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Resumen 
 
 
La  investigación básica  y  aplicada  en  electrodos  funcionalizados ha  ido  incrementándose  en  los últimos 30 
años debido a su diversidad de aplicaciones en catálisis, óptica, electrónica, protección contra la corrosión, etc. 
Existen diversas maneras en las cuales se puede modificar un electrodo, ya sea por deposición de películas por 
spin o dip coating, adsorción de monocapas autoensambladas, drop casting, autoensamblado capa‐por‐capa, 
etc.  En  esta  tesis  estudiamos  la  modificación  química  controlada  de  superficies  de  electrodos  y  sus 
aplicaciones  en  reacciones  electrocatalíticas  y  redox.  Materiales  diversos  como  Au,  Cu,  aleaciones  Au‐Cu, 
polioxomolibdatos  y  polímeros  redox  fueron  utilizados  como  electrodos  funcionalizados.  Estos  materiales 
fueron  caracterizados  exhaustivamente  y  se  estudiaron  sus  aplicaciones  en  reacciones  electrocatalíticas de 
importancia en medio ambiente (reducción de CO2, nitritos, cloratos y peroxodisulfatos), así como también en 
reacciones redox. 
Durante esta  tesis  se desarrolló un nuevo método para  la  síntesis de nanoaleaciones Au‐Cu  soportadas en 
negro de  carbón.  La  síntesis produce nanopartículas aleadas, estables y  robustas.  Las nanopartículas Au‐Cu 
fueron caracterizadas por espectroscopía UV‐visible, DRX, ICP, XPS y HR‐TEM; que juntas dan evidencia que las 
partículas están realmente aleadas. En paralelo, se prepararon aleaciones Au‐Cu macizas que también fueron 
caracterizadas por diversas técnicas experimentales  (DRX,  ICP, XPS) y cuyas propiedades superficiales fueron 
estudiadas.  Mediante  XPS  con  resolución  angular  (ARXPS)  se  observó  que,  en  ausencia  de  adsorbatos,  la 
superficie de las aleaciones Au‐Cu está enriquecida en Au. Al exponer la aleación Au‐Cu a una atmósfera de O2 
puro, la superficie se reorganiza y se enriquece en Cu, mostrando que los catalizadores no son estáticos ya que 
el medio  en  el  que  el  electrodo  está  presente  puede  afectar  su  organización  superficial.  También  hicimos 
cálculos DFT que corroboran ambas observaciones. Además, se estudió  la segregación hacia  la superficie de 
impurezas  que  se  encontraban  en  el  seno  de  los  electrodos  macizos.  Encontramos  que  pequeñas 
concentraciones  de  impurezas  que  inevitablemente  se  encuentran  en  los  materiales  constitutivos  de  las 
aleaciones afectan a los sistemas macizos, pero dejan inalterados a los sistemas nanoparticulados. Se estudió 
la  actividad  electrocatalítica  de  electrodos  macizos  Au‐Cu  con  el  foco  en  la  reducción  de  CO2  hacia 
hidrocarburos  y  alcoholes.  Encontramos  que  los  electrodos  macizos  Au‐Cu  reducen  CO2  a  CO  pero  sin 
conversión a productos líquidos. También se estudió la actividad catalítica orientada a la reducción de CO2 con 
nanopartículas  Au‐Cu  soportadas  en  negro  de  carbón  depositadas  en  electrodos  de  carbono  vítreo  (GC). 
Mediante cromatografía líquida (LC‐UV) se detectó producción de etanol. 
También se funcionalizaron electrodos de Au con películas de polielectrolitos autoensamblados capa‐por‐capa 
modificados  con  aniones  de  polioxometalatos  (POM).  Las  películas  fueron  caracterizadas  por  elipsometría, 
XPS, FTIR y microbalanza de  cuarzo  (QCM). Encontramos que hay una delaminación parcial de  las películas 
autoensambladas al sumergirlas en solución, pero luego de esa primer delaminación la película remanente es 
estable  y duradera.  Las películas  tienen buena  actividad  catalítica para  la  reducción de nitratos,  cloratos  y 
peroxodisulfatos. 
Por  último,  se  estudiaron  películas  de  polielectrolitos  autoensambladas  capa‐por‐capa modificadas  con  un 
complejo de Os que presenta una cupla redox, depositadas sobre sustratos de acero pasivado. Las películas 
fueron caracterizadas por elipsometría in situ y ex situ y por XPS. La respuesta electroquímica del complejo de 
Os  fue  estudiada.  Encontramos que dicha  respuesta  es  enlentecida debido  a  la  transferencia  electrónica  a 
través  de  la  capa  pasiva.  Se  estimó  que  la  constante  de  transferencia  electrónica  es  de  4  a  6  órdenes  de 
magnitud más lenta que para el mismo complejo de Os adsorbido sobre superficies de Au.  
El  trabajo presentado en  esta  tesis muestra  ejemplos  relevantes de  electrodos modificados químicamente, 
orientados a reacciones electrocatalíticas de importancia ambiental. Desarrollamos un método simple para la 
síntesis  de  nanopartículas  Au‐Cu  estables,  duraderas  y  de  composición  controlada  que  sirven  como 
catalizadores para  la electroreducción de CO2. El conocimiento adquirido servirá para futuras  investigaciones 
ya  que  mostramos  que  las  nanoaleaciones  Au‐Cu  no  sufren  desactivación  como  los  catalizadores  basados 
puramente  en  Cu.  También  mostramos  que  moléculas  grandes  como  los  polioxomolibdatos  pueden  ser 
incorporados en películas autoensambladas capa‐por‐capa mediante  intercambio  iónico. Esto es un hallazgo 
importante ya que permite la funcionalización controlada de electrodos con estas moléculas de alta relevancia 
en  el  campo  de  la  electrocatálisis.  A  pesar  de  las  potenciales  aplicaciones  de  películas  de  polielectrolitos 
autoensamblados capa‐por‐capa, existen pocas publicaciones de películas autoensambladas sobre superficies 
oxidadas.  En  esta  tesis  extendimos  este  concepto  a  superficies  de  relevancia  industrial.  Demostramos  la 
capacidad de modificar superficies de acero pasivadas autoensamblando multicapas de polielectrolitos usando 
como sonda una molécula redox unida a  la cadena de poli(alilamina). Por último,  investigamos el proceso de 
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transferencia electrónica entre el metal y el polímero de osmio a través de estados electrónicos en la película 
pasiva con un espesor mayor a la distancia de tuneleo directo. 
 
 
Palabras clave: electrodos modificados químicamente, nanoaleaciones, nanopartículas Au‐Cu, autoensamblado 
capa‐por‐capa, polioxomolibdatos, electrocatálisis, reducción de CO2.  
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Nanostructured films and electrodes and their 
applications in electrocatalysis 
 
Abstract 
 
 
Basic and applied research on  functionalized electrodes have been constantly  increasing  in the  last 30 years 
due  to  the diverse  applications  in  catalysis, optics, electronics,  corrosion protection, etc. There  are diverse 
ways in which an electrode can be modified, such as film deposition via spin and dip coating, deposition of self‐
assembled monolayers,  drop  casting,  layer‐by‐layer  self‐assembly  (LbL),  etc.    In  this  thesis we  studied  the 
controlled  chemical  modification  of  electrode  surfaces  and  their  applications  towards  electrocatalytic  and 
redox  reactions. Different materials,  such  as Au,  Cu, Au‐Cu  alloys,  polyoxomolybdates  and  redox  polymers 
were used as functionalized electrodes. These materials were thoroughly characterized and their applications 
in  the  electrocatalysis  of  environmentally  important  reactions  (CO2,  nitrite,  chlorate  and  peroxodisulfate 
reduction) as well as redox reactions were analysed. 
A new one‐step method  for  synthesizing Au‐Cu nanoalloys  supported on  carbon black was developed. Our 
synthetic  approach  yields  stable,  robust  and  truly  alloyed metallic nanoparticles. Au‐Cu nanoparticles were 
characterized by UV‐Visible spectroscopy, XRD,  ICP, XPS and HR‐TEM, which give evidence of true alloying  in 
the  particles.  In  parallel,  Au‐Cu  bulk  alloys  were  prepared  and  thoroughly  characterized  with  several 
experimental techniques (XRD, XPS, ICP) and their surface properties were studied. Firstly, it was observed via 
angle resolved XPS (ARXPS) that the surface of the Au‐Cu alloys are Au enriched in absence of any adsorbates. 
When  subjected  to  an  atmosphere  of  pure  O2,  the  surface  reorganizes  and  becomes  Cu  enriched, 
demonstrating that the environment is responsible for surface reorganizations and that catalysts are not static. 
We also  carried out DFT  calculations  that  corroborate both observations.  Furthermore,  segregation of bulk 
impurities was also studied.  We found out that low concentration impurities that are inevitably present in the 
starting up materials affect bulk systems but not nanoparticulate systems. The catalytic activity of Au‐Cu bulk 
electrodes towards the reduction of CO2 into longer chain hydrocarbons and alcohols was studied. We found 
out that Au‐Cu bulk electrodes reduce CO2  into CO without the production of  liquid products. Carbon black‐
supported Au‐Cu nanoparticles were deposited onto glassy carbon (GC) electrodes and their catalytic activity 
towards CO2 reduction was studied. Ethanol production was detected using LC‐UV. 
Electrode  functionalization  was  also  achieved  using  the  layer‐by‐layer  technique.  In  this  case,  LbL  self‐
assembled  polyelectrolyte  films  modified  with  polyoxometalates  anions  (POM)  were  deposited  on  Au 
substrates. The films were characterized with ellipsometry, XPS, FTIR and quartz crystal microbalance (QCM). 
We found that initially there is partial delamination of the films when submerged in solution, but after this first 
delamination,  the  remaining  film  is  stable  and  durable.  The  films  have  good  catalytic  activity  for  the 
electroreduction of nitrite, chlorate and peroxodisulfate. 
Finally, LbL self‐assembled polyelectrolyte films modified with a redox active Os complex on passivated carbon 
steel substrates were studied. The  films were characterized by  in situ and ex situ ellipsometry and XPS. The 
electrochemical response of the Os complex was studied. We found that the response is slowed down by the 
sluggish electron transfer through the passive layer. The electron transfer rate constant was calculated to be 4 
to 6 orders of magnitude slower than for the same Os complex attached to Au substrates. 
The work presented in this thesis shows relevant examples of chemically modified electrodes oriented toward 
electrocatalytic  reactions  of  environmental  importance.  Firstly  we  developed  a  one‐step  method  for  the 
synthesis of stable and robust Au‐Cu nanoparticles of controlled composition which serve as good catalysts for 
CO2 electroreduction. The knowledge gained will serve for future investigations as we have shown that Au‐Cu 
nanoalloys do not suffer from the deactivation observed on Cu‐based catalysts. We have also shown that large 
and  important molecules such as polyoxomolybdates could be  incorporated  into LbL  films via  ion‐exchange.  
This  is  an  important  finding  as  it  allows  for  the  controlled  functionalization  of  electrodes  with  these 
instrumental molecules. Despite  the great potential applications of LbL  self‐assembled polyelectrolyte  films, 
there  are  only  a  few  reports  of  LbL  films  on  oxide‐covered  surfaces.  In  this  thesis we  have  extended  this 
technology  to  industrially  relevant  surfaces.  We  demonstrated  the  feasibility  of  modifying  a  passive  steel 
surfaces  by  LbL  self‐assembling  polyelectrolyte  multilayers  using  as  reporting  molecule  a  redox  osmium 
complex tethered to a poly(allylamine) backbone. Furthermore, we investigated the electron transfer process 
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between the metal and the adsorbed osmium polymer through electronic states in the passive oxide film with 
a thickness larger than that of direct tunnelling distance.  
 
 
Keywords:  chemically  modified  electrodes,  nanoalloys,  Au‐Cu  nanoparticles,  layer‐by‐layer  self‐assembly, 
polyoxomolybdates, electrocatalysis, CO2 reduction. 
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This Thesis deals with  chemical modification of electrode  surfaces  and  their  applications  towards 

electrocatalytic  and  redox  reactions.  Different  materials,  such  as  Au,  Cu,  Au‐Cu  alloys, 

polyoxomolybdates  and  redox polymers were used  as  functionalized  electrodes, were  thoroughly 

characterized  and  their  application  for  electrocatalysis  (carbon  dioxide,  nitrite,  chlorate  and 

peroxodisulfate  reduction)  as well  as  redox  reactions was  analysed.  The work  is  experimental by 

nature and new methods of nanoparticle synthesis and  layer‐by‐layer self‐assembly methods were 

developed and will be presented here. This work opens up many new possibilities  in  the  field of 

nanostructured films and modified surfaces. 

 

 

1.1 – Electrode modification 

 

The  surface  of  an  object  is  of  critical  importance  in  chemical  reactions  and  determines  many 

properties  such  as  catalytic  activity,  corrosion  resistance,  hydrophobicity,  optical  properties,  etc. 

Even though the surface atoms  in a macroscopic object are only about 1  in 100 000 000,1 they are 

the ones responsible for the interaction with the environment and for the properties listed above, so 

it is imperative to have a clear understanding of the surface properties of an object. 

In many cases, the original surface properties of a material are not adequate for certain applications. 

If the material  in question  is a metal, a solution to this problem could be to alloy  it with a second 

metal  in a way  that  their enhanced properties  could address  the needs. Another option  could be 

modifying  the  existing  surface  with  a  layer  of  a  different  composition.  Previously,  surface 

modification was  based  on  thick  coatings, whose  final  aim was  to  decorate,  or  at most,  protect 

against corrosion. On the first half of the 20th century physical adsorption of molecules on surfaces 

was  studied2  followed  then  by  covalent  union  modification  of  surfaces.3  By  the  end  of  the  20th 

century, nanotechnology introduced a whole new set of techniques useful for the modification and 

study of thin films (such as scanning microscopy techniques)4, and this brought a new breath into the 

field, with several new methods for surface modification. 
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1.2 – Alloys 

 

1.2.1 Definitions 

 

An alloy  is a mixture or metallic solid solution composed of two or more elements, at  least one of 

which is a metal. Alloys usually have different properties from those of the component elements. For 

example,  some  alloys  possess  high  strength,  others  have  low  melting  temperatures,  some  are 

especially  resistant  to  corrosion,  and  others  have  desirable  magnetic,  thermal,  or  electrical 

properties. Brass is an alloy made with copper and zinc. Steel is an alloy made with iron and carbon, 

a non‐metal. Alloy steels are made by alloying steel with other metals; for example, stainless steel is 

a chromium‐nickel steel. 

Historically, alloys have been known for a long time. In fact, the “Bronze Age” was named after the 

bronze  alloy,  an  alloy  of  copper  and  tin  which  makes  it  appreciably  harder  than  copper  alone. 

Another example  is brass, an alloy of copper and zinc with  improved properties regarding casting, 

corrosion  resistance,  etc.  Brass  was  known  since  3rd  millennium  BC,  samples  were  found  in  the 

Middle East region.5 

Alloys  are  usually  classified  as  substitutional  or  interstitial  alloys,  depending  on  the  atomic 

arrangement  that  forms  the alloy. They can be  further classified as homogeneous  (consisting of a 

single phase), or heterogeneous (consisting of two or more phases) or intermetallic (where there is 

no distinct boundary between phases).6 

Gold alloys readily with copper forming solid solutions, since their atomic radii are relatively similar 

(1.442 Å  for Au  and  1.278 Å  for  Cu).7  They  form  ordered  phases  in  the Au3Cu, AuCu  and AuCu3 

compositions.8 

 

1.2.2 Surface properties 

 

The surface atomic structure of a material plays a crucial role  in several applications, one of them 

being heterogeneous catalysis, where a  large number of catalysts (for  instance automotive exhaust 

converters) are multimetallic and where synergistic effects due to the interaction at atomic level of 

the two (or more) active metal species at the surface are believed to be significant.9, 10 Other areas of 

technological interest for multimetallic surfaces are, for instance, corrosion and hardening. 

One of the factors that affect the surface composition of an alloy and that  is of critical  importance 

for (electro)catalysis is surface segregation. This happens when the chemical composition in the bulk 

of  the  alloy  differs  from  that  of  the  surface  due  to  the  selective  segregation  of  one  of  the 
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components of the alloy to the surface. The driving force for this phenomenon is the minimization of 

the surface free energy of the system, or, when in the presence of reactants, it could be caused by 

relative affinity of one of the alloy components towards key reactive intermediates.11 No matter the 

cause, it could be critical to the desired (electro)catalytic reaction so it is important to understand its 

effect. 

 

1.2.3 Nanoalloys 

 

As the surface of an alloy is of critical importance in (electro)catalysis, the best way to minimize the 

amount of material  is to use nanoalloys, that  is alloy materials  in the nanometre range. Also, their 

chemical and physical properties may be tuned by varying the composition and atomic ordering as 

well  as  the  size  of  the  particles.12 Nanoalloys  are  also  of  interest  as  they may  display  properties 

which  are  distinct  from  the  corresponding  bulk  alloys  due  to  finite  size  effects,  e.g.,  there  are 

examples of pairs of elements (such as  iron and silver) which are  immiscible  in the bulk but readily 

mix in finite clusters.13 This field of materials chemistry has been growing in the last 10‐15 years, and 

their use has not only been limited to the field of catalysis,14 but also optoelectronics,15 magnetism,16 

and even medical applications.17 

Nanoalloys may also show segregation effects. The segregation  in AmBn nanoalloys may depend on 

several factors. Here we name the most important ones:12 

(1)  Relative  strengths  of  A‐A,  B‐B,  and  A‐B  bonds.  To  a  first  approximation,  if  A‐B  bonds  are 

strongest, this favours mixing; otherwise, segregation is favoured, with the species forming strongest 

homonuclear bonds tending to be at the centre (core) of the cluster. 

(2)  Surface energies of bulk elements A and B. The element with  lowest  surface energy  tends  to 

segregate to the surface. 

(3) Relative atomic sizes. Smaller atoms tend to occupy the more sterically confined core. 

(4)  Strength of binding  to  surface  ligands  (surfactants).  For  supported nanoparticles,  the element 

that binds most strongly to the support or ligands may be pulled out toward the surface. 

The observed atomic arrangement for a particular AmBn nanoalloy depends critically on the balance 

of the factors outlined above as well as on the preparation method and experimental conditions. 

It  is common practice to protect the nanoparticles with a  ligand shell as this avoids coalescence at 

high  cluster  densities.  Two  types  of  stabilization  can  be  distinguished:18  electrostatic  stabilization 

due  to coulombic repulsion between nanoparticles, arising  from  the electrical double  layer of  ions 

adsorbed  at  the  particle  surface  (e.g.,  when  preparing  sodium  citrate  gold  sols),  and  steric 
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stabilization  due  to  the  coordination  of  bulky  organic  molecules,  such  as  polymers,  block 

copolymers, bulky P, N, and S donors, etc. 

For catalytic applications, it is usual to deposit the nanoalloys onto a substrate such as carbon black, 

which is an amorphous conductive carbon powder which acts as support for the nanoparticles on an 

electrode. Carbon black usually has a very large surface area (200 – 300 m2 g‐1),19 which is useful for 

electrocatalytic applications. 

 

 

1.3 Layer‐by‐layer self‐assembled electrodes 

 

The  layer‐by‐layer  (LbL) method  for  preparing  thin  films  on  substrates  is  based  on  the  alternate 

adsorption of macromolecules (such as polyelectrolytes, dendrimers, enzymes, etc.). This was shown 

for  the  first  time by Decher’s  group using  two polyelectrolytes of opposite  charge.20‐22  Figure 1.1 

shows a scheme of the layer‐by‐layer self‐assembly process. 

 

 
 

Figure 1.1. (A) Scheme of the layer‐by‐layer self‐assembly process. Steps 1 and 3 represent the adsorption of a 

polyanion and polycation, respectively, and steps 2 and 4 are washing steps. (B) Simplified molecular picture of 

the first two adsorption steps, depicting film deposition starting with a positively charged substrate. 

Counterions are omitted for clarity. The polyion conformation and layer interpenetration are an idealization of 
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the surface charge reversal with each adsorption step. (C) Chemical structures of two typical polyions, the 

sodium salt of poly(styrene sulfonate) and poly(allylamine hydrochloride. Taken from ref. 22 

 

The process starts with a charged substrate (in the case of the figure, a positively charged substrate) 

of arbitrary size and shape. Some substrates like glass and metal oxides have a permanent superficial 

charge, whereas other types of substrate require a chemical treatment. For example, charged thiols 

can be employed over Au surfaces or sylanes on ITO glass. The charged substrate is introduced in the 

solution of the oppositely charged polyelectrolyte (in the case of Figure 1.1 A, the negatively charged 

polyelectrolyte,  the  polyanion)  for  15‐20  minutes.  After  this,  the  polymer  is  adsorbed  onto  the 

surface and the electrostatic charge is inversed. The substrate is then washed thoroughly with water 

to  remove  any  partially  adsorbed  polymers,  and  then  it  is  immersed  in  the  oppositely  charged 

polyelectrolyte  solution  (in  the  case  of  Figure  1.1  A,  the  positively  charged  polyelectrolyte,  the 

polycation)  for  another  15‐20  minutes,  after  which  the  new  polymer  is  adsorbed  and  the 

electrostatic charge is inversed again. The process is repeated in sequence until one obtains the film 

with the desired thickness. The thickness increase of each adsorbed layer is generally in the order of 

0.1 – 10 nm, so the films obtained are nanostructured. 

The simplicity and versatility of the LbL self‐assembly method has made it one of the most successful 

tools for electrode modification of the last 20 years. The materials used as build‐up for self‐assembly 

is not  limited  to polyelectrolytes, but  includes dendrimers,23 enzymes,24 nanoparticles,25  inorganic 

macroions26 and practically any kind of macromolecule. 

Another concept which is closely related to the self‐assembly process is that of ionic exchange. This 

was  introduced by Rubner and co‐workers when  they used polyelectrolyte self‐assembled  films as 

reactor sites for nanoparticle growth.27, 28 The polyelectrolytes used, poly(allylamine hydrochloride) 

(PAH, the polycation) and poly(acrylic acid) (PAA, the polyanion) are called “weak” polyelectrolytes, 

in the sense that their protonation depends on the pH solution from which they are deposited. By 

adjusting  the pH,  they were able  to  control  the number of  free  carboxylic acid groups present  in 

multilayer  thin  films: most of  the  ionized  acid  groups  end up  forming  ion pairs with  the  cationic 

groups  of  PAH.  The  remaining  non‐ionized  carboxylic  acid  groups,  however,  are  available  for 

subsequent ionic exchange with oppositely charged species. That is the concept of self‐assembly by 

ionic exchange. 
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1.4 Polyoxometalates 

 

Polyoxometalates  constitute  a  large  category  of  coordination‐type  salts  and  free  acids with  each 

member containing a complex and high molecular weight anion.  In  these anions,  two  to eighteen 

hexavalent  molybdenum  atoms  (addenda  atoms)  surround  one  or  more  central  atoms 

(heteroatoms). Tungsten, vanadium, and to a lesser degree niobium, tantalum and transition metals 

can replace some of the molybdenum atoms in the polyoxometalates structure. Some examples are: 

  ሾPMoͳ2O4Ͳሿଷି    ሾSiWͳ2O4Ͳሿସି     ሾTeMo6O24ሿ଺ି 

 

where Pାହ, Siାସ, Te൅6 are the central atoms (heteroatoms), respectively. 

Polyoxometalates  have  been  used  in  a  large  number  of  applications,  including  catalysis,29 

electrochemistry,30 medicine,31 corrosion protection,32 etc. 

Polyoxometalates can  take on several different structures.   The addenda atoms  like Mo or W  (M) 

make up the framework by combining with oxide ions and forming polyhedral units (MOx) with x = 4, 

5, 6 or 7.These units share edges and/or vertices between them. 

The  framework  usually  contains  a  central  heteroatom  (like  P  or  Si)  which,  depending  on  its 

coordination number can combine with a different number of oxide ions. 

The  arrangement  of  the  MOx  polyhedra  and  the  central  heteroatom  gives  rise  to  numerous 

polyoxometalate  structures  that  have  been  discovered  over  the  years.  Table  1.1  shows  some 

examples of some of the most well‐known structures and their general formulas. 
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Table 1.1. Structures of common polyoxometalate structures. Pictures taken from33 

 

Of  these  structures,  the  Keggin  structure  [XM12O40]
n‐  is  the  most  well‐known  and  thoroughly 

researched.  In  1934  Keggin  determined  the  structure  of  a‐Keggin  anions  using  X‐ray  diffraction 

experiments.34 The Keggin structure is one of the most stable and widely available polyoxometalate. 

It has a diameter of ca. 1 nm and  is comprised of a central  tetrahedron, XO4, encompassed by 12 

edge and corner sharing metal octahedra, MO6 (Figure 1.2).35 
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Figure 1.2. Keggin structure. The heteroatom (purple) can be seen in the centre of the tetrahedron it forms with 

the 4 surrounding oxygen atoms (red). The addenda atoms are depicted in blue. Image taken from33 

 

There are  in  total 40  close packed O  atoms with  four M3O13 groups made up of bridging M‐O‐M 

bonds between the octahedra, 12 terminal M=O bonds and the four internal X‐O‐M bonds that make 

up the tetrahedral centre (Figure 1.3). 

