   

 

 

 

Fig. 4.4.1. Voltamogramas cíclicos iniciando en 0,4V hasta un límite catódico de -1,4V 

obtenidos sobre /GC en solución electrolítica de sulfamato de Ni(II) (10 mM) + NiCl2 

(0,23mM) + H3BO3 (0,025M) , pH= 5. Se obtuvieron a velocidad de barrido de 10 mVs
-1

 a 

25 ºC.  
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Se realizaron ensayos de deposición de Ni sobre C/GC a los valores de potencial 

comprendidos entre -0,7 y -1,1 V a tres diferentes concentraciones: 10, 5.0 y 1.0 mM, 

encontrando que se produce la deposición de partículas de Ni a corrientes mucho 

menores en la medida que la concentración es mayor. Las corrientes más altas se 

observaron cuando se depositó a -0,8 V y concentración 10 mM de Ni(II), como puede 

constatarse en la Figura 4.4.2.  Se observó que a concentración 10 mM de sulfamato de  

Ni(II), reportada por Tegou et al. 125 , como óptima para depositar Ni sobre GC, en 

nuestro caso sobre C/GC, se sintetizaron  electrodos mixtos de PtNi mediante 

desplazamiento galvánico, lo cual atribuimos al uso de un soporte de morfología 

diferente como lo es el carbón Vulcan XC72R.  Por otra parte,  en los voltamogramas 

cíclicos, mostrados en la Figura 4.4.3, se observa una menor área de los  picos de 

adsorción/desorción de H sobre Pt cuando se ha realizado la deposición a potenciales  

de -0,8 a -1,0 V. También es evidente la presencia de picos correspondientes a 

productos de oxidación del Ni en un potencial cercano a 0,5 V en estos voltamogramas 

realizados en  medio ácido  (H2SO4 0,5 M ). 

 

 

Fig. 4.4.2. Curvas de corriente vs tiempo en la electrodeposición de Ni sobre electrodo de  

C/ GC utilizando como electrolito soluciones de  sulfamato de Ni(II) + NiCl2   + H3BO3 de 

pH 5 a diferentes concentraciones  y potenciales de deposición.     
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Fig. 4.4.3. Voltamperogramas cíclicos de electrocatalizadores de PtNi/CVu preparados  

por electrodeposición de 30-50 mC de Ni sobre carbón Vulcan XC72R  a potenciales entre 

-0,8 V y -1,0 V, en solución de sulfamato de Ni(II)  10mM y 1,0mM  y posterior 

intercambio galvánico en solución de   Pt(IV) por 30 minutos.  Velocidad de barrido de 20 

mVs
-1

 a 25 ºC.  

 

Tomando en cuenta los valores óptimos obtenidos en la deposición de Ni se prepararon 

catalizadores de Pt(Ni)/C que fueron ensayados para la reacción de CO y de metanol en 

medio ácido. Los voltamogramas de stripping de CO  y los parámetros electroquímicos 

obtenidos  pueden observarse en la Figura 4.4.1 y en la Tabla 4.4.1, respectivamente.  

Tal como se deduce de los valores obtenidos, el potencial de pico de oxidación de CO 

sobre Pt(Ni)/C  está en el rango de 0,493 a 0,51 V (vs Ag/AgCl (KClsat), el cual es 

prácticamente idéntico a los valores que hemos obtenido en nuestros estudios previos 

sobre catalizadores de Pt(Cu)/C, que a su vez son cerca de 0,1 V más negativos que los 

correspondientes a  catalizadores de Pt/C comercial.  Por otra parte, al analizar la carga 

de oxidación de CO obtenido en catalizadores donde se depositaron 40 mC de Ni 

(aproximadamente 563 mCNicm
−2

 de electrodo), se encontraron valores entre 0,4 y 0,64 

mC, los cuales son mucho menores que los obtenidos sobre Pt(Cu)/C en condiciones 

similares de carga de metal depositado, lo cual nos indica que las áreas 

electroquímicamente activas deberán ser menores que las que hemos obtenido con 
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catalizadores de Pt(Cu)/C. Asimismo podemos destacar que la disminución de la 

concentración de Ni(II) y un aumento del potencial de deposición a valores entre -0,8 y 

-1,0 V condujo a estructuras core-shell de Pt(Ni) cuya composición, morfología y 

tamaño de partículas deberán ser analizadas posteriormente para poder comparar su 

actividad para las reacciones de oxidación de CO y metanol  con las de otros 

catalizadores ya ensayados e intentar mejorar el procedimiento de síntesis.  

 

 

 

 

Fig. 4.4.4. Voltamogramas cíclicos de Pt(Ni)/C sintetizados a partir de núcleos  de Ni  a dos 

diferentes condiciones de potencial de  deposición , -0.8V  y -0.9V ,  usando como 

electrolito solución de sulfamato de Ni(II).   Los voltamogramas se realizaron en  H2SO4   

0,5M a velocidad de barrido de  20 mVs
-1

.  
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Tabla 4.4.1. Parámetros electroquímicos obtenidos en la oxidación de CO sobre 

electrocatalizadores de Pt (Ni)/C  obtenidos por modificación de  diferentes condiciones 

durante la  electrodeposición de Níquel.   

 

Condiciones de deposición  

EpOCO  (V) 

                                     

q OCO (mC) concentración 
de Ni(II) 

potencial de 
deposición (V) 

carga de Ni 
(mC) 

10 -0,8 40 0,508 0,63 

10 -0,9 40 0,493 0,64 

5.0 -0,8 40 0,493 0,59 

5.0 -0,9 40 0,498 0,40 

5.0 -1,0 40 0,495 0,58 

1.0 -0,8 40 0,498 0,53 

1.0 -0,9 40 0,496 0,53 

1.0 -1,0 40 0,500 0,617 

5.0 -0,8 50 0,498 0,740 
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5. CONCLUSIONES 
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5. CONCLUSIONES 

 

De los estudios realizados en la presente tesis y de acuerdo con los objetivos propuestos, 

se ha llegado a la siguientes conclusiones: 

1) Se han obtenido condiciones adecuadas para la electrodeposición del cobre sobre 

carbón Vulcan XC72R. Estas condiciones son una electrodeposición en una 

disolución de 1,0 mM CuSO4 + 0,01 M H2SO4 + 0,1 M Na2SO4, sobre un RDE a 

una velocidad de rotación de 100 rpm, a un potencial de -0,3 V vs. 

Ag/AgCl/KClsat y con una carga total de 40 mC. El tamaño medio de los núcleos 

de cobre fue de 3,9 nm. La eficiencia de la electrodeposición es próxima al 

100% desde -0,2 V hasta -0,4 V y decrece hasta el 85,3% a -0,5 V. Las burbujas 

formadas con el desprendimiento de hidrógeno impiden la formación de núcleos 

metálicos reproducibles, afectando la estabilidad del carbón. 

2) El intercambio galvánico entre el cobre y el platino se produce de forma 

satisfactoria por inmersión durante 30 min en disolución 1 mM H2PtCl6 + 0,1 M 

HClO4 a una velocidad de rotación del RDE de 100 rpm. La región de 

adsorción/desorción del hidrógeno sobre Pt(Cu)/C se halla bien definida en los 

voltamperogramas cíclicos en 0,5 M H2SO4, así como no aparecen señales de 

oxidación del cobre. El pico de oxidación del CO se desplaza unos 0,1 V en 

sentido negativo con respecto a los catalizadores comerciales de Pt/C, indicando 

una mayor tolerancia al CO. 

3) La deposición espontánea de Ru sobre Pt(Cu)/C tiene lugar con recubrimientos 

entre 0,54 y 0,81 en disoluciones 8.0 mM RuCl3 + 0,1 M HClO4, sin rotación del 

RDE, para potenciales de deposición del cobre entre -0,2 y -0,8 V. El 

recubrimiento de los centros activos de Pt por especies de Ru en el catalitzador 

Pt−Ru(Cu)/C aumenta al hacer más negativo dicho potencial, debido a la 

disminución de la eficiencia de deposición del cobre. El potencial de pico de la 

oxidación del CO fue unos 0,2 V inferior al encontrado para los catalizadores  

comerciales de Pt/C con deposición espontánea de especies de Ru, indicando así 

también su mayor tolerància al CO. 

4) El estudio estructural de los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C obtenidos con un 

potencial de electrodeposición de Cu de -0,3 V, para el que se obtuvieron las 

mayores áreas electroquímicamente actives para la oxidación del CO, mostró la 
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existencia de nanopartículas de 3,6 nm de tamaño medio con un 61 at. % de Pt, 

confirmando la estructura núcleo-corteza. 

5) La aplicación de los catalizadores de Pt−Ru(Cu)/C a la oxidación del metanol 

demuestra el mucho mayor uso específico del Pt para dicha reacción, por lo que 

resulta ser un paso importante en la reducción de la cantidad de Pt en los 

catalizadores de las piles de combustible de tipo PEMFC y DMFC. Además de 

la disminución del coste por el uso de menor cantidad de Pt, hay que destacar el 

aumento de su reactividad con respecto a los basados en nanopartículas de Pt 

puro. 

6) Con el fin de optimizar los resultados conseguidos se procedió al estudio de la 

oxidación del carbón Vulcan XC72R y su efecto sobre las prestaciones de los 

catalizadores. En este caso se emplearon las mejores condiciones de deposición 

del cobre, con un potencial de electrodeposición de -0,3 V, para el que se habían 

obtenido los mayores valores de áreas electroquímicamente activas para la 

oxidación del CO. Los análisis XPS indicaron el aumento de los estados de 

oxidación del carbón, tendiendo a la formación del CO2. 

7) De los diferentes tratamientos oxidativos aplicados, entre los que se contaba con 

la oxidación potenciostática a diferentes potenciales, la oxidación por 

voltamperometría cíclica hasta diferentes límites anódicos y la reducción 

voltamperométrica del carbón oxidado previamente de modo potenciostático, los 

mejores resultados se obtuvieron con el primero de ellos. 

8) Después de la oxidación del carbón se encuentra un aumento de la densidad de 

corriente capacitiva entre -0,2 y 0,8 V junto con la aparición de los pares 

galvánicos quinona/hidroquinona. De la misma forma, la reoxidación del cobre 

recién electrodepositado indicó que la penetración de los núcleos de cobre era 

más profunda, probablemente debido a una mayor energía de enlace cuando se 

compara con el carbón no oxidado.  

9) La oxidación a 1,4 V durante 200 s condujo a las mejores áreas 

electroquímicamente activas para la reacción de adsorción/desorción del 

hidrógeno y del CO sobre Pt(Cu)/C y Pt−Ru(Cu)/C. Sin embargo, los valores 

para el CO fueron comparables a los obtenidos sin oxidación previa del carbón. 

Los análisis EDS de dicha preparación indicaron un 63,2, 32,5 y 4,3 at. % de Pt, 

Cu y Ru, también de acuerdo con su estructura núcleo-corteza. Los análisis 
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HRTEM y FFT de este catalizador mostraron menores espacios interplanares del 

Pt, debido al efecto del núcleo de Cu. 

10) El potencial de inicio y las áreas electroquímicamente activas para la oxidación 

del CO, así como  el tamaño medio de las nanopartículas de catalizador, eran 

igual de satisfactorios que para los carbones no oxidados, mostrando que se 

comportaban de forma similar frente a la oxidación del CO. 

