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Warum ist Gold in alkalischer Lçsung so ein guter Katalysator f�r die
Sauerstoffreduktion?**
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Ein großes Problem der Brennstoffzellentechnik ist die Sau-
erstoffreduktion:[6] Sie ist langsam und bençtigt eine erheb-
liche �berspannung, die den Wirkungsgrad der Energieum-
wandlung verringert. Dies gilt im Besonderen f�r den h�u-
figsten Typ von Niedertemperaturzelle, die „proton exchange
membrane“(PEM)-Zelle, die f�r die Anwendung in Autos
und tragbarer Elektronik entwickelt wurde. Die PEM-Zelle
funktioniert nur in saurer Lçsung, in der Platin immer noch
der beste Katalysator ist, weshalb zurzeit intensiv nach bes-
seren und billigeren Katalysatoren in diesem Medium gesucht
wird. Die experimentelle Forschung auf diesem Gebiet wird
von vielen theoretischen Untersuchungen zum Reaktions-
mechanismus und den elektronischen Eigenschaften von
Katalysatoren begleitet, die sich aber auch nur auf saure
Medien beschr�nken.[1]

Die erste Brennstoffzelle, die je praktisch verwendet
wurde, war eine alkalische Zelle, die von der NASA bei ihren
Weltraummissionen eingesetzt wurde. Die Sauerstoffreaktion
verl�uft in alkalischen Medien schneller, und relativ billige
Materialien wie Gold, Silber oder verschiedene Oxide sind
bessere Katalysatoren als Platin. Was fehlt, ist eine gute, OH-
leitende Membran, die dieselbe Rolle spielt wie die PEM in
saurer Lçsung. Zur Entwicklung solcher Membranen gibt es
verschiedene vielversprechende Ans�tze, die schon bald
kommerzielle Anwendung finden kçnnten.[2] Auf jeden Fall
gibt es gute Gr�nde, die Sauerstoffreduktion in alkalischer
Lçsung theoretisch zu untersuchen.

An den meisten Elektrodenmaterialien ist der Transfer
des ersten Elektrons auf das Sauerstoffmolek�l der ge-
schwindigkeitsbestimmende Schritt. In alkalischer Lçsung
verl�uft er gem�ß Gleichung (1). Bei niedrigem pH-Wert

O2 þ e� ! O2
� ð1Þ

kann das O2
�-Ion protoniert werden gem�ß: HO2ÐO2

�+ H+,
und der erste Schritt ist dann ein kombinierter Elektronen-
und Protonentransfer; wir werden darauf zur�ckkommen.

Manchmal wird die Reaktion (1) als zweistufig beschrie-
ben, mit einem adsorbiertem O2(ad)-Molek�l als Zwischen-
zustand (siehe z. B. Lit. [3]). In stark alkalischer Lçsung h�ngt
diese Reaktion nicht vom pH-Wert ab, was experimentell
best�tigt wurde.[4, 5] Die Lebensdauer des O2

�-Ions ist so lang,
das es im R�cklauf eines Cyclovoltammogramms oxidiert
wird, wenn die Elektrode durch einen Film passiviert ist.[7] In
saurer Lçsung hingegen disproportioniert das Ion rasch.

Verschiedentlich wurde vorgeschlagen (siehe z.B. [8]),
dass in alkalischer Lçsung der �bergang des ersten Elektrons
in der �ußeren Sph�re stattfindet, wo sowohl die Reaktanten
als auch die Produkte zwar nahe an der Elektrode, aber noch
solvatisiert sind. Die Geschwindigkeit von Reaktionen in der
�ußeren Sph�re, die in einer Entfernung von wenigen �ng-
strçm von der Elektrode stattfinden, h�ngt nicht vom Elek-
trodenmaterial ab;[9, 10] dieser Mechanismus w�rde erkl�ren,
warum in alkalischer Lçsung die Geschwindigkeit der Sau-
erstoffreduktion an verschiedenen Elektrodenmaterialien,
wie Gold, Silber und diversen Oxiden, sehr �hnlich ist. An-
dererseits h�ngt bei mehreren Metallen, darunter auch Gold,
die Reaktion von der Kristallebene ab: Sie ist an Au(100)
schneller als an den anderen Ebenen, was sich kaum mit
einem Mechanismus in der �ußeren Sph�re vereinbaren l�sst.

