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Seit Entwicklung der Lithiumionenbatterie ist Lithiumab-
scheidung aus organischen Lçsungsmitteln ins Interesse der
Forschung ger�ckt.[1] Zur Verbesserung der Leistung und Si-
cherheit des Akkus wurde Lithium als Anodenmaterial in-
zwischen durch Graphit ersetzt; die Vermeidung von Lithi-
umabscheidung auf der Elektrode ist allerdings weiterhin von
großer Bedeutung. Beim Laden eines Lithiumionenakkus
werden Lithiumionen in das Graphitgitter eingelagert, jedoch
kçnnen verschiedene Faktoren stattdessen zur Abscheidung
von metallischem Lithium auf der Elektrode f�hren. Niedrige
Temperaturen und hohe Stromdichten beg�nstigen hierbei
die Metallabscheidung.[2] Dendritisch abgeschiedenes Lithi-
um kann dann zu Kurzschluss und �berhitzung der Batterie
f�hren.

Elektrochemische Mikrokalorimetrie kann helfen, die
thermodynamischen Aspekte der Lithiumabscheidung zu
beleuchten. Da w�hrend einer elektrochemischen Reaktion
elektrische Arbeit verrichtet wird, ist die ausgetauschte
W�rme nicht von der Reaktionsenthalpie, sondern von der
Reaktionsentropie abh�ngig, wie bereits Onsager feststellte
(f�r eine detaillierte Diskussion des Zusammenhangs siehe
z. B. Agar[3]). In der hier vorgestellten Arbeit bestimmten wir
die Temperatur�nderung an der R�ckseite einer d�nnen
Elektrode, auf der �ber einen kurzen Zeitraum Lithium ab-
geschieden wurde. So konnte quantitativ die bei der Reaktion
reversibel ausgetauschte W�rme bestimmt werden. Die aus-
getauschte W�rme, die auch als Peltierw�rme bezeichnet
wird, ist von der Entropie�nderung w�hrend der Reaktion
abh�ngig und enth�lt daher Beitr�ge aller an der elektro-
chemischen Halbzellenreaktion beteiligten Spezies. Wir un-
tersuchten die Lithiumvolumenabscheidung in einem typi-
schen Batterieelektrolyten: LiPF6 in einer Mischung aus
Ethylencarbonat (EC) und Dimethylcarbonat (DMC). In
diesem Elektrolyten wird die Entropie der Li-Volumenab-

scheidung von Entropie�nderungen durch die Solvatation
von Li+ dominiert. Mithilfe eines einfachen Modells berech-
neten wir die Koordinationszahl von Li+ in EC/DMC.

Erste quantitative Messungen der Peltierw�rme von Re-
aktionen an einzelnen Elektroden wurden zu Beginn des
zwanzigsten Jahrhunderts durchgef�hrt. Eine Zusammen-
stellung fr�her Ergebnisse findet sich z.B. in Lit. [4]. Meist
wurde die Metallvolumenabscheidung aus w�ssriger Lçsung,
z. B. von Ag, Cu, Cd und Zn untersucht. Durch experimen-
telle Fortschritte wurden auch verl�ssliche Messungen von
Elektronentransferreaktionen, z. B. [Fe(CN)6]

4�/3�, mçglich.[5]

Der Einfluss von Kationen und Anionen und ihrem Transport
auf die W�rme�nderung wurde ebenfalls detailliert unter-
sucht, siehe z. B. Lit. [5a,6]. Conway und Donepudi lenkten
die Aufmerksamkeit auf Batteriesysteme. Um das thermische
Verhalten bei Lade- und Entladevorg�ngen in Batterien
besser zu verstehen, untersuchten sie Zn- und Bromelektro-
den mithilfe von Kalorimetrie.[7] Im Zusammenhang mit
Batterien konzentrieren sich die meisten Untersuchungen zu
reversiblen W�rme�nderungen an einzelnen Elektroden auf
die Wasserstoffentwicklung (siehe z.B. Lit. [8], zit. Lit.). Da-
gegen gibt es nur wenige Untersuchungen zu Lithiumionen-
batterien, wobei meistens komplette Batterien untersucht
wurden.[9] Maeda untersuchte die W�rme�nderung an einer
Graphitelektrode durch die Interkalation von ClO4

