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Die Sauerstoffreduktion (oxygen reduction reaction, ORR)
ist ein wichtiger Prozess bei Verbrennung, Korrosion, Zell-
atmung und Energietechnologien. Unter elektrochemischen
Bedingungen und der Zufuhr von Wasserstoff ist die elek-
trokatalytische ORR auch die Schl�sselreaktion in Polymer-
elektrolyt(oder Protonenaustauschmembran)-Brennstoffzel-
len. �konomische und Umwelt-Faktoren bedingen die welt-
weite Forschung an praktischen und umweltschonenden
Energiequellen sowie die Entwicklung von langlebigen He-
terogenkatalysatoren. Es wird erwartet, dass die ORR eine
zentrale Rolle f�r diese Technologien spielen wird, was aber
ein grundlegendes Verst�ndnis der exakten Reaktionsabl�ufe
voraussetzt.

Weil die Kinetik der ORR sehr kompliziert ist, gibt es
bisher ein nur sehr unzureichendes Bild vom Mechanismus
dieser Reaktion auf atomarer Ebene. Allerdings ist bekannt,
dass der an der Kathode zugef�hrte Sauerstoff w�hrend der
kompletten elektrochemischen ORR vier gekoppelte Proton-
Elektron-Transferschritte (coupled proton–electron transfer,
CPET) durchl�uft. W�hrend diese elektrochemische Reak-
tion idealerweise 1.23 V pro �bertragenes Elektron erzeugt
(Schema 1), liegt das wirkliche Potential der elektrokatalyti-
schen ORR an Pt(111) unter Arbeitsbedingungen sogar unter
0.9 V. Die Gr�nde f�r dieses �berpotential von etwa 0.3 V zu
verstehen und dar�ber die Gesamtaktivit�t zu verbessern
(d.h. die Stromdichte zu erh�hen), sind die Hauptaspekte bei
der Erforschung von ORR-Katalysatoren und ihrer Anwen-
dung zur Energieumwandlung. Von einigen Materialien wird
zudem angenommen, dass die ORR zur Bildung von Oxiden

f�hrt, welche die ORR inhibieren.[1] Daher sollte bei neuen
Heterogenkatalysatoren auch die Destabilisierung solcher
Oxide gew�hrleistet sein, dabei aber der Ablauf der ORR im
Ganzen unver�ndert bleiben.

Obwohl die Zwischenprodukte der ORR lediglich aus H-
und O-Atomen zusammengesetzt sein k�nnen, ist der exakte
Mechanismus der ORR, sogar an den h�ufig untersuchten
Pt(111)-Elektroden, weitestgehend unbekannt. In den letzten
Jahren wurde vermehrt Ab-initio-Quantenmechanik (QM)
angewendet, um Bindungsenergien (BEs) von Sauerstoff an
Platin- und anderen �bergangsmetalloberfl�chen zu berech-
nen[2] und damit Aspekte der Sauerstoffreduktion oder sogar
den Einfluss des Elektrodenpotentials auf den Reaktions-
mechanismus zu verstehen.[3] Daneben k�nnen genaue Bin-
dungsenergien aus QM-Rechnungen genutzt werden, um
Geschwindigkeitskonstanten f�r die ORR zu erhalten, was
als ein erster Schritt zum Verst�ndnis der kompletten elek-
trokatalytischen ORR angesehen werden kann. Allerdings ist
hierf�r sicherlich eine umfassende Analyse erforderlich, in
der die elektrochemische Doppelschicht, die Dynamik der
Elektronen, Bedeckungseffekte und Transport-/Diffusions-
aspekte beachtet werden. Obwohl Simulationen, die all diese
Faktoren ber�cksichtigen, bisher noch nicht realisierbar sind,
k�nnen bereits die quantenmechanisch berechneten Ener-
gien und Barrieren in kinetischen Modellen genutzt werden,
um einen Vergleich mit experimentellen Messungen zu er-
reichen. Sollten sich mit den durch Ab-initio-Verfahren be-
rechneten Geschwindigkeitskonstanten dann sogar Eigen-
schaften der ORR erkl�ren, w�re ein wichtiger Schritt hin
zum Verst�ndnis dieser und anderer komplexer Reaktionen
getan.