11) Una posterior optimización se ha realizado cambiando los tiempos de deposición 

del Cu, del Pt y del Ru, así como las condiciones hidrodinámicas de los 

respectivos electroolitos. Se ha identificado que las mejores prestaciones se 

obtienen para una carga de 40 mC del Cu, tiempo de deposición del Pt de 30 min 

y tiempo de deposición de las especies de Ru, con una velocidad de rotación del 

RDE de 100 rpm en todos los casos. 

12) El estudio inicial de los núcleos de Ni no ha sido todo lo satisfactorio que se 

podía considerar en un principio. Sin embargo, existen diferentes variables que 

explorar antes de poder concluir si se pueden alcanzar mejores prestaciones que 

para los núcleos de Cu. 
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a b s t r a c t

Pt and PteRu shells on Cu cores supported on Vulcan carbon XC72R have been synthesized

and tested as possible anode electrocatalysts for polymer electrolyte fuel cells. Pt(Cu)/C was

prepared by Cu electrodeposition on the black carbon support at constant potential fol-

lowed by Pt deposition on Cu by galvanic exchange, whereas PteRu(Cu)/C was prepared by

spontaneous deposition of Ru species on Pt(Cu)/C. The corresponding cyclic voltammo-

grams in 0.5 M H2SO4 solution showed the hydrogen adsorption/desorption peaks and no

Cu oxidation. The respective CO stripping peak potentials of Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C were

about 0.1 and 0.2 V more negative than those corresponding to Pt/C and Ru-decorated Pt/C.

The best conditions for CO oxidation were found for Cu deposition potentials between �0.2

and �0.4 V vs. Ag/AgCl/KCl(sat). The Pt economy of the PteRu(Cu)/C system was proved for

the methanol oxidation, with specific currents more than twice those obtained on the Ru-

decorated commercial Pt/C catalysts.

Copyright © 2014, Hydrogen Energy Publications, LLC. Published by Elsevier Ltd. All rights

reserved.

Introduction

It is generally accepted that the energy required in our

continuously changing world should be attained, as much as

possible, through environmentally friendly means. In this

sense, the fuel cells directly transform the chemical energy to

power with high efficiency and potentially zero emission of

pollutants [1]. It is well known that Pt is the most suitable

catalyst for the polymer electrolyte fuel cells (PEFCs) due to the

rapid kinetics of the oxidation and reduction reactions taking

place on its surface and stability. However, one of the limiting

problems is theCOpoisoning of Pt in the anode,which appears

in the use of H2 fuel obtained from reforming and also in the

direct methanol fuel cells (DMFCs), where CO-type interme-

diate species are formed during the methanol oxidation [2,3].
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The use of PteRu alloys has lead to good results to increase

the CO tolerancewith respect to Pt. Ruthenium is not useful to

catalyze the hydrogen electrooxidation [3], although it is easily

oxidized at potentials about 0.45 V vs. SHE with the formation

of RueOH species which help the CO removal from the Pt

surface:

PteCO þ RueOH / Pt þ Ru þ CO2 þ Hþ þ e� (1)

Apart from this mechanism, known as the bifunctional

one, the weakening of the PteCO bond by the electronic effect

induced by Ru on Pt has also been postulated.

Another problem in the fuel cells commercialization is the

Pt cost and its scarcity in the Earth. It is then clear the

importance to obtain suitable reduced sizes and distribution

of the Pt-based nanoparticles and also their homogeneous

dispersion on the porous carbon supports. A further step in

the Pt economy is the reduction of its content by synthesizing

coreeshell nanoparticles in which Pt is on the surface of a

sacrificial metal core. Thus, Shao et al. [4] synthesized cor-

eeshell Pd(Co) nanoparticles covered by a monolayer of Pt. In

this case, a Pd shell covers a Co core after a galvanic exchange

between the Co nanoparticle surface and the Pd2þ ions in so-

lution and, afterward, a Pt monolayer was deposited by

galvanic exchange on a Cu monolayer previously deposited at

low potential on this coreeshell structure. In this form, the

sacrificial metal of the core becomes protected by the external

layer of noble metal, thus avoiding its dissolution into the

electrolyte. On the other hand, copper electrodeposition on

glassy carbon (GC) substrates has been used to obtain Pt- and

Au-coated copper deposits by galvanic exchange with particle

size in the few hundred nanometers [5], which displayed

typical Pt and Au surface electrochemistry for oxygen reduc-

tion. This procedurewas extended to obtain Pt- andAu-coated

Cu, Fe, Co and Ni deposits on GC substrates to be applied for

hydrogen oxidation, also with satisfactory results [6]. The

galvanic exchange has also been applied to prepare CuPd and

CuPt bimetallic nanotubes from ultralong single crystalline

copper nanowires [7] and nanoporous Au, Pt and Pd rods from

Ni nanorods as a sacrificial template [8], for catalytic appli-

cations. Apart from a complete coverage of the sacrificial

template, significant changes in the structural properties of

the catalyst, mainly metallic interactions between the noble

and the non-noble metal, leading to surface stress and to

changes in the electronic properties of the covering noble

metal monolayer, generally improving the catalytic properties

with respect to the bare metal nanoparticles, have been

described [4e11]. According to the electromotive force series,

Cu metal can be galvanically exchanged with Pt as follows

[5,6,12e14]:

2 Cu þ PtCl6
2� / 2 Cu2þ þ 6 Cl� þ Pt (2)

and therefore, Pt(Cu) coreeshell nanoparticles could be

obtained from Cu nanoparticles by galvanic exchange with Pt.

In addition, Cu is themost commonmetal for many industrial

applications, cheaper than Pt and its electrodeposition is quite

well known [15e18]. Therefore, the preparation of carbon-

supported Pt(Cu) catalysts should have the advantage of

being cheaper than those containing only Pt, with the

possibility of being even more active. In the best of our

knowledge, Pt(Cu) coreeshell nanoparticles with controlled

size have not been yet prepared on typical carbon supports

used for fuel cell applications.

The object of this paper is to synthesize Pt and PteRu

electrocatalysts having a coreeshell structure by growing a Pt

or a PteRu layer on Cu nanoparticles previously electro-

deposited on a porous carbon support. The Cu electrodeposi-

tion process was inspired from a previouswork of Grujicic and

Pesic [15,16], who showed the positive effect of rather low pH,

supporting electrolyte and low Cu2þ concentration in pro-

ducing disperse nanoparticles by instantaneous nucleation on

GC in sulphate media. In order to test them in front of the CO

and methanol oxidation, the respective catalysts Pt(Cu)/C and

PteRu(Cu)/C were prepared according to the following steps:

(i) potentiostatic electrodeposition of Cu on Vulcan carbon

XC72R, which was previously adhered onto a GC electrode; (ii)

Pt deposition by galvanic exchange; and (iii), when needed,

spontaneous deposition of Ru species on the Pt shell (Ru

decoration). Several electrodeposition potentials were applied

and the different resulting specimens were electrochemically

tested using cyclic voltammetry (CV) on a rotating disk elec-

trode (RDE). The relevant specimenswere examined bymeans

of transmission electron microscopy (TEM), high resolution

TEM, and energy dispersive spectroscopy (EDS).

Experimental

Materials and reagents

The carbon support was Carbon Vulcan XC72R purchased

from E-Tek, which typically has particle sizes and surface

areas of about 30 nm and 250 m2 g�1, respectively [19]. The

glassy carbon electrode was a GC tip of 3mm in diameter from

Metrohm. Buehler Micropolish II deagglomerated a-alumina

and g-alumina, 0.3 and 0.05 mm respectively, and a Buehler

PSA-backed White Felt polishing cloth were used for polish-

ing. The 0.5 M H2SO4 test solution was prepared from analyt-

ical grade 96 wt.% H2SO4 from Acros Organics. The deposition

electrolytes 8.0 mM RuCl3 þ 0.1 M HClO4 (Ru(III) solution) and

1 mM H2PtCl6 þ 0.1 M HClO4 (Pt(IV) solution) were prepared

from analytical grade HClO4, hydrated RuCl3, and H2PtCl6
supplied by Merck. Analytical grade CuSO4.5H2O and Na2SO4

from Panreac were employed to prepare 1 mM CuSO4 þ 0.1 M

Na2SO4 þ 0.01 M H2SO4 (Cu(II) solution) as electrolyte for the

copper electrodeposition. Analytical grade 99.9% methanol

from Panreac was used to prepare 1.0 M methanol þ0.5 M

H2SO4. High-purity water obtained from the Millipore Milli Q

System (resistivity > 18 MU cm) was used to prepare all the

aqueous solutions. N2 and CO gases were Linde 3.0

(purity � 99.9%).

Electrochemical instrumentation

The electrochemical experiments were performed in a 200mL

conventional double-wall three-electrode cell from Metrohm.

The reference electrode was a double junction

AgjAgCljKCl(sat) electrode (0.199 V vs. SHE at 25 �C) and the

auxiliary electrode was a Pt rod of 3.78 cm2 geometric area. All

i n t e rn a t i o n a l j o u r n a l o f h y d r o g e n en e r g y 3 9 ( 2 0 1 4 ) 1 2 8 5 9e1 2 8 6 912860

http://dx.doi.org/10.1016/j.ijhydene.2014.06.089
http://dx.doi.org/10.1016/j.ijhydene.2014.06.089


the potentials given in this paper are referred to such a

reference electrode. The working electrode was the electro-

catalyst deposited onto the GC tip coupled to the Ecochemie

Autolab RDE. The reactants for the preparation of the catalytic

materials were carefully weighted by means of an analytical

balance AG 245 Mettler-Toledo (accuracy of ±0.01 mg) and the

volumes of the aqueous suspensions deposited onto the GC

tip were measured by means of a micropipette Witopet from

Witeg (accuracy of ±0.1 mL). The experiments were performed

at 25.0 ± 0.1 �C by circulating water through the double wall of

the cell by means of a Julabo MP-5 thermostat. All the elec-

trolytes were previously deaerated for 30 min by N2 bubbling

through the solution and, during the electrochemical experi-

ments, the N2 flow was passed over it. An Ecochemie Autolab

PGSTAT100 potentiostat-galvanostat, commanded by the

NOVA 1.5 software, was employed for the electrochemical

measurements.

Preparation of the working electrodes

The carbon suspensions were prepared by carefully weighting

4 mg of Carbon Vulcan XC72R, followed by dispersion in a vial

with 4 mL water by ultrasonication for at least 45 min. After-

ward, 20 mL of the carbon suspension were deposited onto a

previously polished to mirror finish GC tip, which was further

dried using the heat of a lamp. The GC tip with the carbon

powder was then coupled to the RDE and cleaned in deaerated

0.5 M H2SO4 by successive cyclic voltammograms between

�0.2 and 0.8 V at 100, 50 and 20 mV s�1 for 10, 5 and 3 cycles,

respectively. The same cleaning protocol was applied after the

Pt galvanic exchange with Cu and also after the spontaneous

deposition of the Ru species, noting that the cyclic voltam-

mograms were practically stationary after the second sweep,

thus confirming the stability of the catalyst and the electrode

cleanness.

For the copper electrodeposition at constant potential in

the range from �0.2 to �0.8 V, the carbon electrode, treated as

indicated above, was coupled to the RDE and immersed in the

deaerated Cu(II) solution for sufficient time to consume 40mC

at a rotation speed of 100 rpm (Cu/C specimens). The effi-

ciency of the process was determined by Cu stripping in the

same solution, i.e. by integrating the charge for the Cu disso-

lution peak when sweeping the potential from �0.2 to 0.8 V at

a rate of 10 mV s�1.