 

 
 

Figure 1.3. [PW12O40]
3‐ molecular structure illustrating the various forms of oxygen bonding present within a 

Keggin structure (W = M, P = X). The same structure holds for [PMo12O40]
3‐ 
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1.5 Electrocatalysis 

 

1.5.1 Generalities 

 

The concept of electrocatalysis is applied to electrochemical reactions that start from a dissociative 

chemisorption  or  a  reaction  step  in  which  the  electrode  surface  is  involved.  In  that  sense, 

electrocatalysis  and heterogeneous  catalysis have  some  common  characteristics:  (i)  the  substrate 

(electrode) activity depends on  its electronic structure; (ii) substrate–adsorbate  interactions due to 

either reactants or products are relevant; (iii) rate processes are sensitive to both the aspect ratio of 

catalyst particles and the mean coordination number of surface atoms; and (iv) the electrocatalyst 

lifetime  depends  on  poisoning  effects  due  to  the  accumulation  of  byproducts  as well  as  particle 

surface sintering and ripening phenomena at the electrode.36 

On  the  other  hand,  there  are  some  key  differences  between  heterogeneous  catalysis  and 

electrocatalysis due to the presence of the electrochemical double layer at the electrode–electrolyte 

interface,  and  the  influence  of  the  applied  potential  on  the  reaction  rate  and  the  change  in  the 

composition  of  the  solution  side  of  the  electrochemical  double  layer  and  the  concentration  of 

intermediates  and  products  of  reaction  there.  These  are  specific  features  of  electrocatalysis  that 

make  the  activation  energy  of  electrocatalytic  reactions  depend  considerably  on  the  applied 

potential.  Thus,  the  electrode  potential  is  an  important  adjustable  variable  that  can  produce 

dramatic changes in the rate of the electrocatalytic reactions.36, 37 

In recent years there has been a renewed interest in the field of electrocatalysis, mainly due to the 

development  of  electrocatalysts  for  fuel  cells.  Energy  production  with  fuel  cells  involves  the 

electrocatalytic oxidation of a fuel (hydrogen or small alcohols) and the reduction of oxygen at the 

cathode.  The  latter  reaction  has  elicited  a  lot  of  interest  in  the  development  of  new  catalysts, 

possibly  noble‐metal  free,38  in  order  to  reduce  the  overpotential  (the  potential  below  the 

equilibrium potential which is needed for the reduction to proceed) and therefore the energy losses 

of  the  process.39  On  the  other  side  of  the  spectrum,  electrocatalysis  is  also  concerned  with  the 

conversion of small molecules  into valuable or harmless products. This  is  the case of  the cathodic 

reactions that will be studied in this Thesis: carbon dioxide (CO2), nitrite (NO2
‐), chlorate (ClO3

‐) and 

peroxodisulfate (S2O8
2‐) reduction. 
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1.5.2 Electroreduction of CO2 

 

Significant  reductions  in  carbon  dioxide  emissions  and  the  development  of  nonfossil  fuel  energy 

sources are critical to minimize the effects of CO2 as a greenhouse gas in the atmosphere and reduce 

the world economies dependence on nonrenewable energy sources such as crude oil.40 Studies by 

the  Intergovernmental  Panel  on  Climate  Change  (IPCC)  show  that  to  stabilize  the  atmospheric 

concentration of CO2 at 350‐400 ppm and limit the global mean temperature increase to 2.0‐2.4 oC, 

global CO2 emissions in 2050 would have to be reduced by 50‐80%  of the emission levels in the year 

2000.41 Several strategies have been proposed as a strategy to decrease the accumulation of CO2 in 

the  atmosphere  such  as:  carbon  capture  and  sequestration  (although  this  technology would  not 

address the problem of non‐renewable energy sources);42 the production of biofuels from algae and 

woody biomass;43 and the use of wind, solar and tidal power.44 All of these technologies show some 

promise, although at  this point  it  is  too early  to  tell which of  these  strategies are  technologically 

feasible and make economic and practical sense. 

Another avenue that has been studied for the last 20 years is the direct electrochemical reduction of 

CO2. It has already been shown that several products can be produced, including formic acid, carbon 

monoxide, methane, ethylene, and alcohols.45 These products can be used as commodity chemicals 

as well as fuels, thus allowing CO2 to be recycled into compounds that can act as energy carriers. The 

key requirement, of course, is that the electricity used to convert the CO2 must be renewable, or at 

least  from  a  carbon‐neutral  source  such  as  nuclear;  otherwise,  more  CO2  would  be  emitted  in 

producing the electricity than would be reduced  in the process. The electrochemical conversion of 

CO2 has great potential  to help overcome  several of  the  challenges  facing  the  implementation of 

carbon‐neutral  energy  sources  because  it  provides  a means  of  storing  renewable  electricity  in  a 

convenient, high‐energy‐density form. 

Copper  is unique among metal electrodes  for CO2  reduction as  it  is  the only one able  to produce 

hydrocarbons at significant current densities. High hydrogen overvoltage electrodes with negligible 

CO  adsorption  (such  as Hg,  Cd,  Pb,  Ti,  In  and  Sn)  can  reduce  CO2 with  a  high  current  efficiency. 

However, these metals are poor catalysts in the sense that the primary product is formate (i.e. there 

is no breaking of the carbon–oxygen bond of CO2). At the  low hydrogen overvoltage metals with a 

high CO adsorption strength (such as Pt, Ni, Fe and Ti) CO2  is reduced to form tightly adsorbed CO. 

Because of  the  low  turnover of  the adsorbed CO  the principal product  is hydrogen. The electrode 

materials with a medium hydrogen overvoltage and a weak CO adsorption, catalyse the breaking of 

the carbon–oxygen bond in CO2, but allow the CO to desorb. These include Au, Ag, Zn and Cu, with 
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Au, Ag and Zn producing CO with high current efficiencies, but with Cu being able to further react CO 

to more reduced species in significant amounts.45 

The  primary  reactions  that  occur  at  the  copper  electrode  during  the  reduction  of  CO2  are  listed 

below: 

  ାܪ2 ൅ 2݁ି ⇌  ଶܪ E0 = 0.0 V vs. SHE  (1.1) 

  ଶܱܥ2 ൅ ͳ2ܪା ൅ ͳ2݁ି ⇌ ସܪଶܥ ൅  ଶܱܪ4 E0 = 0.079 V vs. SHE  (1.2) 

ଶܱܥ  ൅ ͺܪା ൅ ͺ݁ି ⇌ ସܪܥ ൅  ଶܱܪ2 E0 = 0.169 V vs. SHE  (1.3) 

ଶܱܥ  ൅ ାܪ2 ൅ 2݁ି ⇌ ܱܥ ൅  ଶܱܪ E0 = ‐0.103 V vs. SHE  (1.4) 

ଶܱܥ  ൅ ାܪ ൅ 2݁ି ⇌  ିܱܱܥܪ E0 = ‐0.225 V vs. SHE  (1.5) 

 

While thermodynamically methane and ethylene should occur at less cathodic potentials than 

hydrogen, kinetically this does not occur. 

Figure 1.4 shows the product distribution (not including alcohols) of CO2 reduction in aqueous 0.1M 

KHCO3 at a Cu electrode as a function of electrode potential, taken from the work of Prof. Hori.46 
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Figure 1.4. Product distribution (below) and total current produced (above) as a function of applied potential 

(versus reversible hydrogen electrode, RHE) in the electrochemical reduction of CO2 at a copper electrode in 0.1 

M KHCO3 (pH 6.8) at 18.5 oC, as measured by Hori et al46 

 

The faradaic yields of CO and HCOO‐ rise at ‐0.9 V, reaching a maximum between ‐1.2   and ‐1.25 V 

(vs. SHE), and drop at more cathodic potentials. C2H4 begins to increase at ‐1.1 V; CH4 starts at ‐1.2 V, 

rising steeply with  the potential. These  features suggest  that CO and HCOO‐ may be precursors  to 

hydrocarbons and alcohols. 

HCOO‐  is  not  reduced  at  all  at  Cu  electrodes,  whereas  CO  is  electrochemically  reduced  to 

hydrocarbons  and  alcohols  with  a  similar  product  distribution  with  CO2  reduction.  Infrared 

spectroscopic  measurements  show  that  CO  is  adsorbed  on  a  Cu  electrode  in  CO2  saturated 

electrolytic solution.47 These facts verify that CO is intermediately formed during CO2 reduction at Cu 

electrodes and further reduced to hydrocarbons and alcohols. 

A question arises: why is Cu the only metal electrode capable of yielding hydrocarbons and alcohols 

from CO2 reduction? The reason has not yet been fully elucidated, but a possible explanation is given 

below. 
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Au,  Cu,  Ni  and  Pt  electrodes  yield  CO  from  CO2,  and  it  was  already  stated  that  CO  is  a  key 

intermediate  in  the  hydrocarbon  production  pathway  of  CO2  reduction.  Table  1.2  compares  the 

electrocatalytic activities of these metals during the reduction of CO and the heat of adsorption of 

CO. 

 

  Faradaic efficiency (% )   

Electrode  Potential 

(V vs. SHE) 

CH4  C2H4  Other HCs 

and 

alcohols 

H2  CO heat of 

adsorption 

(Kcal mol
‐1
) 

Au  ‐1.49  0.0  0.0  0.0  101.6  9.2 

Cu  ‐1.40  16.3  21.2  12.5  45.5  17.7 

Ni  ‐1.46  2.6  0.3  0.7  94.2  40.8 

Pt  ‐1.29  0.1  0.0  0.0  96.8  46.6 

 

Table 1.2. Electrochemical reduction of CO in 0.1 M KHCO3 at various metal electrodes. Product distribution and 

its relation with CO heat of adsorption. From ref.47 

 

On the basis of the heats of adsorption, CO will scarcely interact with Au surface. Thus CO will not be 

reduced at Au. Ni and Pt have high heats of adsorption, and adsorb CO strongly. CO, highly stabilized 

on the surface, cannot be further reduced. The heat of adsorption of Cu is intermediate among these 

metals, leading to CO adsorption with moderate strength; CO is effectively reduced to hydrocarbons 

at Cu.48 

One of  the drawbacks of Cu electrodes  is  their  tendency  to easily become oxidized,  thus  limiting 

their usefulness as electrocatalysts for CO2 reduction. As stated above, Au is capable of reducing CO2 

to CO, which is a key intermediate in the production of hydrocarbons from CO2 reduction. Thus, by 

alloying  Cu  with  Au,  one  could  extend  the  lifetime  of  the  electrode  by  avoiding  early  electrode 

oxidation and possibly also increase the production of hydrocarbons via the increased production of 

CO driven by  the extra Au  content. This  is  the key motivator  for Chapters 3 and 4 of  this Thesis, 

where Au‐Cu alloys are studied both in bulk and nanoparticle form. 

 

1.5.3 Electroreduction of NO2
‐
, ClO3

‐ and S2O8
2‐ 

 

The electroreduction of nitrite, chlorate and peroxodisulfate were used as analytes for the feasibility 

of using the chemically modified electrodes discussed in Chapter 5 of this Thesis as electrocatalysts. 
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Their electrochemical properties were thus not studied in details and only a brief discussion will be 

presented here.  

NO2
‐ is a well‐known substance which can induce methemoglobinemia and react with secondary and 

tertiary amines forming carcinogenic nitrosamines.33 Therefore, the detection of nitrite in biological 

denitrification, acid rain, and industrial waste is of critical importance.37 The direct electroreduction 

of nitrite requires a large overpotential at most bare electrode surfaces, that  is why several studies 

have been made on modified electrodes to electroreduce NO2
‐. Since the sulphur compounds play 

key  roles  in  a  number  of  pathways  and  biogeochemical  processes,  the  determination  of  sulphur 

oxoanions is important for industry, medicine and the environment. 

 

1.5.4 Polyoxometalates as electrocatalysts 

 

Polyoxometalates  attached  to  electrode  surfaces  have  been  used  as  electrocatalysts  for  these 

species, as well as for hydrogen evolution reaction, oxygen and hydrogen peroxide reduction. A large 

number of heteropolyanions undergo a series of  reversible one‐ and  two‐electron  reductions, and 

the reduced heteropolyanions (so‐called “heteropolyblue”) are the active species. 

Three  methods  have  been  commonly  used  to  immobilize  polyoxometalates  onto  the  electrode 

surface: 

1)  Adsorption  of  polyoxometalates  on  the  electrode  surface  by  dip  coating.  Glassy  carbon,49 

graphite,49  Au50  and  Hg51  are  some  of  the  electrode  materials  onto  which  polyoxometalates 

spontaneously bind. 

2) Entrapping polyoxometalates into polymers on the electrode surface. This can be done in several 

different ways: electrostatic layer‐by‐layer self‐assembly of polyoxomolybdate and a polycation52 or 

by simultaneous53, 54 or alternate55 electropolimerization and adsorption of polyoxomolybdates. 

3)  Electrodeposition  of  polyoxometalates  onto  the  electrode  surface within  the  polyoxometalate 

solution under constant potential at ‐1.2 V vs. SCE.56 

None of the works published so far has discussed the possibility of  layer‐by‐layer self‐assembling a 

polyectrolyte film on Au substrates and then modify them with polyoxometalates via ionic exchange. 

This  is what was done  in this Thesis and the electrocatalytic response of the modified electrodes  is 

compared to those of the existing literature. 
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1.6 Aims and outline of the Thesis 

 

The main  aim  of  this work  is  to  develop  and  characterize  new  electrode materials  and modified 

electrodes and study their applicability in the field of electrocatalytic reactions. As these are relevant 

topics  in present day materials science,  three key aspects have been  taken as examples and have 

been studied. 

1  –  Au‐Cu  alloys  both  in  bulk  and  nanoparticles,  and  their  applicability  for  their  use  in  the 

electroreduction  of  CO2.  Chapter  3  deals  with  Au‐Cu  bulk  alloys,  with  aims  to  obtain  a  clearer 

understanding  of  the  alloying  characteristics  and  the  surface  properties  when  in  presence  of 

different adsorbates and impurities. A comparison is made with nanoparticulate systems. Chapter 4 

deals with nanoparticulate Au‐Cu alloys supported on carbon black with a focus on the synthesis and 

characterization  of  the  nanoparticles,  as  a  novel  way  of  synthesizing  Au‐Cu  nanoparticles  was 

developed. Their applicability in the electroreduction of CO2 was assayed. 

2  –  Layer‐by‐layer  self‐assembled  polyelectrolyte  films  modified  with  polyoxometalates  via  ionic 

exchange and their use as electrocatalysts for NO2
‐, ClO3

‐ and S2O8
2‐ reduction. Chapter 5 explains all 

the development and characterization of these films on Au substrates, their effect with pH and their 

feasibility  as  electrocatalysts.  The  novelty  of  these  modified  electrodes  is  the  way  the 

polyoxometalate  is  incorporated, via  ionic exchange. They were thoroughly characterized and their 

electrocatalytic response was compared to other types of polyoxometalate‐modified electrodes. 

3 – Layer‐by‐layer self‐assembled redox polyelectrolyte films on carbon steel. Chapter 6 focuses on 

the conditions required for self‐assembling redox polyelectrolytes on carbon steel, with a thorough 

characterization of the films and their possible applications for corrosion protection. 

The  three  cases  studied are  very  rich  and  varied and  the  conclusions  that  can be extracted  from 

analysing them can be very enlightening and might enrich the subject of both materials and catalysis 

science. 
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2.1 Electrochemical Methods 

 

Electrochemical  techniques are based on  the study of  the electrical current between an electrode 

and an external circuit. This current  is due  to  the electron exchange between a molecular species 

which can be adsorbed or  in solution, and  the electrode  (Faradaic process); or due  to  the electric 

charge  redistribution on  the  vicinity of  the  electrode, produced by  changes  in  the distribution of 

charged  molecules  or  in  the  electric  dipole  orientation  (non‐Faradaic  processes  or  capacitive 

processes). 

An electrode  reaction  is a heterogeneous  chemical process  that  involves electronic  transfer  to or 

from a surface, usually metallic or semiconductor. It can be represented as: 

  ܱ ൅ ݊݁ି ⇌ ܴ   (2.1) 

 

The reduced species  (R)  is oxidised by giving up electrons to the electrode, or the oxidised species 

(O) is reduced by gaining electrons from the electrode. The current density (i) will be considered as 

positive  for  the  anodic  (oxidative)  process,  while  for  the  cathodic  (reductive)  process  it  will  be 

negative. 

The  electroactive  species  can be  in  solution or  as  a  film on  the  electrode,  be  the  solvent or  the 

electrode themselves. The product of an electrochemical reaction can go into the solution, gaseous 

phase or a new phase on the electrode. 

The electrochemical  techniques most  commonly used  require a  three electrode  cell. The working 

electrode is that in which the electrochemical changes of interest occur. The current circulates from 

the working electrode through an external circuit to an auxiliary or counterelectrode, of much bigger 

area than the working electrode to prevent limiting the charge flux. The circuit is closed through the 

electrolyte  solution.  The  working  electrode  potential  is  determined  by  measuring  its  potential 

difference  with  respect  to  a  reference  electrode  situated  in  the  solution.  No  current  circulates 

through this electrode and its potential differs from that of the solution by a constant. The working 

electrode  potential measurement  is  affected  by  the  ohmic  drop  i.Rs  (where  i  is  the  current  that 

circulates  through  the  cell  and  Rs  is  the  solution  resistance  between  the  working  and  reference 

electrode).  In  conditions  where  there  is  a  large  current  (for  example,  large  sweep  rates)  it  is 

convenient  to  use  large  electrolyte  concentrations  or  place  the  reference  electrode  as  close  as 

possible to the working electrode to minimise Rs. 
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A potentiostat  is a device  that allows control of  the potential between  the working and  reference 

electrodes,  while  simultaneously  recording  the  current  that  circulates  between  the  working 

electrode and the counter electrode. 

 

 
 

Figure 2.1. Scheme of a simple potentiostat 

 

Figure  2.1  shows  a  scheme  of  a  simple  potentiostat.  The  operational  amplifier  is  responsible  of 

keeping  the  voltage  between  the  working  electrode  and  the  reference  electrode  as  similar  as 

possible to the power supply voltage, Ei. This condition is satisfied by adjusting its output controlling 

automatically  the  cell  current.  The  current  is  measured  by  controlling  the  voltage  drop  through 

resistor Rm: a larger resistor will make the current smaller and vice versa.1, 2 

Depending on the experiment, it might be preferable to keep the electrode potential constant or to 

change it in a predetermined way, while recording the resultant current. There are a large variety of 

electrochemical techniques that employ a potentiostat. In this Thesis, the main technique was cyclic 

voltammetry, which will be briefly described in the following section. 

 

2.1.1 Cyclic Voltammetry 

 

Cyclic voltammetry is an electrochemical technique that consists of sweeping the working electrode 

potential between two limits, E1 and E2, with a known sweep rate (ݒ, see Figure 2.2). As the potential 

E2 is reached, the ramp is inverted (usually at the same sweep rate) and when it reaches E1 there are 

several  possibilities:  the  sweeping  can  stop,  it  can  be  repeated  or  it  can  be  taken  to  another 

potential E3. The cell current  is recorded as a  function of  the applied potential  (which  is  in  itself a 

function of time). A plot of the current vs. potential curve is called a cyclic  voltammogram. It is the 



Experimental Methods  27 

electrochemical  spectrum of a substance:  it  shows at which potentials  the  redox processes occur, 

coupled chemical reactions can be detected and it is also possible to detect adsorption phenomena. 

 

 
 

Figure 2.2. Potential – time profile for a cyclic voltammetry 

 

Generally,  the  potential  window  in  which  one  can  work  is  given  by  the  region  with  absence  of 

oxidation‐reduction  peaks  of  the  electrode  (when  it  is  used  as  an  inert  reaction  platform),  the 

solvent decomposition,  the  reaction of  impurities, and  in  the  case of adsorbed  films,  the  stability 

regions of these films. 

The shape of the voltammogram can tell if one is dealing with a reversible or irreversible reaction, an 

electrochemically active adsorbed species or if there are any coupled chemical reactions. 

Figure 2.3 shows a typical voltammogram of an electroactive reversible couple in solution.  
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Figure 2.3. Cyclic voltammogram for a reversible couple in solution on an inert electrode. Ep
A
, Ep

C and ip
A
, ip

C are 

the anodic and cathodic potentials and currents respectively. Ep/2
A is the potential at half peak height (when the 

current is ip/2
A
) and E1/2 is the potential that is halfway between Ep/2

A and Ep
A 

 

For  a  reversible  couple,  the  peak  current  follows  equation  (2.2),  known  as  the  Randles‐Sevčik 

equation: 

  ݅௣ ൌ െͲ.446͵	݊ܣܨ ቀ௡ிோ்ቁଵ/ଶ  ଵ/ଶ   (2.2)ݒଵ/ଶܦோஶܥ

 

Where ݅௣ is the peak current (in A); ݊ is the number of electrons exchanged at the electrode; ܨ is the 

Faraday constant (9.65 x 104 C mol‐1); ܣ is the electrode area (in cm2); ܦ is the diffusion coefficient of 

the electroactive species (in cm2 s‐1); ݒ  is the sweep rate (in V s‐1) and ܥோஶ  is the concentration of 

the electroactive species  in  the bulk of  the solution  (in mol cm‐3). For  this case,  it  is assumed  that 

there is a reduced species in solution that oxidises at the electrode. 

The peak potential can be expressed as: 

  ௣ܧ ൌ ଵ/ଶܧ െ ͳ.ͳͲͻ ோ்௡ி   (2.3) 

 

With ܧଵ/ଶ ൌ ଴ᇱܧ ൅ ቀோ்௡ிቁ 	ln ቀ஽ೃ஽ೀቁଵ/ଶ 
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Where ܧ଴ᇱ is the formal potential of the redox pair; ܦோ and ܦை are the diffusion coefficients of the R 

and O species respectively. 

Note that for an electroactive species in solution, the peak current is proportional to the square root 

of  the  sweep  rate   .(ଵ/ଶݒ) The  following  are  some  typical  parameters  for  a  reversible  species  in 

solution (at 25 oC): 

a) The difference between the anodic and cathodic peak potentials must be 59 mV divided by the 

number of electrons that the couple exchanges: ∆ܧ௣ ൌ ௣஺ܧ െ ௣஼ܧ ൌ ͷͻ	ܸ݉/݊. 
b) The module of the difference between the peak potential and the half peak height potential must 

be 59 mV divided by the number of electrons that the couple exchanges: หܧ௣ െ ௣/ଶหܧ ൌ ͷͻ௠௏௡ . 

c) The relation between the peak currents must be: ฬ௜೛ಲ௜೛಴ฬ ൌ ͳ. 
d) ܧ௣ is independent of ݒ. 
e) For potentials larger than ܧ௣, ݅ଶ is proportional to ݐ. 
 

When there is an electroactive species adsorbed on an electrode, the shape of the voltammogram is 

modified because now the reactants and products do not have to diffuse to and from the electrode 

to  transfer charge. Figure 2.4 shows a  typical cyclic voltammetry  for and adsorbed species on  the 

surface of an electrode. 

 

 
 

Figure 2.4. Cyclic voltammogram for a reversible adsorbed species on the surface of an electrode 
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In an  ideal scenario, the anodic and cathodic peaks are situated at the same potential: ܧ௣஺ ൌ  .௣஼ܧ
The current increases when nearing the potential of the couple, it reaches a maximum at that point 

and  then  falls  to  zero  due  to  the  depletion  of  molecules  on  the  electrode  capable  of 

oxidising/reducing, because there are no electroactive molecules that can come from the bulk of the 

solution. The anodic and cathodic peak areas are equal, as well as the peak currents (ห݅௣஺ห ൌ ห݅௣஼ห). 
The full width at half maximum (FWHM) is:  ∆ܧ௣,ଵ/ଶ ൌ ଽ଴.଺௡  mV (25 oC). The amperometric response 

of a reversible couple adsorbed on an electrode is given by: 

  ݅௣ ൌ ௡మிమସோ்  Ȟ଴∗   (2.4)ݒܣ
 

Where Ȟ଴∗ is the surface concentration of redox sites. 

For electroactive species adsorbed on the surface of an electrode, the current is proportional to the 

sweep  rate ݒ, as compared  to  the previous case which was proportional  to ݒଵ/ଶ. The area of  the 

oxidation and reduction peaks represents the charge (ܳ) necessary for the complete oxidation and 

reduction  of  the  adsorbed  film  on  the  electrode.  With  this  charge  it  is  possible  to  estimate  the 

surface concentration of redox sites on the surface of the electrode with the equation: 

  Ȟ଴∗ ൌ ொ௡ி   (2.5) 

 

2.1.2 Instrumentation 

 

Electrochemical  measurements  were  performed  with  three  different  commercial  potentiostats: 

Autolab  PGSTAT  30,  Autolab  PGSTAT  20  (Eco‐Chemie,  Netherlands),  controlled  by  the  program 

General Purpose Electrochemical Software (GPES) and TEQ‐02 (NanoTEQ, Argentina), controlled by 

the program TEQ‐02. 

Different electrode cells were used. They will be described in the appropriate sections, as well as the 

different  types  of  working  electrodes  used.  Reference  electrodes  were  of  the  Ag/AgCl  types, 

prepared with a Ag wire previously anodised  in 0.1 M KCl and  immersed  in saturated KCl  in a thin 

glass tube. The connection to the solution was done via a Vycor ® glass frit. All the potentials stated 

in this Thesis are referred to the Ag/AgCl (sat.) scale. 
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2.2 X‐ray photoelectron spectroscopy (XPS) 

 

X‐ray photoelectron spectroscopy (XPS), also known as Electron Spectroscopy for Chemical Analysis 

(ESCA)  is a  technique based on  the photoemission phenomenon. When  irradiating a  sample with 

photons,  these  can be absorbed by  the electrons of  the atoms  that  comprise  the material.  If  the 

photon energy (݄߭)  is greater than the binding energy of the electrons (ܧ஻), the electrons can gain 

enough energy to be expelled from the material. In XPS, X‐rays are used to irradiate the sample, the 

energy of these rays being enough to eject photoelectrons from the orbitals closer to the nucleus. 

The kinetic energy (ܧ௞) of the emitted photoelectrons is:3 

  ௞ܧ ൌ ݄߭ െ ஻ܧ െΦS   (2.6) 
 

Where ΦS  is  the  spectrometer  work  function.  The  binding  energy  of  the  emitted  electrons, ܧ஻, 
identifies uniquely the element and orbital from which the electron was emitted. 

The photoemission process is shown schematically in Figure 2.5, where an electron from the 1s shell 

is ejected due to the absorption of the incident X‐ray. 

 

 
 

Figure 2.5. Scheme of the photoionization process for an electron 

 

The photoelectron intensity (ܫ) coming from atoms situated at a depth ݖ from the surface detected 

at an angle ߠ (measured from the surface normal) is given by the Beer‐Lambert law: 

  ܫ ൌ ଴݁ି௭/ఒܫ ୡ୭ୱఏ   (2.7) 
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Where ߣ  is the attenuation  length of the material (generally a few nm) that takes  into account the 

elastic and inelastic collisions that the electron can suffer while travelling through the material. The 

“straight line approximation” is commonly used, in which the elastic collisions are discarded. In this 

case, the attenuation length is then equal to the inelastic mean free path.3 The only photoelectrons 

that  are  capable of  coming out of  the material    are  those who  are no more  than  a  few ߣ deep, 

specifically, 95%  of the collected  intensity comes from photoelectron emitted as deep as ͵ߣ cos  .ߠ
As   ߣ values  are  in  the  order  of  ≈  1  –  4  nm,4  it  makes  XPS  a  very  surface‐sensitive  material 

characterization technique. 

One of  the main  reasons why  the XPS  technique  is  so useful  lies  in  the  fact  that  it  is  capable of 

providing surface sensitive  information while keeping the sample undamaged. As well as providing 

information about which type of atom the photoelectron  is coming from,  it  is also able to provide 

information about oxidation states, because the binding energy of an electron on a certain orbital is 

affected by its electronic environment.1, 3 

XPS is an ultra‐high vacuum technique (UHV), it requires pressures in the order of 10‐8 – 10‐10 mbar. 

Spectrometers  are  composed  of  an  X‐ray  source  (usually Mg  or Al  anodes),  an  electron  analyser 

which  is  able  to  measure  their  kinetic  energy,  and  a  channeltron  detector  that  counts  these 

electrons. 

 

2.2.1 Angle resolved XPS (ARXPS) 

 

The  XPS  technique  not  only  has  a  high  surface  sensitivity,  but  it  is  also  capable  of  determining 

concentration profiles of the elements as a function of depth. A technique called Angle Resolved XPS 

(ARXPS)  is used  in this case. From equation (2.7)  it can be seen that the sensed depth depends on 

the  detection  angle,   .ߠ Electrons  that  come  from  atoms  that  are  deeper  inside  the  bulk  can  be 

detected with  small detection angles, whereas  increasing  the detection angle makes  these atoms 

undetectable, thus the information is depth‐sensitive. Figure 2.6 illustrates this concept. 
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Figure 2.6 Angle resolved XPS (ARXPS) scheme. For small detection angles (a), the sensed depth is larger than 

for larger detection angles (b) 

 

Spectra are collected at different detection angles and thus the angle resolved XPS data is obtained. 