Um ein physikalisch sinnvolles Modell f�r den Reakti-
onsmechanismus der heterogenkatalysierten ORR zu erhal-
ten, ist es erforderlich, die Bindungsenergien m�glicher
Zwischenprodukte (O*, H*, O2*, OH*, OOH*, H2O2* und
H2O*) sowie aller �bergangszust�nde, welche die verschie-
denen Zwischenprodukte miteinander verbinden, explizit zu
berechnen. Um das System nicht unn�tig einzuschr�nken,
gehen wir davon aus, dass elektrochemische Reaktionen
sowohl nach einem Langmuir-Hinshelwood(LH)- als auch
nach einem Eley-Rideal(ER)-Mechanismus ablaufen
k�nnen. Bei LH-Prozessen sind alle miteinander reagieren-
den Spezies auf der Oberfl�che adsorbiert, w�hrend bei ER-
Mechanismen Spezies aus dem Elektrolyten (z. B. H3O

+)
direkt mit Adsorbaten reagieren k�nnen. Neben ideal pla-
naren Pt(111)-Oberfl�chen ließen sich nat�rlich analoge
Reaktionsschritte an Stufen oder Defekten untersuchen und
mit entsprechenden Experimenten vergleichen.

Schema 1. Wasserstoffoxidation (an der Anode) und Sauerstoffredukti-
on (an der Kathode) in Brennstoffzellen.
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Bevor allerdings Adsorptionsprozesse berechnet werden
k�nnen, ist es n�tig, ein angemessenes Modell f�r die Ober-
fl�che zu entwerfen.[4] In den nachfolgenden Dichtefunktio-
naltheorie(DFT)-Rechnungen zur elektrokatalytischen ORR
an Pt(111) wurde ein Pt35-Cluster genutzt, wobei s�mtliche
Untersuchungen mit dem Programmpaket Jaguar[5] auf
B3LYP/LACVP**-Niveau ausgef�hrt wurden. Im Vergleich
zu vielen anderen Studien auf Clusterbasis ist der hier ver-
wendete Pt-Cluster relativ groß und besteht aus drei Atom-
schichten, wobei bis auf vier Atome in der ersten Schicht alle
Atome in der Festk�rperstruktur fixiert wurden. W�hrend
h�ufig kleinere Cluster herangezogen werden, um katalyti-
sche Reaktionen wie die ORR zu berechnen, haben aus-
f�hrliche Konvergenztests gezeigt, dass ein Pt28-Dreischicht-
cluster das kleinstm�gliche System darstellt, das konvergierte
Bindungsenergien liefert.[4a] Den hier vorgestellten Arbeiten
liegt aber der etwas gr�ßere Pt35-Cluster zugrunde, der ein
angemessenes Modell f�r die ausgedehnte Pt(111)-Oberfl�-
che und ihre Eigenschaften in katalytischen Reaktionen
darstellt.[4b,c] Unter Verwendung dieses Modells wurden die
stabilsten g�nstigsten Bindungspl�tze sowie die dazugeh�ri-
gen BEs f�r alle ORR-Zwischenprodukte auf Pt(111) be-
rechnet, bis der Spinzustand, die Energie und die Struktur
jeweils konvergierten. Die dabei erhaltenen Bindungsener-
gien stimmen sehr gut mit denen aus periodischen Simula-
tionen �berein, was eine weitere Best�tigung f�r die An-
wendbarkeit des verwendeten Oberfl�chenmodells darstellt.

Konvergenz innerhalb des theoretischen Modells ist al-
lerdings ein nicht notwendigerweise ausreichendes Kriterium,
um auf die Anwendbarkeit f�r mechanistische Vorhersagen
zu schließen. Dar�ber hinaus sollte man die berechneten
Ergebnisse auch stets mit zug�nglichen experimentellen
Daten vergleichen. Daher haben wir unsere berechneten
Energien f�r die Systeme in der Gasphase mit Experimenten,
die bei niedrigen Dr�cken und Temperaturen durchgef�hrt
wurden, verglichen. So zeigten die thermische Desorptions-
sowie die Elektronenenergieverlustspektroskopie bei niedri-
gen Bedeckungen eine BE f�r O2* von 0.3–0.5 eV, f�r O* von
3.47–3.73 eV (atomarer Sauerstoff als Referenz) und f�r
H2O* von 0.43–0.65 eV.[8] Auf der Grundlage dieser Experi-
mente wurde die Dissoziationsbarriere f�r O2*!2O* auf
Pt(111) auf etwa denselben Wert wie die BE abgesch�tzt.
Dar�ber hinaus haben rastertunnelmikroskopische Aufnah-
men gezeigt,[9] dass O2* zwar bevorzugt an Br�ckenpl�tzen
adsorbiert, die Dissoziation an Pt(111) aber �ber einen an-
deren O2*-Zwischenzustand abl�uft.

