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Die Elektrooxidation von Ameisens�ure (HCOOH) auf
Metallen der Platingruppe ist eingehend untersucht worden,
vor allem wegen ihrer Bedeutung f�r die Elektrochemie als
Prototyp der Elektrooxidation kleiner organischer Molek�le
und ihres Einflusses auf das Verst�ndnis der Niedertempe-
ratur-Brennstoffzellen.[1, 2] Die Elektrooxidation von
HCOOH auf Pt l�uft gem�ß g�ngiger Lehrmeinung nach
einem Zwei-Wege-Mechanismus aus einem indirekten und
einem direkten Weg ab.[1c] �ber Ersteren wird HCOOH erst
in adsorbiertes CO und anschließend in CO2 umgewandelt;
�ber Zweiteren wird HCOOH direkt �ber ein reaktives
Zwischenprodukt, dessen Identit�t noch umstritten ist, in CO2

umgewandelt. Die Zwischenprodukte beider Wege konkur-
rieren um die Adsorptionspl�tze und die Mçglichkeit, mit
Oxidationsmitteln wie OH an der Oberfl�che zu reagieren.
Diese Konkurrenz koppelt die Reaktionswege kinetisch und
hemmt damit auch die Aufkl�rung ihrer individuellen Me-
chanismen.[3,4]

Mit In-situ-Infrarot-Reflexions-Adsorptions-Spektrosko-
pie (IRAS) wurde adsorbiertes CO, das aus der HCOOH-
Dehydrierung resultiert und quasi das Hauptzwischenpro-
dukt des indirekten Weges ist, gefunden. Allerdings wurde
auch eine Ansammlung von CO beobachtet, was zur Vergif-
tung der katalytischen Zentren f�hrt.[1d,e] Dagegen ist die
Identit�t des reaktiven Zwischenprodukts entlang des direk-
ten Weges noch immer unklar; Wilhelm et al. schlugen zu-
n�chst entweder COH oder CHO vor.[1f] Andere Gruppen
haben lange vermutetet, dass es COOH sei.[1c,h, 2c] Auf Basis
von IR-spektroskopischen Experimenten vermuten Osawa
et al. und Feliu et al. , dass Formiat (HCOO) das reaktive
Zwischenprodukt ist und dass die Oxidation von HCOO nach
CO2 der geschwindigkeitsbestimmende Schritt f�r die Oxi-
dation der Ameisens�ure ist.[3–8] Dagegen argumentierten
Behm et al., dass schwach adsorbiertes HCOOH vielleicht
das Hauptzwischenprodukt sein kçnnte und adsorbiertes

HCOO eher „Zuschauer“ der Reaktion ist.[9–11] Die elektro-
chemischen und spektralen Daten, die unter statischen und
dynamischen Bedingungen gewonnen wurden und die Basis
der beiden vorgeschlagenen reaktiven Zwischenprodukte
bilden, sind im Grunde genommen identisch; allerdings f�hrt
die unterschiedliche Interpretation des nichtlinearen Ver-
h�ltnisses zwischen gemessenem Strom und Formiatbede-
ckung zu den verschiedenen Schlussfolgerungen.[4]

Cyclovoltammogramme (CVs) der HCOOH-Oxidation
(Abbildung 1) zeigen, dass der Strom I mit steigendem Po-
tential U bei 0.6 V ein erstes Maximum erreicht. Danach

bleibt der Strom stabil oder nimmt zwischen 0.6 und 0.8 V ab,
was auch als Bereich der negativen differentiellen Kapazit�t
(negative differential resistance, NDR) bezeichnet wird.
Diesem NDR-Bereich folgt ein steiler Anstieg des Stroms bei
ca. 0.95 V.[3, 5,10, 12–14] W�hrend dieses Prozesses zeigt die IR-
Spektroskopie an polykristallinem Pt, dass die Oberfl�che bei
< 0.8 V eine relativ konstante CO-Bedeckung aufweist. �ber
0.8 V nimmt die Bedeckung von adsorbiertem CO wegen der
Oxidation dann rapide ab, w�hrend der HCOO-Anteil mit
zunehmendem Potential schnell ansteigt, bis die Oberfl�che
bei > 0.9 V praktisch vollst�ndig mit HCOO ges�ttigt ist.
Sobald die CO-Bedeckung fast aufgebraucht ist (ca. 0.95 V),
nimmt die Bedeckung von HCOO mit zunehmendem Po-
tential bis 1.2 V schnell ab.

