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Zusammenfassung

Im Beitrag werden vollig neuartige Experimente zum Themenfeld der
Lithiummetallbatterien und neue experimentelle Moglichkeiten zur
Lithiummetallchemie in Theorie und Praxis vorgestellt. So werden u.a. eine
Lithiummetallbatterie im Minenansatz auf Basis einer metallischen Lithium- und einer
Anionenintercalationselektrode prasentiert. Die den Batteriesystemen zugrunde
liegende, zentrale Idee der elektrochemischen Abscheidung von Lithium aus einer
organischen, Lithiumperchlorat haltigen Elektrolytkomposition und die Intercalation
von negativ geladenen Perchlorat-lonen in ein graphitisches Kathodenmaterial
werden dabei ausfihrlich erlautert. Schliel3lich werden weitere innovative
Experimente mit elektrochemisch gewonnenem Lithium vorgestellt, bspw. die
Reaktion von Lithium mit Wasser, verschiedenen Alkoholen und Stickstoff.
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Title

Lithium batteries used as energy storage system: New experiments on the forward-
looking topic “sustainable energy supply” and the fascinating chemistry of a selected
alkali metal

Abstract

In this article completely new experiments on the topic lithium batteries and new
experimental possibilities concerning lithium are introduced in theory and practice. A
low cost lithium battery with simple commercial leads and a more powerful type of
accumulator based on elementary lithium at the anode and graphite as cathodic
material are presented. The fundamental idea of electrochemical deposition of lithium
out of an organic solution containing lithium perchlorate and the intercalation of
negatively charged perchlorate-ions into graphite are explained in detail. Additionally,
further innovative experiments with electrochemical deposited lithium are shown, for
example chemical reaction of lithium with water, different alcohols and nitrogen.
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1.Einleitung

Lithium besitzt u.a. aufgrund der zur Abspaltung seines 2s-Elektrons niedrigen
lonisierungsenergie und des bei der Reaktion mit Wasser durch die Hydratisierung
der kleinen Lithium-lonen frei gesetzten grofRen Energiebetrages das von allen
Elementen hochste negative Standardelektrodenpotential von E(Li/Li*) = - 3,0401 V.
Diese hohe ,Reduktionskraft* und die Tatsache, dass es mit einer Atommasse von
6,94 g pro Mol die Spitze der Leichtmetalle anfuhrt, pradestinieren Lithium
beispielsweise fir die Verwendung als negatives Elektrodenmaterial in Batterien. Das
enorm negative Standardelektrodenpotential und das geringe Atomgewicht sorgen
u.a. fir eine hohe Energiedichte, die fur portable elektronische Geréte unabdingbar
ist.

Die Batterieforschung, die sich seit den 50er Jahren des 20.Jahrhunderts lange Zeit
auf den Einsatz von Lithium als Anodenmaterial in elektrochemischen
Speichersystemen konzentrierte, fokussierte zunéchst die Konstruktion von Batterien
mit metallischem Lithium als Negative und einer zur Intercalation von positiv
geladenen Lithium-lonen féahigen Kathode, beispielsweise MnO, [1]. Beim
Entladevorgang dieser so genannten primaren Lithiumbatterien werden unter
standiger Auflosung der Lithiumanode fir jedes zur Kathode transportierte Elektron
ausgleichend ein Lithium-lon in das MnO,-Gitter eingelagert, wobei Mangan (IV) zu
Mangan (Ill) reduziert wird (siehe Abb. 1):

entladen
- Pol: Li - Li* + e

entladen

+ Pol: Mn™O, + Li* + e — Mn*"O,(Li%)

Abb. 1: Entladevorgang einer LIMNO  ,-Primérzelle.



Als Elektrolyt kdénnen nur nicht-wassrige, polare, aprotische und mit einem
geeigneten Lithiumsalz (z.B. LiCIO4, LiPFg) versetzte LoOsungsmittel (z.B.
Propylencarbonat, Dimethylcarbonat, Ethylencarbonat) verwendet werden, denn nur
in ihnen ist Lithium zwar thermodynamisch instabil, aber kinetisch gehemmt und
damit als Anodenmaterial bestandig bzw. als negative Aktivmasse in Batterien
einsetzbar [2]. Die Verwendung einer wassrigen Elektrolytlosung kann somit nicht
erfolgen. Aul3erdem wiuirde ein theoretisch mdglicher Wiederaufladevorgang zur
Bildung von Sauerstoff an der Anode und Wasserstoff an der Kathode fuihren.

Die kinetische Stabilitéat von Lithium in organischen Elektrolyten wie beispielsweise
Propylencarbonat oder Dimethylcarbonat erklart sich durch eine aus anorganischen
und organischen Elektrolytzersetzungsprodukten an der  Grenzflache
Elektrode/Elektrolyt gebildeten Deckschicht, die — elektronisch isolierend, aber fur
Lithium-lonen permeabel — die Auflosung des Metalls verhindert. Diese
korrosionsstabile Oberflachenschutzschicht bildet sich beim Kontakt des metallischen
Lithiums mit dem Elektrolyten freiwillig/spontan aus. Nur durch diesen so genannten
SEI-Film  (Solid-Electrolyte-Interphase) wird der Einsatz von Lithium als
Anodenmaterial in energiedichten Batteriesystemen ermoglicht. Zwar ist das
Phanomen der SEI-Filmbildung bzw. seine Funktionsfahigkeit noch nicht vollstandig
erforscht, man geht aber davon aus, dass der Deckschicht im Wesentlichen zwei
wichtige Funktionen zukommen. So sorgen die organischen Bestandteile des SEI-
Filmes fir den Transport der positiv geladenen Lithium-Kationen, wéahrend die
anorganischen Bausteine zum Schutz vor Korrosion durch den Elektrolyten
verantwortlich sind [1,2].

Zwar kann die kinetische Stabilitat von Lithium wohl als ,elektrochemischer
Glucksfall* bezeichnet werden, da andere aufgrund ihres ebenfalls ahnlich negativen
Standardelektrodenpotentials als negative Aktivmasse in Batterien denkbaren
Vertreter der 1. Hauptgruppe des Periodensystems — wie beispielsweise Natrium
oder Kalium — diese elektronische isolierende Deckschicht nicht derart ausbilden
[2,3]. Jedoch muss dieser ,Glucksfall* aufgrund der im Vergleich zur nahezu
ubiquitaren Verfiigbarkeit von Natrium und Kalium eher geringeren Vorkommen von
Lithium auf unserem Planeten evtl. etwas relativiert werden, wenn eine weltweite,
nachhaltige und klimafreundliche Energiepolitik auf Basis der regenerativen
Stromerzeugung langfristig durchgesetzt werden soll.