In �bereinstimmung mit diesen experimentellen Mes-
sungen liefern unsere Rechnungen Bindungsenergien f�r O2*,
O* und H2O* von 0.49, 3.25 bzw. 0.60 eV. Zus�tzlich erhalten
wir f�r die O*-O*-Dissoziation eine Barriere von insgesamt
0.65 eV, wobei der �bergangszustand einem O2* entspricht,
das �ber einer dreifach koordinierten fcc-Position sitzt. Um
elektrochemische Bedingungen zu simulieren, wurden neben
dem elektronischen Anteil zur Energie [ESCF; Gleichung (1)]
noch Beitr�ge der Nullpunktsschwingung, vibronische An-
teile der thermodynamischen Zustandssumme innerhalb der
N�herung eines idealen Gases [Svib(T) und Hvib(T)] sowie die
Solvatation in Wasser (ESCRF) mit dem Poisson-Boltzmann-
Ansatz in Jaguar[5] ber�cksichtigt [siehe Gleichung (2)]. F�r

weitere Details dar�ber, wie diese Energiebeitr�ge f�r die
unterschiedlichen Zwischenprodukte variieren, wird auf die
Lit. [4cd] verwiesen. Leider lassen sich die einzelnen Ener-
giebeitr�ge nicht direkt mit experimentellen Beobachtungen
oder Messungen vergleichen, da sich letztere bei der Unter-
suchung der elektrochemischen ORR auf die Gesamtaktivit�t
beschr�nken und nicht auf einzelne Bindungsenergien.

Gasphase DEgas ¼ DESCF ð1Þ

Freie Energie

DGsolv,T ¼ DESCF þ DESCRF þDEZPE þ DHvibðTÞ�T DSvibðTÞ
ð2Þ

Eine weitere Herausforderung beim Vergleich von theo-
retischen Rechnungen mit Experimenten an der elektroka-
talytischen ORR gr�ndet darauf, dass es f�r einige Experi-
mente keinen Konsens �ber die entsprechende Interpretation
gibt. Generelles Einverst�ndnis besteht dar�ber, dass der
erste Elektronentransferschritt der ORR �ber einen weiten
Potentialbereich die Geschwindigkeit des Gesamtprozesses
bestimmt. Allerdings divergiert das Verst�ndnis dar�ber, wie
genau dieser Elektronentransfer abl�uft. Damjanovic und
Mitarbeiter schlugen hierf�r einen protonengekoppelten
Prozess O2* + H+ + e�! HO2* vor,[10] w�hrend Yeager
et al. von einer geschwindigkeitsbestimmenden reduktiven
und dissoziativen Adsorption von Sauerstoff, O2*!2 O*
(katalysiert durch einen Elektronentransfer), ausgingen.[11]

Obwohl die Beobachtung einer einzigen Tafel-Steigung �ber
einen weiten Potentialbereich f�r die von Damjanovic vor-
geschlagene Variante spricht,[12] wird meist der protonenlose
Prozess, O2* + e�! O2*

� , auch f�r nichtbasische L�sungen
als zentrale Reaktion der elektrokatalytischen ORR ange-
nommen.

Gegen diese Interpretation spricht allerdings, dass sich
aufgrund der starken elektronischen Kopplung zwischen
einem Adsorbat wie O2* und der Metalloberfl�che lediglich
eine gewisse Ladungsmenge vom Ladungsreservoir (hier die
Pt-Elektrode) auf das stark elektronegative O2* verschiebt.
Dies entspricht aber nicht dem eigenst�ndigen Transfer eines
ganzen Elektrons, obwohl es in gewissen Ausnahmef�llen
vielleicht so scheinen mag. In der Tat haben Li et al. k�rzlich
gezeigt, dass die generelle Sichtweise von ionisierten Zwi-
schenprodukten mit ganzzahligen Ladungszust�nden, die auf
Oberfl�chen adsorbiert sind, auf atomarer Ebene nicht g�ltig
ist.[13] Demnach scheinen semiempirische Modelle zur Un-
tersuchung des expliziten Ladungstransfers von der Elektro-
de zu den darauf adsorbierten Spezies keine physikalisch
fundierte Basis zu bieten, um die ORR zu verstehen.

F�r die hier vorgestellten Ab-initio-Rechnungen wurde
das Modell von Damjanovic und Brusic verwendet,[10a] d.h. es
wurde angenommen, dass der Transfer von Elektronen stets
mit einem Protonentransfer gekoppelt ist. Daher wurde jeder
Ein-Elektronen-Reduktionsschritt als CPET-Prozess ange-
nommen. Unter dieser Annahme l�sst sich der Einfluss des
Elektrodenpotentials durch explizites Verschieben des Fermi-
Niveaus behandeln (siehe Lit. [14] f�r Details). Dabei werden
die Energien f�r Zwischenprodukte, die einen CPET-Schritt
durchgef�hrt haben, um einen Betrag von + e U verschoben,
wobei e die Elementarladung und U das in der Rechnung
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verwendete Elektrodenpotential ist (relativ zur reversiblen
Wasserstoffelektrode, RHE). F�r die Protonierungsbarriere
wurde ein Verfahren entwickelt, das auf Ab-initio-CCSD(T)-
Rechnungen beruht (Details finden sich in Lit. [4d]).