Ehe wir die Kinetik untersuchen, werfen wir einen Blick
auf die Thermodynamik. Bei pH 14 liegt das Standard-
gleichgewichtspotential der Sauerstoffreduktion bei 0.401 V
gegen die Normalwasserstoffelektrode (SHE), dasjenige des
Teilschritts O2/O2

� bei ca. �0.3 V[11] – der genaue Wert ist
etwas ungewiss. Auf den ersten Blick sieht die Differenz von
0.7 V nicht gerade vielversprechend aus – der Wert ist jedoch
f�r eine 1m Lçsung von O2

� . Die Folgereaktionen sind aber
sehr schnell, sodass die wirkliche Konzentration des O2

� er-
heblich kleiner sein muss. F�r eine Konzentration von 10�6

m

betr�gt die Differenz nur noch 0.34 V, und ein Elektronen-
transfer in der �ußeren Sph�re, der mit einer �berspannung
von dieser Grçßenordnung einsetzt, ist durchaus mçglich,
falls die Aktivierungsenergie nicht zu hoch ist; zumindest
kann man diesen Mechanismus nicht aus thermodynamischen
Gr�nden ausschließen. Diese Argumente werden von den
Experimenten von Yang und McCreery[12] gest�tzt. An pas-
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sivierten Elektroden beobachteten diese Autoren die Reak-
tion O2/O2

� als Elektronentransfer in der �ußeren Sph�re.
Wenn die Elektrode ges�ubert wurde, verschwand das Signal
f�r die Oxidation des O2

�-Ions, und die Reduktion des Sau-
erstoffs wurde um mehrere Hundert Millivolt zu hçheren
Potentialen verschoben.

Zur Aufkl�rung des Mechanismus haben wir den Elek-
tronentransfer zum Sauerstoffmolek�l mit unserer eigenen
Theorie untersucht. Wir fassen hier die wichtigsten Ideen
dieser Theorie zusammen – weitere Einzelheiten finden sich
in der zitierten Literatur und in den Hintergrundinformatio-
nen. Der Anfangszustand ist ein schwach solvatisiertes Mo-
lek�l, der Endzustand ein stark solvatisiertes Ion. Gem�ß den
Konzepten der Theorien von Marcus[13] und Hush[14] findet
der Elektronentransfer auf folgende Weise statt: Eine Fluk-
tuation des Solvens bringt die Energie des LUMO zum
Fermi-Niveau, wo es ein Elektron aufnimmt. Die Konfigu-
ration des Solvens relaxiert und formt die Solvath�lle des
Ions. Die elektronischen Energien des Molek�ls und des Ions
kann man mit Dichtefunktionaltheorie (DFT) berechnen, die
Fluktuationen des Solvens und den Ladungs�bergang jedoch
nicht. Wir haben deshalb eine Theorie entwickelt,[15] welche
die Ideen der Marcus-Hush-Theorie mit dem Anderson-
Newns-Modell[16, 17] vereint. Im Wesentlichen verallgemeinert
sie die Theorie des Elektronentransfers auf den Fall einer
beliebig starken Kopplung zwischen der Elektrode und dem
Reaktanten und ermçglicht eine explizite Behandlung der
Wechselwirkung zwischen dem Valenzorbital des Reaktanten
und den Elektronen im Leitungsband des Metalls. Zusammen
mit den Ergebnissen der DFT-Rechnung ermçglicht es uns
diese Theorie, Fl�chen der Gibbs-Energie f�r den Verlauf der
Reaktion zu berechnen.