Ziel der groRRen Batterieforschungsbestrebungen der zweiten Halfte des 20.
Jahrhunderts bestand darin, Lithiumbatterien auf der Basis von metallischem Lithium
nicht als Primér-, sondern als Sekundéarbatterie mit mehreren hundert bzw. tausend
Lade-/Entladezyklen zu konstruieren. Der kommerzielle Durchbruch der Lithium-
lonen-Technologie gelang erst durch den vollstandigen Verzicht auf metallisches
Lithium als Anodenmaterial in Batterien, da der Wiederaufladeprozess und damit die
Abscheidung von elementarem Lithium zu erheblichen Sicherheitsrisiken fihren
[1,2,4,5]. Aus theoretischer Perspektive gilt es beim Wiederaufladeprozess Lithium
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elementar aus den organischen Elektrolyten homogen abzuscheiden. Man weil3,
dass durch die ungleichmaRige Ausbildung des schitzenden SEI-Filmes und einer
damit beim Ladevorgang verbundenen ungleichm&Rigen Stromdichteverteilung an
der Elektrode es jedoch nicht zu einer gleichmafRligen Abscheidung von Lithium
kommt, sondern vielmehr zur Ausbildung so genannter Dendriten, also zur Bildung
nadelformiger Lithiumé&ste [6]. Neben dieser ungleichmalligen Stromdichteverteilung,
spielen aber auch andere Faktoren, wie z.B. die
Elektrodenoberflachenbeschaffenheit, eine  wichtige Rolle [7]. Neben
Kapazitatsverlusten durch teilweise abbrechende Dendriten, die beim
Wiederaufladevorgang nicht mehr als reversible Ladungsressource zur Verfigung
stehen und der damit einhergehenden standigen Neubildung des korrosionsstabilen
SEI-Schutzfilmes, stellt die nadelférmige Lithiumabscheidung (siehe Abb. 2) durch
das maogliche Durchwachsen metallischer Lithiumbaume zum Pluspol ein hohes
Kurschlussrisiko dar. Der Kontakt zwischen Anode und Kathode und der daraus
resultierende kurzzeitig hohe Stromfluss I6st eine desastrose Kettenreaktion in Form
eines explosionsartigen, thermalen Durchgehens der Batterie aus: Das metallische
Lithium schmilzt, die schitzende Deckschicht wird aufgebrochen und das
hochreaktive, flissige Lithium sorgt durch den direkten Kontakt mit den meist leicht
entflammbaren Elektrolyten fir eine heftige Explosion [1,2,6].

Crowther and West stellten in ihren Untersuchungen zur Abscheidung von Lithium an
Kupferoberflachen u.a. fest, dass sich dendritisches Lithium umso schneller bildet, je
grolRer der Anteil an Propylencarbonat in der Elektrolytkomposition ist. Aul3erdem
konnten sie zeigen, dass sich bei Verdopplung der Stromdichte wahrend des
Ladevorgangs die Dendritenbildungszeit um Faktor 3-4 verkirzt [4]. Die Ergebnisse
von Aurbach et al. [5] belegen ebenfalls die Stromdichte-Abhangigkeit der
Dendritenbildung bei Lithium. Dennoch betonen Aurbach et al. den maoglichen
Einsatz wiederaufladbarer Lithiummetallbatterien unter Einsatz spezieller Elektrolyte
bei allerdings einer stark begrenzten Zyklenzahl.

Abb. 2: Ausbildung von Lithiumdendriten an einer
Kupferelektrode (Laboraufnahme mit Mikroskop).



Die erheblichen Sicherheitsrisiken solcher Sekundarzellen auf der Basis metallischen
Lithiums fuhrt zur Entwicklung von Einlagerungsverbindungen, in deren Gitter die
Lithium-lonen beim Laden reversibel eingebaut (intercaliert) werden kénnen. Graphit
bietet mit seinem hexagonal-planaren Schichtgitter ideale Voraussetzungen fur die
Einlagerung von Lithium-lonen.

Lithium-lonen-Akkumulatoren bestehen in der Regel aus zwei zur Einlagerung von
Lithium-lonen fahigen Elektrodenmaterialien. Bei einem kontrollierten Ladevorgang
solcher Akkumulatoren wird die Ausbildung von Dendriten vermieden und die
Sicherheitsrisiken verringert. Dass die Handhabung und die Funktionsweise
moderner Lithium-lonen-Batterien aus der Perspektive der Sicherheit jedoch alles
andere als unproblematisch sind, zeigt die Brandkatastrophe des Dreamliners (siehe
Abb.3) [8].

Abb. 3a/b: Oben: Durchgebrannter Lithium-lonen-Akku mulator nach dem Ausbau aus dem
Dreamliner der Fluggesellschaft ANA. Unten: Brandbe  kampfung eines UPS-Frachtflugzeugs
angeblich verursacht durch einen an Board installie rten Lithium-lonen-Akkumulators mit hoher
Energiedichte [9,10].



Trotz des Verzichts auf metallisches Lithium als negatives Aktivmaterial, erreichen
Lithium-lonen-Akkumulatoren  durch  Graphiteinlagerungsverbindungen  hohe
Energiedichten und eine enorme Leistungsfahigkeit. Die maximal erreichbare
stochiometrische Lithium-lonen-Graphiteinlagerungsverbindung stellt LiCg dar. Diese,
anschaulich als Lithiumelektrode im Kohlenstoffgewand* beschreibbare
Lithiumeinlagerungsverbindung tragt durch das nur um wenige Millivolt von dem fur
elementares Lithium abweichenden negativen Elektrodenpotential von ca. -2,95 V
einen beachtlichen Anteil zur Zellenspannung von — je nach Konstruktion der Batterie
—ca. 3,6 -4,2V bei.

Das fur Lithium geltende SEI-Filmbildungskonzept kann auf diese
.reaktionsfreudigen” Graphiteinlagerungsverbindungen unter Abwandlung tbertragen
werden, denn auch sie sind in organischen Losungsmitteln nur durch die Ausbildung
einer geeigneten Deckschicht kinetisch stabil und kdnnen nur so als Anodenmaterial
in Batterien eingesetzt werden [1]. Die detaillierte Erlauterung der Funktionsweise
von Lithium-lonen-Akkumulatoren sowie deren exakter Aufbau wirden den Rahmen
dieses Beitrags sprengen, fur interessierte Leser sei jedoch auf folgende Literatur
verwiesen [11-13].

Trotz des erheblichen marktwirtschaftlichen Erfolges und der weltweiten Verbreitung
der Lithium-lonen-Technologie, ohne die das Betreiben vieler portabler elektronischer
Gerate wie beispielsweise Smartphones, Camcorder oder Laptops nicht mehr
denkbar ware, gibt es derzeit zahlreiche Forschungsbestrebungen, die ein
Wiederaufleben Lithiummetall basierter Akkumulatorsysteme bzw. deren Durchbruch
nach einer intensiven Phase der Grundlagenforschung zum Ziel haben [14,15].

Das Wiederaufleben Lithiummetall basierter Batteriesysteme liegt u.a. in der
zumindest theoretisch weitaus hoheren Energiedichte bzw. einer hoheren
spezifischen Ladung, die Lithium gegenuber Lithium-Einlagerungsverbindungen
aufweist, begrindet [2,16,17]. Die in diesem Zusammenhang haufig erwéhnte
Lithium-Luft-Batterie, die als ,heiliger Gral* [18] geltende Hochenergie- bzw.
.~Superbatterie” [18,19] kbnnte zusatzlich den Vorteil mit sich bringen, dass die an der
Kathode umzusetzende Spezies — Sauerstoff — unbegrenzt und in gewinschtem
MalRe aus der Umgebungsluft entnommen werden kann und damit immer zur
Verfigung steht [14, 20]. Fur Lithium-Luft-Systeme rechnet man mit theoretischen
Energiedichten von bis zu mehreren Tausend Wattstunden pro Kilogramm, wenn
man den Sauerstoff aus der Umgebungsluft generiert, sodass Lithium-Luft-Batterien
konkurrenzfahig zu fossilen Energietragern, bspw. Benzin oder Diesel, wéren [21].
Zwar handelt es sich bei den Elektrodenreaktionen einer Lithium-Luft-Batterie auch
nur um eine ,Ein-Elektron“-Reaktion und die Zellspannung ist mit ca. 3 V niedriger als
bereits kommerziell vertriebene Lithium-lonen-Akkumulatoren, jedoch fuhren die
Jleichten” Elektrodenmaterialien Lithium und Sauerstoff zu sehr hohen theoretischen
Energiedichten. Die sich auf den Wert der Energiedichte negativ auswirkenden
~Schweren” Einlagerungsverbindungen aus u.a. Cobalt, Nickel oder Mangan auf der
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Kathodenseite herkdmmlicher Lithium-lonen-Batterien entfallen bei Lithium-Luft-
Systemen. Aul3erdem fallt die Masse fir die zur Einlagerung pro Lithium-lon in
Graphit notwendigen sechs C-Atome an der Anode bei der theoretischen
Energiedichteberechnung weg.