Auf diese Weise lassen die IR-spektroskopischen Mes-
sungen darauf schließen, dass die CV-Kurve als CO-Ad-
sorption, Desorption und Oxidation von OH verstanden
werden kann. Gleichwohl m�ssen die Bedeutungen von ad-
sorbiertem CO und OH noch im Detail untersucht werden,

Abbildung 1. Vergleich der berechneten potentialabh�ngigen Reakti-
onsgeschwindigkeiten R mit dem experimentellen CV.[5] Die Geschwin-
digkeit der Potential�nderung ist 50 mVs�1.
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was erst das genaue Verst�ndnis des Mechanismus dieser
fundamentalen Reaktion ermçglichen wird.

Ab-initio-Simulationen haben sich in der Vergangenheit
bereits f�r Untersuchungen zur HCOOH-Oxidationen als
n�tzlich erwiesen. Zwei dichtefunktionaltheoretische (DFT-
)Studien lassen darauf schließen, dass die HCOOH-Oxidati-
on unter elektrochemischen Bedingungen entweder �ber das
Zwischenprodukt COOH abl�uft oder �ber schwach adsor-
biertes HCOOH eingeleitet wird, dessen C-H-Bindung sich in
einer „down“-Konfiguration befindet.[15] Mehreren unab-
h�ngigen Rechnungen zufolge stimmen jedoch die in dieser
Studie verwendeten HCOOH-Adsorptionsmodelle nicht mit
der energetisch g�nstigsten Struktur �berein.[16, 17] Unsere ei-
genen Rechnungen unter Gasphasenbedingungen (ohne
Solvatisierung) zeigen, dass das Formiat in der Bidentat-
Konfiguration (HCOOB*) das reaktive Zwischenprodukt der
HCOOH-Oxidation ist, �bereinstimmend mit experimentel-
len Untersuchungen im Ultrahochvakuum (UHV).[17a,18]

Dieselben Mechanismen wurden danach in Lçsung und unter
dem Einfluss eines Elektrodenpotentials berechnet, um
elektrochemische Bedingungen zu simulieren. Hier zeigte
sich, dass der direkte Weg aus zwei Mechanismen besteht:
einem Formiatweg mit HCOOB als Zwischenprodukt
[Gl. (1)] sowie einem direkten Weg �ber ein �ußerst kurzle-
biges CO2-Zwischenprodukt [Gl. (2)].[17b]

HCOOH* ! HCOO* þHþ þ e� ! CO2 þHþ þ e� ð1Þ

HCOOH* ! COO* þ 2 Hþ þ 2 e� ! CO2 ð2Þ

Auf der Grundlage dieser Studien versuchen wir hier, die
Bedeutung von koadsorbiertem CO und OH f�r den gesam-
ten Reaktionsmechanismus zu verstehen und so die Identit�t
der umstrittenen Zwischenprodukte aufzulçsen.

Unsere bisherigen Untersuchungen,[17b] bei denen ver-
schiedene Solvatisierungsmodelle verglichen wurden, zeig-
ten, dass Modell B (Abbildung 2; die Bezeichnung entspricht
derjenigen in Lit. [17b]), wo HCOOH vçllig in eine Wasser-
doppelschicht eingebunden ist, das zuverl�ssigste Modell ist.
Zur Untersuchung der Rolle von adsorbiertem CO und OH
bei der HCOOH-Oxidation wurden partielle Bedeckungen
von CO (Modell C), OH (Modell D) oder der Kombination
von beiden (Modell F) zusammen mit solvatisiertem
HCOOH koadsorbiert. W�hrend experimentell wegen des
beobachteten Auftretens von CO der indirekte Weg bereits
etabliert scheint, haben wir in unseren Rechnungen dar�ber
hinaus noch den direkten und den Formiatweg ber�cksichtigt,
da angenommen wird, dass beide die Kinetik des Oxida-
tionsprozesses dominieren. F�r beide Wege lassen sich in
Abh�ngigkeit von der CO- und OH-Bedeckung verschiedene
Reaktionszwischenprodukte vorschlagen. Durch Betrachtung
der Energetik der jeweiligen Wege bei einem angelegten
Elektrodenpotential erhalten wir Resultate, die die gewich-
tige Rolle von CO und OH bei der HCOOH-Oxidation ver-
deutlichen und den Mechanismus dieses fundamentalen
elektrokatalytischen Prozesses erkl�ren.

Experimentelle Untersuchungen von CO* auf Pt(111) in
Gegenwart von HCOOH* zeigen zwei Adsorptionsgeome-
trien: Br�cken-gebundenes CO* (COB) und top-gebundenes

– oder linear-gebundenes – CO* (COL). Die Oberfl�chen-
bedeckung von COB ist gering und beinahe unabh�ngig vom
angelegten Potential, w�hrend die Bedeckung von COL stark
mit der angelegten Spannung variiert. Folglich vernachl�ssi-
gen wir hier COB und konzentrieren uns auf die potential-
abh�ngigen Effekte von koadsorbiertem COL.