Als Modellelektrode haben wir die (100)-Oberfl�che von
Gold gew�hlt, die in alkalischer Lçsung einer der besten
Katalysatoren ist.[8] Zun�chst berechneten wir die Energie
des O2-Molek�ls im Vakuum als Funktion des Abstandes von
der Oberfl�che, wobei an jedem Punkt die Orientierung und
die Position parallel zur Oberfl�che optimiert wurde. In
�bereinstimmung mit anderen Wissenschaftlern (siehe z. B.
Lit. [18]) fanden wir, dass das Molek�l nur schwach mit Gold
wechselwirkt, mit einer Bindungsenergie von �7 meV, die in
der man in Abbildung 1, die das Verhalten in dem f�r den
Elektronentransfer relevanten Bereich zeigt, noch nicht
einmal erkennen kann. Wenn sich das Molek�l der Oberfl�-
che n�hert, steigt seine Energie (Abbildung 1, oben); gleich-
zeitig f�llt seine Spinpolarisierung, die beim isolierten Mole-
k�l den Wert zwei hat, langsam ab (Abbildung 1, unten). Wir
haben auch den Bindungsbruch auf verschiedenen Reakti-
onswegen untersucht. Der niedrigste Wert f�r die Aktivie-
rungsenergie, den wir gefunden haben, betr�gt 2.2 eV und
wurde mit festen Lagen der Goldatome an der Oberfl�che
erhalten. Offensichtlich kann auf Au(100) der Bindungsbruch
nicht der erste Reaktionsschritt sein.

DFT hat bekanntlich Probleme mit dem Sauerstoffmole-
k�l und ergibt zu hohe Bindungsenergien. Zudem gehçren
DFT-Rechnungen mit Ionen keinesfalls zum Standard und
erfordern mehrere Korrekturen. Deswegen ist es schwierig,
absolute Werte f�r die elektronischen Energien des Molek�ls
und des Ions zu erhalten. Gl�cklicherweise brauchen wir nur

die relative �nderung beider Energien mit dem Abstand; die
absoluten Werte f�r die Differenz kann man dann erhalten,
indem man den Wert bei großen Abst�nden an den experi-
mentellen Wert f�r die Elektronenaktivit�t des Molek�ls
(�0.44 eV) anpasst. Die Einzelheiten finden sich in den
Hintergrundinformationen.

Die anderen Grçßen, die wir brauchen, sind die Solvati-
sierungsenergie des Ions und die Reorganisierungsenergie
des Solvens. Die Hydratisierungsenergie von O2

� betr�gt
3.9 eV;[11] gem�ß der Marcus-Theorie ist die Reorganisie-
rungsenergie l etwa die H�lfte der Solvatisierungsenergie.
Der resultierende Wert von 1.85 eV liegt nahe bei dem
mittleren Wert, den Hartnig und Koper[19] aus Molek�ldyna-
miksimulationen f�r dieses Redoxpaar erhalten haben, und
ist etwas grçßer als der Wert, der von Ignaczak et al.[20] ge-
sch�tzt wurde. Somit sind die relevanten Parameter f�r das
Solvens bekannt, und wir kçnnen die Fl�che f�r die Gibbs-
Energie der Reaktion berechnen, die wir als eine Funktion
des Abstandes von der Elektrode und der Solvenskoordina-
te q auftragen. Die Solvenskoordinate ist aus der Marcus-
Hush-Theorie bekannt, in der sie die einzige Reaktionsko-
ordinate ist. Sie kennzeichnet die Konfiguration des Solvens,
die sich w�hrend der Reaktion fortlaufend �ndert: Am
Anfang entspricht sie dem Molek�l, am Ende dem solvati-
sierten Ion; der aktivierte Komplex liegt irgendwo dazwi-
schen. Wir haben diese Koordinate so normiert, dass q = 0 der
Konfiguration f�r das Solvens im Gleichgewicht mit dem
Molek�l entspricht, und q = 1 der Konfiguration f�r das Ion.
Wie in den Hintergrundinformationen erkl�rt wird, nimmt
die Solvatisierungsenergie ab, wenn sich das Teilchen der
Oberfl�che n�hert, da seine Solvath�lle aufbricht.