Neben zahlreichen Herausforderungen bzgl. der Sauerstoffreaktion an der Kathode
und vieler anderer die Leistung der Batterie bestimmender Faktoren [15, 20] muss
auch bertcksichtigt werden, dass bei einem Einsatz metallischer Lithiumanoden u. a.
durch dendritische Metallabscheidung und den damit verbundenen Kapazitatsverlust
nur eine Ladungseffizienz von ca. 99 % erreicht werden kann [2]. Fur eine hohe
Zyklenstabilitdt, die fur den technischen Einsatz solcher Batterien bspw. im
Hochenergiesektor notwendig ist, reicht dieser Effizienzfaktor jedoch kaum aus, denn
bei schon mehreren hundert Zyklen bedeutet eine Ladungseffizienz von 99% einen
deutlichen Kapazitatseinbruch. So muss der Verlust an Lithium und Elektrolyt durch
die mit der Lithiumauflésung sowie —abscheidung verbundenen, standige SEI-
Filmbildung bei der Konstruktion der Batterie und insbesondere der Elektroden
berticksichtigt bzw. durch deren Uberdimensionierung kompensiert werden [1,2].

Winfried Wilcke, Leiter des Zukunftslabors fir neue Batterien bei IBM® in Kalifornien
prognostiziert bzgl. der Energiedichte solcher Lithium-Luft-Systeme eine
Konkurrenzfahigkeit zu fossilen Energietragern wie z.B. dem Diesel-Kraftstoff,
allerdings wird bei dieser Prognose eine zeitliche Angabe nicht gegeben. Aul3erdem
sieht Wilcke dem Ausbau und dem Betreiben regenerativer Energien durch solche
energiedichten Batteriesysteme positiv  entgegen [14]. Die regenerative
Energiegewinnung hat namlich einen entscheidenden Nachteil: Das zeitliche
Missverhéltnis zwischen Bereitstellung der Energie und ihrem Bedarf bzw. ihrer
Nachfrage. Denn nur wenn der Wind weht oder die Sonne scheint, kann durch Wind-
bzw. Photovoltaikanlagen erneuerbar Energie erzeugt werden. Folglich kann der
Ausbau regenerativer Energien nur dann sinnvoll vorangetrieben bzw. realisiert
werden, wenn es Mdoglichkeiten der Energiespeicherung gibt — und das im
stationdren Mal3stab, beispielsweise durch Batterien mit hoher Energiedichte.

Im Hinblick auf die aktuelle Prasenz dieses Themas in unserer Gesellschaft und ihrer
zuklinftigen Tragweite kann das Ziel eines zeitgemafRen und modernen
naturwissenschaftlichen Unterrichts nur darin bestehen, dieses Themenfeld der
erneuerbaren Energien bzw. der modernen elektrochemischen Speichermedien
konzeptionell und vor allem experimentell in die Curricula der Schule und in die
Studienordnungen der Hochschule zu integrieren. Neben den fachwissenschaftlichen
Aspekten der Elektrochemie soll die Behandlung dieses zukunftsweisenden
Themenfeldes in einem problemorientierten naturwissenschatftlichen Unterricht auch
Anregung zur kritischen Auseinandersetzung der Schulerinnen und Schiler mit den
Perspektiven einer nachhaltigen Energieversorgung geben. Mit der experimentellen
Behandlung von Lithiummetall-Akkumulatoren geldnge es auf diese Weise aktuelle
Aspekte naturwissenschaftlicher Forschung nahezu eins zu eins nachzuzeichnen
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und einen modernen, zeitgemalRen sowie facheribergreifenden Chemieunterricht zu
realisieren.

3. Elektrochemische Abscheidung von Lithium aus org anischen Lésungen

Die Autoren haben in [11-13, 22-24] aufgezeigt, wie ein experimenteller Zugang zur
Behandlung des voéllig neuartigen und zukunftsweisenden Themenfeldes der Lithium-
lonen-Akkumulatoren in der Schule gelingen kann. Dabei wurde ausgehend von der
Lektire einer Publikation der Forschungsgruppe Alliata et al. [25] sowie Schnyder et
al. [26], der Frage nachgegangen, ob es nicht moglich sei, eine auf Ausnutzung der
redoxamphoteren Eigenschaft von Graphit basierenden Akkumulatorzelle im
organischen System mit schulisch relevanten Mitteln zu entwickeln. Den Autoren
gelang es eine leistungsfahige Dual-Carbon-Zelle zu realisieren. Durch Anlegen einer
Lade-Spannung von ca. 4,5 V, werden am Minuspol positiv geladene Lithium-lonen
in die Graphitmatrix eingelagert, wahrend negativ geladene Perchlorat-lonen durch
den am Pluspol stattfindenden Elektronenentzug in das ebenfalls dort eingesetzte
graphitische Elektrodenmaterial intercaliert werden. Die nachfolgende Abbildung 4
zeigt schematisch die an den Elektroden ablaufen Prozesse.
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Abb. 4: Ladevorgang einer Dual-Carbon-Zelle: am Min  uspol werden positiv geladene
Lithium-lonen, am Pluspol werden negativ geladene Pe  rchlorat-lonen in die Graphitmatrix
aus einer organischen Losung eingelagert.

Die an den Elektroden ablaufen Reaktionen kénnen wie folgt formuliert werden:

laden

- Pol: C, + xLi' + xe P a—— Li*,C.*
entladen

laden

+ Pol: C, + xCIOs Sa—— C.ClOsx + x¢€
entladen

Die Autoren beschéftigten sich nach erfolgreicher experimenteller Umsetzung einer
solchen Dual-Carbon-Zelle mit folgender, spannender Fragestellung: Was passiert,
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wenn man anstelle der Graphitelektrode am Minuspol ein nicht zur Intercalation von
Lithium-lonen fahiges Elektrodenmaterial, also beispielsweise eine Kupferelektrode
verwendet?

Die Untersuchungen lieferten Uberaus interessante Ergebnisse. Ausgehend von
einer aus zwei Graphitminen aufgebauten Dual-Carbon-Zelle unter Verwendung
einer lithiumperchlorathaltigen Propylencarbonat-Dimethylcarbonat-Elektrolytlésung,
die fur kurze Zeit bei einer Spannung von ca. 4,3 V geladen wurde, wird
anschlieBend die Graphitelektrode am Minuspol gegen eine Kupfermine
ausgetauscht. Die Stromstarke und Ladespannung wurden wahrend des gesamten
Experiments mit Hilfe eines computergestitzten Messwerterfassungssystems
aufgenommen. Das nachfolgende Diagramm zeigt die graphische Aufzeichnung der
Messwerte:

Kontinuierliche Er-
héhung der Lade-

spannung auf ca. \
6

55V —

5
/ f L 0,015
4
L l—-——
>
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Abb. 5: Graphische Aufzeichnung der Stromstérke- und Spannungsmesswerte wahrend eines
Ladevorganges einer Dual-Carbon-Zelle unter Austaus  chen der am Minuspol eingesetzten
Graphitelektrode durch eine Kupfermine.

Der Abbildung 5 ist zu entnehmen, dass sich zu Beginn des Ladevorgangs der Dual-
Carbon-Zelle bei ca. 4,3 V ein nahezu konstanter Stromfluss von ca. 5 mA einstellt
(Phase a, Abb.5). Beendet man diesen Ladevorgang nach ca. 80 Sekunden und
tauscht die Graphitelektrode am Minuspol gegen eine Kupfer-Inertelektrode aus, so
beobachtet man, dass der Stromfluss schlagartig herabféllt und nahezu keine
Ladung mehr flie3t (Phase b, Abb.5). Dies ist jedoch nicht verwunderlich, da mit der
Kupfermine ein Elektrodenmaterial eingesetzt wurde, dass die Intercalation von
Lithium-lonen nicht zuldsst. Wie man der Abbildung 5 weiter entnehmen kann, wurde
die angelegte Ladespannung nun manuell schrittweise erhoht. Bei einer
Ladespannung ab ca. 4,8 V setzt plotzlich ein nennenswerter Stromfluss ein, der
dann mit zunehmender Ladespannung weiter ansteigt (Phase c, Abb.5).

