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1. Einleitung

Im Rahmen der globalen Erwärmung sind alternative Energieträger unabdingbar, um das 1.5 ◦C
Ziel der Pariser Verträge einzuhalten [2]. Eine wichtige Schlüsselrolle spielt dabei Wasserstoff
[3]. Dieser kann sowohl als Energiespeichermedium und Kraftstoff [4], z.B. in Brennstoffzel-
len eingesetzt werden, als auch als Reaktionspartner in der Zement- und Stahlproduktion[5, 6]
verwendet werden, um den CO2-Ausstoß dieser Branchen erheblich zu senken. Da Wasserstoff
auf der Erde allerdings nur in seinen Verbindungen vorkommt [7], muss, der für technologi-
sche Prozesse benötigte, Wasserstoff zunächst gewonnen werden. Ein Verfahren Wasserstoff
herzustellen ist die elektrolytische Spaltung von Wasser. Da die Erzeugung von Wasserstoff
direkt an der Elektrode der elektrochemischen Zelle stattfindet, ist die Effizienz eng mit den
energetischen Eigenschaften der Oberfläche verknüpft. Hierbei unterscheiden sich Elektroden
aus unterschiedlichen Metallen in dem für die Wasserstoffentwicklungsreaktion (engl. hydro-
gen evolution reaction, HER) notwendigen Überpotential und damit dem Energiebedarf. Unter
allen reinen Metallen zeigt Platin die höchste Reaktivität bei der Wasserstoffentwicklung [8],
das bedeutet, das Überpotential, welches angelegt werden muss, um einen gewissen Stromfluss
zu erzeugen, ist bei Verwendung von Platin am geringsten. Ein weiterer Unterschied zwischen
verschiedenen Metallelektroden ist, dass sich an manchen Metallen wie Rhodium und Platin
schon vor dem eigentlichen Potential der Wasserstoffentwicklung eine Lage Wasserstoff auf
der Oberfläche abscheidet (engl. underpotential deposition, UPD), während an anderen Metallen
wie Gold oder Quecksilber die Wasserstoffentwicklung ohne eine solche Wasserstofflage statt-
findet.
Neben dem Elektrodenmaterial spielt insbesondere die eingesetzte Elektrolytlösung eine ent-
scheidende Rolle für die Effizienz der Wasserstoffentwicklung, indem dieser die Eigenschaf-
ten der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt maßgeblich bestimmt. Da die bei elektrochemischen
Prozessen eingesetzten Metallelektroden eine Überschussladung tragen, muss diese durch eine
äquivalente, entgegengesetzte Ladung in der Lösung ausgeglichen werden. Die daraus resul-
tierende Ladungsverteilung aus zwei Regionen entgegengesetzter Ladung wird als elektroche-
mische Doppelschicht bezeichnet [9]. Die Zusammensetzung der Elektrolytlösung beeinflusst
hierbei die Ausdehnung der elektrochemischen Doppelschicht und den Potentialverlauf vor der
Elektrode. Eine präzisere Beschreibung der elektrochemischen Doppelschicht folgt in Kapitel
4.1.
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1. Einleitung

Schon 1928 stellten Herasymenko und Slendyk fest, dass der Zusatz von neutralen Salzen die
Wasserstoffüberspannung an Quecksilberelektroden in 0.1 M HCl verändert [10]. Diese Beob-
achtung konnte 1933 von Frumkin darauf zurückgeführt werden, dass durch den Potentialabfall
in der elektrochemischen Doppelschicht das effektive Reaktionspotential geringer ist [11]. Ein
weiterer Effekt ist, dass durch Zugabe der Salze die Menge der H+-Ionen, welche bei der Was-
serstoffentwicklung aus saurer Lösung das Edukt sind, abnimmt.
Sind in der Elektrolytlösung darüber hinaus Ionen vorhanden, welche mit der Oberfläche ei-
ne chemische Bindung eingehen können, können diese die Reaktivität zusätzlich beeinflussen
durch: a) Blockieren von Oberflächenplätzen, auf denen ansonsten Reaktanden oder Reaktions-
intermediate adsorbieren könnten; b) Herabsetzen oder Erhöhen der Reaktivität benachbarter
Oberflächenplätze; c) Änderung der Oberflächenstruktur, z. B. durch Aufheben der Oberflä-
chenrekonstruktion des Metalls[12]; d) Veränderung der Potentialverteilung in der Doppel-
schicht, z. B. durch Beeinflussung der Lösungsmittelstruktur [13].
Erst kürzlich wurde entdeckt, dass auch Kationen aus der Elektrolytlösung, welche bis dahin
häufig als nicht beteiligte „Zuschauer“ galten, die Reaktivität elektrokatalytischer Reaktionen
über sogenannte nicht-kovalente Wechselwirkungen beeinflussen können[14, 15].
Damit zeigt sich, dass die Zusammensetzung und Struktur der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt
grundlegend für das Verständnis elektrochemischer Reaktionen ist. Um die Zusammensetzung
der Grenzfläche zu untersuchen, wird in der Elektrochemie typischerweise der Strom-Span-
nungszusammenhang, beispielsweise mit der Zyklovoltammetrie [16, 17] oder der Chronocou-
lometrie [18, 19], untersucht. Mit diesen Methoden kann unter anderem die Übersschusskon-
zentration der Ionen in der Grenzfläche bestimmt werden. Ein Nachteil dieser Methoden ist,
dass Prozesse, bei denen die Ladungsbilanz ausgeglichen ist, wie die Koadsorption von positiv
und negativ geladenen Ionen, nicht zur Gesamtladungsbilanz beitragen und damit nicht detek-
tiert werden können.
Ein riesiger Fortschritt für die Beschreibung dieser Grenzfläche, war die Einführung der Raster-
tunnelmikroskopie (engl. scanning tunneling microscopy, STM), durch welche erstmals Struktu-
ren adsorbierter Ionen auf atomarer Ebene aufgelöst und damit nachgewiesen werden konnten
[20, 21]. Da diese Methode jedoch stationär ist, das bedeutet, dass die Oberfläche nur an aus-
gewählten Potentialen untersucht werden kann und mit der Methode die adsorbierten Spezies
nicht identifiziert werden können, eignet sich die Methode nur begrenzt zur Untersuchung
von dynamischen Prozessen und großer Potentialbereiche. Im Gegensatz dazu können spek-
troskopische Methoden, wie die Infrarotspektroskopie, dazu beitragen, die in der Grenzfläche
befindlichen Spezies zu identifizieren und die Struktur des Lösungsmittels in der Grenzfläche zu
analysieren [22–26]. Da die Adsorptionsbanden der adsorbierten Spezies in der Doppelschicht
aufgrund des starken elektrischen Feldes beeinflusst werden, ist die Zuordnung dieser nur be-
dingt möglich und teilweise umstritten [27]. Trotz aller dieser Methoden und einer über 200-
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1. Einleitung

jährigen Forschungsgeschichte ist die Zusammensetzung der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt
und ihr Einfluss auf die HER immer noch nicht vollständig verstanden.[9, 14, 26, 28–30].
In diesemZusammenhangwerden in der vorliegendenArbeit drei Aspekte behandelt: Zunächst
wird die potentialabhängige Zusammensetzung der elektrochemischen Doppelschicht an Gol-
delektroden analysiert. Im Zuge dessen wird die spezifische Adsorption von Anionen und de-
ren Einfluss auf die Lösungsmittelstruktur untersucht. Daraufhin wird die Untersuchung des
Einflusses der Elektrolyte auf die Wasserstoff UPD auf Platin erweitert und hierbei die abge-
schiedene Wasserstoffspezies charakterisiert. Zuletzt wird die HER untersucht, wobei im Mit-
telpunkt der Untersuchung der Einfluss der Zusammensetzung der Elektrolytlösungen auf die
Thermodynamik und die Kinetik der Reaktion steht.
Als experimentelle Methode wird die elektrochemische Mikrokalorimetrie eingesetzt. Mit die-
ser Methode ist es möglich, parallel zum Strom-Spannungszusammenhang die Entropieände-
rung während eines elektrochemischen Prozesses als zweite, unabhängige Größe zu messen
[31]. Die Entropieänderung beinhaltet dabei Beiträge aller ablaufenden Prozesse und allen an
den Prozessen beteiligten Spezies. Damit bietet sich die elektrochemische Mikrokalorimetrie
zur Aufklärung der Struktur der elektrochemischen Doppelschicht, der Charakterisierung von
adsorbierten Spezies, wie dem bei der UPD abgeschiedenen Wasserstoff, sowie zur Untersu-
chung der Reaktionsentropie einer elektrochemischen Reaktion an.
In Kapitel 2 wird zunächst erläutert, wie die mit der Mikrokalorimetrie gemessene Wärme mit
der Entropieänderung zusammenhängt. Daraufhin wird die verwendete Apparatur (Kapitel 3.1)
und der experimentelle Ablauf (Kapitel 3.2), inklusive der Probenpräparation (Kapitel 3.3) dar-
gestellt. In den Kapiteln 4, 6 und 7 werden der Einfluss von Ionen auf die elektrochemische
Doppelschicht auf Au(111), auf die Unterpotentialabscheidung von Wasserstoff auf Platin und
auf die Entwicklung von Wasserstoff an Platin behandelt. Dabei werden die jeweils untersuch-
ten Systeme zu Beginn der Kapitel kurz vorgestellt und eingeordnet. Zusätzlich wird in Kapitel
5 am Beispiel der Frage, ob Sulfat oder Hydrogensulfat aus schwefelsaurer Lösung auf Gold spe-
zifisch adsorbiert, dargestellt, wie die Mikrokalorimetrie direkt zur Aufklärung der chemischen
Identität adsorbierter Spezies beitragen kann. Zuletzt werden in Kapitel 8 die Erkenntnisse der
einzelnen Teilaspekte zusammengeführt und ein Ausblick gegeben.
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2. Theoretische Grundlagen der
elektrochemischen Mikrokalorimetrie

In diesem Kapitel wird die Wärmetönung an einer Elektrode während einer elektrochemischen
Reaktion mit der Entropieänderung an der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt einerseits durch
den Ladungstransport in und aus der Grenzfläche und andererseits durch die elektrochemi-
sche Reaktion verknüpft. Die historisch erste Beobachtung einer Wärmetönung an einer ein-
zelnen Elektrode, das heißt, einer Halbzelle eines galvanischen Elements, wurde 1879 von Bou-
ty durchgeführt [32]. Bouty verwendete zwei verkupferte Thermometer als Elektroden für die
elektrochemische Kupferabscheidung und -auflösung in CuSO4-Lösung. Hierbei konnte er be-
obachten, dass die Abscheidung von Kupfer auf der einen Elektrode zu einer Abkühlung führte,
während die Auflösung von Kupfer an der anderen Elektrode zu einer Erwärmung führte. Bouty
erkannte, dass es sich bei diesem Effekt an der Übergangstelle zwischen Elektrode und Elek-
trolyt um das elektrochemische Analogon zum Peltiereffekt an der Verbindungsstelle zweier
Metalle handelt. Die theoretische Beschreibung des Peltiereffekts, konnte später von Wagner
[33, 34] und Lange unter Mitarbeit von Hesse und Monheim [35–38], auf Basis der Theorie des
Entropietransports von Eastman [39], entwickelt werden.
Die grundlegenden Zusammenhänge wurden später von Agar [40] zusammengefasst. Auf Ba-
sis der Argumentation von Agar [40] und dem Buchkapitel zur Oberflächen Mikrokalorimetrie
von Gottfried und Schuster [41] werden im folgenden Kapitel die Grundlagen des elektroche-
mischen Peltier-Effekts dargestellt.

2.1. Der elektrochemische Peltier-Effekt

Für die Beschreibung des elektrochemischen Peltier-Effekts wird eine Elektrode des Metalls M
betrachtet, die im Kontakt zu einer Lösung des entsprechenden Metallions M+ und eines Ge-
genions A– steht, wie sie in Abbildung 2.1 dargestellt ist. Um die Prozesse an der Grenzfläche
Elektrode/Elektrolyt zu erläutern, müssen die Randbedingungen der Grenzfläche genau defi-
niert sein. Auf der Metallseite wird die Grenzfläche durch eine fiktive Ebene P begrenzt, die so
gewählt wird, dass alle in und aus der Grenzfläche fließenden Elektronen die Ebene passieren.
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2. Theoretische Grundlagen der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

Abbildung 2.1.: Schematische Darstellung der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt an der 𝑑b Mol
des Metalions M+ reduziert werden und dabei die Wärme q mit der Umgebung
ausgetauscht wird, sowie des dabei stattfindenden Ionen- und Elektronentrans-
ports, durch die Begrenzungen P und H der Grenzfläche.

Auf der Lösungsseite wird die Grenzfläche durch eine sogenannte „Hittorfsche Referenzebe-
ne“ [40] begrenzt. Das bedeutet die Ebene ist so weit im Elektrolyten gewählt, dass an ihr die
Eigenschaften des Lösungsvolumens herrschen. Wenn Strom durch die elektrochemische Zel-
le fließt, kann diese Ebene sich dabei derartig bewegen, dass die Lösungsmittelmenge in der
Grenzfläche konstant bleibt.
Werden nun durch einen geringen Strom, db Mol des Metallions M+ unter reversibler Reakti-
onsführung zu M reduziert,

𝑀+ + 𝑒− −→ 𝑀

müssen 𝑡+db Ionen des reduzierten Ions in die Grenzfläche eintreten, während 𝑡−db Gegenio-
nen aus der Grenzfläche austreten. 𝑡+ und 𝑡− sind die jeweiligen Hittorfschen Überführungs-
zahlen, welche den Anteil der Ionen am Ladungstransport angeben. Bei dem beschriebenen
Prozess ändert sich unter isothermen und isobaren Bedingungen die Entropie der Grenzfläche
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2. Theoretische Grundlagen der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

um den Beitrag [41]:

𝑑𝑆 = (𝑠𝑀 − 𝑠𝑀+ + 𝑡+𝑠𝑀+ − 𝑡−𝑠𝐴− − 𝑠𝑒− ) db . (2.1)

Die Entropieänderung d𝑆 in Gleichung 2.1 wird dabei durch den Transport von Ionen und
Elektronen in die Grenzfläche, sowie den reversiblen Austausch der Wärmemenge 𝛿𝑞rev verur-
sacht. Die Wärmemenge, welche während eines reversiblen Prozesses mit der Umgebung aus-
getauscht wird, ist die sogenannte molare Peltierwärme Π =

𝛿𝑞rev
db . Die transportierte Entropie

¯̄𝑆 𝑖 entspricht der Summe der molaren Entropie der transportierten Spezies 𝑠𝑖 und einer ionen-
spezifischen Eastman Transportentropie 𝑠𝑖 [40]

¯̄𝑆 𝑖 = (𝑠𝑖 + 𝑠𝑖 ) . (2.2)

Die Eastman Transportentropie beruht auf der ständigen Änderung der Solvathülle und der
Wasserstruktur beim Transport des Ions durch die Lösung. Die Ionen können dabei die Entro-
pie der umgebenden Lösung erhöhen oder erniedrigen, abhängig davon, ob es sich um ein
strukturbildendes oder strukturbrechendes Ion handelt [42]. Die dabei entstehende Wärmeän-
derung wird vor dem Ion aufgenommen und dahinter freigesetzt. Daher führt der Transport
von Ionen durch die Lösung zu einem Wärmetransport.
Da die Entropie eine Zustandsgröße ist, muss die Entropieänderung aus Gleichung 2.1 der Sum-
me aus dem Ionentransport und der durch denWärmaustausch entstehenden Entropie entspre-
chen [41]:

(
𝑠𝑀 − 𝑠𝑀+ + 𝑡+𝑠𝑀+ − 𝑡−𝑠𝐴− − 𝑠𝑒−

)
=

(
𝑡+ ¯̄𝑆 𝑀+ − 𝑡− ¯̄𝑆 𝐴− + ¯̄𝑆 𝑒− + Π

𝑇

)
. (2.3)

Wird für die transportierte Entropie in Gleichung 2.3 ihre Definition 2.2 eingesetzt, kürzen sich
die Beiträge der molaren Entropien und die Gleichung kann nach Π

𝑇
umgestellt werden [41]:

Π

𝑇
= 𝑠𝑀 − 𝑠𝑀+ − 𝑠𝑒− −

(
𝑡+𝑠𝑀+ − 𝑡−𝑠𝐴− + 𝑠𝑒−

)
= ΔR𝑆 − ΔT𝑆 . (2.4)

Diese Gleichung gilt allgemein für elektrochemische Reaktionen im des Gleichgewicht. Dabei
ist ΔR𝑆 die Reaktionsentropie einer elektrochemischen Reaktion, welche allgemein definiert ist
durch [43]:

ΔR𝑆 =
∑︁
𝑗

𝑠P𝑗 −
∑︁
𝑖

𝑠E𝑖 , (2.5)

wobei P die Produkte und E die Edukte der Reaktion darstellen. Die molaren Entropien der
einzelnen Reaktanden, bei der jeweiligen Zusammensetzung der Elektrolytlösung, lassen sich
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2. Theoretische Grundlagen der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

aus den absoluten molaren Entropien bei einem Druck von 101 325 Pa, einer Aktivität von 1
und bei einer Temperatur von 298.15 K in wässriger Lösung [42], wie folgt berechnen [44] :

𝑠𝑖 = 𝑠0
𝑖 − 𝑅 ln𝑎𝑖 − 𝑅𝑇

𝜕 ln𝑎𝑖
𝜕𝑇

. (2.6)

Die Temperaturabhängigkeit der Aktivität ist bei den in dieser Arbeit verwendeten Tempera-
turen gering [45] und kann daher vernachlässigt werden. Die absoluten molaren Standarden-
tropien der einzelnen Ionen, der in dieser Arbeit verwendeten Elektrolyte, sind in Tabelle 2.1
zusammengestellt. Soweit nicht anders angegeben werden die zur Berechnung notwendigen
Aktivitäten der einzelnen Elektrolytlösungen mit der Software PhreeQC [46] bestimmt.
ΔT𝑆 wird in dieser Arbeit als Transportentropie bezeichnet und kann unter Kenntnis der East-

Tabelle 2.1.: Absolute molare Standardentropien 𝑠0
𝑖
, Eastman Transportentropien 𝑠𝑖 undmolare

Grenzleitfähigkeiten _0 der einzelnen Ionen. 𝑎 In Übereinstimmung mit Frittmann
et al. [47] wird für die Eastman Transportentropie von HSO –

4 der selbe Wert wie
für ClO –

4 verwendet.

Ion 𝑠0
𝑖
/ J mol−1 K−1 [42] 𝑠𝑖 / J mol−1 K−1 [40] _0 / S cm2 mol−1 [48]

H+ -22.2 43.0 350
Li+ -8.8 -3.0 39
Na+ 36.8 7.1 50
K+ 80.3 6.7 74
Cs+ 110.9 12.5 77
OH– 11.4 53.4 198
F– 56.5 11.4 55
Cl– 78.7 0 76
Br– 104.6 0.3 78
I– 133.5 -7.2 77
ClO –

4 204.2 -3 67
HSO –

4 154.0 -3𝑎 50
SO 2–

4 64.5 27 80

man Transportentropien und der Überführungszahlen der einzelnen Ionen berechnet werden
[40]

ΔT𝑆 =
∑︁
𝑖

𝑡𝑖𝑠𝑖

𝑧𝑖
. (2.7)

Die Hittorfschen Überführungszahlen können nach Gleichung 2.8 berechnet werden [43]

𝑡𝑖 =
_0
𝑖
|𝑧𝑖 |𝑐𝑖∑

_0
𝑖
|𝑧𝑖 |𝑐𝑖

. (2.8)
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2. Theoretische Grundlagen der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

Die zur Berechnung der Transportentropie der in dieser Arbeit eingesetzten Elektrolytlösun-
gen notwendigen molaren Grenzleitfähigkeiten _0

𝑖
und die Eastman Transportentropien 𝑠𝑖 der

einzelnen Ionen sind ebenfalls in Tabelle 2.1 aufgeführt.

2.2. Irreversible Wärmebeiträge

Bei der experimentellen Bestimmung der Wärmetönung an der Elektrode während einer elek-
trochemischen Reaktion, entstehen neben der reversiblen Wärme durch die Entropieänderung
an der Grenzfläche auch irreversible Wärmebeiträge. Diese werden einerseits durch das Anle-
gen einer Überspannung, um die Reaktion zu treiben, und andererseits durch den Stromfluss
im Elektrolyten hervorgerufen.
Die durch die angelegte Überspannung entstehende Wärme ist proportional zur angelegten
Überspannung und der geflossenen Ladung [41]:

𝛿𝑞pol = 𝑧𝐹 |[ |db , (2.9)

wobei 𝑧 die Anzahl der beteiligten Elektronen und 𝐹 die Faraday-Konstante darstellt.
Durch den Stromfluss im Elektrolyten entsteht aufgrund des Elektrolytwiderstands die soge-
nannte Joule’sche Wärme [41]:

𝛿𝑞Joule = 𝑅𝐼 2d𝑡 , (2.10)

wobei 𝑅 der Widerstand des Elektrolyten und 𝐼 der Stromfluss im Zeitraum d𝑡 ist.
Damit ergibt sich für die gesamte mit der Umgebung ausgetauschte Wärme bei einer elektro-
chemischen Reaktion [41]:

𝛿𝑞 = Πdb − 𝑧𝐹 |[ |db − 𝑅𝐼 2d𝑡 . (2.11)

Die irreversiblen Wärmebeiträge führen immer zu einer Erwärmung der Elektrode. Während
die Überpotentialwärme direkt an der Elektrode entsteht, entsteht die Joule’sche Wärme ent-
lang des Strompfades im Elektrolyten und kann durch geschickte Führung des Experiments in
dieser Arbeit vernachlässigt werden [49] (vgl. Kapitel 3.1).
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3. Experimentelle Aspekte der
elektrochemischen Mikrokalorimetrie

In diesemKapitel wird zunächst der Aufbau desMikrokalorimeters erläutert. Daraufhinwerden
die elektrochemischen und mikrokalorimetrischen Messmethoden dargestellt und anschlie-
ßend die Auswertung und Kalibrierung der Messdaten vorgestellt. Im Rahmen dessen wird
eine Fehlerbetrachtung durchgeführt. Nachfolgend wird die Präparation verschiedener in die-
ser Arbeit verwendeter Elektroden ausgeführt. Abschließend wird der Aufbau einer UHV-
Aufdampfkammer erläutert und ein aus einem erfolgreichen Bedampfvorgang erhaltener Pla-
tinfilm mit der Zyklovoltammetrie charakterisiert.

3.1. Das Mikrokalorimeter

Die Messung der Wärmetönung einer elektrochemischen Reaktion kann, wie in Kapitel 2 be-
schrieben, dazu genutzt werden, um die Peltierwärme elektrochemischer Prozesse zu bestim-
men. Neben dem bereits beschriebenen Experiment von Bouty [32], der erstmals die Wärme-
änderung an einer Elektrode messen konnte, folgten weitere Studien u.a. von Ozeki [44] und
Boudeville [50, 51], bei denen die Temperaturdifferenz zwischen der Elektrode und der Um-
gebung gemessen wurde. In den beschriebenen Experimenten war der Umsatz, das heißt, die
abgeschiedene Kupfermenge von Ozeki so groß, dass die daraus resultierende Temperaturän-
derung im Bereich einiger Millikelvin lag und daher mittels eines Thermistors messbar war. Die
elektrochemischen Prozesse wurden über Sekunden bis Minuten verfolgt, wodurch die verzö-
gerte Reaktionszeit des Aufbaus kaum ins Gewicht fiel.
In der vorliegenden Arbeit sollen jedoch Prozesse mit sehr kleinem Umsatz untersucht wer-
den, dei denen die zu messenden Wärmetönungen im Bereich einiger Mikrokelvin liegen. Zur
Messung solcher kleiner Wärmemengen wurde von Schuster et al. [52] ein Mikrokalorimeter
auf Basis dünner Elektroden und einer pyroelektrischen PVDF-Folie entwickelt. Durch die hohe
Wärmeleitfähigkeit des Aufbaus wird die gesamte an der Arbeitselektrode entstehendeWärme
unverzüglich und nahezu vollständig vom pyroelektrischen Sensor detektiert. Zusätzlich wird
der Einfluss der Joule’schen Wärme aus Gleichung 2.11 reduziert, indem nur kurze 10 - 40 ms
Potentialpulse angelegt werden. Da die Joule’sche Wärme aufgrund des Elektrolytwiderstands
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3. Experimentelle Aspekte der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

beim Stromfluss im Elektrolyten entsteht, wird die dabei entstehende Wärme auf der kurzen
experimentellen Zeitskala nicht bis zur Elektrode transportiert [49].
Die von Schuster et al. beschriebenen Probleme durch Verspannungen der Oberfläche konnten
in Folge durch Verwendung eines zusätzlichen Substrats zwischen Arbeitselektrode und Sensor
minimiert werden [53]. Weitere Verbesserung der Sensitivität erfolgte durch die Verwendung
eines LiTaO3-Einkristalls als pyroelektrischen Sensor [54, 55].
Für die mikrokalorimetrischen Messungen dieser Arbeit wird das Kalorimeter, welches von
Frittmann et al. beschrieben wurde, verwendet [54]. Das Kalorimeter besteht aus einem Mes-

Abbildung 3.1.: Fotoserie des Mikrokalorimeteraufbaus: 1) Freiliegender Sensor (pink umran-
det), sowie Gasanschlüsse und Kontakte für die Arbeits- (WE), Referenz- (RE)
und Gegenelektrode (CE) 2) Positionierung der WE (hellblau umrandet) 3)
Positionierung der Messingspange zur Kontaktierung der WE und des Dich-
tungsrings 4) Montage der elektrochemischen Zelle mit Elektrolytlösung, Pt-
Ringelektrode als CE und mit Wasserstoff beladenem Palladiumdraht als RE.
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3. Experimentelle Aspekte der elektrochemischen Mikrokalorimetrie

singzylinder, welcher in Abbildung 3.1 dargestellt ist. Im zentralen Bereich befindet sich der
LiTaO3 Kristall (3.1.1, pink umrandet). Direkt auf dem Sensor werden ein 50 µm dickes Sa-
phirglas und die Arbeitselektrode (hier ein mit Gold bedampftes Saphirglas, vgl. Kapitel 3.3)
deckungsgleich positioniert (Abbildung 3.1.2, hellblau umrandet). Zwischen dem Sensor, dem
Saphirglas und der Arbeitselektrode wird ein wärmeleitendes Öl aufgetragen, um den thermi-
schen Kontakt zu verbessern.
Über der Arbeitselektrode wird eine vergoldete Messingspange, welche in der Mitte eine run-
de Auslassung aufweist, angebracht, um den elektrischen Kontakt mit der Arbeitselektrode
herzustellen (Abbildung 3.1.3). Die elektrochemische Zelle wird daraufhin zentrisch über der
Arbeitselektrode positioniert (Abbildung 3.1.4). Die Arbeitselektrode wird gegenüber der elek-
trochemischen Zelle mittels eines Viton O-Ringes mit 5 mm Innendurchmesser abgedichtet.
Die exponierte Fläche der Arbeitselektrode beträgt damit 0.2 cm2. Da neben einer gewissen
Steifigkeit auch höchste chemische Reinheit elementar für den Aufbau ist, besteht die elektro-
chemische Zelle aus einem in derMitte vertieften Polychlortrifluoroethylen, Kel-F, Zylindermit
einem Fassungsvermögen von etwa 300 µL. Ein als Gegenelektrode verwendeter 0.5 mm star-
ker Platindraht verläuft ringförmig an der Außenkante des Zylinders, um eine möglichst große
Oberfläche zu gewährleisten. Als Referenzelektrode wird ein Metalldraht verwendet, welcher
so gebogen ist, dass er sich in geringem Abstand direkt über der Arbeitselektrode befindet, um
den durch Spannungsabfall in der Elektrolytlösung aufgrund des Elektrolytwiderstands, dem
sogenannten IR-Drop, zu reduzieren. Für die Experimente in Kapitel 4 und 5 wird als Referen-
zelektrode ein 0.5 mm dicker Platindraht verwendet, während für die Experimente in Kapitel 6
und 7 ein Palladiumdraht verwendet wird, der, wie in Kapitel 3.3 beschrieben, präpariert wird.
Sowohl die elektrochemische Zelle, als auch die Dichtungsringe, sowie die Gegen- und Referen-
zelektrode werden nach jedem Experiment mit Peroxomonoschwefelsäure und anschließend
mit ultrareinem Wasser (𝜌 ≥18.2 MΩ cm) gereinigt.
Der über der elektrochemischen Zelle befindliche Raum kann mittels eines O-Ring gedichte-
ten Messingdeckels abgedichtet und über eine Bohrung mit Argon überspült werden (3.1.1,
blau). Der Raum zwischen der elektrochemischen Zelle und dem pyroelektrischen Sensor kann
mittels einer Drehschieberpumpe evakuiert werden (3.1.1, weiß), um den Sensor-Elektroden-
Aufbau zusammenzupressen und damit den Wärmekontakt zu verbessern. Zusätzlich ist der
gesamte Aufbau von einer Holzbox umschlossen (nicht gezeigt), um Luftkonvektion und Tem-
peraturschwankungen gering zu halten.
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3.2. Durchführung und Auswertung eines
mikrokalorimetrischen Experiments

Ein mikrokalorimetrisches Experiment besteht immer aus dem kompletten Zusammenbau des
Sensor-Elektroden-Aufbaus und der elektrochemischen Zelle, nach den Schritten, wie sie in Ab-
bildung 3.1 dargestellt sind. Vor dem Aufbringen der Arbeitselektrode wird diese mit einer Bu-
tangasflamme getempert, um Staub und Verunreinigungen zu entfernen. Ab diesem Zeitpunkt
wird der Bereich über der Arbeitselektrode mit Argon überspült. Sobald die elektrochemische
Zelle fest montiert ist, wird der exponierte Teil der Arbeitselektrode direkt mit der zu untersu-
chenden Elektrolytlösung oder zunächst mit ultrareinem Wasser bedeckt, um Verunreinigun-
gen der Elektrodenoberfläche zu minimieren. Vor dem Einfüllen der Elektrolytlösung wurde
diese mindestens 20 min mit Argon durchspült, um gelösten Sauerstoff auszutreiben. Die Elek-
trolytlösung wurde stets im Ar-Gegenstrom durch eine kleine Öffnung des Messsingdeckels
eingefüllt und der Aufbau danach luftdicht verschlossen. Anschließend wurden die elektroche-
mischen und mikrokalorimetrischen Messungen durchgeführt. Daraufhin wurde der Messing-
deckel geöffnet und mit einer Glasscheibe abgedeckt, um die Lasermessungen durchzuführen.
Zuletzt wurde die Elektrolytlösung gegen eine 0.1 M K3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6]-Lösung ausge-
tauscht, als Referenzelektrode ein Platindraht angebracht und die Kalibriermessung durchge-
führt.

Zyklovoltammetrie

Als elektrochemische Methode zur Oberflächencharakterisierung wird in dieser Arbeit die Zy-
klovoltammetrie verwendet. Bei dieser Methode wird ein konstanter Potentialvorschub ange-
legt und das Elektrodenpotential zyklisch zwischen manuell einstellbaren Umkehrpotentialen
geändert. Dabei wird die entstehende Stromantwort aufgezeichnet. Die Stromantwort in Ab-
hängigkeit des Elektrodenpotentials ist für die Elektrolytlösung und die eingesetzte Arbeits-
elektrode charakteristisch und ermöglicht daher Rückschlüsse auf die Elektrolytzusammenset-
zung bzw. etwaige Verunreinigungen. Um die Zyklovoltammetrie auszuwerten wird typischer-
weise der gemessene Strom gegen das Elektrodenpotential aufgetragen. Diese Darstellung wird
Zyklovoltammogramm (engl. cyclic voltammogram, CV) genannt.
InAbbildung 3.2 ist das CV der als Kalibrierlösung verwendeten 0.1 MK3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6]
auf Au(111) dargestellt. Ausgehend von einem Zellpotential ohne äußeren Stromfluss (engl.
open cicuit potential, OCP) (hier etwa 0 V) wurde mit einem Potentialschub von 50 mV s−1 das
Potential erhöht und nach Überschreiten der Stromspitze bei etwa 0.15 V, die durch die Oxi-
dation von Fe2+ zu Fe3+ entsteht, wird bei etwa 0.4 V der Potentialvorschub umgekehrt. Bei
etwa −0.15 V ist im kathodischen Durchlauf eine Stromspitze zu erkennen, die der Reduktion
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von Fe3+ zu Fe2+ zugeordnet werden kann. Nach Überschreiten des Reduktionspeaks wird der
Vorschub erneut umgekehrt, bis der Oxidationspeak ein zweites Mal durchlaufen wird.
Neben der Oberflächencharakterisierung wird die Zyklovoltammetrie in dieser Arbeit eben-

Abbildung 3.2.: CV von 0.1 M K3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6] auf Au(111); Scangeschwindigkeit
50 mV s−1.

falls zur elektrochemischen Reinigung der eingesetzten Platinoberflächen verwendet. Da Platin
sehr anfällig für organische Verunreinigungen ist, kann schon eine kurze Exposition mit Luft
dazu führen, dass die Oberfläche mit Kontaminanten besetzt ist. Um polykristalline Platinober-
flächen in-situ zu reinigen hat sich die Zyklovoltammetrie als Standardmethode etabliert [56].
Dabei wird die Vorschubrichtung mehrmals zwischen einem Potential kurz vor derWasserstof-
fentwicklung von etwa 0 V und einem Potential kurz vor der Sauerstoffentwicklung bei 1.4 V
gewechselt.
In Abbildung 3.3 sind mehrere Umläufe eines CVs einer Platinfolie in 0.1 M H2SO4 dargestellt.
Dabei ändert sich die Farbe mit der Zyklenzahl von violett zu rot. Es ist zu erkennen, dass die
Stromantwort im Bereich zwischen 0 und 0.3 V zunächst von Zyklus zu Zyklus zunimmt und
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Abbildung 3.3.: CV einer Pt-Folie in 0.1 MH2SO4 mit einer Scangeschwindigkeit von 50 mV s−1.
Mit steigender Zyklenzahl verändert sich die Farbe von violett zu rot.

später konstant wird. Dies ist damit zu erklären, dass auf der Oberfläche adsorbierte Verunrei-
nigungen bei anodischer Polarisation oxidiert werden und anschließend ins Lösungsvolumen
diffundieren.

Mikrokalorimetische Pulsmethoden

Zur Messung der Wärmetönung der Elektrode werden drei verschiedene Pulsmethoden einge-
setzt, deren experimenteller Ablauf im Folgenden erläutert wird.
In Abbildung 3.4 ist der aufgenommene Potential- (blau), Strom- (schwarz) und Temperatur-
verlauf (rot) innerhalb der ersten 100 ms, wie sie exemplarisch aus den beiden statischen Puls-
methoden, der Potentialpulsmessung und der Strompulsmessung, erhalten werden, dargestellt.
Es handelt sich dabei in Abbildung 3.4a um einen 10 ms, −100 mV Potentialpuls bei −0.03 V
in 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie und in Abbildung 3.4 um einen 10 ms, −450 µA Strompuls
aus dem OCP in 0.1 M KOH etwa −0.07 V auf einer Platinfolie. Bei der Potentialpulsmessung
wird ausgehend von einem eingestellten Startpotential 10 ms nach Beginn der Datenaufnah-
me ein 10 ms langer Potentialpuls angelegt. Anschließend wird die Zelle für 500 ms auf OCP
geschaltet und danach wieder auf das Ausgangspotential geregelt. Die Datenaufnahme findet
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Abbildung 3.4.: Potential- (blau), Strom- (schwarz) und Temperaturtransienten (rot) eines a)
10 ms, −100 mV Potentialpulses in 0.1 M H2SO4 und b) eines 10 ms, −450 µA
Strompulses in 0.1 M KOH jeweils auf einer Pt-Folie.

über insgesamt 1 s statt. Da bei den in dieser Arbeit betrachteten Prozessen der Wärmeeintrag
nach spätestens 100 ms abgeschlossen ist, wird zur Übersichtlichkeit nur dieser Zeitbereich dar-
gestellt. Dabei werden die aus dem Potentialpuls resultierende Strom- und Temperaturantwort
aufgezeichnet. Anschließend wird nach weiteren 100 ms die nächste Datenaufnahme gestartet.
Wenn nicht anders angegeben wird eine Serie mit abwechselnd je drei positiven und negativen
Pulsen einer Amplitude angelegt und daraufhin die Amplitude erhöht. Als Amplituden werden
typischerweise 20 mV, 40 mV, 60 mV, 80 mV und 100 mV verwendet.
Im Gegensatz dazu befindet sich bei der Strompulsmessung die Zelle zu Beginn der Datenauf-
nahme im OCP. Ausgehend vom OCP werden nach 10 ms Strompulse mit verschiedener Puls-
länge und Pulshöhe angelegt. Nach Ende des Pulses wird die Zelle für die restliche Dauer der
Datenaufnahme auf OCP geschalten. 100 ms nach Ende der Datenaufnahme wird die Datenauf-
nahme des nächsten Strompulses gestartet. Hierbei wird ebenfalls eine Serie von abwechselnd
positiven und negativen aufsteigenden Amplituden verwendet. Diese Messmethode wird für
die Kalibrierung und die Untersuchung der Wasserstoffentwicklungsreaktion in Kapitel 7 ein-
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gesetzt.
Die dritte Messmethode stellt die Strompulsserie dar. Dabei wird ausgehend von einem fest-
gelegten Startpotential, eine Serie von 10 ms Strompulsen angelegt, wobei die Zelle nach je-
dem Strompuls für 1 s auf OCP geschaltet wird. Der darauffolgende Strompuls startet aus dem
OCP, welches sich, durch die Veränderung des Gleichgewichtszustandes aufgrund des vorher-
gegangenen Pulses, neu einstellt. Dieser Zusammenhang ist exemplarisch für zwei aufeinander
folgende kontinuierliche Strompulse im Bereich derWasserstoffunterpotentialabscheidung aus
0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie in Abbildung 3.5 dargestellt.
Zu Beginn des ersten Pulses in Abbildung 3.5 ist das OCP bei etwa 0.165 V. Nach Anlegen ei-

Abbildung 3.5.: Potential- (blau), Strom- (schwarz) und Temperaturtransienten (rot) zweier auf-
einanderfolgender Strompulse einer Strompulsserie mit einer Amplitude von
−250 µA in 0.1 M H2SO4 auf einer Pt-Folie.

nes 10 ms, −250 µA Strompulses verändert sich das Potential annähernd linear auf 0.1 V. Nach
Ende des Pulses, fällt das Potential zunächst durch den IR-Drop steil und danach innerhalb der
ersten 100 ms leicht ab und bleibt danach konstant bei etwa 0.12 V. Der etwa 1 s später ange-
legte 10 ms, −250 µA Strompuls in Abbildung 3.5 startet am neuen OCP bei 0.12 V, welches sich
am Ende des vorherigen Pulses eingestellt hat.
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Da hierbei der Oberflächenzustand schrittweise geändert wird, kann ein großer Potentialbe-
reich kontinuierlich untersucht werden. Dafür wird das Startpotential außerhalb des zu unter-
suchenden Bereichs gewählt und der Bereich daraufhinmittels der kontinuierlichen Strompuls-
serie durchlaufen. Ist der zu untersuchende Bereich durchlaufen, wird die Strompulsamplitude
umgekehrt und der Bereich umgekehrt durchlaufen. Diese Methode wird auch als zyklische
Mikrokalorimetrie [57] bezeichnet.