Immediately after the preparation, the Cu/C electrodes

were carefully cleaned in water and immersed in the Pt(IV)

solution for Pt galvanic exchange, thus obtaining the Pt(Cu)/C

catalyst. Previous experiments showed that the complete Pt

coverage of Cuwas obtained by rotating the RDE at 100 rpm for

30 min in the Pt(IV) electrolyte. After careful cleaning in water

and CV in 0.5 M H2SO4, as indicated above, the Pt(Cu)/C sam-

ples were ready to be tested by CO stripping and also for the

deposition of the Ru species.

The PteRu(Cu)/C samples were prepared by immersion in

the deaerated Ru(III) solution for 30 min without electrolyte

stirring. This time was selected because intermediate

coverage of the Pt nanoparticles were obtained in tentative

experiments, such coverage values being suitable for CO

oxidation [3,20]. It has to be noted that all the electrolyteswere

freshly prepared except the Ru(III) one because, according to

previous literature and our experience, the spontaneous

deposition of Ru species on Pt is better when using solutions

aged by at least one week [21e24].

To obtain the CO stripping curves in 0.5 M H2SO4, CO gas

was bubbled through the solution for 15 min and keeping the

electrode potential at �0.1 V. The gas dissolved was removed

by N2 bubbling through the solution for 30 min and then, the

adsorbed CO was oxidized by CV between �0.2 and 0.8 V at

20 mV s�1 without stirring. The electrochemically active area

was estimated using the specific charge of 420 mC cm�2 to

oxidize a CO monolayer on polycrystalline Pt [25]. After CO

stripping, the activity of the Pt(Cu)/C and the PteRu(Cu)/C

catalysts were recovered, as shown by consecutive cyclic

voltammograms, which retraced those obtained before the CO

adsorption. The performance test of methanol oxidation was

carried out in deaerated 1.0 M methanol þ0.5 M H2SO4 by

anodically sweeping the potential from 0.00 to 0.45 V at

20 mV s�1.

Microscopic analysis

The TEM images were obtained by means of a Hitachi H-

800 MT transmission electronmicroscope, which also allowed

the EDS microanalyses. The size distribution, nanoparticle

dispersion, and the crystallographic phases were determined

by means of high resolution transmission electron micro-

scopy (HRTEM) using a 200 kV JEOL JEM 2100 F, which also

allowed obtaining the corresponding electron diffraction. The

samples were prepared by placing a drop of a suspension

obtained by ultrasonic dispersion of the electrocatalyst in

3 mL of n-hexane for 10 min, over a holley-carbon copper grid,

and evaporating the solvent until total drying under illumi-

nation with a 40 W lamp for 5 min. The TEM and HRTEM im-

ages were recorded with a Gatan MultiScan 794 CCD (charge-

coupled device) camera. A Gatan Digital Micrograph 3.7.0

software was used for the digital treatment of images and

analysis of selected areas of interest by FFT. The crystallo-

graphic data obtained from electron diffraction and FFT were

contrasted with the MinCryst database. It has to be noted that

all the specimens were prepared on the GC working electrode

and therefore, they were removed from its surface by

scratching. Afterward, they were collected in a vial and

dispersed in n-hexane.

Results and discussion

Cu electrodeposition on the carbon substrate

The stationary cyclic voltammograms recorded in deaerated

0.5 M H2SO4 for several preparations of the Vulcan carbon

XC72R, are depicted in Fig. 1. The corresponding plots showed

good reproducibility for such an initial support before the

following Cu electrodeposition and denoted an essentially

capacitive response, related to its high surface area, with

some carbon oxidation from about 0.7 V in the anodic sweep.

The Cu electrodeposition on the carbon support was

proved by cycling the potential in the potential range from 0.8

to �0.3 V in 1.0 mM CuSO4 þ 0.1 M Na2SO4 þ 0.01 M H2SO4.

These voltammograms started at 0.8 V and the potential was
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scanned to the negative direction up to different cathodic

limits of �0.3 and �1.0 V (Fig. 2a and b). In Fig. 2a two

consecutive cycles are plotted for each sweep rate. The second

cycle practically retraces the first one, showing the repro-

ducibility of the deposition process. Note in addition that

there is a cathodic shoulder Ic and a cathodic peak IIc at po-

tentials about 0.1 and �0.1 V, respectively, and that, apart

from the anodic peak Ia at about 0.08 V, there is a second one

IIa at about 0.22 V (Fig. 2a). This peak IIa is apparent for both, 20

and 50 mV s�1, curves a and b, respectively.

In acidicmedia, the cathodic shoulder Ic and peak IIc can be

assigned, respectively, to the formation of Cu(I) species and

metallic Cu [15,16]. The main reaction from the peak IIc to the

negative direction is then mainly related to the formation of

metallic Cu from the Cu2þ aqueous complexes according to

reaction (3):

Cu(H2O)6
2þ þ 2 e� / Cu þ 6H2O (3)

The anodic peak Ia should be due to the formation of

Cu(H2O)6
2þ complexes according to the inverse of reaction (3),

whereas the small anodic peak IIa can be assigned to the

oxidation of the Cu(I) species according to reaction (4):

Cu(H2O)4
þ þ 2H2O / Cu(H2O)6

2þ þ e� (4)

previously formed through the disproportionation reac-

tion (5):

Cu þ Cu(H2O)6
2þ / 2 Cu(H2O)4

þ þ 2H2O (5)

It is then clear that the anodic peak starting at about 0.08 V

during the anodic scan shows the oxidation of the copper

electrodeposited during the cathodic sweep. In addition, this

anodic peak increases together with its anodic charge when

the cathodic limit is shifted to the cathodic direction, thus

highlighting the corresponding increase in the amount of the

Cu electrodeposition. This is clear from Fig. 2b, with a peak

current Ia of about 150 mA at 20mV s�1 when the cathodic limit

was�1.0 V, whereas the peak current was only of 70 mA for the

cathodic limit of �0.3 V at the same sweep rate (curve a in

Fig. 2a). An increasing H2 evolution is also evident when

scanning the potential during the cathodic sweep to�1.0 V, as

indicated by the gas evolution on the electrode together with

the exponential current increase up to this cathodic limit

(curve b in Fig. 2b).

In Fig. 2b, the cyclic voltammogram for the GC electrode,

i.e. without the carbon Vulcan coverage, in the same condi-

tions as those applied for the carbon Vulcan on GC, is also

shown. As can be seen, the peaks IIa and Ic are not so apparent

for GC as in the case of the carbon Vulcan and that the anodic

and cathodic currents are also smaller for the former. This

could be explained by the smaller active area of the GC plain
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Fig. 2 e Cyclic voltammograms starting at 0.8 V obtained in

1.0 mM CuSO4 þ 0.01 M H2SO4 þ 0.1 M Na2SO4 with

different carbon supports, sweep rates, and cathodic

limits. (a) Vulcan carbon substrate of Fig. 1, at (curve a)

20 mV s¡1 and (curve b) 50 mV s¡1, and reversal potential
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surface, in contrast to the active surface area of the porous

structure of the carbon Vulcan used. In addition, the structure

of the carbon Vulcan seems to propitiate the electrochemical

reaction corresponding to peak IIa.

On the light of the above voltammograms, the different Cu

electrodeposition experiments were made at constant po-

tential between�0.2 and�0.8 V. Taking into account previous

tentative experiments and previous work in the literature

[5,16], the electrodeposition was performed for a charge con-

sumption of 40 mC, which corresponded to a maximum Cu

load of 186 mg cm�2 (referred to the GC section), depending on

the Cu deposition efficiency, with an expected diameter of the

particles in the nanosize level. Considering that the specific

surface of the VulcanXC72R carbon usedwas 218.4m2 g�1 [26],

the thickness of a hypothetical homogeneous Cu film on this

carbon would be about 0.34 nm, what is highly improbable to

be formed instead of dispersed C nuclei. In the case of the very

improbable complete removal of Cu by Pt atoms according to

the reaction (2), the Pt loadwould be 285 mg cm�2, also referred

to the GC section.

As indicated in the experimental part, the Cu oxidation

experiments to determine the Cu deposition efficiency were

carried out in the conditions of curve a in Fig. 3. The efficiency

was directly obtained from the ratio between the stripping

charge of Cu and the 40 mC used in the potentiostatic depo-

sition experiment. Curve b in Fig. 3 corresponds to the

oxidation of the same amount of electrodeposited Cu in 0.5 M

H2SO4, which has to be further compared to the anodic scan of

the Pt(Cu)/C system in the same electrolyte. The Cu stripping

charges for curves a and b were 39 and 38 mC, respectively,

both values corresponding to a Cu electrodeposition of 40 mC.

Fig. 4 shows the efficiency of the Cu electrodeposition on

the carbon substrate after different potentiostatic deposition

experiments with a constant charge of 40 mC. It is clearly

evidenced in this figure that the current efficiency was over

99% for potentials in the range from �0.2 to �0.4 V. At more

negative potentials, the current efficiency sharply decreased

because of the increasing H2 evolution. When the Cu deposi-

tion potential decreased from �0.5 V, the formation of

adherent and growing hydrogen bubbles on the carbon sur-

facewas a problem to obtain reproducible copper deposits and

for the stability of the carbon itself and, therefore, these po-

tentials were not considered good conditions for the forma-

tion of suitable Cu nuclei.

CO Stripping on the Pt(Cu)/C catalysts

After the galvanic exchange between Cu and Pt, the obtained

catalysts were tested by CV experiments in 0.5 M H2SO4. Some

examples of the corresponding voltammograms are presented

in Fig. 5a. It has to be mentioned that these cyclic voltam-

mograms were quasistationary since the first cycle was

practically repetitive and no evidence of copper dissolution

was found. The I-E profile in the potential region from �0.2 to

0.1 V, corresponding to the hydrogen adsorption/desorption

potential region, is a clear evidence of Pt deposition on copper

to a complete coverage of the latter. Curve a corresponded to

Pt exchangedwith Cu deposited at�0.3 V and it resembled the

I-E profile for Pt (110) edge and corner (�0.08 V) and Pt (100)

terrace atoms (up to about 0.2 V), although these peaks are far

from being so well defined as in the case of the cubo-

octahedral Pt nanoparticles [1,9,27,28]. The profile appeared

to be less defined as the Cu electrodeposition potential ECu
became more negative, with smaller hydrogen adsorption/

desorption charges, due to the decrease in the current effi-

ciency for Cu electrodeposition in the same direction (see

Fig. 4). The Pt oxidation can also be identified in the anodic

sweep from potentials about 0.45 V, with the corresponding

reduction peak at about 0.6 V. The anodic and cathodic cur-

rents for Pt oxide formation and reduction decreased when

the Cu electrodeposition potential was shifted in the negative
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direction, in agreement with the expected smaller amount of

Pt on the catalyst. However, it has to be noticed that the

starting oxidation potential of about 0.45 V in Fig. 5a is smaller

than that found for cubo-octahedral Pt nanoparticles (about

0.6 V) [9,27]. This suggests that the Pt nanoparticles produced

during the galvanic exchange with Cu aremore defective than

those found in the perfect crystal Pt lattice and therefore, they

are more active.

The CO stripping experiments on the same catalysts are

exemplified in Fig. 5b. Starting the anodic sweep at �0.2 V, the

anodic current was insignificant in the hydrogen desorption

region and started to increase from about 0.2 V. A shoulder

before the anodic peak at 0.5 V, that is in the range 0.2e0.4 V, is

clearly identified at least for curves a and b, related to Cu

electrodeposition potentials of �0.3 and �0.5 V, respectively.