Wirft man nun einen Blick auf die Kupferelektrode dieses elektrochemischen
Systems, so kann man etwas Faszinierendes beobachten (zur detaillierten
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Versuchsbeschreibung siehe Versuch 1 und Abb.6 a/b). In dem hier beschriebenen
Experiment hat sich an der Kupferelektrode metallisches Lithium abgeschieden
(siehe Abb.6 a/b).

Gleichspannungsquelle
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Abb. 6 a/b: Links: Versuchsaufbau zur elektrolytisch en Gewinnung von Lithium aus einer organischen,
mit Lithiumperchlorat als Leitsalz versetzten Elektr olytkomposition aus Dimethyl- und Propylencarbonat.
Rechts: Experimentelle Realisierung des links abgebi Ideten schematischen Versuchsaufbaus:
Abscheidung von metallischem Lithium durch Austausc h einer Graphitelektrode aus dem Dual-Carbon-
Ansatz gegen eine Kupferelektrode am Minuspol.

Bei diesem hier vorgestellten Versuchsaufbau findet also im Gegensatz zur Dual-
Carbon-Zelle durch Anlegen einer Ladespannung am Minuspol keine Intercalation
von Lithium-lonen statt. Die durch die Spannungsquelle in die Elektrode ,gepumpten*
Elektronen werden von den in der Elektrolytlbsung vorhandenen Lithium-lonen
aufgenommen unter Bildung elementaren Lithiums. Am Pluspol werden analog zur
Dual-Carbon-Cell negativ geladene Perchlorat-lonen intercaliert (siehe Abb. 7). Die
an den Elektroden ablaufenden Reaktionen kénnen wie folgt formuliert werden:

. - i laden ]
- Pol: XLi® + xe a— X Li

entladen

laden

+ Pol: Cn + xCIlOg — Ci*(Clog)x + xe

entladen

Die nachfolgende Abbildung 7 verdeutlicht noch einmal die an den jeweiligen
Elektroden ablaufenden Prozesse modellhaft.
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Abb. 7: Schemazeichnung zur Abscheidung elementaren Lithiums aus einer organischen Lésung unter
Verwendung einer Kupferelektrode am Minuspol und ein er graphitischen Anionenintercalationselektrode
am Pluspol.

Mit diesem hier vorgestellten elektrochemischen System unter Verwendung einer
Kupferelektrode als Minuspol und einer graphitischen Anionenintercalationselektrode
er6ffnen sich zwei neue Themenfelder fir den Chemieunterricht: einerseits ist es nun
maoglich, experimentell elementares Lithium in nahezu beliebiger Menge, abgestimmt
auf die jeweilige Verwendung, herzustellen. Andererseits wurde durch diese
elektrochemische Abscheidung von Lithium in Kombination mit einer zur
Anionenintercalation fahigen Kathode ein vollig neuartiges Batteriesystem auf Basis
metallischen Lithiums entwickelt.

Den Autoren ist es ein Anliegen mit den nachfolgenden Experimenten die Tar fur
einen neuen Weg zur Behandlung der Alkalimetallchemie in der Schule und zur
Bearbeitung eines neuen Batterietyps ein wenig zu 6ffnen. Dabei werden in einem
ersten Teil zunéachst Experimente zum Themenfeld Lithiummetallakkumulatoren und
in einem zweiten Teil faszinierende, experimentelle Moglichkeiten zur
Lithiummetallchemie prasentiert. (Fur alle nachfolgend aufgefihrten Versuche sind
die  jeweiligen Sicherheitsdatenblatter ~ maf3gebend. Die aufgefuhrten
Versuchsbedingungen — insbesondere Ladezeiten, etc. — sollten beachtet werden!).
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4. Experimente zum Themenfeld Lithiummetallakkumula  toren
Versuch 1: Der Lithiummetall-Akkumulator im Minenansatz

Gerate und Chemikalien: Kunststoffgefall (8 cm x 4,5 cm x 2 cm), Bodenplatte,
Lasterklemme (passend fiur Graphitmine, d = 3,15 mm), Voltmeter, Amperemeter,
Verbindungskabel, Schraubenzieher, Netzgerat, Krokodilklemmen, Elektromotor (RF
300 mit Luftschraube; Anlaufspannung 0,4 V, Spannungsbereich 0,4 — 5,9 Volt,
Anlaufstrom 25 mA), LED (Ur = 3,2V, I = 20 mA), Graphitmine (Faber Castell®, d =
3,15 mm, Hartegrad 6B, Lange ca. 13 cm), Kupferstab (d = 3,15 mm, Lange ca. 13
cm), Lithiumperchlorat (Xi, reizend; O, brandférdernd), Propylencarbonat (PC) (Xi,
reizend), Dimethylcarbonat (DMC) (F, leichtentziindlich), Paraffin (dunnflissig).

Herstellung der Elektrolytibsung: Es wird eine ca. 1 molare Elektrolyt-Losung
hergestellt, indem 10,6 g Lithiumperchlorat zu 100 mL eines Gemisches aus
Propylencarbonat (40 ml) und Dimethylcarbonat (60 ml) hinzugegeben werden.
AnschlieRend wird fir ca. 20 Minuten mit dem Magnetrihrer gerihrt, bis das
Lithiumperchlorat vollstandig gelést ist.

Durchfiihrung: Als erstes wird die Elektrolytldsung ca. 4 cm (ca. 40mL) hoch in das
Kunststoffgefal? gefillt. AnschlielRend lberschichtet man die Elektrolytlbsung mit
einer ca. 1 cm (ca. 10 mL) dicken Paraffinschicht, um das Eindringen von Feuch-
tigkeit weitgehend zu verhindern. Der Versuch wird, wie in Abbildung 6a dargestellt,
aufgebaut (auf den Einsatz eines computergestitzten Messwerterfassungssystem
wie beispielsweise Cassy Lab® kann optional verzichtet werden). Die Graphitmine
wird als + Pol, der Kupferstab als - Pol geschaltet. Die Elektroden tauchen ca. 4 cm
tief in den Elektrolyten ein. Es wird ca. vier Minuten bei einer Spannung von etwa 5,7
V mit einem Gleichspannungsnetzgerat geladen. Anschlie3end wird der Akkumulator
mit dem Elektromotor bzw. mit einer LED entladen.

Beobachtung: Das Spannungsmessgerat zeigt direkt nach Beendigung des Lade-
vorgangs eine Spannung von etwa 4,9 V an. Der Elektromotor mit Luftschraube kann
zwischen zweieinhalb und drei Minuten betrieben werden (siehe Abb. 8). Eine kleine
LED kann nach einem vier mindtigen Ladevorgang langer als 25 Minuten zum
Leuchten gebracht werden, wobei die Leuchtintensitat der LED nach gut vier Minuten
schwacher wird.
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Abb. 8: Entladevorgang des Lithiummetall-Perchlorat- lonen-
Intercalations-Akkumulator mit Elektromotor.

Auswertung: FUr den Ladevorgang dieser hier vorgestellten Lithiummetallbatterie
gelten die unter Punkt 3 ausgefihrten Erlauterungen. Das Betreiben einer LED bzw.
eines kleinen Elektromotors zeigt, dass die Elektrodenreaktionen reversibel sind und
das System als Akkumulator genutzt werden kann. Beim Entladevorgang laufen die
Prozesse also genau umgekehrt ab, am Minuspol gehen Lithium-lonen in L6sung,
wahrend am Pluspol negativ geladene Perchlorat-lonen aus dem hexagonal-
planaren Schichtgitter der Graphitelektrode ausgelagert werden (siehe Abb.9). Die
Elektrodenreaktionen kdnnen folgendermalien notiert werden:

laden

- Pol: xLit + xe — x Li
entladen
laden
+ Pol: Cn + xClOg P—— Ci*(ClOg)x + xe
entladen
laden
Gesamtreaktion: C, + xLiClO, P x Li + C"(ClOg)x

entladen
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Abb. 9: Lithiummetall-Perchlorat-lonen-Intercalatio ~ ns-Akkumulator;
Entladevorgang, Lithium-lonen gehen in Ldsung, Perchl orat-lonen werden deintercaliert.

