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Abstract

The oxygen reduction reaction (ORR) is used in many different applications such as sensor technolo-
gy, fuel cells or metal-air batteries. It is necessary to get a better understanding of its elementary reac-
tion steps to reduce reaction overpotentials and enable the commercialization of rechargeable metal-air
batteries.

Several mechanisms of the ORR have been proposed in the literature. Therefore, we begin by review-
ing some reaction mechanisms. Then we concentrate on two distinct reaction mechanisms in aqueous
solution, one valid in acidic and one valid in alkaline solution. The parameters for our elementary Kki-
netic models are taken from published density functional theory (DFT) calculations on the surface
Pt(111). The mechanism in acidic media [1, 2, 3] distinguishes between three pathways (OO, OOH
and HOOH pathway). The alkaline reaction mechanism [4] consists only of one pathway (OO~ path-
way) comparable with the OOH pathway in acidic media. To make the alkaline reaction mechanism
more general we add the OO pathway.

From binding and activation energies we calculate the parameters needed for our elementary kinetic
simulations. A coverage dependence of binding energies is added based on literature data [5]. Elemen-
tary kinetic simulations were carried out with the simulation tool DENIS (Detailed Electrochemistry
and Numerical Impedance Simulation). It includes detailed electrochemistry based on thermodynamic
consistency. We treat the species adsorbed on active surfaces of the electrodes with mean-field theory.

Our results from elementary kinetic modeling of the reaction mechanism on Pt(111) in acidic media
show that for high cell potentials the ORR reacts via the OO pathway. With decreasing potential the
ORR proceeds via the OOH pathway which is followed by the HOOH pathway for low potentials.
This leads to the working range of the ORR on Pt(111) between 0.9 and 0.4 V. In this potential range
we can observe a significant current density; the undesirable HOOH pathway where oxygen is not
completely reduced to water does not take place.

After discussing these reaction mechanisms on Pt(111), we extent the general reaction mechanism in
acidic media to investigate the influence of different metal catalysts (Ag, Cu, Ir, Ni, Pd, Pt, and Rh).
Thermodynamic data for these catalysts is taken from the literature [6]. Comparing the activities of
different metals for different cell potentials, our simulations show that Cu, Pd and Pt are the best cata-
lysts.

The reaction mechanism proposed for alkaline media is used to investigate the ORR for different cell
potentials and the discharge of a metal-air battery. The mechanism is implemented in a detailed model
of a lithium-oxygen battery including diffusion, real mixture behavior, and the precipitation of lithium
hydroxide monohydrate (LiOH-H,O) (parameters from [7]). Our results show that only the OO~
pathway takes place. For low potential the surface is completely covered with O™ *. We observe that
overpotentials are smaller in alkaline than in acidic media.






Kurzfassung

Die Sauerstoffreduktionsreaktion (Oxygen Reduction Reaction, ORR) findet in vielen verschiedenen
Anwendungen statt, von der Sensorik uber Brennstoffzellen bis hin zu Metall-Luft-Batterien. Um
Reaktionsiiberspannungen zu reduzieren und somit die Kommerzialisierung von Metall-Luft-Batterien
voranzutreiben, missen die Elementarreaktionen der ORR besser verstanden werden.

Verschiedene Reaktionsmechanismen sind in der Literatur zu finden. Deswegen fuhren wir zunéchst
einige Reaktionsmechanismen aus der Literatur auf. Danach konzentrieren wir uns auf unterschiedli-
che Mechanismen in wassriger Losung, einer davon gilt im Sauren, der andere gilt im Alkalischen. Fir
die Parameter unserer elementarkinetischen Modellierung haben wir publizierte Dichtefunktionaltheo-
rie(DFT)-Berechnungen fiir die Oberflache Pt(111) verwendet. Der Reaktionsmechanismus im Sauren
[1, 2, 3] unterscheidet zwischen drei Reaktionspfaden (OO-, OOH- und HOOH-Pfad). Der Mechanis-
mus im Alkalischen [4] beinhaltet nur einen Reaktionspfad (OO~ -Pfad), vergleichbar mit dem OOH-
Reaktionspfad in saurer Losung. Um den Reaktionsmechanismus im Alkalischen zu verallgemeinern,
flgen wir den OO-Reaktionspfad hinzu.

Aus Bindungs- sowie Aktivierungsenergien berechnen wir die Parameter fur unsere elementarkineti-
schen Simulationen. Basierend auf Literaturdaten [5] haben wir die Oberflachenbedeckungsabhéngig-
keit der Bindungsenergien beriicksichtigt. Elementarkinetische Simulationen haben wir mit dem Simu-
lationstool DENIS (Detailed Electrochemistry and Numerical Impedance Simulation) durchgefihrt.
DENIS enthalt detaillierte elektrochemische Modelle, die thermodynamisch konsistent sind. Spezies
an aktiven Oberflachen haben wir mit der ,,mean-field* Theorie beschrieben.

Unsere Ergebnisse, die wir mit der elementarkinetischen Modellierung des Reaktionsmechanismus an
Pt(111) im sauren Medium erhalten haben, zeigen, dass fur hohe Spannungen die ORR (ber den OO-
Pfad ablauft. Mit abnehmendem Potenzial lauft die ORR (ber den OOH-Reaktionspfad, gefolgt vom
HOOH-Pfad fiir kleine Spannungen. Dadurch liegt der Arbeitsbereich zwischen 0.9 und 0.4 V. In die-
sem Potenzialbereich kénnen wir einen signifikanten Stromfluss erkennen. Auflerdem findet der
HOOH-Reaktionspfad kaum statt, wodurch das Endprodukt Wasser entsteht und eine unvollstandige
Reduktion des Sauerstoffs vermieden wird.

Um den Einfluss verschiedener Metallkatalysatoren (Ag, Cu, Ir, Ni, Pd, Pt und Rh) zu untersuchen,
haben wir den Reaktionsmechanismus im Sauren erweitert. Hierzu haben wir fiir diese Katalysatoren
thermodynamische Daten aus der Literatur verwendet [6]. Vergleicht man die Aktivitaten der Kataly-
satoren bei unterschiedlichen Spannungen, zeigen unsere Simulationen, dass Cu, Pd und Pt die héchs-
ten Aktivitaten aufweisen.

Den Reaktionsmechanismus im Alkalischen haben wir verwendet, um die ORR fir verschiedene Po-
tenziale zu untersuchen. Zusétzlich haben wir die Entladung einer Metall-Luft-Batterie untersucht. Der
Mechanismus wurde in ein detailliertes Modell einer Lithium-Sauerstoff-Batterie implementiert, wel-
ches Diffusion, eine reale Mischung und das Ausfallen von LiOH-H,O bericksichtigt (Parameter aus
[7]). Anhand unserer Ergebnisse konnten wir sehen, dass nur der OO~ -Pfad ablauft. Fir niedrige Po-
tenziale ist die Oberflache komplett mit O™* belegt. AuBerdem konnten wir sehen, dass im Alkali-
schen geringere Uberspannungen auftreten als im Sauren.
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1 EinfUhrung

1.1 Motivation

Der weltweite Energieverbrauch ist in den letzten Jahren immer weiter gestiegen. Allein im Jahr 2008
wurden rund 150 Billionen Kilowattstunden verbraucht. Bis zum Jahr 2035 soll der Energieverbrauch
der Welt sogar um 53 Prozent zunehmen. Auf den Transportsektor (siehe Abbildung 1-1) waren 2008
knapp 20 Prozent des Gesamtenergieverbrauchs zurtickzufiihren [8].

Average annual
percent change,
Region 2008 2015 2020 2025 2030 2035 2008-2035
OECD 59.3 60.4 61.2 61.9 63.2 64.8 0.3
Americas 332 341 346 353 364 38.0 05
Europe 18.8 18.7 18.8 187 189 18.9 0.0
Asia 74 75 78 79 79 79 0.3
Non-OECD 38.9 51.6 58.7 67.2 73.3 713 26
Europe and Eurasia 72 78 81 85 91 95 10
Asia 16.3 26.1 N7 379 40.7 422 36
Middle East 54 6.1 6.3 72 8.7 95 22
Africa 36 38 40 44 48 53 15
Central and South America 6.4 7 86 92 100 10.7 19
World 98.2 111.9 119.9 1291 136.5 1421 14
Note: Totals may not equal sum of companents due to independent rounding.

Abbildung 1-1: Energieverbrauch in 10" Btu verursacht durch den Transportsektor (beinhaltet
Transport von Menschen und Gutern Uber den Land-, Luft- und Wasserweg; Prognosen fur die
Jahre 2015-2035); entnommen aus [8].

Nur etwa 19 Prozent des weltweit produzierten Stroms wurden 2008 durch erneuerbare Energien ge-
neriert. 2035 soll der Anteil durch regenerative Energien 23 Prozent betragen. Der grofite Anteil an
Strom wird dabei nach wie vor aus fossilen Energietrdgern wie Erdél, Kohle und Erdgas gewonnen

(8].

Uber die Menge der vorhandenen fossilen Weltenergiereserven und wann diese erschopft sein werden,
wird viel spekuliert. Die Veroffentlichung ,,When will fossil fuel reserves be diminished? geht davon
aus, dass die weltweiten Ol- und Gasreserven in etwa 40 Jahren verbraucht sein werden. Die Kohlere-
serven sollen in etwa 110 Jahren erschopft sein [9]. Werden zusétzlich zu den Energiereserven noch
konventionelle sowie unkonventionelle Ressourcen betrachtet, so geht das Bundesamt fiir Geowissen-
schaften und Rohstoffe in ihrer Studie ,,Reserven, Ressourcen und Verfligbarkeit von Energierohstoffe
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2006 davon aus, dass das weltweit vorhandene Ol noch 140 Jahre reicht, Gas in etwa 640 Jahren und
Kohle in 3500 Jahren verbraucht sind [10]. Fraglich ist nur, ob sich eine Forderung der konventionel-
len und nichtkonventionellen Ressourcen 6konomisch lberhaupt auszahlt.

Einhergehend mit dem Verbrauch von immer mehr fossilen Brennstoffen steigen auch die Emissionen
an Kohlendioxid (siehe Abbildung 1-2), Kohlenmonoxid, organischen Verbindungen und Stickoxiden,
um nur einige Vertreter zu nennen. Dies verstarkt wiederum den Treibhauseffekt. Toxische Stoffe
schadigen auflerdem Mensch und Umwelt.

20 History ZOI(]B Projections
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15
~,,;———-—Egiyﬁﬂfa——-"""
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Abbildung 1-2: Weltweite Kohlendioxid-Emissionen nach Energietragern in Milliarden Tonnen
(Prognosen fur die Jahre 2015-2035); entnommen aus [8].

Nicht nur fossile Energietrager haben die Industrialisierung in den letzten Jahrzehnten so schnell vo-
rangebracht, auch die Atomkraft war dabei ein wichtiger Faktor. Trotz der Vorteile gegeniiber der
Nutzung von fossilen Energietragern birgt die Kernenergie viele Sicherheitsrisiken. AuBerdem ist die
Frage der Entsorgung radioaktiver Abfalle bisher nur unzureichend geldst.

Tatsache ist, dass der Energiebedarf der Welt nur mittels erneuerbarer Energien nachhaltig gestillt
werden kann. AuBerdem kann durch den Ausbau regenerativer Energien die Abhangigkeit von Expor-
teuren fossiler Brennstoffe verringert werden. Energiegewinnung aus fossilen Energietrdgern und
Atomkraft sollten also als Ubergangsldsungen hin zu einer Versorgung mit erneuerbaren Energien
betrachtet werden. Deutschland mit seinen vielen Unternehmen in der Automobilbranche will deshalb
vermehrt auf die Nutzung regenerativer Energien im Transportsektor setzen. Im Zusammenspiel mit
neuen Antriebstechniken, wie dem Elektroantrieb, kann im Transportsektor der Wechsel von fossilen
hin zu regenerativen Energiequellen in den n&chsten Jahrzehnten maglicherweise gelingen. Deswegen
hat die deutsche Bundesregierung mit dem ,,Nationalen Entwicklungsplan Elektromobilitat das Ziel
gesetzt, dass bis zum Jahr 2020 in Deutschland mehr als eine Million Elektrofahrzeuge auf den Stra-
Ren fahren sollen [11]. Nichtsdestotrotz missen zum Gelingen noch viele Hirden tberwunden wer-
den. Der Endenergieanteil erneuerbarer Energien am Gesamtstrommix in Deutschland lag 2007 bei
nur knapp 17 Prozent [12]. AulRerdem ist mit dem Ausbau fluktuierender erneuerbarer Energien, z.B.
durch Windkraftanlagen, ein Ausbau der Stromnetze unabdingbar. Des Weiteren muss uberschiissiger
Strom, der z.B. nachts durch Windkraftanlagen anfallt, gespeichert und bei Bedarf wieder ins Netz
gespeist werden. Die Entwicklung neuer Speichertechnologien oder die Verbesserung bisher beste-
hender Speichertechnologien ist deshalb von groRer Bedeutung und muss zukiinftig verstérkt vorange-
trieben werden.
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Elektrochemische Energiespeicher sollen dabei eine tragende Rolle spielen. Dazu gehéren Batterien
und Brennstoffzellen. Bei beiden Systemen wird mittels elektrochemischer Energiewandler chemische
Energie in elektrische umgewandelt. Brennstoffzellen bendtigen hierzu einen Brennstoff, der dem
System von auBRen zugefuhrt werden muss. Batterien bendtigen hingegen keinen Brennstoff von au-
Ben. Hier erfolgt die Zufuhr von Energie durch eine Umwandlung von elektrischer in chemische Ener-
gie direkt in der Batterie. Man spricht von Sekundérzellen, also wiederaufladbaren Batterien, falls die
elektrochemischen Reaktionen umkehrbar sind. Primérzellen kénnen nicht wiederaufgeladen werden.
Vergleicht man Batterien und Brennstoffzellen, so weisen Batterien eine hohe Flexibilitat auf, da sie
im Gegensatz zu Brennstoffzellen keine Reservoirs brauchen, in denen der Brennstoff gelagert wird.
Bei Brennstoffzellen kénnen aber hdhere Energiedichten als bei Batterien erreicht werden. Um auch
fur Batterien auf hohere Energiedichten zu kommen, missen neue Aktivmaterialien verwendet wer-
den.

Unter den bisher erhéltlichen kommerziellen wiederaufladbaren Batterien besitzen Lithium-lonen-
Batterien die hochste Energiedichte (Einzelzelle: Blei ~ 40 Wh/kg, Nickel-Cadmium ~ 40 Wh/kg,
Nickel-Metallhydrid ~ 50 Wh/kg und Lithium-lonen ~ 160 Wh/kg [13]). Beim Entladevorgang der
Lithium-lonen-Batterie werden Lithium-lonen aus dem Wirtsgitter der negativen Elektrode (Anode)
ausgelagert. Beim Aufladevorgang werden die lonen wieder in das Wirtsgitter eingelagert. Das Wirts-
gitter besteht aus Kohlenstoff, wobei es sich meist um Graphit handelt. Die Interkalationsverbindung
LiC, kann im Falle von Graphit ein Verhaltnis von maximal einem Lithium pro sechs Kohlenstoff-
atomen (x =6) einbauen. Die Gegenelektrode besteht aus Interkalationsverbindungen von Uber-
gangsmetalloxiden. Dabei handelt es sich meist um LiCoO,. LiNiO, und LiMn,O, werden mittlerweile
auch eingesetzt. Beim Entladen werden die Lithium-lonen aus der negativen Elektrode in die Kanal-
oder Schichtstruktur der positiven Elektrode (Kathode) eingebaut. Als Leitsalze bzw. Elektrolyte wer-
den LiPFs, LiBF, oder LiAsFg verwendet. Raumlich und elektrisch sind die beiden Elektroden durch
einen porésen Separator (z.B. Polypropylen) getrennt. Dieser ist fir die lonen durchlassig [14].

Die Alterung der Lithium-lonen-Batterie wird durch die Zersetzung der Materialien (Elektrolyt, Ka-
thode, etc.) sowie durch die Abscheidung von metallischem Lithium, insbesondere bei tiefen Tempe-
raturen, verursacht. Erwiinscht ist hingegen die Bildung der sogenannten ,,Solid Electrolyte Interface*
(SEI). Die SEI entsteht beim ersten Ladevorgang der Lithium-lonen-Batterie auf der negativen Elekt-
rode unter Kapazitatsverlust. Dabei handelt es sich um eine diinne Deckschicht, welche ionisch leitend
ist und den direkten Kontakt mit dem Elektrolyt verhindert. Die SEI sorgt dafiir, dass der Elektrolyt
das Wirtsgitter nicht aufweiten und somit schadigen kann. Erreicht man, dass diese Schicht wahrend
weiterer Entlade- und Ladevorgénge stabil bleibt, kann die Sicherheit wéhrend des Betriebs sowie die
Zyklisierbarkeit verbessert werden [14].

Mit der Energiedichte heutiger Lithium-lonen-Batterien betragt die Reichweite im Automobilbereich
nur etwa 130 km (Gewicht des Batterie-Packs 200 kg, Energiedichte des Batterie-Packs 105 Wh/kg).
Zukinftige Lithium-lonen-Batterien mit verbesserter Leistungsabgabe und Zyklenstabilitat kénnten
die Reichweite auf circa 270 km erh6hen (Gewicht des Batterie-Packs 200 kg, Energiedichte des Bat-
terie-Packs 210 Wh/kg) [15]. Aber auch mit der Energiedichte zukinftiger Lithium-lonen-Batterien
liegt die maximale Fahrstrecke im Automobilbereich deutlich unter den gewiinschten 500 km. Sowohl
Lithium-Luft als auch Lithium-Schwefel kdnnten zukinftig als kommerzielle Systeme in Frage kom-
men, insbesondere wenn es darum geht die Energiedichte zu erhthen. Mit einer Lithium-Luft-
Einzelzelle sind theoretisch 11 680 Wh/kg mdglich. Praktisch wird die Energiedichte auf maximal
1700 Wh/kg geschétzt, was ungeféhr dem Wert von Benzin entspricht. Die Lithium-Schwefel-Batterie
erreicht praktische Energiedichten von etwa 370 Wh/kg [13].
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Der Hauptunterschied zu kommerziellen Lithium-lonen-Batterien liegt darin, dass Sauerstoff und
Schwefel als Aktivmaterialien eingesetzt werden. LiCoO,, LiNiO, sowie LiMn,O4 werden also durch
Sauerstoff oder Schwefel ersetzt. Bei Lithium-Luft- sowie Lithium-Schwefel-Batterien gehen die Li-
thium-lonen chemische Bindungen mit dem Aktivmaterial ein (Konversion). Im Vergleich zur
Interkalationselektrode von Lithium-lonen-Batterien ist dadurch kein Wirtsmaterial notwendig. Bei
Lithium-lonen-Batterien gehen Lithium-lonen hingegen keine chemische Bindung mit dem Aktivma-
terial ein, wodurch sich weniger Teilchen in die Struktur einlagern kénnen und Wirtsmaterial benétigt
wird. Dadurch sinkt die Energiedichte.

1.2 Stand der Technik von Metall-Luft-Batterien

Metall-Luft-Batterien wie die Zink-Luft-Batterie sind kommerziell bisher nur als Primérzelle erhalt-
lich oder stehen im Falle der Lithium-Luft-Batterie kurz vor einer Kommerzialisierung als Priméarzel-
le. Deshalb beschéftigen sich gegenwartig viele Forschungsgruppen mit wiederaufladbaren Metall-
Luft-Technologien, die, betrachtet man die Energiedichte, enormes Potenzial besitzen. Im Idealfall
soll dabei Sauerstoff aus der umgebenden Luft bezogen werden. Dadurch muss in die Kathode kein
Aktivmaterial eingelagert werden. Die Kathode besteht somit hauptsdchlich aus Stromableiter und
einem die elektrochemische Reaktion beschleunigenden Katalysator. Das wiederaufladbare System
Lithium-Luft ist besonders interessant, da mit diesem System theoretisch die grofite Energiedichte
erreicht werden kann. AuBerdem ist viel Erfahrung im Umgang mit Lithium vorhanden.

Als Aktivmaterial wird in der Anode metallisches Lithium verwendet. Lithium ist das leichteste Ele-
ment im Periodensystem der Elemente mit 0.534 g/cm® [15]. Die elektrochemische Reaktion (siehe
Reaktionsgleichung (1-1)) besitzt das niedrigste Standardbezugspotenzial gegentber einer Normal-
Wasserstoff-Elektrode von 3.045 Volt [16].

Li = Lit+ e™. (1-1)

Herkdmmliche Lithium-lonen-Einzelzellen kommen heutzutage auf praktische Energiedichten zwi-
schen 100 und 200 Wh/kg. Im Vergleich zu Lithium-lonen-Einzelzellen ist mit Lithium-Luft-
Einzelzellen (maximale praktische Energiedichte von 1700 Wh/kg) eine Steigerung der Energiedichte
bis zu einem Faktor zehn méglich [13].

In Abbildung 1-3 ist der schematische Aufbau wahrend der Entladung einer Lithium-Luft-Batterie
dargestellt. Beim Entladevorgang wird an der Anode Lithium oxidiert und es entstehen Lithium-lonen.
Diese wandern durch den Elektrolyt hin zur Kathode, wo eine Reduktion des Sauerstoffs stattfindet.
Elektronen werden mit Hilfe von Stromleitern an der Anode abgefiihrt sowie an der Kathode zuge-
fihrt. Beim Aufladevorgang wird der Entladeprozess umgekehrt. Dabei entsteht wieder metallisches
Lithium an der Kathode (wahrend Entladung Anode) und Sauerstoff an der Anode (wahrend Entla-
dung Kathode). Zwischen Anode und Kathode befindet sich ein Separator, der einen Kurzschluss ver-
hindert. Um eine hohe Zyklenstabilitat der Batterie zu erreichen, sollten mdglichst wenige irreversible
Nebenreaktionen ablaufen. Vier verschiedene Batteriedesigns werden unterschieden. Man unterschei-
det zwischen aprotischen, wassrigen, gemischt aprotisch/wéssrigen und festen Elektrolyten [13].
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Discharge
_—

Anode Electrolyte Cathode

Abbildung 1-3: Schematischer Aufbau und Funktionsweise einer Lithium-Luft-Batterie wah-
rend der Entladung.

Im Folgenden wollen wir auf die Systeme mit aprotischen und wassrigen Elektrolyten naher eingehen,
da diese die Hauptvertreter der gegenwaértigen Forschung an der Kathode darstellen.

In aprotischen Lithium-Luft-Batterien sind zwei elektrochemische Reaktionen, welche an der Kathode
auftreten, von Interesse [15]:

120, +2Li* +2¢” =2Li,0 1-2)

0, + 2Li* + 2¢” = Li,0,. (1-3)

Zusammen mit der Halbzellreaktion an der Anode (siehe Reaktionsgleichung (1-1)) ergeben diese die
Zellreaktionen [15]:

2Li + 120, = Li,O (1-4)
sowie
2Li + 0, = Li,O,. (1-5)

Bevorzugt sollte eine volistandige Sauerstoffreduktion zum Endprodukt Li,O ablaufen, da hierbei
mehr Energie entsteht. Tatsachlich wird aber eine unvollistdndige Reduktion des Sauerstoffs zum End-
produkt Li,O, bevorzugt [15].

Im wassrigen Elektrolyt ist die Reduktion des Sauerstoffs vom pH-Wert abhéngig. Betrachtet man den
alkalischen Elektrolyt, entsteht in der Gesamtreaktion Lithiumhydroxid (LiOH), das eine Lslichkeits-
grenze von 5.25 M bei Standardbedingungen besitzt. Dies ldsst auf folgende Halbzellreaktion an der
Anode schlieRen [15]:

120, + H,O + 2e~ = 20H". (1-6)
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Die Gesamtreaktion im wassrigen Elektrolyt ergibt sich dann zu:
2Li + 120, + H,O = 2 LiOH. (1-7)

Sowohl die Anode als auch die Kathode miissen eine pordse Struktur aufweisen, um die kinetische
Hemmung moglichst gering zu halten. AufRerdem gilt fir beide Systeme, dass irreversibel ablaufende
Nebenreaktionen zu vermeiden sind. Diese wiirden die Zyklisierbarkeit der Zelle deutlich verschlech-
tern, da bei jedem Lade- und Entladevorgang Aktivmaterial und/oder Elektrolyt verloren gehen wiir-
den.

Im Folgenden werden wir basierend auf der Veroffentlichung ,,A Critical Review of Li/Air Batteries*
[15] die Schwierigkeiten, welche bei wassrigen und aprotischen Elektrolyten auftreten, zusammenfas-
sen.

Irreversible Reaktionen sind in aprotischen Elektrolyten das grofte Problem. Dimethylether ist fur
eine gute Zyklisierbarkeit ungeeignet, da sich Ether wahrend Entladung und Aufladung zersetzen. In
carbonatbasierten Lésungsmitteln (z.B. Propylencarbonat oder Dimethylcarbonat) zersetzt sich der
Elektrolyt sogar noch schneller unter Bildung von Lithiumcarbonaten [15].

Wahrend der Entladung werden die Elektroden mit dabei entstehenden Produkten, z.B. Li,O,, passi-
viert. Dies flhrt wiederum zu einer elektrischen Isolierung der Elektroden und dadurch zu einer Ver-
ringerung der Kapazitét. Schreitet die Passivierung der Elektroden immer weiter voran, tritt eine Ver-
stopfung der Poren auf, was die Kapazitat ebenfalls begrenzt. Bisher wurde aber noch keine Ldsung
gefunden, der Passivierung der Elektroden entscheidend entgegenzuwirken. Verbessert werden sollte
hierzu die Loslichkeit der Entladeprodukte. Dies kénnte z.B. durch eine Temperaturerhéhung erreicht
werden, durch spezielle Behandlung der Elektrodenoberflache, durch Additive oder durch die Ver-
wendung von Nanomaterialien. Ein weiteres Problem ist die geringe Loslichkeit von Sauerstoff. Die
Loslichkeit ist in aprotischen Medien mindestens um einen Faktor von 20 geringer als die des geldsten
Salzes [15]. Dadurch kann in gefluteten Elektroden der zur Reduktion bendtigte Sauerstoff nicht aus-
reichend nachgeliefert werden. Insbesondere bei grolen Entladestromen ist dies der Fall. Die Versor-
gung mit ausreichend Sauerstoff kann im wassrigen Elektrolyt mit Hilfe von Gasdiffusionselektroden
(siehe Abbildung 1-4) gewahrleistet werden. Im aprotischen Elektrolyt konnte hingegen eine Flutung
bisher noch nicht verhindert werden. Die Loslichkeit konnte hier durch eine Erhéhung des Gasdrucks
verbessert werden.

Lithium-Metalle sind in den meisten aprotischen Elektrolyten sowohl chemisch als auch morpholo-
gisch instabil. Deshalb missen diese geschiitzt werden. Beim ersten Laden entsteht eine Schutzschicht
(SEI), die sich aus zersetztem Losemittel bildet. Um die Versorgung der Zellen mit Sauerstoff zu ge-
waéhrleisten, muss dieser entweder (iber die umgebende Luft bezogen werden oder durch in das System
integrierte Reservoirs. Des Weiteren sind Komponenten wie Kohlendioxid schlecht fiur das System, da
sie Nebenreaktionen auslésen. Wird Sauerstoff aus der umgebenden Luft zugefuhrt, dann muss die
Luft zuvor gereinigt werden. Dies kann durch Membranen erfolgen, ist aber schwieriger zu realisieren
als in das System integrierte Tanks. Integriert man in die Lithium-Luft-Batterie Tanks, in denen Sauer-
stoff gelagert ist, wird durch zuséatzliches Gewicht wiederum die spezifische Kapazitdt herunter gesetzt
[15].

Betrachtet man Lithium-Luft-Systeme in wéssrigen Elektrolyten, liegt der gréfite Vorteil darin, dass
das Entladeprodukt LiOH in Wasser l6slich ist. Ist die Loslichkeitsgrenze (5.25 M bei Standardbedin-
gungen) von LiOH aber erreicht, fallt LIOH-H,O aus [15]. Lagert sich LiOH-H,O in der Elektrode ab,
kann es die Poren verblocken. Ob sich LiOH-H,O nun aber bevorzugt in den Poren ablagert, ist nicht
klar.
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Im waéssrigen Elektrolyt muss die Anode vor Wasser geschiitzt werden, da metallisches Lithium heftig
mit Wasser reagiert. Der Separator muss deshalb direkt vor der Anode angebracht werden. Kerami-
sche Separatoren konnten verwendet werden, da sie fur Lithium-lonen durchlassig und fiir Wasser
undurchléssig sind [15]. Bisher wurde aber noch kein Separator gefunden, der stabil ist und eine aus-
reichende lonenleitfahigkeit besitzt.

Zu einer geringeren nutzbaren Energiemenge kann in wassriger Losung die Entstehung von Wasser-
stoffperoxid flhren, da hierbei nur zwei Elektronen tbertragen werden, also eine unvollstandige Re-
duktion ablauft [15]:

120, + H,0 = H,0,. (1-8)

Zusammenfassend lasst sich sagen, dass beide Systeme, sowohl das aprotische als auch das wéssrige,
noch unzureichend verstanden sind und deshalb enormer Forschungs- und Entwicklungsbedarf beste-
hen. Wird die Zyklisierbarkeit betrachtet, so sind wéssrige Lithium-Luft-Zellen gegeniiber aprotischen
tiberlegen, da in den bisher untersuchten aprotischen Losungen irreversible chemische Reaktionen
verstarkt auftreten.

Um eine gute Versorgung mit Sauerstoff zu erreichen, werden fiir die Kathode Gasdiffusionselektro-
den verwendet. In Abbildung 1-4 ist das Prinzip einer Gasdiffusionselektrode dargestellt.

Discharge
—_—

Oxygen

Electrolyte

Anode Electrolyte Cathode

Abbildung 1-4: Prinzip einer Gasdiffusionselektrode anhand einer Lithium-Luft-Kathode.

Gasdiffusionselektroden beinhalten PTFE und sind somit wasserabweisend. Deshalb funktionieren sie
nur im wassrigen Elektrolyt, da hier eine vollstandige Flutung der Elektrode verhindert wird. Im Ideal-
fall benetzt der Elektrolyt die Wande der Poren, wodurch die komplette Elektrode fur gasférmigen
Sauerstoff zuganglich ist. Ein im Vergleich zu geléstem Sauerstoff um mehrere GréRenordnungen
hoherer Diffusionskoeffizient sorgt dafur, dass aus der Umgebung nachgelieferter Sauerstoff schnell in
den Porenraum der Elektrode gelangen kann. Dort l16st sich Sauerstoff im Elektrolyt und muss nur
noch einen geringen Abstand zum Katalysator uberwinden. Am Katalysator findet dann die Reduktion
statt. Der Transportweg eines Sauerstoffmolekiils in den Porenraum der Gasdiffusionselektrode ist in
Abbildung 1-4 durch die geschlangelte Linie dargestellt.

Zuvor haben wir die Globalreaktionen aufgefuhrt, die im wassrigen Elektrolyt nachgewiesen wurden.
Welche Reaktionsmechanismen mit welchen Elementarreaktionen dabei im Detail ablaufen, ist jedoch
noch nicht verstanden. Fur eine Kommerzialisierung der Lithium-Luft-Batterie missen die auftreten-
den Reaktionen aber verstanden werden. Treten unerwiinschte Nebenreaktionen auf und welche Be-
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dingungen sind fir den Ablauf der Reaktion von Vorteil? Dies sind wichtige Fragen, die durch ein
besseres Verstandnis der Reaktionen beantwortet werden konnen. Insbesondere dariiber, in welche
Elementarreaktionen die Sauerstoffreduktionsreaktion aufgeldst werden kann und welche Schritte
dabei dominieren, ist noch wenig bekannt. Die Sauerstoffreduktionsreaktion ist aber nicht nur fiir Me-
tall-Luft-Batterien von grofRer Bedeutung, sondern grundlegend fir viele Konzepte. Sie findet auch
wéhrend der Zellatmung (biologische Oxidation), wahrend der Korrosion und in Brennstoffzellen
statt. Fir kommerzielle Systeme wie Metall-Luft-Batterien muss der Katalysator dabei eine mdglichst
hohe Aktivitat besitzen. AuRerdem durfen die Katalysatorkosten nicht zu hoch sein und das Gewicht
sollte moglichst gering gehalten werden. Hohe Aktivitaten der Sauerstoffreduktion kénnen z.B. mit
Platin erreicht werden. Gegen Platin spricht jedoch der hohe Preis.

1.3 Zielsetzung und Gliederung der Arbeit

Das Ziel dieser Arbeit ist es, die Elementarreaktionen, welche an der Sauerstoffelektrode stattfinden,
genauer zu verstehen. Anhand von Reaktionsmechanismen, thermodynamischen und kinetischen Pa-
rametern aus der Literatur werden wir hierzu elementarkinetische Simulationen durchfihren.