Note that the CO stripping on cubo-octahedral Pt nano-

particles starts at about 0.5 V [9,27,29], which is a more anodic

potential than that shown in Fig. 5b. There is also a significant

difference between the stripping peak potentials between

both specimens, which is about 0.6 V for the latter (assigned to

Pt(100) and Pt(111) terrace sites [30]) and about 0.5 V for the

present catalysts, as can be observed in curve a of Fig. 6a. All

these results indicate again that the Pt layer structure created

on Cu by galvanic exchange is more active not only for Pt

oxidation, but also for CO stripping, thus indicating a better

CO tolerance of the catalyst.

CO Stripping on the PteRu(Cu)/C catalysts

Representative curves corresponding to the cyclic voltam-

mograms obtained before and after the CO stripping experi-

ments in 0.5 M H2SO4 on the synthesized PteRu(Cu)/C

catalysts are plotted in Fig. 7a and b, respectively. The curves

depicted in Fig. 7a still show significant currents due to the

atomic hydrogen adsorption/desorption between �0.2 and

0.2 V. However, the anodic and cathodic currents in this po-

tential region were smaller than those found for the previ-

ously prepared Pt(Cu)/C catalyst (see Fig. 5a). As atomic
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hydrogen is not adsorbed on the Ru species [3], such a

decrease in current clearly indicates the effective deposition

of Ru species on the previously prepared Pt(Cu)/C catalyst. It is

worth to note that the Pt coverage by these Ru species is not

complete because the cyclic voltammograms in Fig. 7a still

showed the atomic hydrogen adsorption/desorption region.

There is in addition a significant change in the form of the

cyclic voltammograms in Fig. 7a with respect to the form of

those in Fig. 5a in the potential region between 0.1 and 0.6 V.

The current densities both, in the anodic and in the cathodic

sweep are greater in Fig. 7a than in Fig. 5a, as can be expected

by the formation of oxidized Ru species during the anodic

sweep and their corresponding reduction during the cathodic

one [9,10,24,29,31]. According to our previous XPS results [24],

RuO2 and the hydrous Ru oxides RuOxHy are the main species

deposited under the spontaneous deposition conditions of the

present paper, the latter species being oxidized at these po-

tentials during the anodic sweep according to reaction (6)

[24,32e34]:

RuOxHy þ H2O / RuOxHy(OH) þ Hþ þ e� (6)

The corresponding CO stripping voltammograms are

shown in Fig. 7b, where a main peak appeared from about

0.15 V, with peak potentials about 0.3 V. The values of the

different ECu potentials are depicted in curve b of Fig. 6a, which

were about 0.2 V smaller than those of curve a (see also

Fig. 5b), because of the activation effect on the CO oxidation by

the RuOxHy(OH) species formed from reaction (6), giving rise to

the easier CO desorption from Pt according to the bifunctional

mechanism [33e35]:

RuOxHy(OH) þ PteCO / RuOxHy þ Pt þ CO2 þ Hþ þ e� (7)

It is also worth to mention that the peak potentials for CO

stripping obtained after the spontaneous deposition of Ru

species in the same conditions as those in the present paper,

but on commercial Pt/C catalysts, were in the range

0.45e0.55 V [35]. These potentials are significantly more pos-

itive than those obtained in the present paper, indicating that

CO stripping is facilitated on the PteRu(Cu)/C catalysts, which

should consequently have a better CO tolerance. The peak

potentials near 0.3 V of the present catalysts are even more

negative than those obtained for the commercial alloyed

PteRu/C catalysts, which are about 0.35 V [24], thus also

indicating an important structural effect induced by the initial

Cu nuclei.

The electrochemical active surface area (ECSA) of the

Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C catalysts for CO stripping and also

for the hydrogen adsorption/desorption process (taking the

mean value for adsorption and desorption) was estimated in

front of ECu considering that the oxidation of a monolayer of

adsorbed CO and adsorbed atomic hydrogen on poly-

crystalline Pt require 420 and 210 mC cm�2, respectively

[25,27,36]. The corresponding plots are given in Fig. 6b, which

are referred to the unit mass of electrodeposited Cu taking

into account its electrodeposition efficiency. It can be

observed that the ECSA values of Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C are

similar for CO stripping (curves a and b), but they are signifi-

cantly higher than those obtained for hydrogen adsorption/

desorption (curves c and d). The latter allowed estimating the

Pt coverage by the deposited Ru species from Equation (8),

since hydrogen is not adsorbed on the latter [20,37]:

q ¼ QH;0 � QH;1

QH;0
(8)

where QH,0 and QH,1 are the mean charges involved in the

hydrogen adsorption/desorption processes (after subtracting

the double layer contribution), before and after the deposition

of the Ru species, respectively. The respective results for ECu of

�0.2,�0.3,�0.4, and�0.5 V were 0.54, 0.63, 0.68, and 0.81. This

increasing trend in q can be explained by the loss in efficiency

in the Cu electrodeposition (see Fig. 4). Taking into account

that the absolute ECSA for hydrogen adsorption/desorption

decayed from 350 mC at �0.2 V to 250 mC at �0.5 V and that the

Ru species were deposited for the same time in all the sam-

ples, the same amount of Ru species is expected to be

deposited on a smaller amount of Pt(Cu), due in turn to a

smaller amount of Cu. In the absence of Ru species, the ECSA

for hydrogen adsorption/desorption is similar for all the
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Fig. 7 e (a) Cyclic voltammograms for the PteRu(Cu)/C

catalysts obtained after the Cu potentiostatic deposition at

(curve a) ¡0.2 V, (curve b) ¡0.4 V, and (curve c) ¡0.6 V,

compared to that curve d obtained in the absence of

deposited Cu. (b) CO stripping voltammograms of the same

PteRu(Cu)/C catalysts. The electrolyte was 0.5 M H2SO4.

Sweep rate 20 mV s¡1.
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samples because they are referred to the unit mass of elec-

trodeposited Cu, except for �0.2 V, the only case in which the

current efficiency is 100% and the ECSA is somewhat higher

probably due to a smaller mean size of the particles.

It seems that comparable ECSA values should be obtained

from CO stripping and hydrogen adsorption/desorption for

both, Pt(Cu) and PteRu(Cu)/C catalysts. In fact, comparable

values of 73 and 69 cm2 gPt
�1 were obtained by us for CO

stripping and for atomic hydrogen adsorption/desorption

when using commercial Pt/C catalysts with cubo-octahedral

nanoparticles [27]. Here, the ECSA values for Pt(Cu)/C were

very different. This is a surprising result in which the Cu core

could play an important role. Copper is undoubtedly able to

change the electronic properties of Pt, thus probably changing

the adsorption behavior of hydrogen and CO. Note that the CO

stripping peak potentials were much lower than those found

for Pt/C specimens, as discussed above in relation to Fig. 6a.

Conversely, the similar ECSA values for CO stripping on

Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C are not so surprising. In previous

works using spontaneous [35] and forced deposition of Ru

species [20] on Pt nanoparticles of a commercial Pt/C catalyst,

we found that the ECSA values for CO stripping could be even

higher after the deposition of the Ru species. This was inter-

preted by the formation of reducible Ru oxide species during

the deposition process [20,24,35], which were reduced to Ru

metal during the CO adsorption process at constant potential.

The CO molecules could then be adsorbed on Pt and Ru metal

atoms of the nanoparticles, thus increasing the number of CO

adsorption sites [3]. In the present paper, however, the ECSAs

for CO stripping on Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C catalysts are

similar because the produced Ru metal atoms approximately

compensate the Pt surface loss.

Microscopic analysis

The TEM micrographs of the electrodeposited Cu at �0.3 V

for 40 mC on the Vulcan carbon and the PteRu(Cu)/C catalyst

are shown in Fig. 8a and c, respectively. The picture of Fig. 8a

highlights the existence of a fine dispersion of Cu nuclei in

the nanosize level on the carbon spherules. The corre-

sponding size distribution after counting about 100 nano-

particles on magnified micrographs appears in Fig. 8b, with a

calculated mean size of 3.9 nm. The FFT analyses of the Cu

nanoparticles allows determining an interplanar space

d ¼ 0.219 nm, which reasonably matches with the value of

0.209 nm of the Cu(111) planes (assignation error < 5%) [38]. It

has also to be mentioned that exposition of the sample to the

air could slightly oxidize the Cu nanoparticles (for example,

an interplanar space of 0.226 nm has been reported for

CuOH) [38].

Fig. 8 e (a) TEM image and (b) nanoparticle size distribution of the Cu/C specimen obtained by Cu electrodeposition at

¡0.3 V. This specimen allowed preparing the PteRu(Cu)/C catalyst with the TEM image and the size distribution shown in (c)

and (d), respectively.
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The size distribution of about 100 nanoparticles of

PteRu(Cu)/C appearing in Fig. 8c, obtained from different

magnified micrographs, is depicted in Fig. 8d. Although they

presented significant aggregation, themean valuewas 3.6 nm,

which is comparable to that obtained for the Cu nanoparticles.

Note, however, that the range of size distribution for the latter

was up to about 6.5 nm (Fig. 8b), whereas for PteRu(Cu)/C it

was up to about 4.5 nm (Fig. 8d). Therefore, we move in the

range of convenient particle size values for fuel cell applica-

tions. The HRTEM micrograph of a PteRu(Cu)/C nanoparticle

is shown in Fig. 9a. The FFT picture of the square region

marked in Fig. 9a is given in Fig. 9b, allows determining a

d¼ 0.2197 nm,which approaches the value of 0.2265 nm of the

Pt(111) planes (assignation error of about 3%) [38]. The differ-

ence can be explained by the structural effect of the Cu core.

The mean composition of the PteRu(Cu)/C nanoparticles

was semiquantitativelymeasured by EDS, obtaining 61.2, 38.5,

and 0.3 at. % of Pt, Cu, and Ru, respectively. Note the very small

amount of Ru, which justifies that no signal for Ru species was

found from the FFT analysis. This analysis allows estimating

the ECSA values referred to the Pt mass. Considering reaction

(2), it canbecalculated that 0.38mol of Pt is producedpermol of

electrodeposited Cu. Therefore, an ECSA value of about 25

m2gPt
�1 was found for CO oxidation on both, Pt(Cu)/C and

PteRu(Cu)/C.This valuecouldbeprobably improvedbyvarying

the conditions for the synthesis of the nanoparticles. Further

work is then justified, analyzing the effects of the Cu load, the

electrodeposition potential, electrolyte stirring and the Pt and

Ru deposition conditions. The Cu load, the electrodeposition

potential and the electrolyte stirring are particularly important

in theoptimizationprocessbecause they canbeused to control

the dispersion and size of the Cu nanoparticles, which finally

condition the dispersion and size of the Pt ones [15,16].

Methanol oxidation test

Although further optimization is clearly needed to try to

improve the anode performance of the PteRu(Cu)/C electrodes

to be applied in a real PEMFC or DMFC, the proof of the concept

may be done in the meanwhile through a methanol oxidation

test. The result of this test is depicted in Fig. 10, where the

specific current referred to the unit mass of Pt is shown for

three different electrodes. Curve a corresponds to the best

PteRu(Cu)/C of the present work and curves b and c to other

two electrodes based on commercial Pt/C decorated by spon-

taneously deposited Ru species in the same form as in the

present work, obtained previously by us [35]. Note that such a

commercial Pt/C catalyst which was decorated by Ru species

had an even smaller particle size of about 2.5 nm [27]. It is

clear that for the same coverage of 0.6, the specific current is

much greater for the coreeshell structure, which results from

the better use of Pt. In addition, note that in spite of a greater

particle size and having about 60 wt.% Pt, the methanol

oxidation current on PteRu(Cu)/C (curve a) is more than twice

the current on Ru-decorated Pt/C (curve c), thus indicating the

higher catalytic activity of the former for the methanol

oxidation. In the case of using the Ru-decorated Pt/C with

q¼ 0.4 (curve b) the specific current was even higher, thus also

suggesting that further optimization in the synthesis of the

PteRu(Cu/C electrodes is still possible.