Tabelle 1 fasst die f�r den HCOOH-Oxidationsweg un-
tersuchten Energien unter Verwendung der Modelle B–F
zusammen (ausf�hrliche Mechanismen siehe Hintergrundin-
formationen [SI]). In Abbildung 1b (Modell C1) wird die

Abbildung 2. a) Modell B, wobei HCOOH mit vier Wassermolek�len
pro Elementarzelle auf Pt(111) adsorbiert ist. b)–d) Modelle C1, D1 und
F1 mit 1/9 ML koadsorbiertem CO, 1/9 ML OH und jeweils 1/9 ML
CO + OH. Die Detaildarstellungen zeigen entsprechende Seitenansich-
ten. In (a) indizieren T1, T2, T3 unterschiedliche top-Pl�tze; O1, O2,
O3 in (b) sind die verschiedenen Sauerstoffatome, w�hrend a und b

unterschiedliche Wasserpositionen beschreiben. Weitere Modelle mit
hçheren Bedeckungen von CO und OH finden sich in den Hinter-
grundinformationen.

Tabelle 1: Die dominierenden Barrieren entlang der Minimum-Energie-
Wege f�r die Oxidation von HCOOH bei verschiedenen Potentialen.
Energiebarrieren sind in eV angegeben.

Modell Formiatweg direkter Weg
U = 0 V U>0.3 V U = 0 V U>0.3 V

B 1.02 0.73 1.31 0.79
C1 1.19 0.93 1.69 0.91
C2 1.10 0.97 1.77 0.99
D1 – 0.81 – –
D2 – – – 0.79
D3 – 0.71 – 0.77
F1 – – – 0.50
F2 – – – 0.59
F3 – – – 0.45
F4 – – – 0.59
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bevorzugte Struktur f�r die Beimischung von 1/9 einer Mo-
nolage (ML) CO* gezeigt. In diesem Fall dominiert klar der
Formiatweg bei niedrigem Potential, mit einer Energiebar-
riere von Ea = 1.19 eV bei U = 0 V, was einen gekoppelten
Proton-Elektron-�bergang (coupled proton–electron trans-
fer, CPET) als geschwindigkeitsbestimmenden Schritt um-
fasst. Sobald sich das Potential erhçht, werden der Abbau von
Formiat in der Monodentat-Konfiguration (HCOOM*) zu
CO2 (Ea = 0.93 eV) im Formiatweg und der Abbau von
HCOOH* zu CO2* (Ea = 0.91 eV) im direkten Weg zuneh-
mend wichtiger. Diese Reaktion entspricht dem Modell B
und zeigt an, dass die Gegenwart von bis zu 1/9 ML CO* den
HCOOH-Oxidationsmechanismus nicht wesentlich modifi-
ziert. Dennoch macht die Zunahme der Aktivierungsbarriere
bei Gegenwart von 1/9 ML CO* deutlich, dass CO* die
HCOOH-Oxidation unterdr�ckt, in �bereinstimmung mit
Experimenten.[3]

Die Beimengung von zus�tzlichem CO* – bis zu 2/9 ML
wie in Modell C2 (siehe Abbildung S1c [SI]) – ver�ndert
weder die Struktur des HCOOH/H2O-Komplexes (Tabelle S2
[SI]) noch den HCOOH-Oxidationsmechanismus wesentlich.
Somit sind die Barrieren der einzelnen Reaktionsprozesse mit
Modell C2 nur geringf�gig hçher als die entsprechenden
Werte auf Basis von Modell C1 (Tabelle 1). Demnach unter-
dr�ckt eine geringe Bedeckung von CO* (1/9–2/9 ML) die
HCOOH-Oxidation, indem sie die Reaktionsbarrieren
erhçht, ohne die grunds�tzlichen mechanistischen Schritte zu
modifizieren.[3] Wir erwarten jedoch, dass bei einer weiteren
Erhçhung der CO*-Bedeckung die aktiven Pl�tze f�r die
HCOOH-Oxidation letztlich blockiert werden, was zu ein-
schneidenden Ver�nderungen f�hren sollte.