Die Arbeit gliedert sich in insgesamt sechs Kapitel. Nachdem wir im ersten Kapitel das System Me-
tall-Luft anhand der Lithium-Luft-Batterie ndher erldutert haben, werden wir in den Kapiteln 2 und 3
auf den Hintergrund eingehen. In Kapitel 2 wird die Modellierung elektrochemischer Systeme be-
schrieben. Der Fokus in unserer Arbeit liegt dabei auf der Beschreibung der Reaktionskinetik in elekt-
rochemischen Systemen. In Kapitel 3 gehen wir auf Reaktionsmechanismen, wie sie in der Literatur
gegeben sind, ein. Zwei Mechanismen werden fiir unsere Simulationen ausgewahlt.

Aus den thermodynamischen und kinetischen Parametern, wie sie fur die ausgewahlten Mechanismen
gegeben sind, ermitteln wir in Kapitel 4 alle benétigten Parameter fiir unsere Simulationen.

In Kapitel 5 werden anschlieBend die Ergebnisse dargestellt und diskutiert. In Kapitel 6 folgt die Zu-
sammenfassung der Arbeit und es wird ein Ausblick fiir zukiinftige Arbeiten gegeben.
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Systeme

Elektrochemische Systeme zur Speicherung und Umwandlung von Energie wie Batterien und Brenn-
stoffzellen sind in ihrem Aufbau und ihrer Funktionsweise sehr dhnlich. Die Modellgleichungen, die
fur die mathematische Modellierung solcher Systeme verwendet werden, unterscheiden sich daher
kaum. Wie wir schon in Kapitel 1.1 beschrieben haben, liegt der Hauptunterschied zwischen Batterien
und Brennstoffzellen darin, dass Brennstoffzellen mit Brennstoff versorgt werden miissen, Batterien
wandeln hingegen elektrische Energie in chemische Energie um und speichern diese intern. Bei der
Brennstoffzelle wird dem System der Brennstoff also von auflen zugefiihrt, ist somit ,,immer in der
gleichen Menge vorhanden®. Deswegen sind fiir dieses System stationdre Simulationen von Bedeu-
tung. Bei der Batterie wird dem System wéhrend dem Entladevorgang keine Energie von aufien zuge-
fahrt. Der Zustand des Systems ist somit abhdngig vom Ladezustand. In diesem Fall sind dynamische
Berechnungen von Bedeutung. Je nachdem welche Vereinfachungen in den Bilanzgleichungen getrof-
fen und welche Randbedingungen gewahlt werden, unterscheiden sich beide Systeme in ihren Modell-
gleichungen.

In diesem Kapitel werden wir die fir die Simulation einer Metall-Luft-Batterie hinterlegten Modell-
gleichungen moglichst allgemein beschreiben. Zum Schluss wird noch auf die Softwareumgebung
DENIS sowie die Schnittstelle zur Software Cantera eingegangen.

2.1 Aufbau der elektrochemischen Zelle

In unserem Fall besteht eine elektrochemische Zelle aus den Grundbausteinen Anode, Kathode sowie
Separator. In Abbildung 2-1 sind zusatzlich noch Stromleiter und fiir den Fall einer Lithium-Luft-
Kathode zusatzliche Versorgungskanale dargestellt [17].

Betrachtet man die Mikroskala, so lassen sich sowohl Batterien als auch Brennstoffzellen durch elekt-
rochemische Reaktionen beschreiben, die zwischen verschiedenen Phasen auftreten. Unser Modell
kann ausgehend von der Makroskala bis hin zur Mikroskala wie folgt beschrieben werden [17]:

e Den Rahmen fur die Berechnung bilden mindestens drei Einheiten (siehe Abbildung 2-1).
Diese sind Kathode, Elektrolyt mit Separator sowie die Anode. Zusétzlich kénnen noch weite-
re Einheiten, wie z.B. Stromleiter und Versorgungskanéle, hinzugefligt werden.

e Die einzelnen Einheiten werden durch geometrische Daten und die Volumenanteile ihrer
Komponenten beschrieben. Besteht eine Einheit aus mehreren Phasen, werden die Phasen
ebenfalls Gber ihren Volumenanteil beschrieben.
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o Jede Einheit kann aus einer beliebigen Anzahl von Bulkphasen bestehen (gasférmig, flussig
oder fest), welche wiederum beliebig viele Spezies enthalten kdnnen.

e Grenzen zwei Phasen aneinander, so findet der Austausch zwischen beiden Phasen an einer
Grenzflache statt. Grenzen hingegen drei Phasen aneinander, findet der Austausch entlang ei-
ner Grenzlinie statt. Die Zweiphasengrenze ist durch die spezifische Oberflache charakteri-
siert. Die Dreiphasengrenze ist durch die spezifische Lange der Dreiphasenlinie definiert (ver-
gleichbar mit Reaktionen zwischen zwei und drei Phasen, siehe Abbildung 2-3).

Current collector

Cathode supply
channel

Cathode

Electrolyte/Separator

Anode

Anode supply
channel

Current collector

i
——

Abbildung 2-1: Wiederholeinheit bestehend aus bis zu sieben Einheiten zur Berechnung elekt-
rochemischer Zellen (Einheiten mit gestrichelter Linie sind optional) [17].

In unserem Simulationstool DENIS werden einzelne Regime mit unterschiedlichen GréRenskalen
stickweise eindimensional modelliert. Verkoppelt werden diese durch den Austausch, der zwischen
ihnen stattfindet. Randbedingungen legen dabei den Austausch fest. Entlang der x-Koordinate wird
Gas transportiert. In y-Richtung finden Masse- und Ladungstransfer durch die pordsen
Kompositelektroden sowie durch den Separator statt. Entlang der z-Koordinate kénnen sich Teilchen
hin zu einer Dreiphasengrenze bewegen. Ein Teilchentransfer innerhalb von Aktivmaterialpartikeln
findet ebenfalls entlang der z-Koordinate statt. Insgesamt ergibt sich ein 1D+1D+1D-Modell. Ver-
schiedene Anwendungen kdnnen somit mit nur einem allgemeinen Simulationstool beschrieben wer-
den. Hierzu mussen Unterscheidungen z.B. in der Art und Anzahl der Komponenten sowie strukturel-
ler und geometrischer Parameter getroffen werden [17].
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2.2 Abhangigkeit der Zellspannung von der Stromdichte

Wir unterscheiden hier zwischen der Berechnung der Zellspannung U(i*) in Abhéngigkeit der Strom-
dichte /* einer gesamten elektrochemischen Zelle oder einer einzelnen Elektrode bezogen auf eine
Referenzelektrode. Zunéchst wird die Zellspannung der gesamten elektrochemischen Zelle betrachtet.

Die Zellspannung ist in unserem Modell definiert als die Potenzialdifferenz zwischen den
Stromableitern von Kathode und Anode [18]:

U(iA) = ¢elde,ca(iA) - ¢elde,an(iA)' (2-1)

Der Verlauf des elektrischen Potenzials in einer elektrochemischen Zelle ist in Abbildung 2-2 zur Ver-
anschaulichung dargestellt. Die Elektroden sind pords und mit Elektrolyt geftllt. Sowohl an Kathode
als auch an Anode tritt Uber der Koordinate y entlang der Dicke der jeweiligen Elektrode eine Potenzi-
aldifferenz gegenuber dem Elektrolyt auf. Die Potenzialdifferenzen an Anode und Kathode in Abhén-
gigkeit der Koordinate y entlang der Dicke der Elektrode ergeben sich zu:

A¢an(y) = ¢elde,an - ¢elyt,an(y) (2'2)
und
A¢ca(y) = ¢elde,ca - ¢elyt,ca(y)' (2'3)

Im Elektrolyt folgt das elektrische Potenzial einem nahezu linearen Verlauf. Dieser wird durch den
Ohmschen Widerstand Ry im Elektrolyt verursacht. Werden flache Elektroden betrachtet, also
Elektroden ohne Poren, muss die Anderung des Potenzials tiber der Dicke der Elektroden nicht be-
ricksichtigt werden. Folglich kann die Zellspannung mit den GroBen Ag, und Ag_. sowie durch Sub-
traktion der Potenzialdifferenz, die tber der Dicke des Elektrolyts auftritt, berechnet werden:

UG™) = A, (Y — Ad, (1Y) — i* Ry (2-4)

Bei pordsen Elektroden kann die Zellspannung nicht einfach durch Kombination von Gleichung (2-2)
und Gleichung (2-3) sowie durch Subtraktion des Potenzialsprungs im Elektrolyt berechnet werden.
Zusatzliche Gleichungen zur Bestimmung des Elektrolytpotenzials in Abhéngigkeit der Elektrodendi-
cke sind hier fir die Berechnung der Zellspannung notwendig.

Die Ladungsentstehung setzt sich aus einem Faradayschen Anteil und einem Anteil verursacht durch
elektrische Doppelschichten an der Phasengrenze Elektrode/Elektrolyt zusammen. Der Faradaysche
Anteil i entsteht durch elektrochemische Reaktionen und wird aus deren Nettoreaktionsrate gebildet
(naheres hierzu siehe Unterkapitel 2.3.1). Der Anteil i4;, welcher durch die elektrische Doppelschicht
verursacht wird, tritt nur bei transienten Rechnungen auf. Die elektrische Doppelschicht ist vergleich-
bar mit einem elektrischen Kondensator, der Ladungen aufnimmt und Ladungen abgibt. Dadurch ent-

steht ein Stromfluss gekennzeichnet durch die GroRe i4 (detailliertere Beschreibung siehe Anhang
A.2).

Insgesamt ergibt sich fiir die Stromdichte bestehend aus dem Faradayschen Anteil i# und dem Anteil

der elektrochemischen Doppelschicht i fiir flache zweidimensionale Elektroden (flichenbezogene
Stromdichten werden zur Berechnung herangezogen):
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i =i+ i (2-5)

oder fir dreidimensionale Elektroden (Dicke der pordsen Elektrode wird mit L4, berticksichtigt)

A Lelde v v
it = f (ip +ig)dy. (2-6)
y=0
(I)elde,ca
--------------------------------------------- Yy
E e
E A(I) - - ’
_8 ca (I)elyte - -
g =" U
o " - A(I)an
| . A -
N e oo
i
L
(I)elde,an
>y
Cathode Electrolyte Anode

Abbildung 2-2: Verlauf des elektrischen Potenzials in einer elektrochemischen Zelle entlang der
y-Koordinate (Poren der Elektroden sind mit Elektrolyt geftllt) [18].

Betrachtet man eine einzelne Elektrode (Arbeitselektrode mit Potenzial ¢, . .) und eine Referenz-
elektrode (Potenzial ¢, ) wird die Spannung zwischen Arbeitselektrode und Referenzelektrode
gemessen. Die Potenzialdifferenz ist:

Uelde,Work(iA) = ¢e:lde,work (iA) - ¢elde,ref’ (2-7)

Analog zu den Gleichungen (2-2) und (2-3) folgt fiir den Potenzialabfall zwischen Elektrode und
Elektrolyt:

A¢work (V) = ¢elde,work - ¢elyte,work (V) (2'8)
sowie

A¢ref = ¢elde,ref - ¢elyte,ref‘ (2'9)

Als Referenzelektroden werden haufig die Normal-Wasserstoffelektrode (NHE) bzw. die Standard-
Wasserstoffelektrode (SHE) und die Reversible-Wasserstoffelektrode (RHE) verwendet (n&here Be-
schreibung der Referenzelektroden im Anhang A.3).
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2.3 Reaktionsgleichungen/Reaktionskinetik

2.3.1 Allgemeine Gesetze (elektro-)chemischer Reaktionen

Betrachtet werden Reaktionen der Form

z X = Z Vi X (2-10)

Jj€Educts Jj€E€Products

Mit v; werden die stochimoetrischen Koeffizienten der an der Reaktion i beteiligten chemischen Spe-
zies | beschrieben. X; stellt den Namen der chemischen Spezies j dar, die an der Reaktion beteiligt ist.
Edukte besitzen per Definition negative stochiometrische Koeffizienten, weswegen fiir alle
Eduktspezies (j € Educts) den stochimoetrischen Koeffizienten ein negatives Vorzeichen vorangestellt
wird. Der Ansatz in Gleichung (2-10) ist allgemein giiltig und beschreibt sowohl Ladungstransferreak-
tionen als auch Reaktionen ohne geladene Spezies.

Fur die Bestimmung der Reaktionsgeschwindigkeit s; einer Reaktion i haben wir folgenden Zusam-
menhang verwendet:

i = ke 1_[ ¢k, 1_[ . (2-11)
i

Jj€Educts Jj€E€Products

ke und &y, stehen fur die Vorwarts- und RuckwaértsstoRfaktoren der Reaktion. Gleichung (2-11) gilt fur
Reaktionen mit Spezies in der Bulk-Phase sowie fur Oberfldchenspezies, die an der Reaktion beteiligt
sind. Gerechnet wird mit Konzentrationen, da die Gleichung fiir verschiedene Phasen (gasférmig, fest
und geldst) gelten soll.

Es konnen zwei grundlegende Typen von Reaktionen auftreten. Man unterscheidet zwischen Ladungs-
transferreaktionen und Reaktionen bei denen kein Ladungstransfer in Form von Elektronen oder lonen
stattfindet. Anhand von zwei Beispielen sollen die beiden Typen veranschaulicht werden.

In wassriger Losung kann sich wéhrend der Sauerstoffreduktion an Platin (*) adsorbiertes Peroxid der
Form HOO* bilden. Daraufhin kann diese Spezies in zwei unterschiedlichen Schritten weiterreagie-
ren. Zum einen gibt es die Mdglichkeit, dass ein Proton aus dem Elektrolyt tbertragen wird. Dabei
wird ein Elektron aus der Platinelektrode abgegeben:

HOO* + H* + e~ = HOOH*. (2-12)
Zum anderen kann die Oberflachenspezies HOO* dissoziieren:
HOO* + * = HO* + O*. (2-13)
Zieht man nun Gleichung (2-11) heran, ergibt sich fir Reaktionsgleichung (2-12):
§ = ke ChiooxCire = kb Choom (2-14)
und flr Reaktionsgleichung (2-13)

s = kf‘ C}‘IOO* CL - kb 61110*010*‘ (2'15)
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Fir elektrochemische Reaktionen bzw. Ladungstransferreaktionen wird in unserem Modell der Vor-
wartsstoldfaktor &y mit einem Arrheniusansatz der Form:

E! F Gi(A
ke = kb TPexp (— Ct) exp (% A¢) = ki TPexp <— ( ¢)> (2-16)

RT RT

berechnet. Fir chemische Reaktionen an denen kein geladenes Teilchen beteiligt ist, berechnet sich
der VorwartsstoRfaktor wegen z = 0 nach:

£
ke = kb TPexp | — Bac . (2-17)
RT

kb beschreibt den préaexponentiellen Faktor, Ef., die Aktivierungsenergie, a den Durchtritts- bzw.
Symmetriefaktor der Reaktion und A¢ die Potenzialdifferenz zwischen Elektrode und Elektrolyt. Die
Aktivierungsenergie und die Potenzialabhéngigkeit des VVorwértsstolifaktors lassen sich in der poten-

zialabhéngigen Barriere Gf(Aqs) zusammenfassen.

Der RuckwaértsstoRfaktor &, ergibt sich aus der thermodynamischen Beziehung fur die Gleichge-
wichtskonstante K,:

k AT\ -
X exp (_i) = R (2-18)

k A’
K exp <_ i) - K., (2-19)

Falls die Einheiten der VVorwarts- und Rickwartsstol3faktoren unterschiedlich sind, miissen diese mit
Konzentrationen korrigiert werden.

Die elektrochemische Potenzialdifferenz der Reinstoffe Aﬁ* wird ermittelt, indem man die elektro-
chemischen Reinstoffpotenziale der an der Reaktion beteiligten Spezies mit den zugehdrigen stochio-
metrischen Koeffizienten multipliziert und aufsummiert:

A= Z Vit = Z Y (“j + 2z ¢,~) =M+ z viziky; (2-20)

Jj€EReaction Jj€EReaction Jj€EReaction
Die chemische Reinstoffpotenzialdifferenz A,u* ergibt sich aus der Gibbs-Helmholtz-Gleichung:

N = Z vi(

JjEReaction

h -

a Ts

i) (2-21)
Das elektrochemische Reinstoffpotenzial ﬂ; der Spezies j setzt sich aus dem chemischen
Reinstoffpotenzial #j* und dem elektrostatischen Anteil in einem elektrischen Feld szqu zusammen.

Dieser Anteil beschreibt die potentielle Energie, die ein geladenes Teilchen im elektrischen Feld be-
sitzt. Mit ¢j wird das elektrische Potenzial einer Spezies j beschrieben. Das chemische Potenzial lasst

sich mit der Gibbs-Helmholtz-Gleichung durch einen Enthalpieanteil hj* sowie einen Entropieanteil
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sj* darstellen. Multiplikation der Entropie mit der Temperatur in Gleichung (2-21) fuhrt zu einer Tem-
peraturabhéngigkeit des chemischen bzw. des elektrochemischen Potenzials. Zu beachten ist aber, dass
sowohl die Reinstoffenthalpien hj* sowie die Reinstoffentropien sj* ebenfalls von der Temperatur ab-
héngen (siehe Anhang A.4).

Die Berechnung der Reaktionsraten ist thermodynamisch konsistent. Wird eine elektrochemische Re-
aktion der Form:

A+B'+e =2 C (2-22)
betrachtet, folgt fur die Reaktionsrate s mit den Gleichungen (2-11) und (2-18):

AR

§ = kpcycgr — kpexp (ﬁ) ce. (2-23)

Im Gleichgewicht gilt Aii = Aﬁ* + RT1n (c CCC ) = 0. Setzt man die daraus neu gewonnene Beziehung
A B+

A" =RTIn (CACN) in Gleichung (2-23) ein, erhélt man:

cc
§=kpeyepr —kpeycp = 0. (2-24)

Zur Berechnung der Stromdichte iﬁcm einer Ladungstransferreaktion (CTR) zwischen zwei Phasen

wird deren Reaktionsrate sotgr mit der Faradaykonstante F, der flachenspezifischen Oberflache 4*
sowie mit der ibertragenen Elektronenanzahl z-tg multipliziert:

itceTR = FA zerRéerm- (2-25)

Sind in die Ladungstransferreaktion drei anstatt zwei Phasen involviert, wird die Lange der flachenbe-
zogenen Dreiphasengrenze Elektrolyt/Elektrode/Gas-Phase l{;b zur Berechnung verwendet:

it ctR = FliphZCTRSCTR - (2-26)

In Abbildung 2-3 ist die Modellvorstellung einer Ladungstransferreaktion zwischen zwei und drei
Phasen dargestellt. Gezeigt wird die Sauerstoffreduktionsreaktion. Zwei Phasen sind an der Reaktion
beteiligt, falls gasformiger Sauerstoff zundchst im Elektrolyt geldst wird (siehe Grafik (a)). Anschlie-
Rend reagiert der geldste Sauerstoff mit vier Protonen aus dem Elektrolyt und vier Elektronen aus der
Elektrode. Dabei entsteht im Elektrolyt Wasser. Die Reaktion kann hier verteilt (iber eine Fl&che statt-
finden. Reagiert der Sauerstoff direkt aus der Gas-Phase mit den Protonen sowie den Elektronen, sind
insgesamt drei Phasen an der Reaktion beteiligt. Die Reaktion kann entlang der Dreiphasengrenzlinie
Elektrolyt/Elektrode/Gas-Phase stattfinden (siehe Grafik (b)). In unserem Fall finden ausschlieBlich
Ladungstransferreaktionen zwischen zwei Phasen statt (a).

Letztendlich wird die aus den Reaktionen resultierende Faradaysche Gesamtstromdichte durch Sum-
mation von Gleichung (2-25) (iber alle Ladungstransferreaktionen bestimmt:

it =F Z APz (2-27)
ieCTR

Mit Gleichung (2-26) ergibt sich die Faradaysche Gesamtstromdichte zu:
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it =F Z Iy 23S (2-28)
iECTR

(a) GZ H,O(elyte)
Oztelyte)©

Electrolyte @4 H(elyte)

0.l sde

Gas Electrode

AH(el
@4 H(elyte) U2 H,00elyte)

Electrolyte

Oz(E)@

Gas

Electrode

Abbildung 2-3: Modellvorstellung einer Ladungstransferreaktion zwischen zwei Phasen (a) und
drei Phasen (b) (Phasengrenze pb ist in (a) eine Flache und in (b) eine Linie); gezeigt ist die
Sauerstoffreduktionsreaktion.

2.3.2 Globalreaktionen/Elementarreaktionen

(Elektro-)chemische Reaktionen kénnen entweder global oder anhand von einzelnen Elementarschrit-
ten dargestellt werden. Wird eine Folge von Reaktionen soweit wie moglich zusammengefasst, kann
sie mit nur einer Globalreaktion beschrieben werden. Die Gesamtreaktionsgleichung der Sauerstoffre-
duktion ergibt sich z.B. zu:

0,+4HY+4¢” = 2H,0. (2-29)

Die aus der Globalreaktion folgende Reaktionskinetik bietet in ihrer Einfachheit die Mdglichkeit,
(elektro-)chemische Vorgénge grob abzuschdtzen. Eine relativ gute Beschreibung der Kinetik kdnnen
Globalreaktionen liefern, wenn der reaktionsbestimmende Elementarschritt bei einer Anderung der
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Reaktionsbedingungen gleichbleibt. Dies ist der Fall, wenn z.B. fiir zwei unterschiedliche Temperatu-
ren die Sauerstoffadsorption der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Sauerstoffreduktion ist.
Andert sich aber aufgrund einer Temperaturanderung der geschwindigkeitsbestimmende Schritt von
der Sauerstoffadsorption hin zu z.B. einem Protonentransfer, so versagen Globalreaktionen. Der
Wechsel von einem reaktionsbestimmenden Schritt zum anderen kann nur mittels Elementarreaktio-
nen korrekt dargestellt werden.

Die detaillierteste Beschreibung einer Folge von Reaktionen erfolgt anhand von Elementarreaktionen.
Dabei wird die Globalreaktion in nicht weiter zerlegbare Teilschritte aufgeldst. Im Idealfall kann die
Kinetik im gesamten Reaktionsbedingungsbereich korrekt wiedergegeben werden. Mit jeder zusatzli-
chen Reaktionsgleichung nimmt aber auch die Komplexitét der Kinetik zu. Der Rechenaufwand wird
groler und zuséatzliche kinetische Parameter missen bestimmt werden. AuRerdem finden elektroche-
mische Reaktionen an der Phasengrenze Elektrolyt/Elektrode statt, weshalb bei detaillierten Reakti-
onsmechanismen Oberflachenspezies eingeftihrt werden mussen.

Oberflachenchemie

Die Beschreibung der Oberflachenbelegung bzw. Oberflachenkonzentration erfolgt in unserem Modell
mit der ,,mean-field* Theorie. Hier wird vereinfachend angenommen, dass sich keine Konzentrations-
gradienten auf der Oberflache einstellen. Der aktuelle Oberflachenzustand wird ortsunabhangig an-
hand von gemittelten GroRen wie z.B. der Oberflachenbelegung beschrieben. Detaillierte Oberfla-
chenstrukturen sowie z.B. Unreinheiten, die auf der Oberflache auftreten kdnnen, werden nicht néher
aufgeldst, sondern werden gemittelt Gber die Thermodynamik oder Uber kinetische Parameter beriick-
sichtigt [18].

Die Anderungen der Oberflidchenbelegungen 6; Uber der Zeit werden mit folgender Differenzialglei-
chung berechnet [18]:

% Z ' 2-30
_— V: S, -
o " T g (2-30)
Zur Berechnung der zeitlichen Verteilung der Oberflachenbelegungen werden die Reaktionsraten tiber
alle Oberflachenreaktionen (SR) aufsummiert. Um die Spezies richtig zu bilanzieren, muss fiir alle
Oberflachenreaktion vor jede Reaktionsrate noch der zugehorige stchiometrische Koeffizient voran-
gestellt werden.

Fur die Konzentration einer Oberflachenspezies gilt der Zusammenhang:

oOr
- surl (2-31)

Cjsurf = 5
6, beschreibt die Oberflachenbelegung der Spezies j und I, steht fur die Oberflachendichte der be-
trachteten Oberflache. AuRerdem wird mit der GrolRe o; die Anzahl der Oberflachenplatze berticksich-
tigt, die jedes Teilchen von Spezies j belegt. Die Umrechnung von Oberflachenbelegungen in Kon-
zentrationen ist deswegen wichtig, da die Gleichung zur Bestimmung der Reaktionsraten (siehe For-
mel (2-11)) nur fur Konzentrationen konsistent ist.

Die allgemeinen Gesetze zur Berechnung der Reaktionskinetik chemischer sowie elektrochemischer
Reaktionen dienen auferdem zur Beschreibung weiterer physikalischer Vorgange, wie z.B. einem
Phasenwechsel.
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Phasenbildung und Phasenwechsel

Sowohl Phasenbildung als auch ein Phasenwechsel sorgen dafiir, dass sich der Volumenanteil einer
Bulk-Phase andert [17].

Eine Phase wird gebildet, indem ein Stofftransport von einer Phase in eine andere stattfindet. Be-
schrieben wird dies entweder durch chemische oder elektrochemische Reaktionen. Als Beispiel kann
das Ausfallen von Lithiumhydroxid, wie es bei Lithium-Luft-Batterien im alkalischen Elektrolyt auf-
treten kann, genannt werden:

Lifiye) + OHigre) + H,O = LiOHH,0 (2-32)

(solid)*

Bei einer Anderung des Aggregatzustands findet im eigentlichen Sinne keine chemische Reaktion
statt. Der Vorgang kann aber trotzdem als eine Reaktion zwischen zwei Bulk-Phasen beschrieben
werden. Ein Beispiel dafir ist die Losung von gasformigem Sauerstoff im Elektrolyt [17]:

O2,gas) = On(elyte)- (2-33)
Das Henry-Gesetz beschreibt die Thermodynamik:
p; = Ky jcj. (2-34)

p; steht fir den Partialdruck der Komponenten j in der Gasphase, der mit der Flussigphase im Gleich-
gewicht steht. Ky ; steht fur die Henrykonstante der Spezies j.

Reaktionen zwischen Spezies einer Bulk-Phase

Reaktionen zwischen Spezies einer Bulk-Phase, wie z.B. Flussig-Flissig-Reaktionen, werden mit den
im Unterkapitel 2.3.1 aufgefiihrten Gleichungen bestimmt.

2.4 Modellierung mehrerer Phasen

In unserem Modell wird die zeitliche sowie die 6rtliche Entwicklung einer Phase mit deren VVolumen-
anteil ¢, beschrieben. Findet ein Austausch von Stoffen von einer Phase in eine andere statt, wird die
Anderung der beiden beteiligten Phasen mit folgender Differenzialgleichung beschrieben [17]:

= RkMk- (2_35)

Der Speicherterm p, ¢, auf der linken Seite der Gleichung besteht aus der Dichte der Phase k multipli-
ziert mit dem Volumenanteil der Phase. Eine zeitliche Anderung des Speicherterms erfolgt, wenn Re-
aktionen in der betrachteten Phase k stattfinden und diese mit anderen Phasen in Verbindung stehen.
Hierzu kénnen Ladungstransferreaktionen, Oberflachenreaktionen, Oberflachen/Gas-Reaktionen und
Oberflachen/Bulk-Reaktionen zdhlen. R, steht dabei fir die Bildungsrate der Phase k. Multipliziert mit
der molaren Masse M, ergibt der Term auf der rechten Seite die Beziehung fiir die zeitliche Anderung
der Massendichte einer Phase k. Durch Aufsummieren aller an einer Phase k beteiligten Reaktionsra-
ten s folgt fur die Bildungsrate Ry:
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Re= ) 5, (2-36)

i€k

Gleichung (2-36) beschreibt die Bildungsrate flir Reaktionen an denen zwei Phasen beteiligt sind.
Finden Reaktionen statt, an denen drei Phasen beteiligt sind, gilt die Beziehung:

Ry = Z S'ilt\;/)b,i' (2-37)

i€k

Phasenanderungen z.B. aufgrund von Kristallwachstum im Elektrolyt konnen Anderungen im Ge-
samtvolumen und somit auch Anderungen des Drucks im System hervorrufen. Deshalb sind kompres-
sible Phasen wie z.B. Gasphasen wichtig, die Druckanderungen dampfen. In unserem Modell Gber-
nimmt diese Rolle meist der Elektrolyt, was physikalisch nicht ganz korrekt ist. In der Realitat wiirde
sich die Zelle ausdehnen. Um das Modell aber nicht zu kompliziert zu gestalten, wird auf das Einbin-
den eines mechanischen Modells zur physikalisch korrekten Beschreibung verzichtet.

Zur Losung der Bilanzen wird noch die SchlieBbedingung der Volumenanteile bendtigt:

Z g = 1. (2-38)

k

2.5 Transport

2.5.1 Stoff- und Ladungstransport im Elektrolyt

Transport von Stoffen oder Ladungen findet immer aufgrund von lokal unterschiedlich verteilten Gro-
Ren statt. Im Elektrolyt befinden sich sowohl geladene als auch ungeladene Teilchen. Dadurch teilt
sich der Gesamtteilchenstrom in einen Migrationsanteil sowie einen Diffusionsanteil. Auerdem muss
in der Materialbilanz noch der chemische Quellterm (Summenterm in Gleichung (2-39)) ber(cksich-
tigt werden. Fiir ein geladenes Teilchen bzw. lon j ergibt sich im Elektrolyt die Materialbilanz zu [17]:

O(EelyteC)) . . :
—eayte = = —Veigigr; — Vi + Z vigSidy (2-39)

i€elyte

Die GroBe ngigs; entspricht der Teilchenstromdichte verursacht durch Diffusion. Analog beschreibt
Mimig,; den Anteil verursacht durch Migration. Werden ungeladene Teilchen betrachtet, entfallt der Mig-
rationsterm. Die Teilchenstromdichte durch Diffusion und die Teilchenstromdichte durch Migration
héngen von lokalen Gradienten multipliziert mit einem Transportkoeffizienten ab. Teilchen werden
durch Diffusion transportiert, wenn sich Uber dem Ort ein Konzentrationsgefélle einstellt. Bei der
Migration ist hingegen die Potenzialdifferenz im Elektrolyt die treibende Kraft. Mit der ,,Dilute Solu-
tion Theory* (siche Anhang A.6) folgt fur die Materialbilanz:

a(gelytecj) Zij o 4V

i€elyte
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Die ,,Dilute Solution Theory* kann nur angewandt werden, wenn die Konzentration aller lonen klein
ist. Ist dies nicht der Fall, wendet man oft die sogenannte ,,Concentrated Solution Theory* (néheres
siehe Anhang A.6) an.

Der Transport in pordsen Strukturen ist abhangig von der Tortuositat z sowie dem Volumenanteil des
Porenraums ¢,. Mit dem Diffusionskoeffizienten in der Gas- oder FlUssigphase D; ergibt dies den ef-

fektiven Diffusionskoeffizienten im Porenraum D}’fff [17]:

D" = i—zij (2-41)
oder unter Verwendung des Bruggemann-Koeffizienten g, folgt:
D =& D;, (2-42)
Die Ladungsneutralitat wird durch das Erzwingen von Ladungserhaltung erreicht:
0=-F 2 zj(Viagisrj + Vitgigj) +F Z Z Z viSidy - (2-43)

JEelyte j€Eelyte i€elyte

Zusammen mit der Ladungsneutralitit zu Beginn ergibt das Ladungsneutralitit zu jeder Zeit an jedem
beliebigen Ort.

2.6 Softwareumgebung

2.6.1 DENIS

Das Kirzel DENIS steht fiir ,,Detailed Electrochemistry and Numerical Impedance Simulation®.
DENIS ist eine C++-basierte Software, die die Simulation detaillierter elektrochemischer Modelle
ermdglicht. Zur Reduzierung der Rechenzeit werden einfache Geometrien verwendet. Die zwei
Hauptsysteme, die mit DENIS betrachtet werden, sind Brennstoffzellen und Batterien. Aufgrund de-
tailgetreuer Modellansétze, z.B. fur den Stofftransport, kdnnen physikalische Vorgénge, wie sie in
diesen beiden Systemen auftreten, korrekt wiedergegeben werden. Die Code-Struktur wird in Abbil-
dung 2-4 beschrieben [19].