� , BF4
� ,

K+ und Li+.[10] Die Empfindlichkeit seines experimentellen
Aufbaus war aber unzureichend, um die Peltierw�rme w�h-
rend der Lithiuminterkalation quantitativ zu messen. Es ist zu
erw�hnen, dass die oben erw�hnten Untersuchungen relativ
große Reaktionsums�tze (10–1000 Monolagen bezogen auf
die Elektrodenoberfl�che) bençtigen, um quantitative Aus-
sagen zur W�rme zu treffen. Erst seit kurzer Zeit ist es
mçglich, Reaktionen mit Submonolagenumsatz, wie die
Oxidbildung auf einer Goldoberfl�che,[11] Wasserstoffad-
sorption auf einer platinierten Platinfolie[12] oder die Kupfer-
unterpotentialabscheidung auf einer Goldoberfl�che,[13] zu
untersuchen. Hier verwenden wir unseren mikrokalorimetri-
schen Ansatz,[14] um die Lithiumabscheidung zu untersuchen.
Da mit dieser Methode W�rme�nderungen bei der Abschei-
dung oder Auflçsung von wenigen Prozent einer Monolage
Lithium verl�sslich messbar sind, konnten wir die reversible
Entropie�nderung der Lithiumelektrode direkt messen.

Vor den kalorimetrischen Messungen wurde die Nickel-
Arbeitselektrode mit einer dicken Lithiumschicht bedeckt
(ca. 1800 Monolagen). Anschließend wurde w�hrend kurzer
Pulse Lithium auf dieser Oberfl�che abgeschieden oder auf-
gelçst. Abbildung 1 zeigt die Potential-, Strom- und Tempe-
raturtransienten, die w�hrend eines typischen Experiments
aufgenommen wurden. Nach 10 ms wurde der Zelle ein Po-
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tentialpuls mit einer Dauer von 10 ms aufgepr�gt. Die Am-
plitude des Pulses betrug �50 mV ausgehend vom Li+/Li-
Gleichgewichtspotential, d.h., das �berpotential betrug
�50 mV. Am Ende des Pulses, d.h. bei t = 20 ms, wurde der
externe Stromkreis durch einen elektronischen Schalter un-
terbrochen. Das Potential relaxierte in Richtung des Li+/Li-
Ausgangspotentials. W�hrend des negativen Potentialpulses
wurde ein negativer Strom gemessen, der Lithiumabschei-
dung anzeigt. Durch Integration der Stromtransienten erh�lt
man f�r die Ladung im gezeigten Experiment 6.3 mC. Dies
entspricht 20 % einer Monolage Lithium, wenn man von einer
Oberfl�chendichte von 10�15 Atomecm�2 ausgeht. Unmittel-
bar mit Beginn des Potentialpulses, d.h. mit Beginn der Li-
thiumabscheidung, sank die Temperatur der Elektrode. Nach
Ende des Pulses sank die Temperatur eine kurze Zeit (ca.
2 ms) weiter, bevor eine vergleichsweise langsame Relaxation
zur Ausgangstemperatur einsetzte. Die Temperatur�nderung
w�hrend der Lithiumabscheidung gibt direkt die w�hrend des
Prozesses ausgetauschte W�rme wieder. Zur quantitativen
Bestimmung der ausgetauschten W�rme wurde das
Kalorimeter mithilfe der Halbzellenreaktion
[Fe(CN)6]

4�Ð[Fe(CN)6]
3�+ e� kalibriert (Details finden sich

in Lit. [14]).
Der Versuch wurde mit verschiedenen Pulsamplituden,

d.h. verschiedenen �berpotentialen, jeweils f�r Lithiumauf-
lçsung und -abscheidung durchgef�hrt. Der gemessene W�r-
meeintrag wurde auf die Ladung des faradayschen Prozesses,
d.h. auf den Lithiumumsatz der jeweiligen Reaktion, nor-
miert. Abbildung 2 zeigt die Auftragung der normierten
W�rme�nderung w�hrend eines Pulses gegen das �berpo-
tential des jeweiligen Pulses. In unserer Vorzeichenkonven-
tion entspricht dabei negative Ladung der Lithiumabschei-
dung bei negativem �berpotential und umgekehrt positive
Ladung der Lithiumauflçsung bei positivem �berpotential.
Die W�rme�nderung wird negativ gez�hlt, wenn sich die
Elektrodentemperatur verringert. Bei der Lithiumabschei-
dung (negatives �berpotential) entspricht eine positive nor-
mierte W�rme daher einer Abk�hlung der Elektrode.

Wir stellten f�r positive Potentialpulse eine Erw�rmung
der Elektrode fest, w�hrend sich die Elektrode bei negativen

Pulsen abk�hlte (Abbildung 2), was die Reversibilit�t der
Reaktion belegt. Mit zunehmendem Betrag des �berpoten-
tials, d.h. mit zunehmender Abweichung vom Gleichgewicht,
k�hlte sich die Elektrode bei der Abscheidung weniger ab
bzw. erw�rmte sich st�rker bei der Auflçsung von Lithium.