Im Kontext der Perspektiven nachhaltiger Energieversorgung werden Lithium-
Akkumulatoren aufgrund ihrer hohen Energiedichte immer wieder als stationares
Speichermedium von elektrischer Energie diskutiert. Denn der Ausbau regenerativer
Energien kann nur dann gelingen, wenn es Madglichkeiten gibt das temporare
Missverhéltnis zwischen Angebot und Bereitstellung erneuerbar erzeugter Energie
durch geeignete Speichermedien auszugleichen, denn nur wenn der Wind weht oder
die Sonne scheint kann beispielsweise durch eine Windkraft- oder
Photovoltaikanlage regenerativ Energie ,erzeugt* werden.

Deshalb soll im folgenden Experiment, das Zusammenspiel zwischen regenerativ
erzeugter Energie und deren stationare Speicherung experimentell dargestellt bzw.
simuliert werden. Dabei wird der Lithiummetall-Akkumulator aus Versuch 1 mit einer
geeigneten Solarzelle geladen.

Gerate und Chemikalien: siehe Versuch 1; zusatzlich: Solarzelle (Nennspannung:
6V; Nennstrom: 400 mA), Lampe (20 W).

Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Durchfuhrung: siehe Versuch 1. In Abwandlung zu Versuch 1 wird der Akkumulator
mit der Solarzelle geladen. Dabei wird die Solarzelle mit der Lampe bestrahlt, sodass
eine Ladespannung von ca. 5,7 V an den Elektroden anliegt (siehe Abb. 10).
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Abb. 10: Simulation des Zusammenspiels zwischen rege  nerativer Energieerzeugung und deren stationére
Speicherung in einem Lithiummetall-Akkumulator, der Uiber eine bestrahlte Solarzelle bei ca. 5,7 V
geladen wird (Elektrolyt: PC/DMC (2:3); Ladespannung: 5,7 V; Ladezeit: 4 min).

Die Solarzelle wird in einem Winkel von ca. 45° aufgestellt. Die Lampe wird so
positioniert, dass sie einen Abstand zur Mitte der Solarzelle von 10-12 cm hat. Es
wird ca. vier Minuten bei einer Spannung von etwa 5,7 V geladen. Die Einstellung
der Spannung kann durch die Position der Lampe geregelt werden. Die Lampe sollte
in etwa so positioniert werden, wie es in Abbildung 11 dargestellt ist. Fir eine
optimale Spannung kann die Position noch leicht verdndert werden. Nach dem
Ladevorgang wird der Akkumulator mit einem Elektromotor entladen.

Halterung

Solarmodul —

Abb.11: Positionierung und Einstellung der Solarzelle fur das
Laden des Lithiummetall-Akkumulators.
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Beobachtung: Beim Ladevorgang ist deutlich zu erkennen, dass sich an der
Kupferelektrode weil3es Lithium abscheidet. Nach Beendigung des Ladevorgangs
kann man eine Zellspannung von ca. 4,9 V ablesen. Beim Entladen lauft der
Elektromotor mit Luftschraube zwischen zweieinhalb und drei Minuten.

Auswertung: Fir das Laden bzw. Entladen des Akkumulators gelten die in Versuch 1
bereits formulierten Reaktionsgleichungen.

Wie bereits naher erlautert wurde, ist beim Entladen des Lithiummetall-Akkumulators
die am Minuspol ablaufende Elektrodenreaktion die Oxidation von Lithium unter
Abgabe eines Elektrons. Das elektrochemisch wahrend des Ladevorgangs gebildete
elementare Lithium geht beim Entladevorgang solvatisiert in Losung. Dieses
LAuflésen” des Lithiums lasst sich durch eine kleine Verdnderung der Durchfiihrung
von Versuch 1 anschaulich zeigen.

Versuch 2: Lithiummetallakkumulator mit halb-eintauchender Lithiumelektrode
Gerate und Chemikalien: siehe Versuch 1.
Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Durchfiihrung: siehe Versuch 1. Nach dem Ladevorgang wird die Kupferelektrode mit
dem abgeschiedenen Lithium - wie in Abbildung 12 (links) dargestellt - zur Halfte (ca.
2 cm) aus dem Elektrolyten herausgezogen. Der Akkumulator wird dann wieder mit
einem Elektromotor entladen.

Beobachtung: Das Spannungsmessgerat zeigt nach Beendigung des Ladevorgangs
eine Spannung von etwa 4,9 V an. Beim Entladen der ca. 2 cm in den Elektrolyten
eintauchenden Kupferelektrode, lauft der Elektromotor mit Luftschraube etwa eine
Minute. Beim Herausziehen der Kupferelektrode aus dem Elektrolyten ist zu
erkennen, dass das abgeschiedene Lithium an der Luft zun&chst schwarz wird (siehe
Abb. 12, linkes Bild). In der Paraffinschicht bleibt das Lithium weif3 und reagiert nicht.
Die Lithiumschicht im Elektrolyten wird zunehmend dinner, am Ende des
Entladevorgangs wird die kupferfarbene Elektrode wieder sichtbar (siehe Abb. 12,
rechtes Bild).
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Abb.12: Links: halb herausgezogene Lithiumelektrode nach Beendigung des Ladevorgangs des
Lithiummetall-Akkumulators. Rechts: die zuvor mit L ithium bedeckte Kupferelektrode wird nach dem
Entladevorgang wieder nahezu kupferfarben.

Auswertung: Die Kupferelektrode wird zur Halfte aus dem Elektrolyten
herausgezogen, um sicher zu gehen, dass das elektrolytisch abgeschiedene Lithium
beim Entladen vollstdndig reagieren kann. Der Entladevorgang ist somit durch die
elektrolytisch abgeschiedene Menge an Lithium und nicht durch unvollstandige
Deintercalationsvorgange von Perchlorationen an der Kathode limitiert. Die
Schwarzfarbung des Lithiums an der Luft entsteht aufgrund der hohen Reaktivitat
des Lithiums. Dieses reagiert mit Stickstoff der Luft und Luftfeuchtigkeit zu
schwarzem Lithiumnitrid (LisN). Nach einiger Zeit verfarbt sich das schwarze
Lithiumnitrid durch Reaktion mit Luftfeuchtigkeit weil3, es bildet sich Lithiumhydroxid
(siehe Versuch 6). In Paraffin reagiert Lithium nicht, da Paraffin sehr reaktionstrage
ist und quasi als Konservierungsmittel flr das Lithium fungiert.

Versuch 3: Experimentelle Bestimmung des Elektrodenpotentials von Lithium

In diesem Experiment soll das Einzelpotential der Lithiummetallelektrode gegenuber
einer unbehandelten Graphitmine bestimmt werden. Es sei an dieser Stelle erwéhnt,
dass das Standardelektrodenpotential einer Lithiummetall-Elektrode in wassriger
Losung experimentell natrlich nicht bestimmt werden kann. Dennoch kdnnen mit der
hier beschriebenen experimentellen Anordnung aussagekraftige Kenndaten tber die
Reduktionskraft der Lithiumelektrode in einem organischen Elektrolyten gewonnen
werden. Das Einzelpotential wird in diesem Versuch gegenuber einer unbehandelten
Graphitmine, deren Potential gegenlber einer Referenzhalbzelle zuvor gemessen
wurde und damit bekannt ist, bestimmt. Das Potential einer unbehandelten
Graphitmine gegenuber NHE betragt E = ca. 0,42 V. Auch wenn die Autoren zu den
Potential bestimmenden Gleichgewichtsreaktionen derzeit keine Aussagen machen
kbnnen, zeigt sich bei der Messung des Potentials der eingesetzten Graphitminen
nur eine aul3erordentlich geringe Streuung. Das Potential von E = 0,42 V ist daher
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als Mittelwert zu verstehen und variiert nur minimal je nach Graphitmine, da die
Minen mit Bindermaterial, etc. gefertigt wurden, und niemals absolut identisch sind.