Auswertung und Kalibrierung

Von Etzel et al. wurde gezeigt, dass die Wärme meist mit guter Genauigkeit aus dem Tempe-
raturmaximum direkt am Ende des Pulses bestimmt werden kann [53]. Dies ist aber nur dann
möglich, wenn der Wärmeeintrag am pyroelektrischen Sensor nicht durch einen langsamen
Wärmetransport durch den Sensor-Elektroden-Aufbau verzögert ist. Außerdem kann es auch
bei der elektrochemischen Reaktion zu einem verzögerten Wärmeeintrag, z.B durch eine nach-
gelagerte chemische Gleichgewichtseinstellung, kommen. Der zweite Fall wird in dieser Arbeit
als nachgelagerte Wärme bezeichnet.
Wie aus Abbildung 3.4 zu erkennen, kann das Temperaturmaximum imVergleich zum Pulsende
bei 20 ms bis zu 15 bzw. 25 ms verzögert auftreten. Um den Wärmeeintrag dennoch bestimmen
zu können, wird ausgenutzt, dass die Wärmeleitung einer linearen, partiellen Differentialglei-
chung folgt. Damit kann die Wärmeantwort als Summe einzelner Wärmeeinträge beschrieben
werden. Dies bedeutet, dass die experimentelle Temperaturantwort mittels genau definierter
Wärmetransienten nachgebildet werden kann. Um genau definierte Wärmetransienten zu er-
halten, wird die Elektrode mit 2 ms langen Laserpulsen erwärmt, da der Wärmeeintrag eines
Laserpulses nur während der Bestrahlung stattfindet. Da auch das zeitliche Abklingverhalten
des Wärmeeintrags nachgebildet werden soll, ist es wichtig, dass die Zelle während der Laser-
pulse mit der Elektrolytlösung oder Wasser befüllt ist, um die Dissipation der Wärme in die
Lösung zu berücksichtigen.
Der experimentelle Temperaturverlauf einer Reaktion 𝑇 (𝑡 ) kann aus 𝑛 Laserpulsen mit der
Pulsdauer Δ𝑡 nachgebildet werden, in dem die Amplitude 𝑎𝑖 der Pulse so angepasst wird, so
dass der nachgebildete Temperaturverlauf mit dem experimentellen übereinstimmt [49]

𝑇 (𝑡 ) =
𝑛∑︁
𝑖=1

𝑎𝑖 · 𝑃 (𝑡 − Δ𝑡 · 𝑖 ) . (3.1)

Werden die Amplituden der einzelnen Pulse über die Zeit addiert, ergibt sich die Gesamtwärme,
während die Amplituden der einzelnen 2 ms Laserpulse den mittleren Wärmefluss innerhalb
dieser 2 ms beschreiben. Wird eine Laseranpassung für den Potential- und Strompuls aus Ab-
bildung 3.4 vorgenommen, wie sie in Abbildung 3.6 dargestellt ist (schwarz, unten, links), ist zu
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Abbildung 3.6.: Potential- (blau, oben), Strom- (schwarz, mitte) und Temperaturtransienten
(rot), sowie Laseranpassung (schwarz, unten), Gesamtwärme (blau, unten) und
Wärmefluss (rote Kreise) eines a) 10 ms, −100 mV Potentialpulses in 0.1 M
H2SO4 und b) eines 10 ms, −450 µA Strompulses in 0.1 M KOH jeweils auf einer
Pt-Folie.

erkennen, dass der Wärmefluss (rote Kreise, mitte, rechts) und die Gesamtwärme (blau, unten,
rechts) für den Potentialpuls nach 20 ms in etwa konstant sind. Damit ist die Verzögerung des
Temperaturmaximums auf den experimentellen Wärmekontakt zurückzuführen. Demgegen-
über ist für den Strompuls auch nach Ende des Pulses noch ein signifikanter Wärmefluss zu
erkennen und die Gesamtwärme nimmt weiter ab.
Durch die Laseranpassung kann sonach zwischen einem verzögerten Wärmeeintrag aufgrund
derWärmeleitung des Sensor-Elektroden-Aufbaus und einemverzögertenWärmeeintrag durch
nachgelagerte Wärme unterschieden werden.
Die Darstellung und Zuordnung der Potential- (blau, oben), Strom- (schwarz, mitte) und Tem-
peraturantwort (rot, unten) mit der jeweiligen Laseranpassung (schwarz, unten), der Gesamt-
wärme (blau, unten) und dem Wärmefluss (rote Kreise) nach Abbildung 3.6 bleibt in der kom-
pletten Arbeit einheitlich und wird im Folgenden als Messkurven bezeichnet.
Um die ermittelte Gesamtwärme auf den Reaktionsumsatz zu beziehen, kann die Umsatzvaria-
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Abbildung 3.7.: Lineare Anpassung der molaren Wärme einer Strompulsmessung in 0.1 M
K3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6] in Abhängigkeit des Überpotentials.

ble durch die geflossene Ladung ausgedrückt werden [55]:

db =
d𝑄
𝑧𝐹

. (3.2)

Damit kann für die mit der Umgebung ausgetauschte Wärme aus Gleichung 2.11, unter Ver-
nachlässigung der Joule’schen Wärme, geschrieben werden:

𝛿𝑞

d𝑄 𝑧𝐹 = 𝑞m = Π − 𝑧𝐹 |[ | , (3.3)

wobei 𝑞m𝑚 der molaren Wärme entspricht. Wird die molare Wärme bei verschiedenen Po-
tentialpulsamplituden gemessen und gegen das angelegte Überpotential aufgetragen, kann die
molare Peltierwärme aus dem Achsenabschnitt einer linearen Anpassung der molaren Wärme,
also der molaren Wärme bei 0 V Überpotential, ermittelt werden.
Wird dieses Verfahren zusätzlich für eine Reaktion mit bekannter Peltierwärme angewendet,
kann die experimentell ermittelte Peltierwärme mit der theoretischen Peltierwärme dieser Re-
aktion verglichen und damit ein Kalibrierfaktor für die erhaltenen Wärmewerte eines Experi-
ments bestimmtwerden. Dafür wird in dieser Arbeit die von Boudeville angegebene Peltierwär-
me der 0.1 M K3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6]-Lösung auf Platin [51] von −45.1 kJ mol−1 verwendet.
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Reproduzierbarkeit und Fehlerabschätzung

Die mikrokalorimetrischen Wärmemessungen sind durch verschiedene Einflüsse fehlerbehaf-
tet. Diese Einflüsse können in drei Ebenen eingeteilt werden: Innerhalb eines Experiments be-
steht ein statistischer Fehler zwischen den einzelnen Messungen. Darüber hinaus besteht so-
wohl ein statistischer Fehler als auch ein systematischer Fehler zwischen zwei Experimenten.
Zuletzt besteht ein systematischer Fehler der experimentellen Methode.
Der statistische Fehler eines Experiments wird durch äußere Einflüsse wie z.B. Druck und Tem-
peratur bestimmt. Besonders Temperaturschwankungen, die zu einer Drift führen, treten dabei
zufällig auf. Da diese Schwankungen somit statistisch über ein Experiment verteilt sind, werden
innerhalb eines Experiments Messungen mehrfach wiederholt, um den Einfluss dieser Effekte
einschätzen zu können. Besonders bei Pulsmessungen, bei denen die Temperaturantwort klein
ist, z.B. bei kleinen Überpotentialen, ist der relative Beitrag der Drift groß. Daher schwankt die
aus der Temperaturantwort bestimmte Wärme bei kleinen Überpotentialen stärker.
Der systematische Fehler zwischen zwei Experimenten wird imWesentlichen durch die Monta-
ge des Sensor-Elektroden-Aufbaus und dem damit verbundenen Wärmekontakt und die Ober-
flächenpräparation verursacht. Da die Anpassung der Temperaturantwort mittels Laserpulsen,
umso ungenauer wird, je stärker das Temperaturmaximum verzögert ist, kann ein schlechter
thermischer Kontakt zu einer Abweichung zwischen vergleichbaren Messungen im Rahmen
zweier unterschiedlicher Experimente führen. Außerdem kann durch die unterschiedliche Rau-
heit der Oberfläche bei zwei unterschiedlichen Experimenten, bei gleichem Überpotential mehr
oder weniger Ladung fließen. Daher ist die Größe des Temperatursprungs zwischen zwei Ex-
perimenten unterschiedlich, wodurch sich auch die Größe der thermischen Drift relativ zur
Größe des Temperatursprungs unterscheiden kann.
Um den Fehler innerhalb eines Experiments und zwischen zwei Experimenten zu beurteilen,
wird die Reproduzierbarkeit der molaren Wärme der Wasserstoffentwicklungsreaktion in Ab-
bildung 7.4b und 7.13b betrachtet. Wie in Kapitel 7 diskutiert, zeigt sich, dass die molareWärme
innerhalb eines Experiments sehr gut reproduziert werden kann ( « 1 kJ mol−1) und auch zwi-
schen zwei Experimenten eine gute Übereinstimmung aufweist (<3 kJ mol−1).
Um den statistischen Fehler, z.B. bei der Berechnung der Reaktionsentropie aus der ermittelten
Peltierwärme in Kapitel 6.4, zu berücksichtigen, wird der Mittelwert der Messungen mehrerer
Experimente und die jeweilige Standardabweichung des Mittelwerts gebildet.
Der systematische Fehler der Methode ist im Wesentlichen durch die Ungenauigkeit bei der
Wärmeermittelung bestimmt. Die zur Kalibrierung der Wärmewerte verwendete Peltierwär-
me von −45.1 kJ mol−1 ist selbst ein Messwert und damit fehlerbehaftet. Hierbei wurde für die
Peltierwärme derselben Reaktion von Wang et al. [58] ein Wert von −41.5 kJ mol−1 gefunden.
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Bereits daraus ergibt sich ein relativer Fehler der Kalibrierung von 8 % [54]. Der Fehler der
Methode beläuft sich damit auf etwa 2 kJ mol−1 [45].

3.3. Präparation der Elektroden

Referenzelektroden

In dieser Arbeit werden zwei unterschiedliche Referenzelektroden verwendet. Bei den Mes-
sungen auf Au(111) in Kapitel 4 und 5 wird ein Pt-Draht verwendet. Dabei handelt es sich um
eine sogenannte Pseudoreferenzelektrode. Da keine gemeinsamen Komponenten zwischen der
Elektrode und der Elektrolytlösung vorliegen, kann sich kein thermodynamisches Gleichge-
wicht einstellen und damit das Elektrodenpotential nicht genau bestimmt werden [59]. Weiter
schwankt das Potential der Pt-Pseudoreferenzelektrode in den in Kapitel 4 und 5 untersuch-
ten Elektrolytlösungen über den Verlauf eines Experiments um bis zu 100 mV. Dies könnte
auf ein Zunahme von Sauerstoff in der Lösung zurückgeführt werden. Der Vorteil einer Pt-
Referenzelektrode ist jedoch, dass ein einfacher Metalldraht ohne weitere Vorbehandlung als
Referenzelektrode eingesetzt werden kann
In den Messungen auf Platinoberflächen aus Kapitel 6 und 7 kann keine Pt-Pseudoreferenz-
elektrode eingesetzt werden, da Potentiale nahe an dem der Wasserstoffentwicklungsreaktion
angelegt werden bzw. die Wasserstoffentwicklungsreaktion untersucht wird. Sobald Wasser-
stoff in der Lösung entsteht, verändert sich das Potential der Pt-Elektrode von etwa 0.6 - 0.8 V
gegen die Standardwasserstoffelektrode in Richtung 0 V gegen die Standardwasserstoffelektro-
de, da das Potential der Referenzelektrode nun dem Gleichgewichtspotential der Wasserstoff-
entwicklung entspricht.
Daher wird bei den Messungen auf Platinoberflächen eine Palladiumhydridelektrode einge-
setzt.Wenn an einer PalladiumelektrodeWasserstoff entwickelt wird, bildet sich eineMischung
aus𝛼- und 𝛽-Palladiumhydrid an der Oberfläche.Wird diese Elektrode in einewässrige Elektro-
lytlösung eingetaucht bildet sich ein Gleichgewicht zwischen den Protonen in Lösung und dem
Wasserstoff des Palladiumhydrids aus. Das Potential einer solchen Elektrode liegt bei korrekter
Präparation sehr stabil bei 0.05 V gegen die Standardwasserstoffelektrode und ist unabhängig
von in der Lösung vorhandenem H2 [60].
Die Elektrode wurde nach der Methode von Conway und Currie [60] präpariert, indem ein
in 0.1 M H2SO4 eingetauchter Platindraht etwa 10 min abwechselnd kathodisch (1 min) und
anodisch (etwa 90 s) bei etwa 2 V polarisiert wurde, wobei die Elektrolyse unter kathodischer
Polarisation beendet wurde. Als Gegenelektrode diente ein Platindraht. Die mit dieser Metho-
de präparierten Referenzelektroden wurde direkt nach der Elektrolyse in die elektrochemische
Zelle transferiert.
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Goldelektroden

Als Arbeitselektrode bei den Experimenten in Kapitel 4 wird ein (111) texturierter Goldfilm
eingesetzt. Dazu werden 8 mm × 8 mm Saphirgläser in einer UHV-Aufdampfkammer mit Gold
bedampft. Vor der Bedampfung wurden die Saphir Substrate mehrfach in Peroxomonoschwe-
felsäure und mit ultrapuremWasser gereinigt. Anschließend wurden die Substrate zwei mal in
ultrapurem Wasser ausgekocht und mit einer Butangasflamme getrocknet. Nach dem Transfer
in die UHV-Kammer wurden die Substrate etwa 1 h bei 200 - 400 ◦C ausgeheizt und bis zur
Bedampfung auf unter 100 ◦C auskühlen lassen. Bei einem Druck kleiner <5·10−6 mbar wur-
den anschließend, durch Aufschmelzen von Gold in einemWolframschiffchen, etwa 250 nm mit
einer Rate von 0.5 - 1 nm s−1 aufgedampft.

Platinelektroden

Als Arbeitselektroden für die Messungen aus Kapitel 6 und 7 kamen verschiedene Platinober-
flächen zum Einsatz.
Einerseits wurden 50 µm dicke Platinfolien verwendet. Dazu wurde aus einer 25 mm × 25 mm
großen Platinfolie mit einer Lochstanze 9 mm große Kreise ausgestanzt. Die ausgestanzte Pla-
tinfolien wurden anschließend und nach jeder Benutzung mit Peroxomonoschwefelsäure und
ultrapurem Wasser gereinigt und in ultrapurem Wasser gelagert. Wenn sich die Elektroden
durch das Stanzen, oder durch den Auf-und Abbau des Sensor-Elektroden-Aufbaus verformt
haben, wurden diese zur Rotglut erhitzt und zwischen zwei Objektträgergläsern flach gepresst.
Andererseits wurden Platinfilme verwendet, welche elektrochemisch auf Au(111)-Filmen (vgl.
vorheriger Abschnitt) abgeschieden wurden. Sowohl mit der Methode von Uosaki et al. [61]
als auch von Hyun et al. [62] können sehr dünne Platinfilme (<5 ML) pseudomorph auf einer
Au(111) Elektrode abgeschieden werden, sodass das aufwachsende Platin die Oberflächenori-
entierung des Goldes übernimmt. Bei der Anwendung beider Methoden traten mehrere ex-
perimentelle Probleme auf. Wenn als Goldsubstrat ein 250 nm Goldfilm auf Saphir verwendet
wurde, löste sich dieser im Laufe der Platinabscheidung von der Oberfläche ab. Daher wurden
für die Präparation der Platinfilme zusätzlich 2 nm Chrom als Haftschicht auf die Saphirgläser
abgeschieden, bevor diese mit Gold bedampft wurden. Ein weiteres Problem ist, dass sobald
sehr dünne Platinfilme mit mehr als 1 V gegen Pd/H2 anodisch polarisiert werden, z.B. um sie
elektrochemisch zu reinigen, die für Platin typischen Stromspitzen im CV verschwinden und
die Filme damit nicht mehr für die Untersuchungen in dieser Arbeit geeignet sind.
Daher wurden in der vorliegenden Arbeit Platinfilme, bei denen nach der Methode von Liu
et al. [63] mehr als 30 Lagen Platin in-situ abgeschieden wurden oder Filme, die durch Vo-
lumenabscheidung von Platin aus 3 mM K2PtCl4 in 0.5 M NaCl erzeugt wurden, verwendet.
Nach der Abscheidung wurde die Zelle etwa zehn mal mit ultrapurem Wasser gereinigt, bevor
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die zu untersuchende Elektrolytlösung eingefüllt wurde. Diese Filme zeigen allerdings keine
einkristallinen Eigenschaften, sondern sind polykristallin und besitzen im Gegensatz zu den
Platinfolien wesentlich rauere Oberflächen [62].

3.4. Aufbau einer UHV-Präparationskammer

Zur Untersuchung der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt sind möglichst genau definierte expe-
rimentelle Rahmenbedingungen optimal. Da bei polykristallinen Oberflächen der Einfluss der
einzelnen Einkristalloberflächen nicht voneinander trennbar ist, wäre die Verwendung von ein-
kristallinen Oberflächen vorteilhaft. Von verschiedenen Gruppen konnte gezeigt werden, dass
Platin auf Saphir, Kohlenstoff oder Yttrium stabilisiertem Zirkonium Substraten bei einer Gas-
phasenabscheidung epitaktisch als Pt(111) aufwachsen kann [64–67]
Allerdings kann die für Gold verwendete UHV-Aufdampfkammer nicht für Platin verwendet
werden, da Platin einen wesentlich höheren Schmelzpunkt als Gold besitzt und an diesem be-
reits mit Wolfram legieren würde. Aus diesem Grund wurde im Rahmen dieser Doktorarbeit
eine Aufdampfkammer für die Gasphasenabscheidung von Platin geplant und aufgebaut, um
mit einem Elektronenstrahl-Stabverdampfer Platin auf Saphirglas aufzudampfen.
Da Braunschweig et al. zeigen konnten, dass mit einem Elektronenstrahlverdampfer verdampf-
tes Platin auf 𝛼-Al2O3 (0001) als gestufte Pt(111) Oberfläche aufwachsen kann, wenn die Sub-
strate während der Bedampfung beheizt werden, wurden ein spezieller Proben- und Substrat-
halter entworfen, um die Saphirsubstrate während der Bedampfung heizen zu können.
In Abbildung 3.8 sind der Substrathalter und der Probenhalter schematisch dargestellt. Der
Probenhalter besteht aus zwei 30 mm × 30 mm × 0.5 mm großen Molybdänplatten. In die obe-
re der beiden Platten ist ein M2 Gewinde geschnitten, damit die beiden Platten mittels einer
M2 Schraube aus Molybdän miteinander verschraubt werden können. Die obere Platte in Ab-
bildung 3.8a ist dabei die dem Verdampfer zugewandte Seite. Aus der oberen Platte sind vier
quadratische 8 mm× 8 mm Aussparungen für die zu bedampfenden Saphirsubstrate heraus ge-
fräst. Damit die Substrate im Halter stabilisiert sind, steht an allen Seiten der Aussparungen
eine trapezförmige Halteschiene über. In der Abbildung ist nicht zu erkennen, dass die untere
Platte im Bereich der Aussparungen um etwa 0.3 mm erhöht ist, damit die Saphirgläser nicht
seitlich aus dem Halter fallen können.
Der Substrathalter wird zur Bedampfung in zwei gebogene 0.3 mm dicke Tantalschienen (I) des
Probenhalters platziert. Um die Substrate während der Bedampfung zu erwärmen, sind etwa
9 mm über dem Substrathalter vier in Reihe geschaltene 100 W Halogenlampen (II) zentrisch
über jeder Aussparung angebracht. Für die thermische Isolierung des Probenhalters sind alle
Verbindungsstücke mit einer Korundkeramik (III) abgedeckt. Zusätzlich wurden zwei 0.2 mm
dicke Tantalbleche als Hitzeschild (IV) angebracht. Der Probenhalter ist in der Kammer über
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Abbildung 3.8.: a) Molybdän-Substrathalter b) Probenhalter mit:(I) Tantalschiene für Substra-
thalter (II) Heizung mittels Halogenlampen (III) Korundisolierung (IV) Tantal
Hitzeschild (V) Halterung für Schiebedurchführung. Umsetzung des Entwurfs
in Autodesk Inventor durch Dieter Waltz.

eine Schiebedurchführung montiert (V).
In Abbildung 3.9 ist eine schematische Zeichnung der Platinaufdampfkammer dargestellt. Bei
der Probenkammer (violett umrandet), handelt es sich um ein CF 160 Kreuzstück, in welches
über einen CF 160/CF 35 Reduzierflansch (1) der Stabverdampfer in die Probenkammer einge-
führt wird. Neben der Probenkammer ist ein CF 100 Würfel angebracht, welcher als Schleuse
dient (grün umrandet). Die beiden Kammern sind über ein CF 35 Ventil (2) verbunden. Der Sub-
strathalter kann von der Schleusenkammer in die Probenkammer über einen Manipulator (3)
bewegt und in den beweglichen Probenhalter (rot umrandet) positioniert werden.
Sowohl die Schleusenkammer, als auch die Probenkammer können mit Turbomolekularpum-
pen (4) auf einen Druck < 2 × 10−8 mbar evakuiert werden. Die Turbomolekularpumpen sind
jeweils über ein Ventil (5) mit den beiden Kammern verbunden und werden mit einer Dreh-
schieberpumpe gepumpt.
Auf der Probenkammer ist ein CF 160 Flanschmitmehreren kleineren Flanschen (6) angebracht,
an welchem die Schiebedurchführung (V / 6a) befestigt ist, durch den der Probenhalter nach
oben und unten bewegt werden kann. Zusätzlich ist eine elektrische Durchführung für die Hei-
zung (6c) und ein Flansch für eine Quarzmikrowaage (6b) angebracht. Über den Flansch (6d)
ist eine Thermoelementdurchführung angebracht werden, womit die Temperatur des Substrats
und der Kammer über ein Ni/NiCr Thermoelement verfolgt werden kann.
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Abbildung 3.9.: Schematische Abbildung der UHV-Apparaturmit Schleusenkammer (grün) und
Probenkammer (violett): (1) Flansch für Stabverdampfer (2) Ventil zwischen
den Kammern(3) Manipulator (4) Turbomolekularpumpe (5) Ventil zur Pumpe
(6) Flansch mit (a) Schiebedurchführung (b) Quarzmikrowaage (c) elektrischer
Durchführung und (d) Thermoelementdurchführung. Umsetzung des Entwurfs
in Autodesk Inventor durch Dieter Waltz.

Abbildung 3.10.: Innenansicht der Probenkammer: (1) Manipulator (6a) Schiebedurchfüh-
rung mit angebrachtem Probenhalter (6b) Quartzmikrowaage (6c) elektrische
Durchführung. Umsetzung des Entwurfs in Autodesk Inventor durch Dieter
Waltz.
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In Abbildung 3.10 ist die Übergabe des Substrathalters zwischen Manipulator und Probenhal-
ter, sowie die Anordnung im Innenraum der Probenkammer dargestellt. Es ist dabei ebenfalls
zu erkennen, dass die Quartzmikrowaage (gelb eingefärbt) etwa in derselben Höhe positioniert
ist, wie der Substrathalter, um die Schichtdicke während der Bedampfung möglichst genau ver-
folgen zu können. Der Abstand zwischen der Schmelzperle des Platins und dem Substrathalter
beträgt in dieser Konfiguration etwa 10 cm.
Mit einem Elektronenstrahl-Stabverdampfer der Firma Tectra wurde in der beschriebenen Kon-
figuration ein etwa 50 nm dicker Platinfilm auf die Saphirsubstrate aufgedampft. Vor der Be-
dampfung wurden die Substrate so vorbereitet, wie es bereits für die Präparation der Saphir-
substrate für die Bedampfungmit Gold beschrieben wurde. Über die Halogenlampen wurde der
Substrathalter vor der Bedampfung auf über 600 ◦C erwärmt. Bei einer Spannung von 2.8 kV
und einem Filamentstrom von etwa 8 A wurde mit einem Emissionsstrom von 12 mA, etwa 10
Minuten lang Platin verdampft. Daraufhin wurde die Bedampfung gestoppt. Sobald der Proben-
raum abgekühlt war, wurden die Substrate ausgeschleust. Nach dem Ausbau aus dem Substra-
halter, wurde der auf diese Weise präparierte Platinfilm mit ultrapuremWasser bedeckt und in
die elektrochemische Zelle transferiert. Vor dem Einbau in die elektrochemische Zelle wurde
der Platinfilm kurz mit einer Butangasflamme getrocknet und mit Argon überströmt. Direkt
nach dem Einbau wurde zur Charakterisierung ein CV in 0.1 M H2SO4 gemessen, welches in
Abbildung 3.11 dargestellt ist. Das CV zeigt im UPD-Bereich (siehe Kapitel 6) den für Pt(111)
zu erwartenden erhöhten Stromfluss ohne ausgeprägte Stromspitzen [68]. Allerdings können
im Bereich zwischen 0.35 und 0.6 V gegen Pd/H2 die Stromspitzen, die der Sulfatadsorption
zugeordnet werden können und für diese Oberfläche ebenfalls charakteristisch sind [69], nicht
beobachtet werden. Mit der in Kapitel 7.4 beschriebenen Methode konnte die elektrochemisch
aktive Fläche über die H-UPD Ladung bestimmt werden. Diese beträgt 0.18 cm2 und ist damit
vergleichbar mit der geometrisch zugänglichen Fläche.

Abbildung 3.11.: CV eines Pt-Films auf Saphir in 0.1 MH2SO4; Scangeschwindigkeit 200 mV s−1
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4. Untersuchung der elektrochemischen
Doppelschicht an einer Au(111) Elektrode

In diesemKapitel werden zunächst grundlegendeAspekte der elektrochemischenDoppelschicht
in wässrigen Elektrolyten an Metallelektroden dargestellt. In diesem Zusammenhang wird er-
läutert, warum sich die Au(111)-Elektrode für die Untersuchung der elektrochemischen Dop-
pelschicht anbietet. Anschließend werden Ergebnisse aus mikrokalorimetrischen Messungen
bei der Polarisation der Elektrode in verschiedenen Elektrolytlösungen dargestellt. Dabei wird
vor allem auf die Reaktionsentropie der spezifischen Adsorption von Anionen auf der Oberflä-
che und den Einfluss von Kationen auf die Reaktionsentropie eingegangen. Nachfolgend wer-
den verschiedene Modelle zur Erklärung der Variation der Reaktionsentropie des Adsorptions-
prozesses mit dem Potential vorgestellt. Im Rahmen dessen werden Ergebnisse aus Messungen
in nicht-wässrigen Elektrolyten diskutiert, um den Einfluss des Lösungsmittels zu verstehen.

4.1. Grundlegende Aspekte

Abbildung 4.1.: Schematische Darstellung der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt mit spezifi-
scher Adsorption nach den Ausführungen von Grahame [70].
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Goldoberflächen stellen eine der wichtigsten elektrochemischenModelloberflächen dar und ge-
winnen in neuerer Zeit immer mehr an technologischer Relevanz, z.B. für die CO2-Reduktion
[71]. Als Edelmetall ist Gold in weiten Potentialbereichen inert gegenüber den meisten Elek-
trolyten und daher treten in wässrigen Lösungen wenige bis keine Nebenreaktionen des Elek-
trodenmaterials selbst auf. Weiterhin ist die Wasserstoffentwicklungsreaktion auf dieser Ober-
fläche stark gehemmt. Dadurch gibt es auf Gold einen sehr großen Doppelschichtbereich, d.h.
einen Bereich, in dem keine elektrochemischen Reaktionen stattfinden. Dieser ist in wässri-
gen Elektrolyten typischerweise kathodisch durch die Wasserstoffentwicklungsreaktion und
anodisch durch die Oxidation des Elektrodenmaterials oder des Elektrolyten begrenzt. Da auf
Goldoberflächen keine Wasserstoffunterpotentialabscheidung stattfindet, besitzen Goldober-
fläche einen großen Doppelschichtbereich und können daher über einen weiten Bereich po-
larisiert werden, wodurch das Verhalten des Elektrolyten bei hohen Oberflächenladungen be-
obachtet werden kann [72]. Dies stellt einen Vorteil gegenüber anderen Modellelektroden wie
z.B. der Quecksilberelektrode dar. Historisch wurden die meisten Erkenntnisse über die ther-
modynamischen Eigenschaften der Grenzfläche in wässrigen Elektrolyten mittels Quecksilbe-
relektroden gewonnen [70, 73–75] da Quecksilber bei Raumtemperatur flüssig ist und dessen
Oberflächenspannung daher eine leicht zugängliche Observable darstellt [76]. Durch Anwen-
dung der sogenannten Elektrokapilaritätsgleichung lassen sich, durch Messung der Oberflä-
chenspannung Größen wie die Kapazität oder die Oberflächenexzesskonzentration einzelner
Ionen bestimmen [77]. Diese Größen sind notwendig für die vollständige thermodynamische
Beschreibung und damit das Verständnis der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt.
Die gängige Vorstellung der Struktur dieser Grenzfläche im Doppelschichtbereich ist in Abbil-
dung 4.1 exemplarisch dargestellt. Durch Änderung der Ladung der Metalloberfläche reichern
sich entgegengesetzt geladene Ionen vor der Oberfläche an. Diese Vorstellung wurde zunächst
von Hermann von Helmholtz geprägt und als „electrische Doppelschicht“ [78] bezeichnet. Von
Helmholtz beschreibt die Elektrode und die Schicht entgegengesetzt geladener Ionen analog zu
einem Plattenkondensator. Gouy [79] und Chapman [80] ergänzten das Modell, indem sie be-
rücksichtigten, dass die thermische Bewegung der Ionen dieser starren Anordnung entgegen-
wirkt. Das Modell von Gouy und Chapmanwird oft als „diffuse Doppelschicht“ [77] bezeichnet.
Im Rahmen des Modells würden die Ionen bei größer werdender Polarisation immer stärker an
der Elektrode akkumulieren, wodurch die Kapazität divergieren würde [77]. Dies stimmt je-
doch nicht mit den experimentellen Befunden überein. Stern löste dieses Problem, indem er die
eine Ebene einführte, durch welche die Annäherung der solvatisierten Ionen an die Oberfläche
begrenzt wird [81]. Der Bereich zwischen der Ebene und der Elektrode wird auch als kom-
pakte Doppelschicht oder Helmholtzschicht bezeichnet. 1947 wurde von Grahame entdeckt,
dass bestimmte Ionen aus der Lösung nach Abstreifen der Solvathülle auch kovalente Bindun-
gen mit der Oberfläche eingehen können [70]. Diesen Vorgang bezeichnete er als spezifische
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Adsorption. Typischerweise adsorbieren schwach solvatisierte Ionen spezifisch , wie z.B. die
Halogenidanionen Cl– , Br– und I– , die Pseudohalogenidionen CN– und SCN– , sowie SO 2–

4
bzw. HSO –

4 und HS– . Im Gegensatz dazu stehen stark solvatisierte Ionen, die ihre Solvathülle
nicht abstreifen, wie die Anionen F– , PF –

6 und ClO –
4 und die Alkalikationen [82] und nur

über rein elektrostatische Wechselwirkungen mit der Oberfläche interagieren. Grahame führte
aus, dass die kompakte Doppelschicht weiter aufgetrennt werden kann [70]. Dabei bezeich-
net die innere Helmholtzschicht den Abstand spezifisch adsorbierter Ionen zur Oberfläche. Die
äußere Helmholtzschicht wiederum ist die Ebene des Ladungsschwerpunkts nicht spezifisch
adsorbierter Ionen, also der Ionen, die ihre Solvathülle nicht abstreifen. Die Definition der spe-
zifischenAdsorptionwurde 1980 von Bockris reformuliert [83]. Bockris spricht von spezifischer
Adsorption, wenn ein Über- oder Unterschuss eines Ions in der Grenzfläche vorliegt, als durch
rein elektrostatischer Wechselwirkungen erwartet wird.
Da die Goldelektrode wesentlich stärker polarisierbar ist als die Quecksilberelektrode folgt di-
rekt die Erwartung, dass auf Goldelektroden aufgrund der höheren Oberflächenladungen we-
sentlich höhere Ionenüberschüsse als auf Quecksilber erreicht werden können und sich Gold-
elektroden damit für die Untersuchung der spezifischen Adsorption anbieten.
Um den Zusammenhang zwischen dem Zellpotential und der Ladung zu erhalten, wurden erste
Arbeiten zur Doppelschichtkapazität auf Goldeinkristallen von Hackerman 1962 in perchlor-
sauren Elektrolyten angefertigt [84]. Dazu wurden kurze 20 µs Strompulse angelegt und die
zeitliche Ableitung des Zellpotentials gebildet, um die differentielle Kapazität zu berechnen
[85]. Daraufhin wurde die Doppelschichtkapazität systematisch für weitere Elektrolyte unter-
sucht und die Ergebnisse für die unterschiedlichen Goldeinkristallflächen 1983 von Hamelin
zusammengefasst[86]. Eine weitere häufig verwendeteMethode ist die Zyklovoltammetrie (vgl.
Kapitel 3.2).
In Abbildung 4.2 sind CVs für die spezifisch adsorbierenden Halogenidionen aufgetragen. Bei
diesen Elektrolyten zeigen sich im CV bei anodischer Polarisation vergleichbare Stromspit-
zen, welche durch die spezifischen Adsorption der Halogenidionen verursacht werden. Dabei
verschiebt sich das Potential der jeweiligen Stromspitzen negativ mit steigender Affinität der
Ionen spezifisch zu adsorbieren [87]. Der erste Peak, welcher in Übereinstimmung mit der Lite-
ratur [17] als D1 bezeichnet wird, wird von Wang et al. auf die Aufhebung der Oberflächenre-
konstruktion des Goldes durch Einsetzen der Anionenadsorption zurückgeführt [12]. Shi et al.
konnten weiter zeigen, dass die linke Flanke des D1-Peaks mit dem Potential übereinstimmt,
an dem die Oberflächenexzessladung null ist (engl. potential of zero charge, pzc) übereinstimmt
[88]. Der D3-Peak, welcher in Abbildung 4.2 bei der Chloridadsorption am stärksten ausgeprägt
ist, lässt sich auf die Bildung einer geordneten Anionenüberstruktur zurückführen [21].
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Abbildung 4.2.: Zyklovoltammogramme von 10 mM KCl (grün), KBr (rot) und KI (violett) in
0.1 M HClO4 auf einem (111) texturiertem Goldfilm. Kennzeichnung der Strom-
spitzen nach Angerstein-Kozlowska et al. [17]; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1

Ein wichtiger Schritt zur Verifizierung der zunächst nur aus den CVs abgeleiteten Vorstellun-
gen, war die Einführung elektrochemischer STM-Messungen und von in-situ oberflächensen-
sitiver Röntgenstreuung (engl. surface x-ray scattering, SXS). Mit diesen Methoden konnten
für die spezifische Adsorption der Halogenide mehrere geordnete Anionenüberstrukturen an
bestimmten Potentialen auf Metalloberflächen nachgewiesen werden [82]. Mit steigendem Po-
tential werden die Ionen bis zu ihremVan-der-Waals Radius komprimiert und bilden schließlich
kurz vor der Goldoxidation eine sehr dichte gepackte, flüssigkeitsähnliche Überstruktur [21].
Dabei rücken die Ionen aus ihren festen Adsorptionsplätzen heraus und bilden eine sogenannte
incommensurable Überstruktur. Die Ionen werden dabei fast komplett entladen [21].
Um thermodynamische Informationen über die Zusammensetzung der Grenzfläche an festen
Metallelektroden zu erhalten, mussten zusätzliche Methoden entwickelt werden, da im Gegen-
satz zur flüssigen Quecksilberelektrode, die Oberflächenspannung fester Elektroden wesentlich
schwerer zugänglich ist [72]. In der Gruppe von Lipkowski wurden dazu chronocoulometri-
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sche Messungen vorgenommen, um analog zu den Messungen auf Quecksilberelektroden mit
Hilfe der Elektrokapilaritätsgleichung thermodynamische Größen zu bestimmen[19, 88–90].
Für diese Methode ist es notwendig präzise Lösungszusammensetzungen zu verwenden und
die bei der Polarisation geflossene Ladung sehr genau zu messen. Bei der Chronocoulometrie
wird ausgehend von einem Potential, bei dem Ionen adsorbiert sind, ein Potentialsprung zu ei-
nem Potential vorgenommen, bei dem keine Ionen adsorbiert sind und die dabei fließende La-
dung aufgezeichnet. Die so ermittelten Ladungsdichten in verschieden konzentrierten Lösun-
gen wurden über das Potential integriert, um die Oberflächenspannung zu erhalten [19]. Durch
Differenzieren konnte unter anderem die Oberflächenexzesskonzentration der adsorbierten Io-
nen über den gesamten Potentialbereich der Adsorption bestimmt werden. Für die Adsorption
von Halogenidionen stimmt die daraus berechnete Bedeckung an den entsprechenden Poten-
tialen mit der aus STM und SXS-Messung ermittelten Bedeckung von Halogenidionen über-
ein. Interessanterweise wurde für die Adsorption von Sulfat aus schwefelsaurer Lösung mittels
STM-Messungen eine Bedeckung von 0.4 ML postuliert, während mit chronocoulometrischen
Messung nur eine Bedeckung von 0.2 ML gefunden wurde. Diese Diskrepanz führte in Folge zu
einer Diskussion, ob Sulfat oder Hydrogensulfat die dominante auf der Oberfläche adsorbierte
Spezies aus schwefelsaurer Lösung ist, auf die in Kapitel 5 genauer eingegangen wird.
Für die als nicht spezifisch adsorbierend geltenden Ionen ClO –

4 und F– ist ein jeweils ty-
pisches Zyklovoltammogramm in Abbildung 4.3 dargestellt. Das Zyklovoltammogramm von
NaF unterscheidet sich zu dem der anderen Halogenidionen durch die Abwesenheit der für die
spezifische Adsorption charakteristischen Stromspitzen. Stattdessen ist bei anodischem Poten-
tialvorschub ein kamelhöckerartiger Verlauf mit einemMinimum bei etwa 0.1 V zwischen zwei
Maxima im Strom zu erkennen [91, 92]. Dieses Minimum resultiert nach dem Gouy-Chapman
Modell als Kapazitätsminimum der diffusen Doppelschicht am pzc. Die Ursache der beiden
Maxima wird von Ojha et al. [30] darauf zurückgeführt, dass die effektive Abschirmung der
Oberflächenladung in der diffusen Doppelschicht höher ist als aus der Gouy-Chapman Theorie
vorhergesagt. Eine mögliche Begründung ist dabei eine attraktive Wechselwirkung der Ionen
mit der Oberfläche, welche zu einer Akkumulation der Ionen führt. Zudem kann eine erhöh-
te, als „hyperpolarization“ [30] beschriebene, Polarisierbarkeit der Wasseratome zu den beiden
Maxima führen.
Im Gegensatz zu 0.1 M F– Lösung ist im CV von 0.1 M HClO4 auf Au(111) (bei einer so
großen Elektrolytkonzentration) kein GC-Minimum zu erkennen. Bei geringeren Konzentra-
tionen kann in perchlorsaurer Lösung ebenfalls ein kamelhöckerartiger Verlauf mit Gouy-
Chapman-Minimum gemessen werden [30]. Bei anodischem Potentialvorschub in 0.1 M HClO4
auf Au(111) ist stattdessen eine kleine Stromspitze zu erkennen. Diese wird von Angerstein et
al. als Hinweis auf eine geringe spezifische Adsorption von ClO4 zurückgeführt [17]. Die Idee,
dass Flourid und Perchlorat auf Au(111) bei hohen Elektrodenpotentialen spezifisch adsorbie-
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Abbildung 4.3.: CV einer Au(111) Elektrode in a) 0.1 M NaF und b) 0.1 M HClO4. Scangeschwin-
digkeit 50 mV s−1.

ren können wird ebenfalls von anderen Autoren aufgeworfen (F– : [92–94]; ClO –
4 : [95–98]).

Eine weitere thermodynamische Größe, die sich zur Beschreibung der thermodynamischen Ei-
genschaften der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt anbietet ist die Entropie, da sie Aussagen
über die Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses und die Ordnung des Lösungsmittels er-
möglicht. Erste Versuche die Entropie an der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt zu bestimmen
wurden von Hills und Payne durch Messung der Temperaturabhängigkeit der Kapazität einer
Hg-Elektrode in verschiedenen Elektrolyten vorgenommen [74]. Da Exzessgrößen an Oberflä-
chen immer relativ zu einem Bezugszustand, hier der Entropie einer hypothetischen Grenzflä-
che mit der gleichen Zusammensetzung wie das Lösungsvolumen, definiert sind, ist eine Inter-
pretation dieser Größe physikalisch schwierig. Auf diesen Umstand wiesen Harrison et al. hin
und führten die „entropy of formation of the interface“ [75] (im Folgenden Entropie der Doppel-
schichtbildung) ein . Diese Größe ist wesentlich leichter physikalisch zugänglich und beschreibt
den Unterschied der Entropie der Bestandteile der Doppelschicht, während sie Teil der Dop-
pelschicht sind, zu der Entropie dieser Bestandteile im Lösungsvolumen. Harrison et al. fanden
dabei für verschiedene Elektrolyte, sowohl spezifisch, als auch nicht spezifisch adsorbierende
Ionen eingeschlossen, ein Maximum der Entropie (engl. potential of maximum entropy, pme)
der Bildung der Doppelschicht an Quecksilberelektroden bei Potentialen leicht negativ des pzc.
Am pme wird angenommen, dass dieWassermoleküle parallel zur Oberfläche ausgerichtet sind
und dabei die meisten Freiheitsgrade besitzen. Dies impliziert, dass am pzc das Wasser mit dem
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Sauerstoffatom zur Oberfläche orientiert ist. Durch leicht negative Polarisation der Oberfläche
wird diese Orientierung ausgeglichen, womit Wassermoleküle die meisten Anordnungsmög-
lichkeiten haben. Diese „natürliche Ausrichtung“ [99] wurde von Guidelli et al. später mittels
des Jellium-Modells erklärt [100]. Da die Zustandsdichte der Elektronen der Metallelektrode
über das Metall hinaus ausgedehnt ist, besteht eine Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elek-
tronen außerhalb der positiven Metallrümpfe der Elektrode. Auf der Oberfläche bleibt daher
eine partiell positive Ladung zurück, welche für die Ausrichtung des negativen Ladungsschwer-
punkts der Wassermoleküle zur Oberfläche verantwortlich ist. Guidelli et al. führen ebenfalls
aus, dass der Beitrag der Entropie der Elektronen zur Entropie der Doppelschichtbildung nicht
vernachlässigbar ist und bestimmen diesen durch die Abhängigkeit der Austrittsarbeit von der
Temperatur [100]. Durch diese Korrektur stimmt das Potential, an welchem die Entropie maxi-
mal wird, mit dem Potential überein, an dem die Kapazität und damit die Empfänglichkeit der
Wassermoleküle sich aufgrund des äußeren Feldes zu orientieren, minimal wird. Guidelli et al.
führen dies auf einen wichtigen Beitrag von Wasserstoffbrückenbindungen zurück, da diese
einen wesentlichen Beitrag zur Stabilisierung der Wasserstruktur leisten.
Eine weitere Methode die Entropie zu bestimmen ist die temperaturabhängige Zyklovoltamme-
trie. Diese Methode untersucht die Potentialverschiebung im Zyklovoltammogramm bei Ände-
rung der Temperatur. Verschiedene Autoren verwendeten dieseMethode zur Untersuchung der
Entropie der Doppelschichtbildung auf Platinoberflächen [101–107]. Da sich dort jedoch der
Bereich der H-UPD, also eine Ladungstransferreaktion, mit dem Doppelschichtbereich über-
schneidet, verwenden die Autoren zur Auswertung eine Adsorptionsisotherme. Damit ist die
ermittelte Größe abhängig von dem der Auswertung zugrundeliegenden Modell. Erst Garcia-
Areaz et al. überkamen diese Limitierung durch separate Bestimmung des Temperaturkoeffizi-
enten des pzc [107]. Damit konnten Garcia-Araez et al. die Entropie der Doppelschichtbildung
bestimmen und mit der auf Hg vergleichen und ebenfalls das pme bei leicht negativen Oberflä-
chenladungen feststellen. Die Bestimmung des Temperaturkoeffizienten des pzc erfolgte über
die Laserinduzierte Potentialsprungmethode. Bei dieser Methode wird die Arbeitselektrode mit
sehr kurzen Laserpulsen erwärmt und die Potentialantwort registriert. Die Temperaturabhän-
gigkeit des Potentials ist dabei gleich der differentiellen Entropie [108](

𝜕𝐸

𝜕𝑇

)
𝑞

= −
(
𝜕Δ𝑆

𝜕𝑞

)
𝑇

. (4.1)

Nachteil dieser Methode ist, dass bei der Integration keine quantitativenWerte für die Entropie
erlangt werden. Weiter ist es schwierig, den Beitrag der Transportentropie zu korrigieren, wes-
halb er in vielen Messungen fälschlicherweise vernachlässigt wird [109]. Am pme gibt es keine
Potentialantwort auf die Erwärmung der Elektrode und damit wäre die differentielle Entropie
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null. Dies bedeutet, dass die integrierte, absolute Entropie ein Extremum besitzen muss.
Mit Hilfe der Laserinduzierten Potentialsprungmethode untersuchten auch Climent et al. das
pme für Au(111) in Schwefelsäure und Perchlorsäure [108]. Für beide Elektrolyte fanden Cli-
ment et al. das pme bei Potentialen negativ des pzc.
Die in dieser Arbeit verwendete elektrochemische Mikrokalorimetrie bietet den großen Vor-
teil, dass der Bestimmung der Reaktionsentropie kein Modell zugrunde liegt, keine weiteren
Größen separat bestimmt werden müssen und quantitative Werte erhalten werden können.