Simulationen werden generell mit Texteingabedateien gesteuert. In diesen Dateien kénnen die Modell-
sowie die Simulationsparameter eingestellt werden. Es gibt unterschiedliche Typen von Eingabetext-
dateien. Ein Typ ist die Haupteingabedatei. Diese Datei wird bei einem Aufruf von DENIS als Argu-
ment benétigt. Weitere Eingabedateien wie ,,default.denis®, ,,models.denis* und ,,moldata.dat” werden
zusétzlich noch benétigt. Die Eingabetextdatei ,,default.denis* definiert die Standardwerte fiir alle
Parameter. In der Eingabedatei ,,models.denis* sind Parameter fiir vordefinierte Modelle hinterlegt.
,moldata.dat“ beinhaltet thermodynamische Daten sowie Transportdaten. AuRerdem gibt es noch die
Cantera-Eingabedateien, sogenannte cti-Dateien. Mit diesen Dateien kénnen Reaktionen implemen-
tiert werden. Des Weiteren besteht die Mdglichkeit DENIS mit externen Codes zu koppeln. DENIS
kann z.B. durch einen einfachen Funktionsaufruf in die Software MATLAB/SIMULINK integriert
werden.
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Im Simulationsmodul ist der Code fir verschiedene Simulationen hinterlegt (Polarisations- sowie
Impedanzsimulationen, Datenanpassung, transiente Simulationen, etc.). Die Modellmodule enthalten
alle Modellansétze (Elektrochemie, Gasphase, Flissigphase, Transport, etc.). In den Modulen zur nu-
merischen Berechnung sind numerische Losungsverfahren hinterlegt sowie die Kopplung mit dem
numerischen Léser LIMEX. Der numerische Loser LIMEX berechnet die Losung algebraischer Diffe-
rentialgleichungen der Form [20]:

B(t, Y)*Y (f) = F(,Y). (2-44)

Electrochemicalsimulation Electrochemical modeling
Text input files
modules modules

N/

Numerical calculation
modules

Supporting
modules

Abbildung 2-4: Code-Struktur DENIS [19].

Die Berechnung des nachsten Zeitschritts erfolgt dabei implizit. Auf der linken Seite der Gleichung
wird die Matrix B(z, Y) (Dimension n X n) mit der Ableitung des Lésungsvektors Y(¢) der Lange n
multipliziert. Die rechte Seite wird durch den Vektor F(z, Y) (Dimension ») dargestellt.

Unterstiitzende Module beinhalten z.B. Reaktionskoeffizienten oder andere wichtige Stoffwerte. Die
Software Cantera ist eines dieser unterstlitzenden Module. Chemische Quellterme werden in Cantera
berechnet. In DENIS werden diese Quellterme zur Bestimmung des Losungsvektors verwendet. An-
schlieBend werden die neu berechneten GrolRen wiederum zur Bestimmung der Quellterme in Cantera
benétigt.

2.6.2 Cantera

Cantera ist eine frei zugangliche Software zur Berechnung von Reaktionskinetiken, thermodynami-
scher Eigenschaften sowie zur Berechnung von Transportprozessen. Ebenso wie DENIS basiert
Cantera auf C++. Mit Cantera ist es moglich folgende Probleme zu 16sen [21]:

e Phasengleichgewichte

e Eindimensionale Stromungen

e Reaktionskinetik homogener sowie heterogener Reaktionen
e Reaktornetzwerke (sowohl zeitabhangig als auch stationéar)
e Elektrochemie.



22 2 Hintergrund I: Modellierung elektrochemischer Systeme

Cantera ist mit verschiedenen Programmierumgebungen kompatibel und wird mit DENIS Uber die
Datei ,,cantera_wrapper.cpp® eingebunden. Cantera berechnet nur Quellterme, die durch chemische
oder elektrochemische  Reaktionen entstehen. Hierzu gehoren Reaktionsraten  sowie
Reaktionsenthalpien.

2.6.3 Potenzial und Oberflachenbelegungen im Gleichgewicht

Vor jeder Simulation wird das Gleichgewichtspotenzial bestimmt, also das elektrische Potenzial bei
dem kein Strom flieRt. Der Gleichgewichtszustand bildet dann den Ausgangspunkt fiir die folgende
Simulation. Da wir in unserem Fall Elementarreaktionen verwenden, missen zusatzlich zum Gleich-
gewichtspotenzial auch die Gleichgewichtsbelegungen der Oberflachenspezies bestimmt werden.
Hierzu haben wir die Gauss-Elimination des folgenden Gleichungssystems in DENIS implementiert:

In -
Vix V3o, .. Ve Ing ,Eq\ _A:u1
Var V20,0 e Voo || 1Y0y%Eq 1 Ay | (2-45)
V* VLOZ* oo Vo qd _A,u]
RT

Das Gleichungssystem enthalt die Gleichgewichtsbedingungen aller Elementarreaktionen (i =1...1).
Zusétzlich muss noch die Schlie3bedingung:

Z O=1 (2-46)

erflllt sein. Mit dem Gleichungssystem (2-45) und der SchlieRbedingung (2-46) konnen nun die Bele-
gungen aller Oberflachenspezies im Gleichgewicht (0x kg, 00, kg, €tC.) sowie das Gleichgewichtspo-
tenzial A¢Eq ermittelt werden.
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Es ist nachgewiesen, dass die Kinetik der Sauerstoffreduktion an den bisher untersuchten Kathoden-
materialien die Effizienz der Gesamtzelle limitiert [22, 3]. Deswegen ist es wichtig den dabei ablau-
fenden Reaktionsmechanismus genauer zu verstehen. Der Elektrolyt hat einen grofRen Einfluss auf den
Mechanismus der Sauerstoffreduktion. In Kapitel 1 wurde schon diskutiert, dass die Verwendung von
wassrigen Elektrolyten gegentber der Verwendung von aprotischen Elektrolyten von Vorteil ist, da
der wassrige Elektrolyt sich nicht irreversibel zersetzt. Deshalb wird im Folgenden der wassrige Elekt-
rolyt genauer dargestellt. Unterschieden wird hierbei zwischen dem alkalischen sowie dem sauren
Elektrolyt.

Detaillierte elektrochemische Reaktionsmechanismen sind aber nicht nur abhangig vom Elektrolyt. Je
nachdem welcher Katalysator verwendet wird und welche Struktur die Kathode aufweist, kdnnen die
Reaktionsmechanismen ebenfalls stark variieren. Neben diesen drei Hauptparametern existieren auch
noch andere Parameter, die ebenfalls Einfluss auf die ablaufenden Reaktionen haben, wie z.B. die
Alterung der Kathode.

Anhand von Reaktionsmechanismen aus der Literatur werden wir nun die Globalreakti-
on/Gesamtreaktion der Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt ndher auflésen. AuRBerdem werden
wir verschiedene Katalysatormaterialien vergleichen. Abschlielend werden ausgewdahlte Reaktions-
mechanismen, welche in dieser Arbeit verwendet werden, genauer erlautert.

3.1 Literaturtuberblick

Schon etwa ab 1960 wurde damit begonnen die Sauerstoffreduktion besser zu verstehen. Treibende
Kraft hierfiir war das groBe Interesse an Niedrigtemperaturbrennstoffzellen. Im ,,Apollo space pro-
gram* wurden schon damals alkalische Brennstoffzellen eingesetzt. Aullerdem sind Batterien wie z.B.
die Zink-Luft-Batterie, bei denen Sauerstoff an der Kathode reduziert wird, schon lange kommerziell
erhéltlich und werden z.B. in Horgeraten eingesetzt. Auch bei Oxidationsvorgangen (z.B. bei der Zell-
atmung bzw. biologischen Oxidation), bei der Korrosion, bei der Energiespeicherung und in der
Sensorik spielt die Sauerstoffreduktionsreaktion eine wichtige Rolle. Meist limitiert die Sauerstoffre-
duktion dabei den gesamten Prozess, da diese nur langsam ablduft und fiir den gréRten Uberspan-
nungsanteil in der elektrochemischen Zelle verantwortlich ist [23, 24].

Trotz vieler Anwendungsgebiete ist die Sauerstoffreduktion auch noch heute Gegenstand der For-
schung, da durch die Komplexitat der Kinetik bisher nur ein unzureichendes Bild von Reaktionsme-
chanismen auf atomarer Ebene gezeichnet werden konnte. Eine Vielzahl an verschiedenen Reaktions-

23
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bedingungen aufgrund der Vielzahl an Anwendungsgebieten erschwert die Suche ebenfalls. Heutzuta-
ge wird die Erforschung der Sauerstoffreduktion wie schon 1960 durch Systeme zur Energieumwand-
lung vorangetrieben. Metall-Luft-Batterien, insbesondere die Lithium-Luft-Batterie oder Polymer-
Elektrolyt-Membran-Brennstoffzellen stehen hier im Fokus.

3.1.1 Reaktionspfade

Nach Yeager [25] (siehe in [22]) kann die Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt entweder di-
rekt Uber einen 4-Elektronen-Pfad (Pfad 1) oder Uber die Bildung von Peroxid (Pfad 2) ablaufen. Ver-
schiedene Kathodenmaterialien werden hier nicht unterschieden. Pfad 1 wird durch die géngigen Ge-
samtreaktionsgleichungen der Sauerstoffreduktion beschrieben.

Alkalischer Elektrolyt:
O, + 2H,0 + 4e” = 40H . (3-1)
Saurer Elektrolyt:
0,+ 4H" + 4 = 2H,0. (3-2)
Pfad 2 lauft Uber zwei Schritte ab. Der erste Schritt ist im alkalischen Elektrolyt:
0O, + H,0+2e~ = HO;, + OH™. (3-3)
Im sauren Elektrolyt folgt fir den ersten Schritt:
0, + 2H" + 2¢~ =2 H,0,. (3-4)

Danach findet entweder die Reduktion des Peroxids oder dessen Zersetzung statt. Die Reduktion in
alkalischer Losung lautet:

HO; + H,0 + 2¢~ = 30H™ (3-5)
und in saurer Losung
H,0,+ 2H* + 2e¢~ = 2 H,0. (3-6)
Zersetzt sich das gebildete Peroxid, ist die Reaktionsgleichung im alkalischen Elektrolyt:
2HO; = 20H™ + 0,. (3-7)
Im sauren Elektrolyt folgt:
2H,0, = 2H,0 + 0,. (3-8)

Damit die Sauerstoffreduktion tberhaupt ablaufen kann, muss molekularer Sauerstoff zunéchst an die
Oberfl&che binden:

02 + * = 02*. (3_9)

Bei entsprechend starker Wechselwirkung mit der Katalysatoroberflache 6ffnet sich eine der Sauer-
stoffbindungen und wird dadurch reaktiv [14]. Pfad 1 sowie Pfad 2 kénnen dabei als Folge unter-
schiedlicher Adsorptionsmechanismen gedeutet werden.
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Yeager et al. [26] haben drei unterschiedliche Arten der Adsorption von Sauerstoff an einer Oberfla-
che und den anschlieRend bevorzugt ablaufenden Reduktionspfad vorgeschlagen. In Abbildung 3-1

wird zwischen diesen drei Mdglichkeiten der Sauerstoffadsorption unterschieden.

YA
A A A N A A
S S S S S S
Griffiths Pauling Bridge
Model Model Model
0 OH
7 / 2+ / de” ;
L5 }\\ — S 2} —— 5+ 2H,0
0 OH
~ x $+H,0,
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Abbildung 3-1: Modelle fir die Sauerstoffadsorption an einer Metalloberflache sowie zugehori-
ge Reaktionspfade nach Yeager et al. [26].

Diese Modelle wurden fiir Ubergangsmetalle entwickelt, konnen aber auch fir andere Katalysatorty-
pen angewendet werden. Auflerdem sind sie auch in Losung giltig. Des Weiteren wird angenommen,
dass sich die Bindungsarten ineinander umwandeln kénnen. Eine Bindungsart wird aber je nach Reak-
tionsbedingungen bevorzugt. Sauerstoff kann nach dem Griffiths-, Pauling- oder Bridge-Modell an die
Oberflache adsorbieren. Eine Bindung zwischen Sauerstoff und dem Ubergangsmetall erfolgt iiber die
- und die - Orbitale des Sauerstoffs und dem d-Orbital des Ubergangsmetalls. In allen drei Modell-
vorstellungen wird die Doppelbindung des Sauerstoffmolekiils aufgebrochen und es entsteht eine Ein-
fachbindung. Dadurch wird die Bindung zwischen den beiden Sauerstoffatomen geschwécht und die
Lange der Bindung nimmt zu. Im Falle der Modellvorstellung nach Griffiths und nach dem Bridge-
Modell wird eine Dissoziation des Sauerstoffs durch die geschwéchte Bindung zwischen den Sauer-
stoffatomen immer wahrscheinlicher. Ist die Bindung zwischen dem Ubergangsmetall und den Sauer-
stoffatomen ausreichend stark, ist es sogar moglich, dass eine dissoziative Adsorption mit gleichzeiti-
ger Ubertragung von zwei Protonen stattfindet. Insgesamt werden beim Bridge- sowie beim Griffith-
Modell zwei Elektronen vom Metall an die Oberflachenspezies iibertragen. Die Wertigkeit des Uber-
gangsmetalls nimmt im ersten Schritt zu. Danach folgt die Reduktion des Ubergangsmetalls und die
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Wertigkeit des Metalls nimmt wieder den Ursprungswert an. Es lauft also bevorzugt Pfad 1 ab. Der
Hauptunterschied zwischen dem Griffith-Modell und dem Bridge-Modell besteht in der Anzahl der
Oberflachenplétze, an denen das Sauerstoffmolekul bindet. Beim Bridge-Modell adsorbiert Sauerstoff
an zwei freien Oberflachenplétzen, beim Griffith-Modell lediglich an einem freien Oberflachenplatz.
Das Pauling-Modell beschreibt hingegen die Adsorption von nur einem Sauerstoffatom an einem frei-
en Oberflachenplatz des Ubergangsmetalls. Die Bindung zwischen den beiden Sauerstoffatomen ist
somit relativ ungeschwacht. Durch unvollstandigen Ladungstransfer entsteht zunéchst eine Superoxid-
spezies. Anschliefend entsteht eine Peroxidspezies. Die Reduktion kann danach entweder vollstandig
oder unvollstandig ablaufen. Durch die relativ ungeschwéchte Bindung zwischen den beiden Sauer-
stoffatomen wird jedoch Pfad 2 bevorzugt. Bei einer unvollstandigen Reduktion mit der Ubertragung
von nur zwei Elektronen bildet sich Wasserstoffperoxid. Eine vollstandige Reduktion mit vier Elekt-
ronen resultiert in zwei Wassermolekiilen [22].

Nach Yeager et al. entscheidet also die Art und Weise wie Sauerstoff an der Oberflache bindet dari-
ber, welcher Pfad nun bevorzugt ablauft. Dies ist wiederum von verschiedenen Faktoren abhéngig.
Wird die Katalysatoroberfliche z.B. mit Fremdstoffen vergiftet, findet bevorzugt Pfad 2 statt, da
Pfad 1 insbesondere beim Auftreten von Briickenbindungen stark beeintrachtigt wird [14]. AufRerdem
spielt das verwendete Katalysatormaterial eine groBe Rolle. Mittels einer rotierenden Ring-
Scheibenelektrode (RRDE) wurde dies untersucht [22]. Pfad 1 wird an Edelmetallen wie Platin, Silber
und Palladium sowie an Metalloxiden wie Perowskit bevorzugt. Pfad 2 wird hingegen an Graphit,
Gold und Quecksilber bevorzugt.

3.1.2 Katalysatoren

In der Literatur werden im Zusammenhang mit der elektrochemischen Sauerstoffreduktion im wassri-
gen Medium oft die Katalysatoren Platin, Palladium, Silber und Gold genannt. Diese Katalysatoren
gehodren zu den Edelmetallen. Aber nicht nur Edelmetalle kénnen als Katalysatoren eingesetzt werden.
Kohlenstoffe wie Graphit, Glaskohlenstoff und RuR werden genauso aufgefihrt wie Oxide und
Perowskite [22]. Des Weiteren werden noch Platingruppenmetalle genannt. Diese enthalten Rhodium,
Iridium oder Ruthenium, welche gegeniber reinem Platin eine geringere Sauerstoffreduktionsaktivitat
besitzen. Betrachtet man aber nicht nur die Aktivitat der Sauerstoffreduktionsreaktion, sondern auch
die Aktivitat der Sauerstoffentwicklungsreaktion, so decken Platingruppenmetalle beide Bereiche ab.
Die hochsten Aktivitaten der Sauerstoffreduktion werden also mit Platin oder Palladium erreicht [24].
Hohe Aktivitdten der Sauerstoffentwicklung werden hingegen mit Ruthenium oder Iridium erreicht
[15]. Wird aber nur die Sauerstoffreduktion betrachtet, macht die geringe Aktivitit von Platingrup-
penmetallen im Vergleich zu Platin diese Katalysatoren unattraktiv fiir eine kommerzielle Verwen-
dung. AuBerdem hat man im Umgang mit Edelmetallen als Katalysatoren, insbesondere mit Platin,
bisher am meisten Erfahrungen gesammelt. Der Fokus liegt deshalb im Folgenden auf den Reinstoffen
der Edelmetalle als Katalysatoren flir die elektrochemische Sauerstoffreduktion. Bei einer Auswahl
des Katalysators darf aber auch nicht vergessen werden, die aktuellen Rohstoffpreise zu beriicksichti-
gen.

Hé&ufig wird der Einfluss des Katalysatormaterials auf die Sauerstoffreduktion mit dem sogenannten
,Volcano-Plot“ dargestellt. Die Aktivitat des Katalysatormaterials wird dabei meist in Abhéngigkeit
der Bindungsenergie einer fir den Ablauf der Reaktion relevanten Spezies gezeigt. Anhand von Dich-
tefunktionaltheorie(DFT)-Rechnungen haben Ngrskov et al. [6] die Aktivitaten verschiedener
Ubergangsmetalle abgeschatzt und tiber der Sauerstoffbindungsenergie aufgetragen. Betrachtet wurde
die Sauerstoffreduktion an Pt(111). Diese lauft Uber gebundenen Sauerstoff O* sowie eine gebundene
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Hydroxylgruppe HO* ab. Die Aktivitat der Sauerstoffreduktion kann auch (ber der Bindungsenergie
von HO* aufgetragen werden, da nach Ngrskov et al. zwischen den Bindungsenergien von O* und
HO* ein linearer Zusammenhang besteht. Die Aktivitaten in Abbildung 3-2 wurden mit den
Vorwartsreaktionskonstanten der Elementarreaktionen abgeschatzt. Die Vorwartsreaktionskonstante
des reaktionsbestimmenden Schritts legt dabei die Aktivitit fest. Im Bereich hoher
Sauerstoffbindungsenergien (—2.5 bis —0.5 eV; W, Mo und Fe) sind die Aktivitaten gering. Die hohen
Bindungsenergien bilden zwar eine gute Ausgangslage firr die Sauerstoffreduktion, da viel Sauerstoff
adsorbieren kann und so zur Weiterreaktion zur Verflgung steht. Aber hohe Bindungsenergien
erhohen auch die Barrieren bzw. Aktivierungsenergien, die bis zur Bildung von Wasser tberwunden
werden missen. Das andere Extrem stellt Au dar. Hier sind die Bindungsenergien von Sauerstoff so
gering, dass die Sauerstoffreduktion kaum ablauft. Zwischen den beiden Extremen beziiglich der
Sauerstoffadsorption befindet sich das Aktivitatsoptimum der Sauerstoffreduktion. Nach Ngrskov et
al. sollten fur die Sauerstoffreduktion Pt oder Pd als Katalysatormaterialien verwendet werden. Fir
diese beiden Ubergangsmetalle ist sowohl die Barriere der Sauerstoffadsorption als auch die Barriere
hin zu Wasser nicht zu hoch.

0.0
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-3 -2 -1 0 1 2 3 4
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Abbildung 3-2: Aktivitaten der Sauerstoffreduktion (abgeschatzt mit der Geschwindigkeitskon-
stante des reaktionsbestimmenden Schritts) Uber der Sauerstoffbindungsenergie; DFT-
Rechnungen; Schaubild entnommen aus [6].

Auch experimentelle Untersuchungen im wassrigen Elektrolyt haben gezeigt [27], dass die Aktivitat
der Sauerstoffreduktion sowohl im sauren als auch im alkalischen Elektrolyt fir Platin héher ist als fur
Gold. Rhodium und Iridium weisen gegeniiber Platin ebenfalls eine geringere Aktivitat auf, obwohl
davon ausgegangen wird, dass der Reaktionsmechanismus vergleichbar mit dem an Platin ist. Als
Grund fiir die geringere Aktivitat wird die schlechte Zersetzung des gebildeten Peroxids angegeben.

Im sauren Medium besitzen Palladium und Platin in etwa dieselbe Aktivitat [28, 27]. AuRerdem ist die
Aktivitat im alkalischen Medium hoher als im sauren Medium. Zurtlickzufihren ist dies auf eine gerin-
gere spezifische Anionenadsorption im alkalischen Elektrolyt. Des Weiteren ist das Edelmetall Platin
in alkalischen Medien stabiler.



28 3 Hintergrund II: Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt

Die Aktivitét ist nicht nur abhangig vom Katalysatormaterial, sondern auch von der Struktur des Kata-
lysators. Um eine mdéglichst hohe Aktivitat zu erreichen, muss den Reaktionen auch eine groRe Ober-
flache zur Verfugung gestellt werden. Die Aktivitat wird meist durch die am langsamsten ablaufende
Elementarreaktion bestimmt. Diese kann wiederum je nach Kristallorientierung eine andere sein. Au-
Rerdem finden Reaktionen oftmals bevorzugt an Kanten statt. Zur Steigerung der Aktivitat sollte die
Oberflache deswegen maéglichst rauh sein.

Bisher wurden die ablaufenden Reaktionen anhand von zwei Reaktionspfaden dargestellt. Eine erhoh-
te Sauerstoffreduktionsaktivitét liegt vor, wenn Pfad 1 abl&uft (vollstdndige Reduktion). L&uft Pfad 2
ab, ist die Aktivitat der Sauerstoffreduktion niedriger (unvollstandige Reduktion). Was geschieht nun
aber im Detail? Wie konnen Pfad 1 sowie Pfad 2 weiter aufgeldst werden? Dieser Thematik widmen
wir uns in Kapitel 3.1.3 mit Reaktionsmechanismen aus der Literatur.

3.1.3 Reaktionsmechanismen

Wroblowa et al. [29] (siehe in [22]) haben flr die Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt den in
Abbildung 3-3 dargestellten Reaktionsmechanismus vorgeschlagen.
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Abbildung 3-3: Reaktionsmechanismus der Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt nach
Wroblowa et al. (siehe in [22]).

Zu Beginn diffundiert Sauerstoff aus dem Bulk unmittelbar an die Elektrode. Anschlielend kdnnen
direkt vier Elektronen Ubertragen werden (Reaktionsindex 1). Findet die Reduktion von Sauerstoff
uber adsorbiertes Peroxid statt, werden ebenfalls vier Elektronen tibertragen (Reaktionsindex 2 und 3).
In beiden Féllen entstehen Wasserteilchen in saurer bzw. Hydroxid-lonen in alkalischer Losung
(Pfad 1 in Kapitel 3.1.1). Es ist aber auch moglich, dass adsorbiertes Peroxid in die Bulkphase
desorbiert (liber Reaktionsindex 5). In diesem Fall findet eine unvollstdndige Sauerstoffreduktion mit
nur zwei Elektronen statt (Pfad 2 in Kapitel 3.1.1). Aullerdem kann sich adsorbiertes Peroxid auch
noch in Sauerstoff und Wasser zersetzen (Reaktionsschritt 4).

In der Literatur sind fir wassrige Losungen weitere Reaktionsmechanismen gegeben, die dem von
Wroblowa et al. &hnlich sind. Damjanovic et al. (in [22]) schlagen eine vereinfachte Version des Me-
chanismus von Wroblowa et al. vor. Hierbei sind alle Reaktionen irreversibel. Auferdem wird die
Peroxidzersetzung (in Abbildung 3-3 dargestellt durch Reaktionsindex 4) vernachléssigt. Um noch-
mals zu verdeutlichen, wie viele verschiedene Reaktionsschritte wahrend der Sauerstoffreduktion auf-



3 Hintergrund II: Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt 29

treten konnten, ist im Anhang A.1 ein moglichst allgemein gehaltenener Sauerstoffreduktionsmecha-
nismus im alkalischen Elektrolyt dargestellt, der auch unterschiedlich stark gebundene Oberflachen-
spezies beriicksichtigt (siehe Abbildung A-1).

Die bisher betrachteten Reaktionsmechanismen berticksichtigen noch nicht den Einfluss des Katalysa-
tors. Aullerdem wird lediglich im Reaktionsmechanismus in Abbildung A-1 angegeben, dass dieser fur
den alkalischen Elektrolyt gilt. Zwischen saurem und alkalischem Elektrolyt wird ansonsten noch
nicht unterschieden. Es werden lediglich Reaktionsmechanismen dargestellt, die auch noch weiter
aufgelost werden konnten. Kinetische Aussagen, also welche Reaktionen den Mechanismus dominie-
ren oder welche Reaktionen Uberhaupt ablaufen, kénnen daher kaum getroffen werden.

Kinetische Untersuchungen der Sauerstoffreduktion an Platin-, Gold- und Silberoberflachen wurden
schon in den unterschiedlichsten Elektrolyten vorgenommen [3]. Hierzu wurden meist Experimente an
einer RRDE durchgefuhrt. Es wurde gezeigt, dass sowohl der Mechanismus der Sauerstoffreduktion
als auch strukturelle Effekte stark vom Elektrolyt abhangen kénnen. An Platinelektroden im sauren
Elektrolyt wird z.B. angenommen, dass bevorzugt vier Elektronen wéhrend der Sauerstoffreduktion
Ubertragen werden. Im alkalischen Elektrolyt finden hingegen mehrere Mechanismen gleichzeitig
statt. Neben Wasser entstehen hier auch Hydroxid-lonen. Auflerdem ist zu beachten, dass der Elektro-
Iyt die Oberflachenaktivitat des Katalysators verandern kann. Im alkalischen Elektrolyt (KOH) ist die
Aktivitat fir verschiedene Kristalloberflachen Pt(111) > Pt(110) > Pt(100). In saurer Ldsung verandert
sich die Reihenfolge der Aktivitat zu Pt(110) > Pt(111) > Pt(100).

Im Folgenden gehen wir deshalb auf Reaktionsmechanismen ein, die Aussagen Uber die Kinetik bein-
halten, also damit auch schon Aussagen beziiglich Katalysator und/oder Elektrolyt beinhalten. Da-
durch konnen eventuell Vereinfachungen im Reaktionsmechanismus getroffen werden, indem z.B.
eine Reaktion vernachlassigt wird. Soll der Reaktionsmechanismus also Ubersichtlich bleiben, kann
dessen Bestimmung nicht ohne kinetische Kenntnisse erfolgen. Genauso muss zur Bestimmung der
Kinetik zunachst ein Reaktionsmechanismus angenommen werden. Reaktionsmechanismen und die
Kinetik kdnnen somit nicht unabhéngig voneinander bestimmt werden, sondern sind miteinander ver-
knipft.

Ein Uberblick uber einige Reaktionsmechanismen aus der Literatur, die mit der Angabe des reaktions-
bestimmenden Schritts auch eine grobe Aussage Uber die Kinetik enthalten, ist in Tabelle 3-1 gegeben
[22]. Der reaktionsbestimmende Schritt wurde sowohl im sauren als auch im alkalischen pH-Bereich
fir Platin und Gold untersucht. Betrachtet man Gold, unterscheiden sich fur alkalische und saure
Elektrolyte die reaktionsbestimmenden Schritte. Bei Platin ist der reaktionsbestimmende Schritt in
beiden Elektrolyten meist derselbe.

Der Sauerstoffreduktionsmechanismus nach Hoar in Tabelle 3-1 beschreibt eine unvollstandige Re-
duktion. Sauerstoff adsorbiert an Platin oder Gold (*). AnschlieRend wird an der Metalloberflache
gebundener Sauerstoff reduziert und ein Proton tbertragen. Dieser Schritt wiederholt sich und es ent-
steht Wasserstoffperoxid. Im letzten Schritt wird Wasserstoffperoxid katalytisch zersetzt und es bildet
sich Wasser sowie an die Oberflache gebundener Sauerstoff. Dieser kann wiederum reduziert werden.
Nach Hoar ist im alkalischen Medium sowohl fir Platin als auch fir Gold der geschwindigkeitsbe-
stimmende Schritt die Reduktion von adsorbiertem Peroxid. Auffallend ist auch, dass in Tabelle 3-1
fr alkalische Elektrolyte meist die Oberflachenreaktion mit adsorbiertem Peroxid geschwindigkeits-
bestimmend ist.
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Tabelle 3-1: Verschiedene Mechanismen der Sauerstoffreduktion; reaktionsbestimmende
Schritte im sauren oder alkalischen Elektrolyt gekennzeichnet durch Angabe des Katalysators
(Platin oder Gold) [22].

Sauer Alkalisch
Oxidmechanismus:
O, +2%* — 2 0% — —
O* + H,0% — 2 OH* - -
OH* +H' +e~ — * + H,0 Gold —
Wasserstoffperoxidmechanismus:
0O, + * + H,O* — OH* + HO,* - -
H,O0* + HO,* — OH* + H,0,* Platin Platin
*+ H,0,* — 2 OH* — —
OH*+H" +e” — * + H,O Gold —
Conway & Bourgalt Mechanismus:
O, + *+H,0* — OH* + HO,* - -
*+ HO,* — OH* + O* Platin Platin
O*+H +e” - OH* — —
OH*+H" +e~ — * + H,0 Platin —
Hoar Mechanismus:
O, (aqua) + * — 0,* — _
O,*+e” - O,* - -
Oy *+H" — HO,* - -
HO,* + e~ — HO; * — Platin,Gold
HO;*+H" — H,0,* - -
2H0p +* - 2 H,0+0,* _ _

Die bisher aufgefiihrten Reaktionsmechanismen verdeutlichen, dass in der Literatur viele verschiedene
Mechanismen zu finden sind. Diese sind aber meist nur aufgrund unterschiedlicher Betrachtungswei-
sen so verschieden. Welche Reaktion erachten die Autoren fur wichtig und wie weit werden einzelne
Schritte aufgeldst? Sowohl der Sauerstoffreduktionsmechanismus im Alkalischen als auch der Mecha-
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nismus im Sauren sind aber meist auf zwei grundlegende Mechanismen zuruickzuftihren, den dissozia-
tiven und den assoziativen Mechanismus. Im dissoziativen Mechanismus dissoziiert das Sauerstoffmo-
lekdl in zwei gebundene Sauerstoffatome, die nach und nach reduziert werden. Im assoziativen Me-
chanismus dissoziiert das Sauerstoffmolekil zundchst nicht und wird reduziert. Folgt auch im Weite-
ren keine Dissoziation kénnen nur zwei Elektronen tbertragen werden. Vergleichbar sind diese beiden
Mechanismen mit Pfad 1 und Pfad 2 aus Kapitel 3.1.1.

Der Vielfalt an unterschiedlichen Reaktionsmechanismen sind also keine Grenzen gesetzt. Lst man
die Reaktion noch detaillierter auf, also betrachtet man lokale Strukturen, den Transport auf der Ober-
flache oder die Doppelschicht Elektrode/Elektrolyt, ergeben sich weitere Modellvorstellungen.

Evans hat schon 1968 einen Mechanismus der Sauerstoffreduktion vorgeschlagen [30], welcher ver-
gleichbar mit dem Oxidmechanismus aus Tabelle 3-1 ist. Dieser ist unter dem Namen ,,pseudosplit-
ting-Mechanismus* bekannt und in Abbildung 3-4 unter (A) dargestellt.
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Abbildung 3-4: Modelle der Sauerstoffreduktion im alkalischen Elektrolyt an der Elektroden-

oberflache; (A)-,,pseudosplitting“-Mechanismus nach Evans [30], (B)-Peroxid-Mechanismus
nach Tseung et al. [31] (siehe in [22]).

Betrachtet wird der alkalische Elektrolyt. Sauerstoff adsorbiert hierbei an zwei freien Oberflachenplat-
zen auf der Elektrode, vergleichbar mit dem Bridge-Modell. Gebundener Sauerstoff tauscht mit an-
grenzenden Hydroxylgruppen Protonen aus und diffundiert dadurch auf der Oberflache. Erreicht ein
gebundenes Sauerstoffatom eine Reaktionszone, findet dort die Reduktion mit zwei Elektronen statt
und es entstehen zwei Hydroxid-lonen. Eine Reaktionszone kann z.B. eine Kante auf der Oberflache
sein, die sich durch eine hohe katalytische Aktivitat auszeichnet.
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Tseung et al. haben einen von dem ,,pseudosplitting-Mechanismus* abgewandelten Mechanismus
vorgeschlagen [31]. In Abbildung 3-4 wird der Peroxid-Mechanismus unter (B) dargestellt. Da der
Mechanismus von Evans keine Peroxidbildung berticksichtigt, haben Tseung et al. diese in den soge-
nannten ,joint pseudosplitting/peroxide-Mechanismus®“ (A und B) integriert, wobei sie fir die
Peroxidbildung von einem adsorbierten Sauerstoffmolekil nach dem Pauling-Modell ausgehen. Es
findet also ein unvollstandiger Elektronentransfer statt, wodurch der gebundene Sauerstoff negativ
aufgeladen wird. Der elektronenpositive Wasserstoff in der Hydroxylgruppe ist nicht starr an ein ein-
zelnes Sauerstoffatom auf der Oberflache gebunden, sondern wechselwirkt auch mit dem Sauerstoff-
atom in unmittelbarer Umgebung. Das gleiche gilt auch fir Wassermolekiile im Elektrolyt. An Kanten
ist das Wasserstoffatom im Wassermolekdil fiir das adsorbierte Sauerstoffatom rdumlich zugénglich.
Die Teilchen wechselwirken zunédchst miteinander (gekennzeichnet durch die gestrichelte Linie in
Abbildung 3-4) und anschliefend kommt es zu einem Elektronentransfer. Letztendlich entsteht durch
unvollstdndige Reduktion Peroxid und die Hydroxylgruppen auf der Oberfl&che ordnen sich neu an.