F�r die Diskussion der Ergebnisse m�ssen die Beitr�ge
der verschiedenen W�rmeeffekte detaillierter betrachtet
werden. Die W�rmeeffekte haben haupts�chlich zwei Ursa-
chen: 1) reversibler W�rmeeintrag durch die elektrochemi-
sche Reaktion, d.h. Peltierw�rme, und 2) irreversibler W�r-
meeintrag durch das Antreiben der Reaktion.[3,6a] In unserem
Fall entstehen die irreversiblen W�rmeeffekte haupts�chlich
durch die Abweichung vom thermischen Gleichgewicht beim
Antreiben der elektrochemischen Reaktion durch das �ber-
potential.[15] Joulesche W�rme, die durch den Stromfluss
durch den Elektrolyten entsteht, wird in unserem Experiment
wegen der kurzen Pulsdauern und der begrenzten W�rme-
leitf�higkeit des Elektrolyten nicht gemessen.[14] Die reversi-
ble W�rme entspricht der molaren Entropie�nderung DS
w�hrend der elektrochemischen Reaktion. DS ber�cksichtigt
sowohl die molare Entropie der elektrochemischen Reaktion
selbst als auch die Entropie mçglicher Nebenreaktionen und
Entropie�nderungen, die durch den strombedingten Trans-
port von Ionen und Elektronen verursacht werden.[3] F�r die
W�rme�nderung dq gilt daher: dq = TDS dx� j h jne Fdx mit
Temperatur T, Umsatzvariable x der Reduktionsreaktion,
Faradaykonstante F, �berpotential h und stçchiometrischer
Zahl der beteiligten Elektronen ne. dq ist negativ, wenn
W�rme aus dem System an die Umgebung abgegeben wird.
Der reversible Beitrag zur W�rme, d. h. die W�rme�nderung
im Grenzfall verschwindenden �berpotentials, wird Peltier-
w�rme genannt, in Analogie zu W�rmeeffekten an isother-
men Kontakten zweier verschiedener elektrischer Leiter bei
Stromfluss. Die entsprechende molare W�rme T DS wird
Peltierkoeffizient P genannt. Die Extrapolation der in Ab-
bildung 2 gezeigten Daten ergibt eine reversible W�rme�n-
derung von 50 kJ mol�1. Der Mittelwert aus insgesamt
23 Pulsreihen ist P = (48� 2) kJmol�1. Aus der Kalibrierung
erwarten wir einen weiteren Fehler in der Grçßenordnung
von ca. 5 kJmol�1.

Abbildung 1. Potential- (oben), Strom- (Mitte) und Temperaturtransi-
ente (unten) eines typischen Pulsexperiments. Die Lithiumabschei-
dung wurde auf einer ca. 1800 Monolagen dicken Lithiumschicht auf
Nickel mit einem 10 ms langen �50-mV-Puls bei t =10 ms durchge-
f�hrt. Dies f�hrte zu einer Abk�hlung der Elektrode. Bei t =20 ms
wurde der �ußere Stromkreis unterbrochen, und die Temperatur kehrte
auf einer Zeitskala von mehreren 100 ms zum Gleichgewicht zur�ck.

Abbildung 2. Normierte W�rme, d.h. W�rme pro Umsatz, gegen �ber-
potential der Reaktion. Die w�hrend des Pulses ausgetauschte W�rme
wurde auf den Reaktionsumsatz normiert. Dargestellt sind die Daten-
punkte von vier Messreihen, die aufeinanderfolgend aufgenommen
wurden. Um die reversible W�rme ohne �berpotentialabh�ngige irre-
versible W�rmeeffekte zu erhalten, wurde auf verschwindendes �ber-
potential extrapoliert.
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W�rmebeitr�ge durch den Transport von Ionen und
Elektronen, d.h. Korrekturen f�r die Eastman-Transport-
w�rme, kçnnen in unserem Fall vernachl�ssigt werden, wie in
den Hintergrundinformationen detailliert ausgef�hrt wird.
Die hier bestimmte Peltierw�rme entspricht daher direkt der
Reaktionsentropie des Lithiumabscheidungsprozesses und
bel�uft sich auf DRS�P/T� 165 J (molK)�1. Compton und
Mitarbeiter ermittelten die Entropie f�r die Abscheidung von
Lithium aus Tetrahydrofuran durch temperaturabh�ngige
Messung des Halbzellpotentials gegen eine Ferrocen-Refe-
renzelektrode und gaben f�r die Reaktionsentropie (�89�
5) J (molK)�1 an. Dieser Wert ber�cksichtigt jedoch die En-
tropie�nderung der gesamten Zellreaktion. Eine Korrektur
der Temperaturabh�ngigkeit der Referenzelektrode erfolgte
nicht, daher kann Comptons Wert nicht direkt mit unserem
verglichen werden.[16]