In vorherigen Arbeiten[4c] konzentrierten wir uns lediglich
auf nichtelektrochemische Reaktionsabl�ufe �ber LH-Me-
chanismen, d.h. miteinander reagierende Spezies sind s�mt-
lich auf der Oberfl�che adsorbiert. W�hrend dabei das
Elektrodenpotential unber�cksichtigt blieb, beschreiben wir
nun eine volle mechanistische Analyse, die sowohl LH- als
auch ER-Mechanismen einschließt und diese potentialab-
h�ngig behandelt. CPET-Schritte, die entweder als LH- oder
als ER-Mechanismus ablaufen k�nnen, sind in Schema 2 mit

einem Stern gekennzeichnet. Dabei werden potentialabh�n-
gige LH-Reaktionsschritte nach dem oben beschriebenen
Verfahren behandelt, mit der Ausnahme, dass H* in einer
CPET-Reaktion aus H+ in w�ssriger L�sung erzeugt wird.
Deshalb ist jede Reaktion mit H* mit einem Elektronen-
transfer gekoppelt, sodass sich die Energie des Zwischen-
produkts um + e U verschiebt. Im nachfolgenden stellen wir
Ergebnisse f�r die in Schema 2 unterschiedenen Reaktions-
abl�ufe vor, wobei potentialabh�ngige DG-Werte f�r eine
Temperatur von 298 K berechnet wurden [Gl. (2)]. Dabei
unterscheiden wir zwischen drei Reaktionsmechanismen:
1. Der O2-Mechanismus: Nach der Adsorption dissoziiert O2

zu 2O*. Danach reagieren die O*-Zwischenprodukte in
vier CPETs zu zwei Wassermolek�len (entlang des Vier-
Elektronen-Pfads). Es sei angemerkt, dass aufgrund der
stark adsorbierten O*-Spezies die Dissoziation von O2 als
ein Ein-Elektronen-Reduktionsprozess erscheinen
w�rde.[4c]

2. Der OOH-Mechanismus: Im Anschluss an die Adsorption
von O2 erfolgt ein CPET-Schritt, nach dem dann die O*-
OH*-Dissoziation zu O* und OH* f�hrt. �hnlich zum O2-
Mechanismus k�nnen diese Zwischenprodukte dann drei
CPET-Schritte durchlaufen, um schließlich zwei Wasser-
molek�le zu bilden.

3. Der HOOH-Mechanismus: Nach der Adsorption von O2

erfolgen zwei CPET-Schritte, die zu H2O2* f�hren. Wird
H2O2* direkt von der Oberfl�che desorbiert, entspricht
dies einem Zwei-Elektronen-Pfad. Dissoziiert H2O2* aber
auf der Oberfl�che, k�nnen die beiden resultierenden

OH*-Molek�le in zwei CPET-Schritten zu zwei Wasser-
molek�len reagieren (Vier-Elektronen-Pfad).

Die Ergebnisse f�r ein Zellpotential von U = 0 V (gegen
RHE) sind in Abbildung 1a zusammengefasst, wobei wir
DG298-Werte f�r O2*, OOH* und HOOH* von �1.35, �1.77

bzw. �2.03 eV erhalten. Entsprechend ergeben sich die Dis-
soziationsbarrieren dieser Adsorbate, O*-O*, O*-OH* und
HO*-OH*, zu 0.68, 0.59 bzw. 0.31 eV, wobei die Barriere mit
der Zahl an H-Atomen am O2* abnimmt. Nach diesen Dis-
soziationen k�nnen verschiedenen Prozesse zu entweder
2O*, O* + OH*, 2OH* oder OH* + H2O* f�hren, wobei
die DG298-Werte der Produkte ebenfalls mit der Zahl an H-
Atomen am adsorbierten O* abnimmt: �3.06, �3.80, �4.54
bzw. �4.93 eV. F�r U = 0 V f�hrt dies zum energetisch sta-
bilsten Zwischenprodukt 2H2O*, das mit 0.75 eV an die
Oberfl�che bindet (oder eine relative freie Energie von
�5.33 eV verglichen mit H2(g) + O2(g)). Schließlich ist f�r U =