Gerate und Chemikalien: KunststoffgefaR (8 cm x 4,5 cm x 2 cm), Bodenplatte,
Listerklemme (passend fur Graphitmine, d = 3,15 mm), zwei Voltmeter,
Verbindungskabel, Schraubenzieher, Netzgerat, Krokodilklemmen, zwel
Graphitminen (Faber Castell®, d = 3,15 mm, Hartegrad 6B, Lange ca. 13 cm),
Kupferstab (d =3,15 mm, Lange ca. 13 cm), Lithiumperchlorat (Xi, reizend; O,
brandférdernd), Propylencarbonat (PC) (Xi, reizend), Dimethylcarbonat (DMC) (F,
leichtentziindlich), Paraffin (dinnflissig).

Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Durchfiihrung: Als erstes wird die Elektrolytldsung ca. 4 cm (ca. 40mL) hoch in das
Kunststoffgefal? gefillt. AnschlielRend lberschichtet man die Elektrolytlobsung mit
einer ca. 1 cm (ca. 10 mL) dicken Paraffinschicht, um das Eindringen von
Feuchtigkeit weitgehend zu verhindern. Die Graphitmine wird als + Pol, der
Kupferstab als - Pol geschaltet. Dabei tauchen die Elektroden etwa 4 cm tief in den
Elektrolyten ein. Die zweite Graphitmine wird als Referenzelektrode in eine weitere
Fuhrung der Lusterklemme positioniert. Der Aufbau und die Schaltung werden wie in
Abbildung 13 dargestellt, realisiert. Es werden zwei Voltmeter in den Versuchsaufbau
eingebaut (siehe Abb.13), dabei dient V; zur Uberprifung der Ladespannung und Vs
zur Messung des Elektrodenpotentials von Lithium. Es wird etwa vier Minuten bei
einer Spannung von ca. 5,7 V geladen.

Gleichspannungsquelle

_l I+

Krokodilklemmen

Lusterklemmen

ecse e
@9 & oe

i i 1| Paraffinschicht
1 M LiCIO4/PC- —
DMC(2:3)-Lésung | Graphitminen
Kupfermine

4

Abb.13: Versuchsanordnung zur Messung des
Einzelpotentials der Lithiummetallelektrode.
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Nach vier Minuten wird der Ladevorgang beendet und an dem Voltmeter V, sofort
das Elektrodenpotential der Lithium-Metall-Elektrode gegentber der unbehandelten
Graphitelektrode abgelesen.

Beobachtung/Auswertung: Die Lithium-Metall-Elektrode zeigt gegenuber der
Referenz-Graphitmine eine Potentialdifferenz von 3,15 V an. Das Einzelpotential der
Lithium-Metall-Elektrode gegen die Normalwasserstoffelektrode (NHE) betragt somit:

AE = E(Kathode) - E(Anode)
3,15V = 0,42V - E (Li/Li")
-2,73V = E (Li/Li )

Das Standardelektrodenpotential von Lithium mit E°(Li/Li*) = -3,0401 V wird aus
nachvollziehbaren Grinden (siehe obige Erlauterungen) nicht erreicht, dennoch kann
eine  vergleichsweise sehr hohe Reduktionskraft des elektrochemisch
abgeschiedenen Lithiums mit E°(Li/Li*) = -2,73 V gemessen werden.
Selbstverstandlich  lasst sich in  den Versuchsaufbau bzw. in die
Versuchsdurchfihrung auch die Messung des Elektrodenpotentials der mit
Perchlorat-lonen intercalierten Graphitelektrode integrieren, allerdings legen die
Autoren dieser Publikation den Fokus auf die Elektrodenpotentialbestimmung des
Lithiums.

5. Experimente zur Chemie des ausgewahlten Alkalime  talls Lithium

Versuch 4: Reaktion von elektrochemisch gewonnenem Lithium mit Wasser

Gerate und Chemikalien: KunststoffgefaR (8 cm x 4,5 cm x 2 cm), Bodenplatte,
Listerklemme (passend fir Graphitmine, d = 3,15 mm), Voltmeter, Amperemeter,
Verbindungskabel, Schraubenzieher, Netzgerat, Krokodilklemmen, Graphitmine
(Faber Castell®, d = 3,15 mm, Hartegrad 6B, Lange ca. 13 cm), Kupferstab (d = 3,15
mm, Lange ca. 13 cm), drei kleine Reagenzglaser (d = 12,5 mm), Phenolphthalein
(T, qiftig), Thymolphthalein, Lithiumperchlorat (Xi, reizend; O, brandférdernd),
Propylencarbonat (PC) (Xi, reizend), Dimethylcarbonat (DMC) (F, leichtentziindlich),
Paraffin (dinnflissig).

Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Durchfiihrung: siehe Versuch 1. Nach Beendigung der vierminitigen Elektrolyse, wird
die Kupferelektrode mit dem Lithiummantel in ein kleines Reagenzglas gestellt, das
ca. 1,5 cm hoch mit Wasser gefullt ist. Als ndchstes wird der gleiche Kupferstab in
ein weiteres kleines Reagenzglas gestellt, das ca. 2,5 cm hoch mit Wasser und 2
Tropfen Thymolphthalein gefullt ist. Als Drittes wird die Kupferelektrode in ein

19



Reagenzglas gestellt, das 4,5 cm hoch mit einer Losung aus Wasser und 2 Tropfen
Phenolphthalein gefullt ist.

Anmerkung: Bezgl. der Durchfiihrung dieses Versuches mdchten wir an dieser Stelle
noch eine kleine abgeanderte Variante B zur Abscheidung des fur diesen Versuch
notwendigen Lithiums an einer Kupfermine prasentieren: Anstelle des
Gleichspannungsnetzgerates werden bei dieser Variante zwei halb entladene 4,5V-
Blockbatterien als Gleichspannungsquelle verwendet und in Reihe geschaltet, wie es
Abbildung 14 zeigt (grundsétzlich kénnen an dieser Stelle verschiedene Batterien in
Reihe geschaltet werden, jedoch sollte die resultierende Spannung von 6 V nicht
wesentlich tUberschreiten werden). Es wird fir ca. ein bis zwei Minuten elektrolysiert.

Krokodilklemme

Lusterklemme

o (& oo & ®®

| | Paraffinschicht

1 M LiCIO4/PC-
DMC (2:3)-Lésung |
Graphitmine
Kupfermine

Abb. 14: Versuchsaufbau zur Variante B: Anstelle eine s Gleichspannungsnetzgeréates
werden zwei 4,5V-Blockbatterien als Spannungsquelle verwendet.

Beobachtung: Beim Eintauchen der mit Lithium Gberzogenen Kupferelektrode kann
man in allen drei Reagenzglasern eine Gasentwicklung erkennen. Im zweiten
Reagenzglas (Thymolphthalein und Wasser) erkennt man zusatzlich eine
Blaufarbung der Lésung. Im dritten Reagenzglas (Wasser und Phenolphthalein) ist
eine Pinkfarbung zu beobachten (siehe Abb.15).
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Was;ser Al
Wasser mit Thymolphthalein mit Phenolphthalein

Abb.15: Nachweis des elektrochemisch abgeschiedenen Lithiums
durch Wasser, Thymolphthalein- und Phenolphthaleinl® sung.