4.2. Mikrokalorimetrische und elektrochemische Messungen

Abbildung 4.4.: CV einer Au(111) Elektrode in 0.1 M KClO4 mit 10 mM KCl; Scangeschwindig-
keit 200 mV s−1. Innen liegend ist die während eines Umlaufs geflossene La-
dungsdichte aufgetragen. Der Ladungsnullpunkt ist in Übereinstimmung mit
dem pzc von Lipkowski et al. [89] festgelegt.

Der Bereich, in welchem auf Gold die spezifisch Halogenidadsorption untersucht werden kann,
ergibt sich aus Abbildung 4.2. Dabei beginnt die Adsorption der Anionen etwa am pzc, also der
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als D1 bezeichneten Stromspitze, und zieht sich bis zur Bildung einer geordneten Überstruktur
(D3) bei hohen Bedeckungen hin.
In Abbildung 4.4 ist das CV einer 10 mM KCl in 0.1 M KClO4-Lösung mit einer Scangeschwin-
digkeit von 200 mV s−1 aufgetragen. Das Zyklovoltammogramm ist in guter Übereinstimmung
mit Messungen auf Goldeinkristallen [89]. Bezüglich der Asymmetrie im Adsorptionbereich
zwischen kathodischer und anodischer Scanrichtung im Bereich des D1-Peaks wurde von Isaa-
cs et al. gezeigt, dass der kathodische Prozess der Desorption und damit einhergehenden Re-
konstruktion des Goldes langsamer ist als die Aufhebung dieser [110]. Durch Integration des
Zyklovoltammogramms kann die geflossene Ladung ermittelt werden. Diese ist im Nebenbild
von Abbildung 4.4 aufgetragen. Dabei ist der Nullpunkt der Ladungsdichte, analog dem Vorge-
hen von Lipkowski et al. [89] auf das pzc gelegt. Die ermittelte Ladungsdichte, d.h. die Ladung
normiert auf die exponierte Fläche, ist dabei um etwa 25 % größer als auf einem Goldeinkristall
[89]. Dies kann darauf zurückgeführt werden, dass in der vorliegenden Arbeit mit Goldfilmen
gearbeitet wurde, deren Oberfläche generell rauer ist [111]. Außerdem wird die Oberfläche ge-
genüber der elektrochemischen Zelle mit einem O-Ring abgedichtet und die Fläche ist daher
nur aus geometrischen Abschätzungen bekannt. In Kapitel 7.4 wird durch Messung der Ladung
der CO-Oxidation gezeigt, dass die elektrochemische zugängliche Fläche auf Platinelektroden
in der verwendeten Apparatur bis zu 0.24 cm2 im Vergleich zu der geometrischen Fläche von
0.20 cm2 beträgt. Zusätzlich ist zu erwähnen, dass im Gegensatz zu Messungen von Lipkowski
et al., die Stromdichte nach Bildung der geordneten Struktur bei Potentialen > 0.4 V nicht sym-
metrisch zur Abzisse ist. Dies führt ebenfalls zu einer Überhöhung der ermittelten Ladung.
Im Bereich zwischen −0.3 V und 0.4 V, also im Bereich der Anionenadsorption wurden mikro-
kalorimetrische Experimente sowohl mittels kontinuierlichen Strompulsen, als auchmit Poten-
tialpulsen (Erläuterung der Messmodi siehe Kapitel 3.2) durchgeführt. Typische Messkurven
für beide Modi sind in Abbildung 4.5 dargestellt. Für anodische Polarisation und damit Chlorid
Adsorption (Abbildung 4.5a und 4.5c) ist zu erkennen, dass sich die Elektrode erwärmt, wäh-
rend sich für kathodische Polarisierung und damit Desorption von Chlorid (Abbildung 4.5b) die
Elektrode in gleichem Maße abkühlt. Das bedeutet, dass die Adsorption und Desorption von
Chlorid reversibel sind. Darüber hinaus ist zu erkennen, dass der Zusammenhang zwischen
Strom und Potential annähernd kapazitiv ist, d. h. bei konstantem Strom verändert sich das
Potential linear und aus einem Potentialsprung resultiert eine Stromspitze gefolgt von einem
exponentiellen Abfall. Das nach einem Strom oder Potentialpuls anliegende Potential bleibt
annähernd konstant. Sowohl für Potential- wie auch Strompulse folgt der Wärmefluss dem
Stromfluss während des 10 ms Pulses (10 ms - 20 ms). Nach Ende des Pulses bei 20 ms ist kein
Wärmeflussmehr zu erkennen (22 ms - 100 ms Fluss ungefähr null) und die Gesamtwärme bleibt
annähernd konstant. Die leichte Abnahme der Gesamtwärme um etwa 10 % in Abbildung 4.5a
kann auf thermische Drift zurückgeführt werden.
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Abbildung 4.5.: Messkurven a) eines 50 µA Strompulses, b) eines −40 µA Strompulses und c)
eines 60 mV Potentialpulses in 0.1 M KClO4 mit 10 mM KCl.
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Da daher keinerlei Hinweise auf nachgelagerte Prozesse bei der Doppelschichtpolarisation vor-
liegen, wurde für die Bestimmung dermolarenWärme derWärmewert am Ende des Pulses, also
nach 20 ms - 22 ms, verwendet. Die molaren Wärmen, die über den gesamten Potentialbereich
erhalten wurden, sind in Abbildung 4.6 auf der rechten Achse dargestellt. Dabei stellen die ro-
ten Dreiecke die molare Wärme aus positiven kontinuierlichen Strompulsen und die blauen
Dreiecke, die aus negativen dar. Die grünen Rauten bezeichnen die Peltierwärmen aus Poten-
tialpulsmessungen. An diesen Symbolen wird im gesamten Kapitel festgehalten.
Es ist zu erkennen, dass die ermittelte molare Wärme mit Beginn der Anionenadsorption steil

Abbildung 4.6.: Molare Wärme aus Potentialpulsen (grüne Rauten), positiven Strompulsserien
(rote Dreiecke) und negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) mit jeweils ±
40 und 50 µA, sowie CV (schwarz) in 0.1 M KClO4 und 10 mM KCl auf Au(111);
Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

ansteigt. Dabei ist die molare Wärme zunächst noch negativ, bis zu −20 kJ mol−1 bei −0.4 V
(nicht in der Abbildung zu sehen) und wird im Bereich des pzc positiv. Die Veränderung wird
mit zunehmendem Potential kleiner und im Adsorptionsbereich bei 0.1 V wird ein Maximum
der molaren Wärme von 20 - 23 kJ mol−1 erreicht. Daraufhin nimmt die molare Wärme lang-
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sam ab und erreicht im Bereich der geordneten Überstruktur bei 0.4 V einen Wert von etwa
12 kJmol.
Der geringe Unterschied der molaren Wärme zwischen positiven und negativen Strompulsen
von etwa 2 kJ mol−1, kann durch den Beitrag der Überpotentialwärme erklärt werden (vgl. Ka-
pitel 2.2). Da die Überpotentialwärme immer positiv ist führt diese zu einer stärkeren Erwär-
mung bei anodischer Polarisation und schwächerer Abkühlung bei kathodischer Polarisation.
Aus dem Zusammenhang zwischen dem angelegten Strompuls und dem daraus resultierenden
Potentialsprung kann die differentielle Kapazität 𝐶 bestimmt werden. Diese ist exemplarisch
für eine positive Strompulsserie in Abbildung 4.7 dargestellt. Erwartungsgemäß ist der Verlauf

Abbildung 4.7.: Differentielle Kapazität im Adsorptionsbereich von 0.1 M KClO4 und 10 mM
KCl auf Au(111).

der Kapazität in Abhängigkeit des Potentials mit dem potentialabhängigen Verlauf des Stromes
im Zyklovoltammogramm vergleichbar. Die differentielle Kapazität steigt mit zunehmendem
Potential zunächst bis zu einer Spitze in Übereinstimmung mit dem D1-Peak des Zyklovoltam-
mogramms an. Die anschließende Erhebung der Kapazität entspricht dem D2-Peak. Allerdings
ist in der differentiellen Kapazität dieses Experiments der D3-Peak nicht zu erkennen.
Da die verwendete Platin-Pseudoreferenzelektrode über den Verlauf eines Experiments nicht
konstant ist (siehe dazu auch Kapitel Experiment 3.3) und sich damit das gegen die Referen-
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zelektrode gemessene Potential für einzelne Messungen unterscheidet, kann die differentielle
Kapazität genutzt werden, um die Potentialverschiebung über das Experiment zu berücksich-
tigen. Mit diesem Vorgehen wurde die Potentialachse des CVs in Abbildung 4.6 so angepasst,
dass der D1-Peak mit der Spitze in der differentiellen Kapazität übereinstimmt. Da die einzel-
nen Strompulsserien zeitlich direkt aufeinanderfolgend aufgenommen wurden, gab es hierbei
keine Verschiebung der Potentialachse.
Da zur Debatte steht, ob das ClO –

4 Ion selbst bei sehr positiven Potentialen auf der Oberfläche
adsorbieren kann [98] und dessen Adsorption damit ebenfalls einen Beitrag zur gemessenen
molaren Wärme liefern würde, wurden zusätzliche Experimente in 0.1 M KCl Lösung ohne
ClO –

4 mit kontinuierlichen Strompulsen und Potentialpulsmessungen durchgeführt. Ein CV
mit den bei diesem Experiment erhaltenen molaren Wärmen ist in Abbildung 4.8 dargestellt.
Das CV in 0.1 M KCl auf Au(111) ist sehr gut mit dem CV in 0.1 M KClO4 mit 10 mM KCl

Abbildung 4.8.: Molare Wärme aus Potentialpulsen (grüne Rauten), positiven kontinuierli-
chen Strompulsen (rote Dreiecke) und negativen kontinuierlichen Strompulsen
(blaue Dreiecke), sowie CV (schwarz) in 0.1 M KCl auf Au(111); Scangeschwi-
nigkeit 100 mV s−1.
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auf Au(111) aus Abbildung 4.4 vergleichbar, was zum Beispiel daran zu erkennen ist, dass der
Abstand zwischen D1 und D3-Peak bis auf 30 mV übereinstimmt. Die Verschiebung beider D1-
Stromspitzen um etwa 130 mV zu negativeren Potentialen bei höherer Cl– Konzentration lässt
sich mit dem Esin-Markov Effekt erklären. Dieser bezeichnet die Veränderung des Elektroden-
potentials, bei konstanter Oberflächenladung, durch Veränderung der Konzentration spezifisch
adsorbierender Ionen. Wird beispielsweise die Elektrode am pzc gehalten und dabei die Kon-
zentration des Elektrolyten erhöht, werden mehr Ionen spezifisch adsorbiert, wodurch sich die
Ladung in der Grenzfläche erhöhen würde. Da die Metallelektrode polarisierbarer ist als die
Lösung, verringert sich das Elektrodenpotential, um den entstandenen Ladungsüberschuss der
spezifisch adsorbierten Ionen durch Gegenionen in der diffusen Doppelschicht auszugleichen
[77]. Daher verschiebt sich das pzc bei der spezifischen Adsorption von Anionen immer negativ
bei Erhöhung der Elektrolytkonzentration. Die Größe dieser Verschiebung relativ zur Konzen-
trationserhöhung, wird durch den Esin-Markov Koeffizienten beschrieben. Aus Abbildung 2
von Lipkowski et al. [89] lässt sich schließen, dass der Esin-Markov Koeffizient mit steigen-
der Konzentration größer wird und bei den größten dort verwendeten Konzentrationen bis zu
100 mV pro Dekade der Chloridkonzentration beträgt. Damit lässt sich die Verschiebung von
etwa 130 mV zwischen 10 mM und 0.1 M Lösung erklären.
Der Verlauf der molaren Wärme mit dem Potential in Abbildung 4.8 ist vergleichbar zur Mes-
sungmit zugesetztem ClO –

4 -Leitelektrolyt. Nach einem starken anfänglichen Anstieg mit Vor-
zeichenwechsel wird einMaximum imAdsorptionsbereich erreicht. Die molareWärme amMa-
ximum ist im Fall der 0.1 M KCl Lösung etwas kleiner als in der Messung mit Leitelektrolyt (16
- 19 kJ mol−1 im Vergleich zu 21 - 24 kJ mol−1). Bis zur D3 Stromspitze fällt die molare Wär-
me etwas langsamer ab. Aufgrund des negativeren pzcs konnten in dieser Messung auch bei
Potentialen positiv des D3-Peaks, bis unmittelbar vor der Goldoxidation Messwerte erhalten
werden. Daraus ist ersichtlich, dass die molare Wärme vor der Goldoxidation negativ wird.
Um den Unterschied der molaren Wärme zwischen 0.1 M KCl und 10 mM KCl in 0.1 M KClO4
zu erklären, muss nach Gleichung 2.4 die Transportentropie und die Reaktionsentropie be-
trachtet werden. Da für beide Cl– -Konzentrationen Chlorid adsorbiert wird, unterscheidet sich
die Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses nur durch die Konzentrationsabhängigkeit der
molaren Entropie des Chloridions. Zur Berechnung der molaren Entropie nach Gleichung 2.6
können die Elektrolytkonzentrationen statt der Aktivität verwendet werden, da die Aktivitäts-
koeffizienten nahe eins sind. Damit beträgt die erwartete Differenz der Reaktionsentropie zwi-
schen 0.1 M KCl und 10 mM KCl in 0.1 M KClO4 etwa −19.1 J mol−1 K−1 bzw. −5.7 kJ mol−1.
Der mit den in Tabelle 2.1 aufgeführten Werten berechnete Unterschied der Transportentropie
zwischen 0.1 M KCl und 10 mM KCl in 0.1 M KClO4 ist mit 0.4 kJ mol−1 dagegen klein. Der Un-
terschied der molaren Wärme zwischen Abbildung 4.6 und 4.8 von 5 - 6 kJ mol−1 ist damit auf
den Unterschied in der Reaktionsentropie aus beiden Lösungen zurückzuführen.
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Da in diesem Kapitel primär die Untersuchung der der elektrochemischen Prozesse im Doppel-
schichtbereich und nicht der Ionentransport im Fokus steht, wird in Folge direkt die aus der
molaren Wärme nach Gleichung 2.4 bestimmte Reaktionsentropie aufgeführt. In Abbildung

Abbildung 4.9.: Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten), positiven kontinuierli-
chen Strompulsen (rote Dreiecke) und negativen kontinuierlichen Strompulsen
(blaue Dreiecke) in 0.1 M KCl auf Au(111).

4.9 ist die aus den Werten aus Abbildung 4.8 bestimmte Reaktionsentropie bei der Adsorption
von Chlorid über das Potential aufgetragen. Die Reaktionsentropie zeigt den inversen Verlauf
der Peltierwärme und nimmt mit beginnender Adsorption über fast den kompletten Adsorp-
tionsbereich ab. Bei Potentialen kurz vor der Ausbildung der geordneten Struktur nimmt die
Reaktionsentropie wieder zu. Die Reaktionsentropie ist im gesamten Adsorptionsbereich ne-
gativ.
Analog zu den Messungen in KCl und KCl in KClO4 wurden mikrokalorimetrische Untersu-
chungen für Br– und I– mit und ohne KClO4-Leitsalz vorgenommen. Die Zyklovoltammo-
gramme und die erhaltene Reaktionsentropien sind in Abbildung 4.10 für die Halogenidionen
ohne Leitsalz und in Abbildung 4.11 für die Halogenidionen mit Leitsalz gemeinsam darge-
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stellt. Wie für die Messungen in 0.01 M KCl in 0.1 M KClO4 ausgeführt, ist die Potentialachse
des CVs unter Verwendung der differentiellen Kapazität aus kontinuierlichen Strompulsserien
angepasst worden. Die typischen Messkurven für die Adsorption von Br– und I– stimmen da-
bei mit den in Abbildung 4.5 dargestellten überein und zeigen im Adsorptionsbereich eine hohe
Reversibilität. In Abbildung 4.10 und 4.11 ist zu erkennen, dass die CVs der Halogenidionen ent-
lang der Potentialachse mit steigender Adsorptionsstärke negativ gegeneinander verschoben
sind. Die Adsorption des am stärksten adsorbierenden Iodidions findet dabei bei den negativs-
ten Potentialen statt. Die Reaktionsentropie ist im Adsorptionsbereich des jeweiligen Ions für
alle Lösungen negativ. Dabei nimmt die Reaktionsentropie in allen Fällen nach dem Beginn der
Adsorption des jeweiligen Ions mit steigendem Potential zunächst stark und beginnend mit
dem D1-Peak etwas flacher ab. Etwa in der Mitte des Adsorptionsbereiches des jeweiligen Ions
erreicht die Reaktionsentropie ein Minimum. Zum Ende des Adsorptionsbereiches nimmt die
Reaktionsentropie wieder zu. Die Reaktionsentropie ist dabei bei denMessungenmit bzw. ohne
Leitsalz zwischen den einzelnen Halogenidionen vergleichbar.

Abbildung 4.10.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (Rauten) und Strompulsserien
(Dreiecke) in 0.1 M KCl (grün), KBr (rot) und KI (violett) auf Au(111); Scange-
schwindigkeit 50 mV s−1.
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Abbildung 4.11.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (Rauten) und Strompulsserien
(Dreiecke) in 10 mM KCl (grün), KBr (rot) und KI (violett) jeweils in 0.1 M
KClO4 auf Au(111); Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

Die Differenz zwischen den Messungen in 0.1 M KX und 10 mM KX in 0.1 M KClO4 (mit X=Cl,
Br, I) ist wie bereits für die Chloridadsorption dargestellt, auf den Unterschied der molaren
Entropie der Halogenidionen in Lösung zurückzuführen. Neben den Messungen für die spezi-
fisch adsorbierenden Halogenidionen wurde auch die spezifische Adsorption aus 0.1 M K2SO4,
0.1 M H2SO4 und 5 mM H2SO4 in 0.1 M HClO4 untersucht. Die Reaktionsentropie und das je-
weilige Zyklovoltammogramm sind in Abbildung 4.12 dargestellt. In den CVs der drei sulfat-
haltigen Lösungen ist, wie bei CVs der Halogenidionen in Abbildung 4.10 und 4.11, der D1 und
D2-Peak zu erkennen. In saurer Lösung ist darüberhinaus auch der D3-Peak vorhanden, der
auf die Bildung einer geordneten Anionenüberstruktur hindeutet [17]. In alkalischer Lösung
ist dieser Peak nicht zu erkennen, da dieser erst an Potentialen im Bereich der Goldoxidation
auftreten würde [112]. Wie bereits bei den Halogenidionen zeigt sich ein Minimum der Reak-
tionsentropie im mittleren Potentialbereich der Anionenadsorption. Die Reaktionsentropie ist
ist allen drei sulfathaltigen Lösungen im Adsorptionsbereich negativ.
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Abbildung 4.12.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) in a) 0.1 M
H2SO4, b) 0.1 M K2SO4 und c) 5 mM H2SO4 in 0.1 M HClO4 auf Au(111); Scan-
geschwindigkeit 50 mV s−1.
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Abbildung 4.13.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) in a) 0.1 M
HClO4, b) 0.1 M KClO4 und c) 0.1 M NaF auf Au(111); Scangeschwindigkeit
50 mV s−1.

Darüber hinaus wurden auch mikrokalorimetrische Messungen in Lösungen nicht spezifisch
adsorbierender Ionen in 0.1 M KClO4 und 0.1 M HClO4, sowie 0.1 M NaF vorgenommen, deren
Ergebnisse in Abbildung 4.13 dargestellt sind. In perchlorathaltigen Elektrolyten ist die Reak-
tionsentropie im Potentialbereich, bei dem im CV ein erhöhter Stromflusses zu erkennen ist,

45



4. Untersuchung der elektrochemischen Doppelschicht an einer Au(111) Elektrode

überwiegend negativ und zeigt einen mit der Reaktionsentropie der spezifisch adsorbierenden
Ionen vergleichbaren Verlauf. ImGegensatz dazu ist die Reaktionsentropie in 0.1 MNaF-Lösung
fast durchgehend positiv. Lediglich bei etwa 0.1 V und damit am Minimum im CV, ist die Reak-
tionsentropie negativ.
Alle untersuchten Anionen außer F– zeigen damit ein vergleichbares Verhalten, bei dem die
Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses negativ ist. Mit zunehmendem Potential nimmt
die Reaktionsentropie in allen Fällen ab und wird etwa in der Mitte des Adsorptionsbereichs
minimal. Anschließend steigt die Reaktionsentropie wieder an.
Wie in der Einleitung erwähnt, beeinflussen Kationen die Reaktivität elektrokatalytischer Re-
aktionen, indem sie über nicht-kovalente Wechselwirkungen die Doppelschicht beeinflussen.
Um daher zu untersuchen, welchen Einfluss die Kationen auf die Reaktionsentropie im Ad-
sorptionsbereich haben, wurden neben kaliumhaltigen Elektrolyten auch Li+ und Cs+-haltige
Elektrolyte untersucht. Die CVs und die Ergebnisse der mikrokalorimetrischen Messungen in
reinen Halogenidlösungen ohne Leitsalz, sind in Abbildung 4.14 zusammengestellt. Zur besse-
ren Vergleichbarkeit ist das CV und die Reaktionsentropie in kaliumhaltiger Lösung aus 4.10
ebenfalls dargestellt. Es ist zu erkennen, dass sowohl für Cl– als auch Br– kein signifikanter
Unterschied im CV durch den Wechsel des Kations zu erkennen ist.
Die Reaktionsentropie ist für alle Lösungen im Adsorptionsbereich durchgehend negativ und
erreicht am Minimum vergleichbare Werte. Beim Verlauf der Reaktionsentropie über den Ad-
sorptionsbereich zeigt sich hingegen ein deutlicher Unterschied durch denWechsel des Kations.
In den cäsiumhaltigen Lösungen wird die Reaktionsentropie bereits bei Potentialen kurz nach
dem D1-Peak minimal. Im Gegensatz dazu sinkt die Reaktionsentropie in lithiumhaltigen Lö-
sungen positiv des D1-Peak nur langsam ab und erreicht erst am D3-Peak ein Minimum. Aus
diesen Messergebnissen geht klar hervor, dass sich der Wechsel des Kations stark auf den Ver-
lauf der Reaktionsentropie im Adsorptionsbereich auswirkt.
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Abbildung 4.14.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserieen (blaue Dreiecke) in a) 0.1 M
LiCl, b) 0.1 M LiBr, c) 0.1 M KCl, d) 0.1 M KBr, e) 0.1 M CsCl und f) 0.1 M CsBr
auf Au(111); Scangeschwindigkeit 50 mV s−1 bzw. 100 mV s−1 c).
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4.3. Modelle für die Reaktionsentropie der
Doppelschichtladung

Die in den vorhergegangen Kapiteln dargestellten Ergebnisse der mikrokalorimetrischen Un-
tersuchungen der Grenzfläche einer Au(111)-Elektrode in wässrigen Elektrolytlösungen zeigen
alle einen vergleichbaren Verlauf der Reaktionsentropie über den Adsorptionsbereich des je-
weiligen Anions (vgl. Abbildung 4.10 - 4.13), wobei die Reaktionsentropie in allen Fällen ne-
gativ ist. Bei Wechsel des Kations (vgl. Abbildung 4.14) werden vergleichbare Werte für die
Reaktionsentropie gefunden, jedoch verändert sich der Verlauf der Reaktionsentropie mit dem
Potential.
Um die ermittelten Entropiewerte bei der Adsorption der einzelnen Ionen und den potential-
abhängigen Verlauf zu verstehen, müssen die Entropiebeiträge der einzelnen Prozesse bei der
Adsorption der Ionen betrachtet werden. Die gemessene Reaktionsentropie setzt sich aus Bei-
trägen durch die in die Grenzfläche eintretenden Ionen und die Strukturänderung des Wassers
in der Grenzfläche bei Polarisation der Elektrode zusammen. Dabei ist durch das Festsetzen der
Ionen an der Oberfläche eine Entropieabnahme zu erwarten, während durch Freisetzung der
Hydratschale bei der spezifischen Adsorption eine Entropiezunahme erwartet wird. Zusätzlich
wird durch die Oberflächenpolarisation eine Orientierungsänderung der Lösungsmitteldipo-
le im elektrischen Feld der Elektrode erwartet. Da die gemessene Reaktionsentropie über den
Adsorptionsbereich nicht konstant ist, muss zwischen Beiträgen, die unabhängig von der Po-
larisierung der Oberfläche und damit konstant über den betrachten Potentialbereich sind, und
Beiträgen, die durch die Polarisation der Oberfläche variieren, unterschieden werden. Dafür
wird zunächst der Beitrag der Orientierung der Lösungsmittelmoleküle, insbesondere im Be-
reich um das pzc, an dem kein Beitrag der Ionenadsorption zu erwarten ist, betrachtet und
anschließend der Beitrag der Ionenadsorption im Adsorptionsbereich.

Entropiebeitrag durch Orientierungsänderung der Wassermoleküle

Für die Entropie der Doppelschichtbildung kann wie bereits einleitend in Kapitel 4 beschrie-
ben, sowohl für Quecksilber, als auch Gold und Platin ein Maximum der absoluten Entropie
bei Potential leicht negativ des pzc gefunden werden. Die in dieser Arbeit bestimmte Reakti-
onsentropie entspricht der Änderung der Entropie mit der geflossenen Ladung und damit der
Ableitung der Gesamtentropieänderung nach der Ladung. Demgemäß kann der Wert der abso-
luten Entropie durch Integration der Reaktionsentropie über die Ladung erhalten werden. Das
pme folgt daher direkt aus den dargestelltenMessergebnissen in dieser Arbeit an dem Potential,
an dem die Reaktionsentropie null ist.
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Abbildung 4.15.: Absolute Entropie in a) 0.1 M MKCl, b) 0.1 M MKClO4 und c) 0.1 M H2SO4 auf
Au(111) in Abhängigkeit der geflossenen Ladung. Die Ladung ist hierbei auf
die von Shi et al. über den Adsorptionsbereich der jeweiligen Ionen bestimmte
Ladung normiert [19, 89].
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In Abbildung 4.15 ist die integrierte Entropie für eine einzelne Strompulsserie in 0.1 M KClO4
aus Abbildung 4.13, H2SO4 aus Abbildung 4.12 und KCl aus Abbildung 4.9 gegen die geflossene
Ladung dargestellt. Hierzu wurden Strompulsserien ausgewählt, welche den gesamten unter-
suchten Bereich abdecken. Die geflossene Ladung ist auf die von Shi et al. mit einem Au(111)-
Einkristall gemessene Ladung normiert [19, 89]. Es ist zu erkennen, dass die mikrokalorime-
trischen Messungen ein deutliches Maximum der absoluten Entropie aufweisen. Dies gilt auch
für die anderen untersuchten Elektrolyzlösungen (vgl. Abbildung 4.10 - 4.14). Für iodidhaltige
Lösungen konnten keine Messdaten bei Potentialen negativ des Adsorptionsbereichs durchge-
führt werden und damit kein pme nachgewiesen werden. Da in der vorliegenden Arbeit keine
genaue Bestimmung des pzc vorgenommen wurde, kann die genaue Lokalisierung des pme re-
lativ zum pzc nicht vorgenommen werden. Unter Berücksichtigung des von Shi und Lipkowski
bestimmten pzcs [72], ist das Maximum jedoch tendenziell nah am bzw. leicht negativ des pzc
zu verorten. Das spricht für eine gute Übereinstimmung der mikrokalorimetrischen Daten die-
ser Arbeit mit den Ergebnissen von Harrison et al. [75], Climent et al. [108] und Garcia-Araez
et al. [107], die durch Messung der Entropie der Doppelschichtbildung bzw. mit der laserindu-
zierten Potentialsprungmethode ebenfalls ein pme negativ des pzc gefunden haben.
Bei Potentialen um das pzc ist zu erwarten, dass der Einfluss der Ionen auf die Entropie der Dop-
pelschichtbildung sehr gering ist. So zeigten beispielsweise Messungen von Shi und Lipkowski,
dass um das pzc nur ein geringer Überschuss an Anionen in der Doppelschicht vorliegt [89].
Weiter untersuchten Ataka et al. die potentialabhängige Reorientierung der Wassermoleküle
auf angerauten Au(111)-Filmen in perchlorat- und sulfathaltigen Lösungen mit oberflächen-
verstärkter Infrarotadsorptionsspektroskopie (engl. surface-enhanced infrared absorption spec-
troscopy, SEIRAS) [96, 113]. Im Bereich um das pzc fanden Ataka et al. Hinweise auf eine Ori-
entierungsänderung der Wasserdipole. Jedoch beeinflussten die Ionen die Adsorptionsbanden
des Wassers in der Doppelschicht nur schwach und erst bei signifikantem Anionenüberschuss
zeigte sich ein Einfluss der Ionen auf die Wasserstruktur. Es ist daher davon auszugehen, dass
die Adsorption der Ionen die gemessene Reaktionsentropie um das pzc nur gering beeinflusst.
In Abbildung 4.16a ist sowohl die in 0.1 M KCl auf Au(111) bestimmte absolute Entropie aus
Abbildung 4.15a (linke Achse), als auch die von Harrison et al. [75] ermittelte Entropie der Dop-
pelschichtbildung für KCl auf Hg (rechte Achse) im Bereich des pme aufgetragen. Hierbei wird
nur der Ladungsbereich aus Abbildung 4.15a verwendet, welcher sich mit dem von Harrison
et al. untersuchten Ladungsbereich deckt und der Ladungsnullpunkt so gewählt, dass er mit
den Messungen von Harrison et al. übereinstimmt. Weiter sind die Achsen so gewählt, dass die
Abstände der Hilfsstriche und die Skala zusammenfallen. Besonders im Bereich des Maximums
ist der Veränderung der absoluten Entropie aus den mikrokalorimetrischen Daten in derselben
Größenordnung wie die von Harrison et al. ermittelte Veränderung. Erst bei höhreren Ladun-
gen unterscheidet sich der Verlauf der Entropie zwischen beiden Messungen. Harrison et al.
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Abbildung 4.16.: Vergleich der absoluten Entropie in Abhängigkeit der Ladung in 0.1 M KCl
(grüne Punkte) mit a) der von Harrison et al. (schwarz) ermittelten Entropie
der Doppelschichtbildung in 0.1 MKCl auf Hg [75] und b)mit dem von Bockris
und Habib vorgeschlagenen Modell zur Beschreibung der Oberflächenexzes-
sentropie [114]. Der Ladungsnullpunkt wurde jeweils auf das von Harrison et
al. bzw. Bockris und Habib angegebene pzc angepasst.

fanden positiv des pme eine unterschiedliche Steigung in Abhängigkeit der verwendeten An-
ionen und führen dies auf den Einfluss der Adsorptionsentropie der Anionen und den Einfluss
der Anionen auf die Lösungsmittelmoleküle zurück.
Die Messungen von Harrison et al. führten zur Postulierung einer Reihe von Modellen, welche
sowohl das Maximum der Reaktionsentropie auf Quecksilberelektroden, als auch die Positi-
on negativ des pzcs erklären sollten. Von Bockris und Habib wurde ein Modell vorgeschlagen,
welches sowohl die Anordnungsmöglichkeiten der Wasserdipole, als auch den Entropieunter-
schied zwischen Wassermolekülen in der Doppelschicht und im Lösungsvolumen berücksich-
tigt [114]. Dieses Modell beschreibt den aus derWasseranordnung abgeleiteten Entropieverlauf
der experimentell bestimmten Entropie der Doppelschichtbildung in KCl auf Hg sehr gut. Die
Position des pme wird im Modell von Bockris und Habib im Wesentlichen durch den unter-
schiedlichen Abstand der Wassermoleküle zur Oberfläche bei der Ausrichtung im elektrischen
Feld bestimmt. Bei Orientierung mit dem Sauerstoffatom in Richtung des Metalls, ist der Ab-
stand zum Metall geringer, wodurch diese Orientierung gegenüber der Ausrichtung der Was-
serstoffatome in Richtung des Metalls günstiger ist. In Abbildung 4.16b ist die Entropie, die von
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Bockris und Habib berechnet wurde und die in dieser Arbeit bestimmte absolute Entropie in
0.1 M KCl aufgeführt. Die gemessenen Daten wurden dazu in der gleichen Weise angepasst,
wie bereits zum Vergleich mit den Daten von Harrison et al. ausgeführt. Im Bereich um das
Maximum stimmt das Modell sehr gut mit den gemessenen Daten überein. Dies gilt ebenfalls
für die weiteren spezifisch adsorbierenden Ionen, die auch ein Maximum der Entropie im Be-
reich des pzc aufweisen.
Der von Climent et al. auf Au(111) in 0.1 M HClO4, 0.1 M KClO4 + 0.001 M HClO4, 0.1 M H2SO4
und 0.1 M K2SO4 + 0.001 M H2SO4 mit der laserinduzierten Potentialsprungmethode bestimm-
te qualitative Verlauf der Entropie stimmt im Bereich um das pzc gut mit dem in Abbildung 4.15
dargestellten Verlauf für schwefel- und perchlorsaure Lösung überein [108]. Dabei muss aller-
dings berücksichtigt werden, dass der Beitrag des Ionentransports von Climent et al. nicht exakt
korrigiert werden konnte, wodurch ein unbekannter Versatz des Nulldurchgangs des Tempera-
turkoeffizienten und damit des pme besteht. DaCliment et al. darüber hinaus keine Kalibrierung
der Temperaturänderung durchführen konnten, konnten diese keine quantitativen Werte für
die absolute Entropie erhalten, die mit den Werten dieser Arbeit verglichen werden könnten.
Aufgrund der Übereinstimmung des Verlaufs der absoluten Entropie mit der Entropie der Dop-
pelschichtbildung auf Hg und dem dafür aufgestellten Modell von Bockris und Habib, kann
davon ausgegangen werden, dass der Nulldurchgang der Reaktionsentropie um das pzc durch
die Reorientierung der Wassermoleküle verursacht wird. Bei größerer Polarisation kann die
Reorientierung der Wassermoleküle den Verlauf der Reaktionsentropie allerdings nicht alleine
erklären (vgl. Abbildung 4.16a), da in diesem Bereich ein Beitrag durch die Ionenadsorption
berücksichtigt werden muss.

Adsorptionsentropie der Ionen

Die Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses von Ionen lässt sich am einfachsten anhand
folgender allgemeiner Gleichung visualisieren:

A− (aq) · nH2O A(ad) · (n−m)H2O + e− + m H2O . (4.2)

n bezeichnet hierbei die Anzahl der Wassermoleküle in der Hydratschale des Ions und m die
Anzahl der bei der Adsorption freigesetzten Wassermoleküle. Mit dieser Reaktionsgleichung
kann die Reaktionsentropie nach Gleichung 2.5 berechnet werden. Da die Aktivitätskoeffizi-
enten in den untersuchten Lösungen nahe 1 sind, kann für die Aktivität näherungsweise die
Konzentration der Ionen in Lösung zur Berechnung der molaren Entropie der Ionen nach Glei-
chung 2.6 verwendet werden.
Um die gemessenen Reaktionsentropie zu erklären, wird zunächst betrachtet, welche Größen
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zu einer Variation der Reaktionsentropie von Gleichung 4.2 führen können. Da die Entropie
des Elektrons ungefähr null beträgt [101, 107] und die Entropie der Ionen in Lösung unabhän-
gig von der Elektrodenpolarisation ist, sind die einzigen unbekannten Größen die Entropie des
adsorbierten Ions und der Entropiebeitrag durch die Freisetzung der Wassermoleküle der Hy-
dratschale.
Die molare Entropie des adsorbierten Ions kann aus der Summe der molaren Entropiebeiträge
der Schwingung, der Rotation und der Translation berechnet werden [115]

𝑠𝑖 = 𝑠vib + 𝑠rot + 𝑠trans . (4.3)

Für fest adsorbierte einatomige Ionen wie die Halogenide bleibt lediglich ein Freiheitsgrad für
die Schwingung entlang der Bindung zur Oberfläche übrig. Für mehratomige Ionen wie SO 2–

4
oder ClO –

4 bestehen zusätzlich interne Schwingungsfreiheitsgrade. Der Entropiebeitrag einer
Molekülschwingung mit der Frequenz a lässt sich mit Gleichung 4.4 berechnen [116]

𝑠vib = 𝑅 𝑙𝑛


1

1 − exp
(
−ℎa
𝑘𝑇

)  + 𝑅𝑇
ℎa

𝑘𝑇 2
[
exp

(
ℎa
𝑘𝑇

)
− 1

] . (4.4)

Zur Berechnung können die von Gao und Weaver mit oberflächenverstärkter Raman-Spektro-
skopie bestimmten Wellenzahlen der Gold-Halogenid Schwingung auf Gold- und Silberelek-
troden, welche in Tabelle 4.1 aufgeführt sind, verwendet werden[117].

Tabelle 4.1.: Wellenzahl der Gold-Halogenid Schwingung bei einsetzender Adsorption und bei
annähernd vollständiger Bedeckung [117], sowie nach Gleichung 4.4 berechnete
Schwingungsentropie.

Schwingung Wellenzahl / cm−1 𝑠vib / J mol−1 K−1

Beginn des Adsorptionsbereiches
Au-Cl 245 15.1
Au-Br 181 19.3
Au-I 120 24.8

Ende der Adsorptionsbereiches
Au-Cl 275 16.2
Au-Br 186 18.9
Au-I 124 24.3

Aus Tabelle 4.1 ist zu erkennen, dass die Wellenzahl der Gold-Halogenidschwingung im Ad-
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sorptionsbereich mit zunehmender Bindungsstärke nur leicht zunimmt. Dies verursacht eine
maximale Veränderung des Schwingungsbeitrags zur Entropie des adsorbierten Teilchens von
1.1 J mol−1 K−1 im Fall der Chloridadsorption. Damit kann die Veränderung der Schwingungs-
frequenz entlang der Bindungsachse durch Zunahme der Bindungsstärke [118] die Variation
der Reaktionsentropie über den Adsorptionsbereich nicht erklären.
Zusätzlich besteht für mehratomige Moleküle die Möglichkeit einer Rotation um die Bindungs-
achse, die allerdings durch die Wechselwirkung mit der Oberfläche gehemmt wird. Die molare
Rotationsentropie einer gehemmten Rotation ist nach Gleichung 4.5 gegeben [119]

𝑠rot = 𝑅

[
ln 2𝜋𝑘𝑇

𝜎ℎ

(
𝐼𝑧

𝐸

) 1
2
+ 1

]
. (4.5)

Dabei bezeichnet 𝐼𝑧 das Trägheitsmoment entlang der Achse normal zur Oberfläche und 𝐸 die
Wechselwirkungsenergie mit der Oberfläche. Für den Translationsbeitrag zurmolaren Entropie
des adsorbierten Ions bestehen zwei Extremfälle. Einerseits kann das Ion als mobiles Teilchen,
welches sich auf der Oberfläche frei bewegen kann, beschrieben werden, andererseits kann das
adsorbierte Ion als Gittergas mit festen Adsorptionsplätzen betrachtet werden.
Einem mobilen adsorbierten Teilchen bleiben bei der Adsorption zwei Freiheitsgrade lateral
zu Elektrode auf der zur Verfügung stehenden Fläche [107]. Die molare Translationsentropie
kann nach Gleichung 4.6 berechnet werden, wobei 𝑐𝑠 die Zahl der Oberflächenplätze und \ die
Bedeckung darstellt

𝑠mobil = 𝑅

[
1 + ln

(
2𝜋𝑚𝑘𝑇

ℎ2
1

𝑐𝑠\

)]
. (4.6)

Wird das adsorbierte Ion als mobiles Teilchen anhand von Gleichung 4.6 beschrieben, kann
der Verlauf der Reaktionsentropie in Abhängigkeit der Bedeckung berechnet werden. Da für
die Berechnung der Bedeckung aus der Ladung der inverse Esin-Markov Koeffizient notwen-
dig wäre [72] und dieser für die verwendeten Elektrolytlösungen nicht bekannt ist, kann die
Bedeckung nicht direkt aus den Ladungsmessungen dieser Arbeit berechnet werden. Daher
wird zur Berechnung der Bedeckung die von Shi et al. [90] bestimmte Oberflächenexzesskon-
zentration verwendet und durch die maximal mögliche Oberflächenbedeckung, auf Basis der
zugrundeliegenden Fläche der Goldoberfläche, dividiert. In Abbildung 4.17 ist die nach Glei-
chung 4.6 berechnete Translationsentropie (rechte Achse) gegen die Bedeckung aufgetragen.
Demgegenüber ist die Reaktionsentropie einer Strompulsserie in 0.1 M KBr aus Abbildung 4.10,
welche den gesamten Adsorptionsbereich abdeckt, aufgetragen. Die Ordinate wurde dabei so
angepasst, dass die Hilfsstriche und die Skala zwischen beiden Achsen übereinstimmen. Der
Verlauf der Translationsentropie stimmt bei niedrigen Bedeckungen sehr gut mit der gemes-
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Abbildung 4.17.: Gemessene Reaktionsentropie in 0.1 M KBr auf Au(111) (rote Punkte) und
Entropie eines mobil adsorbierten Bromids nach Gleichung 4.17 (schwarz) in
Abhängigkeit der Bedeckung.

senen Abnahme der Reaktionsentropie überein. Ab einer Bedeckung von etwa \=0.7 nimmt
die gemessene Reaktionsentropie allerdings wieder zu, während die Translationsentropie nach
Gleichung 4.6 weiter leicht abnimmt und damit die erhaltene Variation nicht erklären kann.
Wenn die Adsorption dagegen auf festenOberflächenplätzen beschriebenwird, kann der Trans-
lationsbeitrag durch die Konfigurationsentropie eines Gittergases beschriebenwerden. Für eine
komplett statistische Anordnung der adsorbierten Teilchen auf der Oberfläche, bei der es keine
Wechselwirkung zwischen benachbarten Adsorptionsplätzen gibt, entspricht die Konfigurati-
onsentropie des Gittergases der des Langmuirmodells nach Gleichung 4.7 [115]

𝑠langmuir = 𝑅 · 𝑙𝑛
(

1 − \

\

)
. (4.7)

55



4. Untersuchung der elektrochemischen Doppelschicht an einer Au(111) Elektrode

Abbildung 4.18.: Gemessene Reaktionsentropie in 0.1 M KBr auf Au(111) (rote Punkte) und
Entropie eines Gittergases nach Gleichung 4.7 (schwarz) in Abhängigkeit der
Bedeckung.