Then,  to convert  them  into depth profiles a method known as maximum entropy  is used.5‐7  If  the 

sample consists of ݆ slabs that contain ݅ elements at concentration  ௝ܿ,௜, the total intensity detected at 

an angle ߠ for element ݅ can be expressed as: 

  ሻߠ௜ሺܫ ൌ ∑ ሻ௝ߠ௝,௜ሺܫ    (2.8) 

 

for which 

  ሻߠ௝,௜ሺܫ ൌ ௜ݏ ௝ܿ,௜exp ቂି௭ ୡ୭ୱఏఒ೔ ቃ௝ିଵ   (2.9) 

 

where ݖ is the thickness of each slab; ݏ௜ and ߣ௜ are the sensitivity factor and attenuation length for 

each element, respectively. 

The  procedure  to  estimate  concentration  profiles  requires  the  optimisation  of  two  quantities,  a 

minimisation of the  least squares deviation from estimated trial functions and the maximisation of 

an  entropy  term  corresponding  to  the  minimum  information  content  consistent  with  the 

experimental data, as discussed by Livesey and Smith.6 

For each  trial profile  for each element,  the  sum of  the  squares of  the errors  (߯ଶ) was  calculated 

according to: 

  ߯௜ଶ ൌ ∑ ቀூ೔calcሺఏሻିூ೔obsሺఏሻቁఙ೔మሺఏሻఏ    (2.10) 
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Where ߪ௜ሺߠሻ is the standard deviation due to experimental noise at an angle ߠ. This expression must 

be minimized while maximizing the entropy term  ܵ: 
  ܵ ൌ ∑ ௝ܿ,௜ െ ௝ܿ,௜଴ െ ௝ܿ,௜ 	ln ൤௖ೕ,೔௖ೕ,೔బ ൨௝,௜    (2.11) 

 

Where  ௝ܿ,௜଴  is the initial estimate for the concentration of species ݅ at slab ݆. In ARXPS, the strategy is 

to  reconstruct  the profile  from  a data  set  consisting of  intensity measurements  containing  some 

instrumental noise.  The  solution  to  this problem  is  the  reconstruction  that  satisfies  the  data but 

contains  the minimum amount of structure necessary  to do so. The  required solution  is  therefore 

the  concentration  profile  that  has  the  minimum  information  content  (i.e.  maximum  entropy), 

consistent with the data.6 

The two conditions can be met simultaneously by minimizing the quantity ܳ ൌ Ͳ.ͷ߯ଶ െ  ߙ where ,ܵߙ

is a regularisation constant that gives appropriate weights to the minimization of the squared errors 

(߯ଶ) and the  information content (ܵ).7 A  large value of ߙ would result  in overly smoothed profiles, 

while a small value would  lead  to data overfitting  (i.e.  fitted  to  the noise). The calculated profiles 

were obtained by carrying out the above calculation  in an MS Excel spreadsheet using the SOLVER 

subroutine. 

 

2.2.2 Instrumentation 

 

XPS measurements were carried out using a commercial equipment SPECS UHV  (SPECS, Germany) 

equipped with a dual Al/Mg X‐ray source (XR‐50, SPECS), a hemispherical energy analyser of 150 mm 

radius and a 9  channeltron detector, which allows for the simultaneous detection of photoelectron 

in 9 different  channels,  thus decreasing  the detection  time  (0.5  s per data) while keeping a good 

signal‐to‐noise  ratio.  Operational  pressures  were  ≈  5  x  10‐10  mbar.  The  Mg‐K  line  was  used 

(excitation energy 1253.6 eV, 250 W) and most of the spectra were taken with a pass energy of 20 

eV (in cases where this is different, it will be stated in the text). 

All binding energies quoted  in this work are referred to the Au 4f7/2 emission at 84.0 eV. All of the 

samples were conductive and were grounded,  so no charge compensation was necessary. Atomic 

ratios  were  calculated  from  the  integrated  intensities  of  core  level  signals  after  corrections  for 

instrumental and photoionisation atomic sensitivity factors.8, 9 XP spectra analyses were done using 

the software CasaXPS.10 

For the ARXPS experiments, the detection angles used were 5, 30, 45, 60, 68 and 75o. 
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2.2.3 O2 dosing 

 

The experiments where Au‐Cu bulk alloys were exposed to O2 (see Chapter 3) were carried out using 

the transfer system illustrated schematically in Figure 2.7. It allows for the sample to be analysed in 

UHV and then transferred to a gas‐dosing chamber where it is exposed to a controlled atmosphere 

and  then  transferred  back  to  main  XPS  chamber  without  ever  being  in  contact  the  laboratory 

atmosphere. Figure 2.8 shows pictures of the experimental setup. 

 

   



 

 
 

Figure 2.7. Scheme of the XPS experimental setup for O2 dosing. (a) Setup used when measuring XPS spectra. During this procedure, the loading and gas dosing chambers 

are connected and have the same base pressure of ≈ 5 x 10‐8 mbar. (b) During O2 dosing, pure O2 is admitted to the gas dosing chamber up to a pressure above 1 bar; while 

the pump connected to the loading chamber is switched off and when atmospheric pressure is reached, it automatically doses N2 into it. (c) The O2 dosing valve is closed, 

the sample is transferred back into the loading chamber and the pump is switched back on, emptying both the loading and gas dosing chambers down to ≈ 5 x 10‐8 mbar. 

When this pressure is reached, the sample is transferred back into the main analysis chamber to be studied   

36 
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Figure 2.8. Pictures of the setup used to transfer the sample for O2 dosing and XPS measurements 
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The  sample was  transferred  from  the main  analysis  chamber  (p  ≈  5  x  10‐10 mbar)  to  the  loading 

chamber (p ≈ 5 x 10‐8 mbar) with a mechanical arm and then transferred to the gas‐dosing chamber 

via  a  second mechanical  arm  at  90  degrees  from  the  first. Once  there,  the  valve  connecting  the 

loading with the gas dosing chamber was closed and O2 (99.99% , INDURA, Argentina) was fed, thus 

exposing the sample to O2. The turbo pump connected to the loading chamber was switched off and 

as  atmospheric  pressure  was  reached,  pure  N2  was  fed  into  the  loading  chamber  while  closing 

simultaneously  the  flow of O2  to  the gas chamber. The valve connecting both chambers was  then 

opened; the sample transferred to the loading chamber and the pump was switched on again. Once 

the pressure reached ≈ 5 x 10‐8 mbar, the sample was transferred back  into the main chamber for 

measurements. The whole operation took approximately 15 min. The O2 exposure time was 5 min 

for all samples studied. 

 

 

2.3 Fourier transform infrared spectroscopy (FTIR) 

 

Infrared  spectroscopy  studies  vibrational  molecular  transitions  and  thus  it  is  useful  for  the 

qualitative  and  quantitative  determination  of  certain  functional  groups  and  internal  molecular 

vibrations.  Most  of  the  present  day  infrared  spectrophotometers  use  Fourier  transform 

interferometers,  which  allow  them  to  achieve  shorter  acquisition  times  than  dispersive 

spectrophotometers without sacrificing spectral resolution. For solid samples in absorption mode, a 

small amount of  the sample  is mixed with pure KBr and pressed  in pellet  form. For  thin  films,  the 

absorption‐reflexion mode known as FTIR‐RAS  is used.  In this mode, the  infrared beam  is reflected 

on  the  substrate  underneath  the  film.  The  reflected  intensity  (ܴௌ)  is  compared  with  the  one 

obtained  for  the  unmodified  substrate  (ܴ଴)  and  the  absorbance  of  the  sample  is  calculated  as െlogሺܴௌ/ܴ଴ሻ.11 Usually, grazing angles are used (≈ 80o), because larger reflectivities are obtained. 

 

2.3.1 Instrumentation 

 

Infrared spectra were measured with an FTIR spectrometer Nicolet Magna 560 (Nicolet Instrument 

Corporation, USA), equipped with a cryogenic MCT‐A detector cooled with liquid N2, a zinc selenide 

polarizer (Nicolet, Spectratech, USA) and a purging equipment Whatman 75‐52. The spectra for the 

POM‐modified LbL films on Au substrates (see Chapter 5) were obtained with an experimental setup 

designed to work in the absorption‐reflection mode with an incidence angle of 80o. As a reference, a 
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clean Au  substrate was used.  Spectra were  collected with a 4  cm‐1  resolution, averaging 100‐200 

interferograms to obtain a good signal‐to‐noise ratio. 

 

 

2.4 UV‐Visible spectroscopy 

 

UV‐Visible spectroscopy  is used to determine electronic molecular transitions, and thus  is useful to 

study organic compounds with a high degree of conjugation, transition metal ions and nanoparticles. 

Metallic  nanoparticles  are  very  efficient  absorbers  of  electromagnetic  radiation  in  the UV‐Visible 

range. The conduction electrons at the metallic surface of a nanoparticle vibrate collectively when 

excited by  light of a given wavelength (520 ≈ ߣ nm for Au NPs, 570 ≈ ߣ nm for Cu NPs) (see Figure 

2.9). This collective oscillation  is known as surface plasmon resonance, SPR, and as a consequence, 

the nanoparticles present a large absorption at that given wavelength. The absorption wavelength is 

affected by the size and shape of the nanoparticles. 

 

 
 

Figure 2.9. Collective oscillation of the conduction electrons at the surface of a metallic nanoparticle – surface 

plasmon 

 

2.4.1 Instrumentation 

 

A  commercial UV‐Visible  spectrophotometer  Perkin  Elmer UV/Lambda  25  (Perkin  Elmer, UK) was 

used. It was controlled by the software Perkin Elmer UVWinLab 6.0.4. Samples were placed in quartz 

cuvettes of 1 cm length and the spectra were taken with 1 nm resolution. 
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2.5 Inductively coupled plasma optical emission spectroscopy (ICP‐OES) 

 

Inductively coupled plasma optical emission spectroscopy  is used to determine quantitatively most 

of the elements in the periodic table present in aqueous solution in traces or sub traces levels. 

With  the  help  of  a  peristaltic  pump,  the  liquid  sample  is  transported  to  a  nozzle  where  it  is 

transformed  in an aerosol with the help of Ar gas. The aerosol  is conducted to the  ionisation zone 

which consists of a plasma  (generated when an Ar gas  flux  is subjected  to an oscillating magnetic 

field  induced by a high  frequency  current).  Inside  the plasma,  temperatures  can  reach as high as 

8000 K. In these conditions, the atoms present in the sample are ionised / excited. When they decay 

to  their  fundamental  state,  they emit  radiation with a wavelength which  is  characteristic of each 

element. This radiation is analysed through an optical system that separates the wavelengths, their 

intensity is measured and thus the concentration of each element in the sample is determined.12, 13 

 

2.5.1 Instrumentation 

 

ICP  analyses  were  done  in  an  ICP‐OES  CIROS  VISION  (SPECTRO  Analytical  Instruments  GmbH, 

Germany). 

 

 

2.6 Transmission electron microscopy (TEM) 

 

Transmission  electron  microscopy  is  used  to  characterise  the  size,  shape,  orientation  and  even 

chemical composition of materials whose size scale  is  in the order of 1 to 100 nm.  Its resolution  is 

much  greater  than  optical  microscopy  (at  best  150  nm),  because  the  latter  is  limited  by  the 

diffraction  of  light.14  Electron  microscopy  does  not  have  this  limitation  because  the  electron 

wavelength (in the order of 10‐2 to 10‐3 nm, depending on its energy15) is much smaller than visible or 

ultraviolet light. Electron microscopes can resolve objects with sizes in the order of nanometres, or 

even angstroms. 

Depending on which type of electrons area detected, there are two types of electron microscopes: 

the  scanning electron microscope  (SEM) and  the  transmission electron microscope  (TEM).  In both 

cases, a sample is illuminated with high energy electrons (≈ 100 kV), but while in SEM the reflected 

electrons are detected, in TEM the transmitted electrons are detected. 
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Energy Dispersive X‐ray Spectroscopy  (EDS or EDX)  is used  to  identify  chemical elements  that are 

present  in  a  sample  illuminated  by  electrons,  given  that  high  energy  electrons  are  a  source  of 

ionising energy.16 

As  in  an  optical  microscope,  TEM  can  be  divided  in  three  parts:  the  illumination  system,  the 

objective  lens  system  and  sample  support  and  finally,  the  image  formation  system.  All  of  these 

components,  as well  as  the  sample  are placed  in  high  vacuum  (10‐5  to  10‐7  Pa).  The  illumination 

system consists of the electron source and the condensing lenses, and their function is to orient the 

electrons that come from the source towards the sample. There are two types of electron sources: 

thermionics and field emitters. The thermionic sources consist of a tungsten or  (more presently) a 

LaB6 crystal, which  is heated to high temperatures  (2700 K for tungsten filaments, 1700 K  for LaB6 

crystals) and they emit electrons. The field emission sources consist of a tungsten needle to which an 

intense electric field is applied (1010 V m‐1), and as a consequence, they emit electrons with a more 

compact energy band, being more monochromatic, more stable and more  intense than thermionic 

sources; thus obtaining better resolutions.15 The illumination system can be operated in two modes: 

parallel beam, which is commonly used for TEM imaging, and converging lens, which is usually used 

for EDS analysis and for scanning transmission electron microscopy (STEM). 

The objective lens system and sample support is where all the interactions beam‐sample take place 

and where all the images and diffraction patterns are formed. 

The image formation system uses a series of lenses to magnify the image or the diffraction pattern 

produced by the objective lens and then focalises them unto the observation screen or a PC. 

To avoid electrical charging of the sample when it is irradiated with the electron beam, the samples 

are placed  in metallic grids  (Cu, Ni or Au  the most common) covered with a carbon or FOMVAR ® 

film. 

 

2.6.1 Instrumentation 

 

The  transmission  electron  microscope  used  in  this  work  is  a  JEOL  3010  (JEOL,  Japan).  It  has  a 

thermionic  LaB6  source operating  at  300  kV.  It has  an  EDS  system  coupled  to  it. As  some of  the 

samples studied in this Thesis were Au‐Cu alloys, Ni grids were used when doing the EDS analysis of 

these samples. 
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2.7 X‐Ray Diffraction (XRD) 

 

X‐ray  diffraction  provides  information  about  the  crystal  structure  of  a  crystalline  sample.  In  a 

crystalline  solid, where  the atomic positions are periodically  repeated,  the X‐ray beams which are 

dispersed  elastically  by  the  atoms  in  certain  directions  become  amplified  due  to  constructive 

interference,  giving  rise  to  a diffraction pattern.  Information  about  the  type  and positions of  the 

atoms in the crystalline solid is extracted from this pattern. 

The unit cell  is the simplest portion of the crystalline structure of a solid, which when repeated by 

translations reproduces the whole crystal. It is characterised by three vectors, a, b and c, which can 

be described by  their modules a, b and c and  the  interaxial angles, ,  and . These  lengths and 

angles are known as the lattice parameters, or lattice constants (see Figure 2.10a). 

 

 
 

Figure 2.10. (a) Unit cell, characterised by the lattice parameters a, b and c and ,  and . (b) fcc structure, 

typical of Cu and Au 

 

There  are  seven  types  of  unit  cell  which  when  repeated  through  translations  reproduce  all  the 

crystal:  triclinic,  monoclinic,  orthorhombic,  tetragonal,  hexagonal,  trigonal  and  cubic.  One  of  the 

other conditions that must be met is that each point in the lattice has to have the same number and 

positioning of neighbours, that is to say, it has to have the same environment. There are 14 ways in 

which  this can be achieved  in  the seven  types of unit cells, and  these 14  forms are called Bravais 

Lattices. Any crystalline solid can be classified  into any one of these 14 types. For example, Cu and 

Au present a face centred cubic crystalline structure (fcc) (see Figure 2.10b). 

The Miller  indexes are a way of uniquely describing the crystalline planes. These are calculated by 

determining where the plane intersects the axis a, b and c, taking the reciprocal of these quantities 
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and turning them to whole numbers. They are usually stated between brackets and with the letters ݄, ݇ and ݈: (݄݈݇). Figure 2.11 shows some examples. 

 

 
 

Figure 2.11. Miller indexes for cubic structures 

 

When an X‐ray beam of wavelength  is incident on a crystal where all the atoms are positioned in a 

periodic arrangement with an  interplanar  separation ݀,  there will be a diffraction maximum only 

when Bragg’s law is obeyed: 

  ߣ݊ ൌ 2݀ sin  (2.12)   ߠ

 

Where ݊ is the diffraction order. 

For a cubic crystalline system, the distance between two adjacent planes from the (݄݈݇) set can be 

described as: 

  ଵௗమ ൌ ௛మା௞మା௟మ௔మ     (2.13) 

 

Where ܽ is the lattice parameter of the cubic system. 

Combining equations (2.12) and (2.13), an expression can be reached in which the lattice parameter 

for a cubic crystalline  lattice can be calculated from the  identification of the Miller  indexes ݄݈݇ for 
the diffraction peak at an angle ߠ: 
  ܽ ൌ ఒଶ ୱ୧୬ఏ√݄ଶ ൅ ݇ଶ ൅ ݈ଶ   (2.14) 

 

Vegard’s  law17  is  an  empirical  rule  that  establishes  that  there  is  a  linear  relation  (at  constant  T) 

between  the  lattice  parameter  of  a  solid  solution,  like  in  an  alloy  (see  Chapter  3)  and  the 
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concentration of the constituting elements. For example, if an alloy is composed of two elements ܣ 

and ܤ with a fraction content ݔ and ͳ െ  :Vegard’s law states that ,ݔ

  ܽ௔௟௟௢௬ ൌ ஺ܽݔ ൅ ሺͳ െ  ሻܽ஻   (2.15)ݔ

 

The  x‐ray diffraction  technique  is  also useful  to  analyse nanoparticles  supported on  carbon black 

(see Chapter 4).  In  this  case, Scherrer’s  formula18  is used  to  correlate  the  crystallite  size with  the 

width of the diffraction peak: 

  ௛ܦ ൌ ఒఉ೓ ୡ୭ୱఏ೓   (2.16) 

 

Where ܦ௛  is  the crystallite size, ߣ  is the X‐ray wavelength, ߚ௛  is the peak width at half maximum, 

FWHM (in radians) and ߠ௛ is the angle of the particular ݄݈݇ reflexion. 
 

2.7.1 Instrumentation 

 

A PANalytical X’Pert Pro Multi‐Puropose (PANalytical, UK) diffractometer with Co K1 (1.789 = ߣ Å) 

was used. Spectra were analysed with the software Origin 8.5, and the diffraction peaks were fitted 

with a non‐linear regression. 

 

 

2.8 Chromatography (Liquid and gas chromatography: LC, GC) 

 

Chromatographic  techniques  are  used  to  separate  and  analyse  the  composition  of  an  unknown 

sample. Their most  frequent uses are  substance purity  studies, and  separation,  identification and 

quantification of different components of a mixture. 

In  a  chromatographic  experiment,  a  known  volume  of  liquid  (LC)  or  gas  (GC)  (called  analyte)  is 

injected  in the column with the help of a micro syringe. The analyte  is carried through the column 

with the help of a  liquid (usually an organic solvent) or an  inert gas  (usually He, Ar or N2) which  is 

called the eluent or carrier gas. Both analyte and eluent or carrier gas are called the mobile phase. 

As the analyte molecules pass through the column, their movement is slowed down by adsorption of 

molecules to the walls of the column or on the filling material of the column (called the stationary 

phase). The speed with which the molecules travel through the column depends on how strong the 

adsorption is, which depends on the type of molecule and the type of filling material of the column. 
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As each type of molecule that composes the analyte has a different speed  inside the column, they 

are separated as they travel through it and they exit the column at different times (retention time). 

As  each  component  exits  the  column,  it  is  detected  and  quantified.  In  this  way,  the  analyte 

components  can  be  identified  and  quantified  by  their  retention  times  and  also  qualitatively  by 

comparing the signal areas of each component.12 

 

2.8.1 Instrumentation 

 

LC experiments were performed with an Agilent 1200 device  (Agilent, UK) equipped with a UV‐Vis 

detector at 254 nm. The GC experiments were performed with an Agilent 6890N device  (Agilent, 

UK), equipped with an FID detector and He and H2 as carrier gases. The column used was a 30 m X 

320 m BP1 column (SGE Australia).  

 

 

2.9 Ellipsometry 

 

Ellipsometry  is an optical  technique used  to determine  thickness and optical coefficients  (index of 

refraction and extinction coefficient) of a thin film deposited on a substrate. The technique is based 

in measuring  the polarisation  state  changes of  the  light when  reflected on an  interface and  from 

these measurements calculate the thickness and optical coefficients. 

A polarised monochromatic beam of light incident on a sample can be described by the electric field 

vector ܧത that oscillates in a plane perpendicular to the beam propagation direction. This vector can 

be decomposed  into two components, perpendicular and parallel to the plane of  incidence, called ܧ௣ and ܧௌ respectively (see Figure 2.12). For the incident beam: 

  ௣ூܧ ൌ ଴,௣ூܧ expൣ݅൫ݐݓ െ ݖ݇ ൅ ௦ூܧ ௣൯൧   (2.17)ߙ ൌ ଴,௦ூܧ expሾ݅ሺݐݓ െ ݖ݇ ൅  ௦ሻሿ   (2.18)ߙ
 

And for the reflected beam: 

  ௣ோܧ ൌ ଴,௣ோܧ expൣ݅൫ݐݓ െ ݖ݇ ൅ ௦ோܧ ௣൯൧    (2.19)ߚ ൌ ଴,௦ோܧ expሾ݅ሺݐݓ െ ݖ݇ ൅  ௦ሻሿ    (2.20)ߚ
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Where ߙ௜ and ߚ௜ (݅ ൌ ,݌  are the phases of each component of the (ݏ incident and reflected beams, 

and where ܧ଴,௜ோ  (݅ ൌ ,݌ ଴,௜ூܧ are related to (ݏ  (݅ ൌ ,݌  via the Fresnel coefficients.19 In the particular (ݏ

case where ߙ௣ ൌ  ௦ the incident light is linearly polarised and the electric field oscillation occurs in aߙ

plane.  When  ௣ߙ ്  ,௦ߙ the  electric  field  vector  rotates  while  oscillating  describing  an  ellipse 

(elliptically  polarised  light).  In  the  particular  case  where  ௣ߙ െ ௦ߙ ൌ  ,2/ߨ the  electric  field  vector 

describes a circle (circularly polarised light). 

 

 
 

Figure 2.12. Monochromatic light with wavelength  incident on a film of thickness d deposited over a 

substrate. The electric field vector is separated into a component parallel to the plane of incidence (ܧ௣) and one 

perpendicular to it (ܧ௦) 
 

The quotient between the reflected and incident electric field for each component gives rise to the 

complex reflexion coefficients ߩ௜  (݅ ൌ ,݌  :whose quotient is a normalised reflexion coefficient (ݏ

  ߩ ൌ ఘ೛ఘೞ ൌ ൬ாబ,೛ೃாబ,೛಺ ாబ,ೞ಺ாబ,ೞೃ ൰ expൣ݅൫ߚ௣ െ ௦ߚ െ ௣ߙ െ  ௦൯൧   (2.21)ߙ
 

Defining: 

  tanΨ ൌ ൬ாబ,೛ೃாబ,೛಺ ாబ,ೞ಺ாబ,ೞೃ ൰   (2.22) 
 

And 

  ȟ ൌ ௣ߚ	 െ ௦ߚ െ ௣ߙ െ  ௦   (2.23)ߙ
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One obtains: 

  ߩ ൌ tanΨ݁௜୼  (2.24) 

 

Equation (2.24)  is known as the fundamental equation of ellipsometry. The quantities Ψ and ȟ are 

known as the ellipsometric angles and are measured by the ellipsometer.19, 20 

To relate the ellipsometric angles with the optical constants of the film,  it  is necessary to employ a 

method based on the Fresnel equations of reflexion. Figure 2.12 shows that for the simplest three‐

phases model  (medium‐film‐substrate), which assumes  isotropic optical conditions, the normalised 

reflexion coefficient depends on 9 parameters: the ݊ and ݇’s of the medium, film and substrate, the 

film thickness, ݀, the angle of incidence, ߠ and the wavelength, ߣ: 
  ߩ ൌ tanΨ݁௜୼ ൌ ݂൫݊௠, ݇௠, ݊௙ , ݇௙ , ݊௦, ݇௦, ݀, ,ߠ  ൯   (2.25)ߣ
 

Where  the  sub‐indexes ݉, ݂,  ݏ refer  to  the medium,  the  film  and  the  substrate  respectively.  The 

explicit form of equation (2.25)  is complicated (see for examples refs. Collet19 and Azzam20), so the 

film’s optical parameters determination requires the use of non‐linear fitting. The medium’s optical 

parameters (usually air or an aqueous solution) are generally known, and those of the substrate can 

be determined in the absence of the film. The determination of ݊௙, ݇௙ and ݀ from ȟ and Ψ has the 

drawback of having  to determine  three parameters  from  two measurements, and  thus  there exist 

several  solutions  to  the  fitting.  Some  of  the  strategies  used  to  solve  this  problem  involve  taking 

measurements  at  different   ߠ (multiangle  ellipsometry)  or  with  different   ߣ (spectroscopic 

ellipsometry). It is also possible to take measurements in spectral regions where ݇௙ ൌ Ͳ (transparent 

film) or taking measurements of films of different thickness, with ݊௙ and ݇௙ constant (for example, 

several steps of the layer‐by‐layer self‐assembly process, see Chapter 5). 