Die Peroxidbildung durch unvollstandige Reduktion und die Bildung von zwei Hydroxid-lonen durch
eine vollstandige Reduktion konkurrieren also miteinander. Aufierdem machen sowohl Evans als auch
Tseung et al. den Bindungsbruch des Sauerstoffs fur die langsam ablaufende Sauerstoffreduktion ver-
antwortlich. Vergleichbar zum ,,joint pseudosplitting/peroxid -Mechanismus® ist die Sauerstoffreduk-
tion an Pt(111), die Rossmeisl et al. [23] anhand von DFT-Rechnungen vorgeschlagen haben. In Ab-
bildung 3-5 ist das Reaktionsmodell nach Rossmeisl et al. dargestellt.

H*/e-transfer (ct) (ct) [ct)
H* H H* Ht
H,H H HOH O, HoHH O HOH R, HH H HHH H A
000000000 pr=0000 000 p=0000%“000
AN A NN AN
v/ /3 VAN
H*-diffusion (pd) (pd) {od)
) Y o
H,H H H H, H, HoH,H ' HHH, HoHH HH HOHH,
00000000 00000 000 00000000
ANAANNA_N_N_N_ AN NANA NN N
. ! }
H*-transfer (pt (pt)
H,H H pHH HoH H:90 H H H
0°0 0 0-0 0°0 0'= 0’00’0 00 0=
AAA_AA_A_A_A_ |
Yomere I
Dissociation (D) I
|
H,HH M) HHH
0'0 0 93 00 0=l

Abbildung 3-5: Modell der Sauerstoffreduktion im wassrigen Elektrolyt an Pt(111) nach
Rossmeisl et al. [23]; Reaktionsbeginn links oben.

Hierbei reagiert Wasser auf der Oberflache mit Sauerstoff und es entstehen Hydroxylgruppen. Die
stabilste Anordnung bildet bei kleinen Uberspannungen eine sogenannte ,,halb-dissoziierte* Wasser-
phase. Diese entsteht, wenn jedes zweite Wassermolekil zu einer Hydroxylgruppe reagiert.
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An eine Hydroxylgruppe kann ein Proton aus der Bulkphase tbertragen werden (ct). Gleichzeitig wird
ein Elektron aus der Platinelektrode tbertragen. Das Proton kann nun von einer Hydroxylgruppe zur
anderen diffundieren (pd) und bewegt sich dadurch hin zur Reaktionszone. Dort reagiert es mit dem
Sauerstoff und bildet die an Platin gebundene Peroxidspezies OOH* (pt). Nach einem erneuten Proto-
nenubergang aus der Bulkphase sowie der Diffusion des Wasserstoffs hin zur Reaktionszone, reagiert
die Peroxidspezies mit dem Wasserstoff entweder direkt zu zwei Hydroxylgruppen oder der Wasser-
stoff bindet an das elektronennegativere Sauerstoffatom des Peroxids. Die Bildung von zwei Hydro-
xylgruppen wird energetisch bevorzugt. Erfolgt an beiden Hydroxylgruppen wiederum ein Protonen-
transfer aus der Bulkphase werden insgesamt vier Elektronen tbertragen.

Rossmeisl et al. treffen auch schon einige qualitative Aussagen Uber die Reaktionskinetik. Bei gerin-
gen Uberspannungen ist z.B. die Reaktionsbarriere des Protonentransfers aus der Bulkphase um etwa
ein Vierfaches hoher als die Barriere, die ein Wasserstoffteilchen Uberwinden muss, um von einer
Hydroxylgruppe zur nachsten zu diffundieren. Mit zunehmender Uberspannung wird die Reaktions-
barriere immer kleiner. AulRerdem wird gesagt, dass das Peroxid OOH* die stabilste Oberflachenspe-
zies darstellt.

Mukerjee et al. [32] haben die Sauerstoffreduktion im alkalischen und sauren Elektrolyt untersucht. Im
alkalischen Elektrolyt folgt die Sauerstoffreduktion nach Mukerjee et al. meist dem ,,AuBensphéaren‘-
Mechanismus. Im sauren Elektrolyt lauft der ,,Innenspharen*“-Mechanismus ab. In Abbildung 3-6 ist
der Elektronentransfer nach diesen beiden Mechanismen dargestellt.
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Abbildung 3-6: Schematische Darstellung des ,Innenspharen“- und ,,Auflenspharen<-
Elektronentransfers (dargestellt durch (a) und (b)); links-saurer Elektrolyt, rechts-alkalischer
Elektrolyt; IHP-innerhalb der ,,starren® Doppelschicht, OHP-auBere Helmholtz-Flache; nach
[32].
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Der ,,Innenspharen-Mechanismus (a) beschreibt die Reduktion einer Spezies innerhalb der ,,starren®
Doppelschicht (n&heres hierzu siehe Anhang A.2). Dies ist der Fall, wenn eine Oberflachenspezies
reduziert wird. Erfolgt aber die Reduktion einer Spezies auf der &ufieren Helmholtz-Flache, also einer
ungebundenen Spezies, spricht man von dem ,,Auflenspharen“-Mechanismus (b). Der ,,Aullensphéa-
ren“-Mechanismus ist durch folgende Reaktionsgleichung charakterisiert:
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O2aqua + €~ = O3 3qua- (3-10)

Aus gelostem Sauerstoff entsteht in Reaktionsgleichung (3-10) durch Reduktion mit einem Elektron
ein Superoxid-Radikal-Anion in Losung. Experimentelle Untersuchungen haben gezeigt, dass bei ei-
nem pH-Wert von null hohe Uberspannungen (~ 1.53 V) benétigt werden, damit 03 aqua ENtsteht [32].
Steigt der pH-Wert nun aber an, werden immer geringere Uberspannungen bendtigt, damit Reaktions-
gleichung (3-10) ablauft. Bei einem pH-Wert von 14 betragt die Uberspannung ~ 0.7 V [32]. Dies lasst
darauf schliel3en, dass Sauerstoff im Alkalischen weniger stark gebunden ist als im Sauren. Verursacht
wird dies wahrscheinlich dadurch, dass im Alkalischen die Oberflache U(berwiegend von
Hydroxylspezies belegt ist und die Oberflache somit flr Sauerstoff geblockt wird [32]. Dadurch kann
im Alkalischen neben dem ,,Innensphéaren“-Mechanismus zunéchst auch der ,,AulRensphéren*-
Mechanismus stattfinden. Nach Mukerjee et al. adsorbiert das gebildete Superoxid-Radikal-Anion
03aqua Meist wieder auf der Oberflache. Daraufhin erfolgt ein Protonentransfer von einem Wassermo-
lekiil. Nach dem ,,Innenspharen“-Mechanismus kdnnen nun weitere Elektronen tbertragen werden. Im
sauren Medium verlduft der Mechanismus der Sauerstoffreduktion hingegen wie gewohnt. Sauerstoff
adsorbiert auf der Katalysatoroberflache und anschlieRend erfolgt die Reduktion mit gleichzeitigem
Protonentransfer. Adsorbierte Wasser- und Hydroxylspezies entstehen.

3.2 Reaktionsmechanismus nach Jacob et al.

Im Folgenden beschreiben wir zwei ausgewéhlte Mechanismen aus der Literatur, die fur die kinetische
Modellierung in dieser Arbeit verwendet werden. Die Mechanismen sollen dabei méglichst elementar,
also weitestgehend aufgeldst, sein. Ohne thermodynamische sowie Kinetische Parameter kann keine
Modellierung erfolgen. Deshalb war fiir die Auswahl der Reaktionsmechanismen auch noch wichtig,
ob zusétzlich zum Mechanismus thermodynamische sowie kinetische Parameter gegeben sind. Begin-
nen werden wir mit dem Reaktionsmechanismus nach Jacob et al. [1, 2, 3].

3.2.1 Grundlegendes

Jacob et al. [1, 2, 3] haben einen detaillierten Reaktionsmechanismus der Sauerstoffreduktion auf ato-
marer Ebene vorgeschlagen. Ein besseres Verstandnis der ablaufenden Reaktionen soll bei der Ent-
wicklung neuer umweltschonender Technologien sowie bei der Entwicklung von langlebigen Hetero-
genkatalysatoren helfen. Als Katalysator wurde hierzu Pt(111) gewéhlt. Fir elektrochemische Reakti-
onen wurde das Modell von Damjanovic et al. (siehe in [22]) verwendet. Danach ist an den Elektro-
nentransfer stets ein Protonentransfer gekoppelt.

Um nun einen physikalisch sinnvollen Reaktionsmechanismus der Sauerstoffreduktion auf molekula-
rer Ebene zu erhalten, missen die Bindungsenergien mdglicher Zwischenprodukte berechnet werden.
Mdgliche Zwischenprodukte sind hier die Oberflachenspezies O*, H*, O,*, HO*, HO,*, H,0,* und
H,O* (* kennzeichnet die Pt(111)-Oberflache). Zusatzlich miissen alle Ubergangszustande, die bei der
Reaktion von einer Oberflachenspezies zur anderen auftreten, berticksichtigt werden. Mit Hilfe von
ab-initio-Quantenmechanik (QM) kdnnen lokale Energieminima einzelner Atome oder Molekiile be-
stimmt werden. Atome und Molekiile bestehen aus einer Ansammlung von Nuklei und den umgeben-
den Elektronen. Geometrische und elektronische Strukturen konnen bestimmt werden, indem man die
stationare Schrddingergleichung 16st. Mit der Born-Oppenheimer-Naherung reduziert sich das System
nur auf den Anteil der Elektronen. Hierbei werden ausschliel3lich die Elektronen als Quantenteilchen
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betrachtet, da sie im Vergleich zu den Nuklei sehr klein und schnell sind. Bei vorgegebener Konfigu-
ration der Nuklei wird nun die Elektronenverteilung ermittelt, also die Elektronenstruktur, die das
Energieminimum beschreibt. Anschlieend werden mit dieser Elektronenstruktur die stabilsten Konfi-
gurationen der Nuklei bestimmt [1]. Um den Aufwand gering zu halten, wird nicht die Energie jeder
einzelnen Konfiguration berechnet, sondern Trends im Energieverlauf werden weiterverfolgt.

Allgemein werden zwei Methoden [1] verwendet, um die Elektronenstruktur zu beschreiben. Wellen-
basierte Methoden wie z.B. die Hartree-Fock Ndherung bendtigen hierzu fir jedes Elektron drei raum-
liche Koordinaten (3N) und die Spinnrichtung. DFT-basierte Methoden verwenden hingegen die
Elektronendichte als Variable, die nur noch von den drei Raumkoordinaten (3) abhéngt. Dies reduziert
den Rechenaufwand zur Bestimmung der wahrscheinlichsten Elektronenstruktur erheblich, weshalb
DFT-basierte Methoden den Standard darstellen und in allen unseren Datenquellen verwendet werden.

Zur Berechnung der Adsorption von Spezies muss ein angemessenes Modell fur die Oberflache ver-
wendet werden. Hier wurde mit einem Platincluster gerechnet. Dabei wird angenommen, dass die
Platinoberflache durch lokale Gebiete beschrieben werden kann. Diese bestehen nur aus wenigen
Atomen und vereinfachen so die Rechnungen. Jacob et al. verwendeten einen Ptss-Cluster, um die
Platinoberflache zu beschreiben. Die 35 Platinatome werden in drei Atomschichten integriert. Die
unteren beiden Schichten sind fixiert und sorgen fur die nétige Stabilitat des Clusters durch die Anzie-
hung zwischen den Platinatomen. In der obersten Schicht kdnnen sich vier Atome frei bewegen. Mit
diesem Cluster wurden nun die glinstigsten Bindungsplétze sowie die Bindungsenergien der Oberfla-
chenspezies ermittelt. Die berechneten Ergebnisse sollten aber auch immer mit experimentellen Daten
verglichen werden. Nur dann ist die Voraussetzung gegeben, qualitativ korrekte Aussagen Uber Reak-
tionsmechanismen treffen zu kénnen. Jacob et al. haben deshalb in ihrer Arbeit experimentelle Daten
bei niedrigen Driicken und niedrigen Temperaturen in der Gasphase zum Vergleich herangezogen.
Diese liegen in guter Ubereinstimmung mit den berechneten Werten.

Um die Umgebungsbedingungen zu beriicksichtigen werden noch weitere Korrekturen benétigt [1, 2].
Zusatzlich zur Energie unter einer idealen Gasphase AE,,,, die mit dem elektronischen Energieanteil
beschrieben wird:

AEg,s = AE,, (3-11)
kommt noch der Energieanteil in Wasser AE,. Hieraus folgt die Energie in Losung AE,:
AEg, = AE, + AE,,. (3-12)

Der thermische Energieanteil wird durch den Anteil der Nullpunktsschwingung AEzpr und den
vibronischen Anteil mit AH;,(7) und AS,;, (T )beschrieben:

AGgy = AE, + AE,  + AEzpp + AHi,(T) + TAS,i(T). (3-13)

Translatorische Energieanteile sowie Energieanteile durch Rotation kénnen bei Spezies an Grenzfla-
chen meist vernachléssigt werden.

Durch die Bestimmung der Energien von Oberflachenspezies sowie von Ubergangszustinden wird
festgelegt, welche Spezies aus den gegebenen Edukten resultiert und wie der Ubergangszustand aus-
sieht. Nicht bekannt ist aber der Typ der Reaktion, also was zwischen Edukten und dem Ubergangszu-
stand bzw. dem Ubergangszustand und dem Produkt geschieht (siehe Abbildung 3-7).
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Abbildung 3-7: Gibbsenthalpie Gber der Reaktionskoordinate fiir Reaktion A + B 2 C; Frage-
zeichen kennzeichnen Unbekannte im Reaktionsmechanismus.

Prinzipiell kénnen vier verschiedene Reaktionstypen auf einer Oberfléche stattfinden:

Adsorption

Reaktionsschritt nach Eley-Rideal (ER)
Reaktionsschritt nach Langmuir-Hinshelwood (LH)
Desorption.

Abbildung 3-8 stellt das Prinzip dieser unterschiedlichen Reaktionstypen dar.

B@

O e

N
/ N assomton /

" 4 &

@

ki
S O-e S 0 e S
« N B:/l
/ (@ .fB/

Abbildung 3-8: Mdgliche Oberflachenreaktionen; Adsorption, Reaktionsschritt nach Lang-
muir-Hinshelwood oder Eley-Rideal sowie Desorption.

Teilchen A und B werden zunédchst aus der Bulk-Phase chemisorbiert, d.h. die Molekile gehen eine
chemische Bindung mit der Oberflache ein. Reagieren anschliefend zwei Oberflachenspezies mitei-
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nander, lauft die Reaktion nach Langmuir-Hinshelwood ab. Reagiert eine Oberflachenspezies mit ei-
ner Spezies aus der Bulkphase, so findet eine Reaktion nach Eley-Rideal statt. Natirlich kann es auch
vorkommen, dass die chemische Bindung zwischen Oberflache und Spezies aufgebrochen wird und
die Spezies wieder in die Bulk-Phase desorbiert (Spezies C wird desorbiert).

Elektrochemische Reaktionen kdnnen also entweder (ber einen Reaktionsschritt nach LH ablaufen
oder durch einen Reaktionsschritt nach ER beschrieben werden. Um den Reaktionsmechanismus mog-
lichst allgemein darzustellen, berticksichtigen Jacob et al. fir elektrochemische Reaktionen beide
Reaktionsschritte.

Bisher wurde der Einfluss des elektrischen Potenzials noch nicht beachtet. Geht eine Spezies aus einer
Reduktion hervor, muss die Energie der Spezies potenzialabhdngig sein. Dies wird erzielt, indem man
den Term +zeA¢ zur Energie der Spezies hinzufigt.

Insgesamt werden bei Jacob et al. drei Reaktionsmechanismen unterschieden, die alle parallel ablaufen
kénnen. Diese sind in Abbildung 3-9 graphisch dargestellt.

Abbildung 3-9: Schematische Darstellung von OO- OOH- und HOOH-Mechanismen der Sauer-
stoffreduktion nach Jacob et al. [1].

Unterschieden wird zwischen dem OO-Mechanismus, dem OOH-Mechanismus und dem HOOH-
Mechanismus:

1. 0OO-Mechanismus:
Sauerstoff adsorbiert auf der Platinoberflache (Oberflachenspezies O,*) und dissoziiert an-
schlielend zu zwei O*. Danach werden vier Elektronen an die auf der Oberflache gebundenen
Sauerstoffatome Ubertragen. Insgesamt werden bei der Reduktion vier Elektronen sowie vier
Protonen entweder (ber einen Reaktionsschritt nach ER oder nach LH Ubertragen. Es entste-
hen zwei Wassermolekiile. Diese desorbieren im letzten Schritt von der Oberflache.
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2. OOH-Mechanismus:
Hier findet keine Dissoziation des adsorbierten Sauerstoffmolekils statt. Direkt nach der Ad-

sorption von Sauerstoff folgt dessen Reduktion zu der Oberflachenspezies HO,. Erst danach
dissoziiert HO,* zu HO* und O*. AnschlieRend kénnen analog zum OO-Mechanismus die
Spezies weiter reduziert werden. Insgesamt werden auch hier vier Elektronen und vier Proto-
nen entweder nach ER oder nach LH ubertragen. Zwei Wassermolekdile entstehen.
3. HOOH-Mechanismus:

Beim HOOH-Mechanismus erfolgt zunéchst analog zum OOH-Mechanismus eine Reduktion
des gebundenen Sauerstoffs. AnschlieBend wird nochmals ein Elektron tibertragen und es ent-
steht die Spezies H,O,*. Dissoziiert H,O,* in zwei HO*-Oberflachenspezies, kdnnen bis zur
Bildung von Wasser zwei weitere Elektronen ibertragen werden. Insgesamt folgt die Reaktion
dann dem ,,Vier-Elektronen-Pfad* (siche Kapitel 3.1.1 Pfad 1). Es besteht aber auch die Mdg-
lichkeit, dass H,O,* direkt desorbiert, woraus ein Wasserstoffperoxidmolekdl hervorgeht. Da-
bei werden insgesamt nur zwei Elektronen ubertragen (vergleichbar mit Pfad 2 in Kapi-
tel 3.1.1). Alle Reduktionsschritte kdnnen wiederum entweder nach ER oder LH stattfinden.

3.2.2 Erwartungen/Schlussfolgerungen

Anhand der ermittelten thermodynamischen Parameter haben Jacob et al. schon einige die Sauerstoff-
reduktion betreffende Erwartungen/Schlussfolgerungen aufgestellt.

In [1] und [2] folgt aus den berechneten Barrieren der einzelnen Reaktionen, dass bei einer Zellspan-
nung von 0V die hichsten Barrieren der drei Mechanismen jeweils die Dissoziationsreaktionen auf-
weisen. Vergleicht man die einzelnen Mechanismen, so besitzt der OO-Mechanismus mit der O-O
Dissoziation die hochste Barriere, gefolgt vom OOH-Mechanismus mit der O-OH Dissoziation. Die
HO-HO Dissoziation weist bei 0 V Zellspannung die geringste Barriere auf. Andert sich die Zellspan-
nung von 0V auf 1.23 V, werden alle Energien der Oberfldchenspezies, die durch einen Protonen-
transfer/Reduktion entstehen, zu héheren Werten verschoben. Des Weiteren steigen die Barrieren der
Protonentransfer-/Reduktionsschritte. In diesem Fall besitzen die Protonentransferschritte O,*-H und
HOO*-H die hochsten Barrieren aller drei Reaktionsmechanismen. Die Sauerstoffreduktion folgt bei
Zellspannungen von 1.23V gegeniiber der RHE somit wahrscheinlich dem OO-
Reaktionsmechanismus. Vergleicht man die Reaktionsschritte nach ER und LH, liegen die Reaktions-
barrieren fiir ER niedriger als die Reaktionsbarrieren fur LH. Dies ist sowohl fur niedrige Zellspan-
nungen als auch fir hohe Zellspannungen der Fall, weshalb im gesamten Potenzialbereich der Sauer-
stoffreduktion ER-Reaktionen beglinstigt sind. Naturlich kénnen anhand der thermodynamischen Da-
ten nur Vermutungen aufgestellt werden. Um die Mechanismen genauer zu untersuchen, sind umfas-
sende kinetische Analysen erforderlich.

Jacob et al. haben in [2] die Geschwindigkeitskonstanten der Reaktionen mit Hilfe der Theorie des
Ubergangszustands nach Eyring (siehe Anhang A.5 Gleichung (A-31)) berechnet. Anhand dieser
konnte die Kinetik grob abgeschatzt werden. Daraus konnte nun geschlossen werden, bei welcher
Zellspannung welcher Reaktionsmechanismus dominiert. In Abbildung 3-10 ist dies dargestellt. Nattr-
lich missen fiur eine umfassende kinetische Analyse noch Konzentrationen, Oberflachenbedeckungen,
etc. beriicksichtigt werden.
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Abbildung 3-10: Potenzialabhangige Geschwindigkeitskonstanten; Koo, Koon Und Kyoon Stellen
jeweils den langsamsten Schritt der drei Sauerstoffreduktionsmechanismen dar, Ko steht fur
die Geschwindigkeitskonstante der Produktion von H,O (langsamster Reaktionsschritt auf dem
Weg von Spezies HO* zu H,0), Knzo2.desorb ISt die Desorptionsgeschwindigkeitskonstante von
H,O,*; k wird nur als relative Grof3e angegeben, gestrichelte Linien symbolisieren Ad- oder
Desorption; entnommen aus [2].

Aus Abbildung 3-10 kénnen wir entnehmen, dass oberhalb einer Zellspannung von 0.95 V die Bildung
von H,O (entspricht Geschwindigkeitskonstante ko, die in diesem Potenzialbereich durch die Bildung
von H,O0* aus HO* bestimmt wird) so langsam ablauft, dass die Sauerstoffreduktion fast ganzlich
inhibiert ist. Experimentelle Aktivitatsmessungen bei Zellspannungen > 0.9 V haben dies auch schon
gezeigt [2]. Jacab et al. [2] vermuten, dass hier die Oberflache fast vollstandig mit O* und HO* ver-
giftet ist und dadurch die Sauerstoffreduktion zum Erliegen kommt. Fir Potenziale zwischen 0.95V
und 0.75V lauft die Sauerstoffreduktion tberwiegend tber den OO-Mechanismus (Koo). Bei einem
Potenzial von 0.75 V besitzen alle drei Mechanismen in etwa dieselbe Geschwindigkeitskonstante. Im
Bereich zwischen 0.75V und 0.65V findet die Sauerstoffreduktion hauptséchlich lber den OOH-
Mechanismus (koown) Statt. Zwischen 0.65 V und 0 V lauft die Sauerstoffreduktion hingegen Uber den
HOOH-Mechanismus (kpoon). Unterhalb von 0.6 V ist die Erzeugung von Wasser (ko) nicht mehr
durch den Reaktionsschritt HO* zu H,O* bestimmt, sondern durch die Desorption H,O* zu H,0O. Die
Produktion von Wasser ist zwischen 0.95 V und 0.43 V schneller als alle anderen Reaktionen. Unter
0.43 V wird die Sauerstoffreduktion durch die Desorption von Wasser limitiert. Im Potenzialbereich
< 0.4V lassen die Geschwindigkeitskonstanten aulerdem darauf schlie3en, dass H,O, von der Ober-
flache desorbiert (ky, o, _gesorb)-

Alle diese Aussagen wurden von Jacob et al. in [2] nur anhand der potenzialabhdngigen Geschwindig-
keitskonstanten getroffen. Dabei darf nicht vergessen werden, dass Konzentrationen der Bulkphase,
Oberflachenbelegungen, etc. nicht berticksichtigt wurden. Dies soll spater im Kapitel 5 anhand einer
detaillierten kinetischen Modellierung erfolgen.
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3.3 Reaktionsmechanismus nach Anderson et al.

3.3.1 Grundlegendes

Anderson et al. [4] haben einen Reaktionsmechanismus im alkalischen Medium vorgeschlagen. Dieser
wurde anhand von DFT-Cluster-Rechnungen analog zur Sauerstoffreduktionsreaktion im sauren Me-
dium entwickelt. Die DFT-Cluster-Rechnungen sind vergleichbar mit den DFT-Rechnungen in Kapi-
tel 3.2. Der Unterschied besteht darin, dass die Cluster-Rechnungen nach Anderson et al. die wassrige
Umgebung durch einen Cluster aus Wassermolekiilen berticksichtigen. In Kapitel 3.2 wurde die wéss-
rige Umgebung durch Addition eines Korrekturterms bericksichtigt. Anderson et. al. unterscheiden
auflerdem nicht zwischen Reduktionsschritten nach ER- sowie LH-Reaktionen. Im Mechanismus fin-
den ausschlieBlich Reduktionsschritte nach ER statt.

Der Reaktionsmechanismus nach Anderson et al. beschreibt eine vollstandige Reduktion mit vier
Elektronen. Aus einem Sauerstoffmolekil und zwei Wassermolekulen entstehen vier Hydroxid-lonen.
AuRerdem bilden sich negativ geladene Oberflachenspezies. Die Reduktionsschritte sind in Abbildung
3-11, Abbildung 3-12 sowie Abbildung 3-13 dargestelt.

Sauerstoff adsorbiert zunéchst auf der Oberflache O,* und wird anschlieRfend mit einem Elektron re-
duziert. Daraus resultiert adsorbiertes Superoxid O; * (siehe Abbildung 3-11). Beide Spezies adsorbie-
ren nach dem Bridge-Modell.
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Abbildung 3-11: Cluster-Modell des ersten Reduktionsschritts (O,* zu O3 * nach Anderson et
al. [4].

Das Superoxid dissoziiert daraufhin zu O* und O™ *. Sowohl O* als auch O™ * befinden sich zwischen
zwei Platinplatzen. An O™* wird von einem Wassermolekiil ein Proton ibertragen. Es entstehen dabei
HO* und HO™. O* wird hingegen mit einem Elektron reduziert. Gleichzeitig wird ein Proton Ubertra-
gen (siehe Abbildung 3-12).
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Abbildung 3-12: Cluster-Modell des zweiten Reduktionsschritts (O* zu HO*) nach Anderson et
al. [4].

Im dritten Reduktionsschritt wird an HO* wiederum ein Elektron und ein Proton (bertragen (siehe
Abbildung 3-13). Daraus resultiert die Spezies H,O* sowie ein Hydroxid-lon HO™. Gebundenes Was-
ser kann anschlielend desorbieren. An die freigewordenen Platinplatze kann wieder ein Sauerstoffmo-
lekiil binden und der Kreislauf der Sauerstoffreduktion beginnt von vorne.
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Abbildung 3-13: Cluster-Modell des dritten Reduktionsschritts (HO* zu H,O*) nach Anderson
et al. [4].

Der Reaktionsmechanismus ist vergleichbar mit dem OOH-Reaktionsmechanismus von Jacob et al.
(siehe Kapitel 3.2). Nach Jacob et al. entsteht hierbei als erstes Reduktionszwischenprodukt HOO*.
Dies entspricht der Spezies O, * im alkalischen Medium. HOO* dissoziiert in die Oberflachenspezies
HO* sowie O*. Analog hierzu dissoziiert O; * zu O™ * und O*. Anschlielend wird an O™ * ein Was-
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serstoffteilchen Ubertragen. Bei beiden Reaktionsmechanismen erfolgt dann die Reduktion von HO*
und O* zu Wasser, wobei insgesamt noch drei Elektronen Ubertragen werden. Im Mechanismus nach
Anderson et al. dient Wasser als Protonendonor.

3.3.2 Erwartungen/Schlussfolgerungen

Nach Anderson et al. [4] besitzen die Reaktionen O,* zu O; *, O* zu HO* sowie HO* zu H,O* bei
einer Zellspannung von ~ 0.9 V gegenuber der RHE ungefahr dieselben Barrieren. Diese liegen unter-
halb der Barrieren, die Jacob et al. [1, 2, 3] angeben. Auch fiir Werte < 0.9 V weichen die Barrieren
der Reaktionen kaum voneinander ab. Flr Potenziale unterhalb 0.2 V sind die Barrieren gleich null.
AuBerdem bindet die Oberflachenspezies O; * starker an die Oberflache als ungeladenes O,*.



4 Implementierung der Reaktionsmechanismen

Im Folgenden werden wir die in Kapitel 3.2 und 3.3 bereits beschriebenen Reaktionsmechanismen
nach Jacob et al. [1, 2, 3] sowie Anderson et al. [4] nochmals genauer betrachten. Thermodynamische
sowie kinetische Parameter werden hierzu aufgeftihrt. AnschlieBend ermitteln wir aus diesen die Ein-
gangsparameter fir unsere kinetischen Modellierungen. Zusétzlich ist es notwendig, Annahmen fiir
die kinetische Modellierung zu treffen.

4.1 Reaktionsmechanismus nach Jacob et al.

In Kapitel 3.2 haben wir den Reaktionsmechanismus nach Jacob et al. schon vorgestellt. Drei Mecha-
nismen konnen ablaufen. Zwischen dem OO-Mechanismus, dem OOH-Mechanismus sowie dem
HOOH-Mechanismus wird dabei unterschieden. Aus diesen drei Mechanismen lassen sich die Reakti-

onen in Tabelle 4-1 ableiten. AuBerdem haben wir in Tabelle 4-1 schon die Aktivierungsenergien £,
und Symmetriefaktoren «, welche wir im Folgenden ermitteln werden, angegeben.

Kapitel 4.1 basiert nun auf den DFT-Rechnungen von Jacob et al. [1, 2, 3]. In Tabelle 4-2 sind die
Energien, die Jacob et al. mittels DFT-Rechnungen erhalten haben, aufgelistet. Angegeben sind die
Adsorptionsenergien aller Oberflachenspezies. Aufierdem sind die Energien der Atombindungen freier
Molekdile und die Dissoziationsenergien adsorbierter Molekile angegeben. Unterschieden wird zwi-

schen den Energien unter einer idealen Gasphase AE,,, den Energien in wassriger Losung AE,, So-

wie den Energien in Wasser einschlieBlich der thermischen Korrektur fiir 298 K AGZy. Hieraus kon-

nen die Gibbschen Enthalpien aller Oberflachenspezies sowie die Aktivierungsenergien der Reaktio-
nen bestimmt werden.

Den Nullpunkt bzw. den Bezugspunkt der Energien stellen bei Jacob et al. die Gasphasenspezies Sau-
erstoff und Wasserstoff dar (G; o,= 0 eV, G; y,= 0 eV). Als Bezugselektrode wird die RHE verwendet.
Zur Berechnung der Standard-Gibbsenthalpien (298 K) der Oberflachenspezies in Wasser miissen
zunéchst die Standard-Gibbsenthalpien der ungebundenen Spezies bestimmt werden. Die Enthalpien
von atomarem Wasserstoff und atomarem Sauerstoff folgen aus den Bindungsenergien von H-H und
O-0O in Tabelle 4-2 sowie aus der Definition des Nullpunkts. Die Standard-Gibbsenthalpie von atoma-
rem Wasserstoff in Wasser ergibt sich daraus zu 2.11 eV. Fur atomaren Sauerstoff folgt 2.53 eV. Da
jede Spezies aus Sauerstoff und Wasserstoff besteht, kénnen mit den Atom-Atom-Bindungsenergien
der ungebundenen Spezies und den Enthalpien fiir atomaren Wasserstoff sowie atomaren Sauerstoff
nun alle Standard-Gibbsenthalpien in der Wasserphase bestimmt werden. Mit diesen Werten lassen
sich dann die Standard-Gibbsenthalpien der Oberfldchenspezies berechnen, indem die Bindungsener-
gien berucksichtigt werden.

43
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Hier wird zwischen verschiedenen Maéglichkeiten der Adsorption unterschieden (siehe Tabelle 4-2 und
Abbildung 4-1). Sauerstoff kann z.B. auf drei unterschiedliche Arten an der Platinelektrode binden
(bridge, fcc und tilted). Bevorzugt wird der Adsorptionszustand mit der geringsten Energie, also mit
der groRten Bindungsenergie zur Oberflache. Die Energien variieren dabei, je nachdem ob Solvatati-
onseffekte oder thermische Effekte beriicksichtigt werden, stark.

Tabelle 4-1: Reaktionsgleichungen der Sauerstoffreduktion nach Jacob et al. [1, 2, 3] aller drei
Mechanismen (OO (1), OOH (2) und HOOH (3)); Aktivierungsenergien und Symmetriefakto-
ren berechnet nach Werten von Jacob et al. [1, 2].