In Abbildung 4.18 wird die nach Gleichung 4.7 erhaltene Konfigurationsentropie mit der Re-
aktionsentropie in KBr verglichen. Die Bedeckung wurde hierzu analog der Bedeckung in Ab-
bildung 4.17 berechnet und die Achsen so angepasst, dass die Skalen übereinstimmen. Es zeigt
sich, dass der Verlauf der Entropie des Gittergases bei geringen Bedeckungen sehr gut mit dem
der gemessenen Reaktionsentropie übereinstimmt. Bei höheren Bedeckungen nimmt die ge-
messene Reaktionsentropie allerdings wieder zu, während die Konfigurationsentropie weiter
abnimmt und nahe der Vollbedeckung aufgrund des Logarithmus divergiert. Eine rein statisti-
sche Anordnung der Ionen auf den Adsorptionsplätzen könnte damit den Verlauf der Reakti-
onsentropie nur bei geringen Bedeckungen erklären.
Um die Beschreibung der adsorbierten Halogenide als Gittergas zu verbessern, stellten Wang
et al. ein Gittergasmodell auf, bei dem dieWechselwirkung der Teilchen durch die sogenannten
Bragg-WilliamsonNäherung berücksichtigt wird [120], um damit unter Anderem die isotherme
Kompressibilität der Adsorbatschicht zu berechnen. Die Verwendung der Bragg-Williamson-
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Näherung oder anderer gemittelter Kraftfelder (engl. mean-field approximation, MFA) führt je-
doch zur selben Konfigurationsentropie wie das Langmuirmodell, da kein Einfluss der Wech-
selwirkung auf die statistische Verteilung der Adsorbate berücksichtigt wird [115]. Damit rei-
chen MFA-Gittergasmodelle nicht aus, um die gemessene Variation der Reaktionsentropie mit
dem Potential zu erklären. Dies deckt sich mit den Erkenntnissen von Marc Koper, der bei
der Berechnung der Adsorptionsisotherme der Bromidadsorption auf Ag(100) feststellte, dass
ein MFA-Gittergas nicht zur Beschreibung der experimentellen Isotherme ausreicht [121]. Da-
her verwendet Koper ein Gittergasmodell auf der Grundlage der Quasi-chemischen Näherung
(engl. quasi-chemical approximation, QCA) und eine numerische Lösung mittels Monte-Carlo
Simulation zur Berechnung der Isotherme. Die QCA berücksichtigt, dass die Wechselwirkung
der Teilchen zu einer Aufhebung der statistischen Verteilung der Adsorptionsplätze führt, in-
dem die Wechselwirkung mit benachbarten Gitterplätzen explizit berücksichtigt wird. Das von
Koper angegebene chemische Potential für die QCAmuss nach der Temperatur abgeleitet wer-
den, um die molare Konfigurationsentropie zu erhalten. Die für die Berechnung der Konfigura-
tionsentropie des Gittergases aus der QCA verwendete Formel ist im Anhang A zu finden. Die
in Gleichung A.1 verwendete Wechselwirkung der Teilchen 𝑤 kann in erster Näherung durch
Dipol-Dipol-Wechselwirkungen beschrieben werden, da die Ionen bei der Adsorption eine ent-
gegengesetzte Bildladung im Metall induzieren [122]. Die Dipol-Dipol-Wechselwirkung kann
unter Kenntniss des Dipolmoments ` und dem mittleren Abstand der Teilchen 𝑅 nach Glei-
chung 4.8 berechnet werden [123]

𝑤 =
`2

𝜖0𝜖𝑟𝑅3 \
3
2 . (4.8)

Wird für die Dipol-Dipol-Wechselwirkung aus Gleichung 4.8 das von Lipkowski et al. bestimm-
te Dipolmoment von etwa 0.9 bis 1.2 × 10−30 C m angenommen [72], beträgt die Wechselwir-
kungsenergie zwischen 10 und 15 kJ mol−1. Dies führt zu einem Verlauf der Konfigurationsen-
tropie, wie er in Abbildung 4.19 dargestellt ist. Der Verlauf der Konfigurationsentropie aus der
QCA deckt sich mit dem Verlauf der gemessenen Reaktionsentropie. Im Gegensatz zu den bei-
den zuvor vorgestellten Modellen, steigt die nach der QCA bestimmte Konfigurationsentropie
ab einer Bedeckung von \=0.6 an und kann damit die Zunahme der experimentelle bestimmten
Reaktionsentropie ab \>0.7 erklären. Der Unterschied zwischen dem Modell und den Messda-
ten kann aus der Näherung bei der Berechnung der Bedeckung entstehen. Erst bei einer theore-
tischen Bedeckung von \>0.95 divergiert die nach der QCA bestimmte Konfigurationsentropie
in Richtung größerer Bedeckung. Da sich der potentialabhängige Verlauf der Reaktionsentro-
pie zwischen den einzelnen Halogenidionen kaum unterscheidet (vgl. Abbildung 4.10 und 4.11)
können diese Erkenntnisse für die Adsorption von Bromid auf Chlorid und Iodid ausgeweitet
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werden. Der Einfluss der Kationen, welche sich ausschließlich in der äußeren Helmholtzschicht

Abbildung 4.19.: Gemessene Reaktionsentropie in 0.1 M KBr auf Au(111) (rote Punkte) und
Entropie eines Gittergases nach der QCA (schwarz) in Abhängigkeit der Be-
deckung.

befinden, müsste damit im Rahmen dieses Modells durch deren Einfluss auf die Dipol-Dipol
Wechselwirkungen verursacht werden. Da Li+-Ionen kleiner sind als Cs+-Ionen [14] können
diese der Oberfläche näher kommen und damit die Dipol-Dipol-Wechselwirkung stärker ab-
schirmen. Es wird daher eine geringere Abstoßung der adsorbierten Anionen in lithiumhalti-
gen Elektrolyten erwartet. Um abzuschätzen wie sich eine Veränderung der Wechselwirkung
auf die Konfigurationsentropie auswirkt, ist in Abbildung 4.20 der Verlauf der nach der QCA
bestimmten Konfigurationsentropie gegen die Bedeckung für eine Wechselwirkungsenergie
von 10 kJ mol−1 und 100 kJ mol−1 dargestellt. Eine Absenkung der Wechselwirkung führt da-
mit zu einer Verschiebung des Minimums zu höheren Bedeckungen, während eine Erhöhung
das Minimum in Richtung niedriger Bedeckungen verschiebt. Dies wäre im Einklang mit dem
experimentell beobachten Einfluss der Kationen auf den Verlauf der Reaktionsentropie. Eine
theoretischeDipol-Dipol-Abstoßung von 100 kJ/molwürde allerdings einemDipolmoment von
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1 × 10−29 C m entsprechen und damit eine Größenordnung über dem von Lipkowski [72] für
die Halogenidionen ermittelten Dipolmoment liegen.

Abbildung 4.20.: Verlauf der Konfigurationsentropie aus der QCA mit der Bedeckung für un-
terschiedliche Wechselwirkungsenergien 𝑤 a) 10 kJ/mol und b) 100 kJ/mol.

Da Sulfat ebenfalls auf Au(111) spezifisch adsorbiert, sollte die Beschreibung der Variation der
Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses mit der Konfigurationsentropie eines Gittergases
auf Basis der QCA, auch für die Sulfatadsorption möglich sein. Hierbei ist die Bedeckung je-
doch schwerer zu definieren, da Sulfat, im Gegensatz zu den Halogenidionen, mehr als einen
Oberflächenplatz einnimmt. Außerdem ist die Oberfläche, selbst bei sehr hohen Potentialen,
nicht komplett von Sulfat bedeckt, sondern es werden Wassermoleküle koadsorbiert, um die
Struktur zu stabilisieren [113]. Unter Berücksichtigung dieser Tatsache, wird für das Gitter-
gasmodell für die Sulfatadsorption angenommen, dass die von Fang et al. [124] angegebene
Struktur im Bereich der geordneten

√
3𝑥

√
7-Überstruktur der maximal möglichen Bedeckung

mit Sulfat entspricht. Ein adsorbiertes Sulfatteilchen nimmt damit drei Oberflächenplätze ein.
Diese Adsorptionsgeometrie lässt sich auch mit infrarot-spektroskopischen Methoden bestäti-
gen [96, 111]. In der Einheitszelle befinden sich pro Sulfatmolekül außerdem zwei koadsorbierte
Wassermoleküle, wodurch im Bereich des D3 Peaks die Oberfläche komplett mit der

√
3𝑥

√
7-

Überstruktur bedeckt ist. In Abbildung 4.21 sind die gemessene Reaktionsentropie und die Kon-
figurationsentropie auf Basis der QCA aufgetragen. Dabeiwurde das von Lipkowski et al. für die
Sulfatadsorption auf Au(111) ermittelte Dipolmoment für die Berechnung der Wechselwirkung
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verwendet [72]. Wie bereits für die Reaktionsentropie in 0.1 M KBr ist die Übereinstimmung
der experimentell ermittelten Reaktionsentropie mit der berechneten Konfigurationsentropie
sehr gut. Es ist sowohl zu erkennen, dass die Entropie bei geringer Bedeckung stark abfällt, als
auch dass die Konfigurationsentropie bei höherer Bedeckung stark zunimmt.

Abbildung 4.21.: Gemessene Reaktionsentropie in 0.1 M K2SO4 auf Au(111) (gelbe Dreiecke)
und Entropie eines Gittergases nach der QCA (schwarz) in Abhängigkeit der
Bedeckung.

Die Variation der Reaktionsentropie mit dem Potential könnte damit durch die Konfigurations-
entropie bei der Festsetzung der Ionen auf der Oberfläche erklärt werden.
Unter dieser Annahme verbleibt zur Berechnung der Reaktionsentropie nach Gleichung 4.2 nur
der Beitrag der Freisetzung der Hydratschale bei der Adsorption. Für den Fall, dass die Wasser-
moleküle durch die Hydratisierung hauptsächlich ihre translatorische Freiheit verlieren bzw.
bei der Freisetzung aus der Hydratschale gewinnen, kann dieser Beitrag durch den von Marcus
angegebenen translatorische Beitrag zur Entropie von reinem Wasser mit 26 J mol−1 K−1 ab-
geschätzt werden [125]. Durch diese Abschätzung kann aus der Reaktionsentropie die Anzahl
der beimAdsorptionsprozess netto freigesetztenWassermoleküle berechnet werden. Dazuwird
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Tabelle 4.2.: Berechnete molare Entropiebeiträge der Schwingungen 𝑠vib und der gehinderten
Rotation 𝑠rot der einzelnen adsorbierten Ionenspezies

Ion 𝑆vib / J mol−1 K−1 𝑆rot / J mol−1 K−1

Cl– 16.2 -
Br– 18.9 -
I– 24.3 -
SO 2–

4 12.5 7

die Reaktionsentropie an dem Potential, an welchem diemolare Konfigurationsentropie null ist,
also etwa in der Mitte des Adsorptionsbereiches, verwendet. Für die Anzahl der freigesetzten
Wassermoleküle𝑚 ergibt sich damit:

𝑚 · Δ𝑆 (H2O) = ΔR𝑆Experiment − 𝑠𝑖 ad + 𝑠𝑖 aq . (4.9)

Die molare Entropien der Ionen 𝑠𝑖 aq können wie bereits erläutert nach Gleichung 2.6 mit den
Werten aus Tabelle 2.1 und der Konzentration der Ionen in Lösung berechnet werden.
Die Entropie des adsorbierten Ions 𝑠𝑖 ad besteht, an dem Potential, bei welchem der translato-
rische Beitrag zur molaren Entropie null ist, für die Halogenide, nur aus dem Entropiebeitrag
der Schwingung entlang der Bindungachse. Für die Berechnung dieses Entropiebeitrag wer-
den die Wellenzahlen am positiven Ende des Adsorptionsbereiches aus Tabelle 4.1 verwendet.
Bei der Sulfatadsorption wurde zusätzlich der Entropiebeitrag der internen Schwingungsfrei-
heitsgrade unter Verwendung der Wellenzahlen aus Tabelle 5.4 zu 12.5 J mol−1 K−1 bestimmt.
Außerdemmuss für die Berechnung der Entropie des adsorbierten Sulfats die Rotationsentropie
einer gehinderten Rotation um die Bindungsachse nach Gleichung 4.5 berücksichtigt werden.
Das für die Berechnung benötigte Trägheitsmoment 𝐼𝑧 kann aus der Bindungslänge und dem
Bindungswinkel, welche aus [126] entnommen wurden, berechnet werden und beträgt etwa
1.58 × 10−45 kg m2. Der Symmetriefaktor 𝜎 beträgt 3 [119]. Da das Sulfatmolekül über drei
Sauerstoffatome an die Oberfläche bindet, wird für die Wechselwirkungsenergie die dreifache
Sauerstoff-Metallbindungsenergie von 65 kJ mol−1 [119] verwendet. Damit ergibt sich für den
Entropiebeitrag der gehemmten Rotation etwa 7 J mol−1 K−1.
Unter Berücksichtigung von ΔR𝑆Experiment, 𝑠𝑖 ad und 𝑠𝑖 aq ergibt sich für die Anzahl der beim
Adsorptionsprozess freigesetzten Wassermoleküle𝑚 bei der Iodidadsorption drei, bei der Bro-
midadsorption zwei und bei der Sulfat bzw. Chloridadsorption ein freigesetztes Wassermole-
kül. Dieser Trend korreliert mit Hydratationsstärke, die in der Reihenfolge I–< Br–< Cl–<
SO 2–

4 abnimmt [82]. Lei et al. fanden bei der Auswertung von Messungen mit einer elek-
trochemischen Quarzmikrowaage ebenfalls eine höhere Wasserfreisetzung bei der Iodid- und
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Bromidadsorption als bei der Chloridadsorption [95, 127]. Die von Lei et al. gefundene An-
zahl freigesetzter Wassermoleküle ist jedoch höher als die in dieser Arbeit berechnete (bis zu 7
H2O-Moleküle für die Adsorption von I– , 3.6 für Br– und 1 für Cl– ). Die Ergebnisse der Mes-
sungen von Lei et al. sind allerdings nur bedingt mit den mikrokalorimetrischen Ergebnissen
vergleichbar, da mit der Quarzmikrowaage nur die Massenänderung durch direkt auf der Ober-
fläche adsorbierte Teilchen detektiert wird, während die elektrochemische Mikrokalorimetrie
die netto Änderung aller in die Grenzfläche ein- und austretenden Spezies berücksichtigt.
Da bei der Berechnung der freigesetztenWassermoleküle aus denmikrokalorimetrischenDaten
der Entropiegewinn pro Wassermolekül nur abgeschätzt wurde, würde ein geringerer Entro-
piegewinn pro freigesetztenWassermolekül auch eine weitaus größere Anzahl an freigesetzten
Wassermolekülen bedeuten. Die in der Berechnung angenommenen 26 J mol−1 K−1 für die Frei-
setzung eines Wassermoleküls entsprechen dem Translationsentropieverlust eines Wassermo-
leküls in der Hydratschalte im Vergleich zur Entropie von freien Wassermolekülen in Wasser
(70 J mol−1 K−1 [101]). Da die Wassermoleküle in der Doppelschicht stark im elektrischen Feld
der Elektrode orientiert sind, kann die Entropie des in der Grenzfläche freigesetzten Wasser-
moleküls geringer sein als 70 J mol−1 K−1 und damit der Beitrag der Freisetzung eines Wasser-
moleküls kleiner als 26 J mol−1 K−1.
In den Berechnungen wurde außerdem kein separater Beitrag für die Verdrängung der Was-
sermoleküle in der inneren Helmholtzschicht durch die adsorbierenden Ionen berücksichtigt.
Dieser wäre jedoch in der gemessenen Reaktionsentropie enthalten, sofern er zu einer Entro-
pieänderung führt. Da über die Stärke der Wechselwirkung der Wassermoleküle der ersten
Schicht mit der Oberfläche jedoch keine Informationen vorliegen ist unklar, ob diese eine ge-
ringere Entropie als die Wassermoleküle in restlichen Doppelschicht aufweisen.
Für die Adsorption von Perchlorat und Flourid wurden keine vergleichbaren Berechnungen
vorgenommen, da bei nicht spezifisch adsorbierenden Ionen keine Adsorption auf festen Ad-
sorptionsplätzen auf der Oberfläche vorliegen sollte. Es stünde zur Debatte, ob selbst bei schwa-
cher Adsorption von ClO –

4 [17], ein Gittergasmodell auf Basis der QCA für die Berechnung des
Transportbeitrags zu molaren Entropie des adsorbierten Teilchens aufgestellt werden könnte.
Außerdem liegen für ein solches Modell keine Literaturdaten für das Oberflächendipolmoment
oder die Oberflächenexzesskonzentration der Perchlorationen vor. Die mit den halogenidio-
nenhaltigen Elektrolytlösungen vergleichbare Veränderung der Reaktionsentropie mit dem Po-
tential in perchlorathaltigen Lösungen, könnte allerdings ein Hinweis darauf sein, dass auch
Perchlorat auf Gold spezifisch adsorbiert wird. Hinweise darauf geben z. B. SEIRAS-Messungen
von Zhumaev et al. aus denen hervorgeht, dass die Bedeckung von ClO –

4 Werte bis zu \=0.15
annehmen kann [98]. Demgegenüber steht, dass eine wesentlich geringere Ladung im Doppel-
schichtbereich der perchlorathaltigen Lösungen im Vergleich zu den Elektrolytlösungen mit
spezifisch adsorbierenden Anionen auf Au(111) gemessen wird.
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Gegen die hier ausgeführte Interpretation, dass die Variation der Reaktionsentropie auf die
Konfigurationsentropie eines Gittergases zurückgeführt werden kann spricht, dass bei der Ad-
sorption der Halogenidionen auf Au(111) inkommensurable Oberflächenstrukturen auftreten.
Da bei inkommensurablen Strukturen die genaue Zuordnung der Oberflächenplätze aufgeho-
benwird, ist der Ansatz mittels eines Gittergasmodells für sehr hohe Bedeckungen physikalisch
nicht präzise [121]. Eine analytische Beschreibung der Entropie solcher Strukturen ist für die
gemessenen Systeme nicht bekannt. Auch wenn unter Verwendung der QCA für die Berech-
nung der Konfigurationsentropie des Gittergases gute Übereinstimmungen für die Variation der
Reaktionsentropie mit dem Potential in den meisten untersuchten Lösungen gefunden werden,
gilt der Grundsatz cum hoc non est propter hoc.

Einfluss der Wasserstrukturänderung in der Doppelschicht und des
Lösungsmittels auf die Reaktionsentropie

Eine weitere Möglichkeit die Potentialabhängigkeit der Reaktionsentropie zu erklären, wäre
die Veränderung der Wasserstruktur in der elektrochemischen Doppelschicht bei Polarisation
der Elektrode. Diese Möglichkeit wird dadurch bestärkt, dass in allen untersuchten wässrigen
Lösungen ein vergleichbarer Verlauf der Reaktion mit dem Potential gefunden wurde, unab-
hängig davon, ob spezifisch oder nicht-spezifisch adsorbierende Ionen vorlagen. Die Variation
der Reaktionsentropie mit dem Potential könnte damit unabhängig von der Ionenadsorption
sein.
EineÄnderung derWasserstruktur könnte in erster Näherungmit einemGefrier- bzw. Schmelz-
prozess beschrieben werden. Mittels SEIRAS konnten Ataka et al. tatsächlich feststellen, dass
die Wassermoleküle der ersten Wasserlage über Wasserstoffbrückenbindungen mit denen der
zweiten Wasserlage eine eisähnliche Struktur bei Potentialen unmittelbar positiv des pzc aus-
bilden. Diese Struktur konnte sowohl in Schwefelsäure als auch in Perchlorsäure beobachtet
werden [96, 113]. Zu einem ähnlichen Ergebnis kommen auch Wandlowski et al. [111], die
ebenfalls mit SEIRAS die Adsorption aus sulfathaltigen Lösungen bei verschiedenen pH-Werten
untersucht haben.
Damit könnte die Abnahme der Reaktionsentropie in Bereichen positiv des pzc mit einem
Gefrierprozess des Wassers in der Grenzfläche beschrieben werden. Die Schmelzentropie von
Wasser beträgt 22 J mol−1 K−1 [48]. Bei einem Vergleich der Schmelzentropie mit der Abnahme
der Reaktionsentropie im Verlauf der Halogenidadsorption auf Au(111) in Abbildung 4.10 ist zu
erkennen, dass mehr als 3 mol Wasser pro mol adsorbierten Halogenidionen gefrieren müssten,
um die gemessene Abnahme von über 60 J mol−1 K−1 zu erklären. Die Menge an zu frieren-
dem Wasser erscheint unrealistisch hoch, sodass ein Gefrierprozess des Wassers die Abnahme
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der Reaktionsentropie mit dem Potential nicht erklären kann. Dies wird unterstrichen durch
Röntgenbeugungs und -streuungs Experimente in halogenidhaltigen Lösungen auf Au(111)von
Wang et al. die feststellten, dass bereits die zweite Wasserlage wesentlich ungeordneter ist, als
die erste Wasserlage [12].
In den Messungen von Ataka et al. bei Potentialen mittlerer Sulfatbedeckung konnten die-
se weiter feststellen, dass die adsorbierten Sulfationen Wasserstoffbrückenbindungen mit den
Wassermoleküle in der Grenzfläche ausbilden [113]. Im Gegensatz dazu fanden sie, dass das
Wasserstoffbrückennetzwerk durch die Anwesenheit von Perchlorationen in der Doppelschicht
gestört wirdn[96]. Dies deckt sich mit dem strukturbildenden Charakter des SO 2–

4 -Ions und
dem strukturbrechenden Charakter des ClO –

4 -Ions [125]. Neben Sulfationen wird außerdem
F– -Ionen ein strukturbildender Charakter zugewiesen, während Cl– -, Br– - und I– -Ionen als
strukturbrechende Ionen gelten. Somit würde ein gegensätzlicher Einfluss auf dieWasserstruk-
tur zwischen der Sulfatadsorption und der Adsorption der Halogenidionen bzw. Perchlorations
erwartet werden. Dies steht jedoch im Widerspruch mit den mikrokalorimetrischen Ergebnis-
sen dieser Arbeit, bei denen gefunden wurde, dass der Verlauf der Reaktionsentropie in all
diesen Elektrolytlösungen ähnlich ist.
Um den Einfluss der Ionen auf das Wasserstroffbrückennetzwerk weiter zu untersuchen, wur-
den zusätzlich Messungen zur Bromidadsorption aus 0.1 M KBr in Methanol und DMSO auf
Au(111) durchgeführt. Beide Lösungsmittel sind polar, das heißt, sie besitzen wie Wasser ein
permanentes Dipolmoment und können sich damit im Feld der Elektrode orientieren. Metha-
nol kann als protisches Lösungsmittel Wasserstoffbrückenbindungen ausbilden, während DM-
SO als aprotische Lösungsmittel keine Wasserstoffbrückenbindungen ausbilden kann. In Ab-
bildung 4.22 sind die Ergebnisse dieser Messungen dargestellt. Beide Lösungsmittel wurden
vor den Experimenten mit 3Å Molekularsieb getrocknet, um die Lösungen wasserfrei unter-
suchen zu können. Das CV in Methanol ähnelt dem in wässriger Lösung darin, dass eine stark
ausgeprägte Stromspitze für die Aufhebung der Oberflächenrekonstruktion zu erkennen ist.
Anschließend fließt ein erhöhter Strom, welcher auf Anionenadsorption hindeutet. Im Gegen-
satz dazu, zeigt das CV in DMSO nur einen leicht erhöhten Stromfluss im Bereich zwischen
−0.35 und −0.05 V und stimmt gut mit dem von Shatla et al. [128] gemessenen CV der gleichen
Elektrolytlösung überein.
Da für die verwendeten Lösungen die Transportentropie nicht bekannt ist, kann die Reakti-
onsentropie nicht berechnet werden. Es kann jedoch angenommen werden, dass der Beitrag,
ähnlich wie in wässriger Lösung, gering ist [40]. Die in Abbildung 4.22 dargestellte Peltier-
wärme kann daher mit dem Produkt −𝑇Δ𝑅𝑆 gleichgesetzt werden. In Methanol nimmt die
Peltierwärme von etwa −7 kJ mol−1 bei Potentialen negativ der Stromspitze annähernd line-
ar bis etwa 15 kJ mol−1 bei 0.25 V im Bereich erhöhten Stromflusses zu. Anschließend fällt die
Peltierwärme schlagartig auf −10 kJ mol−1 bei 0.35 V ab. In DMSO beträgt die Peltierwärme
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Abbildung 4.22.: Peltierwärme aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und CV (schwarz) von
0.1 M KBr in a) Methanol und b) DMSO auf Au(111); Scangeschwindigkeit a)
50 mV s−1 und b) 200 mV s−1

außerhalb des Bereichs erhöhten Stromflusses bei −0.5 V etwa −10 kJ mol−1. Im Bereich des
erhöhten Stromflusses ist die Peltierwärme daraufhin konstant bei ungefähr 12 kJ mol−1.
Diese Ergebnisse zeigen, dass der bereits in wässriger Lösung beobachtete Vorzeichenwechsel
der Reaktionsentropie auch in beiden nicht-wässrigen polaren Lösungsmitteln auftritt. Die zu-
vor getätigte Interpretation des Vorzeichenwechsels am pme wird damit unterstützt, da beide
Lösungsmittel mit Wasser vergleichbare Dipolmomente besitzen. Da jedoch das pzc dieser Lö-
sungen unbekannt ist und auch die Transportentropie nicht berechnet werden kann, ist keine
definitive Aussage über die Position des pme möglich.
Im Potentialbereich erhöhten Stromflusses unterscheidet sich die Reaktionsentropien zwischen
beiden Elektrolyten signifikant. Der Verlauf der Peltierwärme in Methanol ähnelt stark dem
Verlauf in LiCl. Für DMSO konnte hingegen keine Variation der Peltierwärme und damit der
Reaktionsentropie festgestellt werden. Eine mögliche Erklärung für den Unterschied der Pel-
tierwärme zwischen beiden Elektrolyten wäre, dass das Wasserstoffbrückennetzwerk die Ur-
sache der Variation der Reaktionsentropie mit dem Potential darstellt. Im aprotischen DMSO
würde dieser Beitrag nicht existieren und damit wäre die Reaktionsentropie der Anionenad-
sorption nahezu konstant. Gegen diese Erklärung spricht, dass der bereits dargestellte unter-
schiedliche Einfluss von strukturbildenden und strukturbrechenden Ionen auf das Wasserstoff-
brückennetzwerk, nicht experimentell bestätigt werden konnte.
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Da die Ladung im Zyklovoltammogramm in DMSO wesentlich kleiner ist als in Wasser und
Methanol und könnte eine weitere Erklärung für den unterschiedlichen Verlauf sein, dass Bro-
mid aus DMSO, im Gegensatz zuWasser und Methanol, nicht spezifisch adsorbiert. Shatla et al.
kommen mit impedanzspektroskopischen Messungen ebenfalls zu dem Schluss, dass die spe-
zifische Adsorption in DMSO wesentlich schwächer ist als in Wasser [128]. Die Bedeckung ist
dabei maximal ein Drittel der Bedeckung, welche in Wasser erreicht wird. Shatla et al. merken
daher an, dass Gittergasmodelle an ihre Grenze geraten würden, da dabei üblicherweise vollbe-
deckte Oberflächen und lokalisierte Ionen angenommen werden.
Die starke Abnahme der Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses mit steigendem Potenti-
al, sowie der ähnliche potentialabhängige Verlauf in allen Lösungen, sprechen damit dagegen,
dass die Variation der Reaktionsentropie alleine auf eine Änderung derWasserstruktur zurück-
geführt werden kann. Dass die Reaktionsentropie bei der Bromidadsorption aus Methanol mit
der Reaktionsentropie in wässriger Lösung vergleichbar ist, spricht für eine gemeinsame Ur-
sache. Es gilt zu klären, warum sich im Gegensatz dazu der potentialabhängige Verlauf der
Reaktionsentropie aus DMSO vom Verlauf der Bromidadsorption aus Methanol oder wässriger
Lösung unterscheidet.

4.4. Zusammenfassung

Mit der elektrochemischen Mikrokalorimetrie konnte die Peltierwärme und damit die Reakti-
onsentropie im Doppelschichtbereich und Adsorptionsbereich verschiedener Elektrolytlösun-
gen auf Au(111) gemessen werden. Dabei wurden sowohl Messungen mit verschiedenen spezi-
fisch und nicht spezifisch adsorbierenden Anionen, als auch Messungen mit unterschiedlichen
Kationen vorgenommen. Der Einfluss der Konzentrationänderung der Elektrolytlösung auf die
Reaktionsentropie kann durch die Änderung der molaren Entropie der Ionen in Lösung erklärt
werden.
Die Reaktionsentropie ist bei Potentialen positiv des pzc in Cl– -, Br– -, I– -, SO 2–

4 - und ClO –
4 -

haltigen Lösungen unabhängig vom eingesetzen Kation negativ. In F– -haltiger Lösung ist die
Reaktionsentropie im Gegensatz dazu positiv. Im Bereich um das pzc ändert sich das Vorzei-
chen der Reaktionsentropie in allen Elektrolytlösungen. Der Vorzeichenwechsel im Bereich um
das pzc kann, in Übereinstimmung mit Ergebnissen anderer Methoden, auf die Reorientierung
der Wassermoleküle ohne Einfluss der Ionen zurückgeführt werden.
Alle untersuchten Lösungen weisen darüberhinaus im Adsorptionsbereich ein Minimum der
Reaktionsentropie auf. Für K+-haltige und saure Elektrolyte lag das Minimum etwa in der Mit-
te des Adsorptionsbereiches, während der Zusatz von Cs+ dasMinimum negativ und der Zusatz
von Li+ das Minimum positiv verschiebt.
Um den Verlauf der Reaktionsentropie im Adsorptionsbereich der spezifisch adsorbierenden
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Ionen zu erklären, wurden die einzelnen Beiträge zur Reaktionsentropie des Adsorptionspro-
zesses auf ihre Abhängigkeit von der Oberflächenpolarisation untersucht. Dabei kann weder
eine Adsorption der Teilchen als mobile Phase, noch eine Adsorption auf zufälligen Gitter-
plätzen den experimentellen Verlauf erklären. Um das experimentelle Verhalten zu erklären,
müssen zusätzlich die Wechselwirkungen der Teilchen und die daraus resultierende nicht sta-
tistische Besetzung der Oberflächenplätze berücksichtigt werden. Bei Verwendung der Quasi-
Chemischen-Näherung als Lösungsansatz, wird eine gute Übereinstimmung der berechneten
Werte mit den experimentellen Daten gefunden, wenn die Wechselwirkung mit repulsiven
Dipol-Dipol-Wechselwirkungen beschrieben wird. Es ist dabei anzumerken, dass dieses Mo-
dell nur eine Näherung darstellt, da die adsorbierten Halogenide bei höheren Bedeckungen
aus ihren definierten Oberflächenplätzen herausrücken und damit ein Gittergasmodell keine
physikalisch präzise Darstellung ist. Auf Basis dieser Berechnungen kann aus den mikrokalo-
rimetrischen Daten darüber hinaus die Anzahl der bei der Adsorption der einzelnen Ionen frei-
gesetztenWassermoleküle berechnet werden. Bei der Adsorption von I– werden dabei drei, bei
der Adsorption von Br– zwei und bei der Adsorption von Cl– und SO 2–

4 ein Wassermolekül
freigesetzt. Dieser Trend ist in guter Übereinstimmung mit der Hydratataionsstärke und Lite-
raturwerten, wobei die berechnete Anzahl der freigesetzten Wassermoleküle in dieser Arbeit
etwas geringer ausfällt.
Weiter wurde festgestellt, dass die Abnahme der Reaktionsentropie positiv des pzc nicht auf
die Bildung einer eisartigen Struktur an der Oberfläche zurückgeführt werden kann. Aus mi-
korkalorimetrischen Messungen zur spezifischen Adsorption von Bromid aus Methanol und
DMSO folgt, dass zwar ähnliche Werte für die Reaktionsentropie der Bromidadsorption gefun-
den werden wie in wässriger Lösung, der Verlauf mit dem Potential sich allerdings zwischen
DMSO und Wasser bzw. DMSO und Methanol unterscheidet. Eine Erklärung hierfür wäre ein
wesentlicher Beitrag von Wasserstoffbrückenbindungen zum potentialabhängigen Verlauf der
Reaktionsentropie.
Die mikrokalorimetrischen Messungen auf Au(111) zeigen damit, dass die Reaktionsentropie
im Adsorptionsbereich maßgeblich durch die in der Lösung vorhanden Ionen beestimmt wird.
Um das pzc, wo die Adsorption der Ionen nur gering ausgeprägt ist, wird die Reaktionsentropie
dagegen durch die Reorientierung der Wassermoleküle bestimmt.
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Bei der Untersuchung der Anionenadsorption aus sulfathaltigen Elektrolyten besteht, im Ge-
gensatz zu halogenidhaltigen Lösungen, eineweitere Schwierigkeit darin, dass es sich bei Schwe-
felsäure um eine zweiprotonige Säure handelt. Daher können in Lösung sowohl Sulfationen
als auch Hydrogensulfationen vorliegen. Das Verhältnis beider Ionen ist dabei vom pH-Wert
abhängig. Während in neutraler Lösung ausschließlich Sulfationen vorhanden sind, liegen ab
etwa pH=2 mehr Hydrogensulfationen als Sulfationen in der Lösung vor. Bei Betrachtung der
Anionenadsorption aus diesen Lösungen, stellt sich daher die Frage, ob eine der beiden Spezi-
es, unabhängig vom pH-Wert und damit dem Verhältnis der Ionenkonzentration in der Lösung,
adsorbiert wird oder, ob die Spezies gemischt bzw. nach ihrem Lösungsverhältnis adsorbieren.
Historisch wurde in 0.1 M H2SO4 Lösung zunächst davon ausgegangen, dass das in Lösung
dominante HSO –

4 -Ion auf der Oberfläche adsorbiert [20]. Erst durch Chronocoulometrische
Messungen von Shi et al. konnte gezeigt werden, dass es sich bei der adsorbierten Spezies auch
in stark sauremMedium überwiegend um Sulfat handelt [19, 88]. Die Genauigkeit der Methode
ist jedoch nicht ausreichend, um auszuschließen, ob in geringerer Menge Hydrogensulfat ko-
adsorbiert ist [27]. Trotz der eindeutigen Ergebnisse von Shi et al. wurde die Fragestellung in
Folge weiter diskutiert[112, 124, 129–133]. Besonders durch spektroskopische Methoden wur-
de sich über Identifikation und Zuordnung der Schwingungsfrequenzen zu einer adsorbierten
Spezies, ein genauerer Einblick erhofft [111, 113] Allerdings gibt es zwischen verschiedenen
Autoren keine Einigkeit über die Zuordnung der Peaks zu den einzelnen Spezies [106, 124].
Ein weitere umstrittene Frage dreht sich um die koadsorbierte Wasserspezies, insbesondere
im Bereich der

√
3𝑥

√
7 Überstruktur. In STM-Untersuchungen von Magnussen et al. [20] wur-

de zunächst aufgrund zweier unterschiedlicher Maxima pro Einheitszelle der STM-Bilder eine
Bedeckung von 0.4 ML postuliert. Spätere Messungen von Edens et al. [130] gehen, auch un-
ter Berücksichtigung der Ergebnisse von Shi et al. (\=0.2 ML), davon aus, dass das niedrigere
Maximum der STM-Bilder auf der Oberfläche Hydronium-Ionen zuzuordnen ist, welche die
Sulfat-Überstruktur stabilisieren. Da auch auf anderen Oberflächen als Au(111) eine geordnete√

3𝑥
√

7 Überstruktur für die Sulfatadsorption mit vergleichbarer Bedeckung gefunden wer-
den kann [87, 134–136], wurden weitere Zusammensetzungen diskutiert. Aktuelle Messungen
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von Fang et al. kombinieren die sogenannte shell-isolated nanoparticle enhanced Raman spec-
troscopy mit modernen theoretischen DFT Berechnungen [124]. Durch die Verwendung die-
ser spektroskopischenMethode können wesentlich höher aufgelöste Spektren erhalten werden
und zusätzliche Frequenzbereiche untersucht werden, die zuvor experimentell nicht zugänglich
waren, in denen allerdings für die adsorbierte Spezies relevante Adsorptionsbanden liegen. Zu-
sätzlich konnten STM Bilder mit höherer Auflösung erhalten und damit auch die Struktur auf
der Oberfläche zugeordnet werden. Fang et al. ergänzen damit die Ergebnisse von Shi et al. und
zeigen, dass kein Hydrogensulfat auf der Oberfläche adsorbiert ist. Aus den Ergebnissen von
Fang et al. geht außerdem hervor, dass koadsorbiertes Wasser und nicht Hydroniumionen die
Sulfatüberstruktur stabilisiert.

Tabelle 5.1.: Mögliche Adsorptionsprozesse von Sulfat und Hydrogensulfat aus neutraler und
saurer Lösung. 𝑦 bezeichnet das Stoffmengenverhältnis in Lösung.

Prozess
Adsorption von SO4(ad)

I: 1
2 SO

2–
4 (aq) 1

2 SO4(ad) + 𝑒−

III: 𝑦

2 SO 2–
4 (aq) + 1−𝑦

2 HSO –
4 (aq) 1

2 SO4(ad) +
1−𝑦

2 H+(aq) + 𝑒−

V: 1
2 SO

2–
4 I +

1−𝑦
2 H+

III
𝑦

2 SO
2–
4 III +

1−𝑦
2 HSO –

4 III

Adsorption von HSO4(ad)

II: SO 2–
4 (aq) + H+(aq) HSO4(ad) + 𝑒−

IV: 𝑦 SO 2–
4 (aq) + (1 − 𝑦) HSO –

4 (aq) + 𝑦 H+(aq) HSO4(ad) + 𝑒−

VI: SO 2–
4 II + H+

II 𝑦 SO 2–
4 IV + (1 − 𝑦) HSO –

4 IV + 𝑦 H+
IV

VII: 1
2 SO

2–
4 I + HSO4(ad)

1
2 SO4(ad) + 𝑦 SO 2–

4 IV + (1 − 𝑦) HSO –
4 IV + 𝑦 H+

IV

Die durchgeführten mikrokalorimetrischen Messungen liefern über die Bestimmung der Re-
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aktionsentropie einen direkten Zugang zu den elektrochemisch ablaufenden Prozessen und
sollten daher eine Identifizierung der an den Prozessen beteiligten Spezies ermöglichen. Der
Einfluss der adsorbierten Spezies auf die Reaktionsentropie lässt sich anhand der in Tabelle 5.1
dargestellten Prozesse verstehen: In neutraler Lösung, in der ausschließlich Sulfat in der Lösung
vorliegt, müsste vor der Absorption von Hydrogensulfat ein Protonierungsschritt stattfinden
(vgl. Gleichung II). Umgekehrt müsste in saurer Lösung, in welcher hauptsächlich Hydrogen-
sulfat vorliegt, bei der Adsorption von Sulfat ein Deprotonierungsschritt stattfinden (vgl. Glei-
chung III). Bei einem Vergleich der Reaktionsentropie aus Gleichung I/III mit der gemessenen
Reaktionsentropie in neutraler bzw. Gleichung II/IV in saurer Lösung, würde sich der zugrun-
deliegende Prozess direkt bestimmen lassen. Eine Koadsorption beider Spezies würde einer mit
dem Verhältnis der Ionen auf der Oberfläche gewichteten Linearkombination von Gleichung I
und II bzw. III und IV entsprechen. Bei Verwendung dieser Gleichungen ist zu beachten, dass
obwohl in Gleichung I-VI ein Elektronentransfer angezeigt wird, dies keineswegs wörtlich zu
nehmen ist. Thermodynamische Variablen geben keine Information über die Lokalisation der
Ladung in der Doppelschicht [72]. Die Bedeutung der Reaktionsgleichung ist lediglich, dass für
ein Elektron, welches über den äußeren Stromkreis fließt, Ionen aus der Lösung in die Hittorf-
sche Grenzfläche aus-/eintreten müssen, um die Ladungsbilanz auszugleichen. Thermodyna-
misch ist dabei ein Sulfat-Ion, welches gleichzeitig mit einem Hydroniumion in die Grenzflä-
che eintritt, nicht von einem Hydrogensulfation mit einem Wassermolekül, zu unterscheiden.
Der De-/Protonierungsschritt ist daher vor - bzw. nachgelagert und findet im Lösungsvolumen
statt, wie an der Beschriftung zu erkennen ist.
Da keine Literaturdaten für die Entropie des adsorbierten Sulfats bzw. Hydrogensulfats vorlie-
gen, kann die vorangegangene Überlegung nicht direkt für die Ermittelung der adsorbierten
Spezies verwendet werden. Unter der Annahme, dass es sich in neutraler und saurer Lösung,
um dieselbe adsorbierte Spezies handelt [19, 111], genügt es allerdings die Differenz zwischen
der Reaktionsentropie in saurer und neutraler Lösung für beide Fälle (I-III bzw. II-IV) zu be-
trachten, da sich die Beiträge der adsorbierten Spezies ausgleichen. Die Differenz ist für die
SO4 und HSO4-Adsorption ist in Gleichung V und VI dargestellt. Aus Gleichung V und VI ist
ersichtlich, dass die Reaktionsentropie somit aus den Entropien der Lösungsspezies berechnet
werden kann. Diese sind gut bekannt und bereits in Tabelle 2.1 zusammengestellt.
Zur Bestimmung der adsorbierten Spezies wurden Messungen in 0.1 M und 0.01 M H2SO4-
und K2SO4-Lösung durchgeführt. Somit kann für zwei verschiedene Konzentrationsverhält-
nisse von Hydrogensulfat- zu Sulfationen in der Lösung die experimentelle Differenz mit der
theoretisch zu erwartenden Differenz verglichen werden. Die ermittelte Reaktionsentropie in
den unterschiedlichen Lösungen ist potentialabhängig in Abbildung 5.1 dargestellt. Dafür wur-
dewie bereits in Kapitel 4 ausgeführt die Gesamtwärme amEnde der jeweiligen Pulse, also nach
20 ms, für die Berechnung der molaren Wärme verwendet und aus dieser unter Berücksich-
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tigung der Transportentropie die Reaktionsentropie bestimmt. Für beide Sulfat-Ionenstärken
verlaufen die Kurven in saurer und neutraler Lösung parallel. Dabei ist die Reaktionsentropie
in neutraler Lösung (blaue Vierecke) über den gesamten Potentialbereich größer als die Re-
aktionsentropie in saurer Lösung (rote Kreise). Die Differenz zwischen neutraler und saurer
Lösung beträgt über den gesamten Adsorptionsbereich etwa 45 J mol−1 K−1 in 0.1 M Lösung
und 30 J mol−1 K−1 in 0.01 M Lösung.