The equipment used in this work was a null balance ellipsometer. It is shown schematically in figure 

2.13. An unpolarised laser beam passes through a polariser, converting it into linearly polarised light 

at 45o with  respect  to  the plane of  incidence  (P, ߙ௣ ൌ ଴,௣ூܧ ௦ andߙ ൌ ௢,௦ூܧ ). After  reflecting on  the 

sample, light becomes elliptically polarised (E). This light passes through a compensator, which turns 

it  again  into  linearly  polarised  (P’),  by  retarding  one  component  with  respect  to  the  other.  The 

retardation  allows  one  to  determine  ȟ ൌ ௣ߚ െ  .௦ߚ Finally,  the  light  passes  through  a  second 

polariser  called  an  analyser,  which  is  rotated  until  no  intensity  is  detected,  and  allows  one  to 

determine Ψ. 
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Figure 2.13. Scheme of a null‐balance ellipsometer. Light polarisation states: UP: unpolarised, P: 

linearly polarised 45o, E: elliptically polarised, P’: linearly polarised 

 

2.9.1 Instrumentation 

 

Ellipsometric  measurements  were  made  with  a  SENTECH  SE  400  (Sentech  Instruments  GmbH, 

Germany) with a He‐Ne  laser  light source with 632.8 nm wavelength. An angle of  incidence of 70o 

was used  for  thickness determination of  layer‐by‐layer  self‐assembled  films on Au  substrates  (see 

Chapter 5), and the variable‐angle technique was used for determining the film thickness and optical 

constants of  layer‐by‐layer  self‐assembled  films on  steel  substrates  (see Chapter  6).  Some of  the 

experiments were performed ex‐situ (in air) and some of them  in‐situ (in aqueous buffer solution), 

using, in this last case, a special cell for liquids Sentech E‐SE400‐20 with two windows positioned at 

70.00 ± 0.01o. The experimental data  fitting was done with software provided by  the company or 

with an Excel spread sheet.21 

 

 

2.10 Quartz Crystal Microbalance (QCM) 

 

The  quartz  crystal microbalance  is  capable  of  determining  the  adsorbed mass  on  a  surface.  It  is 

based on  the piezoelectric properties of a quartz  crystal, which deforms when an electric  field  is 

applied  to  it.22 The  crystal possesses  a particular  resonance mode,  called  fundamental  resonance 

frequency, which depends on its size and thickness (generally 5‐10 MHz). This oscillation frequency is 

sensitive  to  changes  in mass deposited on  the  crystal.  In  the  case of a  film  coupled  rigidly  to  the 

crystal, there is a linear relation between the resonance frequency and the deposited mass:23 
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∆݂ ൌ െ ଶ௙೚మ∆௠ඥఘఓ஺    (2.26) 

 

Where  ȟ݂  is  the  frequency  change  caused  by  the  addition  of  mass  ȟ݉;  ଴݂  is  the  fundamental 

resonance frequency of the crystal; ܣ is the crystal area; ߩ is the density of quartz (2.648 g cm‐3) and ߤ  is  the  shear modulus of  the quartz of AT  cut  (2.947  x 1011 g  cm‐1  s‐2). This equation,  known as 

Sauerbrey equation, holds if ȟ݂ ا ଴݂ and if the film is rigidly coupled to the crystal, that is to say, if 

the  acoustic  wave  propagates with  equal  speed  on  both materials.22  In  the  case where  this  last 

condition  is not met,  it  is necessary to consider the thickness and the viscoelastic properties of the 

film. 

The response of the quartz crystal resonator can be modelled with an equivalent circuit known as 

Butterworth‐Van  Dyke  circuit  (BVD)  (see  Figure  2.14C).  The  circuit  components  are  related  with 

mechanical properties of the system: the inductance ܮ is related to the oscillator mass, the capacity ܥ with the elastic response and the resistance ܴ with the friction losses. The capacity ܥ଴ depends on 

the electrical capacity of the parallel plate capacitor formed by the two electrodes on both faces of 

the  crystal,  also  on  the  loss  parasite  capacitance  of  the  connectors  and  on  the  double  layer 

capacitance when one of the electrodes is in contact with the metal. When analysing the adsorption 

of a thin film over a quartz crystal, ∆ܴ and ∆ܺ௅ (ܺ௅ ൌ ߨ2 ଴݂ܮ) are determined.24 When the adsorbed 

film behaves rigidly, ∆ܴ ب ∆ܺ௅ and equation (2.26) can be used. 

This  technique  is  compatible with  electrochemical  experiments,  in which  case  it  is  called Quartz 

Crystal microbalance with Electrochemical Control (EQCM), and it allows determining the mass of a 

film when this is subjected to an electrochemical perturbation.22 This technique employs a cell that 

exposes one of the crystal faces to the solution. The metallic contact of this face acts as a working 

electrode. The potentiostat  is uncoupled  from  the high  frequency  signals employed  to excite  the 

crystal via a 1‐5 nF capacitor. 

 

2.10.1 Instrumentation 

 

A  home‐made  quartz  crystal  microbalance  was  employed,  details  can  be  found  in  a  previously 

published  paper.24  This  device  is  based  on  applying  a  sinusoidal  signal  with  a  voltage  control 

oscillator.  The  entry  and  exit  voltages  are  measured  as  a  function  of  the  frequency  and  their 

quotient  (transference  function)  is  fitted  with  a  non‐linear  regression  and  the  BVD  circuit 

components  are  obtained.  The  data  acquisition  and  analysis  was  done  with  software  written  in 

QuickBasic 4.5. 
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AT‐cut quartz crystals were used, with Au electrodes (1 m) deposited on an adherence layer of Pd 

(100 nm) and Ti (200 nm) (ICM, USA). The electroactive area of Au was 0.196 cm2. Experiments were 

done in a Teflon® cell which exposes one face of the crystal to the electrolyte solution, delimiting the 

electroactive area with a Viton® o‐ring (see Figure 2.14B). The other face of the crystal is exposed to 

air. All the experiments in this Thesis obey ∆ܴ ب ∆ܺ௅ and thus the mass is expressed in terms of the 

Sauerbrey equation (equation (2.26)). 

 

 
 

Figure 2.14. Quartz Crystal Microbalance. A: Basic concept of a quartz crystal resonator. B: Picture of the quartz 

crystal on the Teflon base of the EQCM cell. C: BVD equivalent circuit 

 

 

2.11 Materials 

 

2.11.1 Solutions and reagents 

 

All the glassware and the Teflon® cells used were washed with KMnO4 in acid media and then with a 

10%   H2O2  solution  in  acid  media,  to  get  rid  of  organic  material.  They  were  then  washed  with 

abundant Milli‐Q® water  (Millipore, USA).  The  glassware used  for  the nanoparticle  synthesis  (see 

Chapter 4) was  also washed with  aqua  regia  (HCl:HNO3  solution 3:1,  v/v)  to  eliminate  any metal 

traces  and  then washed with  abundant Milli‐Q® water. All  solutions were prepared with Milli‐Q® 

water, and the reagents used were of analytical grade or higher. 

In  this  Thesis  the  following  reagents  were  used  for  solutions:  potassium  bicarbonate  (Adrich), 

potassium  phosphate  monobasic  and  dibasic  (Fluka),  sulphuric  acid  (Merck,  Fisher),  hydrochloric 

acid (Merck, Fisher), glycine (Aldrich), sodium hydroxide (Merck, Aldrich), sodium nitrite (Carlo Erba), 

potassium  chlorate  (Mallinckrodt),  potassium  persulphate  (Malinckrodt).  All  of  them  were  used 

without further purification. 
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For  the Au‐Cu nanoparticle synthesis  (see Chapter 4)  the  following  reagents were used: Hydrogen 

tetrachloroaurate  (III)  tetrahydrate  (99.9% )  (HAuCl4.3H2O,  Aldrich),  copper  (II)  nitrate  hydrate 

(99.999% )  (Cu(NO3)2.xH2O, Aldrich), Hydrolysed poly(vinyl alcohol), 98% , average molecular weight 

of 16000 g mol‐1  (PVA, Acros Organics), sodium borohydride  (99.9% )  (NaBH4, Merck), carbon black 

(Vulcan XC‐72, Cabot). 

For  the  ITO  electrode modification  (see  Chapter  4)  the  following  reagents were  used:  potassium 

hydroxide  (BDH),  nitric  acid  (Fisher),  (3‐mercaptopropyl)  trimethoxysilane  (Fluka),  isopropanol 

(Fisher). 

For the layer‐by‐layer self‐assembled films containing polyoxomolybdate over Au (see chapter 5) the 

following  reagents  were  used:  sodium  3‐mercaptopropane‐1‐sulfonate  (MPS,  Sigma  Aldrich), 

poly(allylamine  hydrochloride)  (PAH,  Mw  56000,  Aldrich),  poly(acrylic  acid,  sodium  salt)  solution 

(PAA, 35%   in water, Mw 100000, Aldrich), phosphomolybdic acid hydrate  (H3PMo12O40.xH2O, POM, 

Aldrich). 

For the layer‐by‐layer self‐assembled films on steel substrates (see Chapter 6) the following reagents 

were  used:  NaOH  (Merck),  poly(allylamine  hydrochloride)  modified  with  an  osmium  pyridine‐

bipyridine complex (PAH‐Os), poly(vinylsulfonate) (sodium salt) (PVS – 25%  solution w/w, Aldrich). 

 

2.11.2 Electrode modification 

 

The  fabrication and/or modification of  the different electrodes used  in  this work will be discussed 

individually in each chapter. 
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3.1 Introduction 

 

Metal alloy nanoparticles are frequently used as electrocatalysts.1, 2  In particular, Au‐Cu nanoalloys 

have been used for many electrocatalytic reactions such as CO oxidation,3 propene epoxidation4 and 

selective oxidation of benzyl alcohol to yield benzaldehyde.5 

The electrocatalytic properties of alloys depend on  their surface composition, which  is,  in general, 

different  from  that  in  the  bulk  due  to  differences  in  the  surface  segregation  energy  of  alloy 

constituents, a question that has been extensively discussed.6, 7 

The  binary  alloy  system  Au–Cu  is  a  typical  example  of  an  alloy  displaying  surface  segregation 

phenomena  that  has  been  investigated  both  experimentally8‐11  and  theoretically.12‐14  Theoretical 

studies give a qualitative description of surface enrichment even though only considering that one of 

the components of the alloy is a single atom (the guest) embedded in a matrix of atoms of the other 

alloy component (the host). In consequence, these calculations do not take into account guest‐guest 

interactions, which are of fundamental importance for predicting surface composition. 

Chemisorption  form  the  gas  or  liquid  phase  can  have  a  large  influence  in  the  equilibrium 

concentration which might  then  lead  to a change  in surface composition and a possible change  in 

electrocatalytic response.15 

Sample annealing is a common practice during nanoparticle synthesis as a means of stabilizing their 

configuration. The energy supplied  to  the system during  this process  is high enough  to be able  to 

induce changes in the surface composition so that the final configuration can be different from that 

of a non‐annealed  sample, and  thus may  lead  to completely different electrocatalytic behaviours. 

Impurities that are buried deep  inside the material can also diffuse to the surface  if provided with 

enough energy (temperature). 

In  this  chapter  the  effects  of  chemical  environment,  temperature  and  impurities  on  the  surface 

composition of bulk Au‐Cu alloys are studied. Angle resolved XPS results as well as DFT calculations 

are  used  to  draw  conclusions  regarding  the  surface  composition  of  these  systems  under  the 

influence  of  the  effects  above  listed.  Finally,  the  electrochemical  response  of  these  electrodes 

towards CO2 reduction is analysed. 
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3.2 O2 induced Cu surface segregation in Au–Cu bulk alloys 

 

3.2.1 Sample preparation and characterization 

 

Au–Cu polycrystalline alloys were prepared from high purity base metals (3 mm diameter Au and Cu 

rods  99.9985% ,  Premion,  and  99.999% ,  Puratronics,  respectively, Alfa Aesar, UK).  The  rods were 

cleaned in boiling acetone and cut and weighed to obtain the correct Au/Cu fraction. Three different 

compositions  were  prepared:  Au0.90Cu0.10,  Au0.85Cu0.15  and  Au0.80Cu0.20.  The  metals  were  placed  in 

alumina crucibles and heated in a tube furnace (CTF 12/75/700, Carbolite, UK) under 10%  H2/90%  Ar 

(BOC gases, UK) at 1100 oC for 6 h. The samples were left to cool in the reducing atmosphere of the 

furnace and extracted only when  they  reached  room  temperature. The  samples obtained had an 

approximate diameter of 0.5 cm, and holes were drilled on the opposite side to mount them into the 

Mo XPS sample‐holders. Figure 3.1 shows pictures of a typical alloy sample. 

 

 
 

Figure 3.1. Pictures of Au‐Cu bulk alloys used for ARXPS experiments. (a) Polished surface. (b) Back side with 

screw hole to fit on sample‐holder. (c) Side view 

 

The front sides of each sample were polished with 1200 and 2400 abrasive paper and then with 9, 3, 

1,  0.3  and  0.05  m  alumina  slurries  (Buehler,  Germany).  The  samples  were  rinsed  with  copious 

amounts of Milli‐Q water  (Millipore, USA) and  sonicated  in Milli‐Q water between each polishing 

step. They were analysed by X‐ray diffraction (see Chapter 2, section 2.7), to ensure that alloys were 

formed. Figure 3.2a shows the XRD spectra corresponding to Au0.90Cu0.10, Au0.85Cu0.15 and Au0.80Cu0.20 

alloy samples. 
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Figure 3.2. (a) X‐ray diffraction spectra of the Au‐Cu alloys studied. (b) Vegard’s law plot 

 

No  individual  signals of  the alloying elements are observed,  indicating  that  the  samples obtained 

were solid solutions. In addition, the expected shifts for the Au signals predicted from Vegard’s law16 

(see Chapter 2, equation 2.15) are observed (see Figure 3.2b) for increasing concentration of Cu. The 

lattice  parameters were  calculated  for  the  three  samples  and  the  average  values  obtained were 

4.013 ± 0.006 Å for Au0.80Cu0.20, 4.025 ± 0.006 Å for Au0.85Cu0.15 and 4.060 ± 0.005 Å for Au0.90Cu0.10. 

These values lie between those of Au (4.079 Å) and Cu (3.610 Å). 

 

3.2.2 Au surface segregation on Au‐Cu alloys in UHV 

 

Before performing the ARXPS measurements, alloy samples were cleaned by Ar+ sputtering until no 

contaminants were observed on their surfaces. Figure 3.3 shows the Cu and Au atomic compositions 

for  Au0.80Cu0.20,  Au0.85Cu0.15  and  Au0.90Cu0.10  as  a  function  of  XPS  detection  angle.  The  relative 

compositions were calculated from the Au 4f and Cu 2p3/2 XP signals taking into account the relevant 

sensitivity  factors.17,  18  The  solid  lines  in  Figure  3.3  show  the  best  fits  using  the  concentration‐

gradient model with maximum entropy regularisation described in Chapter 2.19‐21 
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Figure 3.3. Cu (filled circles, left) and Au atomic %  (open circles, right) calculated from the XPS data obtained as 

a function of detection angle for the three polycrystalline Au–Cu alloys studied  Au0.80Cu0.20–top, Au0.85Cu0.15—

middle and Au0.90Cu0.10–bottom). The lines correspond to the best fit obtained using a concentration‐gradient 

model with maximum entropy regularisation19, 21. Insets: Au 4f and Cu 2p3/2 signals for each sample (the spectra 

are shifted for clarity). 

 

The insets of Figure 3.3 show the dependence of the Au 4f and Cu 2p3/2 XP signals on detection angle 

(the  spectra  are  shifted  for  clarity).  The  Au  4f  signals  show  a  clear  increase  in  intensity  as  the 

detection  angle  is  increased,  whereas  the  Cu  2p3/2  signals  decrease  demonstrating  surface 

enrichment  in  Au  for  the  three  alloys  studied.  There  is  previous  experimental  evidence  for  this 

result, both for polycrystalline8, 10, 22 and single crystal alloys.8, 9, 11 As expected, the measured Au and 

Cu compositions tend towards their nominal bulk values as the detection angle is decreased. The Cu 

2p3/2  XP  signal  is  seen  at  a  binding  energy  of  932.4  eV,  which  is  due  to  metallic  Cu  with  no 
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contributions  from  copper  oxides,  as  can  be  seen  from  the  negligible O  1s  signal  observed  (see 

below, Figure 3.5). The Au 4f7/2 signal at 84.0 eV also corresponds to metallic Au. 

Figure 3.4 presents the corresponding depth profiles for the three samples, obtained from the fitted 

data  (see Chapter 2,  section 2.2.1).19‐21 The  Figure  clearly  shows  surface  segregation of Au on  all 

studied alloys. Notice that as the depth increases (> 20 Å) the atomic compositions approach those 

of the bulk, as expected. 

 

 
 

Figure 3.4. Depth profiles for Au (top) and Cu (bottom) for the three alloys studied: (full line): Au0.80Cu0.20; 

(dashed line): Au0.85Cu0.15; (dotted line): Au0.90Cu0.10. The profiles were converted from the best fit to the ARXPS 

data shown in Figure 3.3 

 

3.2.3 Effects of O2 exposure 

 

Figure 3.5 shows the O 1s signal of the Au0.80Cu0.20 and Au0.90Cu0.10 samples before and after exposure 

to  O2  (see  Chapter  2,  section  2.2.3)  taken  at  a  detection  angle  of  75o,  to  maximize  the  surface 
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sensitivity of the  information collected.  Immediately after sample cleaning and before exposure to 

O2,  both  samples  showed  almost  no  presence  of  O.  After  exposure  to  O2,  the  O  1s  XP  signal 

increased dramatically with a peak centred at  ≈ 530.9 eV, which  is attributed  to adsorbed atomic 

O.23  Note  that  the  alloy  with  greater  Cu  content  (Au0.80Cu0.20)  has  the  greatest  O  surface 

concentration, hence demonstrating the role of Cu in the alloy for enhancing O chemisorption. 

 

 
 

Figure 3.5 .O 1s XP signal for Au0.80Cu0.20 (above) and Au0.90Cu0.10 (below) samples, before and after exposure to 

1 bar of O2, taken at a detection angle of 75o  with respect to surface normal. The spectra have been shifted for 

comparison 

 

Figure 3.6 shows the elemental surface compositions of the Au0.80Cu0.20 and Au0.90Cu0.10 alloys before 

and after O2 exposure calculated from the Au 4f and Cu 2p3/2 XP signals at different detection angles. 
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Figure 3.6. Comparison of atomic Au (top) and Cu atomic %  (bottom) of the Au0.80Cu0.20 (left) and Au0.90Cu0.10 

(right) samples before (filled circles) and after (open circles) exposure to 1 bar of O2. The lines show the best fit 

obtained using a concentration‐gradient model with a maximum entropy method 

 

A  clear  change  in  surface  composition  is  observed  after  exposure  to  O2.  The  surfaces  of  both 

samples, which before O adsorption was Au‐enriched, becomes now enriched with Cu. It should be 

noted  that  the  results  in  Figure  3.6  correspond  to  a  two‐element  system  (Au  and  Cu)  before  O 

adsorption, whereas a three‐element system (Au, Cu and O) is present after adsorption. The results 

at high  take‐off angles clearly show  the  large Cu segregation  induced by O adsorption. This effect 

was further analysed by calculating the corresponding concentration profiles (Figure 3.7). 
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Figure 3.7. Depth profiles for Au0.80Cu0.20 (top) and Au0.90Cu0.10 (bottom) alloys after exposure to O2. The profiles 

were converted from the best fit to the ARXPS data shown in Figure 3.6 

 

Calculated  depth  profiles  shown  in  Figure  3.7  clearly  indicate  that  O  adsorption  modifies  the 

composition of only the top 2‐3 layers of the alloys, in excellent agreement with the DFT calculations 

discussed below. 

Sample surface roughness can play an important role in the calculated depth profiles.24, 25 Great care 

was  taken  during  the  manipulation  and  polishing  of  the  samples  and  sputtering  was  kept  to  a 

minimum  until  almost  no  C  contamination  was  detected,  so  as  to  minimise  the  influence  of 

roughness  on  the  ARXPS  results.  The  experimental  data  used  to  calculate  the  depth  profiles  is 

obtained, however,  from  ratios of  the XP signals  for  the different elements,  therefore diminishing 

the influence of roughness in the profiles calculated. 
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3.2.4 DFT calculations 

 

In order to verify the reversal of surface segregation caused by oxygen adsorption, density functional 

theory (DFT) calculations were performed for two different systems, clean and oxygen covered ( = 

1.0  ML)  surfaces.  Place  exchange  energies  for  Cu  were  calculated  using  slab  geometries.  The 

calculations were carried out on Au(111) surfaces when either the first or the second layer had been 

fully exchanged with Cu atoms, thus representing preferential segregation of either Au or Cu to the 

surface. 

DFT calculations were done by Prof. Timo Jacob at Ulm University, Germany, as part of collaboration 

in  the ELCAT network. They were performed with  SeqQuest,26 a periodic DFT  code with  localized 

basis  sets  represented  by  linear  combinations  of  contracted  Gaussian  functions  (here  at  the 

‘‘double‐ plus polarization’’‐ level). The PBE‐GGA exchange–correlation functional was employed in 

tandem  with  standard  (non‐local)  norm‐conserving  pseudopotentials.  Integrations  in  reciprocal 

space were performed with a Brillouin zone sampling of 9 x 9 k‐points per 1 x 1 unit cell. All surfaces 

were represented by six‐layer slabs where the  lowest two  layers were  fixed  to the calculated bulk 

structure while all remaining layers were allowed to optimize freely their geometry (up to less than 

0.1 eV Å‐1). 

Figure 3.8 shows schemes corresponding to the structures modelled. In the absence of adsorbates, 

the calculated energy for the segregation of Au atoms to the surface was ‐0.37 eV atom‐1 (Process I ‐ 

II in Figure 3.8, negative energies indicate an overall energy gain). This shows that Au is preferentially 

situated at the surface. The dissociative adsorption of 1.0 ML of oxygen on a gold terminated slab 

requires 0.45 eV per oxygen atom (Process II‐III in Figure 3.8; all the values have been referenced to 

½ O2(g)). This process  is endothermic  since  the  formation of an adsorbed  layer by dissociation of 

gaseous O2 is considered here and the adsorption energy of oxygen on gold is relatively low. Process 

III‐IV  corresponds  to  the place exchange of  surface Au  atoms by Cu with oxygen  attached  to Cu, 

resulting  in an energy  change of  ‐1.80 eV atom‐1. This  large value  is  certainly  sufficient  to  induce 

almost any atom exchange at  the surface resulting,  therefore,  in  the composition and segregation 

changes due to the adsorption of oxygen, as observed experimentally (see Figure 3.7). 

 



66                                                 Au‐Cu bulk electrodes and their application for electroreduction of CO2 

 
 

Figure 3.8. Schematic illustration of oxygen‐induced surface segregation. Yellow balls: Au, Pink Balls: Cu, Red 

Balls: O. While the clean substrate (top) shows Au surface segregation, adsorption of oxygen very much favours 

binding to Cu (bottom). The energy differences and oxygen binding energies, referenced to molecular O2, are 

obtained by DFT calculations (see text) 

 

3.2.5 Discussion 

 

In agreement with DFT calculations (Process I‐II  in Figure 3.8), the data  in Figures 3.3 and 3.4 show 

that  in vacuum, the surface  is enriched with Au for the alloys studied. The DFT calculations show a 

segregation energy of  ‐0.37 eV atom‐1  for Au atoms on  the surface. Similar conclusions have been 

previously  reported  from  calculations  for  this  system,  with  energy  values  of  ‐0.34  and  ‐0.17  eV  

atom‐1.12, 13 Surface enrichment by Au has also been predicted from Monte Carlo simulations27 and 

for a 55 atom cluster, for which the energy gain  is  ‐0.47 eV atom‐1.14  It  is  important to notice that 
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many of  these  theoretical calculations are simplifications of  real systems, since  they consider only 

guest‐host  structures,  but  they  do  not  include  guest‐guest  interactions,  although  the  results 

obtained from them provide guidelines for the expected segregation behaviour. The DFT calculations 

presented here offer a broader picture because interactions between all types of atoms (host‐host, 

host–guest, guest‐guest) are considered. 

The binding energy of Cu 2p3/2 for all samples studied at all detection angles before exposure to O2 

was 932.4 eV (Figure 3.3). This binding energy  is ascribed to metallic Cu with no contribution from 

copper oxides since the O 1s XP signal before O2 exposure  is negligible. The O 1s XP signal did not 

increase as  the detection angle was decreased,  i.e. as deeper  layers were probed. Thus,  the small 

amount of O detected was present on the surface and not in the bulk alloy. 

After  exposing  both  samples  to  O2,  the  binding  energies  of  the  Cu2p3/2  signals  remain  almost 

unchanged (≈ 932.3 eV), but it is important to note that the Cu(I) BE is only 0.2 eV greater than that 

of Cu(0).28 As for the O 1s XP signal, the spectra intensities taken at a detection angle of 75o increase 

with respect to those before O2 dosing, and the binding energy at 530.9 eV indicates adsorption of O 

atoms on the surface.23 From the DFT calculations above, if the surface remained unchanged, oxygen 

adsorption on Au would be very unfavourable (+0.45 eV atom‐1, process II‐III  in Figure 3.8). Surface 

reorganization  leading to enrichment by Cu atoms takes place due to the energetically much more 

favourable O binding to Cu than to Au atoms (Process III‐IV in Figure 3.8). In consequence, the gain in 

energy  of  ‐1.80  eV  atom‐1  resulting  from  the  transfer  of  Cu  atoms  to  the  surface,  leads  to  a 

significant  surface enrichment by Cu. Although  the present  calculations have only  considered  full 

monolayers,  due  to  the  very  large  energy  gain,  a  similar  behaviour  with  lower  Cu  surface 

concentrations is expected. These qualitative studies indicate that surface species showing a strong 

anisotropy  and  selectivity  for  binding  to  the  different  alloy  constituents  are  capable  of  altering 

profoundly the surface composition. 

The change  in surface composition due to oxygen adsorption  is clearly demonstrated from the XPS 

results  in Figures 3.6 and 3.7, where the  inversion of population of surface atoms  from Au‐ to Cu‐

enriched  is very noticeable. This effect  is more marked  for an alloy with a higher concentration of 

Cu. Although  the percentual  surface Cu  concentration  increase  is  similar  for both  samples  (about 

26% ),  there  is a higher percentual  concentration of adsorbed O on  the  surface of  the Au0.80Cu0.20 

alloy  (25% )  than  for  the  Au0.90Cu0.10  alloy  (13% ).  In  consequence,  the  Au  surface  concentration 

decreases in both cases. 

A slight increase in Cu population due to O adsorption was previously observed by Okada et al.29 at 

the other extreme of Cu concentrations from that investigated here, for a Cu3Au alloy. There is also 

some additional theoretical evidence for the phenomena observed.30 Similar results for the specific 
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surface  enrichment  triggered  by  adsorbates  have  been  obtained  for  Au‐Pd  alloys,  where  the 

presence of H or CO can induce the displacement of Pd atoms from the bulk to the surface;31, 32 and 

for nanoalloys where migration of Pd atoms to the surface  is observed on applying potentials that 

result  in  the  adsorption  of  oxygenated  species.15  In  addition,  surface  rearrangements  have  been 

observed  for Pt‐Co nanoalloys  in contact with CO.33 Pt binds CO more strongly than Co,  leading to 

the formation of a Pt skin, which disappears on CO removal and resulting  in a repopulation of the 

surface with Co.34 

 

3.2.6 Conclusions 

 

In  this  section  it  was  shown  both  experimentally  (ARXPS)  and  theoretically  (DFT)  that  for 

polycrystalline Au–Cu alloys in vacuum, surface enrichment by Au at room temperature is observed. 