Modelle D1–D3 erh�lt man, indem man H von einem oder
beiden der acidesten Wassermolek�le in Modell B entfernt.
Modelle D1 und D2 (Abbildung 1c und Abbildung S1e [SI])
enthalten je ein OH pro Elementarzelle und haben �hnliche
Energien. Jedoch bevorzugt Modell D1 den Formiatweg (Ea =

0.81 eV) und Modell D2 den direkten Weg (Ea = 0.79 eV).
Demzufolge erwarten wir bei einer schwachen Bedeckung
von OH*, dass die HCOOH-Oxidation entlang einem Zwei-
Wege-Mechanismus abl�uft, wobei beide Wege – abh�ngig
von der lokalen Position des OH* – involviert sind. Außer-
dem ist der Schritt mit der hçchsten Barriere nicht mehr mit
einem CPET-Prozess verkn�pft, sondern mit der Spaltung
einer Oberfl�chenbindung von HCOOB* unter Bildung von
HCOOM* oder mit der Dissoziation von HCOOH* zu CO2*.
Im Unterschied zum Mechanismus des Modells B (kein ko-
adsorbiertes CO* und OH*) sind die Reaktionsschritte mit
den hçchsten Barrieren jetzt rein chemischer Natur (d.h.
unabh�ngig vom angelegten Potential). Dieser Unterschied
r�hrt prim�r daher, dass OH* den potentialabh�ngigen
CPET-Schritt bei der HCOOH-Oxidation unterbindet.
Demzufolge partizipiert OH* nicht nur als Ersatz von Wasser
in der Wasserschicht, sondern agiert auch als reduzierender
Katalysator f�r die HCOOH-Oxidation.

Wenn wir beide Wassermolek�le oxidieren, um OH* zu
bilden (Modell D3, qOH = 2/9 ML), finden wir Reaktions-
schritte, deren Barrieren potentialunabh�ngig sind und auch
�hnliche Werte haben (Ea = 0.71 und 0.77 eV f�r den Formiat-
bzw. den direkten Weg). Der kleine Unterschied beider Werte

l�sst darauf schließen, dass auch hier die HCOOH-Oxidation
�ber einen Zwei-Wege-Mechanismus abl�uft.

Adsorbiertes OH* ist nur f�r Elektrodenpotentiale
> 0.5 V stabil.[19] In diesem Potentialbereich sind die hçchsten
Barrieren im Minimum-Energie-Weg ohne OH* (Ea = 0.73
und 0.79 eV f�r Modell B) �hnlich den Werten mit OH*
(Modell D). Dies zeigt, dass OH* nur eine kleine Wirkung
auf die Reaktivit�t der HCOOH-Oxidation hat. Trotzdem
bricht seine Gegenwart die Potentialabh�ngigkeit der Reak-
tionsgeschwindigkeit.

Die Oxidation von HCOOH unter gleichzeitigem Ein-
fluss von koadsorbiertem CO* und OH* wurde mit den
Modellen F1–F4 modelliert, die den Modellen D1–D3 mit zu-
s�tzlichem CO* entsprechen (siehe Abbildung 1d und Ab-
bildung S1 h–j [SI]). F�r U> 0.5 V und geringe Oberfl�chen-
bedeckungen von CO* und OH* (1/9 ML von jedem in
Modell F1 und F2) dominiert der direkte Weg. Desorption von
CO2 (Ea = 0.50 eV) ist derjenige Schritt mit der hçchsten
Barriere im Fall von Modell F1, w�hrend bei Modell F2 die
zweifache Dehydrierung von HCOOH* zu CO2* (Ea =

0.59 eV) die hçchste Barriere hat. Da keiner dieser Prozesse
einen CPET-Schritt umfasst, sind die Barrieren auch poten-
tialunabh�ngig. Die Werte sind 0.29 eV niedriger als beim
System ohne CO* und OH* (Ea = 0.79 eV in Modell B).
Daher beg�nstigen OH* und CO* zusammen den direkten
Weg, w�hrend der Formiatweg unterdr�ckt wird, da die
Barriere um 0.23 eV erhçht wird (0.96 und 0.74 eV f�r Mo-
delle F1 bzw. F2 verglichen zu 0.73 eV f�r Modell B).

Als n�chstes ber�cksichtigen wir die Pr�senz von zus�tz-
lichem OH*, indem bei Modell F1 zus�tzliches Wasser de-
protoniert wird, um schließlich Modell F3 zu erhalten (2/9 ML
OH* und 1/9 ML CO*). Dieses erg�nzende OH* ver�ndert
nicht den allgemeinen Mechanismus der HCOOH-Oxidation,
verringert aber die Barriere des direkten Weges auf 0.45 eV,
was die Reaktion weiter fçrdert.