Abbildung 5.1.: Reaktionsentropieunterschied zwischen H2SO4 (rote Kreise) und K2SO4 (blaue
Vierecke) für zwei unterschiedliche Konzentrationen (a) 0.1 M, b) 0.01 M)

Bei den in Abbildung 5.1 dargestellten Messwerten handelt es sich um einen Mittelwert, der
Strompulsserien mehrerer Experimente erstellt wurde. Für die Bildung des Mittelwertes in
den 0.1 M Lösungen wurden fünf Experimente verwendet, während für den Mittelwert in den
0.01 M Lösungen jeweils Strompulsserien aus drei Experimenten verwendetwurden. Dazuwur-
de die die Position des D1-Peaks der differentiellen Kapazität der jeweiligen Stompulsserie auf
das selbe Potential festgelegt. Der Bereich zwischen −0.5 und 0.5 V wurde in 20 mV große Bins
aufgeteilt und die Messdaten der unterschiedlichen Serien eingeordnet. Daraufhin wurden die
einzelnen Bins gemittelt. Die Fehlerbalken in Abbildung 5.1 geben hierbei die Standardabwei-
chung des Mittelwerts wieder, welche im Bereich des Minimums der Reaktionsentropie kleiner
als ± 7 J mol−1 K−1 ist. Bei Werten am Rand des untersuchten Potentialbereichs (< 0.4 V bzw.
>−0.4 V) beträgt die die Standardabweichung des Mittelwerts bis zu 20 J mol−1 K−1.
Wie bereits im Kapitel 4 diskutiert, variiert die Reaktionsentropie mit dem Potential. Für die
Ermittelung der adsorbierten Spezies ist wie bereits erläutert jedoch nur die Differenz der Re-
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aktionsentropie zwischen neutraler (blaue Vierecke) und saurer Lösung (rote Kreise) relevant.
Diese ist für die beiden dargestellten Konzentrationen annähernd konstant und der Abstand
am jeweiligen Minimum der Kurven wird in Tabelle 5.2 mit den theoretisch zu erwartenden
Differenzen aus Gleichung V und VI verglichen.

Tabelle 5.2.: Berechnete Reaktionsentropiedifferenz für reine Sulfat- oder Hydrogensulfa-
tadsorption und gemessene Reaktionsentropiedifferenz zwischen neutraler und
saurer Lösung.

SO4-Adsorption HSO4-Adsorption Experiment
Lösung Δ𝑅𝑆I−III / J mol−1 K−1 Δ𝑅𝑆II−IV / J mol−1 K−1 Δ𝑅𝑆Exp / J mol−1 K−1

A - B 38 ± 10 - 41± 8 45 ± 12
C - D 22,4 ± 9 -54,1 ± 7 30 ± 12

Die zu erwartenden Unterschiede der Reaktionsentropie für die Adsorption von SO 2–
4 und

HSO –
4 aus neutraler und saurer Lösungen wurden mit den in Tabelle 5.3 dargestellten Kon-

zentrationen, die aus dem von Lindstrom und Wirth mittels Dilatometrie gewonnenen Disso-
ziationsgrad bestimmt wurden [137], berechnet. Es ist zu erkennen, dass für die Sulfatadsorp-
tion zu erwarten ist, dass die Reaktionsentropie in neutraler Lösung größer ist als in saurer
Lösung, während für die Hydrogensulfatadsorption ein umgekehrter Verlauf zu erwarten ist.
Damit spricht der experimentell gefundene Verlauf, bei dem die Reaktionsentropie in neutraler
Lösung größer ist als in saurer Lösung, für die Adsorption von Sulfat. Die experimentell ge-
fundene Differenz ist sogar größer als die theoretisch zu erwartende Differenz und weist damit
darauf hin, dass keine Koadsorption beider Spezies stattfindet. Dieses Ergebnis unterstreicht die
Ergebnisse von Shi et al. und deckt sich mit den spektroskopischen Erkenntnissen von Fang et
al., die kein Hydrogensulfat auf der Oberfläche finden konnten.

Tabelle 5.3.: Ionenkonzentrationen in den verwendeten sulfathaltigen Lösungen, die unter der
Annahme einer idealen Lösung mit den HSO –

4 -Dissoziationskonstanten aus [137]
berechnet wurden.

Lösung c(H+) / mol L−1 c(K+) / mol L−1 c(SO 2–
4 ) / mol L−1 c(HSO –

4 ) / mol L−1

A 0.1 M K2SO4 10−7 0.2 0.1 < 10−5

B 0.1 M H2SO4 0.123 - 0.023 0.077
C 0.01 M K2SO4 10−7 0.02 0.01 < 10−5

D 0.01 M H2SO4 0.0150 - 0.0049 0.0051

Der in der Tabelle angegebene Fehlerrahmen für die berechneten Reaktionsentropiedifferen-
zen Δ𝑅𝑆V bzw. Δ𝑅𝑆VI berücksichtigt den Maximalfehler durch Fehler in der Berechnung der
Konzentrationen der einzelnen Ionen und den verwendetenWert für die Transportentropie des
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HSO –
4 -Ions. Als Alternative zur Berechnung der Konzentrationen in Lösung über den Disso-

ziationsgrad, wurde mittels des Programms PhreeQC [46] die Konzentration der Ionen für die
verwendete Lösungszusammensetzung bestimmt. Mit diesen Konzentrationen wurden eben-
falls die theoretischen Differenzen für die SO4- bzw. HSO

–
4 -Adsorption zwischen neutraler

und saurer Lösung berechnet und der Unterschied als Fehler berücksichtigt. Für die Transpor-
tentropie des HSO –

4 -Ion wurde die Abweichung betrachtet, falls statt der Transportentropie
von ClO –

4 -Ions die des SO 2–
4 -Ions verwendet wird (vgl. Anmerkung a) in Tabelle 2.1).

Als Fehler der experimentellen Differenz wurde der statistische Fehler der Messwerte am Mi-
nimum (7 J mol−1 K−1), sowie der Fehler durch die Mittelung der Differenz beider Kurven
(5 J mol−1 K−1) berücksichtigt.
Das Ergebnis, dass Sulfat die adsorbierte Spezies ist, basiert auf der Annahme, dass sich die
adsorbierte Spezies zwischen saurer und neutraler Lösung nicht unterscheidet. Eine weitere
Möglichkeit, die jedoch imWiderspruch zu den Messungen von Shi et al. [19] steht, wäre, dass
die adsorbierte Spezies sich zwischen neutraler und saurer Lösung unterscheidet (z.B. SO 2–

4 in
neutraler und HSO –

4 in saurer Lösung). Für diesen Fall würde die Reaktionsentropiedifferenz
zwischen neutraler und saurer Lösung der Differenz aus Gleichung I und IV entsprechen, wel-
che in Gleichung VII ausgeführt ist. Unter diesen Umständen gleichen sich die Entropien der
adsorbierten Teilchen nicht mehr aus undmüssen daher explizit berücksichtigt werden. Mit der
Reaktionsentropiedifferenz in 0.1 M Lösung von 45 J mol−1 K−1 und dem Beitrag der molaren
Entropien der Ionen in Lösung zur Reaktionsentropie von etwa −23 J mol−1 K−1, müsste die
Differenz 1

2 SO4(ad) - HSO4(ad) nach Gleichung VII 68 J mol−1 K−1 betragen, um mit der expe-
rimentell ermittelten Differenz übereinzustimmen.
Um diesen Betrag einzuordnenmüssen die Entropien der adsorbierten Teilchen verglichenwer-
den. Eine genauere Ausführung, wie die Entropie eines adsorbierten Ions berechnen lässt, wur-
de bereits in Kapitel 4.3 gegeben. Basierend auf diesen Überlegungen kann der zu erwartende
Unterschied zwischen adsorbierten Hydrogensulfat und adsorbierten Sulfat abgeschätzt wer-
den. Da sowohl Masse, als auch Radius beider Ionen sehr ähnlich sind, ist kein Unterschied
in translatorischem (vgl. Gleichung 4.6) bzw. rotatorischem (vgl. Gleichung 4.5) Beitrag zu er-
warten. Daher ist die Differenz maßgeblich durch den Beitrag der einzelnen internen Schwin-
gungen nach Gleichung 4.4 bestimmt. Da die Schwingungsfrequenzen der adsorbierten Teil-
chen allerdings nicht bekannt sind, wird der maximal mögliche Unterschied durch den Un-
terschied der Entropiebeiträge der internen Schwingungen beider Ionen im Lösungsvolumen
abgeschätzt. Dieser beträgt unter Verwendung der von Faguy et al. ermittelten Schwingungs-
frequenzen [138], die in Tabelle 5.4 zusammengefasst sind, etwa 8 J mol−1 K−1.
Es wird indessen erwartet, dass der reale Unterschied geringer ist, da die gehinderten Schwin-
gungen der adsorbierten Teilchen einen geringeren Betrag zur Entropie beitragen würden. Die
experimentell ermittelte Differenz der Reaktionsentropie zwischen neutraler und saurer Lö-
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Tabelle 5.4.: Wellenzahlen der einzelnen internen Schwingungen des HSO –
4 - und SO 2–

4 Ions
in Lösung aus [138]

Schwingung Entartung Wellenzahl / cm−1

HSO –
4

symmetrische S-OH-Streckschwingung 1 895
symmetrische SO3-Streckschwingung 1 1050
asymmetrische SO3-Streckschwingung 2 1200

symmetrische SO3-Deformationsschwingung 1 595
asymmetrische SO3-Deformationsschwingung 2 410

asymmetrische SO3-Schaukelschwingung 2 595

SO 2–
4

symmerische S-O-Streckschwingung 1 980
asymmetrische O-S-O-Deformationsschwingung 2 450

asymmetrische S-O-Streckschwingung 3 1105
asymmetrische O-S-O Deformationsschwingung 3 640

sung ist daher zu groß, um durch unterschiedliche adsorbierte Spezies verursacht zu werden.
Daher lässt sich aus mikrokalorimetrischer Betrachtung sagen, dass aus sowohl aus saurer als
auch neutraler Lösung nur Sulfat auf der Oberfläche adsorbiert.
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6. Die Wasserstoffunterpotentialabscheidung
auf Platin

In diesem Kapitel werden die Erkenntnisse, welche aus mikrokalorimetrischen Messungen zur
Wasserstoffunterpotentialabscheidung auf Platinoberflächen gewonnen werden konnten, dar-
gestellt. Im Rahmen dessen werden zunächst bereits bekannte Aspekte der UPD auf Platinober-
flächen ausgeführt. Darauf folgend werden Ergebnisse aus mikrokalorimetrischen Messungen
in schwefelsaurer Lösung auf unterschiedlichen Platinsubstraten dargestellt und der Einfluss
verschiedener Ionen bei unterschiedlichen pH-Werten auf Reaktionsentropie in saurer Lösung
analysiert. Anschließend werden die Ergebnisse aus mikrokalorimetrischen Messungen in al-
kalischer Lösung gegenüber gestellt, bei denen ebenfalls der Einfluss der verwendeten Lösungs-
zusammensetzung auf die ermittelte Reaktionsentropie betrachtet wird. Abschließend werden
die Erkenntnisse der unterschiedlichenMessungen zusammengeführt undmit den Ergebnissen
anderer Methoden, mit denen ebenfalls die Reaktionsentropie der H-UPD untersucht wurde,
verglichen. Dabei wird insbesondere auf die Entropie des adsorbierten Wasserstoffs eingegan-
gen.

6.1. Grundlegende Aspekte zur Wasserstoffabscheidung auf
Platinoberflächen

Die elektrochemischen Prozesse auf Platinoberflächen im Potentialbereich zwischen der Was-
serstoffentwicklung und der Sauerstoffentwicklung können in drei Bereiche eingeteilt werden.
Diese Bereiche sind in Abbildung 6.1 anhand eines typischen Zyklovoltammogramms einer
polykristallinen Platinfolie in 0.1 M H2SO4-Lösung gekennzeichnet. Bereich I wird als H-UPD
Bereich bezeichnet und spannt sich über die zwei bzw. drei Stromspitzen im CV, bei denen be-
reits an Potentialen positiv der Wasserstoffentwicklungsreaktion eine Lage Wasserstoff auf der
Oberfläche adsorbiert ist. Bereich III bezeichnet den Bereich, in dem im anodischen Durchlauf
OH– adsorbiert und im kathodischen Durchlauf desorbiert wird [139]. Es ist zu erkennen, dass
diese Reaktion stark asymmetrisch verläuft. Der Bereich II dazwischen, in dem kaum Stromfluss
zu erkennen ist, wird der Umladung der Doppelschichtkapazität zugeschrieben.
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Abbildung 6.1.: Zyklovoltammogramm einer polykristallinen Platinoberfläche in 0.1 M H2SO4;
Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

Historisch erste zyklovoltammetrische Untersuchungen von polykristallinen Platinoberflächen
in schwefelsaurer Lösung wurden von Bowden 1929 angefertigt [140]. Diese beschrieben zwei
Stromspitzen bei Potentialen positiv der Wasserstoffentwicklung sowohl bei anodischem, als
auch bei kathodischem Potentialvorschub. Die Stromspitzen wurden zwei unterschiedlichen
Wasserstoffspezies zugeordnet, die auf der Oberfläche vor der eigentlichen Wasserstoffent-
wicklung adsorbieren. Dieses Bild wurde später von McIntyre und Peck unterstützt, welche
über Reflektivitätsmessungen im Doppelschichtbereich zwei unterschiedliche Reflektivitäten
im UPD-Bereich feststellen konnten [141]. Wenn die Oberfläche mehrfach oxidiert und redu-
ziert wird, tritt darüber hinaus eine dritte kleinere Stromspitze bei anodischem Potentialvor-
schub auf, wie sie in Abbildung 6.1 bei etwa 0.22 V zu erkennen ist. Bereits 1960 stellte Breiter
fest, dass spezifisch adsorbierende Anionen die Stromspitzen im CV und damit die Wasserstof-
fadsorption mit steigender Adsorptionsstärke zu negativeren Potentialen verschieben [142]. Im
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Gegensatz dazu zeigten Huang et al., dass ein Zusatz von Kationen die Stromfluss während der
H-UPD nur schwach beeinflusst [143].
Conway et al. untersuchten 1978 die Verschiebung des Potentials der Stromspitzen imZyklovol-
tammogramm mit der Temperatur [101] und dem Druck [144]. Die Verschiebung des elektro-
chemischen Potentials mit der Temperatur entspricht dabei der Entropieänderung der Gesamt-
zelle bei derWasserstoffadsorption, während die Verschiebung mit dem Druck der Volumenän-
derung beimAdsorptionsprozess entspricht. Bei diesenMessungenwurden die Stromspitzen im
CV bis zu fünf unterschiedlichen adsorbiertenWasserstoffspezies zugeordnet. Weitere Autoren
gingen jedoch davon aus, dass die unterschiedlichen Peaks im CV durch die Oberflächenhete-
rogenität verursacht werden. Dazu wurden von verschiedenen Autoren in den 1970er Jahren
Messungen auf Einkristalloberflächen vorgenommen [143, 145, 146]. Ein grundlegendes Pro-
blem war, dass sich die elektrochemischen Messungen verschiedener Gruppen lange u.a. in der
geflossenen Ladung unterschieden [147]. Eine zentrale Übereinstimmung war jedoch, dass die
unterschiedlichen Peaks im CV der Adsorption auf den verschiedenen Oberflächen zurückge-
führt werden können. Der negativste Peak wurde den Pt(111) Anteilen zugeordnet, die zweite
große Stromspitze den Pt(110) Anteilen und der positivste Peak, der nur nach langem Zykeln
erkennbar ist, den Pt(100) Anteilen. Von Ross wurde darüberhinaus gezeigt, dass auch die Ad-
sorption an Stufenkanten einen signifikanten Anteil zum gemessenen Strom beitragen [148].
Durch die Einführung einer einheitlichen Elektrodenpräparation von Einkristalloberflächen
durch Clavalier et al. konnten ab den 1980er Jahren einheitliche Ergebnisse in unterschied-
lichen Gruppen erzielt werden [149–152]. Damit wurden die Peaks im CV der Adsorption auf
den einzelnen Oberflächenanteilen neu zugeordnet. Auf einer stufenfreien Pt(111)-Elektrode
fließt im gesamten UPD-Bereich ein konstanter Strom. Erst durch systematisches Erhöhen des
Stufenanteils wird auf dieser Oberfläche ein Strompeak im UPD-Bereich des CVs sichtbar [153].
Der negativere Peak stimmtmit der Stromcharakteristik der Pt(110) Oberfläche überein und der
positivere Peak ist der Pt(100)-Oberfläche zuzuordnen [68, 154]. Der bereits erwähnte kleinere
dritte Strompeak im anodischenDurchlauf des CVs, kann demAufrauen der (110)-Stufenkanten
durch mehrmaliges Oxidieren der Oberfläche zugeordnet werden [155].
Durch die verbesserte Oberflächenpräparation konnte auf Pt(111) darüber hinaus ein erhöh-
ter Stromfluss im Doppelschichtbereich gemessen werden, welcher der Anionenadsorption zu-
geordnet werden kann [87]. Insbesondere in schwefelsaurer Lösung wurde ein Strom-Span-
nungszusammenhang vergleichbar mit dem auf Gold gefunden (vgl. CV in Kapitel 4.2, Ab-
bildung 4.12). Bei STM-Messungen konnte auch auf Platin bei hohen Bedeckungen ebenfalls
eine

√
3𝑥

√
7 Überstruktur des adsorbierten Sulfats beobachtet werden [156]. Parallel zu den

Erkenntnissen auf Au(111), wurde daher auch für die Anionenadsorption aus schwefelsaurer
Lösung auf Platin über die Frage, ob Sulfat oder Hydrogensulfat die adsorbierte Spezies ist, lan-
ge diskutiert [18, 134, 138, 157, 158]. Die heutzutage allgemein akzeptierte Antwort ist, dass auf
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Platinoberflächen Sulfat die adsorbierte Spezies ist [27, 159]. Für den erhöhten Stromfluss im
Doppelschichtbereich in perchlorathaltigen Elektrolyten wurde gefunden, dass die Stromspitze
im CV durch OH– Adsorption und nicht durch spezifische ClO –

4 -Adsorption hervorgerufen
wird. Eine ausführliche Zusammenfassung der historischen Entwicklung der Elektrochemie
von Platinoberflächen wurde 2011 von Juan Feliu und Victor Climent zusammengestellt [147].
Neben der Messung von Conway et al. [101] führten weitere Gruppen eine Untersuchung der
Reaktionsentropie mit temperaturabhängiger Zyklovoltammetrie durch. Von Zolfaghari und
Jerkiewicz wurde 1997 zunächst die Reaktionsentropie der H-UPD auf polykristallinem Platin
aus schwefelsaurer Lösung [160] und imAnschluss auf den Platin (100), (110) und (111) Einkris-
talloberflächen untersucht [102, 103, 161]. Die Methode wurde außerdem von Markovic et al.
für die H-UPD und OH-Adsorption auf Pt(111) aus perchlorsaurer und alkalischer Lösung an-
gewandt [104]. In einer ganzen Serie von Artikeln untersuchte auch die Gruppe von Juan Feliu
die Entropie während der H-UPD und OH-Adsorption aus perchlorathaltigen Lösungen ver-
schiedener Zusammensetzung auf den unterschiedlichen basalen Platinflächen [106, 107, 162,
163]. Dazu entwickelten sie einen verbesserten Formalismus, um die Modellisotherme, welche
den Messungen der anderen Gruppen zugrunde liegt, zu umgehen.
Im Rahmen der Doktorarbeit von K. D. Etzel wurden bereits mit mikrokalorimetrischen Mes-
sungen Erkenntnisse über die H-UPD gewonnen [45]. Dazu untersuchte Etzel den Einfluss der
Konzentration und des Transports auf die Entropie derWasserstoffadsorption aus 0.01 M, 0.1 M
und 1 M H2SO4 und HClO4-Lösung. In der Arbeit wurde noch nicht mit LiTaO3 als pyroelektri-
scher Sensor, sondern mit einer PVDF-Folie gearbeitet. Im Rahmen dessen war es einfacher, die
Entropiemessung mit einer periodischen Potentialmodulation mit Hilfe von Lock-In Techno-
logie durchzuführen. Für die H-UPD in 0.1 M H2SO4 wurde darüber hinaus eine Messung mit
Potentialpulsen angefertigt. In der vorliegenden Arbeit wurden demgegenüber nur Messungen
der molaren Wärme mittels Strompulsserien und Potentialpulsmessungen durchgeführt. Die
Strompulsserien bieten den Vorteil, dass der zu untersuchende Potentialbereich schnell und
engmaschig abgetastet werden kann.
Da im Folgenden der Adsorptionsprozess des Wasserstoffs betrachtet wird, wurde aus der ge-
messenen Peltierwärme direkt die Reaktionsentropie derWasserstoffabscheidungsreaktion un-
ter Berücksichtigung der Transportentropie nach Gleichung 2.4 bestimmt. Für die Berechnung
der Transportentropie nach Gleichung 2.7 werden die in Tabelle 2.1 zusammengestelltenWerte
verwendet.
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6.2. Untersuchung der Wasserstoffadsorption im sauren
Milieu

DieWasserstoffabscheidung in saurer Lösung kannmit folgender Reaktionsgleichung beschrie-
ben werden:

H+ + e− Had . (6.1)

Abbildung 6.2.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) mit 500 und
700 µA in 0.1 M H2SO4 auf einem in-situ elektrochemisch abgeschiedenen Pla-
tinfilm; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

In Abbildung 6.2 ist die in 0.1 M Schwefelsäure ermittelte Reaktionsentropie als Funktion des
Potentials über den gesamten UPD-Bereich auf der rechten Achse aufgetragen. Dabei stellen
die grünen Rauten die Reaktionsentropie aus Potentialpulsmessungen dar, während die roten
Dreiecke die Reaktionsentropie aus positiven und die blauen Dreiecke die Reaktionsentropie
aus negativen Strompulsserien bezeichnen. An diesen Symbolen wird im gesamten Kapitel fest-
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gehalten. Im Hintergrund ist zur Orientierung ein Ausschnitt des bereits in Abbildung 6.1 dar-
gestellten CVs abgebildet. Das Zyklovoltammogramm entspricht einem typischen CV in schwe-
felsaurer Lösung [16]. Da als Arbeitselektrode ein in-situ elektrochemisch abgeschiedener Pla-
tinfilm von etwa 400 Lagen Platin verwendet wurde (vgl. Kapitel 3.3), ist der hohe Stromfluss
im CV im Vergleich zu beispielsweise dem von Conway und Angerstein-Kozlowska gemes-
senen CV [16] auf die erhöhte Oberflächenrauigkeit zurückzuführen [62]. In der Abbildung
ist zu erkennen, dass die Reaktionsentropie bei Potentialen positiv des UPD Bereichs bis zu
40 J mol−1 K−1 beträgt. Mit Beginn der Adsorption des Wasserstoffs, also in kathodische Rich-
tung, nimmt die Reaktionsentropie mit abnehmendem Potential ab. Im Bereich des Plateus im
CV bzw. des 3. UPD-Peaks im anodischen Ast liegt für die positiven Strompulse ein lokales
Minimum der Reaktionsentropie von etwa 20 J mol−1 K−1 vor. Die Reaktionsentropie der ne-
gativen Strompulsserien zeigt dagegen bei diesen Potentialen nur ein schwaches Minimum bei
etwa 24 J mol−1 K−1. Dies ist vermutlich auf den unterschiedlichen Anteil der Überpotential-
wärme für die positive bzw. negative Polarisation zurückzuführen (vgl. Kapitel 2.2), da derWert
aus Potentialpulsmessungen bei 0.25 V mit 22 J mol−1 K−1 zwischen der Reaktionsentropie aus
den positiven und negativen Strompulsserien liegt. Zu Beginn der negativeren Stromspitze im
CV steigt die Reaktionsentropie zunächst auf 24 - 26 J mol−1 K−1 an, um anschließend über den
negativen Ast dieser Stromspitze auf ein Minimummit etwa 15 J mol−1 K−1 an Potentialen kurz
vor der Wasserstoffentwicklung bei 0.05 V abzusinken. Mit Einsetzen der HER steigt die Reak-
tionsentropie wieder an. Auf den Übergangsbereich zwischen H-UPD und HER wird in Kapitel
7.2 genauer eingegangen. Aufgrund der Rauigkeit der Oberfläche liegt die Reaktionsentropie
der verschiedenen Strompulsserien sehr nah beieinander, da bei den verwendeten Strompuls-
serien jeweils nur sehr kleine Überpotentiale erzeugt werden, wie in Abbildung 6.3 aus dem
Unterschied des Potentials (blau) vor und nach dem Puls zu erkennen ist. Die Werte und der
Verlauf der Reaktionsentropie konnten in weiteren Experimenten in 0.1 M H2SO4 auf in-situ
elektrochemisch abgeschiedenen Platinfilmen reproduziert werden. Der Unterschied der Reak-
tionsentropie im UPD-Bereich zwischen diesen Experimenten war dabei <5 J mol−1 K−1.
In Abbildung 6.3 sind drei für den gesamten UPD Bereich exemplarische Messkurven, eines
positiven und negativen Strompulses sowie eines negativen Potentialpulses, dargestellt. Dabei
ist zu erkennen, dass es bei negativer Polarisation und damit der Adsorption von Wasserstoff
warm wird, was einer Entropiezunahme durch den Adsorptionsprozess entspricht. Bei posi-
tiver Polarisation kühlt sich die Elektrode in gleichem Maße ab. Damit ist die Wasserstoffad-
sorption und -desorption reversibel. Wie bereits erwähnt, beträgt selbst bei vergleichsweise
großen Strompulsamplituden von 700 µA das Überpotential nach Ende des Pulses (blau, oberes
Segment) nur etwa 15 mV (vgl. Abbildung 6.3b). Sowohl bei positiver als auch auch negativer
Polarisation folgt der Wärmefluss (rote Kreise) direkt dem Stromfluss (schwarz) und nach En-
de des Pulses ist der Wärmefluss nahe null. Die Gesamtwärme bis 100 ms nimmt nach Ende
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Abbildung 6.3.: Typische Messkurven für a) einen 10 ms, −500 µA Strompuls b) einen 10 ms,
700 µA Strompuls und c) einen 10 ms, −100 mV Potentialpuls im UPD-Bereich
von 0.1 M H2SO4 auf Platin.
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des Pulses bei 20 ms um maximal 15 % ab. Diese geringe Abnahme kann jedoch nicht von der
generellen thermischen Drift entkoppelt werden und daher kann davon ausgegangen werden,
dass bei der H-UPD keine signifikante nachgelagerte Wärme entsteht. Für alle drei Pulse ist
zu erkennen, dass das Potential am Pulsende, also nach dem steilen Abfall durch den IR-Drop,
annähernd konstant bleibt und damit der neue Oberflächenzustand nach Pulsende einen neuen
Gleichgewichtszustand darstellt.
Um diesen Umstand weiter zu überprüfen wurden zusätzliche Potentialspulsmessungen mit
unterschiedlicher Pulslänge und -höhe vom selben Startpotential ausgehend vorgenommen,
die in Abbildung 6.4 dargestellt sind.

Abbildung 6.4.: Messkurven für Potentialpulsmessungen im UPD-Bereich von 0.1 M H2SO4 auf
polykristallinem Platin bei a) gleicher Pulsamplitude, aber vierfacher Pulslänge
und b) doppelter Pulsamplitude, aber gleicher Pulslänge.

Im ersten Teil der Abbildung sind die Messkurven für zwei Potentialpulse mit derselben Ampli-
tude aber vierfacher Länge (10 ms und 40 ms) aufgeführt. Es ist zu erkennen, dass durchAnlegen
des Potentialpulses eine kurze Stromspitze entsteht, wie sie bei einem kapazitiven Prozess zu
erwarten ist. Dies unterstreicht den kapazitiven Zusammenhang zwischen Strom- und Poten-
tial im H-UPD-Bereich. Die Gesamtwärme nach 100ms ist für beide Messungen identisch. Die
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geflossenen Ladung und der Wärmefluss sind damit unabhängig von der verwendeten Potenti-
alpulslänge. Damit ist die Gesamtwärme der H-UPD nur abhängig von der angelegten Potenti-
alpulshöhe. Dieser Zusammenhang ist auch im zweiten Teil der Abbildung 6.4 ersichtlich. Bei
doppelter Potentialpulsampltiude ist auch die geflossene Ladung und damit die Gesamtwärme
etwa doppelt so groß.
Um zu betrachten, wie sich das verwendete Substrat auf die Reaktionsentropie der H-UPD aus-
wirkt, wurden zusätzlich Messungen in 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie durchgeführt.

Abbildung 6.5.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) mit 100 µA
in 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1. Die Re-
aktionsentropie aus Potentialpulsmessungen eines weiteren Experiments sind
als rosa Rauten hinzugefügt.

Das erhaltene CV ist in Abbildung 6.5 auf der linken und die erhaltene Reaktionsentropie auf
der rechten Achse dargestellt. Sowohl das CV als auch die Reaktionsentropie stimmen mit der
Messung auf dem Platinfilm (Abbildung 6.2) überein. Allerdings ist der dritte anodische Peak
bei etwa 0.22 V im CV nicht zu erkennen, da die Oberfläche nicht mehrfach oxidiert und re-
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duziert wurde [147]. Der Strom im CV ist wesentlich geringer als bei der Verwendung eines
Platinfilms, da die Oberfläche glatter ist, wie es bei der Verwendung einer dünnen Folie zu er-
warten ist. Durch die daraus resultierenden höheren Überpotentiale der Strompulsserien streu-
en die Werte für die Reaktionsentropie stärker um den Wert aus den Potentialpulsmessungen.
Bei einem Vergleich der aus Potentialpulsmessungen bestimmten Reaktionsentropie zwischen
Abbildung 6.5 und 6.2 geht hervor, dass der Unterschied der Reaktionsentropie der Wasserstof-
fadsorption auf einer Platinfolie und der Adsorption einem Platinfilm maximal 5 J mol−1 K−1

beträgt und damit im Rahmen der Messgenauigkeit liegt.
Damit zeigt sich, dass die Reaktionsentropie unabhängig vom verwendeten Substrat im UPD-
Bereich nicht konstant ist. Diese Variation ist für die Reaktionsentropiewerte aus kontinuierli-
che Strompulsserien deutlicher zu erkennen, als für die Reaktionsentropiewerte aus den Poten-
tialpulsmessungen. Um auszuschließen, dass die Variation durch den unterschiedlichen Beitrag
der Überpotentialwärme zur molaren Wärme der Strompulsserien, aufgrund der Variation der
Kapazität im UPD-Bereich, verursacht wird, wurde ein separates Experiment mit Potentialpuls-
messungen durchgeführt, bei dem ein geringerer Abstand der Startpotentiale verwendet wurde
(rosarote Rauten in Abbildung 6.5). Es ist zu erkennen, dass die Variation der Reaktionsentropie
auch bei engmaschigen Potentialpulsmessungen beobachtet werden kann.
Analog zu den Messungen von Etzel wurde auch in dieser Arbeit die Konzentrationabhängig-
keit der Reaktionsentropie untersucht. Dazu wurden weitere mikrokalorimetrische Messungen
in 0.01 mol H2SO4 und 1 M H2SO4 durchgeführt. Die erhaltenen CVs und die jeweilige Reakti-
onsentropie sind in Abbildung 6.6 dargestellt.
Beide Zyklovoltammogramme zeigen die für die H-UPD typischen Stromspitzen. Der Verlauf
der Reaktionsentropie über den Potentialbereich der H-UPD in 1 M und 0.01 M H2SO4 ent-
spricht dem Verlauf in 0.1 M H2SO4. Die Reaktionsentropiewerte in 1 M H2SO4 sind dabei im
Vergleich zur 0.1 M H2SO4-Lösung um etwa 15 J mol−1 K−1 positiver und in 0.01 M H2SO4 et-
wa 10 - 20 J mol−1 K−1 negativer. Diese Verschiebung kann auf den Unterschied des pH-Werts
und damit der molaren Entropie des Protons in Lösung bei der Berechnung der Reaktionsentro-
pie von Gleichung 6.1 zurückgeführt werden. Da die molare Entropie nach Gleichung 2.6 von
der Aktivität abhängt, kann der Unterschied der Reaktionsentropie zwischen den einzelnen
Schwefelsäurekonzentrationen nach Gleichung 6.2 berechnet werden [45]

ΔΔ𝑅𝑆 = −𝑅 ln
(
𝑎 (𝐻+

1 )
𝑎 (𝐻+

2 )

)
. (6.2)

Mit Hilfe der Software PhreeQC [46] wurde für 0.1 M H2SO4 eine Aktivität von 0.097 und für
0.01 M H2SO4 eine Aktivität von 0.014 berechnet, was einer Verschiebung von 16 J mol−1 K−1

entsprechen würde. Analog wurde für1 M H2SO4 eine Aktivität von 0.79 erhalten, womit eine
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Abbildung 6.6.: CV und Reaktionsentropie aus positiven (rote Dreiecke) und negativen Strom-
pulsserien (blaue Dreiecke) mit 300 und 400 µA in a) 1 M H2SO4 auf einem
Platinfilm und b) 0.01 M H2SO4 auf einer Platinfolie; Scangeschwindigkeit
a)200 mV s−1 und b) 50 mV s−1.

Verschiebung um 17 J mol−1 K−1 einher gehen würde. Die beobachtete Verschiebung der Reak-
tionsentropie kann damit vollständig auf den Unterschied der molaren Entropie der Protonen
in Lösung zurückgeführt werden.
Neben der Protonenkonzentration ändert sich allerdings auch die Sulfat- bzw. Hydrogensulfat-
konzentration zwischen den unterschiedlich konzentrierten Schwefelsäurelösungen. Um diese
beiden Einflüsse zu trennen, wurden zusätzliche Experimente unter Zusatz von K2SO4 durch-
geführt. Damit wurde der pH-Wert bei konstanter Sulfationenstärke geändert. Die verwende-
ten Lösungen hatten folgende Zusammensetzung: 0.01 M H2SO4 + 0.09 M K2SO4 und 0.001 M
H2SO4 + 0.099 M K2SO4. Die daraus resultierenden Aktivitäten der Ionen wurden ebenfalls mit
PhreeQC berechnet und sind in Tabelle 6.1 aufgeführt. In Abbildung 6.7 sind die Ergebnisse die-
ser Messung dargestellt. Es ist direkt zu erkennen, dass sich der Verlauf der Reaktionsentropie
für die Messungen mit Kaliumzusatz von dem in reinen Schwefelsäurelösungen leicht unter-
scheidet. Wie bei den Messungen in reiner Schwefelsäurelösung nimmt die Reaktionsentropie
mit Beginn der UPD ab. Zwischen den Stromspitzen im CV ist die Reaktionsentropie konstant
bei −40 J mol−1 K−1 (Abbildung 6.7a) bzw. −60 J mol−1 K−1 (Abbildung 6.7b). Bei negativeren
Potentialen nimmt die Reaktionsentropie weiter auf −46 J mol−1 K−1 bzw. −70 J mol−1 K−1 ab.
Mit Einsetzen der HER nimmt die Reaktionsentropie wieder zu. Im Vergleich zu denMessungen
in reiner Säure ist immittleren Potentialbereich der UPD jedoch kein Minimum bzw. Maximum
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zu erkennen, sondern ein Plateau der Reaktionsentropie.

Tabelle 6.1.: Aktivitäten der einzelnen Ionen in den in diesem Kapitel betrachteten Elektrolyt-
lösungen. Berechnet mit der Software PhreeQC [46].

Lösung a(H+) a(Li+) a(K+) a(HSO –
4 ) a(SO 2–

4 ) a(ClO –
4 )

0.1 M H2SO4 0.097 - - 0.061 0.0065 -
0.01 M H2SO4 0.014 - - 0.0031 0.00041 -
1 M H2SO4 0.79 - - 0.76 0.0099 -
0.1 M HClO4 0.079 - - - - 0.079
0.01 M H2SO4+ 0.09 M K2SO4 0.0054 - 0.11 0.0097 0.019 -
0.001 M H2SO4 + 0.099 M K2SO4 0.00050 - 0.12 0.001 0.020 -
0.01 M H2SO4+ 0.09 M Li2SO4 0.0066 0.17 - 0.0099 0.020 -
0.001 M H2SO4 + 0.099 M Li2SO4 0.00062 0.13 - 0.0010 0.021 -

Im Gegensatz zur Verschiebung der Reaktionsentropie zwischen den einzelnen Schwefelsäure-
konzentration in Abbildung 6.6 lässt sich die Verschiebung der Reaktionsentropie in den kali-
umhaltigen Lösungen relativ zu den Messungen in reiner Säure nicht mit der Protonenkonzen-
tration erklären.

Abbildung 6.7.: CV und Reaktionsentropie aus positiven (rote Dreiecke) und negativen Strom-
pulsserien (blaue Dreiecke) mit 200, 300 und 400 µA in a) 0.01 M H2SO4+ 0.09 M
K2SO4 und b) 0.001 M H2SO4+ 0.099 M K2SO4 jeweils auf einem Platinfilm;
Scangeschwindigkeit a) 100 mV s−1 und b) 50 mV s−1.
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Da sich der pH-Wert zwischen der Messung in 0.01 M H2SO4 (pH=1.8) und in 0.01 M H2SO4+
0.09 MK2SO4 (pH=2.3) nur gering unterscheidet, wird einUnterschied vonmaximal 10 J mol−1 K−1

erwartet. Die Reaktionsentropie unterscheidet sich allerdings um bis zu 40 J mol−1 K−1 (Abbil-
dung 6.6b und 6.7a). Die Verschiebung der Reaktionsentropie zwischen beiden Messungen mit
Kaliumzusatz passt jedoch sehr gut mit der erwarteten Verschiebung um etwa 20 J mol−1 K−1

durch Veränderung des pH-Wertes von 2.3 auf 3.3 überein (Abbildung 6.7). Die Verschiebung
zwischen unterschiedlich stark konzentrierten Schwefelsäurelösungen kann daher nicht durch
die Veränderung der Sulfationenkonzentration hervorgerufen werden, sondern muss vom pH-
Wert und damit von der Aktiviät des Protons abhängen.
Da sich bereits bei den Untersuchungen der Anionenadsorption auf Au(111) gezeigt hat, dass
die unterschiedlichen Alkalimetallkationen die Reaktionsentropie des Adsorptionsprozesses
beeinflussen können, wurden zusätzliche Messungen vorgenommen, in denen K+ durch Li+

und Cs+ ersetzt wurde. Die erhaltenen CVs und die Reaktionsentropie sind in Abbildung 6.8
und 6.9 dargestellt. Wie zu erwarten verändert sich das CV durch Zusatz von Li+ und Cs+

Abbildung 6.8.: CV und Reaktionsentropie aus positiven (rote Dreiecke) und negativen Strom-
pulsserien (blaue Dreiecke) mit 200 und 300 µA in a) 0.01 M H2SO4+ 0.09 M
Li2SO4 und b) 0.001 M H2SO4+ 0.099 M Li2SO4 jeweils auf einem Platinfilme
Scangeschwindigkeit a) 50 mV s−1 und b) 200 mV s−1.

nicht relevant [143]. Auch die Werte und der Verlauf der Reaktionsentropie sind mit denen von
K2SO4-haltiger Lösung in Abbildung 6.7 vergleichbar. Die erwartete Verschiebung aufgrund
des pH-Wertes beträgt wie bereits bei den kaliumhaltigen Lösungen etwa 20 J mol−1 K−1, was
demUnterschied zwischen denKurven inAbbildung 6.8a und 6.8b bzw. 6.9a und 6.9b entspricht.
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Abbildung 6.9.: CV und Reaktionsentropie aus positiven (rote Dreiecke) und negativen Strom-
pulsserien (blaue Dreiecke) mit 300 und 400 µA in a) 0.01 M H2SO4+ 0.09 M
Cs2SO4 und b) 0.001 M H2SO4+ 0.099 M Cs2SO4 auf Platinfilmen; Scange-
schwindigkeit a) 50 mV s−1 und b) 200 mV s−1.