0 V der gesamte in Schema 1 gezeigte ORR-Prozess um
4.57 eV exotherm.

W�hrend sich bei diesen Energien bereits Trends erken-
nen lassen, sind die Details von Reaktionsbarrieren entlang
LH-Mechanismen meist kompliziert. So sind die LH-Barrie-
ren, die zu OH*, H2O*, OOH* und HOOH* f�hren, ziemlich
hoch: 1.19, 1.28, 1.09 bzw. 1.46 eV. Diese Energien unter-
scheiden sich sehr von den (De-)Protonierungen in ER-Re-
aktionsschritten, die f�r U = 0 V s�mtlich mit etwa 0.3 eV
approximiert wurden.[4d] Daher kann f�r niedrige Elektro-
denpotentiale in guter N�herung davon ausgegangen werden,
dass ER-Mechanismen gegen�ber LH-Mechanismen be-
g�nstigt sind.

Schema 2. M�gliche Reaktionsmechanismen der ORR an Pt(111).
Abbildung 1. Reaktionsenergien (relativ zu O2 + 2H2) f�r die in
Schema 2 dargestellten ORR-Mechanismen. Energien in (a) entspre-
chen den Rechnungen ohne Potential, in (b) sind die Werte f�r 1.23 V
(gegen RHE) wiedergegeben. Gestrichelte und gepunktete Linien ent-
sprechen CPET-Prozessen durch die elektrische Doppelschicht.[4d]

Angewandte
Chemie

9713Angew. Chem. 2010, 122, 9711 –9716 � 2010 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim www.angewandte.de

http://www.angewandte.de


In Anbetracht dieser Rechnungen w�rde man darauf
schließen, dass bei geringen Potentialen ER-Mechanismen
haupts�chlich entlang des HOOH-Pfads stattfinden, da dieser
die geringsten Energiebarrieren aufweist. Interessanterweise
konnte adsorbiertes H2O2* in periodischen DFT-Rechnungen
an sauberem Pt(111) nicht stabilisiert werden,[2a] Unsere ei-
genen periodischen DFT-Untersuchungen unter Verwendung
von (3 � 3)-Elementarzellen der Oberfl�che zeigten, dass
auch die Dissoziationsbarriere vernachl�ssigbar klein ist, was
allerdings indiziert, dass es die Anwesenheit zus�tzlicher
Coadsorbate, z.B. H-Atome adsorbiert w�hrend einer Un-
terpotentialabscheidung, sein muss, die den HO-OH-Bin-
dungsbruch unterbindet und somit H2O2* als Zwischenpro-
dukt stabilisiert.[15]

Das Reaktionsverhalten �ndert sich substantiell, sofern
ein Zellpotential von 1.23 V, d.h. das Nernst-Potential der
ORR, angelegt wird. Werden n�mlich die Energieniveaus bei
jedem CPET-Reaktionsschritt entsprechend verschoben, ist
die Gesamtreaktion nicht mehr stark exotherm, sondern
nahezu thermodynamisch neutral. Generell bleibt die Ener-
getik von O2* unver�ndert, adsorbiertes OOH* und HOOH*
hingegen werden destabilisiert (DG298 =�0.54 bzw.
+ 0.43 eV). Der positive DG298-Wert f�r H2O2* zeigt bereits,
dass der HOOH-Reaktionspfad bei h�heren Potentialen
blockiert ist. Ebenfalls bleibt der DG298-Wert f�r 2 O* un-
ver�ndert, wohingegen die Werte f�r O* + OH*, 2OH* und
OH* + H2O* nun �2.57, �2.08 bzw. �1.24 eV sind. Inter-
essanterweise steigen diese Energien nun mit der Zahl an O*
gebundener H-Atome.

Trotz des Einflusses des Elektrodenpotentials bleiben die
einzelnen Hydrierungsbarrieren f�r die LH-Mechanismen
sowie die Dissoziation von O*-O*, O*-OH* und HO*-OH*
unver�ndert. Anders verh�lt es sich f�r ER-Mechanismen,
deren Barrieren sich mit ansteigendem Potential signifikant
erh�hen. Die ER-Reaktionsbarrieren f�r O2*-H, HOO*-H,
O*-H und HO*-H sind nicht mehr etwa 0.3 eV wie bei U =

0 V, sondern sie �ndern sich bei U = 1.23 V zu 1.15, 1.16, 0.87
bzw. 0.99 eV. Die relativ hohen Barrieren f�r die ersten
beiden F�lle st�tzen die Vorhersage, dass die OOH- und
HOOH-Reaktionspfade bei h�heren Elektrodenpotentialen
weniger g�nstig sind als der O2-Pfad. Dar�ber hinaus kann
aus dem Vergleich der erh�hten Reaktionsbarrieren bei
hohen positiven Potentialen darauf geschlossen werden, dass
unter bestimmten Bedingungen sowohl ER- als auch LH-
Mechanismen beteiligt sein k�nnen.