Eqet
Nr. Reaktionsgleichung Typ der Reaktion ~ Mechanismus | [kI'mol']  [-]
1. 0,+ * =2 0, Adsorption (1), (2) und (3) 0.00 -
2. H'+e +* = H Reduktion (ER) (1), (2 und (3) | 19.20  0.50
3. O,+H"+e¢e~ = HO, Reduktion (ER) (2) und (3) 15.47 0.69
4. HO,+H"+e = H,0, Reduktion (ER) (3) 1531  0.70
5. O'+H'+¢- = HO Reduktion (ER) (1) und (2) 19.91 0.46
6. HO +H'+e = H,0" Reduktion (ER) (1), (2) und (3) 18.01 0.56
7. 0,+H = HO, ,Reduktion“ (LH)  (2) und (3) 107.10 -
8. HO,+H = H,0, ,.Reduktion® (LH) (3) 142.80 -
9. O"+H = HO ,Reduktion“ (LH) (1) und (2) 117.23 -
10. HO +H = H,0 ,Reduktion* (LH) (1), (2) und (3) | 124.47 -
11. 0, = 20 Dissoziation (1) 65.61 -
12. HO, = O +HO Dissoziation (2) 56.93 -
13. H,0,° = 2HO Dissoziation (3) 29.91 -
14. H,0© = H,0 + * Desorption (1), (@) und (3) | 36.19 -
15. H,0," =2 H,0, + * Desorption (3) 107.89 -

Insgesamt unterscheiden Jacob et al. zwischen sieben verschiedenen Adsorptionsmdglichkeiten. Eina-
tomiger Sauerstoff kann analog zur fcc-Bindung adsorbieren. H* bildet entweder eine on-top-Bindung
oder eine bridge-Bindung zur Oberflache, wobei unter einer idealen Gasphase die on-top-Bindung
bevorzugt wird.
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Tabelle 4-2: Adsorptionsenergien, Atom-Atom-Bindungsenergien ungebundener Molekile und
Dissoziationsenergien adsorbierter Molekdle [eV]; aus DFT-Rechnungen an Pt(111) von Jacob
etal. [1].

System  Adsorption AEg, AEgq, AGS | Bondstrength AEgs AEg, AGHE
H atom - - - - - - -
O atom - - - - - - -
H, - - - - H-H 4.84 4.81 4.22
0, - - - - 0-0 495 546  5.05
HO - - - - H-O 4.57 4.83 431
HO; - - - - H-0O0 2.79 2.69 212
HO-O 3.17 3.31 2.86
H,0, - - - - HOO-H 3.83 4.00 3.44
HO-HO 2.43 2.48 1.99
H,O - - - - HO-H 5.24 5.42 4.57
H* on-top 2.73 3.09 2.67 - - - -
bridge 2.63 3.43 3.07 - - - -
o* fcc 3.24 4.40 3.86 - - - -
hcp 3.03 - - - - - -
0,* bridge 0.49 131 0.62 O*-0* 1.34 0.81 0.90
fcc 0.31 1.64 0.96 O0*-O0* 1.03 1.11 1.19
tilted 0.06 0.85 0.17 O0*-O0* 0.22 -0.11 -0.11
HO* on-top 206 3.03 242 H*-O* 190 098 0.99
HO,* no-ring 1.03 2.18 1.39 H*-O0* 0.64 0.52 0.57
ring 0.75 2.07 1.18 HO*-O* 0.74 0.55 0.59
H*-O0* 03 071 071
H,0,* bridge 0.41 1.36 0.34 HOO*-H* 0.94 0.78 0.78
HO*-HO* 0.46 0.32 0.31
H,O* on-top 060 083 0.38 HO*-H* 129 070 0.73

Fur unsere Simulationen (siehe Kapitel 5) haben wir angenommen, dass die Anzahl der belegten Pla-
tinplatze/atome durch eine Oberflachenspezies nicht nur durch die in Tabelle 4-2 aufgefiihrten wahr-
scheinlichsten Bindungstypen festgelegt ist. Der Grund hierfur sind die Unterschiede in der Betrach-
tungsweise der Oberflache. Zur Bestimmung der wahrscheinlichsten Bindungstypen l6sen Jacob et al.
[1] einzelne Teilchen auf der Oberflache detailliert auf. Wechselwirkungen mit anderen Teilchen wer-
den nicht betrachtet. Wir missen aber auch die GroRe der Atome bzw. Molekile berlcksichtigen, da
diese fiir unsere Beschreibung der Oberfldche (,,mean-field Theorie) eine wichtige Rolle spielt. In der
,,mean-field“ Theorie werden keine einzelnen Teilchen betrachtet, sondern nur die mittlere Teilchen-
dichte. Wie viele Platinplatze eine Spezies nun belegt, sollte daher auch von der GroRe der Oberfla-
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chenspezies abhdngen. Adsorbierter molekularer Sauerstoff oder adsorbiertes Wasserstoffperoxid
nehmen eine groRere Flache auf der Oberflache ein als z.B. adsorbierter atomarer Wasserstoff.

A& A&

0,*-bridge OOH*-no-ring
0,*-tilted H,0,*-bridge
0,*-fcc HO*-on-top
OOH*-ring H,0*-on-top

Abbildung 4-1: Darstellung der Adsorptionsmdglichkeiten nach Jacob et al. an Pt(111) aus der
Vogelperspektive sowie in der Seitenansicht [1].

Werden nun sowohl die wahrscheinlichsten Bindungsmdglichkeiten auf der Platinoberflache sowie die
Atom- bzw. MolekulgréRen der gebundenen Spezies beriicksichtigt, ergibt sich die Anzahl belegter
Platinplétze fir die Oberflachenspezies wie in Tabelle 4-3 dargestellt.

Tabelle 4-3: Anzahl belegter Platinplatze der Oberflachenspezies nach Jacob et al. [1] (thermi-
sche und Solvatationseffekte bertcksichtigt) sowie Festlegung fir unsere kinetische Modellie-
rung unter Bericksichtigung der Molekdil- bzw. Atomgrofie.

Spezies Pt-Platze nach Pt-Pléatze fur Be-
P Jacob et al. rechnung
H* 2 1
Oo* 3 1
O* 3 2
HO,* 1 2
H,0,* 2 2
HO* 1 1
H,O0* 1 1
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In [2] sind die Standard-Gibbsenthalpien fir O,*, O*, HO*, HO,*, H,0,* und H,O* mit —1.35 eV,
—1.53eV, —2.27eV, —1.77 eV, —2.03 eV sowie —2.67 eV gegeben. H* folgt mit der Adsorptions-
energie aus Tabelle 4-2 zu —0.96 eV. Als Nullpunkt haben wir die Oberflachenspezies *, also unbe-
setztes Platin, gewahlt. Die gesamte Sauerstoffreduktion ist fur ein Zellpotenzial von 0 V um 4.57 eV
exotherm. Die Gleichgewichtsspannung betragt somit nur 1.14 V. Die experimentelle Thermodynamik
legt aber einen Wert von 1.23 V fest. Dieser Fehler (0.09 V) ist auf die Berechnung des Sauerstoffmo-
lekls mittels DFT zurlickzufiihren. Sauerstoff besitzt in der Gasphase eine spezielle Elektronenkonfi-
guration, welche die DFT nur unzureichend beschreiben kann. Den Fehler haben wir deshalb in der
Gibbsenthalpie der Oberflachenspezies O,* berlicksichtigt. Dadurch werden alle Gibbsenthalpien der
Oberflachenspezies hin zu negativeren Werten verschoben. Wird zusatzlich noch der Bezugspunkt
verschoben (vom Nullpunkt bei Wasserstoff und Sauerstoff in der Gasphase zu —0.63 eV fir Sauer-
stoff und —0.40 eV fur Wasserstoff, berechnet aus Entropien in [33]), ergeben sich die in Tabelle 4-4
aufgefiihrten Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies. Thermodynamische Daten fiir Spezies
in der Wasserphase haben wir ebenfalls aus [33] entnommen (0 eV fir H und —3.18 eV fiir H,0).

Abhéngig vom Typ der Reaktion missen zur Berechnung der Aktivierungsenergien aus Tabelle 4-2
(U =0 V) entweder die Adsorptionsenergien oder die Dissoziationsenergien eines adsorbierten Mole-
kils verwendet werden. Fir Adsorptionsreaktionen muss nach Jacob et al. keine Barriere (iberwunden
werden. Fir Desorptionsreaktionen ist die Aktivierungsenergie der Reaktion gleich der Bindungsener-
gie der Spezies mit der Oberflache. Adsorptions- bzw. Desorptionsreaktionen werden in Tabelle 4-1
durch die Reaktionsgleichungen 1, 14 und 15 beschrieben. Handelt es sich bei der Reaktion hingegen
um einen Protonentransfer (Tabelle 4-1; Reaktionen 2-6) liegt die Aktivierungsenergie bei 0.3 eV [1].
Fur Dissoziationsreaktionen bzw. Reaktionen nach LH (Tabelle 4-1; Reaktionen 7-13) werden die
Aktivierungsenergien mit den in Tabelle 4-2 gegebenen sowie den in [2] aufgefuhrten Atom-Atom-
Dissoziationsenergien innerhalb eines adsorbierten Molekuls ermittelt. Die Aktivierungsenergien, die
wir letztendlich aus den gegebenen Werten berechnet haben, sind in Tabelle 4-1 aufgelistet.

Andert sich wahrend der Reaktion das Zellpotenzial, verdndert dies auch die potenzialabhangige
Reaktionsbarriere G'(A¢) aller elektrochemischen Reaktionen. Die potenzialabhdngigen Reaktions-
barrieren der Sauerstoffreduktionschritte nach ER (Tabelle 4-1; Reaktionen 3-6) steigen von 0.3 eV
bei einem Zellpotenzial von 0 V auf 1.15 eV (Reaktion 3), 1.16 eV (Reaktion 4), 0.87 eV (Reaktion 5)
bzw. 0.99 eV (Reaktion 6) bei einem Zellpotenzial von 1.23 V [2]. In Gleichung (2-16) beschreibt der
Symmetriefaktor a wie stark die potenzialabh&ngige Reaktionsbarriere Gf(A¢) mit dem Zellpotenzial
A¢ ansteigt. Es gilt der Zusammenhang:

G'(Ag,) = G'(Ag,) + azF(Ag-Ag,). (4-1)
Fur Ag, =0V folgt:
G'(A4,) = ELy + azFAS,. (4-2)

Hieraus konnen wir die Symmetriefaktoren der ER-Reaktionen ermitteln. Fur den Protoneniibergang
an die Elektrodenoberflache (Reaktion 2 in Tabelle 4-1) haben Jacob et al. keine Angaben beziiglich
der Potenzialabhé&ngigkeit der Reaktionsbarriere gemacht. Hier nehmen wir einen Symmetriefaktor
von 0.5 an.

Da wir wie zuvor beschrieben einen anderen Nullpunkt als Jacob et al. [1, 2] verwenden, muss noch
eine Differenz von 0.2 eV fir alle potenzialabhdngigen Aktivierungsenergien beriuicksichtigt werden.
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Zusammengefasst ergeben sich fiir unsere kinetische Modellierung der Elementarreaktionen die Stan-

dard-Gibbsenthalpien g” in Tabelle 4-4. Die Aktivierungsenergien £, sowie die Symmetriefaktoren
sind in Tabelle 4-1 angegeben.

Tabelle 4-4: Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies berechnet nach Werten von
Jacob et al. [1, 2].

Spezies g" [kKJmol ']
* 0.00
L _112.11
o* —194.38
0,* —223.77
HO,* —283.78
H,O,* —328.35
HO* —284.78
H,O* —342.86

Zur Berechnung des praexponentiellen Faktors der VVorwartsreaktionskonstante & wurde die Theorie
des Ubergangszustands nach Eyring herangezogen (naheres hierzu siehe Anhang A.5). Die Vorwérts-
reaktionskonstante wird dabei mit:

kgT —E',
=— 4-3
ke hp P ( RT (4-3)

berechnet. kg beschreibt die Boltzmannkonstante und /4p das Plancksche Wirkungsquantum. Ver-
gleicht man Gleichung (2-17) mit Gleichung (4-3) folgt fur den Temperaturexponenten =1 und fir
den préexponentiellen Faktors der VVorwaértsreaktion:

kg

kb = = 2.084:10" K57, (4-4)
P

4.2 VVerschiedene Elektrodenmaterialien nach Ngrskov et al.

Ngrskov et al. haben in [6] Bindungsenergien der Oberflachenspezies O* sowie HO* auf
unterschiedlichen Ubergangsmetallen unter einer idealen Gasphase angegeben. Diese sind in Tabelle
4-5 aufgelistet. Alle Werte wurden mittels DFT (né&heres hierzu siehe Kapitel 3.2) berechnet. Narskov
et al. geben nicht explizit die Bindungsenergien an, sondern definieren AE,o und AEg als
Reaktionswarmen der Reaktionsgleichungen (4-5) und (4-6).

H,O + * — OH" + 1/2H, (4-5)
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H,0 + * - O"+ H, (4-6)

Mit dem Reaktionsmechanismus von Jacob et al. (siehe Kapitel 3.2 sowie 4.1) und den in Tabelle 4-5
gegebenen Daten werden wir in Kapitel 5 qualitativ den Einfluss verschiedener Elektroden- bzw.
Katalysatormaterialien untersuchen. Dazu missen aber zuerst die thermodynamischen Daten aller
Oberflachenspezies bestimmt werden.

Gasformiges Wasser bildet den Nullpunkt (G z,0= 0 €V). Dadurch liegt die Energie von %2 O, + H,
(Y2 Gy 0, + Gy p,) bei 2.46 eV (Vergleich zu Jacob et al. [1, 2]: % Gy, + Gyu,=0eV) Um die
Energien aus Tabelle 4-5 auf den Bezugspunkt von Jacob et al. umzurechnen, mussten also zunéchst
2.46 eV abgezogen werden.

Tabelle 4-5: Reaktionswéarmen AEyo der Reaktionsgleichung (4-5) und AEq der Reaktionsglei-
chung (4-6) fiir verschiedene Ubergangsmetalle nach Ngrskov et al. [6]; Bedeckung der Ober-
flache betragt ein Viertel.

Metall AEyo [eV] AEo [eV]
Ag 0.72 212
Au 1.49 2.75
Co —0.08 —-0.22
Cu 0.37 1.20
Fe —0.88 —0.90
Ir 0.63 1.00
Mo —0.61 —-1.62
Ni 0.13 0.34
Pd 0.92 1.53
Pt 1.05 1.57
Rh 0.34 0.44
Ru —-0.01 —0.05
W —0.80 —2.06

Aulerdem gelten alle Reaktionswérmen aus Tabelle 4-5 fiir eine Oberfldchenbedeckung von einem
Viertel HO* [6]. Zur Berechnung der Standard-Gibbsenthalpien haben wir deshalb nur fur HO* die
Bedeckungskorrektur ~ der  Bindungsenergien  (0.31eV)  berlcksichtigt  (ndheres  zur
Oberflachenbedeckungsabhangigkeit der Gibbsenthalpien in Kapitel 4.4).

Nachdem wir nun die Energien von adsorbiertem O* und HO* unter einer idealen Gasphase auf den
Bezugspunkt von Jacob et al. umgerechnet und die Energie von HO* mit Hilfe der
Oberflachenbedeckungsabhangigkeit korrigiert haben, missen die Energien der Oberflachenspezies
HO,*, H,0,*, H,O* sowie O,* ermittelt werden. Die Energie von O,* haben wir mit Hilfe der
Reaktionswarme von Reaktionsgleichung 11 (Tabelle 4-1, Reaktionswérme unter einer idealen
Gasphase nach Jacob et al. [2]) sowie der Energie von adsorbiertem O* (nach Ngrskov et al. [6])
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berechnet. Zur Bestimmung der Energien von HO,*, H,O,* und H,O* werden die Verhaltnisse der
Reaktionswarmen der Protonentransferreaktionen unter einer idealen Gasphase nach Jacob et al.
verwendet (Verhaltnisse (2)/(1), (3)/(1) sowie (4)/(1) aus den Reaktionswarmen von O* — HO* (1),
HO* — H,0* (2), 0O,* - HO,*(3) und HO,* — H,0,* (4)). Mit der Energiedifferenz von
O* — HO* (1) nach Negrskov et al. (Energiedifferenz flir Platin unter einer idealen Gasphase:
—1.72 eV — (—0.89 eV) = —0.83 eV) konnen nun die Reaktionswarmen aller Protonentransferreaktio-
nen aller gegebenen Metalloberflachen bestimmt werden. Hieraus konnen wir dann die Energien von
HO,*, H,O,*, H,O* unter einer idealen Gasphase berechnen.

Thermische Effekte sowie Solvatisierungseffekte sind also bisher noch nicht enthalten. Diese werden
von Ngrskov et al. mit Korrekturen aus DFT-Rechnungen beriicksichtigt. Aus der Literatur wurden
hierzu Werte fir O* und HO* an Cu(111) entnommen. Wir bertcksichtigen thermische Effekte und
Solvatisierungseffekte hingegen mit den Korrekturen von Jacob et al. [2]. Fur die Berechnung der
thermodynamischen Daten zur elementarkinetischen Modellierung haben wir viele Annahmen analog
zum Reaktionsmechanismus von Jacob et al. getroffen. Deshalb bilden die thermischen Korrekturen
und Solvatisierungseffekte von Jacob et al. fiir unsere Berechnungen eine bessere Basis. Um aus den
Energien unter einer idealen Gasphase die Standard-Gibbsenthalpien zu erhalten, mussen wir also
noch thermische Effekte sowie Solvatisierungseffekte nach Jacob et al. berticksichtigen (Korrekturen:
O* —0.77 eV, HO* —0.53 eV, HO,* —0.37 eV, H,0,* 0.16 eV, H,0* 0.43 eV, O,* —1.04 eV).

AuBerdem liegt der Bezugspunkt der berechneten Energien fur gasférmigen Sauerstoff und
Wasserstoff bei null. Der Bezugspunkt ist also derselbe wie in den Veroffentlichungen von Jacob et
al.. Dieser muss deshalb noch um die Standard-Gibbsenthalpien fur Sauerstoff und Wasserstoff
korrigiert werden (—0.63 eV flir Sauerstoff und —0.40 eV fiir Wasserstoff aus Entropien in [33]). Des
Weiteren missen wir den Fehler (0.09 eV), der bei der DFT-Berechnung der Energie des Sauerstoff-
molekdls in der Gasphase entsteht, berlicksichtigen.

Die Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies, welche wir ermittelt haben, sind in Tabelle 4-6
aufgelistet. Aufgrund mangelnder Angaben haben wir fur die kinetische Modellierung die Aktivie-
rungsenergien und die Symmetriefaktoren nach Jacob et al. verwendet (siehe Tabelle 4-1). Die Stan-
dard-Gibbsenthalpie von H* wird ebenfalls von Jacob et al. entnommen und auf —112.11 kJ/mol ge-
setzt. FUr das Metall * ist die Gibbsenthalpie gleich null gesetzt. Nach unseren Berechnungen unter-
scheiden sich die Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies H,O* um bis zu 200 kJ/mol fiir
verschiedene Ubergangsmetalle. Michaelides et al. haben in [34] die Adsorption von Wasser an Uber-
gangsmetallen mit DFT-Rechnungen untersucht. Hier unterscheiden sich die Adsorptionsenergien von
Wasser an Rh(111), Pd(111), Pt(111), Cu(111), Ag(111l) und Au(111l) hingegen nur um etwa
28 kJ/mol. Deswegen haben wir die Annahme getroffen, dass die Standard-Gibbsenthalpien von H,O*
fiir alle Ubergangsmetalle gleich sind und die Standard-Gibbsenthalpie, die wir fiir die Oberflachen-
spezies H,O* an Platin ermittelt haben (—323.87 kJ/mol), fur alle Metalle festgelegt.

Vergleicht man nun die Gibbsenthalpien an Platin in Tabelle 4-4 (nach Jacob et al.) mit den
Enthalpien an Platin in Tabelle 4-6 (nach Ngrskov et al.) liegen die Werte nahe beieinander. Die Ener-
gien weichen um hdochstens 27 kJ/mol fir die Spezies O,* (g;02*=—250.27 kd/mol und

g).0,+ = —223.77 k/mol) voneinander ab.
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Tabelle 4-6: Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies fiir verschiedene Ubergangs-
metalle; berechnet nach Werten von Ngrskov et al. [6] sowie den Trends von Jacob et al. [1, 2].

Vetall Zom 0w L110,+ 11,0, 11,00 £0,¢

[kImol '] [klmol']  [Kmol'] [kImol'] [kImol']  [kJ'mol™]

Ag —154.56 —316.93 —284.48 —387.27 —323.87 —144.14
Au —93.78 —242.64 —147.73 —239.52 —323.87 —22.57
Co —380.34 —394.12 —569.06 —550.83 —323.87 —595.69
Cu —243.33 —350.70 —400.21 —458.21 —323.87 —321.67
Fe —445.95 —471.31 —713.29 —704.49 —323.87 —726.91
Ir —262.63 —325.62 —388.93 —410.78 —323.87 —360.27
Mo —515.42 —445.26 —744.89 —658.30 —323.87 —865.85
Ni —326.31 —373.86 —498.94 —508.22 —323.87 —487.63
Pd —211.49 —297.64 —312.68 —353.39 —323.87 —257.99
Pt —207.63 —285.09 —295.20 —328.84 —323.87 —250.27
Rh —316.66 —353.60 —467.72 —468.35 —323.87 —468.33
Ru —363.94 —387.37 —547.10 —536.73 —323.87 —562.88
w —557.87 —463.59 —802.69 —696.46 —323.87 —950.75

4.3 Reaktionsmechanismus nach Anderson et al.

Der Reaktionsmechanismus nach Anderson et al. [4] gilt fiir die Sauerstoffreduktion im alkalischen
Medium an Platin. In Kapitel 3.3 haben wir den Mechanismus schon vorgestellt. Die Reaktionen so-
wie die Aktivierungsenergien und Symmetriefaktoren sind in Tabelle 4-7 zusammengefasst. Zusatz-
lich haben wir noch die Dissoziationsreaktion von adsorbiertem Sauerstoff zu 20* eingefiigt (siehe
Reaktionsgleichung 6 in Tabelle 4-7).

Fur die Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies *, O,*, O*, HO* sowie H,O* haben wir
unsere in Tabelle 4-4 ermittelten Werte verwendet. Dies ist zuldssig, da Jacob et al. [2] ihre Ergebnisse
auch mit experimentellen Untersuchungen unter alkalischen Bedingungen vergleichen. Zur Bestim-
mung der Gibbsenthalpie von O, * haben wir die Reaktionswéarme, die Anderson et al. in [4] flr die
Reaktion 2 in Tabelle 4-7 angeben, benutzt. Gegenuiber der SHE werden 0.29 eV freigesetzt. Damit
haben wir die Standard-Gibbsenthalpie von O, * zu —251.75 kJ/mol berechnet. AuBBerdem haben wir
angenommen, dass die Reaktionswérmen von Reaktion 5 und 6 in Tabelle 4-7 gleich sind. Mit der
Reaktionswarme von Reaktion 6 konnten wir die Standard-Gibbsenthalpie von O™* zu
—222.36 kJ/mol ermitteln.

Zur Bestimmung der Aktivierungsenergien der Ladungstransferreaktionen sowie der Symmetriefakto-
ren haben wir Angaben aus [4] verwendet. In Tabelle 4-7 und Tabelle 4-8 haben wir alle Energien
sowie die Symmetriefaktoren der Reaktionen, die wir mit diesen Daten ermittelt haben, zusammenge-
fasst.
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Tabelle 4-7: Reaktionsgleichungen der Sauerstoffreduktion im alkalischen Medium nach Ander-
son et al. [4]; die Dissoziationsreaktion 6 wurde hinzugefugt; Aktivierungsenergien und Sym-
metriefaktoren berechnet nach Werten von Anderson et al. [4] sowie Jacob et al. [1, 2].

N, Reaktionsgleichung Typ der Reaktion | EL, [kI'mol '] al]
1. O,+* =2 0 Adsorption 0.00 -
2. O,4+e- = 07 Reduktion 24.20 0.59
3. O"+H,0+¢~ = HO+HO™ Reduktion 20.34 0.63
4. HO +H,0+e¢ = H,0 +HO™ Reduktion 26.16 0.70
5. 0;7 = 0 +07 Dissoziation 9.65 -
6. 0, = 20 Dissoziation 65.61 -
7. O +H,0 = HO+HO™ H-Transfer 28.95 -
8. H,0" = H,0+* Desorption 36.19 -

Tabelle 4-8: Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies berechnet nach Werten von
Anderson et al. [4] sowie Jacob et al. [1, 2].

Spezies g" [kKJmol ']
* 0.00
O* —194.38
o * —222.36
Oy* —223.77
05* _251.75
HO* —284.78
H,O* —342.86

Fir ein Potenzial von 0.113 V (gegeniiber der SHE, pH-Wert von 13; entspricht 0.88 V gegenuber der
RHE) wird fur Reaktion 2 (Tabelle 4-7) in [4] eine Aktivierungsenergie von 0.42 eV angegeben. Fir
ein Potenzial von —0.6 V gegenuber der SHE betrégt die Aktivierungsenergie nach Anderson et al. [4]
0 eV. Aus diesen beiden Werten haben wir einen Symmetriefaktor von 0.59 ermittelt. Mit der Aktivie-
rungsenergie von 0.08 eV bei —0.29 V gegeniiber der SHE [4] konnten wir nun die Aktivierungsener-
gie bei 0V gegenuber der SHE bestimmen. Diese betragt 24.20 kJ/mol. Analog haben wir die Sym-
metriefaktoren und Aktivierungsenergien der Reaktionen 3 und 4 (Tabelle 4-7) berechnet. Die Akti-
vierungsenergie von Reaktion 3 betrdgt 20.34 kJ/mol, der Symmetriefaktor 0.63. Fiir Reaktion 4 haben
wir eine Aktivierungsenergie von 26.16 kJ/mol und eine Symmetriefaktor von 0.70 ermittelt. AulRer-
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dem ist in [4] die Aktivierungsenergie von Reaktion 5 mit 9.65 kJ/mol im gesamten Potenzialbereich
angegeben. Fir Reaktion 7 haben Anderson et al. [4] eine Reaktionsbarriere von 28.95 kJ/mol aufge-
fuhrt. Alle noch fehlenden Aktivierungsenergien sowie die praexponentiellen Faktoren haben wir auf
die Werte aus Kapitel 4.1 gesetzt.

Die Anzahl der Platinplatze, die die Oberflachenspezies nach Anderson et al. [4] belegen, ist in Tabel-
le 4-9 aufgeflhrt. Analog zu Tabelle 4-3 in Kapitel 4.1 haben wir die Anzahl der Platinplatze fur unse-
re elementarkinetische Modellierung gewéhlt. Fiir die Oberflachenspezies O™* sind in [4] keine An-
gaben gegeben.

Tabelle 4-9: Anzahl belegter Platinplatze der Oberflachenspezies nach Anderson et al. [4] (Sol-
vatationseffekte bericksichtigt) sowie Festlegung fir unsere Kinetische Modellierung unter
Bericksichtigung der Molekll- bzw. AtomgroRe.

Spezies Pt-Platze nach Pt-Platze fur Be-
Anderson et al. rechnung

o* 2 1

o= - 1

0,* 2 2

05 * 2 2

HO* 2 1
H,O* 2 1

4.4 Bedeckungsabhangigkeit der Standard-Gibbsenthalpien

Fur geringe Oberflachenbedeckungen kénnen Spezies in der Bulkphase meist ungehindert adsorbie-
ren. In diesem Zustand ist die Wahrscheinlichkeit auf einen freien Oberflachenplatz zu treffen hoch
und es treten kaum Wechselwirkungen mit benachbarten Oberflachenspezies auf. Das Energiemini-
mum der Oberflachenspezies kann mit den zuvor berechneten Gibbsenthalpien beschrieben werden.
Ein geringer Oberflachenbedeckungsgrad ist meist aber unwahrscheinlich. Im Fall der Sauerstoffre-
duktion im alkalischen Medium wird vermutet, dass der erste Elektronentransfer der geschwindig-
keitsbestimmende Schritt ist (O,* + e~ — O *) [35]. Sauerstoff sammelt sich in diesem Fall auf der
Oberflache an und das Energieminimum der Oberflachenspezies verschiebt sich.

Légaré hat in [5] die Sauerstoffbindungsenergie in Abhé&ngigkeit der Sauerstoffbedeckung anhand von
DFT-Rechnungen ermittelt. In Abbildung 4-2 werden die von Légaré gegebenen Bindungsenergien an
Pt(111) (1.03 eV, 0.73 eV, 0.65 eV sowie 0.03 eV flr O-Bedeckungen von 0.25. 0.5. 0.75 sowie 1; O-
Bedeckung von 1 beschreibt komplette Bedeckung der Oberfl&che) dargestellt und durch eine Gerade
angenéhert. Die Abnahme der Bindungsenergie mit steigender Oberflachenbedeckung wird durch die

Steigung der Gerade beschrieben (‘;—g ~ —1.23 eV). Die Bindungsenergien liegen verglichen mit expe-
rimentellen Werten aus der Literatur fir verschiedene Bedeckungen um etwa 0.15 eV héher [5]. Fir
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die Abschétzung thermodynamischer Parameter zur Modellierung von Oberflachenreaktionen ist die-
ser Fehler aber zul&ssig.

Miller et al. [36] haben anhand von DFT-Rechnungen ebenfalls festgestellt, dass die O-
Bindungsenergie in Abhéngigkeit der Sauerstoffbedeckung einem linearen Verlauf folgt. Untersucht
wurden verschiedene Oberflachen (Rh, Ir, Pd, Pt, Cu, Ag sowie Au(111)). Fir Pt ist die Steigung der

Geraden i—g ~ —1.3 eV, was mit dem Wert von Légaré gut Ubereinstimmt. Interessant ist auflerdem,

dass nach Miller et al. die Steigungen der Metalle Rh, Ir, Pd, Pt, und Au fast gleich sind. Fir Cu und
Ag nehmen die Bindungsenergien mit zunehmender Bedeckung stérker ab.

1.2 4
1.0 H

0.8

0.6
Slope: -1.23 eV

0.4

0.2 1

O Adsorption energy / eV

0.0 u

T I T I T I T I
0.00 0.25 0.50 0.75 1.00
O Coverage / -

Abbildung 4-2: O Bindungsenergie tUber der O Bedeckung an Pt(111) nach Légaré [5] anhand
von DFT-Rechnungen; Gerade wurde durch lineares Fitten erzeugt.

Im Folgenden wollen wir den linearen Verlauf in Abbildung 4-2 mit ,,N&chste-Nachbarn®“ Wechsel-
wirkungen erkl&ren. Zunéchst betrachten wir nur eine Oberflachenspezies. Ist die Oberflache eines
hexagonalen Gitters vollbesetzt und Teilchen 1 an einem Platinatom gebunden, sind um Teilchen 1
sechs weitere Teilchen (Teilchen 2, Teilchen 3, usw.) angeordnet. Es treten also sechs Teilchen-
Teilchen-Wechselwirkungen auf (Teilchen 1 wechselwirkt mit Teilchen 2, Teilchen 1 mit Teilchen 3,
usw.). Betrachtet man nun Teilchen 2, tritt auch hier die Wechselwirkung zu Teilchen 1 auf, diese
wird somit doppelt gezéhlt. Bezogen auf alle Teilchen der Oberflache treten also insgesamt 3N Wech-
selwirkungen zwischen zwei Teilchen auf (N beschreibt die Teilchenzahl). Zu Beginn wurde eine
vollbesetzte Oberflache angenommen. Die Gesamtenergie FE,., aller Teilchen-Teilchen-
Wechselwirkungen bei einer Oberflachenbedeckung von eins kann durch die Steigung aus Abbildung
4-2 (—1.23 eV) beschrieben werden. E,,,; multipliziert mit der mittleren Bedeckung der Oberflache
liefert nun die Gesamtenergie aller Teilchen-Teilchen-Wechselwirkungen in Abhéngigkeit der Ober-
flachenbedeckung E.,,=F.., ‘6. Bezogen auf die Teilchenzahl N folgt fir die Gibbskorrektur g:(m,N

in Abhéngigkeit der Oberflachenbedeckung 6:

. By (B 0)  dGNEp NNy
gcorr,N - dn - dn - dN

~ 23-0.21-0 eV. (4-7)
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Ep; beschreibt die Wechselwirkungsenergie eines an Platin gebundenen Teilchens. N, steht fur die
maximale Anzahl an Teilchen, die auf der Oberflache binden kdnnen. Bezogen auf die Stoffmenge n
ergibt sich die Gibbskorrektur zu g”

* * kJ
gcorr,n = cor'r,N.]\[A ~ 23200 m_o] (4'8)
Die Bedeckungsabhéngigkeit der Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies soll méglichst einfach ge-
halten werden. Deshalb haben wir fur jede Oberflachenspezies j denselben funktionalen Zusammen-

hang angenommen:

* = 2.3.2()£ ﬁ
gcorr,n,j - mol o; ’ (4'9)

JjESpecies*

o; ist die Anzahl an Oberflachenplatzen, die durch die Spezies j belegt sind.