Schließlich modellieren wir die Auswirkung von zus�tzli-
chem CO* (Modell F4, 2/9 ML CO* und 1/9 ML OH*), indem
wir zu Modell F1 weiteres CO* hinzuf�gen. W�hrend das
zus�tzliche CO* die Barriere f�r den direkten Weg um
0.09 eV erhçht, wird dieser Weg weiterhin dem Formiatweg
vorgezogen (um 0.48 eV). So wirkt sich die Erhçhung der
Bedeckung von CO* �ber 1/9 ML in Gegenwart von koad-
sorbiertem OH* nachteilig auf die HCOOH-Oxidation aus.

Weder die alleinige Pr�senz von CO* noch die von OH*
kann die Aktivit�t von Pt(111) bei der HCOOH-Oxidation
vorantreiben – erstaunlicherweise kann dies aber die Kom-
bination von CO* und OH*. Wir f�hren diese Synergie auf
eine Kombination von Ver�nderungen im H-Br�ckennetz-
werk sowie der Induktion einer Oberfl�chenladungsdichte
zur�ck. Basierend auf �nderungen in den Abst�nden der H-
Br�cken mit HCOOH (Tabelle 2 [SI]) l�sst sich absch�tzen,
dass die H-Br�cken in den Modellen C1 und D2 um 0.16 und
0.27 eV st�rker sind als im Modell B. Dagegen ist die H-
Br�cke in Modell F1 um 0.13 eV schw�cher. Weil diese H-
Br�cken aufgebrochen werden m�ssen, um ein Produkt zu
bilden, nehmen wir an, dass eine direkte Korrelation zwischen
der entsprechenden St�rke der H-Br�cken und der Ge-
schwindigkeit der HCOOH-Oxidation besteht.
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Des Weiteren finden wir, dass OH* eine positive Ladung
induziert, die sich �ber die ganze Pt-Oberfl�che verteilt.
(Modelle C2 und F1 in Abbildung S5c,d [SI]), w�hrend die von
CO* induzierte positive Ladung direkt unterhalb des Ad-
sorbats lokalisiert ist (Modell C1 in Abbildung S5b [SI]).
Analog zu den Arbeiten von Hartnig et al. , in denen eine
positive Pt-Oberfl�che durch Senkung der kritischen C-H-
Aktivierungsbarriere die HCOOH-Oxidation aktivierte,[16b]

vermuten wir, dass die in unserem System von OH* indu-
zierte lokale Oberfl�chenspannung das Gleiche tut. Diese
�nderungen im H-Br�ckennetzwerk sowie der Oberfl�-
chenladung beeinflussen sich gegenseitig derart, dass CO*
(Modell C1) und OH* (Modell D2) allein so gut wie keine
Auswirkung auf die HCOOH-Oxidation haben. Die gleich-
zeitige Gegenwart von CO* und OH* (Modell F1) hingegen
beeinflusst diese jedoch wesentlich (erg�nzende mechanisti-
sche Details siehe SI).

Wenn wir unsere Ergebnisse mit experimentellen Unter-
suchungen vergleichen wollen, bençtigen wir eine geeignete
Wahl des Oberfl�chenmodells, um vergleichbare Oberfl�-
chenbedeckungen zu haben. Deshalb m�ssen wir die rele-
vanten Oberfl�chenbedeckungen von CO (qCO) und OH
(qOH) auf Pt(111) f�r die interessanten Elektrodenpotentiale
bestimmen. Basierend auf IR-spektroskopischen Untersu-
chungen analysierten Osawa et al., dass unterhalb von U =

0.85 V die Bedeckung qCOL im Bereich von 0.1 bis 0.3 ML
liegt und bei U = 0.95 V[6] fast auf null abf�llt. Daher kçnnen
wir f�r U< 0.85 V unsere Struktur mit qCOL = 2/9 ML[5] sowie
qCOL = 0 ML f�r U> 0.95 V[3] und qCOL = 1/9 ML f�r den Po-
tentialbereich dazwischen annehmen. Hinsichtlich OH*
zeigen Experimente, dass die Adsorption bei etwa U = 0.5 V
beginnt. Allerdings nimmt die Bedeckung erst ab U = 0.6 V
langsam zu.[19] Bei U = 0.85 V gehen wir davon aus, dass die
OH-Bedeckung auf qOH = 2/9 ML zugenommen hat. Daher
nehmen wir Modell C2 (qCO = 2/9 ML, qOH = 0 ML) im Po-
tentialbereich 0<U< 0.6 V an. Im NDR-Bereich (0.6 V<