Somit zeigen alle Alkalimetallkationen einen vergleichbaren Einfluss auf die Reaktionsentropie
der H-UPD.
Um zu untersuchen, welchen Einfluss dangegen der Austausch des Anions auf die Reaktions-
entropie hat, wurden zusätzliche Experimente in 0.1 M HClO4 durchgeführt. In Abbildung 6.10
ist die Reakionsentropie der H-UPD aus 0.1 M HClO4 und das dazugehörige CV dargestellt.
Das CV unterscheidet sich um UPD Bereich nur wenig vom CV in Schwefelsäure und weist
ebenso zwei Stromspitzen sowohl im anodischen, als auch im kathodischen Durchlauf auf. Bei
Potentialen positiv der H-UPD beträgt die Reaktionsentropie bis zu 65 J mol−1 K−1 und nimmt
mit Beginn der UPD zunächst stark bis etwa 32 J mol−1 K−1 bei 0.22 V ab. Bis etwa 0.06 V sinkt
die Reaktionsentropie wesentlich langsamer auf 25 J mol−1 K−1 ab. Anschließend sinkt die Re-
aktionsentropie wieder stärker auf etwa 15 J mol−1 K−1 bis kurz vor der HER ab. Mit Beginn
der Wasserstoffentwicklung ist zu erkennen, dass die Reaktionsentropie ansteigt. Die Reakti-
onsentropie im UPD-Bereich in 0.1 M HClO4 ist damit nur etwa 5 - 10 J mol−1 K−1 größer als
die Reaktionsentropie in 0.1 M H2SO4. Damit hat ein Austausch des Anions in saurer Lösung
keinen signifikanten Einfluss auf die Reaktionsentropie.
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Abbildung 6.10.: CV und Reaktionsentropie aus positiven (rote Dreiecke) und negativen Strom-
pulsserien (blaue Dreiecke) mit 300 und 500 µA in 0.1 M HClO4 auf einem Pla-
tinfilm; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

6.3. Untersuchung der Wasserstoffadsorption im alkalischen
Milieu

Im Gegensatz zur adsorption aus sauren Elektrolytlösungen ist die Wasserstoffadsorption aus
alkalischen Elektrolytlösungen wesentlich weniger untersucht. Dies liegt vermutlich darin be-
gründet, dass lange Zeit Probleme bei der Reproduzierbarkeit von Messungen in alkalischen
Lösungen bestanden, da in vielen konventionellen elektrochemischen Apparaturen Glasauf-
bauten eingesetzt wurde. Laborglas wird jedoch bei Kontaktmit alkalischen Lösungen angeätzt,
wodurch sich z.B. Silikate aus dem Glas herauslösen und die Oberfläche irreversibel vergiften
können [164].
Um den Einfluss der Anionen und Kationen auf die Aktivität der HER zu verstehen, sind Mes-
sungen der Entropie der Wasserstoffadsorption ohne spezifisch adsorbierende Anionen, sowie
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unter Zusatz verschiedener Kationen, unerlässlich. In alkalischer Lösung kann die Wasserstof-
fadsorption durch folgende Reaktionsgleichung beschrieben werden:

H2O + e− H(ad) + OH− . (6.3)

Abbildung 6.11.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) mit 500 µA
in 0.1 M KOH auf einem Platinfilm; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.

In Abbildung 6.11 ist in 0.1 M KOH auf einem in-situ elektrochemisch abgeschiedenen Pla-
tinfilm erhaltene CV dargestellt. Wie bereits in saurer Lösung, treten bei der H-UPD zwei
Stromspitzen sowohl im anodischen als auch kathodischen Durchlauf des CVs auf. Der im CV
registrierte Strom ist durch die raue Oberfläche des Platinfilms erneut sehr groß. Die Reak-
tionsentropie sinkt mit Einsetzen der UPD in kathodischer Richtung von etwa 17 J mol−1 K−1

zunächst schnell auf ein Minimum bei −8 J mol−1 K−1 für positive bzw. −12 J mol−1 K−1 für ne-
gative Strompulsserien im Bereich zwischen den beiden Stromspitzen im CV ab. Die Werte aus
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Potentialpulsmessungen liegen zwischen den Werten aus positiven und negativen Strompuls-
serien. Die Abweichung zwischen der Entropie aus positiven und negativen Strompulsserien
ist damit auf die Überpotentialwärme zurückzuführen (vgl. Kapitel 2.2). Im Bereich der nega-
tiveren Stromspitze des CVs steigt die Reaktionsentropie wieder auf −2 bzw. −10 J mol−1 K−1

an. Nach dieser Stromspitze sinkt die Reaktionsentropie auf ein zweites Minimum mit −8 bzw.
−15 J mol−1 K−1 ab und steigt dann bis zur HER langsam wieder an. Die Reaktionsentropie für
die Wasserstoffadsorption aus alkalischer Lösung ist damit durchgehend negativ. Der Verlauf
der Reaktionsentropie mit zwei Minima und einem Maximum entspricht dem Verlauf der Re-
aktionsentropie in schwefelsaurer Lösung.
Um zunächst zu überprüfen, ob sich die gemessene Reaktionsentropie nach Gleichung 6.3 mit
dem pH-Wert und damit der OH– Aktivität ändert, wurde ebenfalls ein mikrokalorimetrisches
Experiment in 1 M KOH auf einer Platinfolie durchgeführt. Aufgrund des Unterschieds in der
OH– -Aktivität (a(OH–

0.1) = 0.076; a(OH–
1 ) = 0.68 [46]) wird nach Gleichung 6.2 in 1 M KOH eine

um etwa 18 J mol−1 K−1 niedrigere Reaktionsentropie erwartet.

Abbildung 6.12.: CV und Reaktionsentropie aus negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke)
mit 400 µA in 1 M KOH auf einer Platinfolie; Scangeschwindigkeit 50 mV s−1.
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Die Ergebnisse des Experiments sind in Abbildung 6.12 dargestellt. Das CV stimmt sehr gut mit
dem in Abbildung 6.11 dargestellten CV in 0.1 M KOH überein. Die Reaktionsentropie in 1 M
KOH konnte allerdings nur aus negativen Strompulsserien bestimmt werden. Das liegt daran,
dass die erwartete Reaktionsentropie aus vorigen Überlegungen, etwa so groß wäre wie die
Transportentropie. Daher beträgt die Peltierwärme nach Gleichung 2.4 etwa null. Damit wer-
den in 1 M KOH nur sehr geringe Temperaturänderungen am Sensor detektiert. Da diese in
der Größenordnung der thermischen Drift liegen, war die Auswertung der positiven Strom-
pulsserien nicht möglich. Die ermittelte Reaktionsentropie der Adsorption aus 1 M KOH ist im
gesamten UPD-Bereich negativ und nimmt von −28 J mol−1 K−1 auf maximal −38 J mol−1 K−1

ab. Der Verlauf der Reaktionsentropie mit dem Potential entspricht dem bereits in 0.1 M KOH
beobachteten Verlauf mit zwei Minima und einem Maximum. Der Unterschied zwischen Ab-
bildung 6.12 und 6.11 ist mit 25 J mol−1 K−1 etwas größer als erwartet. Dennoch kann die Ver-
schiebung der Reaktionsentropie zwischen 0.1 M KOH und 1 M KOH, unter Berücksichtigung
der experimentellen Schwierigkeiten, auf die Aktivitätsunterschiede zurückgeführt werden.

Abbildung 6.13.: CV und Reaktionsentropie aus Potentialpulsen (grüne Rauten) und positiven
(rote Dreiecke), sowie negativen Strompulsserien (blaue Dreiecke) mit 500 µA
in a ) 0.1 M LiOH und b) 0.1 M CsOH auf einem Platinfilm; Scangeschwindig-
keit jeweils 50 mV s−1.

Der Einfluss der Alkalimetallkationen auf die Reaktionsentropie wurde in zusätzlichenMessun-
gen betrachtet, bei denen in 0.1 M Lösung K+ durch Li+ bzw. Cs+ ersetzt wurde. Das jeweilige
CV und die Reaktionsentropie sind in Abbildung 6.13 dargestellt. Hierbei ist zu erkennen, dass
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das CV nicht von der Änderung des Alkalimetallkations beeinflusst wird. Dies ist in Überein-
stimmung mit den CVs von Weber et al. auf polykristallinem Platin [165] und den CVs von
Chen et al. auf einer gestuften Pt(553) Oberfläche [166]. Die Reaktionsentropie liegt im UPD-
Bereich in beiden Lösungen, wie auch bereits in 0.1 M KOH zwischen 0 und −15 J mol−1 K−1

und weist eine vergleichbare Variation auf. Somit unterscheidet sich die Reaktionsentropie der
Wasserstoffadsorption in alkalischen Elektrolytlösungen nicht, wenn verschiedene Kationen in
der Lösung vorliegen.

6.4. Diskussion

Aus den Messdaten in Kapitel 6.2 und 6.3 geht hervor, dass die Reaktionsentropie im Bereich
der H-UPD unabhängig von der Lösungszusammensetzung und dem Substrat mit der Was-
serstoffbedeckung variiert. Die Beobachtung, dass die Reaktionsentropie der Wasserstoffad-
sorption mit dem Potential variiert, wurde bereits 1960 von Breiter in schwefelsaurer Lösung
gemacht, jedoch nicht über den gesamten Potentialbereich untersucht [167]. Erst die 1978 von
Conway et al. durchgeführten Messungen untersuchen die H-UPD aus schwefelsaurer Lösung
jedoch über den gesamten Potentialbereich [101]. Da Conway et al. hierbei von bis zu fünf un-
terschiedlichen UPD-Spezies ausgingen und der Auswertung eine Modellisotherme zugrunde
liegt, können die Daten nicht direkt mit den in dieser Arbeit ermittelten Halbzellenreaktions-
entropien verglichen werden. Die von Conway et al. angegebene Standardreaktionsentropie
muss zum Vergleich mit den in dieser Arbeit ermittelten Daten in 0.1 M H2SO4 um die Entro-
pie von Wasser (70 J mol−1 K−1) und die Abweichung vom Standardzustand des Protons (vgl.
Gleichung 2.6) korrigiert werden. Die Zuordnung der fünf UPD-Spezies von Conway et al. ist
wie folgt: Die H1-Spezies wird dem adsorbiertenWasserstoff zu Beginn der H-UPD zugeordnet.
Die H2-Spezies entspricht der adsorbierten Spezies im Bereich der positiveren Stromspitze im
CV. Die H3 und H4-Spezies adsorbieren zwischen den beiden Stromspitzen und die H5-Spezies
adsorbiert im Bereich zwischen der negativeren Stromspitze und der HER.
Conway et al. finden in saurer Lösung vergleichbare Standardreaktionsentropien für die Ad-
sorption der H1, H2 und H4-Spezies von etwa 73 bzw. 76 J mol−1 K−1, was einer Halbzellre-
aktionsentropie von 22 - 25 J mol−1 K−1 entspricht. Für die Adsorption der H5-Spezies finden
sie einen Wert zwischen 66 und 83 J mol−1 K−1. Das entspricht etwa einer Halbzellenreakti-
onsentropie von 15 bis 37 J mol−1 K−1. Es ist leider nicht genau ersichtlich woher der große
Wertebereich für die Adsorptionsentropie der H5-Spezies bei den Messungen von Conway et
al. stammt. Die Werte für die Adsorption der H1, H2 und H4-Spezies passen gut zu den an
vergleichbaren Potentialen ermittelten Adsorptionsentropien dieser Arbeit. Die niedrigere Ad-
sorptionsentropie der H5-Spezies entspricht etwa dem Wert, der in dieser Arbeit kurz vor der
HER gefunden wird. Für die Adsorption der H3-Spezies finden Conway et al. keine Potential-
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verschiebung der Stromspitze im CV bei Temperaturänderung.
Von Shibata und Sumino wurde die Peltierwärme in 0.5 M H2SO4 auf polykristallinem Platin
ebenfalls unter der Prämisse verschiedener Wasserstoffspezies untersucht, wobei Shibata und
Sumino jedoch nur von vier unterschiedlichenWasserstoffspezies ausgehen [168]. DieMessung
der Temperaturänderung wurde mit einem Thermoelement durchgeführt, konnte allerdings
nicht kalibriert werden. Daher kann nur der qualitative Verlauf mit den Ergebnissen dieser Ar-
beit verglichen werden. Die Ergebnisse von Shibata und Sumino entsprächen einer Abnahme
der Reaktionsentropie bei zunehmender Bedeckung, wie sie auch in dieser Arbeit gefunden
wurde. Zusätzlich wurden zu den mikrokalorimetrischen Messungen in 0.1 M H2SO4 analoge
Extremstellen gefunden.
Im Gegensatz zu Conway et al. und Shibata und Sumino gehen Zolfghari und Jerkiewicz be-
reits von einer einzigen auf polykristallinen Platinoberflächen adsorbierten Wasserstoffspezies
aus und tragen die ermittelte Adsorptionsentropie der H-UPD in 0.1 M H2SO4 in Abhängigkeit
der Bedeckung dieser UPD-Spezies auf [160]. Da hier die Standardreaktionsentropie der anodi-
schen Reaktion der Gesamtzelle angegeben wird, müssen die Messwerte zur Vergleichbarkeit
auf die in dieser Arbeit ermittelte Entropie der Halbzellreaktion umgerechnet werden. Dazu
wird die Gesamtzellentropie um die Entropie der Reaktion an der Referenzelektrode korrigiert.
Bei der Referenzelektrode handelt es sich um die Wasserstoffelektrode, deren Standardreakti-
onsentropie 64.8 J mol−1 K−1 beträgt [101]. Außerdem muss die Standardentropie, wie bereits
für den Vergleich zu den Messungen von Conway et al. geschehen, um die Abweichung von
Standardzustand korrigiert werden. Die durch diese Anpassung erhaltenen Werte von Zolfag-
hari et al. sind in Abbildung 6.14 dargestewllt (schwarze Kreise). Außerdem ist die Reaktionsen-
tropie der H-UPD aus 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie aus dieser Arbeit aufgeführt (blaue/rote
Dreiecke). Hierfür wurde die Bedeckungsskala an die von Zolfaghari und Jerkiewicz verwen-
dete angepasst. Um die Bedeckung zu erhalten, wurde die Ladung, die während der einzelnen
Strompulse einer Strompulsserie fließt, aufsummiert und durch die Summe der einzelnen La-
dungsbeiträge geteilt. Dieses Vorgehen kann aufgrund der Ungenauigkeit der Ladungsmessung
und Unkenntnis der genauen Grenzen, zwischen denen die Ladung zu ermitteln ist, jedoch
zu Problemen bei der genauen Bedeckungsberechnung führen. Außerdem ist der Anstieg der
Reaktionsentropie bei hohen Bedeckungen, den Zolfaghari und Jerkiewicz dem UPD-Bereich
zuordnen, vermutlich schon dem Übergang zur HER zuzuordnen. Da die Bedeckung des Was-
serstoffs in kathodischer Richtung zunimmt, ist die Bedeckungsskala in Abbildung 6.14 invers
zur Potentialskala aus Abbildung 6.5.
Es ist zu erkennen, dass dieWerte, die von Zolfaghari und Jerkiewicz ermittelt wurden, mit den
Werten dieser Arbeit für 0.1 M H2SO4 vergleichbar sind. Besonders im Bereich bis etwa \=0.2
und ab \=0.6 stimmen die Werte mit den Ergebnissen aus positiven Strompulsen überein. Bei
etwa \=0.2 und \=0.6 wird mit beiden Methoden ein Minimum von ca. 10 J mol−1 K−1 bzw.
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Abbildung 6.14.: Gemessene Reaktionsentropie einer positiven (rote Dreiecke) und einer nega-
tiven (blaue Dreicke) Strompulsserie mit 100 µA und die von Zolfaghari und
Jerkiewicz bestimmte Standardreaktionsentropie in 0.1 M H2SO4, welche auf
die Halbzellreaktionsentropie umgerechnet wurde (schwarz) [160].

15 J mol−1 K−1 gefunden. Die kleine Verschiebung auf der Bedeckungsachse kann durch die er-
wähnten Probleme bei der Bestimmung der Bedeckung erklärt werden. Die Reaktionsentropie
aus negativen Strompulsen liegen für Bedeckungen kleiner \=0.3 über der Reaktionsentropie
aus positiven Strompulsen und damit auch über der von Zolfaghari erhaltenen Reaktionsen-
tropie. Im mittleren Bedeckungsbereich zeigen beide Methoden ein Maximum bei \=0.4 (Zol-
faghari) und \=0.55 (diese Arbeit). Im Bereich um das Maximum weichen die Entropiewerte
allerdings stärker voneinander ab, wobei die Werte von Zolfaghari durchgehend größer sind.
Neuere Messungen mit der temperaturabhängigen Zyklovoltammetrie in 0.05 M H2SO4 auf
Einkristalloberflächen aus der Gruppe von Jerkiewicz zeigen, dass die Adsorptionsentropie auf
Pt(111) quasi linear von etwa −63 auf −79 J mol−1 K−1 abnimmt und auf Pt(110) konstant bei
−45 J mol−1 K−1 liegt [103, 161]. In einer anderen Studie mit dieser Methoden von Markovic et
al., wurde für die Adsorptionsentropie in 0.05 M H2SO4 auf Pt(111) ein konstanter Wert von
−48 J mol−1 K−1 gefunden [104]. Der Unterschied zwischen beiden Messungen könnte in der
verwendeten Isotherme liegen, da Markovic et al. eine Frumkin-Temkin-Isotherme und Zol-
faghari und Jerkiewicz eine generalisierte Adsorptionsisotherme verwenden. Der Unterschied
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durch die Verwendung der unterschiedlichen Isothermen wird in [169] erörtert. Auf Einkris-
talloberflächen wird damit ein signifikant anderer Verlauf der Reaktionsentropie der H-UPD
mit dem Potential gefunden, als auf polykristallinen Platinoberflächen wie sie in dieser Arbeit
verwendet wurden.
Bei einemVergleich der Reaktionsentropie in 0.1 MH2SO4 aus dieser Arbeit mit denmikrokalo-
rimetrischenMessungen von Etzel [45], die mit Potentialpulsen durchgeführt wurden, stimmen
die Werte und der Verlauf der Reaktionsetropie fast exakt mit den in Abbildung 6.2 dargestell-
ten Ergebnissen überein. Jedoch ist die Potentialskala beider Arbeiten nicht identisch, was, wie
Etzel bereits ausführt, vermutlich auf eine Ungenauigkeit der von ihm verwendeten Pd/H2-
Referenzelektrode zurückzuführen ist. Diese Verschiebung ist bereits im von etzel gemessenen
CV sichtbar, bei welchem die Stromspitzen zu negativeren Potentialen verschoben sind, als
sie zu erwarten wären [16]. Die Entropiewerte, die von Etzel mittels der Modulationsmethode
gewonnen wurden, sind etwa 10 - 15 J mol−1 K−1 kleiner als die Entropiewerte aus der Pulsme-
thode. Der Verlauf der Reaktionsentropie mit dem Potential ist jedoch sehr ähnlich zwischen
beiden von Etzel verwendeten Methoden.
In 0.1 MHClO4- Lösung, die ebenfalls von Etzel [45]mit der elektrochemischenMikrokalorime-
trie untersuchtwurde, ist die Reaktionsentropie der vorliegendenArbeit etwa 10 - 20 J mol−1 K−1

größer als die von Etzel mittels der Modulationsmethode ermittelte. Diese Abweichung war be-
reits bei den Messungen von Etzel in Schwefelsäure zu erkennen, bei denen die Werte aus der
Modulationsmethode etwa 10 - 15 J mol−1 K−1 kleiner ausfallen als jene, welche mit der Puls-
methode ermittelten. Für die H-UPD auf polykristallinem Platin aus perchlorsaurer Lösung
liegen, neben den mikrokalorimetrisch ermittelten Reaktionsentropien von Etzel und dieser
Arbeit, keine weiteren Messungen der Reaktionsentropie vor.
Allerdings untersuchten Markovic et al. mit der temperaturabhängigen Zyklovoltammetrie
die Adsorption aus 0.1 M HClO4 auf Pt(111) [104]. Dabei fanden sie, dass die Reaktionsen-
tropie über einen weiten Bedeckungsbereich (0<\<0.6) nur um 5 J mol−1 K−1 von etwa 39 auf
34 J mol−1 K−1 (Werte auf die Halbzellreaktionsentropie umgerechnet) abnimmt. Diese Varia-
tion ist wesentlich kleiner als die in dieser Arbeit und die von Etzel beobachtete Abnahme.
Garcia-Araez et al. [107] führten 2009 eine elegantere Methode für die Auswertung der tempe-
raturabhängigen CV-Messungen ein, indem sie die bis dahin für die Auswertung notwendige
Modellisotherme umgehen. Durch Bestimmung des Temperaturkoeffizienten des pzcs aus der
laserinduzierten Temperatursprungmethode, können Garcia-Araez et al. den Anteil der Entro-
pie der Doppelschichtbildung an der gemessenen Gesamtzellentropie korrigieren. Damit lässt
sich direkt die Adsorptionsentropie des Wasserstoffs berechnen. Die Messungen von Garcia-
Araez in 0.1 M HClO4 zeigen, dass sich die Adsorptionsentropie zwischen den einzelnen Ein-
kristalloberflächen unterscheidet [162]. Die gemessene Reaktionsentropie von Garcia-Areaz et
al. nimmt für Pt(111) und Pt(100) von etwa 50 J mol−1 K−1 auf unter 20 J mol−1 K−1 ab [162].
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Für Pt(110) steigt die Reaktionsentropie hingegen im selben Bereich von unter 10 J mol−1 K−1

auf über 30 J mol−1 K−1 an. Damit ist die Variation der Reaktionsentropie von Garcia-Araez et
al. wesentlich größer als die von Markovic et al. beobachtete und liegt in derselben Größenord-
nung wie die in dieser Arbeit gefundene Variation der Reaktionsentropie.
Die Abnahme der Entropie mit zunehmender Wasserstoffbedeckung auf Pt(111) und Pt(100)
bzw. die Zunahme auf Pt(110), könnte die in dieser Arbeit gefundene Variation erklären, wenn
die Adsorption des Wasserstoffs auf den unterschiedlichen Kristalloberflächen an verschiede-
nen Potentialen stattfindet. Die Abnahme zu Beginn der UPD würde damit auf die Pt(111) und
Pt(100) Anteile zurückzuführen sein, während der Anstieg der Reaktionsentropie im Bereich
der zweiten Stromspitze im CV infolgedessen durch eine Zunahme der Wasserstoffadsorption
auf Pt(110) begründet wäre. Dies deckt sich zusätzlich mit der Zuordnung der Stromspitzen im
CV, bei der die negativere Stromspitze der Adsorption auf den (110)-Anteilen der Oberfläche
und die positivere der Adsorption auf den (100)-Anteilen zugerechnet wird [68, 154].
Aus der gemessenen Reaktionsentropie berechneten Garcia-Araez et al. darüber hinaus die
Entropie der adsorbierten Wasserstoffspezies. Um die Daten von Garcia-Araez et al. mit den
Daten aus dieser Arbeit zu vergleichen, wurde aus der Reaktionsentropie ebenfalls die Entro-
pie der adsorbierten Wasserstoffspezies 𝑠HUPD, unter Annahme der Reaktionsgleichung 6.1,
berechnet. Dazu wurden die in Tabelle 6.1 aufgeführten Aktivitäten verwendet. Die somit be-
rechnete 𝑠HUPD ist in Abbildung 6.15 in Abhängigkeit des Potentials aufgetragen. Zusätzlich
sind in der Abbildung die von Garcia-Araez et al. ermittelte Entropie des adsorbierten Wasser-
stoffs auf Pt(111) (violett) und die berechnete theoretische Entropie einer mobilen (grün), sowie
einer immobilen (rot) Waserstoffspezies dargestellt. Aus Abbildung 6.15 geht hervor, dass die
Entropie des adsorbierten Wasserstoffs dieser Arbeit auf polykristallinem Platin sehr ähnlich
zu der von Garcia-Araez et al. gefundenen Entropie auf Pt(111) ist. Der Unterschied von etwa
10 J mol−1 K−1 könnte auf die Adsorptionsentropie des Wasserstoffs auf den (110) und (100)
Anteilen der polykristallinen Oberfläche zurückgeführt werden, da für diese die Adsorptions-
entropie niedriger ist [162]. Die 𝑠HUPD Wert liegen zwischen den theoretischen Werten einer
mobilen und einer immobilen Wasserstofflage.
DieWerte aus Abbildung 6.15 sind noch einmal in Tabelle 6.2 zusammengefasst. Darüber hinaus
sind in der Tabelle ebenfalls die 𝑠HUPD für alle untersuchten H2SO4-Konzentrationen enthalten.
In schwefelsaurer Lösung liegen die 𝑠HUPD im Rahmen einer immobil adsorbiertenWasserstoff-
lage.
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Abbildung 6.15.: Entropie des adsorbierten Wasserstoff in 0.1 M HClO4 und von Garcia-Araez
ermittelte Entropie des adsorbierten Wasserstoffs (violett), sowie die theoreti-
sche Entropie einer mobilen (grün) und immobilenWasserstofflage (rot) [107].

Tabelle 6.2.: Berechnete Entropie des adsorbiertenWasserstoffs 𝑠HUPD aus Gleichung 6.1 für die
eingesetzten Schwefelsäure- und Perchlorsäurekonzentrationen, sowie die Entro-
pie des adsorbierten Wasserstoffs auf Pt(111) und Entropie einer immobilen und
mobilen Wasserstofflage aus [107].

Lösung 𝑠HUPD / J mol−1 K−1

0.1 M H2SO4 27.2 - 9.2
0.01 M H2SO4 28.5 - 8.5
1 M H2SO4 25.0 - 14.8
0.1 M HClO4 50 - 12

Werte von Garcia-Araez et al. [107]
0.1 M HClO4 50 - 34
mobile Adsorption 50 - 38
immobile Adsorption 30 - 9
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Wird hingegen die Entropie des adsorbierten Wasserstoffs aus den Elektrolytlösungen mit Zu-
satz der verschiedenen Alkalimetallsulfate berechnet, werden negative Entropien bis zu
−31 J mol−1 K−1 erhalten, welche in Tabelle 6.3 zusammengestellt sind. Ein negativer Wert für
die Entropie des adsorbierten Wasserstoff erscheint unrealistisch, da selbst für eine komplett
immobil adsorbierte Spezies positive Werte gefunden werden (vgl. Tabelle 6.2). Daher muss in
diesen Lösungen ein zusätzlicher Prozess mit negativer Reaktionsentropie vorliegen.

Tabelle 6.3.: Berechnete Entropie des adsorbierten Wasserstoffs 𝑠HUPD aus Gleichung 6.1 in
schwefelsaurer Lösung bei Veränderung des pH-Werts durch Zusatz von Alkali-
metallsulfaten.

Lösung 𝑠HUPD J mol−1 K−1

0.01 M H2SO4+ 0.09 M K2SO4 1.2 - -23.8
0.001 M H2SO4+ 0.099 M K2SO4 6 - -31
0.01 M H2SO4+ 0.09 M Li2SO4 1.5 - - 23.5
0.001 M H2SO4+ 0.099 M Li2SO4 6.2 - -29.0
0.01 M H2SO4+ 0.09 M Cs2SO4 0.7 - -24.3
0.001 M H2SO4+ 0.099 M Cs2SO4 9.8 - -29.2

Mögliche Prozesse, die mit einer Entropieabnahme einhergehen, wären die Koadsorption von
Kationen oder ein Ordnungsprozess der Wasserstruktur an der Oberfläche.
Eine Koadsorption von Kationen wurde unter Anderem mittels Zyklovoltammetrie [27], elek-
trochemischer Nanogravimetrie [170] und Zyklovoltammetrie kombiniert mit oberflächenver-
stärkter Infrarotspektroskopie [171] untersucht, jedoch konntemit keiner dieserMethoden eine
relevante Koadsorption von Kationen im H-UPD Bereich ermittelt werden. Lediglich für Cs+

könnte eine sehr geringe Adsorption vorliegen [170]. Indessen ist bei höheren pH-Werten ei-
ne Koadsorption der Kationen entlang der Stufenkanten möglich [166]. Ein weiterer Aspekt,
welcher gegen die spezifische Kationenadsorption in diesem Potentialbereich spricht ist die
Beobachtung, dass sich die über den UPD-Bereich geflossene Ladung bei Zusatz und Wechsel
der Kationen nicht relevant ändert. Für eine spezifische Kationenadsorption müsste jedoch ein
zusätzlicher Ladungsbetrag durch die Entladung des Kations auftreten oder die Bedeckung der
Elektrode mit adsorbiertem Wasserstoff abnehmen.
Auch die mikrokalorimetrischen Daten sprechen gegen eine Koadsorption von Kationen. Ob-
wohl sich die molaren Entropien der einzelnen Kationen in Lösung stark unterscheiden
(𝑠abs aq(Li+) = −8.8 J mol−1 K−1, 𝑠abs aq(K+) = 80.3 J mol−1 K−1, 𝑠abs aq(Cs+) = 110.9 J mol−1 K−1

[42]), unterscheidet sich die Reaktionsentropie der H-UPD zwischen den einzelnen Lösungen
eines pH-Werts kaum. Das bedeutet, dass die Reaktionsentropie des Koadsorptionsprozesses für
alle Alkalimetallkationen identisch sein müsste und damit der Entropieunterschied zwischen
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den adsorbierten Kationen in der Größenordnung des Unterschieds der Lösungsentropie liegen
würde. Wie bereits in Kapitel 4.3 ausgeführt kann die Entropie eines adsorbierten, einatomigen
Teilchens über die Entropiebeiträge der Schwingung und der Translation abgeschätzt werden.
Für eine komplett mobile Adsorption nach Gleichung 4.6 beträgt der maximal zu erwarten-
de Unterschied zwischen Li(ad) und Cs(ad) allerdings nur 25 J mol−1 K−1 und ist damit viel zu
klein, um den Unterschied der molaren Entropie beider Ionen in Lösung von 120 J mol−1 K−1

aufzuwiegen. Bezüglich des Kationeneinflusses auf die elektrochemische Doppelschicht konnte
von Chen et al. gezeigt werden, dass ab pH > 3 Kationen einen Einfluss auf die der Adsorpti-
on auf den Stufenkanten zugeordneten Stromspitzen im CV haben [166]. Dieser Einfluss rührt
daher, dass OH– -Ionen an den Stufenkanten adsorbieren können und diese durch Wechsel-
wirkung mit den Kationen destabilisiert werden. Bei den Wechselwirkung könnte es sich um
die bereits in der Einleitung erwähnten nicht-kovalenten Wechselwirkungen handeln, durch
welche die Position der solvatisierten Kationen in der äußeren Helmholtzschicht über Wech-
selwirkungmit denOH– -Ionen gefestigt wird und sich dadurch clusterartige Strukturen ausbil-
den könnten [14]. Darüber hinaus konnten Garlyyev et al. mittels impedanzspektroskopischen
Messungen zeigen, dass sich die Kapazität der Doppelschicht zwischen Lösungen der einzelnen
Kationen unterscheidet. Dieser Unterschied wird auf eine im Bereich des pzc bis zu 80 mal hö-
here Kationenkonzentration in der Doppelschicht als im Lösungsvolumen zurückgeführt [29].
Da das Wasserstoffbrückennetzwerk im Bereich der H-UPD nur schwach ausgeprägt ist [26],
führt der große Kationenexzess dazu, dass die nur lose gebundenen Wassermoleküle an der
Oberfläche wesentlich stärker durch elektrostatische Wechselwirkung mit dem Kation ausge-
richtet werden als im Lösungsvolumen [172]. In saurer Lösung würde der Zusatz der Kationen
daher zu einer Reduzierung der Freiheitsgrade der Lösungsmittelmoleküle an der Oberfläche
und damit zu einer negativeren Reaktionsentropie führen, als in Lösungen in denen hauptsäch-
lich Protonen die äußere Helmholtzschicht bestimmen.
Zur Einordnung der Messergebnisse in alkalischer Lösung gibt es nur von zwei weiteren Grup-
pen Messungen bei denen die Entropie der H-UPD bestimmt wurde. Von Conway et al. [101]
wurde mit der temperaturabhängigen Zyklovoltammetrie die Wasserstoffadsorption aus
Na2CO3-Lösung untersucht. Im Gegensatz zu den Messungen von Conway et al. in saurer Lö-
sung, kann in alkalischer Lösung kein Unterschied im Temperaturkoeffizient und damit der
Reaktionsentropie zwischen den einzelnenWasserstoffspezies gefunden werden. Die von Con-
way et al. bestimmte Standardreaktionsentropie von 6.7 J mol−1 K−1, entspricht einer Halbzel-
lenreaktionsentropie von −14.7 J mol−1 K−1. Dieser Wert passt sehr gut zu den in dieser Arbeit
bestimmten Reaktionsentropien (vgl. Abbildung 6.11, 6.13a und 6.13b), welche aber im Gegen-
satz zu den von Conway et al. bestimmten Reaktionsentropie mit dem Potential variieren. Bei
Messungen auf Pt(111) fanden Markovic et al. [104] hingegen eine lineare Abnahme der Stan-
dardreaktionsentropie auf Pt(111) mit zunehmender Waserstoffbedeckung. Zur Umrechnung
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auf die Halbzellreaktionsentropie muss die Standardreaktionsentropie von Markovic et al., um
die Entropie der Reaktion an der Referenzelektrode (6.7 J mol−1 K−1 [101]) und die Abweichung
vom Standardzustand korrigiert werden. Die Werte von Markovic et al. entsprechen nach die-
ser Umrechnung einer linearen Abnahme von −35 J mol−1 K−1 zu −30 J mol−1 K−1 und unter-
scheiden sich damit von den Werten dieser Arbeit. Allerdings wird für die Auswertung des
Temperaturkoeffizienten bei Markovic et al. eine Modellisotherme verwendet. Bereits bei den
Messungen in 0.1 M HClO4 hat sich gezeigt, dass die Werte von Garcia-Araez [107], die ohne
die Modellisotherme bestimmt wurden, wesentlich besser mit den Werten aus dieser Arbeit
übereinstimmen und ein vergleichbares potentialabhängiges Verhalten zeigen.
Da die Variation der Reaktionsentropie in alkalischer Lösung mit der im Sauren vergleichbar
ist, könnte diese auch in diesem Fall auf eine Adsorption des Wasserstoffs auf den einzelnen
Kristallfacetten zurückzuführen sein. Allerdings liegen für eine Verifizierung dieser Aussage
keine Daten für die Adsorptionsentropie des Wasserstoffs auf den unterschiedlichen Einkris-
talloberflächen vor.
Auch in alkalischer Lösung kann die Entropie der adsorbierten Spezies 𝑠HUPD aus Gleichung 6.3
berechnet werden. Dazu wird die Entropie von Wasser in Wasser von 70 J mol−1 K−1 [101] und
die absolute molare Standardentropie von OH– von 11.4 J mol−1 K−1 [42] verwendet. Zusätz-
lich muss die Aktivität von OH– berücksichtigt werden. Daraus ergeben sich Werte zwischen
57 J mol−1 K−1 zu Beginn der UPD bis etwa 22 J mol−1 K−1 im Verlauf der UPD. Die Werte für
die Entropie des adsorbierten Wasserstoffs liegen damit im Bereich einer mobil adsorbierten
Wasserstoffspezies aus Tabelle 6.2. Im Gegensatz zu saurer Lösung scheint die Anwesenheit
der Alkalimetallkationen in der äußeren Helmholtzschicht sich nicht auf die Entropie des ad-
sorbierten Wasserstoffs auszuwirken.

6.5. Zusammenfassung

Die Wasserstoffadsorption auf polykristallinem Platin kann sowohl in saurer, als auch alkali-
scher Lösung mit der elektrochemischen Mikrokalorimetrie untersucht werden. In allen un-
tersuchten Lösungen nimmt die Reaktionsentropie mit Einsetzen der H-UPD in kathodischer
Richtung zunächst stark ab. Über den Potentialbereich der UPD existieren dabei lokale Ex-
tremstellen, die abhängig von der verwendeten Elektrolytlösung mehr oder weniger stark aus-
geprägt sind.
Durch einen Vergleich mit den Reaktionsentropien auf Einkristalloberflächen, könnte diese Va-
riation der Reaktionsentropie auf die Adsorption auf den unterschiedlichen Oberflächenanteile
der eingesetzten polykristallinen Platinoberflächen zurückgeführt werden. Unter Berücksichti-
gung eines simplen Adsorptionsprozesses nach Gleichung 6.3 und 6.1, wird aus der gemessenen
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Reaktionsentropie die Entropie der adsorbiertenWasserstoffspezies berechnet. Die berechneten
Werte deuten darauf hin, dass in alkalischer Lösung die adsorbierte Wasserstoffspezies mobil
adsorbiert, während der adsorbierte Wasserstoff in schwefelsaurer Lösung immobil ist. In per-
chlorsaurer Lösung wird ein Wert zwischen beiden Grenzfällen gefunden.
Werden in schwefelsaurer Lösung Alkalimetallkationen zugesetzt, kann der Adsorptionspro-
zess aus Gleichung 6.1 die gemessene Reaktionsentropie nicht alleine erklären. Als möglicher
Nebenprozess wird angenommen, dass die Kationen in der äußeren Helmholtzschicht eine star-
ke Ausrichtung der Wasserdipole in der Doppelschicht verursachen und damit die Reaktions-
entropie zusätzlich senken.
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7. Thermodynamik und Kinetik der
Wasserstoffentwicklung an
Platinoberflächen

Die Wasserstoffentwicklungsreaktion ist die meist untersuchte elektrochemische Reaktion [9].
Dies ist unter anderem auch auf den simplen Mechanismus der HER zurückzuführen, welcher
dazu geführt hat, dass die HER als Modellreaktion für das Verständnis wichtiger elektrochemi-
scher Zusammenhänge eingesetzt wurde. Als erster Reaktionsschritt gilt die Volmer-Reaktion,
welche die Festsetzung eines Wasserstoffs auf der Oberfläche beschreibt und die in saurer Lö-
sung nach folgender Reaktionsgleichung abläuft [9]:

H+ + e− Had . (7.1)

In neutraler und alkalischer Lösung läuft die Volmer-Reaktion über Wasser als Edukt ab[9]:

H2O + e− Had + OH− . (7.2)

Anschließend werden 2 Reaktionswege diskutiert. Die Tafel-Reaktion bezeichnet die Rekom-
bination zweier zuvor adsorbierter Wasserstoffe zu molekularem Wasserstoff

2Had H2 , (7.3)

während die Heyrovský-Reaktion die Reaktion eines Edukts in der Lösung mit einem bereits
adsorbierten Wasserstoff bezeichnet [9]. Dabei verläuft die Reaktion in saurer Lösung über ein
Proton als Edukt ab, während sie in neutraler und alkalischer Lösung über Wasser als Edukt
abläuft:

Had + H+ + e− H2 (7.4)

Had + H2O + e− H2 + OH− . (7.5)
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Da sich verschiedene Metall in ihrer katalytischen Aktivität unterscheiden, wurde von Tra-
satti vorgeschlagen die Standardaustauschstromdichte als Maß für die Reaktionsgeschwindig-
keit gegen die Bindungsenergie der Metallhydride aufzutragen, um die Metalle vergleichen
zu können [8]. Es zeigt sich dabei ein vulkanartiger Verlauf mit Platin an der Spitze. Dieser
Verlauf wurde in Folge durch das Sabatierprinzip erklärt [173]. Damit die Volmer-Reaktion
schnell verläuft, muss die für den Adsorptionsschritt notwendige Energie gering sein. Daher
steigt die Reaktionsgeschwindigkeit des Adsorptionsschritts mit zunehmender Metall-Wasser-
stoffbindungsenergie an. Da jedoch im zweiten Schritt, unabhängig davon ob die Tafel- oder
Heyrovský-Reaktion stattfindet, die Metall-Wasserstoffbindung wieder gebrochen wird, ver-
langsamt eine zu starke Bindung diesen Schritt. Daher liegt die maximale theoretische Reakti-
onsgeschwindigkeit bei mittleren Metall-Wasserstoffbindungsenergien. In der Realität müssen
allerdings noch weitere Faktoren wie z. B. die unterschiedlichen Bindungsenergien auf ver-
schiedenen Einkristallfacetten oder der Einfluss des Elektrolyten betrachtet werden.
Durch die Einführung einer reproduzierbaren Methode zur Präparation von Platineinkristall-
ne durch Clavalier et al. [68], wurde es möglich den Einfluss der Einkristalloberflächen auf
die Reaktivität gegenüber der HER zu untersuchen. Ein Vergleich erster Messungen mit Ein-
kristalloberflächen mit Ergebnissen auf polykristallinem Platin, zeigte dabei keinen Einfluss
der Oberfläche auf die Reaktivität der HER [174–176]. Erst Markovic et al. und Conway et al.
konnten zeigen, dass die Reaktivität der HER tatsächlich von der Oberflächenbeschaffenheit ab-
hängt [177, 178]. Dabei führten Markovic et al. den Unterschied der Reaktivität der einzelnen
Kristallflächen auf den themodynamischen Zustand des adsorbierten Wasserstoffintermediats
zurück.
Bereits 1988 konnten Nichols und Bewick mit infrarot-spektroskopischen Methoden zeigen,
dass bei der HER eine zusätzliche Adsorptionsbande durch das Reaktionsintermediats auftritt,
welche sich von der Schwingungsbande des Wasserstoffs aus der H-UPD unterscheidet [22].
Sie ordneten diese zusätzliche Bande einer Adsorption direkt auf einem Oberflächenatom zu,
während die H-UPD auf den Brückenpositionen stattfindet. Dieser Wasserstoff wird in Anleh-
nung an die Bezeichnung 𝐻upd auch oft als 𝐻opd bezeichnet, da dieser bei Potentialen negativ
des Gleichgewichtspotentials der HER auf der Oberfläche adsorbiert. Diese Erkenntnis wurde
von Protopopoff und Marcus unterstützt, welche die Platinoberfläche mit Schwefel vergifteten,
sodass die H-UPD blockiert wurde [179]. Dennoch konnte die HER stattfinden, was darauf hin-
deutet, dass das Intermediat andere Oberflächenplätze besetzen muss als der unterpotentialab-
geschiedene Wasserstoff. Damit ließen sich auch Erkenntnisse aus kinetischen Daten erklären,
welche für eine korrekte Beschreibung der HER eine sehr geringe Bedeckung des Intermedi-
ats vor Beginn der Reaktion vorraussagten [180]. Conway et al. führen zusätzlich aus, dass
𝐻opd zusätzlich zu𝐻upd abgeschieden werden muss und nicht aus einer Umwandlung entsteht
[181]. Die Vollbesetzung der energetisch günstigeren Oberflächenplätze durch𝐻upd führt dazu,
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dass 𝐻opd auf den energetisch ungünstigeren Oberflächenplätzen direkt auf den Platinatomen
adsorbiert und reduziert damit die Energie die notwendig ist, um 𝐻opd im 2. Reaktionsschritt
wieder von der Oberfläche abzulösen. Dies begünstigt damit die HER auf Oberflächen, auf de-
nen eine Wasserstoffunterpotentialabscheidung stattfindet.
Während der Einfluss spezifisch adsorbierender Ionen auf die elektrokatalytischen Eigenschaf-
ten einer Oberfläche gut untersucht sind [13] ist der Einfluss nicht-kovalenter Wechselwirkun-
gen von auf die Aktivität der Metalloberflächen, z. B. überWasserstoffbrückenbindungen kaum
untersucht [14]. Erst in den letzten Jahren konnte dabei u. A. gezeigt werden, dass unterschied-
liche Kationen die Aktivität der HER auf polykristallinem Platin signifikant beeinflussen [15,
165].