4.5 Gegenelektroden/Anoden

Fur unsere Modellierung verwenden wir zwei unterschiedliche Anoden. Im Sauren rechnen wir mit
der Wasserstoffelektrode:

12H, = H" + e". (4-10)

Die Wasserstoffelektrode (siehe auch RHE in Anhang A.3) sorgt dafiir, dass dem System genigend
Protonen zur Verfugung stehen. Mit der Gibbsenthalpie —0.40 eV fir H, (aus Entropie von H, be-
rechnet [33]) und der Gibbsenthalpie fiir das Proton H* (0 eV [33]) folgt die Reaktionsenthalpie zu
0.20 eV. Die Zellspannung gegeniiber der Sauerstoffelektrode betragt im gesamten pH-Bereich
1.23 V.

Im Alkalischen verwenden wir die Lithium-Metall-Elektrode (siehe Reaktionsgleichung (1-1)). Um
fur Ladungsneutralitat zu sorgen, kann hier nicht mehr die Wasserstoffelektrode verwendet werden, da
mit dieser sich ein saurer pH-Wert einstellen wirde. Mit der Gibbsenthalpie fir metallisches Lithium
—0.09 eV (aus Entropie von Li berechnet [33]) und der Gibbsenthalpie fir Li* —2.93 eV (aus Enthal-
pie und Entropie von Li" bestimmt [33]) folgt fir die Reaktionsenthalpie von Reaktionsgleichung
(1-1) bei einer Temperatur von 298.15 K ein Wert von 2.84 eV. Hier dndert sich die Zellspannung
gegeniiber der Sauerstoffelektrode mit dem pH-Wert.






5 Ergebnisse und Diskussion

Nachdem wir in Kapitel 4 die Eingangsparameter flir unsere Modellierung bestimmt haben, kommen
wir in diesem Kapitel zu den Ergebnissen unserer elementarkinetischen Simulationen. In Kapitel 5.1
werden wir den Reaktionsmechanismus nach Jacob et al. [1, 2, 3] untersuchen. Mit Hilfe der ermittel-
ten GroRen aus Kapitel 4.1 werden wir erste Aussagen bezliglich der ablaufenden Reaktionen treffen.
Im Gegensatz zu den Vorhersagen, die Jacob et al. [2] machen (siehe Kapitel 3.2.2), beriicksichtigen
wir hier auch die oberflachenbedeckungsabhangigen Gibbskorrekturen aus Kapitel 4.4. AnschlieRend
erfolgt die Darstellung und Diskussion der Ergebnisse aus unseren elementarkinetischen Simulationen.

In Kapitel 5.2 untersuchen wir den Einfluss verschiedener Metallkatalysatoren auf die Aktivitéat der
Sauerstoffreduktion. Hierzu wird der Reaktionsmechanismus nach Jacob et al. [1, 2, 3] verwendet. Die
Thermodynamik berticksichtigen wir mit den in Kapitel 4.2 ermittelten Werten.

In Kapitel 5.3 werden wir die Ergebnisse der elementarkinetischen Simulation einer Lithium-
Sauerstoff-Batterie im alkalischen Elektrolyt auffiihren und diskutieren (Reaktionsmechanismus und
Parameter siehe Kapitel 4.3; weitere Parameter aus [7]).

5.1 Reaktionsmechanismus nach Jacob et al.

Zur elementarkinetischen Simulation der Sauerstoffelektrode haben wir die Reaktionsgleichungen 1-
14 aus Tabelle 4-1 verwendet. Die Desorption von H,O,* (Reaktionsgleichung 15) wird vernachlds-
sigt. Alle thermodynamischen und kinetischen Parameter haben wir in Kapitel 4.1 sowie Kapitel 4.4
ermittelt. Als Gegenelektrode haben wir die Wasserstoffelektrode gewahlt (siehe Kapitel 4.5). Es wur-
de im wassrigen Elektrolyt mit einem pH-Wert von null gerechnet. Sauerstoff wird direkt aus der
Gasphase nachgeliefert, was einem Experiment mit gasumspulter Elektrode entspricht. Da wir nur die
kathodische Halbzelle simulieren mdchten, haben wir die Diffusionskoeffizienten so gewahlt, dass die
Konzentrationen in der ganzen Zelle konstant sind. Der Wasservorrat im System wurde so angepasst,
dass sich die Wasserkonzentration wéhrend der Reaktion nicht &ndert. AuRerdem haben wir flr unsere
Rechnungen eine ideale Mischung angenommen. Um Uberspannungen an der Anode bzw. Wasser-
stoffelektrode zu vermeiden, haben wir die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante der Protonenbil-
dungsreaktion entsprechend gewéhlt. Die Temperatur betrégt 298.15 K.

5.1.1 Thermodynamische Betrachtung

In Abbildung 5-1, Abbildung 5-2 sowie Abbildung 5-3 haben wir die Sauerstoffreduktion nach Jacob
et al. [1, 2, 3] flr verschiedene Potenziale anhand der Gibbsenthalpien dargestellt. Als Referenzelekt-
rode haben wir die RHE gewahlt. Jede Abbildung enthalt zwei Graphiken. In der oberen Graphik (a)
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ist die Oberflache leer. In der unteren Graphik (b) betragt die Bedeckung der Oberfléache 0.8 (80 % der
Oberflache sind bedeckt), was die Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies zu héheren Werten ver-
schiebt (siehe Kapitel 4.4). Der Reaktionsverlauf wird durch die Verbindungslinien zwischen den
Gibbsenthalpien der Spezies verdeutlicht. Die Barrieren der Reduktionsreaktionen verandern sich in
Abhéngigkeit des Potenzials. AuBerdem wird zwischen Reaktionsschritten nach ER und LH unter-
schieden.

Fir ein Halbzellpotenzial von 1.23 V (siehe Abbildung 5-1) gegentiber der RHE befindet sich die Sau-
erstoffreduktion im Gleichgewicht. Es flieit kein Strom. Abschédtzungen beziglich der ablaufenden
Reaktionsmechanismen im Bereich hoher Potenziale kénnen hieraus aber trotzdem gewonnen werden.
Ist die Oberflache unbedeckt (siehe (a)), wird hdchstwahrscheinlich der OO-Mechanismus (siehe auch
Kapitel 3.2.1) bevorzugt ablaufen. Nach der Adsorption des Sauerstoffs an der Oberflache liegt das
Energieminimum deutlich bei 20*. Wird hingegen O,* zu HO,* reduziert, erhdht sich die Energie
sogar. Thermodynamisch ist somit der O,*-Mechanismus im Vorteil. Kinetisch wird ebenfalls die
Dissoziation zu 20* bevorzugt, da die Reaktionsbarriere der Dissoziation verglichen mit der Reakti-
onsbarriere der Reduktion zu HO,* niedriger ist. Allgemein besitzen die Reduktionsschritte fiir hohe
Potenziale hohe Reaktionsbarrieren. Reaktionsschritte nach ER besitzen aber deutlich geringere Barri-
eren als Reaktionsschritte nach LH. Ist die Oberflache nun bedeckt (siehe (b)), verschieben sich alle
Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies hin zu positiveren Werten. Betrachtet man die Reaktions-
warmen, so konnen wir erkennen, dass dies keinen Einfluss auf Reaktionen hat, in denen aus einer
Oberflachenspezies eine andere Oberflachenspezies entsteht. Hier wird die Anzahl der belegten Ober-
flachenplatze nicht veréndert. Dissoziiert aber nun eine Oberflachenspezies in zwei Oberflachenspezi-
es, erhoht sich die Belegung der Oberflache und die Reaktionswéarme wird durch die AbstoRung der
Teilchen positiver. Gleiches gilt fur Adsorptionsreaktionen. Bei Desorptionsreaktionen verringert sich
die Belegung der Oberflache und die Reaktionswarme nimmt ab. Thermodynamisch wird im Bereich
von hohen Halbzellpotenzialen aber auch fiir hohe Oberflachenbedeckungen der OO-Mechanismus
bevorzugt. Zusammenfassend l&sst sich also fiir hohe Potenziale im Bereich der Gleichgewichtspoten-
zials sagen, dass sowohl fiir geringe als auch fiir Oberflachenbedeckungen nahe bei eins der OO-
Mechanismus iber Reduktionsschritte nach ER am wahrscheinlichsten ist. Jedoch muss zum Ablaufen
der Sauerstoffreduktion ein ,tiefes Energietal“ durchlaufen werden, weshalb in diesem Bereich mit
einem geringen Stromfluss zu rechnen ist. Die Oberflache wird voraussichtlich tiberwiegend mit O*
bedeckt sein.

Fur niedrigere Halbzellspannungen im Bereich von 0.5 V (siehe Abbildung 5-2) sehen wir, dass die
Reaktionsbarrieren der Reduktionsschritte schon deutlich kleiner sind. Der Reduktionsschritt von O,*
zu HO,* besitzt in etwa dieselbe Barriere wie die Dissoziation zu 20*. Bei geringen Oberflachenbe-
deckungen wird trotzdem weiterhin der Reaktionsweg (ber die Dissoziation bevorzugt, da die Proto-
nentransfers entlang des oberen Asts endotherm sind. Bei hohen Oberflachenbedeckungen hingegen
ist die Dissoziationsreaktion nicht mehr so exotherm. Sowohl die Reaktionsbarrieren als auch die
Reaktionswérmen liegen in diesem Potenzialbereich nun deutlich n&her beieinander. Dadurch l&uft die
Sauerstoffreduktion auch vermehrt liber den oberen Ast. Entlang des oberen Asts wird wahrscheinlich
der OOH-Mechanismus bevorzugt, da die Dissoziation von HO,* zu O* und HO* stark exotherm ist.
Die Reduktion zu H,O,* ist hingegen endotherm. Auch in diesem Potenzialbereich weisen Reaktions-
schritte nach LH deutlich héhere Barrieren auf als Reaktionsschritte nach ER.



5 Ergebnisse und Diskussion 59

200

(@)

100

-100 A

-200 A

-300 A

-400 A

-500 +

Gibbs enthalpy / kJ/mol

-600 A

-700 { ©OO & OOH mechanism (ER) —— HOOH mechanism (ER) ——
OO & OOH mechanism (LH) - - - HOOH mechanism (LH) - - -

-800

200

100 -

0

-100 H

-200 o
-300 1
-400

-500 H

Gibbs enthalpy / kJ/mol

-600 A

-700 A

-800

Abbildung 5-1: Sauerstoffreduktionsmechanismus dargestellt anhand von Gibbsenthalpien;
Halbzellpotenzial gegeniiber RHE betragt 1.23 V; (a) keine Bedeckung der Oberflache; (b) Be-
deckung der Oberfléache von 0.8.
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Abbildung 5-2: Sauerstoffreduktionsmechanismus dargestellt anhand von Gibbsenthalpien;
Halbzellpotenzial gegentiber RHE betragt 0.5 V; (a) keine Bedeckung der Oberflache; (b) Bede-
ckung der Oberflache von 0.8.
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Abbildung 5-3: Sauerstoffreduktionsmechanismus dargestellt anhand von Gibbsenthalpien;
Halbzellpotenzial gegeniber RHE betragt 0V; (a) keine Bedeckung der Oberflache;
(b) Bedeckung der Oberflache von 0.8.

Fur Potenziale im Bereich von 0 V (siehe Abbildung 5-3) sind fiir Oberflachenbedeckungen von 0 und
0.8 fast alle Reaktionen exotherm. Die Reaktionsbarriere der Dissoziation zu 20* ist nun mehr als
doppelt so grol3 wie die Barriere des Reduktionsschritts zu HO,*. Insgesamt haben sich die Barrieren
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der Reduktionsschritte verglichen mit den Barrieren fur ein Potenzial von 1.23 V nun auf etwa ein
Viertel verkleinert. Der Reduktionsschritt von HO,* zu H,O,* kann nun auch vermehrt ablaufen. Wir
kdnnen erkennen, dass die hohe Dissoziationsbarriere von HO,* zu O* und HO* sowie der exotherme
Charakter des Reduktionsschritts zu H,O,* diesen begunstigen. Reaktionsschritte nach ER sind ge-
genuber Reaktionsschritten nach LH wieder stark begunstigt. Der Protonentransfer an die Oberflache,
also die Reduktion, die vor einem Reaktionsschritt nach LH stattfindet, ist hierbei nicht der limitieren-
de Schritt. Limitierend wirkt die hohe Aktivierungsenergie, die der eigentliche Reaktionsschritt nach
LH besitzt, also z.B. die Reaktion von O,* und H* zu HO,*. Dadurch kénnte sich H* insbesondere fir
hohe Uberspannungen auf der Oberflache ansammeln.

Letztendlich wird wahrend der Sauerstoffreduktion Wasser aus Sauerstoff erzeugt. Alle drei betrachte-
ten Reaktionsmechanismen nach Jacob et al. [1, 2, 3] durchlaufen dabei dieselben zwei Reaktionen zur
Bildung von Wasser. Zundchst entsteht aus HO* adsorbiertes Wasser H,O*. Danach wird H,O*
desorbiert, es entsteht H,O. Einer dieser beiden Schritte kann, je nachdem welches Potenzial wir be-
trachten, limitierend wirken. Im Bereich hoher Potenziale (siehe Abbildung 5-1) limitiert héchstwahr-
scheinlich der Schritt von HO* zu H,O* die Bildung von Wasser, da hier eine grofiere Reaktionsbarri-
ere Uberwunden werden muss. Ist die Oberflachenbedeckung hoch, so ist die Desorptionsreaktion von
H,O* zu H,O sogar exotherm und besitzt keine Reaktionsbarriere. Im Potenzialbereich um 0.5 V (sie-
he Abbildung 5-2) limitiert wahrscheinlich weiterhin die Bildung von adsorbiertem Wasser die Was-
serproduktion. Fir geringe Oberflachenbedeckungen ist aber nicht mehr klar auszumachen, welche
Reaktion auf dem Weg zum Endprodukt Wasser nun limitiert. Die Bildung von H,O* aus HO* weist
nur noch eine geringfligig hdhere Reaktionsbarriere auf als die Desorptionsreaktion zu Wasser. Im
unteren Potenzialbereich von 0 V (siehe Abbildung 5-3) begrenzt hingegen fir geringe Bedeckungen
eindeutig die Desorptionsreaktion zu Wasser die Wasserproduktion. Hier liegt die Energie der Spezies
H,O* in einem ,,Tal*.

Anhand von elementarkinetischen Simulationen werden wir im Folgenden die ablaufenden Mecha-
nismen genauer untersuchen. Berticksichtigt werden hierbei Konzentrationen sowohl im Bulk als auch
auf der Oberflache. Mit den daraus gewonnenen Ergebnissen kdnnen die zuvor getroffenen Aussagen
Uberprift werden.

5.1.2 Elementarkinetische Simulationen

In Abbildung 5-4 haben wir die Strom-Spannungs-Kennlinie der Sauerstoffelektrode dargestellt. Die
Leerlaufspannung (OCV) gegeniiber der Wasserstoffelektrode betragt 1.23 V. Die gesamte Spannung
fallt an der Sauerstoffelektrode ab, da wir die Gegenelektrode (Wasserstoffelektrode, siehe Kapitel
4.5), so eingestellt haben, dass hier kaum Spannung abfallt. Die Gegenelektrode dient als Protonenlie-
ferant. Alle Stromdichten, die in unseren Ergebnissen aufgefiihrt sind, werden auf die gesamte Ober-
flache der Sauerstoffelektrode bezogen.

Aus Abbildung 5-4 kénnen wir entnehmen, dass die Sauerstoffreduktion im oberen Spannungsbereich
stark kinetisch gehemmt ist. Erst bei einer Spannung von ~ 0.7 V flieRt ein Strom von circa 1 A/m?.
Geht man zu geringeren Zellspannungen, nimmt der Stromfluss immer weiter zu und erreicht bei einer
Zellspannung von 0.1V eine Stromdichte von ~ 10 000 A/m®. Experimentelle Untersuchungen im
sauren Elektrolyt haben gezeigt, dass bei einer Stromdichte von 10 A/m’ eine Sauerstoffiiberspannung
von circa 0.3 V auftritt [14]. Nach unseren Simulationen benétigen wir hingegen fiir eine Stromdichte
von 10 A/m? eine doppelt so hohe Uberspannung von 0.6 V.
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Abbildung 5-4: Strom-Spannungs-Kennlinie der Sauerstoffelektrode durch elementarkinetische
Simulation (lineare Darstellung); OCV gegeniber der Wasserstoffelektrode betragt 1.23 V.

Die Strom-Spannungs-Kennlinie ist in Abbildung 5-5 logarithmisch aufgetragen. Der Verlauf lasst
sich in drei Bereich einteilen. Flr hohe Zellspannungen von 1 - 0.7 V steigt die Stromdichte ,,linear*
auf 1 A/m® an. Danach fallt die Zellspannung bis zu einem Wert von etwa 0.4 VV (100 A/m?) nicht
mehr ,linear ab. Ab 0.4 V Zellspannung weist der Verlauf wiederum einen nahezu ,,linearen” Riick-
gang der Zellspannung tber der Stromdichte auf.

Verursacht werden die verschiedenen Bereiche im Strom-Spannungs-Kennlinienverlauf in Abbildung
5-5 durch Wechsel der Reaktionsmechanismen. Dies kann anhand von Abbildung 5-6 gezeigt werden.
Hier haben wir die Dissoziationsreaktionsraten der jeweiligen Mechanismen Uber dem Zellpotenzial
dargestellt. Die Dissoziationsreaktionsrate von O,* ist gleichzusetzen mit dem OO-Mechanismus, die
Dissoziationsrate von OOH* mit dem OOH-Mechanismus und die Rate des HOOH*-Zerfalls mit dem
HOOH-Mechanismus.

Der erste , lineare” Bereich in Abbildung 5-5 wird durch den OO-Mechanismus verursacht. In Abbil-
dung 5-6 kdénnen wir sehen, dass bis zu einer Spannung von etwa 0.7 V die Reaktionsrate der OO-
Dissoziation ansteigt, wobei diese zunéchst einem linearen Verlauf folgt. Dies entspricht dem ,,linea-
ren“ Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie in Abbildung 5-5. Anschliefend krimmt sich sowohl
der Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie als auch der Verlauf der OO-Dissoziationsrate.

Ab einer Zellspannung von etwa 0.5 V nimmt der Einfluss des OOH-Mechanismus immer mehr zu.
Die Dissoziationsrate von O,* fallt und der OOH-Mechanismus lauft nun bevorzugt ab. AuRerdem
gewinnt auch der HOOH-Mechanismus immer mehr an Einfluss und l&uft ab Zellspannungen von
~ 0.4V schneller ab als der OO-Mechanismus. Im Spannungsbereich zwischen 0.4 und 0.3 V liegen
die Dissoziationsraten aller drei Reaktionsmechanismen ziemlich nahe beieinander. Hier lauft die Sau-
erstoffreduktion ber alle drei Mechanismen ab.

Fur niedrige Zellspannungen < 0.3V findet die Sauerstoffreduktion nun {ber den HOOH-
Mechanismus statt. In diesem Bereich weist die HOOH*-Dissoziationsrate einen nahezu ,,linearen*
Verlauf auf, analog zum Strom-Spannungs-Verlauf in Abbildung 5-5.
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Abbildung 5-5: Strom-Spannungs-Kennlinie der Sauerstoffelektrode durch elementarkinetische
Simulation (logarithmische Darstellung); OCV gegentber der Wasserstoffelektrode betragt
1.23 V.
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Abbildung 5-6: Reaktionsraten Uber der Zellspannung fiir die reprasentativen Reaktionen der
drei Mechanismen OO, OOH sowie HOOH (Dissoziationsreaktionen der jeweiligen Mechanis-
men).

Die Trends, welche Reaktionsmechanismen bei welchen Zellspannungen ablaufen, entsprechen also
unseren Abschétzungen in Kapitel 5.1.1 fiir verschiedene Potenziale. Der erste ,.lineare” Bereich im
Strom-Spannungs-Kennlinienverlauf aus Abbildung 5-5 wird also durch den OO-Mechanismus verur-
sacht. Danach findet der Wechsel der Reaktionsmechanismen statt. Zundchst lauft die Sauerstoffre-
duktion bevorzugt iber den OOH-Mechanismus und anschlieRend fur kleine Potenziale tber den
HOOH-Mechanismus. Dieser folgt einem nahezu ,linearen* Verlauf. Durch , Fitten* der ,linearen*
Abschnitte mit der Butler-Volmer-Gleichung (siehe Anhang A.5) kdnnen wir die kinetischen Parame-
ter der Globalreaktionen, die diese Bereiche reprasentieren, bestimmen. Die ermittelten Werte fir den
Symmetriefaktor « sowie die Grenzstromdichte i, sind in Abbildung 5-7 angegeben. In der Literatur
[14] wird fur den Symmetriefaktor der Sauerstoffelektrode gegeniiber der Wasserstoffelektrode an
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Platin ein Wert von 0.25 angegeben. Dieser gilt im gesamten Potenzialbereich und liegt zwischen un-
seren ermittelten Werten von 0.38 und 0.1.
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Abbildung 5-7: Fitten der beiden ,Jlinearen“ Bereiche der Strom-Spannungs-Kennlinie (loga-
rithmische Darstellung) mit der Butler-Volmer-Gleichung; Grenzstromdichte iy sowie Symmet-
riefaktor « in Diagramm angegeben.

Nachdem wir nun die Dissoziationsreaktionen ausfihrlich beschrieben und diskutiert haben, gehen wir
néher auf die anderen Reaktionen ein.

In Abbildung 5-8 sind die Reaktionsraten der Adsorption von Sauerstoff sowie der Desorption von
Wasser Uber der Zellspannung abgebildet. Die Reaktionsraten der Ad- und Desorption folgen dabei
dem Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie in Abbildung 5-5. Jeder Punkt im Schaubild stellt die
stationare Reaktionsrate, die sich flir die gegebene Zellspannung einstellt, dar. Deshalb muss die Reak-
tionsrate der Sauerstoffadsorption, also alles was dem System zugefiihrt wird, gleich der Reaktionsrate
der Desorption von Wasser sein, also alles was aus dem System wieder abgefihrt wird. Aus Abbil-
dung 5-8 kénnen wir entnehmen, dass die Reaktionsraten zwar demselben Verlauf folgen, aber nicht
identisch sind. Aus einem Sauerstoffmolekdl entstehen durch die Sauerstoffreduktion zwei Wassermo-
lekiile. Somit muss die Wasserdesorption doppelt so schnell ablaufen wie die Sauerstoffadsorption und
liegt deshalb Gber der Reaktionsrate der Adsorption.

Vergleichen wir die Reaktionsraten nach LH (Abbildung 5-9) und ER (Abbildung 5-10), kénnen wir
erkennen, dass die Reduktionsschritte nach LH deutlich geringere Reaktionsraten aufweisen. Dies
liegt an den hohen Reaktionsbarrieren, die berwunden werden mussen (siehe Kapitel 5.1.1).

Erst bei Zellspannungen < 0.4 V steigen die Reaktionsraten der LH-Schritte iiber Werte von 1074,
welche immer noch um etwa 14 GrdRenordnungen unter den Werten der Reduktionsschritte nach ER
liegen. Bei diesen Zellspannungen reagiert H* hauptséchlich mit adsorbiertem Sauerstoff O,*. Alle
anderen Reaktionsraten nach LH sind im Vergleich dazu klein.
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Abbildung 5-8: Reaktionsraten der Ad- und Desorptionsreaktionen Uber der Zellspannung
(Sauerstoffadsorption sowie Wasserdesorption).
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Abbildung 5-9: Raten der Reaktionsschritte nach LH und Rate des vorangegangenen Protonen-
transfers nach ER Uber der Zellspannung.

Aus Abbildung 5-10 kdnnen wir wie schon bei den Dissoziationsreaktionen entnehmen, welcher Me-
chanismus bei welchem Zellpotenzial bevorzugt ablduft. Der Bereich, in dem sich der Protonentrans-
fer an O* und der Protonentransfer an HO* Uberlappen, beschreibt die Sauerstoffreduktion tber den
0OO-Mechanismus. AnschlieRend flacht der Verlauf der Reaktionsrate des Protonentransfers an O* ab.
Der OOH-Mechanismus dominiert nun (Protonentransfer an O,*) und wird mit fallender Zellspannung
vom HOOH-Mechanismus abgeldst (Protonentransfer an HO,*). Die Reaktionsraten dieser beiden
Mechanismen tberlappen sich, da der HOOH-Mechanismus tiber die Bildung von HO,* abl&uft. Ana-
log gilt fur den Protonentransfer an HO*, dass alle Mechanismen (iber diese Reaktion ablaufen. Des-
halb ist die Reaktionsrate des Protonentransfers an HO* fiir hohe Zellspannungen identisch mit der
Reaktionsrate des Protonentransfers an O*. Fiir kleine Zellspannungen ist die Reaktionsrate des Proto-
nentransfers an HO* doppelt so grol? wie die Reaktionsrate des Protoneniuibergangs an O,* bzw. HO,*.
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Abbildung 5-10: Reaktionsraten der Reduktionsschritte nach ER Uber der Zellspannung.

In Abbildung 5-11 und Abbildung 5-12 stellen wir den Verlauf der Oberflachenbelegungen tber der
Zellspannung dar. Liegt die Belegung einer Spezies bei eins, ist die Oberfliche komplett mit dieser
belegt. Liegt die Belegung bei null, ist die Oberflache frei von der betrachteten Spezies. Anhand der
linearen Darstellung der Oberflachenbelegungen in Abbildung 5-11, kénnen wir ablesen, welcher
Schritt bei welcher Zellspannung geschwindigkeitsbestimmend ist. Im Zellspannungsbereich > 0.9 V
lauft die Sauerstoffreduktion tiber den OO-Mechanismus ab, wobei der Reduktionsschritt O* — HO*
am langsamsten ablduft. Dies konnen wir daran erkennen, dass die Oberflache komplett mit O* belegt
ist. Das Gleichgewicht der Dissoziationsreaktion O,* zu 20* liegt stark auf der Seite des atomar ge-
bundenen Sauerstoffs, da 20* das Energieminimum darstellt (siehe Abbildung 5-1, Schaubild (b)).
Der endotherme Charakter der Weiterreaktion von O* zu HO* erschwert die Bildung von HO*, wo-
durch sich O* ansammelt.

Im Zellspannungsbereich 0.9 - 0.6 V sinkt die Oberflachenbelegung von O* und die Belegung von
HO* nimmt zu. Hier lauft die Sauerstoffreduktion immer noch entlang des OO-Mechanismus ab, wo-
bei der Reduktionsschritt von HO* zu H,0* geschwindigkeitslimitierend ist. Das Energieminimum
der Sauerstoffreduktion liegt nun nicht mehr bei 20*, sondern hat sich zu 2HO* verschoben (siehe
Abbildung 5-2, Schaubild (b)). Die Reaktion von O* zu HO* ist exotherm, die Reaktion von HO* zu
H,O* hingegen endotherm.

Fur Zellspannungen < 0.6V sehen wir, dass zunachst der Mechanismenwechsel zum OOH-
Mechanismus stattfindet. Hier begrenzt der Protonentransfer an O,* zu HO,* die gesamte Reaktions-
geschwindigkeit des Mechanismus, weshalb die Oberflachenbelegung von O,* steigt. Féllt die Zell-
spannung weiter ab, lauft die Sauerstoffreduktion hauptséachlich tber den HOOH-Mechanismus ab.
Die Oberflachenbelegung von HO,* nimmt zu.

Im oberen Potenzialbereich (> 0.9 V) ist die Oberflache also mit O* verblockt und die Reaktion findet
kaum statt. Im unteren Potenzialbereich (< 0.4 V) beginnt die Sauerstoffreduktion auch Uber den
HOOH-Mechanismus abzulaufen. Hier kann H,0O, in die Bulk-Phase desorbieren, wodurch eine un-
vollstandige Reduktion mit nur zwei Elektronen stattfinden wirde. Somit liegt der Potenzialbereich
mit dem Mechanismus nach Jacob et al., indem eine Metall-Luft-Batterie betrieben werden sollte,
zwischen 0.9V und 0.4 V.
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Abbildung 5-11: Linearer Verlauf der Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies tUber
der Zellspannung.

In Abbildung 5-12 haben wir die Belegungen der Oberflachenspezies liber dem Potenzial logarith-
misch dargestellt. Hier kénnen wir auch die Trends der Spezies ablesen, die die Oberflache nur gering-
fligig belegen.

10° 3=

< 10°73
0 -
) -
(@] .
E 10-10 _:
() -
3 33—y
o 154 —HPY
© 10 3 — Oy
E = O(Pt)
5 q —— HO(PY)
n  10%°4 HO,(PY)

3 —H,0,PH

” 3 H,O(Pt)
10 L B E s B B T
0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2

Cell voltage / V

Abbildung 5-12: Logarithmischer Verlauf der Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies
Uber der Zellspannung.

Fir hohe Bedeckungsgrade reagiert adsorbiertes Wasser H,O* sofort zu ungebundenem Wasser, da
die Desorptionsreaktion im gesamten Potenzialbereich exotherm ist und keine Reaktionsbarriere be-
sitzt (siehe Abbildung 5-1, Abbildung 5-2 sowie Abbildung 5-3 in (b)). Die Oberflachenbelegung von
Wasser liegt deshalb im gesamten Potenzialbereich unter einem Wert von 107°. Auch wenn wir in
Abbildung 5-11 ablesen kénnen, dass die Oberflachenbelegungen von H* null zu sein scheint, steigt
diese in Abbildung 5-12 in logarithmischer Skala bis zu einem Potenzial von 0 V stark an. Da unsere
Simulationen die Mechanismen und die Oberfldchenbelegungen nur qualitativ beschreiben, kann nicht
ausgeschlossen werden, dass die Belegung von H* im unteren Potenzialbereich nicht auch signifikante
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Werte annimmt. In der Literatur wird fur die Bedeckungsabhéngigkeit der Gibbsenthalpie von H* ein
deutlich geringerer Wert angegeben, verglichen zu dem Wert, den wir verwenden. Dieser basiert auf
experimentellen Messungen und betrégt bei einer Bedeckung der Oberflache von 0.7 etwa 34 kJ/mol
[37]. Fur eine Bedeckung von 0.7 liefert unser funktionaler Zusammenhang einen deutlich héheren
Wert fur die AbstoBungsenergie (84 kJ/mol), dadurch ist in unseren Ergebnissen die Belegung mit H*
vernachlassigbar klein. Eine hohe Oberflachenbelegung von H* wiirde bedeuten, dass die Sauerstoff-
reduktion nicht mehr abléuft. Betrachtet man die Thermodynamik, so wird fur kleine Potenziale der
Reaktionsschritt von H* zu H* immer wahrscheinlicher (siehe Abbildung 5-3). Jedoch behindert be-
sonders die hohe Reaktionsbarriere des Reaktionsschritts H* + HO,* — H,0,* eine Weiterreaktion
von gebundenem Wasserstoff. Dadurch sammelt sich dieser an.

Die Erwartungen, welche wir in Kapitel 5.1.1 aufgestellt haben, konnten anhand der elementarkineti-
schen Simulationsergebnisse bestétigt werden. Wir haben gesehen, dass alle drei Mechanismen ablau-
fen kénnen. Die Sauerstoffreduktion sollte moglichst tiber den OO- und/oder den HOO-Mechanismus
ablaufen, da hier eine vollstandige Reduktion mit vier Elektronen stattfindet. Dadurch beschrankt sich
der Arbeitsbereich der Sauerstoffelektrode auf Potenziale zwischen 0.9 und 0.4 V. Um dies zu ver-
deutlichen haben wir fir verschiedene Zellspannungen berechnet, welchen Anteil welche Reaktion
bzw. welcher Mechanismus an der Nettoreaktion der Sauerstoffreduktion einnimmt. In Abbildung
5-13 ist die prozentuale Verteilung der Reaktionen fiir eine Zellspannung von 0.9 V abgebildet. Hier
reagiert alles iiber den OO-Mechanismus, wobei die Stromdichte aber nur knapp 10 * A/m? betragt.
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Abbildung 5-13: Verteilung der Reaktionen bei einer Zellspannung von 0.9 V; 100 % bedeutet,
dass die Sauerstoffreduktion ausschlieflich Gber diesen Weg ablauft.

Fur eine Zellspannung von 0.4V in Abbildung 5-14 findet die Sauerstoffreduktion tber den HOO-
Mechanismus und Uber den OO-Mechanismus statt. Der Anteil beider Mechanismen liegt bei knapp
50 %. Wir konnen auch schon erkennen, dass der H,O,-Mechanismus langsam einsetzt (1.3 %). Der
Stromfluss betragt nun mit knapp 100 A/m? deutlich mehr als bei einer Zellspannung von 0.9 V.