U< 0.85 V) ist sicherlich ein komplexeres Modell nçtig, um
die Wasserabgrenzung nachzuweisen, weshalb wir f�r diesen
Bereich hier nur die Kopplung zwischen COOH und
HCOOH ber�cksichtigen wollen. F�r hçhere Potentiale
0.85<U< 0.95 V scheint dann Modell F3 (qCO = 1/9 ML,
qOH = 2/9 ML) geeignet zu sein. Abschließend verwenden wir
Modell D3 (qCO = 0 ML, qOH = 2/9 ML) f�r 0.95 V<U< 1.2 V,
wobei wir die Mçglichkeit der Oberfl�chenoxidation außen
vor lassen. Demzufolge erhalten wir ein potentialabh�ngiges
Bild des bevorzugten Reaktionsmechanismus (Schema 1) und
damit die in Abbildung 1 gezeigte potentialabh�ngige Dar-
stellung der verallgemeinerten Geschwindigkeitskonstanten
(R) f�r den HCOOH-Oxidationsprozess als Funktion von U.

Beginnend bei U = 0 V erhçht sich R mit steigendem Po-
tential bis 0.4 V. An diesem Punkt erreicht die Geschwin-
digkeit ein Plateau, das mindestens bis zum Anfang des NDR-
Bereichs (U = 0.6 V) reicht. Nach dem NDR-Bereich (U>

0.85 V) erlangt sie ihren Maximalwert, bevor ab U = 0.95 der
Endbereich erreicht ist, in dem die Geschwindigkeit bis
mindestens U = 1.2 V niedrig ist. Diese Tendenzen sind im
Einklang mit der experimentellen CV-Kurve, die f�r den
Bereich 0 V<U< 1.2 V ebenfalls in Abbildung 1 gezeigt ist.

Am Anfang (ab U = 0 V) ist die Oxidation vom Formi-
atmechanismus dominiert, wobei der geschwindigkeitsbe-
stimmende Schritt ein potentialabh�ngiger CPET-Prozess ist.
Da HCOOB unmittelbar dem geschwindigkeitsbestimmen-
den CPET-Schritt vorausgeht, erwarten wir, dass HCOOB bei
niedrigen Potentialen detektierbar sein sollte. In der Tat
wurde experimentell Formiat bei etwa U = 0.2 V im Spektrum
gefunden.[4, 10] Sowie das Potential U = 0.4 V erreicht, wird der
direkte Weg mit dem Formiatweg konkurrenzf�hig. Wir er-
warten, dass dies zu einem Zwei-Wege-Mechanismus f�hrt,
der sich mindestens bis an den Anfang des NDR-Bereichs
(U = 0.6 V) fortsetzt. Allerdings kann die starke Bedeckung
von CO sowie des br�ckengebundenen Formiats, das zwar
experimentell nachgewiesen wurde, in unserem Modell aber
nicht ber�cksichtigt wurde, mçglicherweise zu einer Desak-
tivierung des direkten Wegs zugunsten des Formiatwegs
f�hren.

Beginnend mit dem NDR-Bereich spielt OH eine zu-
nehmend wichtigere Rolle. Dort reagiert es leicht mit CO zu
COOH, das als Teil eines deformierten COOH/HCOOH/
H2O-Komplexes eine H-Br�cke zum Carbonyl-O-Atom von
HCOOH bildet. Der hohe Bedeckungsgrad von CO bindet
das adsorbierte OH und verhindert so die HCOOH-Oxida-
tion. Wichtiger ist allerdings, dass der deformierte Verbund
die Barriere des direkten Weges HCOOH!CO2* von
0.99 eV (wie in Modell C2 bei U = 0.4� 0.6 V) auf 1.50 eV
erhçht, w�hrend er praktisch keine Auswirkung auf die Bar-
riere des Formiatweges hat. Somit l�sst sich, da der direkte
Weg unterdr�ckt ist, anhand der Gegenwart von deformier-
tem COOH oberhalb von 0.60 V teilweise der abnehmende
Strom im NDR-Bereich erkl�ren. Eine wichtige Rolle
kçnnen aber auch die Adsorption und das Mitwirken anderer
(unbekannter, f�r die Reaktion aber giftiger) Verunreini-
gungen spielen.[5,7]

Geht man �ber den NDR-Bereich hinaus, wird im Po-
tentialbereich 0.85 V<U< 0.95 V HCOOH fast ausschließ-
lich �ber den direkten Weg (Ea = 0.45 eV) oxidiert. Wir
finden, dass der Koeffekt von CO* und OH* hier effektiv die
HCOOH-Oxidation fçrdert und die traditionelle Auffassung,
CO* w�rde immer als Gift bei der HCOOH-Oxidation
agieren, infrage stellt. Allerdings limitiert die oxidative Ent-