When  these samples were exposed  to an O2 atmosphere,  the surface compositions were  inverted 

due  to O adsorption and became Cu‐enriched. The  large changes  in surface composition detected 

indicate  that  experiments  in  a  condensed  phase  will  not  necessarily  preserve  the  bulk  alloy 

properties  and  in  particular,  the  adsorption  of  oxygen  species  at  different  applied  potentials  in 

electrochemical experiments will determine the electrocatalytic properties of these alloys due to the 

profound  changes  in  surface  composition  induced by adsorbates.15 Thus,  the  results presented  in 

this section  indicate that during (electro‐) catalytic reactions that  involve adsorbed oxygen species, 

the Au–Cu alloy system might not remain rigid, but continuously change  its surface composition as 

previously discussed  for  the Pd‐Au  system as an example of a  ‘‘breathing’’ catalyst,  i.e., a  surface 

alloy where fast atomic exchange processes driven by changes in segregation energies resulting from 

adsorption can  take place.31  It  is expected  that  the phenomena observed  is a general property of 

gold‐transition metal alloys for which specific segregation of alloy components would be observed.15 

Also, this behaviour might be extended to other types of environment, such as the presence of other 

gases  (CO2)  or  electrolytes,  thus  maybe,  affecting  the  efficiency  of  the  electrode  as  an 

electrocatalyst. 
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3.3  Temperature‐induced  surface  segregation  of  impurities  on  Au‐Cu  bulk 

electrodes 

 

3.3.1  Temperature  dependent ARXPS  experiments  –  segregation  of  impurities  on  a Au‐Cu  bulk 

electrode 

 

It  is  important  to  determine  the  stability  of  the  alloy  electrode  as  a  function  of  temperature, 

whether it is because the electrode is subjected to high temperatures as part of its synthesis (such as 

annealing) or as part of  its operation cycle. Thus, ARXPS experiments on a Au0.85Cu0.15 sample were 

performed at room temperature before and after annealing the sample at 325 oC. Figure 3.9 shows 

XPS survey scans for a Au0.85Cu0.15 alloy at room temperature after Ar+ etching and after annealing in 

UHV at 325 ˚C for one hour. 

 

 
 

Figure 3.9. XPS survey scans for a Au0.85Cu0.15 alloy after Ar+ sputtering. 25 oC: no annealing; 325 oC : after 

annealing for 1 hour 

 

Only Au and Cu signals are observed before sample annealing, but after annealing at 325  oC  for 1 

hour, Pb 4f signals are clearly visible. This shows that the energy input provided by the temperature 

increase is enough for Pb impurities that are inside the sample to diffuse to the surface. The binding 

energy  for  Pb  4f7/2  is  136.9  eV,  in  excellent  agreement  with  the  literature  data  of  136.8  eV, 

corresponding to sub monolayer coverage of Pb.35 
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No other  signals  from metals besides  those of Au and Cu are present, although  some  small C 1s 

signal can be seen, which can be attributed to some contamination of the constituent metals that is 

deeply  buried  in  the  sample  and  that  diffuses  at  higher  temperatures.  Interestingly,  Pb was  not 

observed  for any of  the other alloys  studied at  lower  temperatures  (see previous  section). These 

results  indicate  that Pb  is  strongly  specifically  adsorbed  at  the  surface  and  that  it diffuses  to  the 

surface  when  provided  with  enough  energy.  Figure  3.10  shows  the  Cu,  Au  and  Pb  atomic 

compositions for Au0.85Cu0.15 alloy before and after annealing as a function of XPS detection angle. As 

in the previous section, the relative compositions were calculated taking into account the sensitivity 

factors for Au, Cu and Pb from the literature. The solid lines are the best fits to the ARXPS data. 

 

 
 

Figure 3.10. ARXPS data obtained before (top) and after annealing the polycrystalline Au0.85Cu0.15 alloy at 325 
o
C for 1 hour (bottom). Cu (filled circles), Au (open circles) and Pb (filled triangles) atomic concentrations (% ) 

calculated from the XPS data obtained as a function of detection angle. The lines correspond to the best fit 

obtained using a concentration‐gradient model with maximum entropy regularisation. Insets: Au 4f, Cu 2p3/2 

and Pb 4f signals before and after annealing (the spectra are shifted for clarity) 



Au‐Cu bulk electrodes and their application for electroreduction of CO2  71 

 

Note  that  before  annealing  a  two‐element  system  (Au  and  Cu)  is  considered,  whereas  after 

annealing a three‐element system (Au, Cu and Pb) has to be used. It can clearly be seen that before 

annealing, there  is Au‐enrichment near the surface, as discussed  in the previous section. However, 

after annealing  the  sample at 325  oC  for 1 hour, Pb diffuses  to  the  surface,  changing  the  surface 

composition, making  the  surface Pb‐encriched. The concentration profiles as a  function of  sample 

depth are shown in Figure 3.11. As explained in the experimental section, they were calculated using 

a concentration gradient model with maximum entropy regularisation. 

 

 
 

Figure 3.11. Concentration profiles for Cu (solid line), Au (dashed line) and Pb (dotted line) for a Au0.85Cu0.15 

alloy before (top) and after annealing at 325 oC (bottom) 
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3.3.2 DFT modelling 

 

The unexpected diffusion of Pb impurities to the surface of the electrode was modelled by DFT. They 

were  also  done  by  Prof.  Timo  Jacob  at Ulm University, Germany,  as  part  of  collaboration  in  the 

ELCAT network.  In  this  case,  the  calculations were performed with  the CASTEP  (Cambridge  Serial 

Total  Energy  Package)  code7  that  implements  density  functional  theory  (DFT)  using  plane‐wave 

pseudopotentials.  For  all  atoms,  the  core  electrons  were  replaced  by  Vanderbilt  ultrasoft 

pseudopotentials.36  The  exchange‐correlation  energies  were  evaluated  with  the  PBE‐form  of  the 

generalized‐gradient approximation (GGA). In this work, a plane‐wave basis set with an energy cut‐

off  of  380  eV  was  used  for  all  surfaces.  The  Brillouin  zones  of  the  (1×1)‐surface  unit  cells  were 

sampled with  (4×4) Monkhorst–Pack  k‐point meshes. These  surfaces were  represented by 5‐layer 

slabs, where periodic  images were  separated by a  vacuum of at  least 13 Å. During  the geometry 

optimizations the bottom two  layers were fixed at the calculated bulk structure, and the geometry 

of the remaining layers (plus adsorbates) was fully optimised (up to < 0.01 eV/Å). 

In order to quantify the driving force for the observed segregation, Au(111) surfaces were modelled 

with different  amounts of Pb  (1/9, 1/4,  and 1.0 ML Pb)  either being  adsorbed on  the  surface or 

replacing Au atoms in the first, second, or third topmost layers. This provides information about the 

general  segregation  behaviour  although multiple  near‐surface  layers might  be  influenced  by  this 

segregation  tendency  (e.g.,  alternating  decay  of  the  enrichment  by  Pb).  For  a  full  Pb  layer,  the 

adsorption on the Au(111) surface  is 0.16 and 0.27 eV/Pb‐atom more stable than having Pb  in the 

second  or  third  surface  layer  respectively,  i.e.  absorption  is  not  favourable.  However,  when 

considering  lower  coverages,  absorption  in  the  first  layer becomes  the preferred  structure, while 

having Pb  in the  lower surface  layers shows the same trend of decreasing stability as with a full Pb 

layer, but with higher energy differences. Here, having 1/4 ML Pb in the first surface layer is 0.74 and 

1.00  eV/Pb more  stable  than  having  Pb  in  the  second  or  third  layers,  respectively.  Lowering  the 

coverage  to  1/9  ML,  that  can  be  considered  as  a  zero‐coverage  limit,  the  segregation  energy 

increases slightly to 1.00 and 1.16 eV/Pb, respectively. These calculations show that Pb is more likely 

to be at or near the surface of Au(111), a  feature  that was also observed with ARXPS  (see Figures 

3.10 and 3.11).  

In order to compare the stability of the different surface compositions the surface free energies (see 

Table 3.1), which should be lowest for the most stable configuration, were also analysed. 
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Pb in layer 

Coverage 

1
/9 ML  1

/4 ML  1.0 ML 

Adsorption  0  0.72  0.69  1.29 

Absorption 
1  0.70  0.61  1.28 

2  0.80  0.80  1.43 

  Bulk  0.83  0.86  1.53 

 

Table 3.1. Surface free energies ߛ (in eV/surface‐atom) for different amounts of Pb in different surface layers 

 

In  this  case,  the overall  lowest  value  (i.e. highest  stability)  is obtained  for  1/4 ML  Pb  in  the  first 

surface layer (0.61 = ߛ eV/surface‐atom), although adsorption on the surface is only 0.08 eV/surface‐

atom  less stable. The next stable structure  is with 1/9 ML Pb, where again absorption  into the first 

surface  layer  is preferred. As expected,  the  least  stable configuration  is with a  full Pb monolayer, 

which  is  certainly  due  to  the  relatively weak  Pb—Pb  interactions  compared  to  those  of Au—Au. 

From  these  calculations  it can be concluded  that Pb will  indeed be present near  the  surface. The 

most stable configuration is obtained for a surface that contains roughly 1/4 ML Pb in the first layer, 

onto which additional Pb might be adsorbed. 

Although these calculations refer to pure Au, the results would not be expected to differ for the alloy 

studied since it was shown in the previous section that the alloy surface is enriched by Au atoms in 

UHV. 

 

3.3.3 Discussion 

 

The  surface  coverage  by  Pb  that  would  be  expected  for  a  diffusion  controlled  process  can  be 

calculated assuming that adsorption is an irreversible process for this system and therefore, it can be 

calculated from the integrated Fick’s first law for linear diffusion:37 

  Ȟሺݐሻ ൌ ଶ஽భ/మ஼್௧భ/మగభ/మ   (3.1) 

 

where Ȟሺݐሻ is the surface concentration of Pb, ݐ is the time, ܦ is the diffusion coefficient of Pb atoms 

in the materials and ܥ௕ is the bulk concentration of Pb in the alloy. 



74                                                 Au‐Cu bulk electrodes and their application for electroreduction of CO2 

Equation  (3.1) assumes  that  there  is no change  in  the activity coefficient of Pb with distance and 

therefore,  the  value  of   ܦ is  uniform  in  all  the  material,  and  also  that  there  are  no  additional 

contributions to the diffusion rate, for  instance, due to the formation of  intermetallics or separate 

phase  formation.  The  temperature  dependence  of  the  solid  state  diffusion  of  Pb  in  Au  was 

investigated by Schopper38 between 20 and 100 ˚C employing an optical technique. It was found that 

diffusion of Pb could be regarded as an activated process with a diffusion coefficient given by: 

  ܦ ൌ ሺͲ.Ͳͳ6 േ Ͳ.ͲͲͷሻ݁ିாೌ೎೟/ோ்     (3.2) 

 

where   ௔௖௧ܧ is  the  activation  energy  for  diffusion,  ܴ  is  the  gas  constant  and  ܶ  is  the  absolute 

temperature.  From  the  work  of  Schopper,   ௔௖௧ܧ =  71  ±  8  kJ  mol‐1  and  from  equation  (3.2),  the 

diffusion coefficient of Pb in Au at 598 K is approximately ܦହଽ଼ = 9.8 x 10‐9 cm2 s‐1. No other reliable 

data  for  the diffusion  coefficient of Pb was  found  in  the  literature. The extrapolation of equation 

(3.2)  outside  the  range  of  measurements  will  introduce  some  uncertainty  in  the  value  of  the 

diffusion coefficient but in the absence of additional information, this value was employed to obtain 

a qualitative estimate of the degree of coverage that could be expected. 

From  equation  (3.2)  and  considering  a  diffusion  time  of  1  h  (the  annealing  time),  the  expected 

coverage  is given by Ȟሺݐሻ = 6.53 × 10‐3 ܥ௕ (ܥ௕  in mol cm‐3). From the densities of Cu and Au,39 the 

alloy  density  was  estimated  at  17.77  g  cm‐3  assuming  approximate  ideal  solution  behaviour  and 

therefore, a surface concentration of Pb can be estimated for a given concentration of  impurity  in 

the alloy. From the above, a 1 ppm concentration of Pb as impurity would result in a Pb coverage of 

5.7 x10‐10 mol cm‐2 or an atomic concentration of 3.5 x 1014 cm‐2. Considering a surface concentration 

of Au of 1.5 x 1015 cm‐2,40 these calculations predict a 23%  surface coverage, very close to the value 

observed experimentally (≅ 22% , see Figure 3.11, bottom). The measurement of the actual level of 

impurities in the materials employed to compare with this result presents great analytical difficulties 

and the example given  indicates the range of concentrations for which segregation of Pb would be 

observed. 

 

3.3.4 Conclusions 

 

The results presented in this section are a clear example of the importance of low concentration of 

impurities  in alloys  in determining  the  surface  composition of bulk alloys. As  the DFT  calculations 

show, Pb impurity atoms have a strong tendency to accumulate near the surface (either adsorbed on 

the  surface  or  absorbed  in  the  first  surface  layer).  Since  annealing  will  enhance  the  system  to 
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assume  its  preferred  structure  and  composition  distribution,  drastic  changes  in  the  catalytic 

behaviour would be expected for bulk samples. It is interesting to note, however, that the degree of 

surface  contamination  for  nanoparticles  will  be  strongly  dependent  on  their  size  due  to  the 

availability of impurity atoms per cluster. In the example shown above, if the alloy containing 1 ppm 

of Pb as  impurity  is present as nanoparticles of 5 nm diameter, on average 1  in 295 particles will 

contain a single atom of Pb and hence, will have a very small effect on the electrocatalytic properties 

of a nanoparticulate electrode. This unusual result is due to the confinement of Pb in the dispersed 

nanoparticle  material.  The  influence  of  the  impurities  on  electrocatalytic  properties will  depend, 

therefore, on the average size. So, even though a 1 ppm of Pb would appear as a high concentration 

of  poison  for  electrocatalytic  reactions  on  bulk  electrodes,  this will,  surprisingly,  have  an  almost 

undetectable effect for small nanoparticles. 

 

 

3.4 Electroreduction of CO2 with Au‐Cu bulk electrodes 

 

3.4.1 Introduction 

 

Au‐Cu bulk alloys present segregation of Au atoms to the surface, but in the presence of oxygen, the 

opposite occurs, as discussed above. Thus, the surface composition of an electroactive electrode  is 

subject  to  the environment and  its  reactivity might be affected by  it. Previous work show  that Cu 

electrodes are suitable for CO2 reduction to C‐products, but their  long‐term stability  is an  issue not 

yet resolved. Alloying Au to Cu could provide extra stability whilst maintaining their catalytic activity 

towards CO2 reduction. This section will focus on their reactivity towards CO2 reduction. 

 

3.4.2 Sample preparation and characterization 

 

Polycrystalline Au‐Cu bulk alloys were prepared in the same way as described in section 3.2.1. Three 

different compositions were prepared: Au0.90Cu0.10, Au0.85Cu0.15 and Au0.80Cu0.20, as well as a pure Au 

and  pure  Cu  electrode.  In  this  case,  the  samples  were  machined  to  a  cylindrical  shape  with  a 

diameter of 0.3 cm, and they were fitted  into PTFE sheaths so as to make disc electrodes of 0.072 

cm2 area. Figure 3.12 shows some pictures detailing the samples. 
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Figure 3.12. Au‐Cu bulk alloys used for electroreduction experiments. 

 

The electrodes were analysed by X‐ray diffraction, to ensure that alloys were formed. The results are 

very  similar  to  those  obtained  for  the  alloys  used  for  ARXPS  experiments,  that  is,  no  individual 

reflections for the alloying elements were observed, indicating that the samples obtained were solid 

solutions. The shifts for the reflections as a function of Au content follow Vegard’s law, indicating the 

alloying of the constituent metals. Before performing electrochemical experiments, each electrode 

was polished with 1200 and 2400 abrasive paper and  then with 9, 3, 1, 0.3 and 0.05 m alumina 

slurries  (Buehler,  Germany).  The  samples  were  rinsed  with  copious  amounts  of  Milli‐Q  water 

(Millipore, USA) and sonicated in Milli‐Q water between each polishing step. 

 

3.4.3 Electrochemical cells used for CO2 reduction 

 

Cyclic voltammograms of bulk Au, Cu and Au‐Cu alloys were made in a three electrode cell of 50 ml 

capacity (see Figure 3.13). The cell had two extra orifices: one as a gas inlet, with a special dispenser 

that allowed  the gas  to be bubbled  inside  the  solution or  just above  it; and a  second orifice  that 

served  as  gas  outlet.  The  same  cell was  used  for  electrolysis  experiments  of  bulk Au  and Au‐Cu 

alloys. 
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Figure 3.13. (a) Details of the electrochemical cell used for the electrochemical experiments of CO2 reduction. 

The working electrode (see Figure 3.12) is situated at the bottom of the holder. (b) Picture of the experimental 

setup. Gas bottles to saturate the solution either with Ar or CO2. The potentiostat is shown the bottom right of 

the picture 

 

A special flow cell was used for the electrolysis experiments with a Cu electrode, as shown in Figure 

3.14. 

 

 
 

Figure 3.14. Pictures of the two‐electrode flow cell used for electrolysis experiments. (a) View from one end of 

the stack. The two protruding electrodes are the Cu cathode and the DSA®‐O2 anode. (b) Side view of the stack, 

where each part of the stack can clearly be seen. (c) Connection to the peristaltic pumps, anolyte and catholyte. 

(d) Disassembled cell, with each part pictured. The only part not shown is the Nafion®‐423 membrane that 

separates the anode from the cathode 
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This  was  a  commercial  two  electrode  flow  cell  (Micro  Flow  Cell,  Electrocell,  Denmark).  It  was 

connected to two peristaltic pumps (see Figure 3.14c), one for the catholyte (0.1 M KHCO3) and one 

for  the  anolyte  (0.5  M  H2SO4).  The  two  electrodes  were  made  of  Cu  (cathode)  and  a  DSA®‐O2 

(anode).  The  cell was  constructed of  stacks, which were pressed  together  by  six  screws  on  their 

corners. The cathode and anode compartments were separated by a Nafion®‐423 membrane. 

 

3.4.4 Electroreduction of CO2 

 

Figure 3.15 shows the cyclic voltammograms of pure Au and Cu bulk electrodes in 0.1 M KHCO3, pH 

6.8, saturated with Ar (full lines) and CO2 (dotted lines). 

 

 
 

Figure 3.15. Cyclic voltammograms of Au and Cu bulk electrodes in 0.1 M KHCO3, pH 6.8. Full black line: Ar 

saturated solution; dotted lines: CO2 saturated solution. Scan rate: 10 mV s‐1 

 

Both Au and Cu electrodes in Ar saturated solution show an increase in current starting around ‐1 V, 

which  is  the  hydrogen  evolution  reaction;  consequently  bubble  formation  on  the  surface  of  the 

electrodes at very negative potentials was observed. 

In CO2 saturated solution the Au electrode presents a shoulder between ‐0.9 and ‐1.5 V. This is due 

to  CO2  being  reduced  to  CO  which  then  partially  blocks  the  electrode  by  adsorbing  to  the  Au 

electrode,41  and  thus  the  current  decreases  slowly  at  these  potentials  because  it  inhibits  the 

competing  hydrogen  evolution  reaction.  At  more  negative  potentials,  CO  desorbs  from  the  Au 

electrode, which is not able to further reduce it42 but hydrogen evolution becomes more prominent 

and starts unblocking the electrode and thus the current decreases again more rapidly. 

For the Cu electrode the onset of CO2 reduction is shifted to slightly less negative potentials (+ 0.1 V) 

compared to hydrogen evolution in Ar saturated solution. Cu is able to reduce CO2 to CO, as Au does, 
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but then CO is further reduced to other species (hydrocarbons and alcohols) on a Cu electrode, a fact 

that is suggested by the voltammogram in the slight shoulder at around ‐1.3 V. 

As it has been reported before, gaseous products from the reduction of CO2 in aqueous solutions on 

Cu electrodes are CO (which  is known now to be a key  intermediate  in the reduction of CO2), CH4, 

C2H4 and small amounts of C2H6.
43,  44 Liquid products are not as effectively produced, but CHOOH, 

C2H5OH and n‐C3H7OH have been detected.43 

Most previous works were oriented  towards  the  detection of  gaseous products  and  a  discussion 

about the possible mechanisms of CH4 and C2H4 formation was presented in the introduction, so no 

attempt was made  to  further study  this  line of  investigation.  Instead,  the  focus was  turned  to  the 

liquid products generated after CO2  reduction, mainly  the detection of C2H5OH and n‐C3H7OH. For 

this purpose a commercial flow cell (see previous section) was used, and the electrolysis of a metallic 

Cu electrode at constant current was run. The current was set at ‐50 mA, and every ten seconds, a 1 

s  pulse  at  +10 mA was  applied.  It was  found  that with  this  method  the  electrode  lasted  longer 

without deactivation.45 The liquid products of the electrolysis were analysed with a GC (see Chapter 

2) and the results are presented in Figure 3.15. 

 

 
 

Figure 3.15. GC results for Cu electrode in CO2‐saturated 0.1 M KHCO3 (a) after 5 hours of electrolysis at ‐1.8 V 

vs. Ag/AgCl. (b) before electrolysis. 

 

No peaks are detected  in the electrolyte solution before the electrolysis (Figure 3.15 (b)). After the 

electrolysis was  run  for  5  consecutive hours,  three  clear peaks  are detected  at  1.087,  1.197  and 

1.219 minutes. As a  control, a mix of CH3OH, C2H5OH and  iso‐C3H7OH  in H2O was  run, and  it was 

found that the peak at 1.087 min corresponded to C2H5OH, showing that the Cu electrode is capable 

of reducing CO2 to alcohols. The other two peaks correspond to C3‐species. 

a

b

C2H5OH  C3‐Species 
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Au  electrode  electrolysis  was  run  in  a  smaller  cell  (due  to  the  limitations  of  using  a  large  Au 

electrode).  As  expected,  no  liquid  products  were  detected  as  Au  reduces  CO2  to  CO  only,  in 

agreement with the literature. 

Figure  3.16  shows  the  cyclic  voltammograms  of  Au‐Cu  bulk  electrodes  in  0.1  M  KHCO3,  pH  6.8, 

saturated with Ar (full lines) and CO2 (dotted lines). 

 

 
 

Figure 3.16. Cyclic voltammograms of Au‐Cu bulk electrodes in 0.1 M KHCO3, pH 6.8. Left: Au0.90Cu0.10, middle: 

Au0.85Cu0.15, right: Au0.80Cu0.20 .Full black line: Ar saturated solution; dotted lines: CO2 saturated solution 

 

There  is  clear evidence of CO2  reduction  to CO  in all  three alloys  studied: partial blockage of  the 

electrode by CO in CO2 saturated solution (dotted lines) is seen at around ‐1 V. There is not a clear 

relationship between the shape of the voltammogram and the Cu content of the electrodes. In fact, 

it  is  more  probable  that  the  voltammogram  shape  is  influenced  by  which  kind  of  surface  the 

electrode  presents.   According  to  previous work,46  a  smooth  polycrystalline  Cu  surface, with  low 

index  faces  promotes CO2  reduction mainly  to CO but  also with  a high  contribution of hydrogen 

evolution. Roughening of the surface directs the reduction of CO2 to hydrocarbons, while minimizing 

the  competing  reaction  of  hydrogen  evolution.47  It  is  probable  that  for  these  samples,  the  large 

amount of Au (relative to Cu), coupled with a probable smooth surface contributes to the reaction 

being veered towards CO  formation and not to C‐products. GC measurements show that no  liquid 

products are being formed. 

 

 

3.5 Final Comments 

 

In this chapter, surface properties and electrocatalytic activity towards CO2 reduction of Au‐Cu alloy 

electrodes were studied. Au‐Cu alloys have preferentially Au‐enriched surfaces in vacuum, while the 

reverse  situation  takes  place  when  the  electrode  is  in  the  presence  of  O2;  an  example  of  a 

‘‘breathing’’ catalyst. Also,  it was shown that the presence of  impurities deep  inside the electrodes 
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can diffuse to the surface if the sample is annealed. Extra care needs to be taken while synthesizing 

and  handling  the  electrodes  as  these  impurities  could  affect  drastically  the  performance  of  the 

electrodes  as  electrocatalysts.  Finally,  the  electroreduction  of  CO2  was  studied  using  these 

electrodes. Cu was shown to produce  liquid organic products, Au produces only CO and the Au‐Cu 

alloys did not produce any detectable amounts of CO2‐reduced liquid species. 
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4.1 Introduction 

 

Metallic alloys give a broader range of properties than  its base metal parts. In many cases, there  is 

an enhancement in specific properties upon alloying due to synergistic effects, and the rich diversity 

of  compositions,  structures,  and  properties  of metallic  alloys  has  led  to widespread  applications, 

especially  in catalysis.1, 2 Thus, there  is a big  interest  in synthesis and characterization of bimetallic 

alloy nanoparticles.  

Au‐Cu nanoalloys have been used for many electrocatalytic reactions such as CO oxidation,3 propene 

epoxidation4 and selective oxidation of benzyl alcohol to yield benzaldehyde.5 However, despite  its 

importance, Au‐Cu nanoparticles have not been used for the electroreduction of CO2. This chapter 

will focus on this reaction using Au‐Cu alloys in the nanoparticle state. 

 

 

4.2. Synthesis and characterization of Au‐Cu alloy nanoparticles 

 

4.2.1 Synthesis 

 

Nanocrystalline Au‐Cu alloys  supported on  carbon black  (Vulcan XC‐72R, Cabot Corporation, USA) 

were  employed. Before use,  carbon black was  treated by  an  acid wash  (2 M HNO3)  to  eliminate 

metal  ion  impurities.  It was  then washed  repeatedly  in water and  then dried  in air at 60  oC. The 

nanoparticle synthesis is a slight variation of a Au nanoparticle recipe published earlier in Schiffrin’s 

group.6 The desired amounts of HAuCl4.3H2O and Cu(NO3)2.xH2O (see Table 1) were dissolved in 1 L 

of water and a polyvinyl alcohol (PVA) solution (25 mg in 50 ml H2O)  was added. While stirring the 

solution, 0.1 M aqueous NaBH4 was then added drop wise  in a ten‐fold excess to ensure complete 

reduction of the metals. The Au‐Cu colloidal solution was then added slowly (5 min) to a vigorously 

stirred  suspension  of  treated  carbon  dispersed  in  200  ml  of  water  in  an  ultrasonic  bath.  After 

addition of the Au‐Cu colloidal solution, the dispersion was stirred for another hour and the carbon 

supported catalyst was  left  to  settle overnight. The  catalyst was  then  separated by centrifugation 

and washed with water until no chloride was detected with a AgNO3 solution, dried  in air at 60 oC 

and finally annealed for 5 h in a tube furnace at 320 oC under a 10%  H2/90%  Ar stream. 
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Sample  HAuCl4.3H2O 

mass (mg) 

Cu(NO3)2.xH2O 

mass (mg) 

Carbon black 

mass (mg) 

Au  100  0  200.08 

Au0.95Cu0.05  95  2.39  193.32 

Au0.90Cu0.10  90  4.77  186.54 

Au0.85Cu0.15  85  7.15  179.76 

Au0.80Cu0.20  80  9.54  172.99 

Au0.75Cu0.25  75  11.92  166.21 

Cu  0  47.64  64.56 

 

Table 1: Amounts of metal precursors and carbon black used for the synthesis of Au‐Cu nanoparticles. The 

amounts were calculated to yield a metal loading  of 20 w/w%  with respect to the carbon black 

 

4.2.2 Sample characterization 

 

After  the  Au‐Cu  colloid  solution  was  prepared  and  before  adding  it  to  the  carbon  black  water 

dispersion, an aliquot was taken to the UV‐Vis spectrometer. Figure 1 shows the UV‐Vis spectra for 

all the Au‐Cu colloids prepared (the spectra are shifted vertically for clarity) as well as some pictures 

of the colloids and the carbon supported catalysts. 