In Abbildung 2 ist die Oberfl�che der Gibbs-Energie
dargestellt, wie wir sie nach unserer Theorie erhalten haben.

Abbildung 1. Energie (oben) und Spinpolarisierung (unten) eines Sau-
erstoffmolek�ls als Funktion des Abstandes von einer Au(100)-Oberfl�-
che.
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Die linke Seite zeigt die Fl�che f�r den Fall, in dem die Re-
aktion in der �ußeren Sph�re im Gleichgewicht w�re. Bei
großen Abst�nden gibt es zwei Minima: eines, das um q = 0
zentriert ist und dem Sauerstoffmolek�l entspricht, und eine
anderes f�r das Ion bei q = 1; beide haben dieselbe Gibbs-
Energie. Der gestrichelte gr�ne Pfeil zwischen beiden zeigt
den Reaktionsweg in der �ußeren Sph�re an. Nach der
Marcus-Theorie betr�ge die zugehçrige Aktivierungsenergie
l/4 = 0.486 eV; durch die kleine, aber merkliche Wechselwir-
kung mit der Goldelektrode verringert sich dieser Wert zu
0.4 eV. Der g�nstigere Reaktionsweg ist jedoch nicht in der
�ußeren Sph�re, sondern geht zum tiefen Minimum f�r das
Ion, das sich bei kleinen Abst�nden und q = 1 befindet, und
hat eine Aktivierungsenergie von ca. 0.33 eV. Da die Reak-
tion bei relativ großen Abst�nden geschieht, gibt es nur einen
kleinen Unterschied in der Reaktionsgeschwindigkeit f�r den
direkten Weg, der zum Ion auf der Elektrodenoberfl�che
f�hrt, und den indirekten Weg, bei dem zun�chst ein Transfer
in der �ußeren Sph�re stattfindet und das Ion sich anschlie-
ßend zur Elektrode bewegt.

Die rechte Seite von Abbildung 2 zeigt die Situation,
wenn die Reaktion in der �ußeren Sph�re um 0.3 eV ender-
gonisch ist, d.h., wenn das Elektrodenpotential um 300 mV
�ber dem Gleichgewichtspotential f�r die Reaktion in der
�ußeren Sph�re liegt. Nach unseren obigen thermodynami-
schen �berlegungen sollte dies einer �berspannung von ei-
nigen hundert Millivolt f�r die gesamte Sauerstoffreduktion
entsprechen. Jetzt ist der Unterschied in der Aktivierungs-
energie f�r die beiden Reaktionspfade etwas grçßer, und der
direkte Weg, mit einer Aktivierungsenergie von etwa 0.47 eV,
ist deutlich g�nstiger, weil die Reaktion in der �ußeren
Sph�re endergonisch ist. Aus der �nderung der Aktivie-
rungsenergie mit der Reaktionsenergie erhalten wir einen
Durchtrittsfaktor von a = 0.46; experimentell findet man an
den meisten Elektrodenoberfl�chen einen sehr �hnlichen
Wert von a� 0.5. Interessanterweise erh�lt man aus der

Marcus-Theorie eine Aktivie-
rungsenergie von 0.65 eV f�r
die Reaktion in der �ußeren
Sph�re, was erheblich �ber dem
Wert liegt, den wir aus unserer
Theorie errechnen.