7.1. Wasserstoffentwicklungs- und oxidationsreaktion in
saurer Lösung

DieWasserstoffentwicklungsreaktion in saurer Lösung kannmit der Netto-Reaktionsgleichung

H+ + e− 1
2 H2 (7.6)

beschrieben werden. Dabei ist es für die Reaktionsentropie der Gesamtreaktion unabhängig,
ob die Wasserstoffentwicklung im Anschluss an die Volmer Reaktion (Gleichung 7.1) über die
Tafel (Gleichung 7.3) oder die Heyrovský Reaktion (Gleichung 7.4) abläuft.
Um die HER aus dem Gleichgewichtszustand zu untersuchen, wurde die elektrochemische Zel-
le in-situ mit H2 gesättigt. Dazu wurde bei einem Strom von etwa 1.5 mA für mindestens 10
Minuten Wasserstoff entwickelt, bis das gesamte Flüssigkeitsvolumen mit Gasbläschen durch-
setzt war. ImAnschluss wurde die Zelle auf OCP geschaltet. In H2-gesättigter Lösung entspricht
das OCP demGleichgewichtspotential derWasserstoffentwicklungsreaktion. In Abbildung 7.1a
ist der Temperatur- und Potentialverlauf bei Anlegen eines 10 ms, −450 µA Strompulses aus
dem OCP in 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie dargestellt. Der Umsatz entspricht dabei etwa
2.3 × 10−11 mol bzw. unter Verwendung der geometrischen Fläche der Elektrode von 0.2 cm2

etwa 0.05 ML H2. Wie in Abbildung 7.1a zu erkennen wird es bei der Bildung von Wasserstoff
kalt, das heißt, die Entropie nimmt zu. Dies entspricht den Erwartungen, da bei der Reaktion
molekularer Wasserstoff entsteht.
Am Wärmefluss ist zu erkennen, dass der Großteil der Gesamtwärme innerhalb der Dauer des
Strompulses (10-20 ms) fließt. Nach Abschluss des Strompulses bei 20 ms nimmt die Gesamt-
wärme bis 100 ms noch etwa um 11 % ab. Um zu überprüfen, ob eine Laseranpassung bis 100 ms
die gesamte Wärme der Reaktion abbildet, wurde die Temperaturantwort zum Vergleich noch
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Abbildung 7.1.: Messkurven bei der Entwicklung von etwa 0.05 ML Wasserstoff in 0.1 M H2SO4
auf einer Platinfolie. Die Laseranpassung wurde in a) bis 100 ms und in b) bis
350 ms durchgeführt.

bis 350 ms nachgebildet. Die Gesamtwärme nach 350 ms in Abbildung 7.1b unterscheidet sich
nicht von der Gesamtwärme nach 100 ms in Abbildung 7.1a. Ein Fit mit 44 Laserpulsen bis
100 ms bildet damit die Temperaturantwort vollständig ab.
Ebenfalls bemerkenswert ist, dass der Wärmefluss bei kontinuierlichem Stromfluss nicht kon-
stant ist, wie es bei einer schnellen, nicht transportgehemmten Reaktion zu erwarten wäre. Als
Beispiel für ein sehr schnelle Reaktion ist in Abbildung 7.2a der Verlauf der Temperatur- und
des Potentials, sowie die Ergebnisse der Laseranpassung bei einem 10 ms, −3 mA Strompuls in
0.1 mol K3[FeCN6]/K4[FeCN6]-Lösung für die Fe

2+/Fe3+-Reaktion dargestellt. Dabei zeigt sich,
dass bei der Fe2+/Fe3+-Reaktion der Wärmefluss während des Strompulses konstant ist.
In Abbildung 7.2b ist der Verlauf der Temperatur- und des Potentials, sowie der Wärmefluss
und die Gesamtwärme bei der Wasserstoffoxdiationsreaktion (engl. hydrogen oxidation reacti-
on, HOR) für einen 450 µA Strompuls in 0.1 M H2SO4 auf derselben Platinfolie dargestellt. Bei
der HOR wird es warm, da die Gesamtentropie beim Verbrauch des molekularen Wasserstoffs
abnimmt. Der erhöhte Wärmefluss auch nach Ende des Strompulses zeigt an, dass die HOR bis

106



7. Thermodynamik und Kinetik der Wasserstoffentwicklung an Platinoberflächen

Abbildung 7.2.: Messkurven bei a) der Reduktion von Fe3+ zu Fe2+ auf Pt durch einen 10 ms,
−3 mA Strompuls und b) der Wasserstoffoxidation 0.1 M H2SO4 durch einen
10 ms, 450 µA Strompuls. Messungen auf derselben Platinfolie.

zu 10 ms verzögert ist. Dabei entstehen bis zu 30 % der Gesamtwärme erst nach Ende des Strom-
pulses, also zwischen 20 ms und 100 ms. Erneut zeigt sich, dass der Wärmefluss auch während
des Strompulses nicht konstant ist. Dieses bei HER und HOR festzustellende Verhalten, könnte
auf die unterschiedlichenWärmebeiträge der verschiedenen Reaktionsschritte zurückzuführen
sein und wird in Kapitel 7.2 näher betrachtet.
Die während einer elektrochemischen Reaktion fließende Wärme sollte in erster Linie vom
Umsatz, das heißt, der über den äußeren Stromkreis geflossenen Ladung abhängen. Um zu
überprüfen, ob dies für die mikrokalorimetrischen Messungen zur HER zutrifft, sind in Abbil-
dung 7.3 der Temperatur- und Potentialverlauf jeweils zweier Strompulsmessungen aufgeführt.
In Abbildung 7.3a sind ein 10 ms, 300 µA Strompuls und ein 30 ms, 100 µA Strompuls, also mit
dem gleichen Umsatz, dargestellt. Es ist zu erkennen, dass die Gesamtwärme nach 100 ms für
beide Strompulsamplituden identisch ist. Während die Gesamtwärme des 10 ms Strompulses
(durchgezogene Linien) bei 20 ms, also nach Ende des Pulses deutlich langsamer ansteigt, ist
dies für die Gesamtwärme des 30 ms Strompulses (gestrichelte Linien) nach 40 ms der Fall.
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Abbildung 7.3.: Messkurven der Wasserstoffentwicklung in 0.1 M H2SO4 auf einer Platinfolie
durch zwei Strompulse mit a) dem gleichem Umsatz bei doppelter Pulslänge
und b) dem dreifachem Umsatz bei gleicher Pulslänge.

Anschließend verlaufen beide Gesamtwärmen identisch. In Abbildung 7.3b sind zwei 10 ms
Strompulse mit einer Amplitude von 100 µA(durchgezogene Linien) bzw. einer Amplitude von
300 µA (gestrichelte Linien) und damit dem dreifachen Umsatz abgebildet. Die Gesamtwärme
verdreifacht sich dabei ebenfalls von etwa 90 nJ auf 270 nJ.
Aus der auf den Umsatz normierten Gesamtwärme nach 100 ms bei unterschiedlichen Strom-
pulsamplituden, kann die Peltierwärme bestimmt werden. Aufgrund des IR-Drops, welcher an
dem senkrechten Anstieg bzw. Abfall des Potentials in Abbildung 7.1 bei 10 ms und 20 ms zu
erkennen ist, kann bei der HER und HOR in 0.1 M H2SO4 nicht das gemessene Potential wäh-
rend des Pulses (Bereich zwischen 10 ms und 20 ms) als Überpotential für die Ermittelung der
Peltierwärme verwendet werden. Stattdessen wird das Potential direkt nach dem IR-Drop als
Überpotential verwendet. In Abbildung 7.4a ist die ermittelte molare Wärme gegen das auf die-
se Weise ermittelte Überpotential aufgetragen. Wie nach Gleichung 3.3 zu erwarten ist, hängt
die Wärme linear vom angelegten Überpotential ab. Damit entspricht der y-Achsenabschnitt
einer Peltierwärme von 10.9 kJ mol−1. Aus der nach Gleichung 2.7 mit den Werten aus Ta-
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Abbildung 7.4.: a) Molare Wärme gegen das anliegende Überpotential bei der HER in 0.1 M
H2SO4 auf einer Platinfolie (schwarz). b) Zusätzlich Molare Wärme aus einer
zweiten Messungen desselben Experiments (blau), sowie aus einer Messung
eines weiteren Experiments (rot).

belle 2.1 berechneten Transportentropie von 31.9 J mol−1 K−1 in 0.1 M H2SO4 kann aus dieser
Peltierwärme die Reaktionsentropie der Wasserstoffentwicklungsreaktion zu 68.2 J mol−1 K−1

berechnet werden. Die zu erwartende Reaktionsentropie für die Netto-Reaktionsgleichung der
HER (Gleichung 7.6) kann mit Gleichung 2.5 berechnet werden. Dazu wurde die molare Stan-
dardbildungsentropie von Wasserstoff von 129.6 J mol−1 K−1 verwendet und die Entropie des
Elektrons als 0 J mol−1 K−1 angenommen [101]. Mit der absoluten molaren Standardentropie
des Protons von −22.2 J mol−1 K−1 [42] (aus Tabelle 2.1) und einer Aktivität von 0.097 [46]
(aus Tabelle 6.1) ergibt sich eine theoretische Entropie der HER von 67.6 J mol−1 K−1. Diese
stimmt sehr gut mit der aus der gemessenen Peltierwärme ermittelten Reaktionsentropie von
68.2 J mol−1 K−1 überein.
Die verwendete molare Standardbildungsenthalpie von Wasserstoff bezieht sich auf gasförmi-
gen Wasserstoff. Daher scheinen die mikrokalorimetrischen Daten darauf hinzudeuten, dass
der auf der Oberfläche gebildete Wasserstoff auf der experimentellen Zeitskala gasförmig wird.
Dies deckt sich mit Ergebnissen von Battistel et al. [182], die mit einer Mikroelektrode die lo-
kale H2-Konzentration an der Oberfläche messen. Dabei fanden sie, dass sobald Gasbläschen
in der Lösung vorhanden sind, die Bildung von gasförmigemWasserstoff schnell verläuft. Eine
andere Erklärung wäre, dass die Entropie von gelöstemmolekularemWasserstoff in vollständig
gesättigter Lösung mit der von gasförmigem Wasserstoff vergleichbar ist.
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Für die Bestimmung der Peltierwärme sind in Abbildung 7.4a nur die Messdaten aus einer
Strompulsmessung aufgetragen. Um zu betrachten, wie reproduzierbar die Peltierwärme der
HER/HORmit der elektrochemischenMikrokalorimetrie bestimmt werden kann, sind in Abbil-
dung 7.4b zusätzlich sowohl die molaren Wärme einer weiteren Strompulsmessung desselben
Experiments (blaue Vierecke) als auch eines anderen Experiments (rote Dreiecke) aufgetragen.
Bei Vergleich des Messwerte in Abbildung geht hervor, dass die Peltierwärme sowohl im Rah-
men eines Experiments (Π(blau)=10.7 kJ mol−1), als auch zwischen verschiedenen Experimen-
ten (Π(rot)=10.0 kJ mol−1) sehr gut reproduzierbar ist. Der Mttelwert aus sechs unterschiedli-
chen Experimenten mit jeweils zwei oder mehr Strompulsmessungen beträgt 10.1 kJ mol−1 mit
einer Standardabweichung des Mittelwerts von 1.1 kJ mol−1.
Um den Einfluss des pH-Werts auf die HER zu untersuchen, wurden neben 0.1 M H2SO4 (pH=1)
auch in 0.01 M H2SO4 (pH=1.9) und 1 M H2SO4 (pH=0.1) mikrokalorimetrische Messungen
durchgeführt.

Abbildung 7.5.: Messkurven bei der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls in a) 0.01 M H2SO4 und b) 1 M H2SO4 auf einer Platinfolie.
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Abbildung 7.6.: Messkurven bei der Wasserstoffoxidation durch einen 10 ms, −450 µA Strom-
puls in a) 0.01 M H2SO4 und b) 1 M H2SO4 auf einer Platinfolie.

In Abbildung 7.5 sind die Messkurven eines 10 ms, 450 µA Strompulses in 0.01 M H2SO4 (a) und
1 M H2SO4 (b) dargestellt. In beiden Lösungen kühlt die Elektrode bei der Wasserstoffentwick-
lung ab und es ist direkt nach Ende des Strompulses bei 20 ms kein signifikanter Wärmefluss
mehr zu erkennen ist. Wie bereits in 0.1 M H2SO4 ist der Wärmefluss, während des Strompul-
ses, also bei konstantem Stromfluss, nicht konstant. Für die HOR sind die Messkurven in 0.01 M
H2SO4 und 1 M H2SO4 in Abbildung 7.6 dargestellt. Es ist zu erkennen, dass sich die Elektrode
in beiden Lösungen bei der HOR erwärmt. Wie bereits in 0.1 mol H2SO4 ist auch die HOR in
0.01 M H2SO4 stärker verzögert als die HER (bis zu 8 ms), während in 1 M H2SO4 weder die
HER noch die HOR signifikant verzögert sind. Die aus der bis 100 ms geflossenen Gesamtwärr-
me bestimmte molare Wärme für alle drei untersuchten H2SO4-Konzentrationen in Abbildung
7.7a gegen das Überpotential nach Pulsende aufgetragen. Sowohl in 0.01 M (rot) als auch in
1 M H2SO4(blau) besteht ein linearer Zusammenhang der molarenWärme mit dem Überpoten-
tial. Bei gleichen Strompulsamplituden liegen dabei in 0.01 M H2SO4 größere Überpotentiale
als in den höher konzentrierten Lösungen an. Die Peltierwärme nimmt mit der Konzentration
von 3.9 kJ mol−1 in 0.01 M-Lösung auf 15.1 kJ mol−1 in 1 M-Lösung zu. Diese Verschiebung ist
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Abbildung 7.7.: Molare Wärme gegen das anliegende Überpotential a) bei der HER in 0.01 M
(rot), 0.1 M (schwarz) und 1 M (blau) H2SO4 auf einer Platinfolie und b) bei der
HER in 0.1 M HClO4 (grün) und 0.1 M H2SO4 (schwarz) auf einer Platinfolie.

auf zwei Faktoren zurückzuführen. Einerseits ändert sich die Transportentropie zwischen den
Lösungen geringfügig (ΔT𝑆 (0.01 M) = 31.0 J mol−1 K−1 ; ΔT𝑆 (1 M) = 33.9 J mol−1 K−1). Zu-
sätzlich ändert sich auch die molare Entropie des Protons in Lösung durch die Abhängigkeit
der Standardentropie von der Aktivität. Die Aktivitäten, die mit Hilfe des Programms Phree-
QC [46] berechnet wurden, betragen 0.79 und 0.014. Unter Verwendung dieser Aktivitäten
wird eine Reaktionsentropie nach Gleichung 7.6 von 51.3 J mol−1 K−1 in 0.01 M-Lösung bzw.
85.0 J mol−1 K−1 in 1 M-Lösung erwartet. Dies entsprich einer Peltierwärme von 15.3 kJ mol−1

in 1 mol H2SO4 und von 6 kJ mol−1 in 0.01 M. Die gemessene Peltierwärme in H2-gesättigter
schwefelsaurer Lösung passt damit im Rahmen der Messgenauigkeit sehr gut zur theoretisch
erwarteten Peltierwärme der Wasserstoffentwicklungsreaktion.
Analog zu denMesssungen in schwefelsaurer Lösung, wurden auchMessungen in 0.1 MHClO4
durchgeführt, um zu überprüfen, wie sich ein Austausch des Anions auf die gemessene Peltier-
wärme auswirkt. Dazu wurde die elektrochemische Zelle ebenfalls mit H2 gesättigt und Strom-
pulsmessungen aus dem OCP vorgenommen. Die erhaltenen Messkurven für positive und ne-
gative 10 ms Strompulse mit einer Amplitude von ± 450 µA sind in Abbildung 7.8 dargestellt.
Dabei wird es auch in perchlorsaurer Lösung bei der HER kalt und bei der HOR warm. Wie
bereits für schwefelsaure Lösung ausgeführt, kann aus der ladungsnormierten Gesamtwärme
nach 100 ms und dem Überpotential am Pulsende die Peltierwärme bestimmt werden.
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Abbildung 7.8.: Messkurven bei a) der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls und b) der Wasserstoffoxidation durch einen 10 ms, 450 µA Strom-
puls in 0.1 M ClO4 auf einer Platinfolie.

Die so bestimmte molare Wärme (grüne Rauten) ist in Abbildung 7.7b gegen das Überpotential
aufgetragen. Zum Vergleich ist in der Abbildung die molareWärme in 0.1 M H2SO4 erneut auf-
geführt (schwarze Kreise). Die Peltierwärme in 0.1 M HClO4 ist mit 9.6 kJ mol−1 etwas geringer
als in 0.1 M Schwefelsäure, bei der ein Mittelwert von 10.1 kJ mol−1 gefunden wurde, liegt je-
doch im Rahmen der Standardabweichung des Mittelwerts. Da die Transportentropie in 0.1 M
HClO4 mit 33.3 J mol−1 K−1 etwas größer ist als in 0.1 M H2SO4, wird jedoch auch eine etwas
kleinere Peltierwärme erwartet. Mit der Transportentropie ergibt sich aus den experimentellen
Daten eine Reaktionsentropie von 65 J mol−1 K−1. Mit Gleichung 2.5 kann unter Verwendung
des mittleren Aktivitätskoeffizienten in 0.1 M HClO4 von 0.794 [183] eine theoretische Reakti-
onsentropie von 65.9 J mol−1 K−1 errechnet werden. Die aus der gemessenen Peltierwärme in
0.1 M HClO4 bestimmte Reaktionsentropie stimmt damit ebenfalls sehr gut mit der theoretisch
berechneten Reaktionsentropie für die HER überein
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7.2. Übergangsbereich zwischen
Wasserstoffunterpotentialabscheidung und
Wasserstoffentwicklung in saurer Lösung

Bereits in Kapitel 6.2 war bei Messungen zur UPD in schwefel- und perchlorsaurer Lösung fest-
gestellt worden, dass die Reaktionsentropie im Übergangsbereich zwischen H-UPD und HER
ansteigt (vgl. Abbildung 6.2 und 6.10). Da in diesen Lösungen kein Wasserstoff entwickelt wur-
de, ist die Lösung nicht mit H2 gesättigt und der entstehende Wasserstoff sollte damit zunächst
gelöst vorliegen. Um diesen Übergang zu untersuchen, wurde schrittweise die Wasserstoffkon-
zentration in Lösung erhöht. Dazu wurde eine Strompulsserie mit 200 je 10 ms langen Strom-
pulsen ausgehend von einem Potential positiv der H-UPD durchgeführt (vgl. Kapitel 3). Bei
Verwendung einer Pulsamplitude von −450 µA entspricht die pro Puls geflossene Ladung etwa
einem Umsatz von 0.05 ML, unter der Annahme, dass die elektrochemisch aktive Fläche der
geometrischen Fläche von 0.2 cm2 entspricht. Nach der Abscheidung von 1 ML Wasserstoff bei
der UPD werden bei 200 Pulsen damit 9 ML H2 bzw. 4.14 × 10−9 mol H2 gebildet. Bei einer
Löslichkeit von Wasserstoff in Wasser von 1.455 × 10−5 mol mol−1 [184] entspricht die durch
200 Strompulse gebildete Wasserstoffmenge etwa 1

55 der Sättigungskonzentration des vorlie-
genden Flüssigkeitsvolumens.
In Abbildung 7.9a ist das Startpotential und die molare Wärme, die in diesem Fall aus der Ge-
samtwärme bis 500 ms bestimmt wurde, der einzelnen Pulse gegen die Pulszahl in 1 M H2SO4
auf einer Platinfolie aufgetragen. Zusätzlich ist die molare Wärme eines −450 µA Strompulses
in H2-gesättigter Lösung als schwarzer Punkt dargestellt. In Abbildung 7.9b ist der Potential-
und Temperaturverlauf für ausgewählte, in Abbildung 7.9a mit Pfeilen der jeweiligen Farbe
markierte, Pulse (Blautöne) dargestellt. Außerdem ist inAbbildung 7.9b zusätzlich der Potential-
und Temperaturverlauf bei der HER in H2-gesättigter Lösung (schwarz) und der Temperatur-
verlauf bei der Fe2+/Fe3+-Kalibrierreaktion (rot) aufgetragen. Der Temperaturverlauf der Kali-
brierlösung wurde dabei so skaliert, dass der Temperatursprung mit dem der HER aus gesät-
tigter Lösung übereinstimmt. Die molare Wärme der ersten 15 Pulse entspricht der molaren
Wärme der H-UPD (vgl. Abbildung 6.6a). Ab Puls 16 (hellster Blauton) nimmt die molare Wär-
me im Vergleich zur H-UPD zu. Eine höhere molare Wärme entspricht bei negativer Strom-
pulsamplitude einer stärkeren Abkühlung der Elektrode. Aus Abbildung 7.9b ist ersichtlich,
dass die Elektrode sich im Zeitraum dieses Pulses zunächst leicht erwärmt und erst nach Ende
des Pulses, also stark verzögert abkühlt. Mit zunehmender Pulszahl wird die Erwärmung zu
Beginn geringer und die Abkühlung setzt früher ein. Weiterhin steigt die Gesamtabkühlung
der Elektrode an. Der Verlauf der Temperaturtransiente nähert sich somit bei zunehmender
Wasserstoffkonzentration dem Verlauf in H2-gesättigter Lösung an.
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Abbildung 7.9.: a) Molare Wärme (rot) und das jeweilige Startpotential (schwarze Kreise) ei-
ner Strompulsserie aus 200 je 10 ms langen −450 µA Strompulsen in Abhängig-
keit der Pulszahl ausgehend von einem Potential vor der H-UPD in 1 M H2SO4
und b) Potential- und Temperaturverlauf der selben Strompulsserie (Blautöne).
Dazu molare Wärme (schwarzer Punkt, linke Abbildung) und Potential- und
Temperaturverlauf (schwarze Linie, rechte Abbildung) eines 10 ms, −450 µA
Strompulses in H2-gesättigter 1 M H2SO4-Lösung, sowie skalierter Tempera-
turverlauf der Kalibrierreaktion (rote Linie, rechte Abbildung).

DiemolareWärme aus den einzelnen Pulsen nähert sich ebenfallsmit zunehmenderH2-Konzentration
der molaren Wärme in H2-gesättigter Lösung an. Dieses Ergebnis ist auf den ersten Blick ver-
wunderlich, da die molare Entropie des erzeugten Wasserstoffs von der Konzentration abhängt
und die mittels 200 Strompulsen gebildete Wasserstoffmenge nicht ausreicht, um die Lösung
vollständig zu sättigen. Damit müsste sich die Reaktionsentropie der HER zwischen gesättig-
ter und nicht vollständig gesättigter Lösung unterscheiden. Allerdings muss der auf der Ober-
fläche gebildete Wasserstoff erst ins Lösungsvolumen diffundieren und da die Diffusion ein
langsamer Prozess ist, kann die lokale Wasserstoffkonzentration an der Elektrode nahe an der
Sättigungskonzentration liegen. Mit einem Diffusionskoeffizienten von Wasserstoff in Wasser
von 4.5 × 10−9 m2 s−1 [185] ergibt sich für die Gesamtdauer aller Strompulse, dass der gelöste
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Wasserstoff nur maximal 1 mm in den Elektrolyten diffundiert. Damit wäre nur der vertiefte
Bereich über der Arbeitselektrode und damit ein kleiner Bereich der Teflon-Zelle überhaupt
mit Wasserstoff gesättigt.

Abbildung 7.10.: Messkurven bei der HER aus nicht H2 gesättigter 0.1 M H2SO4-Lösung a)
durch einen 10 ms (durchgezogene Linien) und einen 40 ms (gestrichelte Lini-
en), -50 mV Potentialpuls, sowie b) durch zwei 10 ms Potentialpulse mit einer
Amplitude von −50 (durchgezogene Linien) und −100 mV (gestrichelte Lini-
en) jeweils auf einer Platinfolie.

Ergänzend zu den Strompulsmessungen in 1 M Schwefelsäure wurden, um den Übergangsbe-
reich zwischen H-UPD und HER zu untersuchen, Potentialpulsmessungen in 0.1 M H2SO4 aus-
gehend von einemPotential negativ derH-UPD aber positiv desH+/H2-Gleichgewichtpotentials
(0 V gegen Pd/H2) durchgeführt. Dazu wurden negative Potentialpulse mit unterschiedlicher
Pulslänge und -amplitude durchgeführt. In Abbildung 7.10a sind die Messkurven eines 10 ms
(durchgezogene Linien) und eines 40 ms (gestrichelte Linien), −50 mV Potentialpulses darge-
stellt. Für beide Pulslängen ist zu erkennen, dass die Elektrode sich in den ersten 2 ms erwärmt.
Anschließend kühlt sich die Elektrode über den gesamten Pulszeitraum ab. Die während des
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40 ms Potentialpulses geflossene Ladung ist etwa 2.3 mal so groß wie die während des 10 ms
Strompulses geflossene Ladung. Dagegen ist die Gesamtwärme nach 100 ms etwa drei mal so
groß. Die Gesamtwärme ist damit nicht wie bei der HER in H2-gesättigter Lösung linear mit
dem Umsatz verbunden. Dies könnte damit begründet werden, dass sich die Elektrode für bei-
de Pulslängen in gleichem Maße erwärmt und damit der relative Anteil der Erwärmung an der
Gesamtwärme bei kürzeren Strompulsen größer ist.
In Abbildung 7.10b sind die Messkurven zweier 10 ms Potentialpulse mit −50 und −100 mV
Amplitude dargestellt. In dieser Abbildung ist ebenfalls zu erkennen, dass sich die Elektrode
zunächst erwärmt und danach abkühlt. Bei der größeren Pulsamplitude fallen dabei aber so-
wohl die Erwärmung, als auch die Abkühlung größer aus als bei der kleineren Pulsamplitude.
Im Gegensatz zur Gesamtwärme in Abbildung 7.10a entspricht das Verhältnis der Gesamtwär-
men beider Pulshöhen in diesem Fall dem Verhältnis der geflossenen Ladung. Die Erwärmung
der Elektrode ist damit mit der Höhe des Potentialsprungs und nichtmit demUmsatz verknüpft.
Ein vergleichbares Verhalten konnte bereits bei der H-UPD gefunden werden (vgl. Abbildung
6.4). Da die Adsorption des Wasserstoffs im UPD-Bereich in 0.1 M H2SO4 ebenfalls zu einer Er-
wärmung der Elektrode führt, könnte die anfängliche Erwärmung der Elektrode bei der HER
auf einen Adsorptionsschritt zurückzuführen sein. Diese Annahme wird durch den Verlauf des
Stroms während des Potentialpulses unterstützt. Am Stromverlauf während der H-UPD in Ka-
pitel 6.2 Abbildung 7.10 ist zu erkennen, dass der Strom mit Anlegen des Potentialpulses steil
ansteigt und danach exponentiell abfällt. Die Höhe der Stromspitze ist dabei nur vom erreich-
ten Endpotential, aber nicht von der Pulslänge abhängig.
Wie bereits einleitend erwähnt, ist nicht der im H-UPD Bereich adsorbierte Wasserstoff die
reaktive Spezies bei der HER, sondern der zusätzlich adsorbierte Wasserstoff 𝐻opd. Die Ergeb-
nisse aus Abbildung 7.9 könnten daher darauf hindeuten, dass𝐻opd in einem ersten Schritt ad-
sorbiert wird und dieser Prozess einen positiven Wärmefluss verursacht. Damit lässt sich der
Verlauf der Temperaturtransienten in Abbildung 7.9b so deuten, dass mit zunehmender H2-
Konzentration in der Lösung aufgrund des Gleichgewichts zwischen H2 in der Lösung und𝐻ad
auf der Oberfläche, die Oberfläche mit mehr Wasserstoff bedeckt ist und die HER damit schnel-
ler stattfinden kann. Dies ist in Übereinstimmung mit den Ergebnissen von Parsons, welcher
fand, dass die Wasserstoffkonzentration auf der Oberfläche nur vom Elektrodenpotential ab-
hängt [186]. Bei potentiostatischen Einschaltmessungen von Gerischer undMehl an Hg und Ag
konnte außerdem gezeigt werden, dass die Volmer-Reaktion der geschwindigkeitsbestimmende
Schritt ist, während an Cu die Heyrovský-Reaktion der Geschwindigkeits bestimmende Schritt
ist [187]. Die vorliegenden Messungen könnten damit darauf hindeuten, dass vergleichbar zu
den Messungen von Gerischer und Mehl, der Volmer-Schritt in saurer Lösung der geschwin-
digkeitsbestimmende Schritt ist solange die Lösung nicht mit Wasserstoff gesättigt ist.
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7.3. Wasserstoffentwicklungs- und -oxdidationsreaktion in
alkalischer Lösung

- In alkalischer Lösung verläuft die Wasserstoffentwicklungsreaktion über die Nettoreaktions-
gleichung

H2O + e− 1
2 H2 + OH− (7.7)

ab. Um die HER in alkalischer Lösung zu untersuchen, wurde die elektrochemische Zelle erneut
mit H2 gesättigt und Strompulsmessungenmit unterschiedlicher Pulsamplitude und -länge vor-
genommen. Typische Messkurven einer positiven und negativen 10 ms Strompulsmessung in
0.1 M KOH mit einer Amplitude von 450 mA sind in Abbildung 7.11 dargestellt. In der Abbil-
dung ist zu erkennen, dass, wie bereits in saurer Lösung, die HER mit einer Abkühlung und die
HOR mit einer Erwärmung der Elektrode verbunden ist. Bei einer genaueren Betrachtung des
Wärmeflusses, fällt auf, dass dieser nicht direkt mit Anlegen des Strompulses, sondern erst 2 ms

Abbildung 7.11.: Messkurven bei a) der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls und b) der Wasserstoffoxidation durch einen 10 ms, 450 µA Strom-
puls in 0.1 M KOH auf einer Platinfolie.
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verzögert einsetzt. Im Gegensatz zur HER in schwefelsaurer (Abbildung 7.1) und perchlorsaurer
Lösung (Abbildung 7.8) nimmt der Wärmefluss, über die Dauer des Strompulses kontinuierlich
zu, während er in saurer Lösung im Verlauf des Strompulses zu- und abgenommen hat. Auch
nach Ende des Strompulses ist bei der HER und HOR in 0.1 M KOH noch ein deutlicher Wär-
mefluss bis etwa 50 ms zu erkennen. Die Gesamtwärme ändert sich nach 100 ms nicht mehr
signifkant.
Um auszuschließen, dass es sich bei dieser Verzögerung um einen experimentellen Fehler han-
delt, z. B. durch eine äußere konstante Drift, ist in Abbildung 7.12a der Temperaturverlauf bei
der HER und der Temperaturverlauf der Fe2+/Fe3+-Kalibriermessung desselben experimentel-
len Aufbaus aufgeführt. Die Temperaturskala der Kalibrierlösung ist dabei so angepasst, dass
der Temperatursprung mit dem bei der HER übereinstimmt. Es ist zu erkennen, dass das Tem-
peraturminimum der Kalibrierlösung deutlich früher und fast nicht verzögert auftritt und die

Abbildung 7.12.: a) Potential-, Strom- und Temperaturverlauf bei der Wasserstoffentwicklung
in 0.1 M KOH durch einen 10 ms, −450 µA Strompuls, sowie der Tempe-
raturverlauf (violett) der Fe2+-Oxidation in 0.1 M K3[Fe(CN)6]/K4[Fe(CN)6]-
Lösung. b) Messkurven im H-UPD Bereich von 0.1 M KOH. Alle Messungen
wurden auf derselben Platinfolie durchgeführt.
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Abkühlung direkt mit Beginn des Strompulses und nicht verzögert einsetzt. Darüber hinaus
sind in Abbildung 7.12b die Messkurven im UPD-Bereich gezeigt, da bereits in Kapitel 6.3 aus-
geführt wurde, dass im UPD Bereich in alkalischer Lösung keine nachgelagerteWärme auftritt.
Der Temperaturverlauf im Bereich der H-UPD ist vergleichbar mit dem der Temperaturverlauf
bei der Kalibriermessung. Damit muss es sich bei dem verzögerten Wärmeeintrag um nachge-
lagerte Wärme handeln.
Ein signifikanter Anteil des Wärmeflusses bei der HER und HOR in 0.1 M KOH findet somit
ohne äußeren Stromfluss statt. Aus der Gesamtwärme bei 100 ms kann die Peltierwärme ge-
wonnen werden. Dazu ist in Abbildung 7.13a die molare Wärme gegen das Überpotential am
Ende des Pulses aufgetragen. Die Peltierwärme beträgt 18.3 kJ mol−1. Mit Hilfe der bereits in

Abbildung 7.13.: a) Molare Wärme gegen das anliegende Überpotential bei der HER in 0.1 M
KOH (schwarze Kreise) auf einer Platinfolie. b) Zusätzlich Molare Wärme aus
einer zweiten Messungen des selben Experiments (rote Vierecke), sowie aus
Messungen zweier weiterer Experimente (blaue und grüne Dreicke).

Kapitel 6.3 berechneten Transportentropie in 0.1 M KOH von −37.8 J mol−1 K−1 wird aus den
Messdaten eine Reaktionsentropie von 23.2 J mol−1 K−1 erhalten. Aus der Reaktionsgleichung
7.7 kann die Reaktionsentropie nach Gleichung 7.8 berechnet werden

∆RS =
1
2 s(H2 ) + s(OH− ) − s(H2O) − s(e− ) . (7.8)

Unter Verwendung der molaren Standardbildungsentropie von H2 von 129.6 J mol−1 K−1, der
Entropie des Elektrons von 0 J mol−1 K−1, der Entropie von Wasser von 70 J mol−1 K−1 [101]
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und der absoluten molaren Standardentropie von OH– von 11.7 J mol−1 K−1 [42] beträgt die
theoretische Reaktionsentropie der HER in 0.1 M KOH zu 27 J mol−1 K−1. Dazu wurde die mo-
lare, absolute Entropie von OH– nach Gleichung 2.6, um die Aktivität von 0.076 korrigiert, die
mit Hilfe des Programms PhreeQC [46] berechnet wurde. Die aus der gemessenen Peltierwärme
in 0.1 M KOH bestimmte Reaktionsentropie stimmt damit gut mit der theoretischen Reaktions-
entropie der HER überein.
In Abbildung 7.13b sind zusätzlich zu den molaren Wärmen aus Abbildung 7.13a (schwarz) die
molaren Wärmen in Abhängigkeit des Überpotentials einer anderen Strompulsmessung des-
selben Experiments (rot), sowie zweier weiterer Experimente (blau und grün) aufgetragen. Es
ist zu erkennen, dass innerhalb eines Experiments fast kein Unterschied zwischen den molaren
Wärmen zweier Strompulsmessungen besteht. Im Gegensatz dazu weicht die Peltierwärme der
beiden anderen Experimente mit 16.3 kJ mol−1 (grün) bzw. 20.5 kJ mol−1 (blau) leicht ab. Der
Mittelwert aus sechs verschiedenen Experimenten mit jeweils mindestens 2 Strompulsmessrei-
hen beträgt 19.2 kJ mol−1 mit einer Standardabweichung des Mittelwerts von 1.8 kJ mol−1.
In Abbildung 7.14a sind analog zuAbbildung 7.3a dieMesskurven eines 10 ms, −300 mA Strom-
pulses (durchgezogene Linie) und eines 30 ms, −100 µA Strompulses (gestrichelte Linie) in-
nerhalb desselben Experiments dargestellt. Der Umsatz beider Strompulsmessungen ist damit
identisch. Die Gesamtwärme nach 100 ms ist ebenfalls bis auf 5 % identisch, wobei die gerin-
ge Abweichung auf thermische Drift zurückgeführt werden kann. Wie bereits in Abbildung
7.11a zu erkennen ist, beginnt der Wärmefluss nicht direkt bei 10 ms mit Anlegen des Pulses.
Des Weiteren ist zu beachten, dass der Wärmefluss beider Messungen einen ähnlichen Verlauf
zeigt. Während beider Strompulse nimmt der Wärmefluss im Verlauf der Pulse annähernd li-
near zu und fällt nach Ende des Pulses über den Zeitraum von etwa 30 ms nahezu exponentiell
ab. Dieses Verhalten ist auch bei der HOR in Abbildung 7.14c zu erkennen.
Die Messkurven bei der HER durch einen 10 ms Strompuls mit einer Amplitude von −100 mA
(durchgezogene Linie) bzw. −300 mA (gestrichelte Linie) sind in Abbildung 7.14b dargestellt.
Es ist zu erkennen, dass bei dreifachem Umsatz auch die dreifache Gesamtwärme nach 100 ms
erreicht wird. Dies gilt auch für die Gesamtwärme der HOR in Abbildung 7.14d und stimmt
somit, mit den vergleichbaren Messungen in 0.1 MH2SO4 überein.
Als weiterer Aspekt der HER in alkalischer Lösung wurde die pH-Abhängigkeit der Reaktion
untersucht. Dazu wurden zusätzlich zu den Messungen in 0.1 M KOH (pH=12.9) Messungen in
1 M KOH (pH=13.8) durchgeführt. Die Messkurven eines 10 ms, −450 mA Strompulses in 1 M
KOH sind in Abbildung 7.15a und die eines 10 ms, 450 mA Strompulses in Abbildung 7.15b dar-
gestellt. Im Gegensatz zur HER in 0.1 M KOH wird es nach Anlegen des Strompulses zunächst
warm und anschließend kalt. Dabei ist der Wärmefluss die ersten 4 ms positiv und wird danach
negativ. Nach Ende des Pulses kühlt die Elektrode weiter ab und der Wärmefluss ist bis etwa
60 ms negativ. Im Gegensatz dazu ist derWärmefluss während der HOR vergleichbar zumWär-
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Abbildung 7.14.: Messkurven der Wasserstoffentwicklung/Wasserstoffoxidation in 0.1 M KOH
auf einer Platinfolie durch zwei Strompulsen mit a)/c) gleichem Umsatz bei
doppelter Pulslänge und b)/d) dreifachem Umsatz bei gleicher Pulslänge
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mefluss bei der HOR in 0.1 M-Lösung. Hier nimmt der Wärmefluss während des Strompulses
konstant zu und fällt nach Ende des Strompulses bis etwa 50 ms ab.
Die Gesamtwärme ist trotz der größeren Verzögerung und dem zunächst positiven Wärmeein-
trag ab etwa 100 ms konstant. Die damit erhaltene molare Wärme ist in Abbildung 7.16 gegen
das Überpotential aufgetragen (blau). Zusätzlich wurde in der Abbildung die molare Wärme
aus Abbildung 7.13a (schwarz) aufgetragen, um die Verläufe der Messdaten zwischen beiden
Konzentrationen zu vergleichen. Die Abhängigkeit der molaren Wärme vom Überpotential ist
zwischen beiden Konzentrationen annähernd identisch. Die für 1 M KOH ermittelte Peltier-
wärme beträgt 13.9 kJ mol−1. Der Unterschied der Peltierwärme zwischen 0.1 M und 1M KOH
beträgt damit etwa 4.4 kJ mol−1. Der Unterschied der Transportwärme ist mit 0.4 J mol−1 K−1

sehr klein. Der Unterschied der molaren Entropie des OH– -Ions aufgrund des Aktivitätsun-
terschieds beträgt 17.2 J mol−1 K−1, wobei eine Aktivität in 1 M KOH von 0.6 [46] verwendet
wurde. Daraus resultiert ein zu erwatender Unterschied der Peltierwärme von 5.2 kJ mol−1,
welcher nahe am aus den experimentellen Daten ermittelten Unterschied liegt. Der positive

Abbildung 7.15.: Messkurven bei a) der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls und b) der Wasserstoffoxidation durch einen 10 ms, 450 µA Strom-
puls in 1 M KOH auf einer Platinfolie.
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Abbildung 7.16.: MolareWärme gegen das anliegende Überpotential bei der HER in 0.1 M KOH
(schwarze Kreise) und 1 M KOH (blaue Vierecke) auf einer Platinfolie.