Conclusions

Pt(Cu)/C and PteRu(Cu)/C catalysts based on Pt and PteRu

shells on Cu cores, respectively, have been prepared by Cu

electrodeposition on Vulcan carbon XC72R followed by Pt

galvanic exchange with Cu and a further spontaneous depo-

sition of Ru species. Different Cu electrodeposition potentials

with charges of 40 mC have been tested at constant galvanic

exchange and spontaneous deposition times.

The Cu deposition efficiency, determined by Cu stripping,

decreased from 100% at �0.2 V to 85.3% at �0.5 V. Electrode-

position at more negative potentials were complicated by the

H2 evolution since the adherent and growing bubbles formed

precluded the formation of reproducible Cu nuclei and

affected the stability of the deposited carbon.

The cyclic voltammograms of the Pt(Cu)/C catalysts

showed no copper oxidation and a more or less defined

hydrogen adsorption/desorption potential region. The charge

corresponding to this region dropped due to the Cu electro-

deposition efficiency decay when shifting the Cu electrode-

position potential in the negative direction. For these

catalysts, the CO stripping peaks were shifted about 0.1 V

below those corresponding to the Pt/C ones, thus indicating a

better CO tolerance.

Fig. 9 e (a) HRTEM image of a PteRu(Cu)/C nanoparticle and (b) the corresponding FFT image.
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The cyclic voltammograms for the PteRu(Cu)/C catalysts

presented partial coverage of Pt by Ru species in the range

0.54e0.81, increasing when the Cu electrodeposition potential

was shifted in the negative direction as a result of the decrease

in the Cu electrodeposition efficiency. They also showed CO

stripping peak potentials about 0.2 V more negative than the

corresponding PteRu catalysts, also indicating a better CO

tolerance.

The best results in the electrochemical testing were found

for Cu electrodeposition potentials in the range from �0.2 to

�0.4 V. The microscopic study by HRTEM and EDS of the

specimens prepared at a Cu electrodeposition potential of

�0.3 V showed the formation of Cu nuclei with a mean size of

3.9 nm and of PteRu(Cu) nanoparticles with a mean size of

3.6 nm, confirming for the latter the coreeshell structure with

about 61 at.% Pt. The proof of the concept was performed

using this electrode for the methanol oxidation, which clearly

showed much higher activity and specific currents per unit

mass of Pt when compared to electrodes based on Ru-

decorated commercial Pt/C catalysts.
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Fig. 10 e Linear sweep voltammograms corresponding to

themethanol oxidation in 1.0 Mmethanolþ0.5 MH2SO4 on

different carbon-supported Pt catalysts decorated by

spontaneous deposition of Ru species to different coverage

(q): (curve a) PteRu(Cu)/C, q¼ 0.60, (curve b) PteRu/C, q¼ 0.40

and (curve c) PteRu/C, q ¼ 0.62. Curve a corresponds to the

best electrode of the present paper and curves b and c have

been obtained from Ref. [31]. Sweep rate 20 mV s¡1.
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Abstract: The synthesis of core-shell Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) electrocatalysts allows for a 

reduction in the amount of precious metal and, as was previously shown, a better CO 

oxidation performance can be achieved when compared to the nanoparticulated Pt and  

Pt-Ru ones. In this paper, the carbon black used as the support was previously submitted to 

electrochemical oxidation and characterized by XPS. The new catalysts thus prepared were 

characterized by HRTEM, FFT, EDX, and electrochemical techniques. Cu nanoparticles 

were generated by electrodeposition and were further transformed into Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) 

core-shell nanoparticles by successive galvanic exchange with Pt and spontaneous 

deposition of Ru species, the smallest ones being 3.3 nm in mean size. The onset potential 

for CO oxidation was as good as that obtained for the untreated carbon, with CO stripping 

peak potentials about 0.1 and 0.2 V more negative than those corresponding to Pt/C and  

Ru-decorated Pt/C, respectively. Carbon oxidation yielded an additional improvement in the 

catalyst performance, because the ECSA values for hydrogen adsorption/desorption were 

much higher than those obtained for the non-oxidized carbon. This suggested a higher 

accessibility of the Pt sites in spite of having the same nanoparticle structure and mean size. 
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1. Introduction 

The Proton Exchange Membrane Fuel Cells (PEMFCs) are considered good environmentally friendly 

alternatives to the use of fossil fuel engines as power generation systems for transport applications. They 

have better energy efficiency, lower operation temperature, and much lower emission of pollutants [1–4]. 

One of the problems appears when using hydrogen obtained from reforming, because it contains CO, 

which is strongly adsorbed on Pt. This produces the metal poisoning and decreases the anode 

performance. On the other hand, Direct Methanol Fuel Cells (DMFCs) are envisaged for low-weight 

portable applications such as laptops, cellular phones, sensors, and medical devices, in which the 

methanol fuel can be easily managed and recharged [4–8]. In this case, the anodic oxidation of methanol 

produces CO-type intermediates, which also lead to the Pt metal poisoning. In order to solve this 

problem, Pt-containing binary and ternary alloys have alternatively been studied [3,5,9–15]. The amount 

of Pt used could also be decreased in this form, because it is expensive and has a limited abundance in 

the Earth [3,7,8,11,16–18]. In this way, Pt-Ru and Pt alloy nanoparticles containing Au, Ni, Cu, Co, Pd, 

and/or other transition metals have been tested on different carbon substrates as anodic  

catalysts [1,2,6,9–11,13,16,17,19–29]. 

Many different allotropic forms of carbon have been used as substrates to synthesize Pt-based 

catalysts. Pt(IV) and Ru(III) species or their carbonyl complexes can be reduced in ethylenglycol or 

formate solutions [11,13,30], also using in some cases oil in water microemulsions [31], microwave 

radiation [15], or galvanic exchange [32–34]. However, carbon blacks and active carbons have been the 

mostly employed supports for low-temperature fuel cells due to their unique characteristics of high 

surface area, electric conductivity, porosity, stability, and low cost [1,3,10,16,22,30,35,36]. The 

morphology and size distribution of carbon black particles depend on the raw material and on the thermal 

decomposition process utilized in the synthesis procedure. Vulcan carbons XC-72 and XC-72R [37] are 

carbon blacks obtained from the pyrolysis of natural gas or oil fractions. They can be considered rather 

graphitic amorphous forms of carbon with spherical shape about 50 nm in diameter that can be 

aggregated in spherules of about 250 nm in size [30,36]. Vulcan XC-72R has suitable surface and 

micropore areas of 218 and 65.2 m2g−1, respectively, and pore, mesopore, and micropore volumes of 

0.41, 0.3,7 and 0.036 cm3g−1, respectively [19,37,38]. 

It has been noted that carbon blacks have a large number of diverse structural defects that affect their 

reproducibility as substrates [1,8,19,39]. For this reason, these carbons are normally functionalized by 

means of surface oxidation treatments to create oxygenated organic groups that can serve as nucleation 

points for the metallic precursors. The oxygenated groups help to diminish the carbon hydrophobicity, 

thereby favoring the accessibility of the aqueous metallic precursors. On the other hand, the less acidic 

groups increase the interaction between the metal precursor and the carbon support, thus avoiding the 

agglomeration tendency of the metal on the carbon [1,40]. The functionalization of the carbon surface 
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can be achieved by treatment with strong oxidizing acids such as nitric, sulfuric, phosphoric, sulphonic, 

or their mixtures, or by means of sodium hydroxide, ammonia, or hydrogen  

peroxide [18,27–29,35,36,38,40–46]. Oxygen or oxygen plus nitrogen mixtures, thermal  

oxidation [18,38], and electrochemical oxidation at constant current or potential, potential pulses, or 

potential cycling have also been applied [28,34,42,45,47]. All these techniques were able to introduce 

oxygenated surface compounds via the consecutive formation of hydroxyl, carbonyl, and carboxyl 

groups according to the following reaction sequence [47]: 

→ →>C=O→–COOH (1) 

Hydroquinone (HQ) C6H4(OH)2 groups, which can be oxidized to quinone (Q) C6H4O2 groups, can 

also improve the electrocatalytic properties and the stability of the catalysts in the operation conditions 

of the fuel cells [18,19,35,36,38,42–45]: 

HQ→Q + 2H+ + 2e− (2) 

However, extreme oxidizing conditions under high temperature, humidity, and low pHs can 

negatively affect the performance and durability of the PEM anodes because carbon can be oxidized to 

CO and CO2 according to the following reactions [19]: 

C(s) + H2O→CO(g) + 2H+ + 2e−  (3) 

C(s) + 2H2O→CO2(g) + 4 H+ + 4e− (4) 

To the best of the authors’ knowledge, studies about the effect of carbon oxidation as a substrate for 

copper electrodeposition are scarcely found in the literature. Li et al. [29] reported that when the amount 

of carbonyl groups on carbon fibers was increased by thermal treatment, the amount of Cu nuclei on 

carbon during the Cu electrodeposition also increased. This could be also a way of increasing the 

dispersion of Cu nuclei on carbon as smaller nanoparticles. 

In previous work by these authors [48], core-shell carbon-supported Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) 

nanoparticles were synthesized in three steps: 1) Cu electrodeposition on Vulcan carbon XC-72R; 2) Pt 

deposition on Cu by galvanic exchange; and 3) spontaneous deposition of Ru species on Pt. It was shown 

that this way allowed us to significantly reduce the Pt content of the catalyst together with increasing 

the CO tolerance. Thus, the CO stripping peak potentials were about 0.1 and 0.2 V more negative than 

those corresponding to the Pt/C and the Ru-decorated Pt/C catalysts, respectively. In addition, the 

efficiency of methanol oxidation per unit mass of Pt was much higher. In this paper, the effect of the 

electrochemical carbon oxidation on the synthesis of the core-shell Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) nanoparticles 

has been explored in order to try to effect a further improvement in the catalyst performance. Carbon 

Vulcan XC-72R was electrochemically oxidized under different conditions to increase the amount of 

oxygenated carbon groups and then the core-shell catalysts were deposited on it, using the best 

conditions reported in our previous work. The oxidized carbons and the catalysts thus prepared were 

characterized by means of structural and electrochemical techniques. The hydrogen 

adsorption/desorption behavior and the CO oxidation performance of these new catalysts were compared 

to those previously reported for the untreated carbon support. 
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2. Results and Discussion 

2.1. XPS Analyses and Electrochemical Testing of Carbon Oxidation 

Cyclic voltammograms of Vulcan carbon XC72R in 0.5 M H2SO4 were recorded between the initial 

potential of 0.0 V vs. RHE and different anodic limits up to 2.2 V to select the potentials to check its 

activation performance. Figure 1 shows that the anodic current in the anodic sweep significantly 

increased from about 0.9 V and passed through a maximum at about 2.0 V (curve a). According to this 

behavior, potentials of 1.6, 1.8, 2.0, and 2.2 V were tentatively selected as characteristic potentials for 

the anodic treatment of carbon. 