Das eigentliche Ziel, die Ab-initio-Berechnung von
Strom-Spannungs-Kurven, erfordert eine umfassende kineti-
sche Analyse unter Ber�cksichtigung von diversen Doppel-
schichteffekten wie z. B. die Konzentrationen der Zwischen-
produkte, die Adsorbatbedeckungen auf der Oberfl�che oder
der Potentialsprung innerhalb der Elektrode-Elektrolyt-
Grenzschicht. W�hrend laufende Arbeiten genau diese Pro-
blematik zu beschreiben versuchen, soll im folgenden ein
vereinfachtes Modell Anwendung finden, wobei der Fokus
eher auf dem qualitativen Verhalten liegt, das sich auch aus
einer detaillierten Analyse ableiten l�sst. Statt einen verein-
fachten linearen Abfall des Potentials innerhalb der Dop-
pelschicht anzunehmen und Stromdichten auf der Grundlage
der Butler-Volmer-Gleichung zu berechnen, nutzen wir hier

die �bergangszustandstheorie von Eyring[16] und nehmen an,
dass die potentialabh�ngige Geschwindigkeitskonstante k(U)
eines Prozesses durch Gleichung (3) gegeben ist, wobei kB die
Boltzmann-Konstante, T die Temperatur, h die Planck-Kon-
stante und DGT(U) die potentialabh�ngige Reaktionsbarriere
ist.

kðUÞ ¼ kBT
h

exp
�D�GTðUÞ

kBT

� �
ð3Þ

Dar�ber hinaus nehmen wir an, dass jede CPET-Reaktion
ein mehrstufiger Prozess ist, der aus vielen individuellen
Protonentransferschritten durch die elektrochemische Dop-
pelschicht, beginnend im Elektrolytreservoir bis hin zur
Elektrode, besteht. In einem detaillierten Doppelschichtmo-
dell sollte man nat�rlich alle H-Transferbarrieren potential-
abh�ngig modellieren k�nnen,[17] solange dies aber nicht zu-
g�nglich ist, werden bei jedem CPET-Schritt vereinfachend
nur die relativen Energien zwischen Anfangs- und Endzu-
stand verschoben. Weitere Details zu diesem Verfahren
finden sich in Lit. [4d].

Unter der Annahme, dass jedes Zwischenprodukt im
Gleichgewichtszustand eine Konzentration von eins hat, ist
der langsamste Teilschritt f�r die in Schema 2 dargestellten
Reaktionspfade derjenige mit der kleinsten Geschwindig-
keitskonstante. Zur Vereinfachung unterscheiden wir im fol-
genden f�nf Reaktionspfade: drei Mechanismen, die Spezies
auf die Oberfl�che bringen und mit O*-O*- (kO2

), O*-OH*-
(kOOH) oder HO*-OH*-Dissoziationen (kHOOH) enden, sowie
zwei Mechanismen, die Spezies von der Oberfl�che entfer-
nen. Die letzteren beiden sind zum einen die Bildung von
H2O* (kout) aus adsorbiertem O* und/oder OH*, und zum
anderen die Desorption von H2O2 von der Pt(111)-Elektrode
(kHOOH-desorb). Die Potentialabh�ngigkeit der berechneten
Geschwindigkeitskonstanten ist in Abbildung 2 dargestellt.

Basierend auf Abbildung 2 lassen sich einige generelle
Aussagen �ber den Ablauf der elektrokatalytischen ORR
treffen. F�r Potentiale < 0.4 V ist die Bildung von H2O2 sehr
einfach, wohingegen entweder die Dissoziation der HO-OH-
Bindung (angezeigt als kHOOH) oder die Desorption von H2O2

von der Elektrode bestimmend ist (angezeigt als kH2O2-desorb).
Allerdings sind diese beiden Prozesse, die aufgrund eines
fehlenden CPET-Schritts in unserem Modell potentialunab-
h�ngig sind, sehr viel schneller als der langsamste Prozess
sowohl entlang des OOH-Mechanismus (O-OH-Dissoziati-
on) als auch des O2-Mechanismus (O-O-Dissoziation). Beide
HOOH-Prozesse sind ebenfalls schneller als der langsamste
Schritt der H2O-Bildung (angezeigt als kout), d.h. die De-
sorption von H2O* von der Oberfl�che.