Bei einer Zellspannung von 0.1V (siehe Abbildung 5-15) lauft nun fast alles tber den HOOH-
Mechanismus (94 %). Nur noch ein geringer Anteil lauft entlang des HOO-Mechanismus (6 %). Hier
liegt die Stromdichte bei etwa 10 000 A/m?.
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Abbildung 5-14: Verteilung der Reaktionen bei einer Zellspannung von 0.4 V; 100 % bedeutet,
dass die Sauerstoffreduktion ausschlief3lich tber diesen Weg ablauft.
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Abbildung 5-15: Verteilung der Reaktionen bei einer Zellspannung von 0.1 V; 100 % bedeutet,
dass die Sauerstoffreduktion ausschlie3lich Uber diesen Weg ablauft.

5.2 Einfluss des Katalysatormaterials

In diesem Kapitel untersuchen wir den Einfluss verschiedener Katalysatoren auf die Aktivitét der Sau-
erstoffreduktionsreaktion. Den Einfluss verschiedener Katalysatormaterialien haben wir anhand der in
Kapitel 4.2 ermittelten thermodynamischen Parameter beriicksichtigt. Prdexponentielle Faktoren sowie
Aktivierungsenergien entsprechen denen, die wir auch im vorherigen Kapitel verwendet haben. Dabei
konnten wir nicht mit allen Ubergangsmetallen aus Tabelle 4-6 elementarkinetische Simulationen
durchfuhren, da bei zu kleinen Stromen Probleme mit dem numerischen Ldser auftreten. In den fol-
genden Abbildungen sind deshalb nicht fiir den gesamten Potenzialbereich Stromdichten gegeben.
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Abbildung 5-16: Strom-Spannungs-Kennlinien der Sauerstoffelektrode verschiedener Metallka-
talysatoren durch elementarkinetische Simulation (lineare Darstellung).

In Abbildung 5-16 haben wir die Strom-Spannungs-Kennlinien der verschiedenen Katalysatoren dar-
gestellt. Wir kdnnen erkennen, dass im Potenzialbereich 0.8 - 0.4 VV Cu und Pd die hdchsten Strom-
dichten aufweisen. Diese sind nahezu identisch. Die Stromdichte von Pt liegt knapp unter den Strom-
dichten von Cu und Pd. Ir und Ni besitzen die geringsten Stromdichten, wobei fur Ni aber auch nicht
der gesamte Bereich simuliert werden konnte. Fir Ag und Rh konnten ebenfalls nur kleine Span-
nungsbereiche simuliert werden.

Zur besseren Veranschaulichung unserer Ergebnisse haben wir den sogenannten ,,Volcano-Plot™ (siehe
auch Abbildung 3-2) gewahlt. Hierzu haben wir die Stromdichten der Katalysatoren logarithmisch
tber der Sauerstoffbindungsenergie dargestellt. Dies haben wir fur verschiedene Zellspannungen ge-
macht. Der ,,Volcano-Plot*“ soll verdeutlichen, dass sowohl bei niedrigen Bindungsenergien als auch
bei hohen Bindungsenergien zwischen Sauerstoff und Katalysatoroberflache die Aktivitaten gering
sind. Fir niedrige Sauerstoffbindungsenergien wird fiir die Sauerstoffreduktion nur wenig Sauerstoff
nachgeliefert, weshalb die Reaktion gehemmt ist. Fur hohe Sauerstoffbindungsenergien geht Sauer-
stoff nun so starke Bindungen mit der Oberfldche ein, dass die Weiterreaktion gehemmt wird. Dazwi-
schen liegt das Aktivitatsoptimum.

In Abbildung 5-17 haben wir die durch elementarkinetische Simulationen ermittelten Stromdichten an
den Ubergangsmetallen Rh, Ir, Cu, Pd, Pt und Ag fiir ein Zellpotenzial von 0.8 V dargestellt. Cu be-
sitzt die hdchste Stromdichte. Die Metalle Pt und Pd, die laut Literatur die héchsten Aktivitaten beziig-
lich der Sauerstoffreduktionsreaktion haben, liegen um mehr als zwei GréRenordnungen unter der
Stromdichte von Cu. Ir besitzt eine starke Sauerstoffbindungsenergie, wodurch eine Weiterreaktion
zum Endprodukt Wasser erschwert wird. Rh bestatigt diesen Trend. Rh hat im Vergleich zu Ir eine
noch groliere Affinitat zu Sauerstoff, weshalb der Strom noch geringer ist. Die Sauerstoffreduktion
findet hier fast gar nicht statt. Die Sauerstoffbindungsenergie von Ag hingegen ist verglichen mit den
anderen Metallen niedrig. Der Strom von Ag liegt fur eine Zellspannung von 0.8 VV zwischen den
Strémen von Pd und Pt. Insgesamt lauft die Sauerstoffreduktion bei 0.8 V aber kaum ab. Deshalb ha-
ben wir in Abbildung 5-18 und Abbildung 5-19 die Strome flr zwei weitere Potenziale untersucht.
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Abbildung 5-17: Stromdichten verschiedener Metallkatalysatoren Uber der Sauerstoffadsorpti-
onsenergie bei einer Zellspannung von 0.8 V (logarithmische Darstellung).

Aus Abbildung 5-18 kdnnen wir entnehmen, dass bei einer Zellspannung von 0.6 V die Stromstarke
von Pd in etwa gleich grol3 wie die von Cu ist. Beide besitzen in etwa dieselbe Stromdichte von
~ 10 A/m% Auch bei diesem Potenzial ist der Strom fiir hohe Sauerstoffaffinitaten gering (Ni, Ir).

Firr eine Zellspannung von 0.4 V (Abbildung 5-19), bei der Stromdichten von etwa 100 A/m? fiir Cu,
Pd sowie Pt erreicht werden, bleibt der Trend in den Strdmen unverandert. Jedoch rickt die Strom-
dichte von Ir naher an die Stromdichten von Cu, Pd und Pt heran.
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Abbildung 5-18: Stromdichten verschiedener Metallkatalysatoren Uber der Sauerstoffadsorpti-
onsenergie bei einer Zellspannung von 0.6 V (logarithmische Darstellung); ,,VVolcano“-Verlauf
der Stromdichten gekennzeichnet durch schwarze Linie.
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Abbildung 5-19: Stromdichten verschiedener Metallkatalysatoren Uber der Sauerstoffadsorpti-
onsenergie bei einer Zellspannung von 0.4 V (logarithmische Darstellung).

Insgesamt konnten wir feststellen, dass im oberen Potenzialbereich von 0.8 V Cu die hdchste Aktivitat
besitzt. Fir Zellspannungen von 0.6 und 0.4 V haben Pd und Pt vergleichbare Aktivitidten wie Cu.
Auch in der Literatur [38, 39] wurde gezeigt, dass Pd- und Pt-Legierung mit Cu die Aktivitat der Sau-
erstoffreduktionsreaktion erhéhen.

Vergleicht man die Stromdichten bei 0.8V (Abbildung 5-17), 0.6 V (Abbildung 5-18) und 0.4V
(Abbildung 5-19), so erhalten wir bei einer Zellspannung von 0.6 V den typischen ,,VVolcano“-Verlauf
der Stromdichten. Bei einem Zellpotenzial von 0.8 V steigen die Stromdichten von Rh (ber Ir bis hin
zu Cu zwar ,linear” an. Im Bereich hoherer Sauerstoffbindungsenergien nimmt die Stromdichte hin-
gegen von Cu (ber Pd nach Pt ab und steigt dann fur Ag wieder stark an. Dadurch folgen die Strome
nicht dem typischen Volcano-Verlauf. Im Bereich kleiner Zellpotenzial von 0.4 V konnten wir die
Stromdichte fiir Ag nicht berechnen.

Stellen wir unseren ,,Volcano-Plot* fiir eine Zellspannung von 0.6 V dem ,,Volcano-Plot* in Abbil-
dung 3-2, den Ngrskov et al. [6] durch einfache kinetische Abschétzungen erhalten haben, gegeniiber,
kommen wir zu anderen Ergebnissen. Bei uns besitzt nicht Pt die hdchste Aktivitat, sondern Cu. Auch
die Stromdichte von Pd ist groRer als die Stromdichte von Pt.

Qualitative Aussagen Uber die Aktivitaten verschiedener Katalysatoren mit Hilfe von einfachen kineti-
schen Abschatzungen, wie sie in der Literatur oft zu finden sind, genilgen also nicht. Vielmehr mis-
sen, wie hier gezeigt, detaillierte elementarkinetische Simulationen durchgefiihrt werden, die Konzent-
rationen, Oberfldchenbelegungen und verschiedene Zellspannungen berlcksichtigen. Damit kdnnen
bessere qualitative Aussagen im Bezug auf die Katalysatoraktivitat getroffen werden.

5.3 Reaktionsmechanismus nach Anderson et al.

Mit dem Reaktionsmechanismus nach Anderson et al. [4] wollen wir das Verhalten einer Metall-Luft-
Batterie am Beispiel des Systems Lithium-Sauerstoff untersuchen. Hierzu verwenden wir die Reakti-
onsgleichungen 1-8 aus Tabelle 4-7. Die thermodynamischen und kinetischen Parameter haben wir in
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Kapitel 4.3 ermittelt. Als Gegenelektrode wurde nun die Lithium-Metall-Elektrode gewdhlt (siehe
Kapitel 4.5). Der Elektrolyt ist alkalisch und hat zu Beginn einen pH-Wert von 14. Mit Hilfe von Ak-
tivitatskoeffizienten haben wir eine reale Mischung beriicksichtigt (Parameter siehe [7]). Um Uber-
spannungen an der Lithium-Metall-Elektrode méglichst klein zu halten, haben wir auch hier die Reak-
tionsgeschwindigkeitskonstante der Protonenbildungsreaktion entsprechend gewahlt. Des Weiteren
kann in unserer Simulation festes LiOH-H,O oberhalb der Loslichkeit von ~ 5.3 mol;./kgn20 ausfallen
(Parameter siehe [7]).

5.3.1 Strom-Spannungs-Kennlinie

Zur elementarkinetischen Simulation der Strom-Spannungs-Kennlinie der kathodischen Halbzelle
haben wir wiederum den Wasservorrat im System so angepasst, dass die Wasserkonzentration wéh-
rend der Reaktion sich nicht &ndert. Des Weiteren haben wir die Diffusionskonstanten so gewahlt,
dass die Konzentrationen konstant bleiben. In Abbildung 5-20 ist die Strom-Spannungs-Kennlinie der
Lithium-Sauerstoff-Batterie dargestellt.

Die Leerlaufspannung (OCV) gegeniiber der Lithium-Metall-Elektrode betragt 3.47 V. Auch hier be-
ziehen wir die Strome wieder auf die Elektrodenoberflache. Schon bei einer Zellspannung von
~3.25V betragt der Stromfluss etwa 1 A/m?. Fiir ein Zellpotenzial von ~ 3.05 V betragt die Strom-
dichte circa 6 000 A/m?. Im Vergleich zum sauren Elektrolyt (siehe Kapitel 5.1.2) flieBt also im Alka-
lischen schon bei geringeren Uberspannungen Strom. Um im Sauren einen Stromfluss von 1 A/m® zu
erreichen, ist eine Uberspannung von ~ 0.5 V notwendig. Im Alkalischen sind hingegen ~ 0.2 V not-
wendig. Auch in der Literatur [28] wird angegeben, dass die Aktivitat der Sauerstoffreduktion an Pt
im Alkalischen groRer ist als im Sauren.
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Abbildung 5-20: Strom-Spannungs-Kennlinie der Lithium-Sauerstoff-Batterie durch elemen-
tarkinetische Simulation; OCV gegenuber der Lithium-Metall-Elektrode betréagt 3.47 V (lineare
Darstellung).

Betrachten wir den logarithmischen Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie in Abbildung 5-21, kon-
nen wir erkennen, dass die Zellspannung Uber der Stromdichte bis zu einer Spannung von ~ 3.15V
»linear abféllt. Unterhalb von 3.15 V fillt die Spannung nicht mehr ,.linear* {iber dem Strom ab.
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Abbildung 5-21: Strom-Spannungs-Kennlinie der Lithium-Sauerstoff-Batterie durch elemen-
tarkinetische Simulation; OCV gegentiber der Lithium-Metall-Elektrode betragt 3.47 V (loga-
rithmische Darstellung).

In Abbildung 5-22 sind die Dissoziationsreaktionen von O; * sowie O,* dargestellt. Wir sehen, dass
der Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie in Abbildung 5-21 auf die Reaktionsrate der O, *-
Dissoziation zuriickzufiihren ist. Hierbei steht die Dissoziationsrate von O,* flir den OO~ -
Mechanismus und die Dissoziationsrate von O,* fiir den OO-Mechanismus.
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Abbildung 5-22: Reaktionsraten tber der Zellspannung fiir die reprasentativen Reaktionen der
zwei Mechanismen OO sowie OO- (Dissoziationsreaktion des jeweiligen Mechanismus).

Wir kénnen erkennen, dass die Sauerstoffreduktion im Alkalischen bevorzugt Uber den OO~ -
Mechanismus ablauft, da die Reaktionsrate der O, *-Dissoziation im betrachteten Potenzialbereich um
mehrere GroRenordnungen Uber der Reaktionsrate der O,*Dissoziation liegt.

Die Aktivierungsenergie der Dissoziation von O,* ist mehr als sechsmal so hoch wie die Aktivie-
rungsenergie der Dissoziation von O;* (siehe Tabelle 4-7). Dadurch wird der OO~ -Mechanismus
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beglnstigt. Auch die Reaktionsbarriere der Reduktion von O,* zu O, * liegt unterhalb der Aktivie-
rungsenergie der O,*-Dissoziation (siehe ebenfalls Tabelle 4-7). Die O, *-Dissoziationrate steigt ana-
log zur Strom-Spannungs-Kennlinie in Abbildung 5-21 fur Zellspannungen bis 3.15V ,linear” an,
bevor sie unterhalb von 3.15 V abflacht. Der Verlauf der Strom-Spannungs-Kennlinie wird also durch
den OO~ -Mechanismus festgelegt. Damit bestatigt sich, dass Anderson et al. nur diesen berlicksichti-
gen.

In Abbildung 5-23 sind die Reaktionsraten der Adsorptionsreaktion von Sauerstoff sowie der Wasser-
desorption Uber der Zellspannung abgebildet. Die Sauerstoffadsorptionsrate folgt dabei ebenfalls dem
Verlauf der O; *-Dissoziation in Abbildung 5-22, da fast der gesamte adsorbierte Sauerstoff entlang
des OO~ -Mechanismus weiterreagiert. Die Desorptionsrate von Wasser liegt hingegen doppelt so
hoch wie die Adsorptionsrate von Sauerstoff, da aus einem Sauerstoffmolekil zwei Wassermolekiile
entstehen.

(Pt) <=>H,0O + (PY)
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: T :
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Abbildung 5-23: Reaktionsraten der Ad- und Desorptionsreaktionen tber der Zellspannung
(Sauerstoffadsorption sowie Wasserdesorption).

Anhand der Reduktionsrate von HO* zu H,O* in Abbildung 5-24 kénnen wir erkennen, dass diese
dem Verlauf der Wasserdesorptionsrate in Abbildung 5-23 folgt. Die Sauerstoffreduktion lauft immer
uber die Reduktion von HO* zu H,O* ab, weshalb die beiden Raten gleich sind. AulRerdem liegt die
Reduktionsrate der Spezies HO* doppelt so hoch wie alle anderen Reduktionsraten in Abbildung 5-24.
Dies ist darauf zuriickzufiihren, dass die Sauerstoffreduktion fast ausschlieBlich iber den OO~ -
Mechanismus ablauft. Hierzu muss zunachst O,* reduziert werden, weshalb die Reaktionsrate der
Reduktion zu O3 * nur halb so grof3 ist wie die Reduktionsrate von HO*. Anschlieend dissoziiert O, *
in O™ * sowie O*, wodurch eine ,,Hilfte“ {iber den Protonentransfer an O™ * und die andere , Halfte*
Uber die Reduktion von O* weiterreagiert. Aus beiden Reaktionsschritten resultiert die Oberflachen-
spezies HO*, weshalb die Summe der beiden Reaktionsraten der Reaktionsrate der HO*-Reduktion
entspricht.

In Abbildung 5-25 haben wir den Verlauf der Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies tber
dem Zellpotenzial linear dargestellt. Fiir hohe Zellspannungen > 3.25V ist die Oberflache komplett
mit O* geblockt und die Sauerstoffreduktion l&uft nur sehr langsam ab. Hier limitiert der Reduktions-
schritt von O* zu HO* die Sauerstoffreduktion.
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Abbildung 5-24: Raten der Reduktionsreaktionen sowie des Protonentransfers an O- Uber der
Zellspannung.

Mit abnehmender Spannung steigt die Belegung von geladenem atomaren Sauerstoff O™ * immer wei-
ter an, bis unterhalb von 3.05 V die Oberflache fast komplett mit O™* belegt ist. Hier limitiert der
Protonentransfer an O™ * die Sauerstoffreduktion.
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Abbildung 5-25: Linearer Verlauf der Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies Uber
der Zellspannung.

In der Realitat wirde eine vollstandige Belegung der Oberflache mit negativen O™ *-Teilchen niemals
stattfinden. O™ *-Teilchen wirden sich gegenseitig abstol3en. Die oberflachenbedeckungsabhangigen

Wechselwirkungsenergien (siehe Kapitel 4.4), die wir implementiert haben, mussten fur geladene
Teilchen erhoht werden.

In Abbildung 5-26 ist der Verlauf der Oberflachenbelegungen iber dem Zellpotenzial logarithmisch
abgebildet. Wir sehen, dass nicht nur die Belegung von O™* mit abnehmender Zellspannung ansteigt,
sondern auch die Belegung aller anderen Oberflachenspezies zunimmt. Die Oberflachenbelegungen
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von HO* und O,* liegen aber auch fur eine Spannung von 3.05 V unter 1 %. Die Belegungen der Spe-
zies * und H,O* sind sogar noch geringer.
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Abbildung 5-26: Logarithmischer Verlauf der Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies
Uber der Zellspannung.

5.3.2 Entladung der Lithium-Sauerstoff-Batterie

Um die Entladung einer Lithium-Sauerstoff-Batterie zu simulieren, haben wir die Dicke der Lithium-
Metall-Elektrode zu 1 um gesetzt. Die Dicke der Pt-Kathode betrdgt 500 um. Die Lénge des
Elektrolyts von Kathode zu Anode betrédgt 100 um. Auch die Diffusion spielt nun eine Rolle. Die Dif-
fusion von Spezies in Ldsung haben wir mit der ,,Concentrated Solution Theory“ berlicksichtigt (siehe
Anhang A.6). Alle hierzu bendtigten Parameter haben wir aus [7] entnommen. Sauerstoff wird hier
nicht direkt aus der Gasphase bezogen, sondern zunéchst im Elektrolyt geldst.

Um das Verhalten der Lithium-Luft-Batterie im alkalischen Medium wahrend der Entladung mit einer
Stromdichte von 0.2 A/m® zu untersuchen, wurde eine transiente Simulation durchgefiihrt. Das Ergeb-
nis ist in Abbildung 5-27 dargestellt. Die Stromdichte ist hier wieder auf die Elektrodenoberflache
bezogen. Ab einer Zellspannung von ~ 3.25 V flieRt ein Strom von 0.2 A/m® Danach fallt die Zell-
spannung bis zu einer Zeit von circa 1.8:10% s (50 h) weiter ab, bevor sie anschlieRend einem nahezu
konstanten Verlauf folgt und bei etwa 4.5-10° s (125 h) steil abfallt. Wahrend der Entladung findet das
Aussalzen von LiOH statt.

Bis 1.8:10° s steigt die mittlere Molalitat von Li* an, bis die Ausfallgrenze von festem LiOH-H,0
(~ 5.3 moly;./kgnzo) erreicht ist. In diesem Bereich steigt auch die Konzentration von HO™, was sich
auf die Reaktionsraten auswirkt, an denen das Hydroxidion beteiligt ist. Dadurch kann das Abfallen
der Zellspannung in diesem Bereich erklart werden. Ab 1.8-10° s veréandert sich die Molalitat von Li*
nicht mehr, da das an der Anode neu gebildete Li* zusammen mit HO™ sofort ausféllt. Der mittlere
Volumenanteil von festem LiOH-H,O (ber der Batterieldnge steigt deshalb in diesem Bereich auf bis
zu etwa 0.15 an. Unsere Simulationen haben auch gezeigt, dass der Volumenanteil von festem
LiOH-H,O hin zur Anode zunimmt, somit nicht zwangsweise die Poren der Kathode verstopft. Dies
fuhrt aber dazu, dass sich festes LiOH-H,O vor der Anode ansammelt und Li* daran hindert zur Ka-
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thode zu diffundieren. Nach ~ 4.5-10° s hat sich so viel LiOH-H,O vor der Anode angesammelt, wo-
durch die Spannung stark abfallt und dies somit zum Ende der Entladung flhrt.
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Abbildung 5-27: Zellspannung, mittlere Molalitat sowie mittlerer Volumenanteil von LiOH Uber
der Lénge der Batterie wahrend der Entladung der Lithium-Sauerstoff-Batterie mit einer
Stromdichte von 0.2 A/m? OCV gegeniiber der Lithium-Metall-Elektrode betragt 3.47 V.

In Abbildung 5-28 sind die Oberflachenbelegungen der Spezies *, O™ *, HO*, O*, H,O*, O,* und
O, * Uber der Entladezeit zu sehen.
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Abbildung 5-28: Oberflachenbelegungen aller Oberflachenspezies wéhrend der Entladung der
Lithium-Sauerstoff-Batterie mit einer Stromdichte von 0.2 A/m? (logarithmischer Verlauf).

Die Oberflache ist wihrend der Entladung mit 0.2 A/m® komplett bedeckt. Dabei entféllt fast alles auf
die Spezies O* (vergleiche Abbildung 5-25 bei 3.25 V). Fiir einen Strom von 0.2 A/m? kénnen wir
also die Oberflachenbelegungen der geladenen Spezies O™ * und O; * vernachl&ssigen. Dadurch spielt
auch die elektrostatische AbstolRung keine Rolle mehr und die Wechselwirkungsenergien kdnnen wie
in Kapitel 4.4 berucksichtigt werden.






6 Zusammenfassung und Ausblick

Die Sauerstoffreduktion ist Bestandteil vieler Anwendungen. Die Anwendungen reichen von der
Sensorik Uber Oxidationsvorgénge bis hin zu Brennstoffzellen oder Metall-Luft-Batterien. Unter den
Metall-Luft-Batterien ist gegenwartig die wiederaufladbare Lithium-Luft-Batterie in den Fokus der
Forschung geriickt, da diese unter den Metall-Luft-Systemen die gréRte theoretische Energiedichte
aufweist. AulRerdem konnte im Umgang mit Lithium-Batterien schon viel Erfahrung gesammelt wer-
den. Bis jedoch mit Lithium-Luft-Batterien im Automobilbereich eine Fahrstrecke von 500 km er-
reicht werden kann, ist es noch ein langer Weg. VVon einer guten Zyklisierbarkeit sind diese Systeme
noch weit entfernt, da durch irreversible Reaktionen Materialien in der Batterie zersetzt werden. Dies
ist insbesondere im aprotischen Elektrolyt der Fall, weswegen wir uns auf den wassrigen Elektrolyt
konzentriert haben. AuRerdem wird in der Literatur die Sauerstoffelektrode fiir hohe Uberspannungen
in Metall-Luft-Systemen verantwortlich gemacht. Um Vorgénge wie die Zersetzung von Aktivmateri-
alien oder hohe Uberspannungen zu reduzieren, ist es also unabdingbar die ablaufenden Reaktionen
besser zu verstehen.

Anhand von elementarkinetischen Simulationen haben wir deshalb die Sauerstoffreduktion im Allge-
meinen sowie das System Lithium-Luft untersucht. Hierzu haben wir die Softwareumgebung DENIS
(Detailed Electrochemistry and Numerical Impedance Simulation) verwendet. In Kapitel 2 wurden die
fir uns relevanten Modellgleichungen elektrochemischer Systeme, welche in DENIS und Cantera
hinterlegt sind, dargestellt. N&her betrachtet haben wir die Modellgleichungen der Reaktionskinetik,
da diese fir unsere elementarkinetischen Simulationen eine wichtige Rolle spielen. In unserem Fall ist
die Modellierung der Reaktionskinetik thermodynamisch konsistent, d.h. das Verhéltnis aus VVorwarts-
reaktionskonstante zu Ruckwartsreaktionskonstante wird durch die Thermodynamik festgelegt. Zur
Beschreibung der Oberflache haben wird die ,,mean-field“ Theorie verwendet. Die Oberflache wird
dabei nicht detailliert aufgelst und es wird angenommen, dass die Oberflache an jedem Punkt diesel-
ben Oberflachenkonzentrationen besitzt.

AnschlieBend haben wir uns in Kapitel 3 anhand von bereits existierenden Reaktionsmechanismen aus
der Literatur ein genaueres Bild der Sauerstoffreduktion im wéssrigen Elektrolyt gemacht. In der Lite-
ratur finden sich viele verschiedene Mechanismen, die z.B. Transportvorgénge beriicksichtigen, die
Oberflachenstruktur auflésen oder nur fiir einen bestimmten pH-Wert gelten. Fur unsere elementarki-
netischen Simulationen haben wir zwei Reaktionsmechanismen aus der Literatur ausgewahlt. Ent-
scheidend fir die Auswahl war, dass thermodynamische sowie kinetische Parameter gegeben sind.
Aulerdem sollte der Mechanismus moglichst allgemein sein. Der Reaktionsmechanismus nach Jacob
et al. [1, 2, 3] ist allgemein gehalten und beinhaltet Angaben thermodynamischer sowie Kkinetischer
Daten. Der Mechanismus gilt im wassrig sauren Elektrolyt. Jacob et al. unterscheiden zwischen drei
verschiedenen Reaktionspfaden, dem OO-, OOH-, sowie dem HOOH-Pfad. Lauft die Reaktion lber
den OO- und/oder den OOH-Reaktionspfad, findet eine vollstandige Reduktion statt. L&uft die Reakti-
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on hingegen Uber den HOOH-Pfad, kann H,O, desorbieren. Ist dies der Fall, werden nur zwei Elektro-
nen Ubertragen. Des Weiteren beriicksichtigen Jacob et al., dass Reduktionsschritte entweder nach
einem Eley-Rideal- (ER) oder einem Langmuir-Hinshelwood-Schritt (LH) ablaufen kdnnen. Der zwei-
te Reaktionsmechanismus gilt im Alkalischen, vorgeschlagen wird dieser von Anderson et al. [4]. Die
Sauerstoffreduktion findet nur entlang eines Reaktionspfads statt, dem OO™-Pfad. Dieser ist ver-
gleichbar mit dem OOH-Reaktionspfad nach Jacob et al., nur entsteht hier im ersten Reduktionsschritt
kein adsorbiertes HO,*, sondern ein gebundenes Sauerstoffanion O, *. Thermodynamische sowie
kinetische Parameter haben Anderson et al. ebenfalls aus DFT-Berechnungen ermittelt.

Nachdem wir in Kapitel 3 zwei Reaktionsmechanismen aus der Literatur ausgewahlt haben, erfolgte in
Kapitel 4 die Berechnung aller Werte, die wir fur unsere elementarkinetischen Simulationen benétig-
ten. Dazu gehorten préexponentielle Faktoren, die Standard-Gibbsenthalpien der Oberflachenspezies,
die Aktivierungsenergien sowie die Symmetriefaktoren elektrochemischer  Reaktionen.
Praexponentielle Faktoren haben wir mit der Theorie des Ubergangszustands nach Eyring ermittelt.
Fir den Reaktionsmechanismus im Sauren (Jacob et al.) konnten wir alle benétigten Werte aus den in
[1, 2, 3] gegebenen Daten bestimmen. Mit Hilfe von Energieangaben flir adsorbiertes O* sowie adsor-
biertes HO* an verschiedenen Metallen [6] haben wir auBerdem alle Standard-Gibbsenthalpien, die fiir
den allgemeinen Reaktionsmechanismus benétigt werden, ermittelt. Damit konnten wir den Einfluss
unterschiedlicher Katalysatoren (Ag, Cu, Ir, Ni, Pd, Pt und Rh) untersuchen. Aus den thermodynami-
schen sowie kinetischen Angaben nach Anderson et al. konnten hingegen nicht alle benétigten Para-
meter berechnet werden. Deswegen haben wir fir diesen Reaktionsmechanismus die Standard-
Gibbsenthalpien von O,*, O*, HO* und H,O* nach Jacob et al. verwendet. Die Energien von O; *
sowie O™ * haben wir mit Angaben nach Anderson et al. und Angaben nach Jacob et al. bestimmt. Fir
Reaktionen, fir die Anderson et al. keine Aktivierungsenergien oder Symmetriefaktoren aufgefuhrt
haben, wurden die nach Jacob et al. ermittelten Werte verwendet. AuRerdem haben wir den Reakti-
onsmechanismus im Alkalischen erweitert, indem wir die Dissoziationsreaktion von O,* hinzugefiigt
haben. Die Oberflachenbedeckungsabhangigkeit der Standard-Gibbsenthalpien haben wir mittels Da-
ten aus der Literatur [5] berlicksichtigt. Betrachtet wird hier adsorbierter atomarer Sauerstoff, dessen
Bindungsenergie sich in Abhéngigkeit der Sauerstoffbelegung 6o~ um +120 kJ/mol-6o« veradndert. Je-
der Oberflachenspezies haben wir diesen Energieterm hinzugefligt.

In Kapitel 5 wurden die Ergebnisse, welche wir durch elementarkinetische Simulationen mit den in
Kapitel 4 berechneten Werten erhalten haben, dargestellt und diskutiert. Unsere Ergebnisse beruhen
dabei nicht nur auf thermodynamischen Abschédtzungen wie sie in der Literatur oft zu finden sind,
sondern wir berlicksichtigen auch den Konzentrationseinfluss im Bulk sowie auf der Oberflache. Beim
Reaktionsmechanismus nach Jacob et al. haben wir als Gegenelektrode die Wasserstoffelektrode ver-
wendet. Diffusion wird nicht beriicksichtigt. AuBerdem wird eine ideale Mischung mit einem pH-Wert
von null angenommen. Die Temperatur betragt 298.15 K

Wir haben gezeigt, dass je nach betrachtetem Potenzial die Sauerstoffreduktion tber unterschiedliche
Reaktionspfade ablduft. Im Potenzialbereich von 1.23 - 0.5V lauft die Sauerstoffreduktion tber den
OO-Mechanismus. Ab einer Spannung von etwa 0.5V nimmt der Einfluss des OOH- sowie des
HOOH-Mechanismus immer mehr zu. Im Potenzialbereich von 0.4 - 0.3 V lauft die Sauerstoffredukti-
on dann Uber alle drei Mechanismen, wobei der OOH-Mechanismus dominiert. Fiir niedrige Spannun-
gen < 0.3V findet die Sauerstoffreduktion dann fast ausschlielflich entlang des HOOH-Mechanismus
statt, welcher in einer unvollstdndigen Reduktion resultieren konnte. Betrachten wir die Oberflachen-
belegungen, ist die Oberflache fiir Potenziale > 0.9 V komplett mit O* verblockt. Erst unterhalb von
0.9 V nimmt die Oberflachenbelegung von O* ab und der Stromfluss setzt ein.



6 Zusammenfassung und Ausblick 83

Unsere elementarkinetischen Simulationen haben also gezeigt, dass die Sauerstoffreduktion im Poten-
zialbereich von 0.9 - 0.4 V betrieben werden sollte. Auerdem konnten wir unseren Ergebnissen ent-
nehmen, dass die Sauerstoffreduktion ausschlieRlich iber Reduktionsschritte nach ER ablduft. Des
Weiteren haben die elementarkinetischen Simulationen der Katalysatormaterialien (Ag, Cu, Ir, Ni, Pd,
Pt und Rh) fiir verschiedene Potenziale gezeigt, dass Cu die hdchste Aktivitét besitzt. Im Potenzialbe-
reich 0.6 - 0.4 V erreichen Pd und Pt vergleichbare Aktivitdten wie Cu. In der Literatur besitzt Cu
jedoch eine geringere Aktivitat als Pt und Pd.

Fur die Halbzellreaktion der Sauerstoffelektrode im Alkalischen (Anderson et al.) haben wir wiederum
keine Diffusion berlicksichtigt. Der Elektrolyt hat einen pH-Wert von 14. Die Ergebnisse zeigen, dass
die Sauerstoffreduktion im Alkalischen ausschlieBlich tiber den OO~ -Pfad ablauft. Strom flie3t im
Vergleich zu den Ergebnissen im Sauren schon bei geringeren Uberspannungen. Fiir hohe Potenziale
ist die Oberflache komplett mit O* geblockt. Fallt die Spannung, steigt die Belegung von O™ * auf
hohe Werte an. Hier kdnnen unsere oberflachenbedeckungsabhéngigen Wechselwirkungsenergien
nicht mehr verwendet werden, da diese die AbstoRung gleicher Ladungen nicht beriicksichtigen.