 

Figure 1. Cyclic voltammograms corresponding to the oxidation of Vulcan Carbon XC72R 

at 10 mV s−1 in 0.5 M H2SO4. The initial potential was 0.0 V and the reversal potential was 

(a) 2.2 V and (b) 1.8 V. 

Figure 1 also highlights that the cathodic profile depended on the reversal potential. For the anodic 

limit of 1.8 V (curve b), the current in the cathodic sweep started to grow from about 0.7 V, passing 

through a rather flat cathodic peak at about 0.4–0.6 V. When the reversal potential was 2.2 V, the 

cathodic peak was close to 0.1 V. These curves then showed that the carbon oxidation was a function of 

the anodic limit. Note that in both cases, the charge of the anodic sweep largely exceeded the cathodic 

charge invested in the reduction of the species generated, thereby indicating the irreversibility of the 

oxidation process. This irreversible nature was further confirmed when performing consecutive cyclic 

voltammograms, in which a significant current decrease was apparent cycle by cycle (not shown here). 

It has been reported in the literature that the cathodic peak currents in the range 0.4–0.6 V are due to the 

reduction of the quinone phenolic groups of carbon to hydroquinone [18,19,35,36,38,42–45]. When the 

anodic and the cathodic limits were limited to the range 0.4–0.7 V, the transformation between quinone 

and hydroquinone groups appeared to be reversible. However, when the anodic potential exceeded 0.7 V 

in the positive direction, an increasing degree of carbon oxidation took place, as expected, along with 

the production of aldehyde and carboxylic groups and, finally, CO2 evolution. For an anodic limit of  

2.2 V, practically no cathodic current appeared between 0.4 and 0.6 V, suggesting the irreversible 

oxidation of most of the phenolic quinone groups to higher oxidation states. 

B 
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XPS analyses of the oxidized carbons were performed in order to more precisely define the nature of 

the processes taking place at different potentials. The general spectra of the different carbons, including 

the non-oxidized one, showed only the presence of carbon and oxygen, although very residual amounts 

of S and Cl were also identified for the non-oxidized carbon. The main difference between the latter and 

the oxidized carbons was the oxygen content. The corresponding atomic ratio O:C was 0.62, 22.8, 22.0, 

and 22.3 atom % for the non-oxidized carbon and for carbons oxidized for 300s at 1.8, 2.0, and 2.2 V, 

respectively. The C1s and the O1s binding energy region of the XPS spectra are depicted in  

Figure 2a,b, respectively.  

 

 

Figure 2. XPS spectra in the (a) C1s and (b) O1s binding energy region for the  

non-oxidized carbon (a) and the carbons oxidized at 1.8 V (b), 2.0 V (c), and 2.2 V(d). 

In the C1s binding energy region (Figure 2a), it is clear that the surface carbon appears mainly in the 

form of the C–C state (284.5 eV) [19,49,50] for the non-oxidized carbon (curve a), whereas for the 

oxidized carbons, the binding energies are consistent with the states C–O (286.0 eV), C=O (287.8 eV) 

and O–C=O (290.2 eV) [19,51,52]. All the surface carbon appears to be oxidized. The chemical states 

of O1s (Figure 2b) are consistent with C–OH (531.8 eV) for the non-oxidized carbon (curve a), whereas 

for the oxidized carbons, O1s is mainly in the states O–C–O (532.2 eV) and O–C=O  

(534.3 eV) [19,51,52]. Note that when the oxidation potential of the carbon is increased, there is a shift 

B 
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toward higher binding energies, thus indicating that the final oxidation form as CO2 is approached. 

Moreover, the band located in the range 290–292 eV is due to the π electrons of the aromatic rings, in 

agreement with the presence of quinonic and hydroquinonic structures [53]. 

Further confirmation of the above behavior was found from the chronoamperograms depicted in 

Figure 3a, where the steady current depended on the applied potential. For potentials up to 2.0 V, small 

steady currents were obtained (curves a–c), whereas for 2.2 V (curve d) the current was one order of 

magnitude greater. Figure 3b shows that the profile of the cathodic sweep after the constant oxidation 

potential for 300 s of Figure 3a was consistent with the cyclic voltammograms shown in Figure 1. 

Reduction of phenolic quinone groups was apparent at about 0.4–0.6 V when the applied potentials were 

1.6 and 1.8 V. The absence of significant reduction peaks at 0.4–0.6 V together with the formation of 

new cathodic peaks at more negative potentials, curves c and d in Figure 3b, clearly indicate that higher 

oxidation states of carbon were produced when the carbon was previously oxidized at 2.0 and 2.2 V, in 

agreement with the XPS analyses. The reduction of higher oxidized states was also apparent at constant 

potential oxidation of 1.8 V, as indicated by the big reduction peak at about 0.2 V. Oxidation at 2.0 and 

2.2 V clearly led to deeper carbon oxidation including the formation of CO2, species that were not 

reduced during the cathodic sweep. 

The different carbon activation treatments described in the experimental part are associated to  

Figures 1 and 3: Figure 3a corresponds to treatment (i); Figure 3a followed by 3b, to treatment (iii); and 

10 consecutive cycles following the first one shown in Figure 1, to treatment (ii). Figure 4 depicts the 

cyclic voltammograms of the oxidized carbons in the potential region from 0.0 to 1.0 V, which is the 

region of interest when analyzing the performance of the catalysts prepared in this paper. The main 

feature shown in the curves of Figure 4 is the Q/HQ couple (oxidation and reduction in the ranges  

0.5–0.7 and 0.4–0.6 V, respectively), which is not apparent in curve a for the non-oxidized carbon. The 

symmetry of the peaks and charge of the anodic and the cathodic profiles corroborates the reversibility 

of the couple from 0.0 to 1.0 V. The cycles were also repetitive, thus proving the stability of the resulting 

carbon in these conditions. As can be seen in Figure 4a, the anodic and cathodic charges of the cyclic 

voltammograms increased when carbon was previously oxidized following the treatment (i)  

(curves b–d). The corresponding currents grew when changing the treatment potential from 1.6 to 2.0 V 

(curves b and c, respectively). However, the current decreased when the applied potential was 2.2 V 

(curve d), probably due to the more intense carbon degradation favoring its loss at this potential. The 

anodic and cathodic currents after treatment (iii) were similar to those obtained after treatment (i). 

Qualitatively similar features were found for treatment (ii) (Figure 4b), where the currents increased 

with the anodic limit of the potential cycling (curves b and c). In this case, the currents for an anodic 

limit of 2.2 V were higher than those obtained for treatment (i) at the same potential (curve d in  

Figure 4a). This can be explained assuming that the application of 2.2 V for 300 s produced higher 

carbon oxidation than potentiodynamic cycling 10 times up to the same potential. The formation of a 

higher amount of superior oxidation states of carbon, even with CO2 evolution, involving a carbon loss 

and a decrease in the content of quinone groups, would explain the smaller currents of curve d in  

Figure 4a with respect to curve c in Figure 4b. Note that the highest peak currents reached in the cyclic 

voltammograms after all the carbon oxidation treatments were about 65 µA. 
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Figure 3. (a) Chronoamperograms obtained for the oxidation of Vulcan Carbon XC72R in 0.5 

M H2SO4 at potentials: (a) 1.6 V, (b) 1.8 V, (c) 2.0 V, and (d) 2.2 V; (b) Cathodic sweep 

voltammograms at 10 mV s−1 up to 0.0 V after the potentiostatic oxidation of carbon for 300 

s shown in (a), the initial potential being: (a) 1.6 V, (b) 1.8 V, (c) 2.0 V, and (d) 2.2 V. 

 

Figure 4. Cont. 
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Figure 4. Cyclic voltammograms of carbon XC72R in deaerated 0.5 M H2SO4 at 20 mV s−1 

after the different oxidation treatments. (a) Treatment (i), 300 s at (b) 1.6 V, (c) 2.0 V, and 

(d) 2.2 V; (b) Treatment (ii), anodic limit of (b) 1.8 V and (c) 2.2 V. Curves a in both graphics 

are the cyclic voltammograms of XC72R without previous oxidation treatment. 

2.2. Copper Electrodeposition on the Oxidized Carbon 

After the different activation treatments of carbon, 40 mC of Cu were electrodeposited at –0.1 V, as 

explained in the experimental part, and reoxidized in the same electrolyte to determine the copper 

electrodeposition efficiency. The corresponding voltammograms thus obtained are presented in 

Figure 5, where it can be observed that the copper oxidation profiles depended on the previous carbon 

oxidation. The Cu oxidation voltammograms on treated carbons presented anodic peaks that are wider 

and have much smaller peak currents than the reference curve a for the non-oxidized carbon. Treatments 

(i) (curves b and c) and (iii) (curves d and e) led to similar Cu oxidation profiles, with a peak and a 

shoulder at about 0.50 and 0.65 V, respectively. For treatment (ii) (curves f and g), the voltammograms 

were even more depressed, with still significant anodic currents at 1.0 V. This behavior was more 

pronounced at higher anodic limits and the treatment (ii) was not then found to be suitable for further 

examination and testing. 

Peaks with an anodic maximum and a shoulder were also found during the reoxidation of 

electrodeposited copper on non-treated carbon for scan rates over 20 mV s−1 [48]. They were assigned 

to the formation of Cu2+ complexes and to the oxidation of the Cu(I) species generated by a 

disproportionation reaction, respectively. This double peak structure is not so apparent in curve a of 

Figure 5 because of the smaller scan rate. However, both, peak and shoulder, which were the main peak 

at about 0.50 V and the noticeable peak at about 0.65 V, were observed in the voltammograms of copper 

oxidation on the previously oxidized carbons, which could then be tentatively related to the same species 

as the untreated one. The shift of the anodic peaks and shoulder in the anodic direction could be 

explained considering that the oxidized carbons have a more open structure, with the possibility to 

nucleate copper in the inner part of the carbon spherules with a higher bonding energy because of the 

new oxygen-containing functional groups. The oxidation of the Cu nuclei could then be more difficult 
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and demand the application of higher potentials. In fact, it is reasonable to assume that the higher currents 

found after carbon oxidation in the cyclic voltammograms of Figure 4 were in part faradaic (Q/HQ 

couple) and also capacitive (expansion of the carbon structure). This expansion of the carbon structure 

would justify the formation of less accessible Cu nuclei, which, together with a higher bonding energy, 

would demand higher oxidation potentials for Cu oxidation. 

 

Figure 5. Cu oxidation voltammograms at 10 mV s−1 after 40 mC electrodeposition at  

−0.1 V in the same electrolyte (1.0 mM CuSO4 + 0.1 M Na2SO4 + 0.01 M H2SO4). 

Experiments performed with carbon submitted to treatment (i): (b) 1.8 V, 300 s and (c) 2.2 V, 

300 s; treatment (iii): (d) 1.8 V, 300 s and (e) 2.2 V, 300 s; and treatment (ii): cycling up to 

(f) 1.8 V and (g) cycling up to 2.2 V. Curve a is the reference one, obtained without previous 

oxidation of the carbon. 

The anodic charges of the different voltammograms were measured to determine the current 

efficiencies of copper electrodeposition. In contrast to the untreated carbon, in which they were over 

99% [48], the current efficiencies for oxidized carbons were somewhat smaller. For treatment (i) at 

potentials in the range 1.6–2.0 V for 300 s, the efficiency was about 86%. This can be explained by a 

small contribution of the reduction of oxidized carbon groups previously generated during the anodic 

treatment of carbon, which would take place in parallel with the Cu electrodeposition. This is in 

agreement with other electrodeposition experiments using carbon oxidized for shorter times. Thus, in 

the carbon oxidation at 1.6 and 1.8 V for 100s, the electrodeposition efficiency was about 95%. 