Weil kHOOH gr�ßer ist als kout, ist die eigentliche Bildung
von H2O der bestimmende Schritt f�r den Vier-Elektronen-
Reduktionsprozess, weshalb zu erwarten ist, dass Zwischen-
produkte wie OH* oder H2O* sich an der Oberfl�che an-
h�ufen und diese f�r die ORR allm�hlich blockieren. Dass
kH2O2-desorb gr�ßer ist als kout, bedeutet dar�ber hinaus, dass mit
einer gewissen Wahrscheinlichkeit H2O2 abgel�st und in den
Elektrolyten abgegeben wird, was insgesamt einer Zwei-
Elektronen-Reduktion entspricht. In der Tat lassen sich diese
beiden Vorhersagen bereits experimentell best�tigen. So
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zeigen Experimente an rotierenden Scheibenelektroden, dass
unter basischen Bedingungen die ORR-Aktivit�t bei gerin-
gen Potentialen vermindert ist gegen�ber der Aktivit�t bei
h�heren Potentialen.[18] Außerdem konnten experimentell im
Potentialbereich zwischen 0.0 und 0.3 V sowohl Zwei- als
auch Vier-Elektronen-Reduktionsprozesse nachgewiesen
werden.[1b]

F�r Potentiale > 0.4 V wird die eigentliche Bildung von
H2O2, also ein potentialabh�ngiger Reaktionsschritt, bestim-
mend f�r den HOOH-Mechanismus und zwischen beiden
HOOH-Pfaden beginnt eine �berschneidung. Ob bei dem
Prozess die OOH*- oder H2O2*-Bildung vorherrscht, l�sst
sich mit den Rechnungen nicht beantworten, da in unserem
einfachen Modell beide Prozesse etwa identische Barrieren
haben. Allerdings sollte erw�hnt werden, dass eine ge-
schwindigkeitsbestimmende OOH*-Bildung mit der Erwar-
tung konform w�re, dass der erste Elektronentransfer den
Reaktionsablauf begrenzt. Sobald das Potential gr�ßer als
0.4 V ist, verlangsamt sich die Bildung von H2O2 aufgrund der
Potentialabh�ngigkeit der OOH*- und H2O2*-Bildung. Ab
0.43 V wird die Desorption von Wasser und somit die Bildung
von H2O(l) schneller als alle eingehenden Prozesse. Obwohl
die H2O2-Bildung mit steigendem Potential sukzessive lang-
samer wird, scheint es, dass unter diesen Bedingungen alle
drei Reaktionspfade zur Gesamtaktivit�t der ORR beitragen.
Desweiteren sollten aufgrund der schneller werdenden
Wasserdesorption Zwischenprodukte, die eventuell den Re-
aktionsfluss behindern, schneller weiterreagieren und somit
wieder mehr freie Pl�tze f�r die Katalyse bereitstellen.

F�r Potentiale > 0.6 V ist die Erzeugung von H2O von der
potentialabh�ngigen Bildung von H2O* aus OH* bestimmt,
weshalb die Geschwindigkeit dieses Schritts mit steigendem
Potential abnimmt. Die Bildung von H2O2* wird f�r > 0.65 V
derart langsam, dass der OOH-Mechanismus schließlich be-
vorzugt ist. Bei diesen Potentialen wird die potentialabh�n-

gige Bildung von OOH* aus O2* der bestimmende Schritt des
OOH-Mechanismus. Wird das Potential allerdings auf etwa
0.75 V erh�ht, laufen alle drei Mechanismen, die Spezies auf
die Oberfl�che bringen, ungef�hr mit derselben Geschwin-
digkeit ab, und erst oberhalb von 0.75 V beherrscht der po-
tentialabh�ngige O2-Mechanismus den gesamten Reaktions-
ablauf.

Oberhalb von 0.95 V ist die Bildung von H2O* aus OH*
schließlich so langsam, dass sie, wie schon f�r Potentiale
< 0.4 V, wieder die Rolle des geschwindigkeitsbestimmenden
Schritts �bernimmt. Daher wird bei diesen hohen positiven
Potentialen die Oberfl�che wahrscheinlich mit O* oder OH*
bedeckt sein, sodass (fast) alle reaktiven Stellen belegt sind
und damit der Reaktionsablauf unterbrochen ist. In der Tat
zeigen experimentelle Aktivit�tsmessungen, dass die elek-
trokatalytische ORR ab etwa 0.9 V g�nzlich inhibiert ist.
W�hrend das hier genutzte, sehr vereinfachte Modell der
Reaktionskinetik bereits erste Aussagen zul�sst, sind wir
gerade dabei, die berechneten Energien und Barrieren in ein
Ab-initio-Kinetikmodell zu integrieren, das es uns dann auch
erm�glichen wird, Einfl�sse von Oberfl�chenbelegungen
sowie Transport und Diffusion auf die Stromdichte der ORR
zu ber�cksichtigen.