Auferdem haben wir den Reaktionsmechanismus im alkalischen Elektrolyt in ein detailliertes Modell
einer Lithium-Sauerstoff-Batterie integriert, um die Halbzellreaktion der Sauerstoffelektrode sowie
das Entladeverhalten bei einer Stromdichte von 0.2 A/m? (bezogen auf die Elektrodenoberflache) zu
untersuchen. Anhand von Aktivitatskoeffizienten wird eine reale Mischung beriicksichtigt. Die Diffu-
sion in Losung wird mit der ,,Concentrated Solution Theory* beschrieben. Li* bildet zusammen mit
HO™ Lithiumhydroxid (LiOH), welches als Feststoff (LiOH-H,0O) ausfallen kann. Alle hierzu bendtig-
ten Parameter haben wir aus [7] entnommen.

Unsere Ergebnisse fir die Entladung der Lithium-Sauerstoff-Batterie haben gezeigt, dass die Konzent-
rationen von Li* und HO™ ansteigen, bis nach etwa 50 h und einer mittleren Li*-Molalitat von
~ 5.3 mol,./kgnyo die Ausfallgrenze von LiOH erreicht ist. Danach féllt festes LiOH-H,O aus und
verteilt sich im Elektrolyt. Festes LiOH-H,O lagert sich im Porenraum der Anode an und flihrt dazu,
dass die Entladung nach 125 h beendet ist. Aullerdem kdnnen wir unseren Ergebnissen entnehmen,
dass fiir eine Entladestromdichte von 0.2 A/m? die Oberflache vollstandig mit O* belegt ist.

Zusammenfassend konnten wir also die verschiedenen Mechanismen der Sauerstoffreduktion sowie
die Belegung der Oberflache untersuchen, was uns dabei hilft, die Sauerstoffreduktion besser zu ver-
stehen. Nicht vergessen durfen wir dabei aber, dass alle in unserer Arbeit verwendeten thermodynami-
schen Parameter auf DFT-Berechnungen basieren. Quantitative Aussagen sind nicht moglich, da diese
Werte nur teilweise mit experimentellen Daten verglichen wurden. Jacob et al. haben hierfiir experi-
mentelle Daten in der Gasphase verwendet. Die Energien der Flissigphase wurden hingegen nicht mit
experimentellen Daten Uberpriift. Wie genau kénnen diese Energien also die Wirklichkeit beschrei-
ben? Des Weiteren liegen DFT-Rechnungen Vereinfachungen zugrunde, von denen auch nicht be-
kannt ist, wie gut diese die Realitat wiedergeben. Jacob et al. haben z.B. die elektrochemische Umge-
bung zunachst nicht beruicksichtigt. Erst nachdem die Energien ermittelt wurden, wurde der Einfluss
des elektrischen Potenzials durch Addition des Terms +zeA¢ berlicksichtigt. Fir zukunftige Arbeiten
sollten also die thermodynamischen Daten aus den DFT-Rechnungen mit experimentellen Daten ver-
glichen werden, die mit den Umgebungsbedingungen der Simulation tbereinstimmen.

Ausblickend ergibt sich noch weiterer Forschungsbedarf. Unsere thermodynamischen Daten haben wir
nicht in einen Enthalpieterm und einen Entropieterm aufgeteilt, sondern wir rechnen mit
Gibbsenthalpien fur eine Temperatur von 298.15 K. Deshalb sollte das Ziel zukinftiger Arbeiten sein
die Gibbsenthalpien in Enthalpie und Entropie zu teilen, damit die Temperaturabhangigkeit mittels
Entropien bertcksichtigen werden kann. Des Weiteren erfolgte die Beschreibung der
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praexponentiellen Faktoren mit der Theorie des Ubergangszustands nach Eyring. Fir zukinftige Si-
mulationen sollten diese hingegen mit Hilfe von Experimenten ermittelt werden.

Manche Modellansatze, die wir in unserer Modellierung verwenden, sind sehr einfach gehalten. Mit
der ,,mean-field” Theorie z.B. wird die Oberflache nicht detailliert aufgeldst. Strukturelle Effekte oder
Vorgénge wie die Oberflachendiffusion kénnen deshalb nicht korrekt beschrieben werden. Um den
Einfluss solcher Effekte wiederzugeben, misste ein anderer Ansatz zur Beschreibung der Oberflache
gewahlt werden. AulRerdem haben wir auch die Oberflachenbedeckungsabhéngigkeit der Bindungs-
energien relativ einfach gehalten. Fir jede Oberflachenspezies wurde derselbe funktionale Zusam-
menhang implementiert. Dieser basiert auf makroskopischen Untersuchungen der Oberflachenspezies
O*. Wie verhélt sich aber die Bedeckungsabhéngigkeit der Bindungsenergien anderer Oberflachen-
spezies, z.B. geladener Spezies, und wie ist der Einfluss lokaler Effekte? Hierzu waren weitere DFT -
Rechnungen nétig, was aber mit einem hohen Aufwand verbunden ist.

Das Ladeverhalten sollte auch noch untersucht werden. Dies funktionierte bei uns bisher noch nicht,
da die verwendeten Reaktionsmechanismen und thermodynamischen Daten fur das Edelmetall Pt gel-
ten. Pt besitzt aber nur im Bezug auf die Sauerstoffreduktionsreaktion eine hohe Aktivitat. Deshalb
misste z.B. fir Pt-Legierungen, die auch eine hohe Aktivitat fiir die Sauerstoffentwicklungsreaktion
besitzen, ein anderer Reaktionsmechanismus verwendet oder der Reaktionsmechanismus an Pt erwei-
tert werden.

Dieser Mechanismus kénnte dann in ein detailliertes Modell einer Lithium-Luft-Batterie implemen-
tiert werden, mit welchem Entlade- und Ladezyklen diverser Energieanwendungen simuliert werden
kdnnten.
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A.l Reaktionsmechanismen
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Abbildung A-1: Allgemeiner Reaktionsmechanismus der Sauerstoffreduktion im wassrig alkali-
schen Elektrolyt [28].

Der hier aufgefiihrte allgemeine Reaktionsmechanismus der Sauerstoffreduktion im wassrig alkali-
schen Elektrolyt unterscheidet zwischen normal adsorbierten Spezies sowie stark adsorbierten Spezies
und ist in Abbildung A-1 abgebildet. Zu Beginn diffundiert Sauerstoff in die ndhere Umgebung der
Oberflache und adsorbiert an dieser. Hier wird zwischen starker und normaler Adsorption unterschie-
den. Reagiert Sauerstoff entlang des unteren Asts, wird im ersten Schritt ein Elektron Gbertragen. Da-
raufhin wird das Peroxid weiter reduziert und kann desorbieren. Die Reduktion entlang des unteren
Asts ist jedoch unvollstdndig, da nur zwei Elektronen (bertragen werden. Adsorbierter Sauerstoff so-
wie die Peroxidspezies kdnnen unter gegebenen Bedingungen eine starke Bindung zur Oberflache
ausbilden und ,rutschen* dadurch auf den oberen Ast des Reaktionsmechanismus. Dieser Vorgang
wird als irreversibel angenommen. Findet die Reaktion (ber stark gebundene Teilchen statt, erfolgt
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eine vollstdndige Reduktion mit vier Elektronen. Das Peroxid dissoziiert und kann dadurch zwei wei-
tere Elektronen aufnehmen [28].

A.2 Elektrochemische Doppelschicht Elektrode/Elektrolyt

An der Kathode findet wahrend der Entladung einer elektrochemischen Zelle eine Reduktion statt.
Elektronen werden verbraucht und die Kathode l1adt sich positiv auf. Die positiv geladene Elektroden-
oberflache zieht Anionen aus der Elektrolytlésung an, welche sich an der Phasengrenze Elektro-
de/Elektrolyt auf der Elektrolytseite anlagern (schematische Darstellung einer elektrochemischen
Doppelschicht in Abbildung A-2). An der Anode findet hingegen eine Oxidation statt, wodurch sich
die Anode negativ aufladt. Kationen werden aus dem Elektrolyt angezogen und es bildet sich ebenfalls
eine elektrische Doppelschicht. Diese elektrische Doppelschicht ist auch der Ursprung der Potenzial-
sprunge an der Phasengrenze Elektrode/Elektrolyt [14].

Cathode Elektrolyte ‘
O
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Abbildung A-2: Schematische Darstellung der elektrochemischen Doppelschicht wahrend Re-
duktion an der Kathode; ¢c,—Potenzial der Kathode, ¢onp—Potenzial der &aulieren
Helmholtzschicht (OHP), ¢g — Potenzial des Elektrolyts, A¢y — Potenzialdifferenz der starren
Doppelschicht, A¢piss — Potenzialdifferenz der diffusen Doppelschicht und Ag¢g — Galvani-
Potenzialdifferenz [14].
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Die elektrische Doppelschicht kann in mehrere Bereiche aufgeteilt werden. VVon der Elektrodenober-
flache bis zum Ladungsschwerpunkt der Solvationen erstreckt sich mit Helmholtz die ,,starre Doppel-
schicht. Die Flache am Ladungsschwerpunkt der Solvationen bezeichnet man als aufiere Helmholtz-
Flache. Danach folgt dann die diffusive Doppelschicht, in der das Potential mit steigendem Abstand
von der Elektrodenoberflache bis zum Bulk-Potenzial immer weiter abfallt [14]. Welches Potenzial
nun auf eine Spezies wirkt, ist also abhéngig davon, wo sich die Spezies befindet. Oberflachenspezies
sind sowohl in Kontakt mit der Oberflache als auch mit dem Elektrolyt. Welches Potenzial auf diese
wirkt, ist also nicht eindeutig festgelegt. In unserem Modell haben wir angenommen, dass auf Ober-
flachenspezies das Potenzial des Elektrolyts wirkt.

Elektrische Energie wird wie bei einem Kondensator in Form von Ladungen gespeichert. Bei einer
zeitlichen Anderung der Potenzialdifferenz an der Phasengrenze Elektrode/Elektrolyt verdndert sich
auch die Menge an gespeicherten Ladungen und es flieRt elektrischer Strom. Dieser durch die elektro-
chemische Doppelschicht induzierte Strom ergibt sich unter der Annahme idealen kapazitiven Verhal-
tens zu [18]:

: A(Ag)
fat” (6) = Ag” Ca(Ap) =3~ (A1)
A4 kennzeichnet die Kontaktflache Elektrode/Elektrolyt. Mit dieser GroRe wird auch zwischen fla-
chen und volumindsen bzw. pordsen Elektroden unterschieden. Cy(A¢) beschreibt die flachenbezoge-
nen Kapazitat der elektrochemischen Doppelschicht und ist eine Funktion der Potenzialdifferenz A¢.
Des Weiteren ist die flachenbezogene Kapazitit abhangig von der Temperatur und wird oftmals durch

einen empirischen Polynomansatz ermittelt.

A.3 Referenzelektroden

Bezugs- bzw. Referenzelektroden werden immer dann benétigt, wenn das Potenzial einer stromdurch-
flossenen Einzelektrode bestimmt werden soll. Zur Messung des Potenzials einer stromdurchflossenen
Messelektrode darf also nicht die Gegenelektrode gewahlt werden, da sich deren Potenzial ebenfalls
mit dem Strom &dndert. Es wird eine dritte Elektrode gewahlt, die als ,,Nullpunkt dient und keiner
Strombelastung unterliegt. Haufig verwendete Referenzelektroden sind z.B. Silber-Silberchlorid-,
Kalomel- oder Wasserstoff-Elektroden. Das Hauptaugenmerk liegt hier auf den Wasserstoffelektro-
den, da auf diesen viele Literaturangaben basieren und das hier betrachtete Modell ebenfalls gegen
eine Wasserstoffelektrode referenziert wird. Man unterscheidet zwischen zwei Wasserstoffelektroden,
der Normal-Wasserstoff-Elektrode/Standard-Wasserstoff-Elektrode und der Reversiblen-Wasserstoff-
Elektrode. Allgemein gilt bei den Wasserstoffelektroden fiir die potenzialeinstellende Reaktion fol-
gende Reaktionsgleichung [14]:

2H;0% +2e” = H, + 2 H,0. (A-2)

Zur Bestimmung der elektrochemischen Potenzialskala wurde die Normal-Wasserstoff-
Elektrode/Standard-Wasserstoff-Elektrode verwendet. Diese besitzt gegenliber anderen Bezugselekt-
roden den Vorteil, dass sich ihr Gleichgewichtspotenzial schnell einstellt, reproduzierbar und nahezu
zeitkonstant ist. Bei der Normal-Wasserstoff-Elektrode/Standard-Wasserstoff-Elektrode wird ein pla-
tiniertes Blech in saurer wéssriger Lésung mit Wasserstoff (1.013 bar) bespilt. Eine Protonenaktivitét
von eins wird dabei angenommen und die Referenz auf 0 V gesetzt. Bei der Reversiblen-Wasserstoff-
Elektrode ist die Elektrolytlosung der Referenzelektrode und der Messelektrode nicht wie bei der
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Normal-Wasserstoff-Elektrode/Standard-Wasserstoff-Elektrode voneinander getrennt. Der Bezugs-
punkt ist somit pH-abhangig. Fur das pH-abhéngige Bezugspotenzial einer Reversiblen-Wasserstoff-
Elektrode folgt [14]:

RT 1 RT
RHE _ *° - -
o= FlncH30+ 7 P (A-3)
A.4 Thermodynamik
Elektrochemisches Potenzial
Die freie Enthalpie einer Mischung ist definiert als [40]:
dG(p, T.N)) oo dT+aG dp + 0C dy,
i) =2 arel Y a,
or p.N; P TN J aNj 0. T Nizj (A-4)

Im letzten Term wird die partielle molare freie Enthalpie als chemisches Potenzial 1, bezeichnet:

G

(A-5)
P T Nig

Fir Phasen- und Reaktionsgleichgewichte spielt diese Grolle eine wichtige Rolle und soll deshalb
néher betrachtet werden.

w1 ist eine Funktion von Druck und Temperatur. Fir Mischungen ist das chemische Potenzial einer
Spezies aulRerdem noch von der Aktivitdt abhangig. Der funktionale Zusammenhang fiir das chemi-
sche Potenzial einer Spezies j ist:

= ,L{/.(p,T,C}-) = ,u]*(pT) + RT Ing;. (A-6)

Mit der Grole ,uj*(p,T) wird das molare chemische Potenzial einer Reinstoffkomponente bei gegebe-
ner Temperatur und gegebenem Druck bezeichnet. Der letzte Term in Gleichung (A-6) beschreibt den
Anteil, der durch die Mischung in einem Mehrkomponentensystem zustande kommt. Betrachtet man
Flissigkeiten, kann die Druckkorrektur fur die GroRe u/.* vernachlassigt werden. Ausgehend von Stan-

dardbedingungen (p°= 1.013 bar und 7°=298.15 K) lasst sich das molare chemische Potenzial dann
nach folgendem Zusammenhang berechnen:

* * 0 0 T * Tc;](T)
7° 7°
Temperaturkorrektur

(A-7)

Die Temperaturkorrektur enthélt die spezifische Warmekapazitét bei konstantem Druck c;;-(T). Dies
ist eine Funktion der Temperatur und wird meist durch empirisch ermittelte Polynomansétze angege-
ben. In unserer Arbeit wird c;j als konstant angenommen. Dies ist bei den in Batterien nicht allzu gro-
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Ben Temperaturdnderungen eine gute Né&herung. Das chemische Standardpotenzial ,Ltj*(pO,TO)

(Reinstoffpotenzial der Spezies j bei p° und 7°) kann mit Hilfe von tabellierten thermodynamischen
Daten ermittelt werden. Benétigt werden hierfir die Standardbildungsenthalpie der Spezies j

1) (p°,7°) sowie die Standardentropie der Spezies j s?(p°,7°):
w"(P°T%) = b = ). (A-8)

Bisher wurde nur das molare chemische Potenzial betrachtet. Zusatzlich muss fiir das elektrochemi-
sche Potenzial ﬁj die Energie berticksichtigt werden, die ein geladenes Teilchen j mit dem elektrischen

Potenzial ¢j besitzt:

;= + ZF ¢j‘ (A-9)

Vernachléssigt man fur Flussigkeiten die Druckkorrektur im chemischen Potenzial, ergibt sich fur das
elektrochemische Potenzial in einer Mischung der Zusammenhang:

T 70

~ 0 T * 0 TC;/(D
=k + | ey(DAT|=7(s) + | F=dT)+RTIng; +zFg,. (A-10)

h:

i Sj

7

Nimmt man zusétzlich noch an, dass die spezifische Warmekapazitat bei konstantem Druck keine
Funktion der Temperatur ist, folgt fir Gleichung (A-10):

T
~ 0 * 0 0 *
i, = () +cy(T- 1)) - T(s]- +ep lnF> + RTIng; + z;F9,

hy :
J Sj

(A-11)

A.5 Kinetik

Butler-Volmer-Gleichung

Der Zusammenhang zwischen Stromdichte und der Aktivierungsuberspannung wird mit der Butler-
Volmer-Gleichung beschrieben. Im Folgenden soll anhand einer Redoxreaktion die Butler-Volmer-
Gleichung hergeleitet werden [41, 14]. Nimmt man an, dass im gesamten Potenzialbereich eine elekt-
rochemische Reaktion geschwindigkeitsbestimmend ist, kann durch die Abbildung dieser Reaktion
mit der Butler-Volmer-Gleichung die Kinetik im gesamten Potenzialbereich beschrieben werden. Ist
die geschwindigkeitsbestimmende Reaktion fir unterschiedliche Potenziale jedoch nicht dieselbe,
kann die Kinetik nur durch einen kompletten Reaktionsmechanismus hinreichend beschrieben werden.
Die Stromdichte ist dann gleich der Summe der Reaktionsraten.

Elektrochemische Reaktionen in Batterien sind Redoxreaktionen bei denen ein Elektroneniibergang
zwischen Elektrode und Elektrolyt stattfindet. Reaktionsgleichung (A-12) stellt das Prinzip einer Re-
doxreaktion vereinfacht dar:
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Ox + ze™ = Red. (A-12)

Werden Elektronen aufgenommen, wird die Spezies ,,0x“ reduziert und es entsteht die Spezies ,,Red”,
welche wiederum durch eine Oxidation Elektronen abgeben kann. Die Stromdichte berechnet sich aus
den Gbertragenen Ladungen bzw. der Anderung der Stoffmengenbilanz multipliziert mit der Anzahl
Ubertragener Elektronen sowie der Faradaykonstante:

A 1 _ 1 dQ _ zF (aned dl’le

zF
i " pP ) = VR (VRedrf + varb). (A-13)

A Ad 4
v; beschreibt den zugehdrigen stéchiometrischen Koeffizienten. Fur an einer Reaktion beteiligte Eduk-
te ist der stochiometrische Koeffizient negativ und fiir Produkte positiv.

Setzt man fir die Reaktionsraten die Beziehung 7¢ = [];egqucts kfcj_vf sowie 7, = [Lieproducts kbc;f ein,
folgt fir die Stromdichte,

A = i = i k —k -
i* = — (Vrears + Voury) = 5 (kicox — koCrea)- (A-14)
Vr Vr

Hierbei steht ¢; fiir die Konzentrationen der Spezies j. Mit Gleichung (2-16) sowie (2-18) folgt fir
(A-14):

N ZF Ef, azF
i = VRkOTBexp <— Ra;“ [exp (ﬁ A¢) Cox

A 1 — a)zF
— exp <R—'L;> exp (— %Aqﬁ) cRed] .

Ist die Galvani-Potenzialdifferenz A¢ zwischen Elektrode und Elektrolyt gleich dem Elektrodenpoten-
zial Ueqs flieRt kein Strom und die Zelle ist im Gleichgewicht. FlieBt Strom, dndert sich das Elektro-
denpotenzial auf einen neuen Wert. Das Gleichgewichtspotenzial wird um den Anteil der Aktivie-
rungsiiberspannung # veréndert. Daraus ergibt sich der Zusammenhang zwischen Aktivierungsiber-

spannung und Galvani-Potenzialdifferenz:

(A-15)

AP = Uy +1. (A-16)

Setzt man die Beziehung fiir die Galvani-Potenzialdifferenz in Gleichung (A-15) ein, folgt daraus:

f

zF E ozF
i* = VngTﬁexp (— Ra;,t> [exp (ﬁ(Ueq + 17)) Cox A
Au’ (1 —a)zF
— exp| or |exp _T(Ueq + 1) | CRea| -
Fir das Gleichgewicht gilt, dass kein Strom flief3t:
ozF B Au’ (1 —a)zF 18
eXp( =7 Ueq ) CEq 0x = €XP 27/~ — Ueq | CEq,Red- (A-18)

Die aus der Literatur bekannte Butler-VVolmer-Gleichung ergibt sich nun aus Einsetzen der Gleichung
(A-18) in Gleichung (A-17). AulRerdem wird angenommen, dass die Kinetik den reaktionsbestimmen-
den Schritt darstellt. Eine Stofftransportlimitierung wirde dafiir sorgen, dass mit zunehmenden Akti-
vierungstuiberspannungen die Konzentration der zur elektrochemischen Reaktion benétigten Spezies
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,»Ox“ an der Phasengrenze stark abnimmt. Nimmt man zusatzlich an, dass sich die Konzentrationen
von ,,0x* und ,,Red” im gesamten Potenzialbereich im chemischen Gleichgewicht befinden (cgq ox
und cggq geq) folgt flr die Butler-Vollmer-Gleichung:

N 5 EL, ozF ozF
i = —kOT expl| ——= exp( Ueq) CEq,Ox [CXP (RT ’7)

A-19
(1-a)zF ( )
exXp RT n
Die Austauschstromdichte i} kann aus Gleichung (A-19) abgelesen werden:
EL, azF
A
iy = —kOTBexp <— ﬁ) exp (RT Ueq) CEqOn. (A-20)
Vereinfacht ergibt sich die aus der Literatur bekannte Butler-Volmer-Gleichung:
A A ﬁ’ ) 3 B (1 —a)zF ]
i =i [exp(RT n exp( —7 1| (A-21)

Will man mit dieser Gleichung den Elektroneniibergang an einer Elektrode beschreiben, missen nur
zwei Parameter bekannt sein bzw. bestimmt werden. Die Austauschstromdichte ' sowie der Durch-
tritts- bzw. Symmetriefaktor « geniigen, um einen einfachen Ansatz zur Modellierung elektrochemi-
scher Reaktionen zu erhalten.

Theorie des Ubergangszustands nach Eyring

Die Theorie des Ubergangszustands wurde im Jahr 1935 von Henry Eyring aufgestellt. Mit der Theo-
rie kénnen absolute Reaktionsraten von chemischen Elementarreaktionen unter der Beriicksichtigung
molekularer GréRen beschrieben werden. Die molekularen GréRen werden mit der Zustandssumme
beriicksichtigt [42]. Betrachtet wird die Reaktion:

A+ B — P (A-22)

In Abbildung A-3 ist die Modellvorstellung des Reaktionsverlaufs, wenn A mit B zunéchst einen akti-
vierten Komplex bilden, dargestellt. Eyring hat fiir die Entwicklung der Theorie des Ubergangszu-
stands genau dies vorausgesetzt.

In einem Zwischenschritt wird aus A und B zunéchst ein aktivierter Komplex C* bzw. ein Ubergangs-
zustand gebildet:

A+ B=C (A-23)
welcher anschlielend zum Produkt P weiterreagiert
c" - p. (A-24)

Unter der Annahme, dass sich die Edukte A und B mit dem aktivierten Komplex C* im ,,Quasi-
Gleichgewicht* befinden, folgt:
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et K" (A-25)
ayap

C#

-. Transition State

Gibbs Free Energy G

Product

A J

Reaction coordinate

Abbildung A-3: Prinzipieller Verlauf der Freien Gibbs Enthalpie Uber der Reaktionskoordina-
te fur die Theorie des Ubergangszustands [42].

Ein ,,Quasi-Gleichgewicht* stellt sich ein, wenn die Betrdge der Hin- und Riickreaktionskonstanten
groB sind. Ist dies der Fall, stellt sich fiir diese Reaktion ,,sofort” ein Gleichgewichtszustand ein.

Der Quotient aus den Aktivitaten ergibt die Gleichgewichtskonstante Kﬁq der Komplexreaktion. Mit
der Beziehung a; = VS flr eine Spezies j und der Gleichgewichtskonstanten:

—AG" (A-26)
Kea = cxp ( RT )
ergibt sich die Konzentration ¢y des aktivierten Komplexes
<—AG#> ¥ ,CAV5CB (A-27)
Cy = €Xp .
RT Y

Fir Reaktionen beliebiger Ordnung sowie Reaktionen in jeder beliebigen Phase gilt fiir die Reaktions-
konstante der VVorwartsreaktion k; der Zusammenhang:

g kD kT _AG™\ kT (A-28)
1= Kl hp 2um P\ TRT hp
DK —_——
"2”

x steht fur die Wahrscheinlichkeit, dass ein aktivierter Komplex weiterreagiert und das Produkt bildet.
Oft wird angenommen, dass alle aktivierten Komplexe weiterreagieren und « wird gleich eins gesetzt.
Term ,,1¢ beschreibt die Gleichgewichtskonstante der Komplexreaktion multipliziert mit der Zu-
standssumme. Wird eine Bulkphase angenommen, beriicksichtigt die Zustandssumme vier
translatorische Freiheitsgrade. Term ,,2* beschreibt die Geschwindigkeit mit der ein aktivierter Kom-
plex weiterreagiert.
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Mit den Gleichungen (A-27) und (A-28) l&sst sich nun jede beliebige Vorwartsreaktionsrate berech-
nen. Da die Reaktion immer Uber den aktivierten Komplex ablauft gilt:

kgT kgT (—AG#> Y (CAV5CB (A-29)
exp .

T T T Ty RT )™,

Unter der Annahme einer idealen Mischung kénnen die Aktivitatskoeffizienten zu 1 gesetzt werden.
Nimmt man auflerdem x = 1 an folgt:

kg T <—AG#> (A-30)
= T C4Cp.

Als einfachste Annahme gilt fiir jede chemische Reaktion, egal in welcher Phase diese stattfindet:

kg —AG" (A-31)
kf— gTCXp( RT >
Der Vergleich mit (2-17) liefert:
r_ ks (A-32)
k= —
hp

sowie fir den Temperaturexponenten g = 1. Die Aktivierungsenergie Egct ist gleich der Freien
Gibbschen Enthalpie, welche zur Bildung des aktivierten Komplexes bendtigt wird.

A.6 Transporttheorien

Zur Beschreibung des Stofftransports im Elektrolyt ist die Berechnung des Materialstroms jeder Spe-
zies von groRer Bedeutung. Unter der Annahme, dass die lonenkonzentration im Vergleich zur Lose-
mittelkonzentration klein ist, kann mit Hilfe der ,,Dilute-Solution-Theory* der Stoffstrom berechnet
werden. Gleichung (2-40) gilt dann auch fir Lésungen mit mehr als zwei Komponenten. Wird aber
angenommen, dass die lonenkonzentration gegentiber der Konzentration des Lésemittels nicht ver-
nachléssigbar klein ist, kann Gleichung (2-40) nur noch fiir bindre Stoffgemische verwendet werden.
Hier versagt die Beschreibung des Stoffstroms der Spezies j mit nur einem effektiven Diffusionskoef-
fizienten. Es existieren mehr als zwei unabhéngige Konzentrationsgradienten und der Stoffstrom jeder
Spezies j wird von beiden Gradienten beeinflusst. Zur korrekten Berechnung des Stoffstroms einer
Spezies j wird deshalb oftmals die ,,Concentrated Solution Theory* herangezogen [41].

Concentrated Solution Theory

Die ,,Concentrated Solution Theory* wird durch folgenden Zusammenhang beschrieben [41]:
GV, = ) Kylwi—w). (A-33)

Die treibende Kraft, die die Bewegung einer Komponente j verursacht, wird mit dem Term —ch/jj
beschrieben. Dabei berlicksichtigt der Gradient des chemischen Potenzials sowohl Migration als auch
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Diffusion. Die GroRe K;; beschreibt die Wechselwirkung zwischen Spezies j und i. w; bzw w; stehen
fur die durchschnittliche Geschwindigkeit der Komponenten i und j, nicht zu verwechseln mit der
Geschwindigkeit eines einzelnen Molekuls. Die relative Bewegung einer Komponente i zu einer ande-
ren Komponente j wird durch den Term in der Summe dargestellt. Den Wechselwirkungskoeffizienten
K;; kann man mit folgender Beziehung weiter auflésen:

~ CiCi
ch,uj = RTZ CTDJ-,- (wi—w;). (A-34)
AuBerdem gilt K;; = K;; bzw.:

Der Diffusionskoeffizient D;; beschreibt hierbei die Wechselwirkung zwischen den beiden Teilchen
und ¢ steht fiir die Gesamtkonzentration der Losung.

Im Falle einer bindren Elektrolytldsung besteht die Losung aus Anionen, Kationen und Lésemittel.
Gleichung (A-33) liefert dafir:

C+V/7+ = Koorr Wyor—wy) + Ky _(w_—wy) (A-36)
und
C—Vﬁ_ = Ksol— (Wsol_w—) + K+—(W+_W—)- (A'37)

Die Teilchenstromdichten der Anionen und Kationen ergeben sich mit Einfilhrung der Stromdichte i*
Zu:

:A sol
) vyD cr i
fy = CyWy = —Wac Vu, + o F + Cy Wy (A-38)
sowie
v_D ¢ iAol
Io=cw_=————cVu + + c_ Wy (A-39)

\Y
vRTcSOlc ¢ z_F

v, steht fir die Anzahl der Kationen, in die ein Molekdl dissoziiert. v_ steht fur die Anzahl der Anio-
nen, die bei der Dissoziation entstehen. Es gilt v =v, +v_. Mit x4, = v,u, +v_u_ wird das chemi-
sche Potenzial des Elektrolyts in Losung beschrieben. Der Diffusionskoeffizient des Elektrolyts wird
berechnet nach:
Dy Do (z4 — z_
D= sol++sol (Z+ z ) (A-40)

Z+Dsol+ - Z—Dsol—

und fiir die Transportzahlen bezuglich der Losemittelgeschwindigkeit ergibt sich

z,D
gl =1—-p = bt (A-41)
" 24 Doy — 2Dy

Der Diffusionskoeffizient des Salzes D, kann gemessen werden und steht mit dem Diffusionskoeffi-
zienten des Losemittels D in folgendem Zusammenhang:
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_cr dlInfy,_)

m ist die Molalitat der gelosten lonen und y_ _ steht fur den zugehdrigen Aktivitatskoeffizienten. Wird
das chemische Potenzial mit dem Konzentrationsgradienten beschrieben, erhélt man

din(c, )
d In(c) )Vc'

DCT

—7—cVu, =Dy (1 -

VRT ¢y (A-43)

Diese Beziehung kann man nun in Gleichung (A-38) und Gleichung (A-39) einsetzen und damit die
Teilchenstromdichte der lonen berechnen.

Dilute Solution Theory

Die ,,Dilute Solution Theory* stellt eine Vereinfachung der ,,Concentrated Solution Theory* dar.
Wendet man Gleichung (A-34) unter der Annahme an, dass die Konzentration aller lonen gegeniiber
der Konzentration des Losemittels vernachlassigbar klein ist ¢, > c;; ., wechselwirkt immer nur die
betrachtete Komponente mit dem Ldsemittel. In Gleichung (A-34) ist somit nur ein Term der Summe
von Bedeutung [41]:

~ CiCsol
GVE = RT = (Wsor =w)): (A-44)

Jjsol

Mit cr ~ ¢, ergibt sich fur die Teilchenstromdichte 72; der Komponente j:

: Djsor ..
== [\j,s;, &V + Wyl (A-45)

Der Gradient des elektrochemischen Potenzials enthalt sowohl die treibende Kraft fiir die Diffusion als
auch fir Migration. Mit der Nernst-Einstein-Beziehung folgt:

Zijsol

n] = - RT CJV¢ - DJ-SOIVCJ-. (A_46)

A.7 Mathematische Operatoren

Je nachdem wie man die Handlungsanweisung ,,Nabla“ V auf eine Grol3e wie z.B. die Konzentration
anwendet, erhdlt man entweder den Gradienten oder die Divergenz [43]:

0
Ox
0
o |

°)
Oz

(A-47)
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dc ="V n_n(a 0 a) "—(ac dc 60) (A48)
gade="ve = ox’ 0y’ oz = ox’ oy’ oz/)°
di ="y n_n(a 0 a) "—ac+ac+ac (A49)
ves Ve = ox’ oy’ oz C T oy 0z’

Der Gradient und die Divergenz werden oftmals hintereinander angewandt:

. e e e
div (grad ¢) = "V(Ve)' = — + — + —.
oy" Oz

— (A-50)
X
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