 

 
 

Figure 4.1. (a) UV‐Vis spectra of the Au‐Cu colloids studied. Spectra have been shifted vertically for clarity. (b) 

Picture of Au‐Cu colloids with increasing amount of Cu from left to right. (c) Picture of carbon supported 

catalysts 
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For  the pure Au nanoparticles,  there  is  a  clear plasmon  resonance band  at  ≈ 505 nm. As  the Cu 

content on the nanoparticles increases, the plasmon band shifts to higher wavelengths towards the 

pure Cu nanoparticles plasmon band  located at ≈ 570 nm. Alloy formation  is suggested by the fact 

that the optical absorption spectra show only one plasmon band.7 Two bands would be expected for 

the case of a mixture of gold and copper nanoparticles. Moreover, there is a continuous shift of the 

plasmon band that goes from that of pure Au band to the pure Cu band. 

Small  samples  of  the  as‐prepared  carbon  supported  catalysts were  dissolved  in  freshly  prepared 

aqua  regia  and  these  solutions were  analysed by  ICP.  Table 4.1  shows  the metal molar  fractions 

obtained  for each  sample. From here on,  the actual molar  fractions will be used  to  identify each 

sample. Table 4.1 also shows the metal concentration (Au + Cu) in relation to the amount of carbon 

black  ((Au + Cu) / C)  (metal  loading  (w/w% )). These vary between 5 and 15 w/w%  while the  initial 

nominal  loading was  20 w/w% .  It was  noted  that  some  of  the  Au‐Cu  nanoparticles  remained  in 

solution  after  addition  to  the  carbon  substrate.  The  loadings obtained were different  from  those 

previously  reported,6 although preparation conditions were similar. Slight variability  in  the various 

samples employed can account for the different loadings. 

  

Sample  ICP molar fractions 

(Au / Cu) 

Loading (Au + 

Cu) / C (w/w% ) 

TEM Particle 

Diameter (nm) 

XRD Particle 

Diameter (nm) 

Lattice 

Parameter (nm) 

Au  1 / 0 5.60 2.9 ± 0.5 3.3 ± 0.9  0.4076 ± 0.0045

Au0.95Cu0.05  0.93 / 0.07  9.63 3.6 ± 0.7 3.2 ± 0.9  0.4061 ± 0.0017

Au0.90Cu0.10  0.88 / 0.12  7.09 4.3 ± 1.3 3.6 ± 1.1  0.4044 ± 0.0015

Au0.85Cu0.15  0.82 / 0.18  8.14 5.8 ± 2.5 5.3 ± 0.8  0.4034 ± 0.0018

Au0.80Cu0.20  0.76 / 0.24  7.35 8.7 ± 2.8 7.9 ± 1.0  0.4015 ± 0.0007

Au0.75Cu0.25  0.71 / 0.29  9.30 10.3 ± 3.6 8.5 ± 1.2  0.3991 ± 0.0005

Cu  0 / 1 14.55 18.2 ± 4.1 17.4 ± 3.0  0.3610 ± 0.0003

 

Table 4.1. Results from the characterisation of the Au‐Cu nanoparticles supported on carbon black 

 

The X‐ray diffraction patterns for the Au‐Cu nanoparticles supported on carbon black are shown  in 

Figure 4.2. No  individual  reflections  for  the alloying elements are observed, giving more evidence 

that the nanoparticles obtained were solid solutions. 
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Figure 4.2. XRD patterns for the annealed Au‐Cu nanoparticles supported on carbon black 

 

Average  crystallite  sizes were  calculated  form  the  three  reflections observed using  the  Scherrer’s 

formula8  (see  Chapter  2,  equation  2.16).  The  lattice  parameters  were  calculated  from  the  three 

reflections  observed  and  the  average  values  obtained  were  found  to  follow  Vegard’s  law9  (see 

Chapter 2,   equation 2.15) as a function of the Au content (see Figure 4.3 below). This again, gives 

more evidence of true alloying of the samples. The results obtained with XRD are shown in Table 4.1. 

 

 
 

Figure 4.3. Lattice parameters calculated from the three reflections observed in the XRD patterns (see Figure 

4.2) vs. Au atomic ratio. The full line is the Vegard’s law fit, which gives evidence of Au‐Cu alloying 
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TEM  images  corresponding  to  four  samples  studied  are  shown  in  Figure  4.4.  Average  size 

distributions were estimated  from sample sets of no  less than 100 randomly chosen particles  (see 

insets to Figure 4.4). The results are summarized in Table 4.1 and compared with those obtained by 

the Scherrer formula. Good agreement between both methods is observed. 

 

 
 

Figure 4.4 – TEM images of Au‐Cu nanoparticles supported on carbon black. (Top left) Au0.93Cu0.07, (top right) 

Au0.82Cu0.18, (bottom left) Au0.76Cu0.24, (bottom right) Au0.71Cu0.29 

 

The mean particle size  increases with  increasing content of Cu  in  the nanoparticles.  It  is proposed 

that PVA is not as effective as a stabilizing agent with Cu as with Au, thus leading to larger particles 

when  more  Cu  is  present  in  them.  The  results  presented  in  Table  4.1  show  that  there  is  good 

agreement between the particle size obtained by TEM and by XRD, and this  is an  indication of the 

size homogeneity of the synthesized nanoparticles. EDX analysis of a Au0.82Cu0.18 sample shows that 
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the nanoparticles are truly alloyed and that their atomic composition  is similar to the  ICP analysis, 

yielding a 0.81/0.19 Au/Cu fraction. 

The  stabilizer used  in  the  synthesis  (poly(vinyl  alcohol))  could block  the nanoparticle  surface  and 

hinder  its  electrocatalytic  activity.  PVA,  however,  undergoes  pyrolytic  decomposition  at 

temperatures above 250 oC as shown by thermogravimetric decomposition analyses of PVA10 and by 

FTIR studies of PVA decomposition.6, 11 These studies show the loss of polymeric functionality at the 

annealing  temperature  without  affecting  the  catalytic  properties  of  the  catalyst.  The  degree  of 

decomposition of PVA at 320 oC (nanoparticle annealing temperature) was measured by weighing a 

sample of PVA before and after thermal treatment under the same conditions used for annealing the 

catalysts  prepared.  A  weight  loss  of  85%   was  observed  after  heat  treatment.  EDX  studies  of  a 

Au0.82Cu0.18  sample  before  and  after  annealing  showed  virtually  the  same  composition,  indicating 

that the annealing process does not affect the composition of the nanoparticles and only pyrolyses 

the PVA. 

As a means to determine the stability of Au‐Cu colloids, UV‐Vis measurements were repeated after 6 

months. The same plasmon bands intensities, widths and positions were measured implying that the 

colloids  remain  stable with  time. Most of  the  carbon black  supported nanoparticles are  stable as 

well:  XRD  experiments  repeated  after  6  months  for  the  Au  and  Au‐Cu  alloys  still  showed  no 

individual  reflections  for  the  alloying  elements,  indicating  that  no  dealloying  happened  during  at 

least  that  period  of  time.  In  the  case  of  pure  Cu  nanoparticles  the  repeated  XRD  experiments 

showed oxidation peaks, so no further results will be shown for Cu nanoparticles. 

In short, a new one‐step method for synthesizing Au‐Cu nanoparticles supported in carbon black has 

been  devised.  The  synthesis  yields monodisperse  Au‐Cu  nanoalloys which  are  stable  towards  Cu 

oxidation and are suitable candidates for use as electrocatalysts for CO2 electroreduction. 

 

 

4.3  Electroreduction  of  CO2  with  Au‐Cu  alloy  nanoparticles  supported  on 

carbon black 

 

4.3.1 Electrodes and electrochemical cells used for CO2 reduction 

 

Cyclic voltammograms of Au‐Cu nanoparticle alloys attached to carbon black were carried out using 

a  glassy  carbon  (GC)  disc  electrode  of  0.071  cm2  embedded  in  a  PTFE  tip,  modified  with  the 

electrocatalyst  ink.  The  ink  was  prepared  as  previously  reported.12  Typically,  2.5  mg  of  carbon 

supported catalyst, 1.125 ml of water and 0.125 ml of 5%  Nafion 117 solution (Fluka) were mixed in 
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an  ultrasonic  bath.  The  GC  disc  was  polished  to  a  mirror  finish  prior  to  each  experiment  using 

increasingly  finer aqueous alumina  slurries  (1.0, 0.3 and 0.05 m, Buehler, Germany)  followed by 

repeated  sonication  in  water.  The  electrodes  were  modified  by  placing  5  l  of  the  catalyst 

suspension on  the glassy  carbon disc and  then  left  to evaporate overnight. The  thickness of each 

catalytic  layer was  calculated  from  the density of  the  catalyst  and of Nafion,12  yielding  a  catalyst 

layer about 1.5 m thick. The homogeneity of the layer was checked by observation with an optical 

microscope. Several experiments carried out on different electrode surfaces prepared with the same 

material showed good reproducibility. From here onwards, the modified electrodes will be referred 

to as AuxCu1‐x/GC for ease of description. Figure 4.5 shows a picture of a typical GC electrode used. 

 

 
 

Figure 4.5. Glassy carbon electrode embedded in PTFE sheath used for electrochemical experiments with Au‐Cu 

electrocatalysts on carbon black 

 

The same cell that was used  for the electrochemical characterization of the Au‐Cu bulk alloys  (see 

section 3.4.4, Figure 3.13) was used here, as well as the same experimental set up attached to it.  

Electrolysis experiments were carried out  in the same flow cell used for the electrolysis of bulk Cu 

electrode  (see  section  3.4.3,  Figure  3.14),  except  that  in  this  case,  the  working  electrode  was  a 

graphite electrode with the electrocatalyst ink deposited on its surface. The amount of ink deposited 

was calculated to yield a film thickness of about 1.5 m as in the GC electrode case. 

 

4.3.2 Electroreduction of CO2 

 

Figure  4.6  shows  cyclic  voltammograms  of  GC  electrodes  modified  with  electrocatalyst  inks  of 

varying Au/Cu fractions  in the presence of Ar  (full  line) and  in the presence of CO2  (dotted  line)  in 

0.1M KHCO3 aqueous solution, with a scan rate of 10 mV s‐1. 
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Figure 4.6. Cyclic voltammograms of GC electrodes modified with Au‐Cu nanoparticles supported on carbon 

black (see Figure for Au/Cu fractions). Supporting electrolyte: 0.1 M KHCO3 aqueous solution, scan rate: 10 mV 

s
‐1
. Full line – Ar saturated solution, dotted line – CO2 saturated solution 

 

Bubble formation was seen in all electrocatalyst‐modified GC electrodes in Ar saturated solution for 

potentials negative of ‐1.2 V, confirming the hydrogen evolution reaction at these potentials. 

In CO2 saturated solution the Au/GC electrode shows a clear decrease of the current at about ‐0.9 V, 

and a shoulder between  ‐1.0 and  ‐1.3 V. As discussed  in Chapter 3, section 3.4.3, Au  is capable of 
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reducing CO2  to CO, but  not  further.  The  same  effect  is  seen  for Au nanoparticles,  and  a partial 

blockage of the electrode can be seen between ‐1.0 and ‐1.3 V, caused by the CO molecules formed 

at the Au nanoparticles surface. Below ‐1.3 V, the current decreases again with a slope similar as for 

Ar  saturated  solution,  clearly  the  electrode  is  no  longer  blocked  by  adsorbed  CO molecules  and 

hydrogen evolution is taking place. 

The Au0.93Cu0.07/GC  electrode  shows  a  similar behaviour  as  the Au/GC  electrode, with  a  shoulder 

between ‐1.0 and ‐1.3 V, caused by the CO molecules formed at the nanoparticles surface. The small 

amount of Cu in the nanoparticles is likely not large enough to push forward the further reduction of 

CO to other products. As the Cu content  in the electrocatalysts  increases, there  is  less blockage of 

the modified electrodes by CO molecules and the reduction of CO proceeds further, as can be seen 

by the large negative current values. The competing hydrogen evolution reaction is also taking place, 

but there is a clear evidence of the electrocatalysts response towards CO2 reduction. 

As a way of ascertaining that the electrochemical signal detected with the electrocatalyst‐modified 

electrodes when  in  the  presence  of  CO2  really  comes  from  the Au‐Cu  nanoparticles,  some  blank 

experiments were  performed.  Figure  4.7  shows  cyclic  voltammograms  in  CO2  saturated  aqueous 

0.1M KHCO3 of a GC electrode without any modification (full line), the same GC electrode modified 

with an  ink that contained only carbon black with no nanoparticles (dashed  line), and the same GC 

electrode modified with  an  ink  that  contained  a Au0.82Cu0.18  electrocatalyst  supported  on  carbon 

black (dotted line). 

 
 

Figure 4.7. Cyclic voltammograms in aqueous CO2 saturated 0.1M KHCO3 of (full line): GC electrode; (dashed 

line): GC electrode modified with an ink that contained only carbon black; (dashed line): GC electrode modified 

with an ink with Au0.82Cu0.18 supported on carbon black. Scan rate: 10 mV s‐1 
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Figure 4.7  clearly  shows  that  the  electrochemical  signal of CO2  reduction  clearly  comes  from  the 

electrocatalyst  and  not  from  the  bare  or  carbon  black‐modified  electrode.  At  very  negative 

potentials, there is some hydrogen evolution detected on the carbon black‐modified electrode, but 

no signal is detected at the potential range ‐1.0 to ‐1.6 V, where the reactions of interest take place. 

The effect that the thickness of the electrocatalyst film has on the electrochemical response towards 

CO2  reduction was also studied. Films of different  thickness were deposited on GC electrodes and 

their  electrochemical  response  was  studied.  Figure  4.8  shows  cyclic  voltammograms  of  a 

GC/Au0.93Cu0.07 electrode with different film thickness in CO2 saturated 0.1 M phosphate buffer. 

 

 
 

Figure 4.8. Cyclic voltammograms of GC/Au0.93Cu0.07 with different film thickness in CO2 saturated 0.1 M 

phosphate buffer (film thickness shown in the figure) 

 

Thicker films present a larger electrochemical response towards CO2 reduction, showing that a large 

proportion of the Au‐Cu nanoparticles  in the film are electrochemically wired to the electrode and 

contribute towards the electroreduction of CO2. 

Electrolysis  experiments  were  carried  out  in  a  commercial  flow  cell  (see  previous  section),  in 

constant  current mode.  The  electrocatalyst used was Au0.88Cu0.12  supported on  carbon black.  The 

amount of  ink deposited was enough  to  form a 1.5 m  film  thick on  the graphite electrode. The 

current was  set at  ‐50 mA, and every  ten  seconds, a 1  s pulse at +10 mA was applied. The  liquid 

products of  the electrolysis were analysed with  LC‐UV  (see Chapter 2,  section 2.8),  samples were 

taken very 1 hour and the results are presented in Figure 4.9. 
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Figure 4.9. LC‐UV runs of Au0.88Cu0.12 ink modified graphite electrode after electrolysis at constant current in 

CO2 saturated 0.1M KHCO3. The times indicate the time at which the sample was extracted from the electrolysis 

cell 

 

There is a clear signal at ≈ 1.16 min., whose intensity increases with electrolysis time, indicating that 

a species is being formed from the electroreduction of CO2. Calibration measurements show that the 

signal  corresponds  to  C2H5OH.  This  indicates  that  the  Au0.88Cu0.12  nanoalloy  catalyst  is  efficient 

towards the electroreduction of CO2 into liquid products. These promising results bear further study. 

Unlike  Cu  catalysts  which  rapidly  deactivate  with  usage,  this  experiment  shows  that  Au‐Cu 

nanoparticles do not deactivate after 4 hours of continuous operation. This  is an  important finding 

as it suggests that Au prevents Cu oxidation stabilizing the catalyst, as it was recently reported in the 

literature.3, 13 
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4.4 Conclusions 

 

In this chapter a new, robust and simple method for the synthesis of Au‐Cu alloy nanoparticles was 

presented. The nanoparticles obtained are homogeneous in their size distribution, and were shown 

to be truly alloyed. The alloying of Cu with Au gives them long term stability, as opposed to pure Cu 

nanoparticles,  which  oxidized  after  short  period  of  time.  The  Au‐Cu  nanoparticles  supported  on 

carbon black are effective towards CO2 electroreduction, showing that they produce C2H5OH. These 

results suggest that the catalytic property of Au‐Cu alloys is related to the surface roughness.14, 15 Au‐

Cu nanoparticles  supported on  carbon black present  a  “rougher”  surface  than Au‐Cu  bulk  alloys. 

Indeed Au‐Cu bulk alloys did not yield any  liquid products forming only CO  (see Chapter 3, section 

3.4.3). However, as shown above Au‐Cu alloyed nanoparticles are capable of reducing CO2 into more 

valuable chemicals such as ethanol (over the same range of Au/Cu compositions). Different catalytic 

properties of bulk and nanoparticulate metals have been observed  in  the past  (e.g. CO oxidation 

catalysed by Au), however, this is the first time that it is observed for an alloy system. Finally, these 

results suggest  that Au prevents Cu deactivation  resulting  in alloy catalysts which are more stable 

than Cu catalysts. 
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5.1 Introduction 

 

In this chapter the focus will now turn to other types of nanostructured electrodes, namely layer‐by‐

layer self‐assembled polymer films containing polyoxomolybdates on Au electrodes. 

In the last 20 years, the importance of polyoxometalates in the manufacture of chemically modified 

electrodes  has  been  recognized.  As  explained  in  more  detail  in  Chapter  1,  section  1.5, 

polyoxometalates  constitute  a  large  category  of  polyoxoanions  of mainly  molybdenum,  tungsten 

and,  to a  lesser degree, vanadium. Heteropolyanions and  their metal  substituted derivatives have 

some useful properties, such as the high stability of most of their redox states, the possibility of fine 

tuning  their  redox  potentials  without  affecting  their  structure,  and  the  possibility  of  multiple 

electron transfer. These properties make heteropolyanions attractive as redox catalysts for  indirect 

electrochemical processes,1, 2 corrosion inhibitors,3 etc. Among the large family of polyoxometalates, 

some heteropolyanions with Keggin or Dawson  structures have  the ability  to proceed  in multiple, 

consecutive,  and  reversible  multi  electron  reductions  to  mixed‐valence  species  without 

decomposition.  The  heteropolyanions  have  long‐term  chemical  stability  with  good  ionic  and 

electronic  conductivity,  which  are  useful  and  attractive  in  modification  of  electrode  surfaces. 

However, one of the mayor drawbacks some polyoxometalates have is their limited pH‐stability. For 

example polyoxomolybdates are known to decompose  in solution: they undergo several hydrolysis 

reactions as the pH increases above 2 releasing MoO4
2‐ and PO4

2‐ anions. 

Attaching  redox‐active  polyoxometalates  onto  electrodes  simplifies  their  electrochemical  studies 

and  facilitates  their  applications  in many  fields. A  number  of  strategies  have  been  developed  to 

modify electrodes with a variety of heteropolyanions, such as (i) adsorption on electrode surfaces,4‐6 

(ii)  electrodeposition  at  a  sufficiently  negative  potential,7,  8  (iii)  doping  in  conductive,9  and 

nonconductive  polymers,10,  11  and  (iv)  other  strategies.12‐16  Many  authors  have  used  chemically 

modified electrodes to study the properties of polyoxometalates as heterogeneous catalysts. Studies 

were made on the reduction of nitrite,13‐17 chlorate,13, 15, 18 bromate,13, 15, 19 hydrogen peroxide,15, 19, 20 

and oxygen.13, 18 

The Layer‐by‐Layer (LbL) self‐assembly technique has been used to form organized multilayers with 

well‐defined morphological  characteristics  in  the past.21 The method  is based on  the electrostatic 

interaction  between  oppositely  charged  species  that  are  used  to  build  up  a  variety  of multilayer 

assemblies on a layer‐by‐layer basis with precise control of the thickness and layer sequences.21‐24 In 

particular,  electrochemically  active  polyelectrolyte  multilayers  have  been  investigated,  both  with 

covalently bound electron donor/acceptor sites in the polymer backbone or with soluble redox ionic 

species  doping  the  polycation–polyanion  structure.25  Among  the  redox  active  polyelectrolyte 
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multilayers  two different  systems have been  studied:  (i)  the acceptor/donor  redox  site  covalently 

attached to the polyelectrolyte backbone, i.e. ferrocene, osmium pyridine complexes,26, 27 and (ii) the 

as‐formed polyelectrolyte multilayer exchanges  redox active  ions  (i.e. hexacyanoferrate,27 osmium 

bipyridinium28)  from  the electrolyte  solution by breaking polycation–polyanion bonds and making 

polyion‐  redox  ion  bonds  in  the  structure.27  Multilayered  molecular  assemblies  composed  of 

polyoxometalates and  large water‐soluble polycation  species have been built up  in  the past19,  29‐31 

using these strategies. 

This chapter describes a novel strategy for the controlled fabrication of multilayer films containing a 

polyoxomolybdate anion (PMo12O40
3‐ , (POM)) on Au electrodes. Firstly, the Au substrate is covered 

with a well‐defined  layer‐by‐layer polyelectrolyte  film and once  the polyelectrolyte multilayer has 

been built, the POM  is  incorporated  in the film by  ion exchange  (see Chapter 1).32, 33 The resulting 

functionalized  electrodes  were  thoroughly  characterized  by  ellipsometry,  X‐ray  photoelectron 

spectroscopy (XPS), FTIR‐ATR, quartz crystal microbalance (QCM) and cyclic voltammetry (CV). It was 

found that POM molecules are present in the multilayer film retaining their molecular structure and 

that although there is an initial loss of mass when it is first submerged in acid or basic solutions, then 

the  POM‐functionalized  electrodes  remain  stable  in  time  and  with  usage.  POM  molecules 

electrochemically wired to the Au surface seem to be stable with pH, as POM molecules in the film 

are  not  hydrolysed  when  electrodes  are  exposed  to  solutions  with  pH  =  4.8.  Finally,  the  POM‐

functionalized electrodes were  tested as electrocatalysts  for  the  reduction of nitrite, chlorate and 

peroxodisulfate, presenting a very good response. 

 

 

5.2 Sample preparation and characterization 

 

Au electrodes were prepared by thermal evaporation on Si (100) wafers. The wafers were cut into 2 

x 1 cm pieces and they were degreased in a Soxhlet device with acetone for two days running. Once 

degreased,  they were washed with a 10%  HF  solution  to eliminate  the  superficial SiO2  layer,  then 

with water and  finally with  isopropanol, and dried with a  stream of N2. The  clean Si wafers were 

placed in an Edwards Auto 306 evaporator with an operating pressure < 10‐5 mbar. The evaporator 

has a turret with 4 positions that allows the user to evaporate 4 different metals without breaking 

the  vacuum.  The  amount  of  metal  deposited  is  measured  with  an  in‐built  quartz  crystal 

microbalance. Before depositing the Au layer (200 nm) an adherence layer of Ti (5‐10 nm) and Pd (10 

nm) was deposited. 
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The Au electrodes were  cleaned electrochemically by  cycling  them between 0.0  and 1.6 V  in 2M 

H2SO4 solution at 10 V s‐1, followed by one cycle at 0.1 V s‐1 to check for possible contaminants. The 

electrochemically active areas were calculated by measuring  the oxide  reduction peak.34 As a  first 

step  of  electrode  modification  it  was  immersed  for  one  hour  in  a  50  mM  sodium  3‐

mercaptopropane‐1‐sulfonate  (MPS)  in  10  mM  H2SO4  solution.  This  procedure  creates  a  self‐

assembled  monolayer  terminated  in  sulfonate  groups  thus  leaving  the  Au  surface  negatively 

charged,  so  the  layer‐by‐layer  deposition  started  with  the  poly(allylamine  hydrochloride)  (PAH) 

polycation. The subsequent  layers were deposited on the modified surface by alternate  immersion 

in a solution of the respective polyanion (poly(acrylic acid, sodium salt), PAA) or polycation (PAH) at 

pH = 4.3  in both cases for 15 min and rinsing with Milli‐Q water until the desired number of  layers 

was  achieved.  Finally,  the  substrate  was  further  modified  with  a  final  layer  of  PAH,  then  was 

immersed  in POM solution  for at  least 1 h and  then rinsed with Milli‐Q water. As expected,  if  the 

layer‐by‐layer process ended with a PAA  layer, then no  incorporation of POM was achieved by this 

method.  Electrodes  are named Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)/POM where n  is  the number of deposited 

PAH‐PAA bilayers. Scheme 1 illustrates this process, while Scheme 2 shows the molecular structure 

of the polyelectrolytes used. 

 

 
 

Scheme 1. Layer‐by‐layer film growth process and ion exchange incorporation of polyoxomolybdate molecules 

onto a Au electrode 
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Scheme 2. Molecular structures of the of the polycation, poly(allylamine hydrochloride) (PAH) and polyanion, 

poly(acrylic acid) (PAA) polymers, as well as the polyoxomolybdate anion, PMo12O40
3‐ (POM) – yellow ball, P; 

purple balls, Mo; red balls, O 

 

The  layer‐by‐layer  film  thickness  growth  was  monitored  by  ellipsometry  after  each  polymer 

deposition  step. After  rinsing  the  sample with Milli‐Q water,  the electrode was dried with N2 and 

placed  in  the  ellipsometer  for  an  ex‐situ  measurement.  This  procedure  was  repeated  for  each 

deposition  step. Figure 5.1  shows  the ellipsometric  film  thickness as a  function of  the number of 

deposited  layers.  Odd  (even)  numbers  correspond  to  self‐assembled  layers  terminated  in  a  PAH 

(PAA)  layer.  The  last  data  point  corresponds  to  the  addition  of  POM  by  ion  exchange.  Clearly, 

increasing the number of assembled layers results in a thickness increase which suggest a  layer‐by‐

layer growth as previously reported by Shiratori and Rubner.35 

 

 
 

Figure 5.1. Ellipsometric thickness for films prepared with PAH and PAA. The last data point corresponds to the 

addition of POM in the film 
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The  initial growth  is  slow, but after a  few  layers,  the growth  rate  follows a  linear behaviour. This 

effect  has  been  reported  previously  for  layer‐by‐layer  self‐assembled  films,36  and  it  has  been 

attributed to the decreasing influence of the substrate as the number of layers increases. The choice 

of pH = 4.3 for the polyelectrolyte solutions corresponds to a relatively small growth rate: at this pH, 

the PAH chains are almost fully charged and so they adopt a more rod‐like conformation, giving rise 

to  thinner  films  than  at  higher  pHs.35,  37  This  pH  range  was  chosen  because  it  showed  a  more 

reproducible growth rate than other pH ranges. 