Wir haben den Mechanismus der elektrokatalytischen
ORR an Pt(111)-Elektroden mithilfe von Ab-initio-Rech-
nungen analysiert. Nachdem die Anwendbarkeit der theore-
tischen Methoden durch den Vergleich mit zug�nglichen ex-
perimentellen Daten best�tigt wurde, konnten wir zeigen,
dass die ORR nicht einem einzigen Reaktionspfad folgt.
Vielmehr wirken mehrere m�gliche Mechanismen zusam-
men, die �ußerst empfindlich auf das angelegte Potential
reagieren. Bereits mit einer vereinfachten Analyse der be-
rechneten Geschwindigkeitskonstanten konnten wir mehrere
experimentell beobachtete Faktoren der elektrokatalytischen
ORR reproduzieren und somit einen entscheidenden Beitrag
zum Verst�ndnis der kontrovers diskutierten ORR auf ato-
marer Ebene leisten. Es wird das Ziel zuk�nftiger Arbeiten
sein, auf der Grundlage der hier vorgestellten Mechanismen
und der zugeh�rigen Energien eine komplette kinetische
Analyse der ORR-Reaktionspfade auszuarbeiten, um
schließlich auch Konzentrationseinfl�sse sowie Transport-
und Diffusionseigenschaften besser zu verstehen.
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[12] B. Grgur, N. Marković, P. Ross, Can. J. Chem. 1997, 75, 1465 –
1471.

[13] L. Qi, X. Qian, J. Li, Phys. Rev. Lett. 2008, 101, 146101.
[14] J. O. Bockris, A. K. Reddy in Modern Electrochemistry 2B:

Electrodics in Chemistry, Engineering, Biology and Environ-
mental Science, Kluwer Academic/Plenum Publishers, New
York, 2001, S. 1539 – 1550.

[15] N. Markovic, R. Adzic, B. Cahan, E. Yeager, J. Electroanal.
Chem. 1994, 377, 249 – 259.

[16] H. Eyring, J. Chem. Phys. 1935, 3, 107 – 115.
[17] D. Marx, ChemPhysChem 2006, 7, 1848 – 1870.
[18] N. M. Markovic, H. A. Gasteiger, P. N. Ross, J. Phys. Chem.

1995, 99, 3411 – 3415.

Zuschriften

9716 www.angewandte.de � 2010 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim Angew. Chem. 2010, 122, 9711 –9716

http://dx.doi.org/10.1149/1.1809586
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevB.62.4744
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevB.62.4744
http://dx.doi.org/10.1016/S0022-0728(02)00851-3
http://dx.doi.org/10.1016/S0022-0728(02)00851-3
http://dx.doi.org/10.1021/jp061813y
http://dx.doi.org/10.1021/jp061813y
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevLett.102.076101
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevLett.102.076101
http://dx.doi.org/10.1021/jz9003153
http://dx.doi.org/10.1063/1.2227388
http://dx.doi.org/10.1149/1.1394046
http://dx.doi.org/10.1149/1.1394046
http://dx.doi.org/10.1021/jp030716r
http://dx.doi.org/10.1021/jp030716r
http://dx.doi.org/10.1002/cphc.200500613
http://dx.doi.org/10.1002/cphc.200500613
http://dx.doi.org/10.1002/fuce.200500201
http://dx.doi.org/10.1002/fuce.200500201
http://dx.doi.org/10.1002/cphc.201000286
http://dx.doi.org/10.1002/cphc.201000286
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(80)90197-1
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(80)90197-1
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(81)90622-1
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(81)90622-1
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(89)90443-3
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(82)90517-9
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(82)90517-9
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(82)90124-8
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(82)90124-8
http://dx.doi.org/10.1063/1.479649
http://dx.doi.org/10.1016/0039-6028(80)90018-7
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevLett.78.4410
http://dx.doi.org/10.1016/0013-4686(67)85030-8
http://dx.doi.org/10.1016/0013-4686(67)85030-8
http://dx.doi.org/10.1016/0013-4686(87)87021-4
http://dx.doi.org/10.1016/0013-4686(87)87021-4
http://dx.doi.org/10.1007/BF00721951
http://dx.doi.org/10.1007/BF00721951
http://dx.doi.org/10.1139/v97-176
http://dx.doi.org/10.1139/v97-176
http://dx.doi.org/10.1103/PhysRevLett.101.146101
http://dx.doi.org/10.1063/1.1749604
http://dx.doi.org/10.1002/cphc.200600128
http://dx.doi.org/10.1021/j100011a001
http://dx.doi.org/10.1021/j100011a001
http://www.angewandte.de