Schema 1. Bevorzugter Reaktionspfad f�r verschiedene Bereiche des
Elektrodenpotentials.
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fernung des promotierenden CO* bei hçheren Potentialen
diesen effizienten Mechanismus auf einen relativ engen Po-
tentialbereich. W�hrend dieses Prozesses ist die Bildung von
HCOOB* (d.h. der erste Schritt im Formiatweg) fast barrie-
relos (Ea� 0 eV). Da die nachfolgende Spaltung von
HCOOM* zu CO2 eine hohe Barriere hat (Ea = 0.80 eV), er-
warten wir, dass sich HCOO* schnell an der Oberfl�che an-
sammelt. Tats�chlich zeigen Experimente diese Ansamm-
lung, angefangen bei U� 0.85 V mit einem Maximum bei U
� 0.95 V. Wir erwarten, dass das �bersch�ssige HCOO* die
HCOOH-Oxidation unterdr�ckt, indem es Oberfl�chenpl�t-
ze blockiert, die ansonsten f�r die Adsorption und Oxidation
von zus�tzlichem HCOOH entlang des direkten Weges ver-
f�gbar w�ren.

HCOO zerf�llt jedoch bei > 0.95 V unter dem Einfluss
von OH* mit einer Barriere von Ea = 0.71 eV zu CO2, wobei
sich die Formiatbedeckung, wie im Experiment beobachtet,
schnell verringert.[3, 5] Der experimentell gefundene Strom-
abfall bei U> 0.95 V wird normalerweise der Oxidation der
Pt-Oberfl�che zugeschrieben.[3] Nehmen wir an, dass das
Oberfl�chenoxid (hier nicht modelliert) ein schlechter Kata-
lysator ist, kçnnen wir eine Abnahme der Reaktivit�t als
Nachweis f�r das Wachstum des Oberfl�chenoxids nutzen. Da
die Oberfl�che aber nicht unmittelbar oxidiert, sondern �ber
einen langsamen Prozess, erwarten wir, dass der Formiatweg
auch bei der beginnenden Bildung des Oberfl�chenoxids
aktiv bleibt. W�hrend thermodynamisch die Bildung des
Oxids bei U> 1.2 V erfolgen sollte,[19] ist dieser Prozess durch
die Sauerstoff-Absorptionsbarriere, die mit der Koordination
der Oberfl�chenatome variiert, kinetisch limitiert. Daher er-
wartet man in der Regel eine schnellere Oxidbildung an
Defekten oder Stufenkanten als an Terrassenpl�tzen.

Die Geschwindigkeit der Potentialzyklierung tr�gt we-
sentlich zum Verlauf der CV-Kurve bei. Besonders wenn die
Geschwindigkeit verringert wird, r�ckt das Oxidationsmaxi-
mum bei 0.95 V (in Abbildung 1) nach links, um schließlich
mit dem Maximum bei 0.6 V zu einem einzigen Signal zu
fusionieren.[3,20] Ebenso wurde experimentell gefunden, dass
die Pt-Oberfl�che bei sehr geringer Zykliergeschwindigkeit
(3 mVs�1) massiv mit CO vergiftet ist. Demnach ist die CV-
Messung bei 50 mVs�1 das optimale experimentelle Analo-
gon f�r Vergleiche mit unseren Rechnungen, da unter diesen
Bedingungen CO-Vergiftung vermieden wird und (quasi-
station�re) HCOOH-Oxidation mçglich ist.

Abscheidung einer Monoschicht CO* auf der Pt-Elek-
trode vor der Oxidation von HCOOH f�hrt zur vçlligen
Unterdr�ckung der ersten Stromspitze im CV und einer po-
sitiven Verschiebung der zweiten Stromspitze (DU� 0.1 V),
was mit einer Verschiebung des Wachstums der HCOO-Be-
deckung einhergeht.[3] Die vçllige Unterdr�ckung der ersten
Stromspitze l�sst sich einfach �ber eine Blockade der aktiven
Oberfl�chenpl�tze durch adsorbiertes CO* in hoher Bede-
ckung erkl�ren. Zudem bençtigt die oxidative Entfernung
von CO* adsorbiertes OH*, das aber auch f�r die HCOOH-
Oxidation bençtigt wird. Deshalb verringert die Konkurrenz
mit �bersch�ssigem CO* um Oberfl�chenpl�tze und OH*-
Molek�le die Geschwindigkeit der HCOOH-Oxidation, da
sich die Ansammlung von OH* wie auch der Zerfall von CO*
verzçgern, um die optimale Bedeckung f�r die von uns ge-

fundene synergetisch gefçrderte HCOOH-Oxidation zu er-
reichen. Das Resultat ist schließlich eine positive Verschie-
bung der zweiten Stromspitze. Der verzçgerte Anstieg der
HCOO-Bedeckung, der experimentell beobachtet werden
kann, stimmt ebenfalls mit dieser Interpretation �berein.