The  last  data  point  in  Figure  5.1  clearly  shows  that  the  PAH/PAA  self‐assembled  film  thickness 

increases  after  the  addition  of  POM  molecules  by  ion  exchange.  This  is  mainly  due  to  the 

incorporation of bulky POM anion and water molecules into the film.38 

The  surface  chemical  composition  of  the  Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)/POM  with  n  =  2,  3  and  4  was 

determined by XPS. Broad spectra show the presence of the expected elements: Mo, P, O, C, N, S 

and Au. Figure 5.2 shows the Au 4f, Mo 3d, N 1s and Mo 3p XP spectra corresponding to multilayer 

films of increasing thickness, i.e. n = 2, n = 3 and n = 4. 

 

 
 

Figure 5.2. Au 4f, Mo 3d, N 1s and Mo 3p XPS signals of Au/MPS/PAHn+1/PAAn/POM as a function of increasing 

bilayer number, n = 2, n = 3 and n = 4 

 

Clearly,  as  the  number  of  layers  n  increases  the  Au  4f  XP  signal  decreases.  This  is  due  to  the 

increased attenuation of the photoelectrons emitted by the Au atoms by the growing polyelectrolyte 

overlayer. It follows that film thickness increases with the number of deposited layers in agreement 

with the ellipsometric results discussed above. The Mo 3d and 3p XP signals increase as the number 

of deposited  layers n increases, therefore more phosphomolybdic acid is incorporated into the film 

with increasing n. Furthermore the Mo 3d peak position (Mo 3d5/2 at 232.3 eV and Mo 3d3/2 at 235.4 
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eV) indicates that Mo atoms are in a +6 oxidation state as expected. Also, XPS shows that the atomic 

ratio Mo:P is approximately equal to 12:1 suggesting that the Keggin structure is maintained as the 

polyoxomolybdate  is  incorporated  in  the  film.  Finally,  the  N  1s  signal  (400  eV)  which  partially 

overlaps with the Mo 3p3/2 (398.1 eV) signal indicates the presence of the amine groups in the PAH 

polyelectrolyte and its intensity increases with increasing number of layers as expected. The atomic 

ratio Mo:N  is approximately equal  to 1:2  in all  cases,  i.e.  there  is approximately 1 POM molecule 

every 24 N atoms in the films, indicating that as the number of amine sites in the multi‐layered film 

(and hence film thickness) increases, the amount of POM molecules incorporated also increases. In 

short,  XPS  measurements  confirm  the  increased  thickness  of  multilayer  films  with  number  of 

deposited  layers  and  demonstrate  the  incorporation  of  increasing  amounts  of  polyoxomolybdate 

anions with film thickness. Although POM ions are relatively big it should be beard in mind that the 

films incorporate also large amounts of water and are very porous hence creating possible diffusion 

pathways  for  the  incorporation  of  the  anion.  Further  evidence  regarding  incorporation  of  the 

polyoxomolybdate  heteropolyanion  into  the  film  is  given  by  the  FTIR  measurements  discussed 

below. 

 

 
 

Figure 5.3. FTIR‐ATR spectra of (a) Au/MPS/(PAH11/PAA10) and (b) Au/MPS/(PAH11/PAA10)/POM self‐assembled 

films 
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Figure 5.3 shows the FTIR‐ATR spectrum of (a) Au/MPS/(PAH11/PAA10) multilayer self‐assembled film 

as well as (b) the same electrode after POM incorporation by ion exchange. The amine peak (~ 1640 

cm‐1) and the symmetric and asymmetric carboxylate stretching peaks (1405 and 1565 cm‐1) seen in 

Figure 5.3a are clear evidence of the PAH/PAA film formation. The positions of these signals change 

slightly  with  the  incorporation  of  POM  into  the  film.  The  peaks  associated  to  the  Keggin‐type 

polyoxomolybdate can clearly be seen in Figure 5.3b: the P‐O vibration belonging to the central PO4 

unit  appears  at  about  1053  cm‐1.  The Mo=O  and  Mo‐O‐Mo  (corner  sharing)  vibration  bands  are 

overlapped in the multilayer film (930 and 900 cm‐1 respectively), while the Mo‐O‐Mo (edge sharing) 

vibration band can be seen at 690 cm‐1. The positions of these bands are slightly shifted with respect 

to  the  compound  in  a  KBr  pellet,39,  40  probably  due  to  the  interaction  of  the  polyoxomolybdate 

molecules with  the  surrounding polyelectrolyte molecules. Clearly,  IR measurements  indicate  that 

the  polyoxomolybdate  anions  are  successfully  incorporated  in  the  PAH/PAA  thin  multilayer  film 

retaining their Keggin‐type molecular structure. 

Although XPS and FTIR‐ATR measurements demonstrate  the absorption of POM  into  the PAH/PAA 

multilayer  films,  it  is  not  possible  to  easily  estimate  the  amount  of  POM  incorporated  into  the 

multilayer  film.  Therefore Quartz Crystal Microbalance  (QCM) measurements were  carried out  in 

order to quantify the absorption of POM  into the films. Figure 5.4 shows the change  in mass (∆m) 
when  two Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)  samples with different number of  layers  (n = 5 and n = 10) are 

placed in contact with a solution containing POM molecules as measured by QCM. Initially the mass 

increases due to the incorporation of polyoxomolybdate and possibly water molecules into the films. 

The  baseline  measured  after  the  removal  of  the  POM  solution  was  obtained  after  washing  the 

electrode several times with Milli‐Q water. The decrease in mass is probably associated with the loss 

of  POM  weakly  adsorbed  on  the  topmost  layers  of  the  film.  Therefore,  the  adsorbed  mass  is 

estimated by subtracting the final and initial baselines. 
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Figure 5.4. QCM change in mass after the adsorption of POM on Au/MPS/(PAH6/PAA5) (white dots) and 

Au/MPS/(PAH11/PAA10) (black dots) 

 

Figure 5.4 clearly shows that thicker films have a larger change in mass. FTIR and XPS measurements 

demonstrated the  incorporation of POM molecules  into the polyelectrolyte thin film. However, the 

observed  increases  in mass  should not be assigned only  to POM  incorporation  into  the  film as  it 

cannot be  ruled out  that also water molecules absorb  into  the  film. Therefore blank experiments 

were carried out to estimate the mass of water‐absorption  into the self‐assembled PAH/PAA films. 

In all cases it was found that approximately half the mass incorporated into the films corresponds to 

water  molecules  (note  that  an  appreciable  increase  in  film  thickness  due  to  water‐induced  film 

swelling  is also measured). Therefore a rough estimation of  the mass of POM molecules absorbed 

into the film is approximately 1 g cm‐2 for PAH6/PAA5 and 2.5 g cm‐2 for PAH11/PAA10. These results 

can be translated into moles of POM adsorbed: 0.6 x 10‐9 mol cm‐2 for the PAH6/PAA5 film and 1.4 x 

10‐9 mol cm‐2 for the PAH11/PAA10 film. The adsorption of POM is clearly greater for the thicker film, a 

result that is in line with the XPS measurements discussed above and that is consistent with the fact 

that  thicker  films  have  more  available  absorption  sites  in  the  polyelectrolyte  multilayer.  Here  it 

should be noted that further increases of film thickness (condition not explored in the present study) 

might not lead to POM incorporation increases as POM molecules need to diffuse from the surface 

of the self‐assembled films. 

 

 

   



LbL self‐assembled films containing polyoxomolybdates over Au surfaces  113 

5.3 Stability of LbL films containing POM 

 

Figure 5.5 shows  the EQCM mass of a Au/MPS/(PAH6/PAA5) electrode after  incorporation of POM 

and  after  immersing  it  in  a  0.1  M  H2SO4  solution.  As  discussed  above  (see  Figure  5.4)  the 

incorporation of POM and water molecules results in a mass gain of 28 %  from the initial 6.8–8.7 g 

cm‐2. The produced Au/MPS/(PAH6/PAA5)/POM electrode was  immersed  in a 0.1 M H2SO4 solution 

resulting  in a sharp mass decay to a relatively stable value of 6.5 g cm‐2,  i.e. a value even smaller 

than the initial mass before POM incorporation. This result suggests that POM and water as well as 

polyelectrolyte molecules escape the polyelectrolyte multilayer film into solution. 

 

 
 

Figure 5.5. EQCM mass of a Au/MPS/(PAH6/PAA5) electrode, after adsorption of POM and after immersion in a 

0.1 M H2SO4 solution. Inset: cyclic voltammograms in 0.1 M H2SO4 solution, scan rate 0.1 V s‐1
. The moment 

when each cyclic voltammetry was made is shown on the main graph 

 

The  inset  of  Figure  5.5  shows  two  cyclic  voltammetries  (CV)  performed  on  the 

Au/MPS/(PAH6/PAA5)/POM  electrode  at  different  immersion  times  in  0.1  M  H2SO4  solution.  The 

observed  peaks  correspond  to  electron  transfer  reactions  involving  POM  molecules  as  will  be 

described in detail below (see Figures 5.7 and 5.8), demonstrating that despite the mass loss, some 

POM molecules are  retained  in  the  film. Peak areas  indicate  that  the coverage of POM molecules 

electrochemically wired  to  the Au  electrode  that  are  retained  in  the  film  is  4.1  x  10‐11 mol  cm‐2. 

Furthermore, notice  that  the  second CV performed 40 min after being  immersed  in 0.1 M H2SO4 

solution has the same peak currents as the first one, and notice also that after the initial mass decay 
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the total mass remains constant with immersion time and electrochemical use. This means that once 

the POM‐modified multilayer film has suffered loss of material, a stable film with electrochemically 

active  POM  redox  sites  is  generated  over  the  Au  electrode  with  no  further  evidence  of  loss  of 

material. 

Further  evidence  indicating  the  presence  of  POM molecules  in  the  polyelectrolyte  film  after  the 

initial loss of material is given by XPS measurements. Figure 5.6 shows the Au 4f, Mo 3d, Mo 3p and 

N 1s XP  signals before and after  immersion of a Au/MPS/(PAH5/PAA4)/POM electrode  in a 0.1 M 

H2SO4 solution. 

 

 
 

Figure 5.06. Au 4f, Mo 3d, Mo 3p and N 1s XP signals before and after immersion of a 

Au/MPS/(PAH5/PAA4)/POM electrode in  0.1 M H2SO4 solution 

 

The Au  4f  XP  signal  increases  85  %   after  immersion  of  the  polyelectrolyte multilayer  in  the  acid 

solution.  This  indicates  that  the  Au  4f  photoelectrons  are  less  attenuated  as  a  result  of  the 

immersion indicating a decrease in film thickness due to partial loss of material to solution as shown 

by the EQCM measurements discussed  in Figure 5.5. Furthermore the Mo 3d and Mo 3p XP signals 

decrease by  approximately  40  %   indicating  that  some of  the polyoxomolybdates  is  lost  from  the 

polyelectrolyte multilayer  film  after  the  immersion. Also  the N 1s XP  signal  arising  from  the PAH 

polyelectrolyte decreases 34 %  after immersion in the acid solution indicating partial delamination of 

the polymer  film. Partial dissolution of the polyelectrolyte self‐assembled film with  loss of POM as 

well as some polyelectrolyte molecules was observed for different number of deposited bilayers (n = 

3–6). However,  it  is  important to note that  in all cases after the  initial sharp decrease  in mass, the 

system does not suffer from further loss in mass and the amount of POM molecules wired to the Au 
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electrode  remains  constant.  Here  it  should  be  noted  that  POM‐modified  films  are  not  only 

delaminated  in  acid  solutions  but  that  the  same  phenomenon  takes  place  in  basic  media. 

Furthermore,  POM‐free  PAH/PAA  films  do  not  suffer  from  delamination  either  in  acid  or  basic 

solutions. Therefore, it is proposed that incorporation of the relatively large POM anions into the LbL 

films  increases  the  distance  between  the  bilayers  and  thus, weakens  their  interaction  facilitating 

delamination.  The  layers  closer  to  the  substrate  remain  attached  as  probably  POM  ions  do  not 

penetrate  the  film  homogeneously  hence  not  weakening  to  the  same  extent  the  interaction 

between these layers. 

 

 

5.4 Electrochemical behaviour of LbL films containing POM anions 

 

Figure  5.7  (left)  shows  cyclic  voltammograms  (CV)  of Au/MPS/(PAH10/PAA9)/POM  electrodes  as  a 

function of supporting electrolyte pH in the range 1.1–4.8. Three peaks are present at pH 1.1 (peak I ~ 0.29 V, peak II ~ 0.09 V and peak III ~ 0.05 V vs. Ag/AgCl) whose intensity diminishes and whose 

positions shift to negative potentials as the pH of the electrolyte solution is increased. The same pH‐

dependent  electrochemical  behaviour  is  commonly  observed  for  POMs  dissolved  in  solution  or 

immobilized  in  electrodes  as  in  the  present  case.16  The  dependence  of  peak  position  shift  with 

solution pH  can be  explained by  the  fact  that POM  reduction  is  accompanied by proton  transfer 

(from  solution  to  the  film)  to maintain  charge neutrality.  It  is  thus  consistent with  the proposed 

mechanism  for  the oxidation–reduction peaks of PMo12O40
3‐, which depends on pH  as  a  result of 

protonation:2 

  ଵଶ௏ூ݋ܯܲ ସܱ଴ଷି ൅ 2݁ି ൅ ାܪ2 ⇌ ଶ௏݋ܯଵ଴௏ூ݋ܯଶܲܪ ସܱ଴ଷି     (5.1) 

  ଶ௏݋ܯଵ଴௏ூ݋ܯܲ ସܱ଴ଷି ൅ 2݁ି ൅ ାܪ2 ⇌ ସ௏݋ܯ௏଼ூ݋ܯଶܲܪ ସܱ଴ଷି    (5.2) 

  ସ௏݋ܯ௏଼ூ݋ܯܲ ସܱ଴ଷି ൅ 2݁ି ൅ ାܪ2 ⇌ ଺௏݋ܯ଺௏ூ݋ܯଶܲܪ ସܱ଴ଷି    (5.3) 
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Figure 5.7. Left: Cyclic voltammograms of Au/MPS/(PAH10/PAA9)/POM as a function of supporting electrolyte 

pH (0.1 M Glycine–HCl buffer, pH from 1.1 to 4.8). Right: Peak shifts as a function of supporting electrolyte pH 

 

Notice  that  two oxidation states Mo(VI) and Mo(V) are present with different  ratios  in  the Keggin 

structure corresponding  to different  redox  sites  in  the polyoxomolybdate as discussed  in previous 

reports.41 The pH dependence of these redox peaks follows the electrochemical reduction of Mo(VI) 

in  the  three  subsequent  two‐electron  and  two‐proton  reversible  steps  shown  above.  Figure  5.7 

(right), shows  the peak potential  for  the  three successive  redox waves as a  function of pH  for  the 

Au/MPS/(PAH10/PAA9)/POM electrode. Clearly,  the  three peaks  shift  to negative potentials as  the 

solution pH is increased exhibiting a good linearity with a slope of about ~ 60 mV pH‐1. This value is 

very close to the theoretical expected value of ~ 59 mV pH‐1 for the 2e‐/2H+ redox process at room 

temperature, which can be elucidated from the Nernst equation.42 

As shown in Figure 5.7 above, as the pH increases the CV peak intensities decrease to vanish entirely 

at pH = 4.8. This phenomenon could be explained by  two  factors:  (i) when  solution pH  increases, 

there is less availability of protons in solution which are necessary for the POM redox reactions15 and 

(ii) when solution pH  increases partial hydrolysis of POM molecules could start taking place, which 

should also result  in smaller currents. Here  it should be noted that reversing the solution pH from 

4.8  to  its  original  value  (pH  =  1.1)  results  in  a  cyclic  voltammogram  with  the  same  intensity  as 

observed originally. Therefore, hydrolysis of POM molecules in the film in the pH range 1.1–4.8 can 

be  ruled  out,  as  otherwise  the  pH‐dependent  electrochemical  behaviour  would  have  not  been 

reversible.  This  observation  can  be  rationalized  taking  into  account  that  the  pH  in  the  local 



LbL self‐assembled films containing polyoxomolybdates over Au surfaces  117 

environment  of  the  POM  molecules  in  the  film  could  be  quite  different  to  the  solution  pH. 

Negatively  charged  POM molecules  are  expected  to  be  surrounded  by  protonated  amine  groups 

from  the PAH polyelectrolyte  that  could be an  important  source of protons. This  is an  important 

suggestion as it implies that inserting POM molecules into the film broadens the pH range in which 

they could be used. 

The surface coverage of POM on these electrodes was estimated by measuring cyclic voltammetries 

as a function of the scan rate (pH of supporting electrolyte = 1.1).43 From these measurements the 

coverage of POM in the Au/MPS/(PAH10/PAA9)/POM electrode was estimated at 8.4 x 10‐11 mol cm‐2 

which is remarkably smaller than the initial (before any mass loss) POM coverage estimated by QCM: 

1.2  x  10‐9 mol  cm‐2  (see  above).  This  implies  that  only ~  7%   of  the  POM  initially  present  in  the 

multilayer film is retained after the film is delaminated. As discussed above, the retained amount of 

POM molecules in the film remains constant with electrochemical use. 

 

 
 

Figure 5.8. Cyclic voltammograms of Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)/POM (n = 1, 2, 3, 4, 5 and 6) in 0.1 M H2SO4 at 100 

mV s‐1
. Inset: area of third anodic peak (E ~ 0.14 V) as a function of the number of layers 

 

Figure 5.8 shows cyclic voltammograms of Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)/ POM with n=1, 2, 3, 4, 5 and 6 in 

0.1M H2SO4 at 100 mV s‐1. The inset shows the peak area of the third anodic peak (E ~ 0.14 V) vs. the 

number of  layers. The  increase  in peak area vs. the number of  layers  is  linear, which shows that as 

the number of  layers  is  increased, more electrochemically active POM  is  retained  in  the  film after 

the  initial delamination takes place. From the slope of this graph, a growth of 5 x 10‐12 mol cm‐2 of 

electrochemically active POM per  layer  can be estimated. As was  shown previously with XPS and 
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QCM experiments more POM  is adsorbed on fresh films as thickness  increases and therefore more 

electrochemically wired POM molecules are retained in the film after delamination takes place. 

 

 

5.5 Electrocatalytic activity of LbL films containing POM anions 

 

It  is well known that reduced POM molecules are capable of delivering electrons to other species, 

thus  serving  as  powerful  electron  reservoirs  for  multielectron  reductions.  Furthermore,  direct 

electroreduction of nitrite, chlorate and peroxodisulfate require a  large overpotential at most bare 

electrode  surfaces,  while  on  the  other  hand,  POM‐modified  electrodes  can  catalyse  the 

electroreduction of NO2
‐,13‐17, 41 ClO3

‐,13, 15, 18 and S2O8
2‐16 in aqueous solution. With these in mind, the 

catalytic reduction of these three molecules has been examined to evaluate the feasibility of using 

the POM modified electrodes  in electroanalysis and electrocatalysis. Firstly  it should be noted that 

POM‐free Au/MPS/(PAHn+1/PAAn) electrodes show no electrochemical  response  in  the presence of 

nitrate, chlorate or peroxodisulfate in the range 0.4 to ‐0.2 V vs. Ag/AgCl. However, incorporation of 

POM molecules  into the polyelectrolyte film results  in the electroreduction of nitrate, chlorate and 

peroxodisulfate. 

 

 
 

Figure 5.9. Cyclic voltammetries of Au/MPS/(PAH4/PAA3)/POM electrodes in the absence and presence of (a) 

NO2
‐
, (b) ClO3

‐
, (c) S2O8

2‐
. Reactant concentrations (a): 10 mM, 20 mM,30 mM, 40 mM and 50 mM; (b): 10 mM, 

30 mM, 50 mM, 70 mM, 100 mM; (c): 0.2 mM, 0.4 mM, 0.6 mM, 0.8 mM, 1 mM. Scan rate 0.025 V s‐1
. Inset: 

catalytic currents at the third reductive peak (~ 0.14 V vs. Ag/AgCl) as a function of reactant concentration 

 

Figure  5.9  shows  the  electrocatalytic  reduction  of  (a)  NaNO2,  (b)  KClO3  and  (c)  K2S2O8  on 

Au/MPS/(PAH4/PAA3)/POM  electrodes  in  aqueous  solution  as  a  function  of  the  increasing 

concentration of the reactant. With increasing concentration of NO2
‐ (Figure 5.9a), ClO3

‐ (Figure 5.9b) 
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and  S2O8
2‐  (Figure  5.9c),  all  three  reduction  peak  currents  increase  gradually,  whereas  the 

corresponding oxidation peak currents decrease, suggesting that the three molecules are reduced by 

two‐, four‐, and six‐electron reduced species of POM anions (here it should be noticed that the first 

and second reduction wave seem to be inert towards reducing ClO3
‐). Furthermore, the six‐electron 

reduced species have a much  larger catalytic activity towards reduction of  the molecules  than  the 

two‐ and four‐ electron reduced species. In this reduction process, the four‐electron reduced species 

is  regenerated. The  insets of Figure 5.9 show  the catalytic currents at  the  third  reductive peak  (~ 

0.14 V  vs. Ag/AgCl)  as  a  function of  reactant  concentration.  The  responses of  the  electrodes  are 

linear  in  the  ranges  (a)  0.50–70.00  mM,  (b)  0.90–100.00  mM  and  (c)  0.05–0.80  mM;  and  the 

sensitivities are  respectively, 0.51, 0.15 and 43.20 A cm‐2 mM‐1. These values are comparable  to 

those found in the literature: 0.5 A cm‐2 mM‐1 for NO2
‐,16 0.74 A cm‐2 mM‐1 for ClO3

‐  13 and 18.6 A 

cm‐2  mM‐1  for  S2O8
2‐.16  The  data  shows  that  the  POM‐modified  electrodes  present  a  reasonable 

response  towards  the detection of nitrate, chlorate and peroxodisulfate. The electrodes are quite 

stable,  yielding  reproducible  signals  over  different  reactant  experiments.  The  electrode  response 

was stable for at least 3 weeks, and when not in use, the modified electrode was stored in air. The 

good  stability  and  high  sensibility  of  these  electrodes  make  them  promising  candidates  for 

amperometric detectors. 

 

 

5.6 Conclusions 

 

A new,  convenient and efficient method  for  the  functionalization of  layer‐by‐layer  self‐assembled 

polyelectrolyte films deposited over Au electrodes with polyoxomolybdate anions via  ion exchange 

from  solution was  developed  and  discussed  in  this  chapter.  POM  functionalized  electrodes were 

thoroughly characterized with XPS, FTIR‐ATR, ellipsometry and EQCM which clearly show that POM 

molecules can be successfully  incorporated  into polyelectrolyte films via  ion exchange. These fresh 

films  suffer  from  a  sharp  delamination  that  involves  the  loss  of  polyelectrolyte  as  well  as  POM 

molecules from the films into acid or basic solutions. Remarkably, after this initial sharp decrease in 

mass they remain stable  in time and with electrochemical use. Electrochemical measurements as a 

function of pH suggest  that POM molecules do not decompose even when  the external pH  is 4.8. 

This  is an  important finding as  it  indicates that  incorporation of POM molecules  into  layer‐by‐layer 

self‐assembled monolayer films could prevent partial hydrolysis of POM from taking place in the pH 

range  studied.  CV  studies  demonstrated  that  Au/MPS/(PAHn+1/PAAn)/POM  electrodes  have  high 

stability,  fast  response and good electrocatalytic activity  for  the  reduction of nitrite,  chlorate and 
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peroxodisulfate; making  these electrodes potential candidates  for durable electrochemical sensors 

for the detection of these molecules. 
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6.1 Introduction 

 

This chapter deals carbon steel, a material which  is ubiquitous  in  industry applications but  is very 

prone  to  suffer  corrosion.  The  study will  focus on  the  feasibility of  growing  a  layer‐by‐layer  self‐

assembled  (LbL)  polymer  film  on  steel  surfaces  and  their  possible  applications  for  corrosion 

protection. 

Passive  iron  and  steel  have  long  been  known. Michael  Faraday1  suggested  that  a  thin  oxide  film 

covers  iron  and  its  alloys,  giving  them  resistance  to  corrosion.  Since  then  there has been  a  long‐

standing controversy about the nature of this passivating oxide film, although it is now well accepted 

that the film consists of iron oxides with Fe(II) adjacent to the metal and Fe(III) in the outside layer in 

contact with the electrolyte.2‐10 

Despite the great potential applications of LbL self‐assembled polyelectrolyte films, there are only a 

few reports of LbL self‐assembled polyelectrolyte films on oxide‐covered surfaces. Bruenning et al. 

described cross‐linked layered poly(allylamine)–poly(acrylic acid) films by amide formation after self‐

assembling  a  PAH–PAA multilayer on mercaptopropionic  thiolated  gold  surfaces11  and  aluminium 

with  a  natural  thin  oxide  layer.12  Schlenoff  and  coworker  have  shown  that  a  self‐assembled 

multilayer of poly(diallyldimethyl‐ammonium)  (PDDA) and polystyrene  sulfonate  (PSS) on  stainless 

steel  strongly  suppresses  corrosion  in  chloride  solutions.13  Wang  et.  al.  have  self‐assembled  a 

molybdenum cluster on indium tin oxide electrode and studied the electrochemical properties.14 

The purpose of this section  is to demonstrate the feasibility of modifying a passive steel surface by 

layer‐by‐layer  self‐assembling  polyelectrolyte  multilayers  using  as  reporting  molecule  a  redox 

osmium complex  tethered  to a poly(allylamine) backbone and  to  investigate  the electron  transfer 

process  between  the  metal  and  the  adsorbed  osmium  polymer  through  electronic  states  in  the 

passive oxide film with a thickness larger than that of direct tunnelling distance. 

 

 

6.2 Electrode modification 

 

Steel samples employed were cut from SAE 1008/1010 Q‐panels. They were ground up to 1200 grid 

paper and then polished to mirror‐like quality with 1, 0.3, and 0.05 μm Al2O3 slurries on a mechanical 

polisher. Between  each polishing  step  they were  cleaned  in  an ultrasonic bath with  acetone  and 

then  ethanol  for  5 min.  Passivation  of  steel  electrodes was  carried  out  in  0.1 M NaOH  aqueous 

solution. A potential of −1.1 V was applied during 1 min to remove any  impuriƟes aƩached to the 

surface. Then the potential was  immediately stepped to + 0.3 V and  left at this potential during 30 
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min. Typical  current values after  this  time were 0.75 – 1  μA  cm–2. The passive  layer was  charged 

negatively,  so  the  layer‐by‐layer  deposition  started  with  the  poly(allylamine  hydrochloride) 

polycation, modified with an osmium pyridine‐bipyridine complex (PAH‐Os). The subsequent  layers 

were  deposited  on  the  modified  surface  by  alternate  immersion  in  a  solution  of  the  respective 

poly(vinylsulfonate, sodium salt) polyanion (PVS) or polycation (PAH‐Os) for 15 min and rinsing with 

Milli‐Q water until  the desired number of  layers was achieved. Scheme 6.1 shows the structure of 

the Poly(vinylsulfonate, sodium salt) (PVS) and the osmium bypiridine derivatized redox polymer Os‐

(bpy)2ClPyCH2NH‐poly(allylamine) (PAH‐Os) that are self‐assembled layer‐by‐layer on passive steel to 

form the PAH‐Os/PVS polyelectrolyte films. 