Auswertung: Das elektrolytisch abgeschiedene Lithium an der Kupferelektrode
reagiert mit Wasser unter Bildung von Wasserstoff und Hydroxidionen.
Phenolphthalein und Thymolphthalein dienen als Indikatoren, die mit
unterschiedlichem Farbumschlag eine alkalische L6sung anzeigen. Es laufen
folgende erwartungskonforme Reaktionen beim Eintauchen der Elektrode in Wasser
ab:

Oxidation: Li —> LIt + e
Reduktion: 2H,O + 2¢ — H, + 20H
Gesamtreaktion: 2Li + 2H,0 — 2L + 20H + Hy

Versuch 5: Reaktion von Lithium mit verschiedenen Alkoholen

In diesem Versuch soll die Reaktion von Lithium mit verschiedenen Alkoholen
untersucht werden. So wird zunachst — entsprechend der Abbildung 16 — durch
"Laden” eines ,Mehrfachansatzes" in einer organischen, Lithiumperchlorat haltigen
Elektrolytldsung eine bestimmte Menge elementares Lithium hergestellt, welches
dann mit Wasser, Ethanol, 1-Propanol, 1-Butanol und Paraffin zur Reaktion gebracht
werden soll. Dabei werden die einzelnen Alkohole und das Wasser mit ein paar
Tropfen Thymolphthaleinlésung versetzt. Zu erwarten ist eine von der Kettenldnge
des Alkohols abhéngige Reaktionsgeschwindigkeit.

Gerate und Chemikalien: KunststoffgefaR (8 cm x 4,5 cm x 2 cm), Bodenplatte,

Listerklemme (passend fur Graphitminen, d = 3,15 mm), Voltmeter, Amperemeter,
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Verbindungskabel, Schraubenzieher, Netzgerat, Krokodilklemmen, finf Graphitminen
(Faber Castell®, d = 3,15 mm, Hartegrad 6B, Lange ca. 13 cm), funf Kupferstabe (d
= 3,15 mm), funf kleine Reagenzglaser (d = 12,5 mm), Ethanol (F, leichtentziindlich),
1-Propanol (F, leichtentziindlich; Xi, reizend), 1-Butanol (Xn, gesundheitsschadlich),
Thymolphthalein, Lithiumperchlorat (Xi, reizend; O, brandférdernd), Propylencarbonat
(PC) (Xi, reizend), Dimethylcarbonat (DMC) (F, leichtentztndlich), Paraffin
(dinnflussig).

Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Durchfiihrung: Der Versuch wird analog zu Versuch 1 aufgebaut und durchgefihrt,
allerdings wird — wie in Abbildung 16 dargestellt — durch einen ,Mehrfachansatz" das
gleichzeitige Elektrolysieren mit jeweils flunf Elektroden pro Pol ermdéglicht. Die funf
Graphitminen werden als + Pol, die Kupferstabe werden als — Pol geschaltet
(Parallelschaltung). Die Elektroden tauchen ca. 4 cm tief in den Elektrolyten ein. Es
wird ca. vier Minuten bei einer Spannung von etwa 5,7 V elektrolysiert.

Gleichspannungsquelle

Lusterklemmen

Graphitminen

1 M LiCIO4/PC-
DMC(2:3)-Lésung

—— Kupferminen

l /4

Abb.16: Mehrfachansatz zur gleichzeitigen Herstellu  ng von fiinf Lithiummetallelektroden.

Wahrend des Ladevorgangs wird in je ein Reagenzglas ca. 4 cm hoch Wasser,
Ethanol, 1-Propanol, 1-Butanol und Paraffin gefillt. In jedes Reagenzglas (aul3er zu
Paraffin) werden 5 Tropfen Thymolphthaleinlosung zugegeben und etwas
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geschittelt. Nach dem Ladevorgang werden die finf Kupferelektroden aus dem
Versuchsaufbau entnommen und in je eines der kleinen Reagenzglaser gegeben.

Beobachtung: Taucht man die mit Lithium ,ummantelten® Kupferelektroden in die
verschiedenen Alkohole, kann man eine Gasblasenbildung und eine Blaufarbung
erkennen. Die Gasblasenbildung bzw. die Blaufarbung verlauft weniger heftig, je
langer der Alkylrest des Alkohols ist. In Paraffin findet wie zu erwarten keine Reaktion
statt, es bleibt farblos und es ist keine nennenswerte Gasentwicklung zu sehen. Die
unterschiedlichen Abstufungen sind in Abbildung 17 zu erkennen.

Wasser Ethanol 1-Propanol 1-Butanol Paraffin

Abb.17: Einsetzende Blaufarbung und Gasblasenbildung nach Eintauchen der
Lithiummetallelektrode in Wasser und verschiedene A Ikohole sowie in Paraffin.

Auswertung: Der Versuch zeigt die absteigende Reaktivitdt von Lithium mit
Alkoholen, je langer die Kohlenwasserstoffkette der Alkohole wird. Das Lithium
reagiert mit Wasser unter Bildung von Wasserstoff und Hydroxidionen (siehe
Versuch 4). Lithium reagiert mit Alkoholen ebenso unter Bildung von Wasserstoff und
dem entsprechenden Alkoholat-lon.

Allgemein:

Oxidation: 2 Li — 2L+ 2¢
Reduktion: 2ROH + 2¢ — 2RO + H
Gesamtreaktion: 2 Li + 2ROH — 2Li" + 2RO + H;

Versuch 6: Reaktion von Lithium mit Stickstoff

Lithium ist, mit Blick auf die elektrochemische Spannungsreihe, ein hochreaktives
Alkalimetall mit dem negativsten Standardelektrodenpotential. Deshalb werden
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beispielsweise Lithium-Primarzellen auf Basis metallischen Lithiums nur in so
genannten Glove-Boxen unter Argon-Schutzgasatmosphédre zusammengebaut, da
Lithium mit Luftfeuchtigkeit oder Luftsauerstoff heftig reagieren wirde. Selbst der
oftmals als ,trage” bezeichnete Stickstoff kann in diesem Fall nicht als Schutzgas
verwendet werden, denn Lithium reagiert sogar mit Stickstoff aus der Luft, wie
nachfolgendes Experiment zeigen soll.

Gerate und Chemikalien: Kunststoffgefall (8 cm x 4,5 cm x 2 cm), Bodenplatte,
Filterpapier, Voltmeter, Amperemeter, Verbindungskabel, Netzgerat,
Krokodilklemmen, Schere, Bleistift, Geodreieck, doppelseitiges Klebeband,
Graphitfolie Keratherm® (Bezugsquelle: www.conrad.de), Kupferblech (Dicke = 0,2
mm), Standzylinder, Lithiumperchlorat (Xi, reizend; O, brandférdernd),
Propylencarbonat (PC) (Xi, reizend), Dimethylcarbonat (DMC) (F, leichtentziindlich),
Paraffin (dunnflUssig), Stickstoff, Aceton.

Herstellung der Elektrolytldsung: siehe Versuch 1.

Vorbereitung des Elektrodenmaterials: Anstelle der in den vorherigen Experimenten
als Elektrodenmaterial eingesetzten Kupfer- bzw. Graphitminen, wird in diesem
Versuch eine experimentelle Anordnung, die Graphitfolie und ein Kupferblech als
Elektrodenmaterial verwendet, realisiert. Zunachst werden dazu zwei ca. 4 x 9 cm
groBe Rechtecke, eines aus Kupferblech und ein weiteres aus Graphitfolie,
zugeschnitten. Anschlie3end wird bei beiden Rechtecken ein ca. 2,5 x 3 cm grol3es
Stuck herausgeschnitten. So entsteht eine Anschlusslasche der GrofRe 1,5 x 3 cm
(sieche Abb. 18). Das Kupferblech sollte zusatzlich noch mit einem feinen
Schmirgelpapier auf beiden Seiten aufgeraut und anschlie3end mit Aceton gereinigt
werden. Aullerdem wird ein 4,5 x 7,5 cm grol3es Filterpapier zurecht geschnitten.
Hinweis: Achten Sie stets darauf, dass sich die Elektrodenmaterialien nicht berthren,
sonst entsteht beim Laden bzw. Entladen ein Kurzschluss!