Ein typisches Chronoamperogramm zeigt, dass bei An-
stieg des Elektrodenpotentials von 0.05 auf 0.9 V CO* binnen
Sekunden komplett oxidiert wird.[4] In dieser Zeit baut der
Strom I rasch ab, worauf ein Maximum folgt, w�hrenddessen
die HCOO*-Bedeckung drastisch zunimmt. Das Verhalten
von I entspricht einer raschen Oxidation und Abnahme von
CO*. Demnach ist Modell F3 (1/9 ML CO* und 2/9 ML OH*)
anf�nglich relevant, gefolgt von Modell D3 (0 ML CO* und
2/9 ML OH*), sobald CO* wegoxidiert ist. Die niedrige
Energiebarriere (Ea� 0 eV) zur Bildung von HCOO*, ge-
koppelt mit der hohen Energiebarriere (Ea� 0.80 eV), um es
zum Produkt weiter umzusetzen, f�hrt zum anf�nglichen
Anstieg der HCOO*-Bedeckung. Wir erwarten, dass die
Bildung von Oberfl�chenoxiden (experimentell nahe 0.9 Vals
Pt4OH identifiziert, aber nicht in unser aktuelles Modell
einbezogen) hier die Geschwindigkeit der HCOOH-Oxida-
tion verringert.[19]

Senken des Potentials auf 0.6 V (im Anschluss an die
wenigen Sekunden bei 0.9 V) f�hrt zu einem sofortigen An-
stieg von I, gefolgt von einem graduellen Abfall, w�hrend-
dessen die HCOO*-Bedeckung auf einen Bruchteil ihres
Anfangswertes sinkt und schnell in einen station�ren Zustand
konvergiert. Wir gehen davon aus, dass bei reduzierenden
Potentialen Pt-Oxid schnell abgebaut wird und die Elektro-
denoberfl�che wieder in den Anfangszustand versetzt. Dies
befreit zus�tzliche Oberfl�chenpl�tze f�r die HCOOH-Oxi-
dation, was zu einer erhçhten Oxidationsgeschwindigkeit
f�hrt und so die HCOO*-Konzentration verringert. Da die
Oberfl�che anfangs mit HCOO* bedeckt ist, muss dieses erst
unter Oberfl�chenbedingungen zerfallen, was man in Mo-
dell D3 (Ea = 0.71 eV) am besten sehen kann. Ist HCOO*
wegoxidiert, werden Oberfl�chenpl�tze f�r die HCOOH-
Adsorption frei. Die Oberfl�chenbedingungen werden jetzt
wohl am besten von einer Kombination der Modelle B, D1

oder D2 (Ea = 0.73, 0.79 oder 0.81 eV) dargestellt, die alle eine
hçhere Reaktionsbarriere haben als Modell D3 (Ea =

0.71 eV). Daher resultiert die Entfernung des OH* von der
Oberfl�che in einer langsameren HCOOH-Oxidation, in
Einklang mit der beobachteten Verringerung von I.

Wir finden, dass sich CO* (in Abwesenheit von OH*)
nachteilig auf die HCOOH-Oxidation auswirkt: Nicht nur,
indem es aktive Oberfl�chenpl�tze blockiert, sondern auch,
weil es die Geschwindigkeit bestimmter Reaktionsschritte
verringert. Demgegen�ber �ndert OH* (in Abwesenheit von
CO*) nicht wesentlich die Reaktivit�t der HCOOH-Oxida-
tion auf einer reinen Pt-Oberfl�che. Bei hçheren Potentialen
jedoch oxidiert OH die Pt-Oberfl�che und blockiert somit
aktive Pl�tze f�r die HCOOH-Oxidation. Allerdings f�hrt die
kombinierte Adsorption von CO* und OH* zu einem syner-
getischen Koeffekt, wobei schon relativ geringe Bedeckungen
beider die HCOOH-Oxidation effektiv fçrdern. Anhand
dieser einzelnen und synergetischen Verhaltensweisen von
CO* und HO* lassen sich die CV-Messungen der Elektro-
oxidation von HCOOH im Potentialspektrum von 0.0–1.2 V
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erkl�ren. In weiteren Untersuchungen zur vollst�ndigen
Rolle von CO* und OH* werden wir nun den Schwerpunkt
auf die Oxidation der Pt-Oberfl�che legen.
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Online verçffentlicht am 21. August 2012
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