Wegen der Ungewissheit in
der Reorganisierungsenergie
des Solvens, die auf recht
groben Sch�tzungen beruht,
sind die berechneten Werte f�r
die Aktivierungsenergie nicht
sonderlich genau. Richtig sein
sollten aber die Grçßenordnung
und – was noch wichtiger ist –
die Differenzen zwischen den
verschiedenen Reaktionspfa-
den. Somit schlussfolgern wir,
dass der Transfer des ersten
Elektrons nicht in der �ußeren
Sph�re stattfindet, sondern
direkt zu einem Endzustand
nahe der Elektrodenoberfl�che

f�hrt. Die Unterschiede in der Aktivierungsenergie zwischen
diesen beiden Reaktionswegen sind jedoch klein.

Wir haben unsere Rechnungen f�r eine reine Goldober-
fl�che durchgef�hrt. In dem Potentialbereich, in dem die
Sauerstoffreduktion stattfindet, sind Metallelektroden oft mit
einer Schicht von adsorbiertem OH belegt, welche die
Wechselwirkung zwischen dem Sauerstoffmolek�l und der
Elektrode abschw�cht. In diesem Fall sollte die Reaktion in
der �ußeren Sph�re stattfinden, und nach unseren Rechnun-
gen ist der Reaktionsweg nur wenig langsamer. Auf Au(100)
ist die Bedeckung mit OH in dem Potentialbereich, in dem die
Sauerstoffreduktion einsetzt, gering;[21] dies ist einer der
Gr�nde, warum Au(100) so ein guter Katalysator ist.

Also ist Au(100) ein ausgezeichneter Katalysator, obwohl
seine Wechselwirkung mit dem Sauerstoffmolek�l schwach
ist. Alle Effekte, welche die Reaktion im Sauren bestimmen –
Lage des d-Bands, starke, langreichweitige elektronische
Wechselwirkung, Adsorptionsenergien von Zwischenzust�n-
den – scheinen keine Rolle zu spielen. Was macht denn einen
guten Katalysator f�r die Sauerstoffreduktion im Alkalischen
aus? Nach unserem Modell ist es die Geschwindigkeit der
Reaktionen nach dem Transfer des ersten Elektrons. Die
Konzentration des O2

�-Ions muss sehr klein gehalten werden,
um das O2/O2

�-Gleichgewichtspotential n�her an das
Gleichgewichtpotential f�r die Gesamtreaktion zu verschie-
ben. Diese Folgereaktionen bestimmen auch, ob die Reaktion
dem Vier-Elektronen-Mechanismus folgt, der zu OH� f�hrt,
oder ob sie beim Peroxid stehenbleibt. Prieto et al.[21] haben
vorgeschlagen, dass Au(100) ein besonders guter Katalysator
ist, weil seine Oberfl�che bei kleinen �berspannungen positiv
geladen ist, sodass negativ geladene Zwischenzust�nde wie
O2
� von der Elektrode angezogen werden, wo sie schnell

weiterreagieren. Eine gr�ndliche theoretische Analyse der
folgenden Reaktionswege steht jedoch noch aus.

Wenn Au(100) im Alkalischen so ein guter Katalysator f�r
die Sauerstoffreduktion ist, warum ist es im Sauren so

Abbildung 2. Oberfl�che der Gibbs-Energie f�r die Reaktion O2 + e�!O2
� . Links: f�r den Fall, dass die

Reaktion in der �ußeren Sph�re im Gleichgewicht ist; rechts: wenn die Reaktion in der �ußeren Sph�re
um 300 mV endergonisch ist. Die gestrichelte gr�ne Linie zeigt den Reaktionsweg in der �ußeren Sph�re
an.
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schlecht? Dort wird der erste und geschwindigkeitsbestim-
mende meist in Form von Gleichung (2) angegeben. Diese