The TEM images corresponding to the copper electrodeposition on the carbon oxidized following the 

treatment (i) at 1.6 V for 200 s and 2.2 V for 300 s, are depicted in Figure 6, where it is highlighted that Cu 

nuclei were obtained in the nanoparticle size. Figure 6b corresponds to 1.6 V, showing a HRTEM image 

with the FFT analyses of the squared marked area in the same figure. From the FFT analyses, the interplanar 

space d obtained was 0.2065 nm, which can be assigned to the planes Cu(100) (d = 0.2088 nm) [54], with a 

relative error of 1.1%. The size distributions of the nanoparticles are also shown in the insets, with 

respective mean sizes of 6.6 ± 3.1 and 4.4 ± 1.3 nm for 1.6 and 2.2 V, respectively. These nanoparticle 

sizes were comparable but somewhat higher than the mean value of 3.9 nm obtained in our previous 

work under the same Cu electrodeposition conditions, except for the carbon oxidation treatment [48].  
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Figure 6. TEM micrographs of electrodeposited Cu on XC72R previously oxidized following 

treatment (i) at (a) and (b) 1.6 V, 200 s; (c) 2.2 V, 300 s. The size distributions are shown in 

the inset panels. Picture (b) is a HRTEM image from the sample shown in (a). 

In order to examine how carbon oxidation can affect the size of the nanoparticles, one can suppose 

that the new oxygen-containing functional groups produced by carbon oxidation acted as additional 

nucleation centers for Cu electrodeposition. In this case, the electrodeposition of a given amount of Cu 

on the oxidized carbon would give a higher number of Cu nanoparticles, which should have a smaller 

size when compared to the non-oxidized one. As long as the nanoparticle sizes were not smaller for the 

oxidized carbons, one can infer that carbon oxidation did not lead to an increased number of nucleation 

centers for Cu electrodeposition. In the present case, it seems that the new oxygen-containing functional 

groups, behaving as nucleation centers, even yielded somewhat bigger nanoparticles. This interesting 

point undoubtedly merits more attention but is outside the scope of the present paper.  

2.3. Performance of the Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) Catalysts 

The prepared carbon-supported Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) catalysts were tested by cyclic voltammetry in 

0.5 M H2SO4. Some examples are shown in Figure 7, where curves a and c correspond to Pt(Cu) with previous 

carbon oxidation according to treatment (i) (1.6 V for 200 s) and without oxidation treatment, respectively. 

Note that the surface Cu, if present, should be oxidized from a potential of about 0.2 V [48]. Since there is 

no evidence about it in the quasistationary curves shown in this figure, one can conclude that the cyclic 

voltammograms resulted only from the surface Pt, which is consistent with the expected  

core-shell structure.  
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It can also be observed that the currents were much higher with previous carbon oxidation. However, 

it is apparent that there is an important contribution of the capacitive charge effect due to the increase in 

area by the carbon oxidation together with the Q/HQ couple in the region of 0.4–0.7 V (see Figure 4). The 

respective mean charges of the hydrogen adsorption/desorption regions led to ECSA values of  

1.58 × 103 and 0.66 × 103 m2 molCu
−1 (see Table 1). The much higher ECSA value for previously oxidized 

carbon is indicative of a higher ability for the hydrogen adsorption/desorption process. This effect was 

general because in all cases, as shown in Table 1, carbon oxidation always gave higher ECSA values for 

hydrogen adsorption/desorption. In any case, the highest ones were obtained for treatment (i) at 1.6 V. 

Note that similar profiles can be observed in the cyclic voltammograms a and c of Figure 7 for the 

oxidized and the non-oxidized carbon, respectively, thus suggesting that carbon oxidation leads to a 

higher efficiency in the use of Pt and not to a different Pt structure on the surface of the nanoparticles. 

This is not surprising because carbon appears to be expanded with carbon oxidation and, therefore, 

protons could easily reach the Pt sites to be reduced. 

 

Figure 7. Cyclic voltammograms in 0.5 M H2SO4 at 20 mV s−1 for Pt(Cu)/C (curves a and c) 

and Pt-Ru(Cu)/C (curves b and d). Curves a and b correspond to the carbon submitted to 

treatment (i) at 1.6 V for 200 s, whereas curves c and d were obtained for carbon without 

previous oxidation. 

The CO stripping curves corresponding to the same Pt(Cu) specimens as in Figure 6 are depicted in 

curves a and c of Figure 8, also for the carbon oxidized according to treatment (i) at 1.6 V for 200 s and 

for the non-oxidized carbon, respectively. Note that there was a capacitive shift of curve a toward higher 

currents, but the onset potential for CO oxidation was comparable to that obtained for the  

non-oxidized carbon. Table 1 highlights that the ECSA values for CO stripping were in general 

comparable to those obtained for the non-oxidized carbon. However, for carbon oxidation, they were 

also similar to those found for hydrogen adsorption/desorption, which is not the case for the  

non-oxidized carbon. The highest value was again obtained for 1.6 V (1.77 × 103 m2 molCu
−1), 

approximately equal to that measured for the non-oxidized carbon (1.79 × 103 m2 molCu
−1). Increasing 

the potential and time for carbon oxidation generally caused a decrease in the ECSA values. Moreover, 

no further improvement was found when changing treatment (i) by treatment (iii). 
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Table 1. Electrochemical active surface areas for hydrogen adsorption/desorption 

(ECSAHads/des) and for CO stripping (ECSACO), determined from the cyclic voltammograms 

in 0.5 M H2SO4 for the different catalysts and carbon oxidation treatments (i) and (iii). 

Results relative to the non-oxidized carbon have been taken from Ref. [48]. 

Carbon treatment Catalyst 
ECSAHads/des/ 

103 m2 molCu
−1 

ECSACO/ 

103 m2 molCu
−1 

no oxidation 

Pt(Cu) 

0.66 1.79 

(i) 1.6 V, 100 s 1.56 1.55 

(i) 1.6 V, 200 s 1.58 1.77 

(iii) 1.6 V, 200 s 1.33 1.47 

(i) 1.8 V, 300 s 1.27 1.50 

(i) 2.0 V, 300 s 1.19 1.64 

(iii) 2.0 V, 300 s 1.11 1.04 

(i) 2.2 V, 300 s 1.05 1.16 

(iii) 2.2 V, 300 s 1.05 1.18 

no oxidation 

Pt-Ru(Cu) 

0.24 1.74 

(i) 1.6 V, 200 s 0.62 1.73 

(i) 2.2 V, 300 s 0.57 1.32 

 

Figure 8. CO stripping voltammograms in 0.5 M H2SO4 at 20 mV s−1 for Pt(Cu)/C (curves 

a and c) and Pt-Ru(Cu)/C (curves b and d). Curves a and b correspond to the carbon 

submitted to treatment (i) at 1.6 V for 200 s, whereas curves c and d were recorded for carbon 

without previous oxidation.  

The ECSA values for hydrogen adsorption/desorption and for CO oxidation were also measured after 

the spontaneous deposition of the Ru species. Cyclic voltammograms corresponding to hydrogen 

adsorption/desorption for the carbon oxidized according to treatment (i) at 1.6 V for 200 s and for the  

non-oxidized carbon, respectively, are shown in Figure 7. Curves b and d for Pt-Ru(Cu) presented a 

significant drop of the hydrogen adsorption/desorption currents with respect to curves a and c of Pt(Cu), 

because Ru species covering Pt sites were not suitable for hydrogen adsorption/desorption (see the ECSA 

values given in Table 1) [48,55]. The CO stripping curves for Pt-Ru(Cu) are depicted in Figure 8, where 
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curves b and d correspond to the carbon oxidized from the treatment (i) at 1.6 V for 200 s and to the non-

oxidized carbon, respectively. The higher currents for the oxidized carbon can again be interpreted as due to 

the capacitive effect discussed above. However, no further improvement in the onset potential or in the ECSA 

value for CO oxidation (see Table 1) was found when compared to the non-oxidized carbon. 

Micrographs of the Pt(Cu) and Pt-Ru(Cu) catalysts prepared on the carbon oxidized following 

treatment (i) at 1.6 V for 200 s are shown in Figure 9. The size distributions of the Pt(Cu) and the  

Pt-Ru(Cu) nanoparticles are given in the insets of Figure 9a,c, with mean particle sizes of 4.2 ± 1.3 and 

3.3 ± 1.0 nm, respectively. Figure 9b depicts the FFT analyses of these Pt(Cu) nanoparticles, which gave 

interplanar spaces d of 0.2154 nm, which can be assigned to Pt(111) (d = 0.2265 nm) [54,55], with a 

relative error less than 5%. This interplanar space of Pt can be explained by the effect of the remaining 

Cu core, which has a smaller interplanar distance and can condition the structure of the Pt shell, in 

agreement with the expected core-shell structure.  

 

 

Figure 9. Cont.  
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Figure 9. TEM micrographs of (a) and (b) Pt(Cu), and (c) Pt-Ru(Cu) electrocatalysts 

deposited on carbon oxidized following treatment (i) at 1.6 V, 200 s. The size distributions 

are shown in the inset panels. Picture (b) is a HRTEM image of the same sample shown in 

(a), which includes the corresponding FFT analysis of the marked zone. 

Comparative images of the Pt(Cu) and the Pt-Ru(Cu) catalysts obtained on carbons oxidized 

following treatment (i) at 2.2 V for 300 s are presented in Figure 10. The corresponding nanoparticle 

size distributions are highlighted in the insets of Figure 10a,b, with values of 6.6 ± 1.2 and  

4.8 ± 1.7 nm, respectively. These values were somewhat higher than those obtained for the same 

treatment at 1.6 V for 200 s, thus suggesting again that an increased carbon oxidation favored the 

nucleation of the metal particles around the oxidized points in the carbon and, therefore, the nanoparticle 

dispersion was somewhat smaller. The HRTEM image of Figure 10c allowed us to obtain the FFT 

analysis shown in the inset, with a mean interplanar space of d = 0.2208 nm, which can be assigned to 

Pt(111) (d = 0.2265 nm) [54,55] with a relative error of 2.5%.  

 

Figure 10. Cont.  
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Figure 10. TEM micrographs of (a) Pt(Cu) and (b) Pt-Ru(Cu) electrocatalysts deposited on 

carbon oxidized following treatment (i) at 2.2 V, 300 s. The size distributions are shown in 

the inset panels. Picture (c) is a HRTEM image of the same sample shown in (b), which 

includes the corresponding FFT analysis of the marked zone. 

The mean particle sizes and EDS analyses of the Pt-Ru(Cu) catalysts are summarized in Table 2. 

Apart from the nanoparticle size being somewhat higher when applying 2.2 V for 300s, in agreement 

with the discussion pointed out above, the EDS analyses showed the presence of the three elements, with 

a significant amount of Cu and a small quantity of Ru. The amount of Cu in all the specimens, together 

with the cyclic voltammograms shown in Figures 7 and 8, which do not give any evidence of Cu 

oxidation [48], were consistent with the core-shell structure. On the other hand, the poor quantity of Ru 

resulted from a slight surface deposition on Pt. This feature, together with the probable amorphous 

character of the deposited Ru species, could justify the fact that no Ru species were identified by the 

FFT analyses presented in Figure 10b [22,56]. 
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Table 2. Mean particle sizes and EDS analyses of the Pt-Ru(Cu) specimens obtained on 

carbon oxidized according to treatment (i), compared to the non-oxidized carbon reported in 

Ref. [48]. 