Wärmeeintrag zu Beginn der HER hat damit keinen Einfluss auf die Gesamtwärme der HER in
alkalischer Lösung.
Da sich neben der OH– -Konzentration, auch die K+-Konzentration zwischen 0.1 und 1 M KOH
erhöht, könnte der zusätzliche Wärmeeintrag zu Beginn der HER auch auf den Einfluss des
Kations zurückzuführen sein. Es wurden daher neben den Messungen in KOH, auch Messun-
gen in LiOH und CsOH durchgeführt. In Abbildung 7.17 sind die Messkurven für jeweils einen
10 ms, −450 µA in 1 M LiOH und 1M CsOH dargestellt. Während in 1 M LiOH nur ein sehr ge-
ringer Wärmeeintrag zu Beginn des Strompulses zu erkennen ist und der Wärmefluss danach
negativ wird, ist der Wärmefluss in 1 M CsOH während des 10 ms Strompulses durchgehend
positiv und wird erst nach Ende des Pulses negativ. Die Abkühlung der Elektrode ist dabei in
1 M CsOH so stark verzögert, dass die Gesamtwärme innerhalb der ersten 100 ms nicht kon-
stant wird. Daher wurde die Temperaturtransiente für die Messung in 1 M CsOH bis 250 ms
angepasst. Diese Anpassung ist in Abbildung 7.18a dargestellt. Die Gesamtwärme wird erst ab
etwa 250 ms konstant und ist damit wesentlich stärker verzögert als in LiOH oder KOH. Weiter
sind in Abbildung 7.18b die Messkurven eines anderen Experiments bei einem 10 ms, −200 µA
Strompuls in 0.1 M CsOH dargestellt. Auch in 0.1 M CsOH-Lösung ist zu erkennen, dass in
cäsiumhaltiger Lösung zu Beginn des Strompulses ein stärkerer Wärmeeintrag als in kalium-
haltiger Lösung (vergleiche Abbildung 7.11a) vorliegt. Die Gesamtwärme ist hierbei nicht so
stark verzögert wie in 1 M Lösung und wird bereits ab etwa 100 ms konstant.
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Abbildung 7.17.: Messkurven bei der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls in a) 1 M LiOH und b) 1 M CsOH auf einer Platinfolie.

Die aus der nach 100 bzw. 250 ms bestimmte Gesamtwärme ermittelte molare Wärme ist für
0.1 M MOH (Abbildung 7.19a) und für 1 M MOH (Abbildung 7.19b) (mit M=Li, K, Cs) aufge-
tragen. Für beide Konzentrationen ist die in lithiumhaltiger Lösung bestimmte Peltierwärme
am höchsten (22.0 bzw. 18.5 kJ mol−1) und in cäsiumhaltiger Lösung am niedrigsten (16.7 bzw.
12.4 kJ mol−1). Da sich die OH– -Aktivität durch Wechsel des Kations, bei gleicher Elektrolyt-
konzentration nicht signifikant ändert, wird nur ein Unterschied der Peltierwärme aufgrund
des Entropiebeitrags des Ionentransports zwischen den unterschiedlichen MOH Lösungen er-
wartet. Die Peltierwärme und die daraus errechnete gemessene Reaktionsentropie, sowie die
zur Berechnung notwendige Transportentropie sind in Tabelle 7.1 zusammengestellt. Zusätz-
lich ist die theoretische Reaktionsentropie nach Gleichung 7.8 aufgeführt. Dabei ist der in der
Tabelle für 0.1 M CsOH und LiOH aufgeführte Wert der Mittelwert aus jeweils vier Experimen-
ten, während in 1 M MOH Lösung nur jeweils ein Experiment durchgeführt wurde. Für beide
Konzentrationen stimmen die aus der Peltierwärme ermittelten Reaktionsentropie unabhängig
vom eingesetzten Kation innerhalb der Messgenauigkeit gut mit den theoretisch ermittelten
Reaktionsentropien überein.
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Abbildung 7.18.: a) Messkurven bei der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms, −450 µA
Strompuls in 1 M CsOH auf einer Platinfolie bei einer Laseranpassung bis
250 ms. b) Messkurven bei der Wasserstoffentwicklung durch einen 10 ms,
−200 µA Strompuls in 0.1 M CsOH auf einer Platinfolie.

Tabelle 7.1.: Nach Gleichung 2.7 berechnete Transportentropie ΔT𝑆 , sowie gemessene Peltier-
wärme Π und die daraus resultierende Reaktionsentropie ΔR𝑆 für je 2 unterschied-
liche Konzentrationen von LiOH,KOH,CsOH, sowie theoretische Reaktionsentro-
pie für beide Lösungskonzentrationen.

1 M 0.1 M
ΔT𝑆 / J mol−1 K−1 Π / kJ mol−1 ΔR𝑆 / J mol−1 K−1 Π / kJ mol−1 ΔR𝑆 / J mol−1 K−1

LiOH -45.2 18.5±1.1 16.5 21.7±1.3 27.1
KOH -37.2 14.0±0.4 8.5 19.2±1.8 26.2
CsOH -34.9 13.3±1.7 9.4 19±0.7 28.4

10.9 27

Der Austausch des Kations hat damit keinen Einfluss auf die Netto-Reaktionsentropie der HER
nach Gleichung 7.7, verändert jedoch den Zeitpunkt des Abkühlens der Elektrode durch die
HER.
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Abbildung 7.19.: Molare Wärme gegen das anliegende Überpotential a) bei der HER in 0.1 M
KOH (schwarze Kreise), 0.1 M LiOH (grüne Dreiecke) und CsOH (rote Drei-
ecke) auf einer Platinfolie und b) bei der HER in 1 M LiOH (grüne Dreiecke),
KOH (blaue Vierecke) und CsOH (rote Kreise) auf einem Platinfilm.

7.4. Kinetische Aspekte der Wasserstoffentwicklungs- und
-oxidationsreaktion an Platinoberflächen

Zusätzlich zu den thermodynamischen Erkenntnissen zur Reaktionsentropie des untersuchten
Prozesses können mit der elektrochemischen Mikrokalorimetrie auch Informationen zur Kine-
tik einer Reaktion gewonnen werden. Dazu kann einerseits der zeitliche Verlauf des Wärme-
flusses und der Gesamtwärme betrachtet werden, um die Reaktionsentropie von Teilschritten
zu identifizieren. Wie in Kapitel 7.2 für die Wasserstoffentwicklung aus 0.1 M H2SO4 gezeigt,
kann dafür z. B. das Vorzeichen des Wärmebeitrags einzelner Reaktionsschritte qualitativ be-
trachtet werden. Für eine quantitative Analyse wäre jedoch eine Methode zur Simulation des
experimentellen Temperaturverlaufs notwendig, um die einzelnen Wärmebeiträge der Reakti-
onsschritte, des Transports und der Überpotentialwärme explizit zeitabhängig zu berechnen.
Andererseits kann die Austauschstromdichte einer Durchtrittsreaktion mit der elektrochemi-
schen Mikrokalorimetrie bestimmt werden. Die Austauschstromdichte ist wiederum mit der
Reaktionsgeschwindigkeitskonstante über Gleichung 7.9 verknüpft [77]:

𝑘 =
𝑗0

𝑛𝐹𝑐
. (7.9)
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Die Austauschstromdichte wird daher oft für den Vergleich der Aktivität unterschiedlicher
Elektroden gegenüber einer bestimmten Reaktion verwendet. Die Austauschstromdichte ist
dabei der auf die elektrochemisch aktive Fläche (engl. electrochemical surface area, ECSA) nor-
mierte Austauschstrom. Aus den Messdaten der elektrochemischen Mikrokalorimetrie kann
der Austauschstrom auf fünf unterschiedliche Weisen berechnet werden, die im Folgenden am
Beispiel der mikrokalorimetrischen Messungen in 0.1 M KOH auf einer Platinfolie dargestellt
werden. Anschließend werden die aus den einzelnen Methoden erhaltenen Austauschströme
verglichen. Abschließend wird erläutert, wie die ECSA bestimmt werden kann, um damit die
Austauschstromdichte zu erhalten.

Bestimmung des Austauschstroms aus der irreversiblen Wärme

Der irreversible Beitrag zur ausgetauschten Wärme besteht nach Gleichung 3.3 unter Vernach-
lässigung der Joule’schen Wärme, aus dem Beitrag des Überpotentials, welches nötig ist, um
die Reaktion anzutreiben. Wenn die Auslenkung aus dem Gleichgewicht dabei gering ist, ent-
spricht das angelegte Überpotential dem Produkt aus dem elektrochemischen Strom und dem
Durchtrittswiderstand ΩCT

[ = 𝐼 · ΩCT . (7.10)

Damit entspricht die bei einer elektrochemischen Reaktion erzeugte Wärme bei konstanten
Stromfluss aus Gleichung 3.3 [188]

𝑞 =
Π

𝑧𝐹
𝑄 + ΩCT

𝑄2

Δ𝑡
. (7.11)

Wird somit die mit der Umgebung ausgetauschte Wärme gegen die geflossene Ladung aufge-
tragen, kann die Wärme nach Gleichung 7.11 angepasst werden um Π und ΩCT zu erhalten.
Nach der Butler-Volmer-Gleichung ergibt sich für kleine Überpotentiale ein Zusammenhang
zwischen ΩCT und dem Austauschstrom 𝑖0 nach Gleichung 7.12 [77]

𝑖0 =
𝑅𝑇

𝐹ΩCT
. (7.12)

In Abbildung 7.20 ist die in 0.1 M KOH für die Daten aus Abbildung 7.13a gemessene Gesamt-
wärme gegen die geflossene Ladung aufgetragen, sowie die Anpassung nach Gleichung 7.11
dargestellt.

Es ist zu erkennen, dass Gleichung 7.11 den gemessenen Verlauf sehr gut nachbildet. Aus den
Regressionsparametern ergibt sich eine Peltierwärme von 18.4 kJ mol−1 und ein Durchtrittswi-
derstand von 135.1 Ω. Die aus der Anpassung erhaltene Peltierwärme weicht weniger als 1 %
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Abbildung 7.20.: Anpassung der Gesamtwärme in Abhängigkeit der geflossenen Ladung nach
Gleichung 7.11 bei der HER und HOR aus einer Strompulsmessung in 0.1 M
KOH auf einer Platinfolie.

von der aus Abbildung 7.13a gewonnenen Peltierwärme von 18.3 kJ mol−1 ab. Dies bestätigt die
Güte der Anpassung. Der mit dem Durchtrittswiderstand berechnete Austauschstrom beträgt
etwa 0.19 mA.

Bestimmung des Austauschstroms aus dem gemessenen Strom über
die Butler-Volmer-Gleichung

Da für die elektrochemischeMikrokalorimetrie Strompulse verwendet werden, kann außerdem
der Strom-Spannungszusammenhang anhand der Butler-Volmer-Gleichung betrachtet werden.
Dafür wird meistens der sogenannte Tafel-Plot betrachtet, bei dem der Logarithmus des Stroms
gegen das Überpotential aufgetragen wird. Für große Überpotentiale ist der Zusammenhang
zwischen dem Logarithmus des Stroms 𝑖 und dem Überpotential [ durch Gleichung 7.13 gege-
ben, wobei 𝛼 für den Durchtrittsfaktor steht [77]

log 𝑖 = log 𝑖0 +
𝛼𝐹

2.3𝑅𝑇 · [ . (7.13)

Damit folgt 𝑖0 direkt als y-Achsenabschnitt einer linearen Anpassung des Tafel-Plots bei hohen
Überpotentialen.
Für kleine Überpotentiale wird hingegen ein linearer Zusammenhang zwischen Überpotential
und Strom erwartet, wie er in Gleichung 7.10 beschrieben wird.
In Abbildung 7.21 ist der Logarithmus des Stroms gegen das Überpotential, nach Ende des

129



7. Thermodynamik und Kinetik der Wasserstoffentwicklung an Platinoberflächen

Strompulses, der Messung in 0.1 M KOH aus Abbildung 7.13a aufgetragen. In rot und blau sind

Abbildung 7.21.: Gemessener Strom für die HER und HOR aus einer Strompulsmessung in
0.1 M KOH auf einer Platinfolie in Abhängigkeit des gemessenen Überpo-
tentials. Die lineare Anpassung bei großen Überpotentialen entspricht der
Tafel-Geraden der HER (blau) bzw. der HOR (rot). Die Anpassung des Strom-
Spannungsverhältnisses bei kleinen Überpotentialen ist als schwarze Linie
dargestellt.

die linearen Anpassungen der HOR und HER bei hohen Überpotentialen dargestellt. Aus dem
Achsenabschnitt konnte ein Austauschstrom von 0.17 mA für die HOR und 0.12 mA für die
HER bestimmt werden. In Abbildung 7.22 ist weiter der bei kleinen Überpotentialen geflossene
Strom der Messung in 0.1 M KOH aus Abbildung 7.13a dargestellt. Dabei ist zu erkennen, dass
der aus der Butler-Volmer Gleichung zu erwartete lineare Zusammenhang sehr gut mit den
Messdaten übereinstimmt. Aus einer linearen Anpassung wurde der Durchtrittswiderstand zu
175.4 Ω bestimmt, was einem Austauschstrom von 0.15 mA entspricht. Der Logarithmus der
linearen Anpassung ist in Abbildung 7.21 in schwarz dargestellt.
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Abbildung 7.22.: Lineare Anpassung des Stroms bei kleinen Überpotentialen in Abhängigkeit
des gemessenen Überpotentials in 0.1 M KOH auf einer Platinfolie.

Bestimmung des Austauschstroms aus der Abweichung der
molaren Wärme von der Peltierwärme

Eine weitere Methode, den Austauschstrom zu berechnen ist, das Überpotential nicht aus dem
gemessenen Potentialverlauf zu bestimmen, sondern aus dem Anteil der Überpotentialwärme
an der molaren Wärme. Nach Gleichung 3.3 besteht die Abweichung der molaren Wärme von
der Peltierwärme aus dem Faktor 𝑧𝐹[. Wird daher die Differenz der molaren Entropie und der
Peltierwärme gebildet, kann das Überpotential bestimmt werden.
Der über den äußeren Stromkreis geflossenen Strom und das so bestimmten Überpotential kön-
nen ebenfalls in einem Tafel-Plot dargestellt werden. Der auf diese Weise bestimmte Tafelplot
ist mit Abbildung 7.21 vergleichbar. Das aus der Abweichung der molaren Wärme konstruierte
Überpotential ist dabei kleiner als das Überpotential, welches aus dem Potential am Ende des
Strompulses bestimmt wurde. Für große Überpotentiale führt die lineare Anpassung zu einem
Austauschstrom von 0.17 mA bei der HER und 0.22 mA bei der HOR. In Abbildung 7.24 ist der
geflossenen Strom gegen das aus der Abweichung der molaren Wärme von der Peltierwärme
konstruierte Überpotential bei kleinen Überpotentialen dargestellt. Wie bereits in Abbildung
7.22 ist der nach Gleichung 7.10 erwartete lineare Zusammenhang zwischen Strom und Über-
potential zu erkennen. Sowohl in Abbildung 7.21, als auch in Abbildung 7.24 fällt auf, dass die
Werte bei kleinen Überpotentialen stärker streuen. Dies kann damit erklärt werden, dass bei
einer kleinen Auslenkung aus dem Gleichgewicht, der resultierende Temperatursprung kleiner
ist und die thermische Drift damit zu einer größeren Ungenauigkeit in der Bestimmung der
molaren Wärme und damit dem Überpotential führt.
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Abbildung 7.23.: Gemessener Strom für die HER und HOR in 0.1 M KOH in Abhängigkeit
des aus der Abweichung der molaren Wärme bestimmten Überpotentials.
Die lineare Anpassung bei großen Überpotentialen entspricht der Tafel-
Geraden der HER (blau) bzw. der HOR (rot). Die Anpassung des Strom-
Spannungsverhaltens bei kleinen Überpotentialen ist als schwarze Linie dar-
gestellt.
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Abbildung 7.24.: Lineare Anpassung des Stroms bei kleinen Überpotentialen in Abhängigkeit
des aus der Abweichung der molaren Wärme von der Peltierwärme bestimm-
ten Überpotentials in 0.1 M KOH auf einer Platinfolie.
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Der aus einer linearen Anpassung bestimmte Durchtrittswiderstand beträgt 148.5 Ω, woraus
sich ein Austauschstrom von 0.19 mA ergibt.

Vergleich der Methoden zur Bestimmung des Austauschstroms

Die mit den fünf unterschiedlichen Methoden bestimmten Austauschstromwerte sind in Tabel-
le 7.2 zusammengefasst.
Es ist zu erkennen, dass die 𝑖0 Werte, welche aus den unterschiedlichen Methoden gewonnen
wurden nah beieinander liegen. Die aus dem Zusammenhang zwischen Strom und Potential ge-
wonnen Austauschströme sind etwas geringer, als die aus den Wärmedaten gewonnenen. Dies
liegt darin begründet, dass das aus den Wärmedaten gewonnene Überpotential geringer ist,
als das Überpotential, welches aus dem Potentialverlauf am Ende des Pulses bestimmt wurde.
Für beide Methoden 2 und 4 zeigt sich, dass der Austauschstrom für die HOR größer ist als für
die HER. Die Werte die aus dem Durchtrittswiderstand bestimmt wurden, liegen zwischen den
𝑖0-Werten für die HER und HOR. Da sowohl Methode 5 als auch Methode 1 den irreversiblen
Beitrag der Wärme für kleine Überpotentiale berücksichtigen, sollte derselbe Durchtrittswi-
derstand erhalten werden. Tatsächlich ist der aus den beiden Anpassungen bestimmten Durch-
trittswiderstand fast identisch.
Um den in der Einleitung erwähnten Einfluss der Kationen auf die HER in alkalischer Lösung
zu untersuchen, wurde innerhalb eines Experiments der Austauschstrom für 0.1 M LiOH, 0.1 M
KOH und 0.1 M CsOH auf einer Platinfolie bestimmt. Dabei wurde sowohl als erster, als auch
letzter Elektrolyt CsOH verwendet, um zu überprüfen, ob sich die Oberfläche während eines

Tabelle 7.2.: Vergleich der mit 5 verschiedenen Methoden bestimmten Austauschströme in
0.1 MKOH auf einer Pt-Folie. Bestimmung 1: aus der quadratischen Anpassung der
Wärme in Abhängigkeit des Stroms; 2: aus dem Achsenabschnitt der Tafelgeraden
aus der Abhängigkeit des Stroms von der Überspanung; 3: aus dem Durchtrittswi-
derstand bei kleinen Überpotentialen; 4: aus dem Achsenabschnitt der Tafelgera-
den aus der Abhängigkeit des Stroms von der Überspanung, wobei die Überspan-
nung aus der Polarisationswärme gewonnen wurde; 5: aus dem Durchtrittswider-
stand bei kleinen Überpotentialen, wobei die Überspannung aus der Polarisations-
wärme gewonnen wurde.

Methode 𝑖0(HER) / mA 𝑖0(HOR) / mA 𝑖0(ΩCT) / mA
1 - - 0.19
2 0.12 0.17 -
3 - - 0.15
4 0.17 0.22 -
5 - - 0.19
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Experiments signifikant verändert. Nach Wechsel der Elektrolytlösung wurde die Oberfläche
vor der Durchführung der mikrokalorimetrischen Messungen elektrochemisch gereinigt (vgl.
Kapitel 3.2). In Tabelle 7.3 sind die Austauschströme, welche mit den unterschiedlichen Metho-
den gewonnen wurden, für die einzelnen Messungen aufgeführt. Es ist zu erkennen, dass die
Austauschströme unabhängig von der Methode in der Reihenfolge Li+> K+> Cs+ abnehmen.
Dies ist in Übereinstimmung mit dem von Xue et al. und Weber et al. gefundenen Trend auf
Platinoberflächen [15, 165]. Für die beiden Messungen in 0.1 M CsOH liegen die Werte für die
Austauschströme nah beieinander, was darauf schließen lässt, dass die ECSA im Verlauf eines
Experiments ungefähr konstant bleibt.
Werden die Austauschströme in 0.1 M KOH aus Tabelle 7.3 mit denen in Tabelle 7.2 verglichen,
ist zu erkennen, dass die Werte zwar in derselben Größenordnung liegen, jedoch die Werte aus
Tabelle 7.2 für alle Methoden größer sind. Das zeigt, dass sich die Austauschströme zwischen
zwei Experimenten nicht direkt vergleichen lassen.

Bestimmung der elektrochemisch aktiven Fläche

Um den Austauschstrom verschiedener Experimente vergleichen zu können, ist eine Normie-
rung auf die elektrochemisch aktive Fläche notwendig, da sich die Elektrodenoberfläche bei
jeder Präparation verändert. Es wurde bereits in Kapitel 6 beschrieben, dass die Oberfläche ei-
nes in-situ abgeschiedenen Platinfilms wesentlich rauer ist, als die einer Platinfolie und damit
die effektive Fläche wesentlich größer ist.
Um die elektrochemisch aktive Fläche einer Platinoberfläche zu bestimmenwird oft die Ladung
der H-UPD verwendet. Dazu wird der bei der Zyklovoltammetrie über den H-UPD geflossenen
Strom Bereich integriert und der Beitrag der Doppelschichtladung subtrahiert. Um den Bei-
trag der Doppelschichtladung zu bestimmen kann die aus den Strom im Doppelschichtbereich
bestimmte Doppelschichtkapazität verwendet werden [189]. Die somit bestimmte H-UPD La-
dung wird daraufhin durch den theoretischen Wert für die Adsorption einer Wasserstofflage
von 230 µC cm−2 [190] dividiert und damit die Fläche bestimmt. Ein Problem dieser Methode
ist, dass die Ladung der H-UPD bestimmt werden muss, bevor die Lösung mit Wasserstoff ge-
sättigt wird. Sobald Wasserstoff in der Lösung vorhanden ist überlagert der Strom der HOR
den UPD-Bereich. Damit ist keine Bestimmung der Fläche unter den Reaktionsbedingungen zu
denen im Verlauf des Experiments 𝑖0 bestimmt wird möglich.
In Abbildung 7.25 ist das CV einer Platinfolie in 0.1 M H2SO4 mit einer Scangeschwindigkeit
von 200 mV s−1 dargestellt. Die Platinfolie wurde etwa 50 Mal zwischen 0 und 1.4 V gezykelt,
bis ein stabiles CV erhalten wurde. Auf der rechten Achse ist die aus der Integration des Stroms
über die Zeit erhaltene Ladung dargestellt. Der Ladungsnullpunkt wurde dazu willkürlich im

135



7. Thermodynamik und Kinetik der Wasserstoffentwicklung an Platinoberflächen

Tabelle 7.3.: Austauschströme in 0.1 M LiOH, KOH, CsOH. Erklärung der Methoden: Tabelle
7.2

Methode 𝑖0(HER) / mA 𝑖0(HOR) / mA 𝑖0(linear) / mA
0.1 M CsOH

1 - - 0.16
2 0.10 0.11 -
3 - - 0.10
4 0.06 0.15 -
5 - - 0.11

0.1 M KOH
1 - - 0.17
2 0.12 0.14 -
3 - - 0.14
4 0.12 0.13 -
5 - - 0.13

0.1 M LiOH
1 - - 0.20
2 0.15 0.20 -
3 - - 0.16
4 0.31 0.32 -
5 - - 0.20

0.1 M CsOH
1 - - 0.15
2 0.11 0.13 -
3 - - 0.13
4 0.12 0.10 -
5 - - 0.10

Doppelschichtbereich auf 0 gesetzt. Die Ladung für die H-UPD, die zwischen 0.03 V und 0.38 V
ermittelt wurde beträgt etwa 5.95 × 10−5 C. Die Doppelschichtkapazität kann aus dem Quo-
tienten des Stroms bei 0.38 V von etwa 4.7 × 10−6 A und der Vorschubgeschwindigkeit von
200 mV s−1 berechnet werden und beträgt 23 µF . Damit werden für den Ladungsbeitrag der
Doppelschichtladung im Bereich zwischen 0.03 und 0.38 V 8.2 × 10−6 C erhalten. Die geflos-
sene Ladung bei der UPD beträgt damit 5.13 × 10−6 C. Dies entspricht einer elektrochemisch
aktiven Fläche von 0.22 cm−2. Die auf diese Weise bestimmte Fläche ist sehr nah an der geo-
metrischen Fläche von 0.2 cm−2. Der Unterschied könnte auf die Oberflächenrauheit der Pla-
tinfolie zurückzuführen sein. Eine weiter Möglichkeit wäre, dass der Dichtungsring zwischen
der Arbeitselektrode und der elektrochemischen Zelle durch das Anpressen verformt wird und
dadurch oder durch dessen konische Form eine größere geometrische Fläche vorliegt.
Eine andere Methode zur Bestimmung der elektrochemisch aktiven Oberfläche stellt die Mes-
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Abbildung 7.25.: CV (schwarz) einer Platinfolie in 0.1 M H2SO4 und über den H-UPD Bereich
geflossene Ladung (rot) eines anodischen und kathodischen Durchlaufs; Scan-
geschwindigkeit: 200 mV s−1

sung der Ladung bei der Oxidation von CO auf Platin dar [190]. Dabei wird die Oberfläche
mit einer Lage CO vergiftet. Das CO kann anschließend zu CO2 oxidiert werden und die da-
bei geflossene Ladung bestimmt werden. Da jedes CO-Molekül genau einen Oberflächenplatz
blockiert, kann mit dieser Methode die elektrochemisch aktive Fläche sehr präzise bestimmt
werden. Diese Methode ist auch nach Sättigtung der Lösung mit H2 möglich und bietet damit
Zugang zur elektrochemischen Fläche unter Reaktionsbedingungen.
Dazu wurde direkt nach den Messungen der HER und HOR, über einen Teflonschlauch mit
0.3 mm Innendurchmesser CO in die Zelle eingeleitet. Um die Vergiftung der Elektrode zu über-
prüfen, wurde die Zelle zwischen 0.05 und 0.35 V gezykelt und der Strom imUPD-Bereich beob-
achtet. Sobald kein Stromfluss im UPD-Bereich mehr zu erkennen und damit die Vergiftung der
Oberfläche abgeschlossen war, wurde der Elektrolyt etwa 20 Minuten mit Argon überströmt.
Anschließend wurde ein Zyklovoltammogramm mit einem Potentialvorschub von 20 mV s−1

zwischen 0 und 1.1 V aufgenommen, um das auf der Oberfläche adsorbierte CO vollständig zu
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Abbildung 7.26.: CV bei der CO-Oxidation in a) 0.1 M H2SO4 und b) 0.1 M KOH auf einer Pla-
tinfolie; Scangeschwindigkeit: 20 mV s−1

oxidieren.
In Abbildung 7.26 sind die CVs in 0.1 M H2SO4 und 0.1 KOH für die CO-Oxidation auf einer
Platinfolie dargestellt. Dabei sind jeweils die ersten beiden Durchläufe des CVs dargestellt. Wo-
bei aus dem ersten Durchlauf die Ladung der CO-Oxidation und aus dem zweiten Durchlauf die
Basislinie bestimmt wird. Es ist zu erkennen, dass in saurer Lösung nur eine Stromspitze für die
CO-Oxidation auftritt, während in alkalischer Lösung mehrere Stromspitzen auftreten [190].
Durch Integration der erhaltenen CVs wurde die Ladung sowohl für die CO-Oxidation, als auch
für die Basislinie bestimmt und voneinander subtrahiert. Mit der theoretischen Ladungsdichte
von 420 µC cm−2 wurde die elektrochemisch aktive Oberfläche in 0.1 M H2SO4 zu 0.23 cm2 und
in 0.1 M KOH zu 0.14 cm2 bestimmt. Die Messung in 0.1 M H2SO4 wurde im selben Experiment
durchgeführt, wie die Bestimmung der Fläche aus der H-UPD Ladung aus Abbildung 7.25. Es
zeigt sich damit, dass beide Methoden zur Oberflächenbestimmung zu ähnlichen Werten für
die elektrochemisch aktiven Fläche führen.
Bei der Bestimmung der Fläche in 0.1 M KOH aus Abbildung 7.26b, ist die Basislinie allerdings
sehr hoch, was darauf hindeuten könnte, dass die Lösung noch nicht komplett CO frei gespült
war. Damit kann die real zugängliche Fläche unterschätzt werden. Generell stellen die korrekte
Bestimmung der Basislinie und das Freispülen der Lösung von CO die größten Probleme dieser
Methode dar.
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Vergleich der Austauschstromdichte

Aus den gemessenen Austauschströmen aus Tabelle 7.2 und der bestimmten elektrochemisch
aktiven Fläche von 0.14 cm2 kann die Austauschstromdichte in 0.1 M KOH bestimmt werden.
Die Austauschstromdichte ist in Tabelle 7.4 für die unterschiedlichen Methoden aufgeführt.
Zusätzlich sind die Austauschstromdichten der HER und HOR in 0.1 M H2SO4 und 1 M H2SO4
aufgeführt, für welche die ECSA ebenfalls mittels CO-Oxidation bestimmt werden konnte. Bei

Tabelle 7.4.: Vergleich der Austauschstromdichte aus 0.1 M KOH, 0.1 M H2SO4 und 1M H2SO4.
Erklärung der Methoden: Tabelle 7.2.

Methode 𝑗0(HER) / mA cm−2 𝑗0(HOR) / mA cm−2 𝑗0(linear) / mA cm−2

0.1 M KOH
1 - - 1.3
2 0.8 1.2 -
3 - - 1.1
4 1.2 1.5 -
5 - - 1.3

0.1 M H2SO4
1 - - 1.7
2 1.6 1.3 -
3 - - 1.3
4 - - -
5 - - -

1 M H2SO4
1 - - 4.2
2 2.8 2.5 -
3 - - 4.4
4 - 5.5 -
5 - - 2.2

einem Vergleich der ermittelten Austauschstromdichte zwischen 0.1 M H2SO4 und 0.1 M KOH,
zeigt sich, dass die Austauschstromdichte der jeweiligen Methoden in schwefelsaurer Lösung
geringfügig größer ist als in alkalischer Lösung. Dies stimmtmit den Beobachtungen von Sheng
et al. in 0.1 M HClO4 und 0.1 M KOH überein, welche für die HER in saurer Lösung eine etwa
20 % größere Austauschstromdichte finden als in alkalischer Lösung [189]. Diese Tendenz ist
bereits bei der qualitativen Beschreibung der Messkurven in Abbildung 7.1a und 7.11a aufge-
treten, bei denen die Abkühlung in alkalischer Lösung verzögerter als die Abkühlung in saurer
Lösung auftrat. Generell stellten Sheng et al. in einer weiteren Veröffentlichung fest, dass die
Aktivität der HER und HOR mit steigendem pH-Wert abnimmt [191]. Dieser Trend ist auch bei
den Austauschstromdichten, der Messungen in schwefelsaurer Lösung, in Tabelle 7.4 erkennt-
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lich, da die Austauschstromdichte unabhängig von der verwendeten Methode in 1 M H2SO4
größer ist als in 0.1 M H2SO4.
Da keine einheitliche Vorgehensweise für die Bestimmung der Austauschstromdichte besteht,
sind in der Literatur teilweise stark unterschiedliche Werte für Austauschstromdichten zu fin-
den, wodurch ein Vergleich der in dieser Arbeit ermittelten Austauschstromdichten, mit den
Austauschstromdichten anderer Gruppen erschwert wird. Eine Zusammenstellung der Aus-
tauschstromdichten in 0.1 M KOH verschiedener Gruppen wurde von Alia und Pivovar vorge-
nommen [192]. Dabei konnten beispielsweise Scheng et al. einen Werte von 0.53 mA cm−2 für
die Austauschstromdichte in 0.1 M KOH finden [191], während Alia und Pivovar selbst Werte
bis zu 1.19 mA cm−2 finden. Die Austauschstromdichten in 0.1 M KOH aus Tabelle 7.4 passen
damit gut zu den von Alia und Pivovar ermittelten Werten. Aufgrund der Unsicherheit bei der
Bestimmung der Basislinie in Abbildung 7.26b könnten die für 0.1 M KOH ermittelten Werte
auch kleiner sein, falls die ECSA, wie bereits ausgeführt, unterschätzt wurde. Damit sind die
gefundenen Werte in 0.1 M KOH in einer mit der Literatur vergleichbaren Größenordnung.
Für 0.1 M H2SO4 wird von Trasatti eine Wert von 1 mA cm−2 [8] angegeben. Während Parsons
einen Wert von 2.5 mA cm−2 [193] und Matthews einen Wert von 0.8 mA cm−2 findet [194].
Die in 0.1 M H2SO4 gefundene Austauschstromdichte liegt damit ebenfalls im Bereich der Li-
teraturdaten.

7.5. Zusammenfassung

Die Wasserstoffentwicklungs und -oxidations Reaktion können in saurer und alkalischer Lö-
sung mit der elektrochemischen Mikrokalorimetrie untersucht werden. Die aus der Peltierwär-
me bestimmte Reaktionsentropie stimmt in H2-gesättigten Elektrolytlösungen gut mit der je-
weiligen theoretischen Reaktionsentropie der Wasserstoffentwicklungsreaktion überein. Eine
genauere Betrachtung des Wärmeflusses zeigt, dass die Wasserstoffentwicklungs- und oxida-
tionreaktion in alkalischer Lösung im Vergleich zu saurer Lösung allerdings wesentlich verzö-
gert stattfindet.
Bei der Untersuchung des Übergangs zwischen der H-UPD und der HER zeigt sich, dass sich
die molare Wärme bei schrittweiser Erhöhung der H2-Konzentration in Lösung an die molare
Wärme in H2-gesättigter Lösung annähert. Eine Analyse des Temperaturverlaufs deutet darauf
hin, dass die Volmer-Reaktion der geschwindigkeitsbestimmende Schritt im Übergangsbereich
zwischen H-UPD und HER ist.
Auf Basis fünf verschiedener Methoden wird gezeigt, wie mit der elektrochemischen Mikro-
kalorimetrie sowohl aus dem Strom-Spannungszusammenhang, als auch aus den irreversiblen
Wärmebeiträgen, der Austauschstrom der Wasserstoffentwicklungs und -oxidations Reaktion
bestimmt werden kann. Bei der Messung des Austauschstroms in 0.1 M LiOH, KOH und CsOH
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wird deutlich, dass die Geschwindigkeit der HER in der Reihenfolge Li+> K+> Cs+ leicht ab-
nimmt.
Durch die Bestimmung der elektrochemisch aktiven Oberfläche konnten darüber hinaus Werte
für die Austauschstromdichte in 0.1 M KOH, 0.1 M H2SO4 und 1 M H2SO4 erhalten werden, die
sich mit Literaturwerten decken.

141
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In dieser Arbeit wurde die Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt auf Gold und Platinoberflächen
mit der elektrochemischen Mikrokalorimetrie untersucht. Die elektrochemische Mikrokalori-
metrie bietet durch die Bestimmung der Reaktionsentropie einen direkten Zugang zum Ver-
ständnis elektrochemischer Prozesse und ermöglicht die Identifizierung der an den Prozessen
beteiligten Spezies. Ziel dieser Arbeit war es, die Einflüsse verschiedener Elektrolytlösungen
auf die Zusammensetzung der elektrochemischen Doppelschicht an einer Au(111)-Elektrode,
die Unterpotentialabscheidung von Wasserstoff auf Platin und die Wasserstoffentwicklungsre-
aktion an Platinelektroden zu charakterisieren.
Bei der Untersuchung der elektrochemischen Doppelschicht an Au(111) zeigte sich, dass die
Reaktionsentropie des Anionenadsorptionsprozesses unabhängig von der verwendeten Elek-
trolytlösung bei Potentialen positiv des pzcs negativ war. Ein Wechsel des Anions ging dabei
mit einer Verschiebung des Adsorptionsbereiches zu negativeren Potentialen, bei steigender
Adsorptionsstärke einher. Im mittleren Bedeckungsbereich weist die Reaktionsentropie hier-
bei immer ein ausgeprägtes Minimum auf. Ein Wechsel des Kations von K+ zu Li+ verschiebt
dieses Minimum zu positiveren Potentialen, während ein Wechsel zu Cs+ das Minimum zu
negativeren Potentialen verschiebt. Diese Variation der Reaktionsentropie über den Adsorpti-
onsbereich, kann im Rahmen eines Gittergasmodells bei Verwendung der Quasi-Chemischen-
Näherung, auf die repulsiven Dipol-Dipol-Wechselwirkung der Ionen zurückgeführt werden.
Eine Änderung der Wasserstruktur kann die gemessene Reaktionsentropie hingegen nicht al-
leine erklären.
Um das pzc wird die Reaktionsentropie hingegen hauptsächlich durch die Reorientierung der
Wassermoleküle bestimmt, da in diesem Bereich nur eine geringe Überschusskonzentration der
Anionen an der Oberfläche vorliegt.
Bei der Unterpotentialabscheidung vonWasserstoff auf polykristallinen Platinoberflächen kann
die gemessene Reaktionsentropie vollständig durch die Adsoprtion des Wasserstoffs erklärt
werden. Dabei nimmt die Reaktionsentropie in allen untersuchten Lösungen im Vergleich zum
Doppelschichtbereich durch die steigende Bedeckung in kathodischer Richtung ab. Die Ergeb-
nisse deuten darauf hin, dass der Wasserstoff in alkalischer Lösung eher mobil und in schwe-
felsaurer Lösung eher immobil ist. In perchlorsaurer Lösung wird ein Wert zwischen beiden
Grenzfällen gefunden.
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Nach Zusatz von Alkalimetallkationen kann die in schwefelsaurer Lösung gemessene Reakti-
onsentropie nicht mehr alleine durch die Adsorption des Wasserstoffs erklärt werden. Es muss
daher ein Nebenprozess mit negativer Reaktionsentropie stattfinden. Als möglicher Nebenpro-
zess wird die zusätzliche Ordnung der Lösungsmittelstruktur durch Kationen in der äußeren
Helmholtzschicht diskutiert.
Die Beobachtung, dass die Reaktionentropie unabhängig von der verwendeten Elektrolytlö-
sung nicht konstant ist, sondern mehrere Extremstellen aufweist, wurde durch einen Vergleich
mit Entropiemessungen auf Einkristalloberflächen, auf die Wasserstoffadsorption auf den un-
terschiedlichen Facetten der polykristallinen Elektroden zurückgeführt.
Durch schrittweise kathodische Polarisation nach Vollbesetzung der Wasserstofflage wurden
die ersten Schritte der Wasserstoffentwicklungsreaktion in saurer Lösung untersucht. Es wur-
de hierbei beobachtet, dass der Wärmeeintrag der Wasserstoffentwicklungsreaktion zunächst
stark verzögert auftritt. Mit zunehmender H2-Konzentration nimmt diese Verzögerung ab. Dies
könnte darauf hindeuten, dass in Lösungen, die nicht mit H2 gesättigt sind, die Adsorption des
bei der Reaktion verbrauchten Wasserstoffs der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist.
Bei der Untersuchung der Wasserstoffentwicklungsreaktion in vollständig mit H2 gesättigter
Lösung wurde festgestellt, dass der Wärmeeintrag in alkalischer Lösung im Vergleich zu saurer
Lösung deutlich verzögert stattfindet. Bei Berücksichtigung dieses verzögertenWärmeeintrags,
stimmt die Reaktionsentropie in allen untersuchten Elektrolytlösungen mit der erwarteten Re-
aktionsentropie überein.
Als weiterer Aspekt wurde die Kinetik der Wasserstoffentwicklungsreaktion betrachtet. Dazu
wurden fünf unterschiedliche Methoden zur Bestimmung des Austauschstroms aus den Mess-
daten der elektrochemischen Mikrokalorimetrie vorgestellt. Mit diesen Methoden konnte ge-
zeigt werden, dass der Austauschstrom und damit die Reaktionsgeschwindigkeit der Wasser-
stoffentwicklungsreaktion in alkalischer Lösung vom eingesetzten Kation abhängt und in der
Reihenfolge 𝑖0(LiOH)>𝑖0(KOH)>𝑖0(CsOH) abnimmt. In 0.1MKOH, 0.1MH2SO4 und 1MH2SO4
wurde zusätzlich die elektrochemisch aktive Fläche bestimmt und damit die Austauschstrom-
dichte erhalten. In Übereinstimmung mit der Literatur zeigt sich, dass die Austauschstromdich-
te der Wasserstoffentwicklungsreaktion in saurer Lösung etwas größer ist als in alkalischer
Lösung.
Zusammenfassend konnte gezeigt werden, dass die elektrochemische Mikrokalorimetrie das
Verständnis über die Zusammensetzung der Grenzfläche Elektrode/Elektrolyt erweitern kann.
Es zeigte sich, dass sowohl Anionen, als auch Kationen die Struktur der elektrochemischen
Doppelschicht beeinflussen und einen Einfluss auf die Geschwindigkeit der Wasserstoffent-
wicklungsreaktion haben. Aus der gemessenen Reaktionsentropie können direkt Informatio-
nen über die an einer Oberfläche adsorbierten Spezies erhalten werden. Zusätzlich kann die
elektrochemische Mikrokalorimetrie als Alternative zu reinen Ladungsmessungen bei der Er-
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mittlung kinetischer Parameter einer Reaktion verwendet werden.
Ein großes Potential würde darüber hinaus die quantitative Beschreibung der zeitlichen Ände-
rung des Wärmeflusses während einer elektrochemischen Reaktion bieten. Damit könnte der
Anteil der einzelnen Reaktionsschritte am gemessenen Wärmefluss entkoppelt werden. Dazu
könnte eine Methode zur Simulation des Temperaturverlaufs, auf Basis des Wärme- und Stoff-
transports von und zur Elektrode, entwickelt werden. Mit dieser wäre es möglich in Zukunft
auch komplexere elektrochemische Reaktionen zu betrachten.
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HER hydrogen evolution rection

HOR hydrogen oxidation reaction

MFA mean-field approximation

OCP open circuit potential

PME potential of maximum entropy

PZC potential of zero charge

QCA quasi-chemical approximation

SEIRAS surface-enhanced infrared absorption spectroscopy

STM scanning tunneling microscopy

SXS surface x-ray scattering

UPD underpotential deposition

UHV Ultrahochvakuum
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A. Quasi-Chemische Näherung

Um in der vorliegenden Arbeit, die Adsorption der Ionen auf festen Gitterplätzen unter Be-
rücksichtigung der Wechselwirkungen zwischen den Teilchen zu betrachten, wird die QCA
verwendet. Um die molare Konfigurationsentropie eines solchen Gittergases zu erhalten, wur-
de das von Koper angegebene chemische Potential ` (vgl. Gleichung (15) in [121]) verwendet
und nach der Temperatur bei konstanter Bedeckung abgeleitet. die somit erhalte molare Kon-
figurationsentropie beträgt:
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