 

 
 

Scheme 6.1. Molecular structures of the polycation (PAH‐Os) and polyanion (PVS) polymers 

 

 

6.3 X‐ray Photoelectron Spectroscopy of self‐assembled films on passive steel 

 

The  layer‐by‐layer  self‐assembled  films  were  analysed  with  XPS  as  a  function  of  the  number  of 

deposited  layers. Broad  scans  show  the presence of only  Fe, O, and C  in  the  “as prepared”  steel 

substrate surface. Deposition of polyelectrolyte films resulted  in the appearance of N, S, and Os as 

expected. Figure 6.1 shows the Fe 2p, C 1s, O 1s, N 1s, S 2p, and Os 4f XPS spectra as a function of 

the number of deposited bilayers: passive steel (PS) and passive steel with an increasing number of 

(PAH‐Os/PVS)x bilayers (x = 1, 2, 3, and 5) all terminated with PAH‐Os. 
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Figure 6.1. XPS spectra of (PAH‐Os/PVS)x/PAH‐Os deposited over passive steel (PS) as a function of number of 

bilayers x = 1, 2, 3, and 5 

 

The  Fe  2p3/2  spectrum  corresponding  to  the  passive  steel  sample  is  a  broad  signal  containing 

unresolved  contributions  at  (i)  710.2  eV  corresponding  to  FeO,15  (ii)  711.2  eV  corresponding  to 

Fe2O3,
15  and  (iii) 711.9 eV  corresponding  to  FeOOH.16 This  assignment  is based on XPS  studies of 

passivated  iron published  in the  literature.  It should be noted that no Fe0  is observed at 706.9 eV, 

which means  that  the passive  layer  is  thicker  than  three  times  the effective electron attenuation 

length  of  the  oxide,  i.e.,  the  thickness  of  the  passive  layer  is  greater  than ~  4  nm.15  This  is  in 

agreement  with  the  oxide  layer  thickness  of  5  nm  measured  by  ellipsometry  (see  section  6.4). 
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Furthermore,  the  intensity of  the  Fe  2p  signal decreases  as  the number of polyelectrolyte  layers 

increases,  confirming  layer  deposition  over  the  steel  substrate.  The  (PAH‐Os/PVS)x/PAH‐OS 

polyelectrolyte  film  thickness can be estimated  from  the attenuation of  the Fe 2p signal using  the 

following expression: 

  ூூబ ൌ ݁ି೏ౙ౥౩ഇഊ       (6.1) 

 

Where ܫ (ܫ଴) is the integrated area of the Fe 2p XPS signal after (before) film deposition, ݀ is the film 

thickness (90° = ߠ), and ߣ is the attenuation length of the photoelectrons in the polyelectrolyte film. 

The film thickness as a function of the number of deposited layers was estimated using the value of 4.9 = ߣ nm as estimated below (see Figure 6.5) and the resulting values are in excellent agreement 

with  those  calculated  from  the ellipsometric measurements, as discussed  in  the  following  section 

(see also Figures 6.4 and 6.5). 

The C 1s spectrum of the passive film shows that a small amount of residual carbon is present before 

polyelectrolyte  deposition.  As  the  number  of  polymer  layers  increases  the  C  signal  increases  as 

shown by the C 1s spectra, which contains two main contributions: the first one at 285.2 eV due to C 

bonded to C atoms17 and the second one at  286.4 eV due to C bonded to the more electronegative 

N and S atoms.17 The O 1s XPS spectrum corresponding  to  the passive steel sample has  two main 

contributions,  the  low  binding  energy  peak  at  530  eV  is  due  to  O2‐  anions  in  the  oxide  layer16 

whereas the high binding energy peak at 531.5 eV is due to OH‐ in FeOOH.16, 18 As the polyelectrolyte 

film  is deposited a new signal  in  the O 1s signal appears at 531.7 eV due  to  the SO3
‐ group of  the 

poly(vinylsulfonate).19  It  is clear that as the number of deposited  layers  increases, the thickness of 

the polyelectrolyte film and the  intensity of the peak due to the sulfonate group  increase whereas 

the O 1s contribution from the iron oxide decreases. 

The iron oxide passive layer shows no N 1s or S 2p signals. N 1s and S 2p XPS spectra show that both 

signals  increase with  the number of polyelectrolyte  layers deposited. The S 2p3/2 peak at 168.3 eV 

arises  from  the SO3
‐ group  in  the poly(vinylsulfonate) polyelectrolyte,19 whereas  the N 1s  signal  is 

due  to  the poly(allylamine) polyelectrolyte.20 The N 1s  spectra have  two  components:  the  low BE 

component  at  400  eV  is  associated  with  N  atoms  from  the  aliphatic  NH2  group  in  the  PAH‐Os 

backbone21  and  to  the N  atoms  in  the pyridine  and bypyridine  ligands  in  the osmium  complex;22 

whereas  the  high BE  component  at  401.7  eV  is due  to protonated NH3
+  groups21 whose  positive 

charge causes a high BE shift. Note that as the number of deposited  layers  increases the NH3
+/NH2 

ratio also  increases. This can be rationalized as  follows:  the degree of NH2 protonation  in  the  first 

PAH‐Os  layer  should  be  low  to  reduce  repulsions  between  positively  charged  groups.  As  the 
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negatively charged PVS is adsorbed, its negative charges induce protonation of the NH2 groups and 

the ratio NH3
+/NH2 increases. Once a sufficient number of layers have been adsorbed, the degree of 

protonation should be independent of the number of layers deposited. 

The Os 4f  signal  is  superimposed with  the  Fe 3p  signal,  especially when  the polymer  film  is  thin 

enough  so  that XPS  is  still  sensing  the passive  film underneath.  The  Fe 3p  signal originates  from 

Fe2O3 at 55.7 eV and FeOOH at 56.4 eV.16 As the polymer film thickness increases, the Os 4f signal is 

more clearly distinguished at 51.3 eV (Os 4f7/2) and 54.0 eV (Os 4f5/2) due to the Os cations present in 

the osmium complex in the PAH‐Os polyelectrolyte. 

The  O/S  ratio  corresponding  to  the  sulfonate  group  was  calculated  from  the  XPS  integrated 

intensities using the O signal at 531.7 eV (due to the SO3
‐ group) and the S 2p peak at 168.3 eV. The 

O/S ratio varied between 2.2 and 2.9, a  little  lower than the expected value of 3. This difference  is 

consistent with the difficult assignment of the relative O contribution due to the sulfonate group in 

the  total O signal. The N/Os  ratio calculated  from  the N 1s and Os 4f  integrated  intensities varied 

between 10 and 16,  in agreement with previous  results.20 The XPS data discussed above  indicate 

that  the polyelectrolyte polymers are  successfully  self‐assembled  layer‐by‐layer over passive  steel 

substrates and that the film thickness increases with the number of layers. 

 

 

6.4 Ellipsometric characterization of self‐assembled films on passive steel 

 

The thickness of the passive layer was calculated by in situ ellipsometric measurements as a function 

of time while the film was electrochemically grown.23 Figure 6.2 shows the passive layer thickness as 

a function of time. Each data point represents an ellipsometric measurement (ellipsometric angles ȟ, Ψ,  see  Chapter  2.9), which was  fitted  with  the  three‐layer  model  (NaOH  solution/passive  layer/ 

substrate).24  The  film  grows  faster  during  the  first  few  seconds  and  reaches  an  approximately 

constant value at  longer times  in agreement with previously reported behaviour.23 After 30 min of 

electrochemical passivation the passive  layer thickness was almost constant, with a value of ~ 5.5 

nm. 
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Figure 6.2. Passive film thickness as a function of time determined by in situ ellipsometric measurements. The 

steel substrate was immersed in 0.1 M NaOH solution and the potential applied was +0.3 V vs Ag/AgCl. The 

inset shows an enlargement of the first seconds of the passive film growth 

 

Figure  6.3  shows  the measured  ex‐situ  ellipsometric  angles ȟ, Ψ  (full  circles)  as  a  function  of  (i) 

number of self‐assembled  layer, (from 1 bilayer to 13 bilayers) and (ii) incidence angle (from 40o to 

70o in 5o steps). The data were fitted in two ways, shown by the curves (full lines) in Figure 6.3. In the 

first one, the ellipsometric angles were fitted as a function of the number of self‐assembled  layers 

for  a  fixed  incidence  angle  with  a  three‐layer  model  (air/polymer  film/passive  layer).  Here  it  is 

assumed that the refractive index (npolymer) and the extinction coefficient (kpolymer) of the polymer film 

are  independent  of  the  number  of  assembled  layers.25,  26  In  the  second  one,  the  ellipsometric 

parameters were fitted as a function of incidence angle for a given number of self‐assembled layers. 

In this case  it  is not necessary to assume average values for npolymer and kpolymer. Optical parameters 

for the polyelectrolyte film obtained from both fits are very similar and are also in good agreement 

with results obtained by Tognalli and Fainstein27  (at  fixed angle npolymer = 1.54 ± 0.02 and kpolymer = 

0.025 ± 0.02; at  fixed number of  self‐assembled  layers npolymer = 1.52 ± 0.02 and kpolymer = 0.021 ± 

0.02). From these data the thickness of the polyelectrolyte film was also calculated. 
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Figure 6.3. Ellipsometric angles ȟ, Ψ fitted with a three‐layer model (air/polymer film/passive layer) as a 

function of incidence angle (from 40° to 70°) and adsorption step (from 1 bilayer to 13 bilayers) 

 

Figure  6.4  shows  the  thickness  of  the  polyelectrolyte  film  self‐assembled  on  passive  steel  as  a 

function  of  the  number  of  deposited  layers  (odd  (even)  numbers  correspond  to  PAH‐Os  (PVS) 

terminated layers). Open circles show thickness values calculated from the attenuation of the Fe 2p 

XPS  signal  (as  discussed  above)  and  full  circles  show  values  calculated  from  ellipsometric  ex‐situ 

data. Only  the  topmost  layers  (up  to ~ 11 nm) can be sampled by XPS given  the surface‐sensitive 

nature of the technique and therefore XPS could only be used to calculate the thickness of relatively 

thin films. The excellent agreement between the XPS and ellipsometric calculated thicknesses should 

be  noted  at  this  point.  Figure  6.4  shows  that  the  rate  of  thickness  growth  with  the  number  of 

deposited  layers  is  not  constant:  for  thin  films  (up  to  10−13  layers,  about  30  nm)  the  rate  of 

thickness growth is smaller than for thicker films (greater than ~ 13 layers). A similar behaviour was 

observed during  the  self‐assembly of PAH/PAA polyelectrolyte  layers over  thiolated Au  substrates 

(see  Chapter  5)  and  it  was  attributed  to  the  influence  of  the  substrate  on  the  growth  of  thin 

polyelectrolyte films. 
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Figure 6.4. Thickness of self‐assembled PAH‐Os/PVS films over passive steel as a function of the number of 

deposited layers calculated from XPS data (open circles) and ex‐situ ellipsometric measurements (filled circles) 

 

Figure  6.5  shows  the  normalized  intensity  of  the  XPS  Fe  2p  signal  (see  Figure  6.1)  vs.  the 

ellipsometric film thickness for the first 5 bilayers of PAH‐Os/PVS adsorbed on passive steel, as well 

as a  fit done with equation  (6.1), where  the  fitting parameter was  the attenuation  length, ߣ. The 

fitting is quite good and the obtained value of 4.9 = ߣ nm is quite reasonable for polyelectrlyte LbL 

self‐assembled films.28 

 

 
 

Figure 6.5. Fe2p XPS decay signal as a function of the self‐assembled PAH‐Os/PVS ellipsometric film thickness 
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6.5  Electrochemical  properties  of  self‐assembled  PAH‐Os/PVS  films  on 

passive steel 

 

Figure 6.6a  shows cyclic voltammograms of bare  (dotted  line),  (PAH/PVS)4/PAH  (dashed  line), and 

(PAHOs/PVS)4/PAH‐Os  (full  line) passive  steel electrodes. The bare passive  steel electrode  (dotted 

line)  and  the  (PAH/PVS)4/PAH  film  (without  the  Os  complex)  self‐assembled  over  passive  steel 

(dashed line) give a base line with no oxidation–reduction peaks in the potential range scanned (−0.1 

to 0.7 V vs. Ag/AgCl). On the other hand,  (PAHOs/ PVS)4/PAH‐Os modified passive steel electrodes 

show a clear oxidation peak around 0.50 V due to the oxidation of Os+2 to Os+3 and its corresponding 

reduction peak at 0.12 V. Figure 6.6a shows that (i) the polyelectrolyte film self‐assembles onto the 

passive surface and (ii) the electrochemical signal originates exclusively from the osmium complex. 

 

 
 

Figure 6.6. Cyclic voltammograms of (a) bare (dotted line), (PAH/PVS)4/PAH (dashed line), and (PAH‐

Os/PVS)4/PAH‐Os (full line) passive steel electrodes at 10 mV/s; (b) (PAH‐Os/PVS)4/PAH‐Os self‐assembled over 

a 3‐mercaptopropanoic acid modified Au electrode (dashed line) and passive steel electrode (full line) at 10 

mV/s; and (c) (PAH‐Os/PVS)4/PAH‐Os self‐assembled over a passive steel electrode at increasing scan rates (5 

mV/s to 100 mV/s) 

 

Figure 6.6b shows cyclic voltammograms of the (PAH‐Os/PVS)4/PAH‐Os film self‐assembled onto an 

Au/MPS  modified  electrode  (dashed  line)  and  passive  steel  electrode  (full  line).  When  the 

polyelectrolyte  film  is  self‐assembled over Au  surfaces  there  is no difference  in  the oxidation and 

reduction peak positions, suggesting that in this case the redox process is reversible. However, when 

the polyelectrolyte film is self‐assembled on passive steel a substantial peak separation is apparent, 

which is consistent with a limited electron flux at the oxidized iron surface resulting in an irreversible 
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voltammetry. Typical osmium  charge density was of  the order of 2.3 × 10‐4 C  cm‐2  in both  cases, 

indicating that an equal number of Os ions are oxidized/reduced over Au and passive steel. It should 

be noted that the reduction/oxidation peak separation  (0.1–0.5 V)  in  the polyelectrolyte overlayer 

deposited  over  passive  steel  lies  in  the  passivity  potential  range  (0–0.8  V),  and  that  the  rate  of 

electron transfer from the underlying metal to osmium sites is significantly hindered as compared to 

thiolated gold electrodes. As noted above, reduction and oxidation potentials for the redox couple 

present in the polyelectrolyte layer lie in the passivity potential range of the passive iron oxide film. 

This would fix the potential in the passivity range preventing iron from further oxidation. 

Figure 6.6c shows cyclic voltammograms of a (PAHOs/ PVS)4/PAH‐Os film self‐assembled on passive 

steel at different scan rates. It is clear that the separation between oxidation and reduction peaks is 

larger with  increasing scan rate. Plots of both anodic and cathodic peak potential Ep vs.  log (sweep 

rate) are shown in figure 6.7. 

 

 
 

Figure 6.7. Trumpet plots for the Os(III)/Os(II) redox couple self‐assembled on passive steel. Data extracted 

from the oxidation/reduction peaks from figure 6.6c 

 

These two plots intercept at 0.30 V and from the extrapolated sweep rate at that point an electron 

transfer  rate  constant  can be obtained: ks = 3.1 × 10‐3  s‐1  for  α = 0.5 using  Laviron’s method;29,  30 

much slower  than on bare Au: ca. 1870 s‐1 and 8 s‐1,  respectively,  for  the same complex  tethered 

with C11 and C16 alkanethiol self‐assembled monolayers.31 

This  is consistent with a slow redox reaction due to the presence of an  iron oxide film thicker than 

the tunnelling distance of 2 nm.  It  is very well documented that for oxide films thicker than 2 nm, 
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direct electron tunnelling  from metal states to redox species  in solution  is hindered and  therefore 

electron states  in  the oxide  film should participate  in  the electron  transfer mechanism.32 Previous 

experiments on electrochemical tunnelling spectroscopy of passive iron33, 34 have shown that there is 

a  low density of electronic states  in the passive potential region of  iron oxides in passivation  layers 

and this would explain the less reversible electron transfer for the otherwise fast Os(III)/Os(II) redox 

couple. 

 

 

6.6 Conclusions 

 

In  this chapter,  it was  shown  that  it  is possible  to  self‐assemble an osmium  redox polyelectrolyte 

multilayer  on  a  passive  steel  electrode,  as  shown  by  X‐ray  Photoelectron  Spectroscopy  and 

ellipsometry.  The  thickness of  the  (PAH‐Os/PVS)n/PAH‐Os multilayers  self‐assembled over passive 

steel  increases with  the number of dipping  cycles  in a  comparable  fashion  to  the  films grown on 

thiolated  gold  (see  Chapter  5).  Electrochemical  experiments  have  shown  that  the 

oxidation/reduction of the osmium sites lie in the passivity potential interval and the rate of electron 

transfer from the underlying metal to osmium sites in the polymer overlayer is significantly hindered 

as compared to thiolated gold electrodes. This is consistent with a low density of electronic states in 

the passive  film, as has been shown with electrochemical  tunnelling spectroscopy  (ECTS) and with 

the sluggish electrochemistry at passive  iron  in contact with soluble  redox species  in  the adjacent 

electrolyte.35,  36  This  is  the  first  time  that  electron  transfer  rate  through  a  passive  oxide  film  is 

measured with a  redox couple probe  that  is directly attached  to  the oxide  film  rather  than  freely 

diffusing in solution. 
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7.1 General conclusions 

 

The main goal of this work was to develop and characterize new electrode materials and modified 

electrodes,  and  study  their  applicability  in  the  field  of  electrocatalytic  reactions.  The  results 

presented were mostly experimental and exploratory, and have opened the field for future lines of 

investigation. 

Chapter  3  dealt  with  Au‐Cu  bulk  alloy  electrodes.  They  were  thoroughly  characterized  and  their 

surface properties were studied regarding their feasibility towards electrocatalytic reactions. Au‐Cu 

bulk  alloys  show  Au  surface  enrichment  in  UHV  conditions.  This  was  previously  reported,  both 

experimentally1,  2 and  theoretically.3,  4 XPS measurements showed  that  the Cu  in  the alloys was  in 

metallic state and not oxidized, so for the Au/Cu ratios studied in this work it is clear that alloying Cu 

to  Au  stabilizes  it  and  protects  it  from  further  oxidation.  ARXPS  results  indicated  that  Cu 

concentration decreased when closer to the surface. The Au‐Cu bulk alloy surface responds to the 

presence of O2, accommodating its surface atomic population in a way that it becomes Cu enriched, 

as Cu adsorbs O atoms. ARXPS measurements, as well as DFT calculations were employed to prove 

this feature. The decrease in surface energy after this reorganisation (‐1.80 eV atom‐1) is quite large. 

This behaviour poses  interesting opportunities  for  these  types of  electrodes, where  their  surface 

properties might change as a response to adsorbates, and thus, their reactivity might be attuned. 

An interesting development aroused when studying the Au‐Cu bulk alloys as a function of annealing 

temperature:  Pb  impurities  in  the  alloys were  detected  after  exposing  the  samples  to  annealing 

temperatures above 325 oC.   As before,  the surface  is Au enriched  in UHV before annealing. After 

annealing, Pb diffuses to the surface and becomes Pb enriched. This was shown both experimentally 

(ARXPS) and theoretically (DFT). This goes to show that care needs to be taken during the synthesis 

process, where small amounts of  impurities  in  the starting up materials can diffuse  to  the surface 

and thus affect their performance as electrocatalysts. This effect  is not very pronounced when one 

shifts  to nanoparticulate  systems, where a  calculation  shows  that a 1 ppm of Pb as  impurity  in a 

system  of  5  nm  diameter  nanoparticles would  represent  that  on  average,  1  out  of  295  particles 

would contain a single atom of Pb. So, in a way, nanoparticulate systems are more “robust” towards 

impurities than bulk systems. 

It was shown that Cu bulk electrodes catalyse the electroreduction of CO2 towards  liquid products 

(ethanol and C3‐products), while Au only reduces CO2 to CO. The Au‐Cu bulk alloys studied did not 

show  production  of  liquid  species  from  the  electroreduction  of  CO2,  but  showed  evidence  of 

reduction to CO. 



144    Conclusions and future outlook 

Chapter 4 presented the synthesis and characterization of Au‐Cu nanoparticles supported on carbon 

black.  A  novel  synthesis  method  for  Au‐Cu  nanoalloys  was  introduced  which  was  shown  to  be 

practical and robust, with monodisperse and stable nanoparticles that do not oxidize with time. The 

synthesis uses poly(vinyl alcohol) as stabilizing agent.  It was observed that particles with  larger Cu 

content in them showed larger mean sizes. It is proposed that PVA is not as effective as a stabilizing 

agent with Cu as with Au, thus leading to larger particles when more Cu is present in them. 

After adding  the colloids  to carbon black,  the electrocatalysts were annealed  to eliminate most of 

the  PVA.  This  annealing  does  not  affect  the  nanoparticle  structure  or  surface  composition.  EDX 

studies of samples before and after annealing show the same composition and true alloying. 

The modified electrodes  showed electrochemical  response  towards CO2  reduction.  The  current  is 

proportional to the film thickness, showing that almost all of the nanoparticles in the electrocatalytic 

film  are  electrically  attached  to  the  electrode  and  contribute  to  the  electrochemistry.  This  is 

important  in  the sense  that  the  films are porous and  thus,  the electrochemical active area  is very 

large and thus more effective for electrocatalytic reactions. 

GC electrodes modified with the Au‐Cu electrocatalysts showed production of ethanol as a result of 

CO2 electroreduction. These  results  suggest  that  the  catalytic properties of Au‐Cu alloys might be 

related  to  the  surface  roughness,5  with  Au‐Cu  alloy  nanoparticles  supported  on  carbon  black 

presenting a much rougher surface structure than Au‐Cu bulk alloys. Au‐Cu bulk alloys did not show 

production of liquid products, whereas nanoparticles are capable of reducing CO2 into more valuable 

chemicals  such as ethanol. This  is a key  result  that bears  further  study.  If  there  is a possibility of 

systematizing the detection of liquid products from the electroreduction of CO2, the next step would 

be to try to find a relationship between the surface characteristics and the product distribution, as 

well as trying to establish a mechanism for CO2 reduction on Au‐Cu nanoalloys. 

Unlike Cu catalysts which rapidly deactivate with usage, the experiments with Au‐Cu nanocatalysts 

showed that Au‐Cu nanoparticles do not deactivate after several hours of continuous operation. This 

was a key finding as it suggests that Au prevents Cu oxidation stabilizing the catalyst. 

Chapter 5  shifted  the  focus of modified electrodes  towards  layer‐by‐layer  self‐assembled polymer 

films with incorporation of polyoxometalates via ionic exchange. The films grown are 100 nm thick, 

about 10 times thinner than the Au‐Cu electrocatalytic inks discussed in the previous chapters. Even 

so,  their  catalytic  properties  are  exceptional,  given  the  small  amount  of  catalytic material  (POM 

anions)  present  in  the  films.  Their  response  towards  the  electroreduction  of  the  chosen  salts  is 

comparable  to  those of published  literature using other methods of  attaching POM molecules  to 

electrodes.6, 7 
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The films suffer from a sharp delamination that  involves the  loss of polyelectrolyte as well as POM 

molecules  from  the  films  into acid or basic  solutions, but after  this  initial  sharp decrease  in mass 

they remain stable  in  time and with electrochemical use. Also,  the electrochemical measurements 

performed as a function of electrolyte solution pH suggest that POM molecules do not decompose 

even when the external pH is 4.8, showing that incorporation of POM molecules into layer‐by‐layer 

self‐assembled monolayer films could prevent partial hydrolysis of POM from taking place in the pH 

range studied. Perhaps the most  important finding  in this part of the thesis was the fact that  large 

molecules such as polyoxomolybdates are able to be  incorporated  into LbL self‐assembled polymer 

films  via  ionic  exchange.  This  allows  for  a  controlled  functionalized  electrode  with  catalytic 

properties. All of  these conclusions  lead  to  think of  the LbL self‐assembled POM‐modified  films as 

suitable candidates for electrocatalysts for several compounds. 

As  a  final  example  of  modified  electrodes,  carbon  steel  surfaces  modified  with  LbL  redox 

polyelectrolytes were studied. The passive layer growth rate was monitored by in situ ellipsometry, 

showing that most of the growth occurs during the first minute of applying the passivation potential. 

The  LbL  self‐assembled  redox  polyelectrolyte  films were  characterized with  ellipsometry  and  XPS 

and the film thickness obtained by both techniques were  in agreement. It was also shown that the 

electrochemical response comes exclusively from the osmium complex present in the film. Also, the 

electrochemical  response  is  limited by  the passive  layer, as  the  same  film  self‐assembled unto Au 

electrodes  shows a completely  reversible  response. The electron  transfer  rate constant calculated 

for the film on passive steel is 4 – 6 orders of magnitude slower than for films on Au substrates. This 

is consistent with the  low density of electronic states  in the passive film.8, 9 This was the first time 

that the electron transfer rate through a passive oxide film was measured with a redox couple probe 

that is directly attached to the oxide film rather than freely diffusing in solution. This goes a long way 

into understanding  the  surface properties of  carbon  steel  surfaces. Further  studies along  this  line 

could yield some insight into designing anti corrosive films on carbon steel surfaces. 

 

 

7.2 Future outlook 

 

In  summary,  this  work  presented  examples  of  modified  electrodes  with  diverse  uses,  mostly 

oriented toward electrocatalytic reactions. The knowledge gained will serve for future investigations 

in the field of alloys (both in bulk and nanoparticles) and their application towards electroreduction 

of CO2. These investigations should try to focus on systematizing the detection of liquid products of 

Au‐Cu nanoalloy‐modified GC electrodes on the electroreduction of CO2, and through these results, 



146    Conclusions and future outlook 

try to obtain possible reaction mechanisms for CO2 reduction that would be of great help in the field 

of catalysis. Also, the concept of the  ionic exchange method for  incorporating POM anions  into LbL 

self‐assembled  polymer  films  on  Au  substrates  concept  could  be  extended  to  other  kind  of 

substrates  and  study  their  stability  and  catalytic  activity.  Finally,  LbL  redox  polyelectrolytes were 

deposited on passivated carbon steel surfaces, using an Os complex as a probe to study the electron 

transfer rate. It would be interesting to try to extend this concept to other kind of LbL materials, or 

maybe other deposition methods to try to obtain surfaces that respond to external stimuli (e.g., they 

become hydrophobic in the presence of a wetting agent, or an anticorrosive film). 
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