Carbon treatment Particle size/nm Pt:Ru:Cu/at% 

no oxidation 3.6 61.2:0.3:38.5 

1.6 V, 200 s 3.3 ± 1.0 63.2:4.3:32.5 

2.2 V, 300 s 4.8 ± 1.7 49.4:7.4:43.2 

As can be seen in Table 2, the mean nanoparticle sizes and the EDS analyses were comparable to the 

results obtained for the non-oxidized carbon previously reported by us [48] and therefore, no further 

improvement with respect to them was obtained by means of the previous carbon oxidation treatment. 

One can then conclude that the oxidation treatments of carbon do not lead to smaller particle size, nor to 

a different structure or composition being able to further improve the CO tolerance and ECSA for CO 

oxidation with respect to the non-oxidized carbon. Note, however, that the CO tolerance continued to be 

as good as for the non-oxidized carbon, the onset potential for CO oxidation of Pt(Cu)/C and  

Pt-Ru(Cu)/C catalysts still being about 0.1 and 0.2 V more negative than those corresponding to Pt/C 

and Ru-decorated Pt/C ones, respectively [48]. Moreover, the improved results of the hydrogen 

adsorption/desorption ECSAs for the oxidized carbons when compared to the non-oxidized ones 

indicated a better electrolyte accessibility for the former, thus encouraging us to further test their catalyst 

performance in a real fuel cell. 

3. Materials and Methods 

3.1. Materials and Reagents  

The test electrodes were prepared from E-Tek Vulcan XC72R carbon (mean particle size ca. 30 nm 

and specific surface area of about 250 m2 g−1 [37]), which was deposited onto a Metrohm glassy carbon 

(GC) tip 3 mm in diameter. The GC was polished by means of Micropolish II deagglomerated α-alumina 

(0.3 μm) and γ-alumina (0.05 μm) on a Buehler PSA-backed White Felt polishing cloth. The solutions 

were prepared using Millipore Milli Q high-purity water (resistivity > 18 MΩ cm at 25 °C), analytical 

grade 96 wt.% H2SO4 from Acros Organics (Geel, Belgium), HClO4, hydrated RuCl3, and H2PtCl6 from 

Merck (Darmstadt, Germany), and CuSO4.5H2O, and Na2SO4 from Panreac Química S.A. (Barcelona, 

Spain). N2 and CO gases were Abelló Linde 3.0 (purity ≥ 99.9%, Barcelona, Spain).  

3.2. Working Electrodes and Electrochemical Testing 

The electrochemical cells for the preparation of the working electrodes and testing were Metrohm 

200 mL in capacity with a double-wall to control the temperature at 25.0 ± 0.1 °C by means of a Julabo 

MP-5 thermostat. The reference and auxiliary electrodes were a double junction Ag|AgCl|KCl(sat) 

(0.199 V vs. SHE at 25 °C) and a Pt rod, respectively. All the potentials given in this paper are referred 

to the Reversible Hydrogen Electrode (RHE). The working electrode was the carbon-supported catalyst, 

prepared using different electrolytes on the GC tip, which was coupled to an Ecochemie Autolab rotating 

disk electrode (RDE). The electrochemical experiments were conducted by means of an Ecochemie 
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Autolab PGSTAT100 potentiostat-galvanostat, commanded by a NOVA 1.5 software (Metrohm 

Autolab, Utrecht, The Netherlands). Before the electroless deposition of Pt and Ru species and the 

electrochemical tests using cyclic voltammetry (CV), a N2 flow was bubbled through the electrolyte. 

This gas flow passed over the electrolyte during such deposition processes and measurements. 

The working electrodes were prepared as previously described [48], except that activation was 

introduced here. In short, 4 mg of carbon were dispersed and sonicated in 4 mL of water for at least 

45 min. Then, 20 µL of this suspension were deposited onto the polished GC tip (0.28 mgC cm−2) and 

dried under the heat of a lamp. Afterwards, the carbon was cleaned on the RDE in deaerated 0.5 M 

H2SO4 by CV scans between 0.0 and 1.0 V at 100, 50, and 20 mV s−1 for 10, 5, and 3 cycles, respectively 

(cleaning protocol). At this point and in the same electrolyte, three different activation procedures were 

applied: (i) potentiostatic oxidation of carbon for 100 s, 200 s, and 300 s up to 2.2 V; (ii) 10 consecutive 

cycles at 10 mV s−1 between 0.0 V and different anodic limits up to 2.2 V; and (iii) potentiostatic oxidation 

for 300 s at different potentials up to 2.2 V, followed by a potentiodynamic sweep at 10 mV s−1 to the 

cathodic limit of 0.0 V. After all of these activation treatments, the cleaning protocol was always applied. 

After activation, the core-shell Pt(Cu)/C and Pt-Ru(Cu)/C catalysts were prepared according to the 

test results reported elsewhere [48], by the following consecutive steps: (a) potentiostatic deposition of 

Cu nuclei at −0.1 V and 100 rpm in 1 mM CuSO4 + 0.1 M Na2SO4 + 0.01 M H2SO4 for 40 mC, 

determining the deposition efficiency of this Cu/C electrode through the Cu oxidation charge in the same 

solution after sweeping the potential from 0.0 to 1.0 V at 10 mV s−1; (b) Pt deposition on the Cu nuclei 

by galvanic exchange in 1 mM H2PtCl6 + 0.1 M HClO4 for 30 min at 100 rpm (Pt(Cu)/C electrode); and 

(c) spontaneous deposition of Ru species on the Pt(Cu)/C electrode in 8.0 mM RuCl3 + 0.1 M HClO4 

(aged for at least one week) for 30 min without the electrolyte stirring (Pt-Ru(Cu)/C electrode). After the 

Cu deposition, the Cu/C electrode was carefully cleaned in water and, after steps (ii) and (iii), the Pt(Cu)/C 

and Pt-Ru(Cu)/C electrodes were also submitted to the cleaning protocol described above. It has to be noted 

that the cyclic voltammograms obtained from this protocol were always practically stationary after the 

second sweep, thus confirming the stability and cleanness of the electrodes. 

The CO stripping curves for testing the CO oxidation activity and tolerance were performed in 0.5 M 

H2SO4, where CO gas was bubbled through the solution for 15 min, setting the electrode potential at 

0.1 V. After removing the dissolved CO by N2 bubbling through the solution for 30 min, CO was 

oxidized by sweeping the potential from 0.0 to 1.0 V at 20 mV s−1 without stirring. The electrochemically 

active area (ECSA) was estimated, taking into account that the oxidation of a CO monolayer on 

polycrystalline Pt needs 420 µC cm−2 [16,57]. After CO stripping, the activity of the Pt(Cu)/C and the 

Pt-Ru(Cu)/C catalysts was recovered, as shown by consecutive cyclic voltammograms, which retraced 

those obtained before the CO adsorption. 

3.3. Microscopic Examination 

The transmission electron microscopy (TEM) and high-resolution TEM (HRTEM) analyses were 

performed by means of a Hitachi H-800 MT, furnished with an Energy Dispersive X-ray (EDX) detector, 

and of a 200 kV JEOL JEM 2100 F, respectively. These analyses allowed for electron diffraction 

analyses and determining the size distribution, nanoparticle dispersion, and crystallographic phases. 

Prior to the observation, the catalyst on the GC tip was dispersed in 3 mL of n-hexane for 10 min by 
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ultrasonication. Then, a drop of the suspension was placed on a Holley-carbon nickel grid with further 

evaporation of the solvent under the heat of a 40 W lamp for 5 min. The images were recorded in a Gatan 

MultiScan 794 charge-coupled device (CCD) camera and the Fast Fourier Transform (FFT) analyses of 

selected areas were obtained by means of the Gatan Digital Micrograph 3.7.0 software. The MinCryst 

database was used to assign the crystallographic data corresponding to the electron diffraction and FFT. 

Different images from different zones allowed us to count more than 100 nanoparticles to determine 

their size distribution. 

3.4. XPS Analyses 

X-ray Photoelectron Spectroscopy analyses were performed using a Physical Electronics PHI 5500 

Multitechnique System spectrometer with a monochromatic X-ray source (Al Kα line of 1486.6 eV, 

powered at 350 W). This X-ray source was placed perpendicular to the axis of the analyzer. The energy 

was calibrated using the 3d5/2 line of Ag with a full width at half maximum (FWHM) of 0.8 eV. The 

oxidized carbons, prepared as indicated above on the GC electrode, were carefully moved by scratching 

to the support, after careful cleaning in water and drying. The section for the surface analyses was a circular 

area of 0.8 mm in diameter. A survey spectrum (187.85 eV of Pass Energy and 0.8 eV/step) was first 

obtained and, afterwards, the high-resolution spectra (23.5 eV of Pass Energy and 0.1 eV/step) were 

recorded. A low energy electron gun less than 10 eV was used in order to discharge the surface when 

necessary. All the measurements were made in an ultra-high vacuum chamber pressure in the range  

5.0 × 10−9–2.0 × 10−8 torr. The resulting XPS spectra were analyzed using Ulvac-phi MultiPak  

V8.2B software. 

4. Conclusions 

This paper has explored the possibility of increasing the performance of electrodeposited Pt(Cu)/C 

and Pt-Ru(Cu)/C core-shell catalysts by previously oxidizing the carbon support. Different XC72R 

oxidation treatments were applied: (i) potentiostatic oxidation for 100–300 s up to 2.2 V; (ii) cycling 10 

times at 10 mV s−1 between 0.0 and different anodic limits up to 2.2 V; and (iii) treatment (i) followed 

by a potentiodynamic sweep at 10 mV s−1 up to 0.0 V. The oxidation treatment led to a capacitive current 

increase in the potential range of interest between 0.0 and 1.0 V, together with the formation of Q/HQ 

couples. The XPS analyses of the oxidized carbons indicated an increase in the oxidation states of carbon 

with the anodic potential, tending to CO2 formation. Cu electrodeposition as well as galvanic exchange 

with Pt and spontaneous deposition of Ru species was performed in the best conditions reported before 

for the non-oxidized carbon. The Cu reoxidation after its electrodeposition indicated that Cu nuclei 

presented a deeper penetration into a more open carbon structure, probably with a higher bonding energy 

when compared to the non-oxidized carbon. Treatment (ii) was not found to be suitable because Cu 

oxidation took place even after 1.0 V.  

The Pt(Cu)/C and Pt-Ru(Cu)/C catalysts prepared following treatment (i) at 1.6 V for 200 s led to the 

best results of ECSA for the hydrogen adsorption/desorption and CO oxidation reactions. The EDX 

analyses of the latter gave 63.2, 32.5, and 4.3 atom % for Pt, Cu, and Ru, respectively. The HRTEM and 

FFT analyses of these catalysts showed smaller interplanar spaces for Pt due to the effect of the Cu core. 

The onset potential and the ECSA values for CO oxidation as well as the mean size of the catalyst 
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particles were comparably good to those obtained when using the non-oxidized carbon, and then behaved 

in a similar manner in front of the CO oxidation. However, the ECSA values for the hydrogen 

adsorption/desorption were much higher when carbon was previously oxidized. This was assigned not 

to a structural difference between the catalysts obtained with and without carbon oxidation, but to a 

better accessibility of the Pt sites. According to this, carbon oxidation appears to be useful to ensure a 

better catalyst performance. 
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