Danach wird ein 2 x 1,5 cm groR3er Klebebandstreifen zugeschnitten. Dieser wird der
Lange nach halbiert und am oberen und unteren Rand (Anschlusslasche nicht
bekleben), etwa in der Mitte des Kupferbleches befestigt. Ebenso wird mit der
Graphitfolie verfahren. Das Kupferblech und die Graphitfolie werden dann auf die
Vorder- bzw. Rlckseite des Filterpapiers geklebt, sodass die beiden
Anschlusslaschen versetzt gegeniber liegen. Dabei ist darauf zu achten, dass die
drei Schichten nicht zu fest angedriickt werden, sondern nur so stark, dass die
Schichten zusammenhalten.
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Abb.18: Praparation des Elektrodenmaterials fiir die flachenmaRige Abscheidung von Lithium.

Durchfiihrung: Das Elektrodenmaterial wird wie in Abbildung 18 vorbereitet und in
das Kunststoffgefald gestellt (siehe Abb. 19). Damit das Anklemmen der
Krokodilklemmen bzw. der Verbindungskabel an die Elektroden gut gelingt bzw.
damit die Elektrodenmaterialien in der Kunststoffdose fest gehaltert werden, kdnnen
die Anschlusslaschen der Elektroden bzw. das gesamte Elektrodenmaterial an eine
GefaRwand des Kunststoffgefal3es geklemmt werden, denn mit der Zeit kdnnen sich
die Elektroden sonst vom Filterpapier ablésen. In das Kunststoffgefal3 wird die
Elektrolytldsung bis zur Oberkante des Filterpapiers gefullt. Danach wird der
Elektrolyt mit einer ca. 1 cm dicken Paraffinschicht tberschichtet. Das Kupferblech
wird als — Pol, die Graphitfolie als + Pol verschaltet. Es wird ca. sechs Minuten bei
etwa 5,7 V elektrolysiert.
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Abb.19: Versuchsanordnung zur flichenmafligen Abschei dung
von Lithium an einer Kupferblechoberflache.

Nach Beendigung des Ladevorgangs wird das Kupferblech aus dem Kunststoffgefad
genommen und fur ca. 30 s an der Luft gehalten, sodass die Elektrolytflissigkeit
abtropfen kann und das Lithium mit Luftfeuchtigkeit in Kontakt kommt. Dann wird das
Kupferblech in einen mit Stickstoff gefullten Standzylinder gegeben (alternativ kann
das Kupferblech auch einfach fir mehrere Minuten dem Luftstickstoff bzw. der
Luftfeuchtigkeit ausgesetzt werden. Der Versuch gelingt auf diese Weise auch,
dauert aber etwas langer).

Beobachtung: Zunachst scheidet sich nach dem sechsminiitigen Elektrolysevorgang
eine gleichmallige weil3-graue Lithiumschicht auf der Kupferelektrode ab (siehe
Abbildung 20, linkes Bild).
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Abb.20: Links: FlachenmagRig, elektrochemisch abgesc hiedenes Lithium auf einem Kupferblech nach
einem sechs mindtigen Elektrolysevorgang; Rechts: Sch warzfarbung des
elementaren Lithiums durch die Reaktion mit Sticksto ff.

Nimmt man das Kupferblech aus dem Elektrolyten heraus und lasst es ca. 30 s an
der Luft, kann man die ersten schwarzen Stellen auf dem Lithium erkennen. Legt
man das Kupferblech dann in die Stickstoff-Atmosphare, so wird das Kupferblech
schlagartig und auf der ganzen Flache mit einem schwarzen Reaktionsprodukt
Uberzogen (siehe Abb. 20, rechtes Bild).

Die Schwarzfarbung kann (siehe Durchfiihrung) auch erreicht werden, wenn die
Lithiummetallelektrode langer als 30 s an der Luft liegt. Der mit Stickstoff gefillte
Standzylinder beschleunigt die Schwarzfarbung, ist aber nicht unbedingt notwendig.
Nach weiterem Kontakt der schwarz lUberzogenen Kupferfolie mit Luftfeuchtigkeit,
bildet sich allméahlich ein weil3er Feststoff.

Auswertung: Lithium regiert mit Stickstoff aus der Luft bzw. aus dem Standzylinder
unter Bildung von Lithiumnitrid nach folgender Reaktionsgleichung:

6L + N —> 2 LisN

Nach langerem Kontakt mit Luftfeuchtigkeit bildet sich aus dem entstandenen
Lithiumnitrid festes, weil3es Lithiumhydroxid:

LisN + 3H,O —> 3LIOH + NHs3

Dieses Experiment zeigt eindricklich die Reaktionsfreudigkeit von Lithium! Das
entstehende Ammoniak ist nicht riechbar. Der Geruch wird von dem leicht fliichtigen
Dimethylcarbonat tberlagert, aul3erdem durften die Mengen an NH3 sehr gering sein.

Anmerkung: Das mit Lithiumhydroxid bzw. Lithiumnitrid Uberzogene Kupferblech
solite nach der Durchfiihrung des Versuchs sorgfaltig (und vorsichtig!) mit Wasser
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abgespult und anschlieBend getrocknet werden. Das Kupferblech kann dann ftr
weitere Experimente verwendet werden.

6. Schlussbetrachtung

In diesem Beitrag wurden vollig neuartige Experimente zum Themenfeld der
Lithiummetallchemie vorgestellt. Es wurde aufgezeigt, wie elementares Lithium durch
elektrochemische Abscheidung aus einer organischen Elektrolytkomposition an einer
Kupferoberfliche gewonnen werden kann. Aufbauend auf diesem ,Basis"-
Experiment wurde in einem ersten Teil ein Akkumulatorsystem auf der Basis einer
metallischen Lithiumanode und einer graphitischen Anionen intercalierenden
Kathode préasentiert. In einem zweiten Teil wurden neuartige, fir das auf
elektrochemischem Wege hergestellte Alkalimetall Lithium, charakteristische
Experimente vorgefuhrt. Neben einer experimentellen Bestimmung eines
Elektrodenpotentials von Lithium wurde u.a. aufgezeigt, wie Lithium mit Wasser,
verschiedenen Alkoholen und Stickstoff reagiert. Die Autoren hoffen, mit der in
diesem Beitrag vorgestellten experimentellen Behandlung des Themenfeldes der
Lithiumbatterien auf Basis metallischen Lithiums die Tur fir die Bearbeitung des
zukunftsweisenden Themenfeldes der regenerativen Energien in der Schule auf
anschauliche Art und Weise ein wenig weiter gedffnet zu haben. So geldnge es,
aktuelle Forschungsbestreben in der Batterie- und Speichertechnologieforschung
nahezu eins zu eins nachzuzeichnen und einen modernen sowie zeitgemalen
Chemieunterricht zu gestalten.

Wir danken dem Bundesministerium fir Bildung und Forschung (BMBF) und dem
Fonds der Chemischen Industrie fur die finanzielle Unterstiitzung der Arbeit.

Hinweis!

Im Rahmen des vom BMBF gefdrderten Forschungs- und Entwicklungsprojektes sind
zwei Experimentierk&sten entwickelt worden und kénnen ab sofort bei der Firma
Hedinger bestellt werden.

Nahere Informationen zum Experimentierkasten Lithium * finden Sie unter:
http://www.der-hedinger.de/produkte/neuheiten-im-programm/artikel/LAS_110.html

Né&here Informationen zum Experimentierkasten Lithium "°"5% finden Sie unter:
http://www.der-hedinger.de/produkte/neuheiten-im-programm/artikel/LAS_200.html
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