O2 þHþ þ e� ! ðHO2Þad ð2Þ

Reaktion hat ein Standardgleichgewichtspotential von
�0.046 V bei pH 0.[11] Wie schon diskutiert, kçnnen schnelle
Folgereaktionen die Konzentration des Produktes absenken
und das Potential einige hundert Millivolt nach oben ver-
schieben. Auf jeden Fall ist diese Reaktion bei pH 0 ungef�hr
um 0.5 V ung�nstiger als die Reaktion (1) bei pH 14. Da
weder der Sauerstoff noch der Wasserstoff an Gold chemisch
adsorbieren, muss die Reaktion (2) auf demselben Weg ab-
laufen wie die Reaktion (1), also fast nach einem Mechanis-
mus der �ußeren Sph�re. In der Tat: DFT-Rechnungen, die
wir durchgef�hrt haben, zeigen deutlich, dass die Bildung des
Produktes HO2 vor seiner Adsorption stattfindet.

Diese theoretischen Argumente stimmen mit neueren
experimentellen Befunden von Ohta et al. �berein, welche
die Sauerstoffentwicklung im Sauren an Gold mit oberfl�-
chenverst�rkter Infrarotspektroskopie untersucht haben.[22]

Diese Autoren beobachteten IR-Spektren von adsorbiertem
HO2 und O2. Die Bande f�r das Sauerstoffmolek�l liegt sehr
dicht bei der Frequenz von freiem O2; wie die Autoren her-
vorheben, zeigt dies, dass das Molek�l schwach und ohne
Elektronentransfer adsorbiert ist, was gut zu unseren Er-
gebnissen passt.

Diese Argumente zugunsten alkalischer Lçsung beruhen
auf der Thermodynamik, die im Prinzip durch kinetische
Effekte �berwunden werden kçnnte. Doch erfolgt der einfa-
che Elektronentransfer in alkalischer Lçsung schnell, mit
einer Aktivierungsenergie von 0.33 V am Gleichgewichtspo-
tential, sodass die ung�nstigen thermodynamischen Verh�lt-
nisse im Sauren unmçglich durch einer schnellere Kinetik
kompensiert werden kçnnen.

Im Unterschied zu den Verh�ltnissen an Gold wird das
Sauerstoffmolek�l an �bergangsmetallen wie Platin chemi-
sorbiert, mit Adsorptionsenergien um �0.6 eV (siehe z. B.
Lit. [23]). Dies verschiebt das Gleichgewichtspotential der
Reaktion (2) zu entsprechend hçheren Werten, und die
�berspannung f�r die Sauerstoffreduktion wird entsprechend
herabgesetzt. Die Thermodynamik der Reaktion (2) ist schon
in mehreren Arbeiten untersucht worden (siehe z. B. die
Arbeit von Keith und Jacob,[24] die weitere Zitate enth�lt).

Fassen wir unsere Ergebnisse zusammen: Wir haben den
ersten und geschwindigkeitsbestimmenden Schritt der Sau-
erstoffreduktion in alkalischer Lçsung untersucht. Obwohl
diese Oberfl�che ein ausgezeichneter Katalysator ist, geht sie
nur eine schwache elektronische Wechselwirkung mit Sauer-
stoff ein, und d-Band-Effekte, welche die Katalyse im Sauren
bestimmen, spielen keine Rolle. Der g�nstigste Reaktionsweg
f�hrt direkt zum adsorbierten O2

�-Ion, aber die Aktivie-

rungsenergie f�r den Weg in der �ußeren Sph�re, �ber ein
solvatisiertes Ion, ist nicht viel hçher. Bei einem guten Ka-
talysator m�ssen die Folgereaktionen des O2

�-Ions schnell
sein, um seine Konzentration niedrig zu halten. Wir glauben,
dass dieser Mechanismus an verschiedenen guten Katalysa-
toren abl�uft, die �hnliche Reaktionsgeschwindigkeiten f�r
die Sauerstoffreduktion zeigen.

Eingegangen am 24. Juli 2012,
ver�nderte Fassung am 1. Oktober 2012
Online verçffentlicht am 21. November 2012
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