Eine positive Reaktionsentropie f�r die Lithiumabschei-
dung, wie in unserer Untersuchung gefunden, ist auf den
ersten Blick kontraintuitiv. Man w�rde erwarten, dass gelçste,
mobile Li+-Ionen eine grçßere Entropie aufweisen als Atome
in der festen Phase. F�r die Entropie�nderung durch die
Immobilisierung von Li+-Ionen erg�be sich daher ein nega-
tiver Wert. Diese Vorstellung ber�cksichtigt jedoch nicht die
Solvath�lle des Ions. Eine starke Solvatation setzt die Frei-
heitsgrade der Lçsungsmittelmolek�le herab, was zu einer
Entropieverringerung durch Solvatation von Li+ f�hren
sollte. Tats�chlich ist die Immobilisierung von Lçsungsmit-
telmolek�len in der Solvath�lle normalerweise der dominie-
rende Beitrag zur Solvatationsentropie. Dieses Konzept
wurde zuerst vor ca. 80 Jahren von Ulich vorgeschlagen, um
die Zahl der Molek�le in der Solvath�lle bei Ionen in w�ss-
riger Lçsung zu berechnen.[17] Im Wesentlichen nahm er an,
dass Wasser in der ersten Solvath�lle des Ions �hnlich wie
Wasser in einem Eiskristall immobilisiert wird. Sp�ter �ber-
nahm Marcus diesen Ansatz f�r die Bestimmung von Sol-
vatationszahlen in nichtw�ssrigen Lçsungsmitteln.[18] Er be-
nannte drei Beitr�ge zur Solvatationsentropie, d.h. der En-
tropie beim �bergang eines Ions aus der idealen Gasphase in
ein Lçsungsmittel. Der erste Beitrag entsteht durch den
Transfer des Ions aus dem gasfçrmigen in den fl�ssigen Zu-
stand, wobei alle Wechselwirkungen zun�chst vernachl�ssigt
werden. Die entsprechende Entropie�nderung kann direkt
berechnet werden. Der zweite Beitrag resultiert aus der Im-
mobilisierung der Lçsungsmittelmolek�le in der ersten Sol-
vatschale, DSimmob. Der dritte Teil der Entropie�nderung wird
durch die Wechselwirkung des Ions mit Lçsungsmittelmole-
k�len jenseits der ersten Solvatschale verursacht. Marcus
sch�tzte diesen Beitrag, DSBorn, mithilfe der Borngleichung
ab, die elektrostatische Wechselwirkungen des Ions mit einem
nur durch seine dielektrische Konstante charakterisierten
Medium betrachtet. DSimmob kann daher aus dem Wert f�r die
Solvatationsentropie berechnet werden. Unter der Annahme,
dass die Lçsungsmittelmolek�le in der ersten Solvatschale
�hnlich wie im gefrorenen Zustand immobilisiert werden,
kann die Koordinationszahl berechnet werden, indem man
DSimmob durch die Gefrierentropie des Lçsungsmittels teilt,
wobei letztere zuvor auf die entsprechende Temperatur der
Lçsung extrapoliert wurde.

In unserem Experiment bestimmten wir direkt die Re-
aktionsentropie f�r die Lithiumvolumenabscheidung. Diese
besteht zum einen aus der Entropie�nderung durch die Im-
mobilisierung eines Li+-Ions, DSLi, wobei in diesem Beitrag
die Wechselwirkungen mit dem Lçsungsmittel vernachl�ssigt
werden. Der zweite Beitrag ist die Entropie�nderung durch
die Solvatation. Verwendet man f�r den letzteren Beitrag die
Notation von Marcus und ber�cksichtigt man, dass DSimmob

und DSBorn durch die Lithiumabscheidung freigesetzt werden,
ergibt sich f�r die Reaktionsentropie Gleichung (1).

DRS ¼ DSLi�DSimmob�DSBorn ð1Þ

Wir haben hierbei die Entropie des Elektrons in der
Elektrode vernachl�ssigt. Diese ist jedoch gegen�ber der io-
nischen Entropie sehr klein.[3] DSBorn kann aus dem Radius
des Ions inklusive der ersten Solvatschale, der Dielektrizi-
t�tskonstante und deren Temperaturabh�ngigkeit abge-
sch�tzt werden. Unter Verwendung der Angaben aus Lit. [19]
berechneten wir DSBorn =�3.1 J (molK)�1 f�r eine 1m Lçsung
von Li+ in Ethylencarbonat. F�r eine 1:1-Mischung von EC
und DMC erhielten wir wegen der geringeren Dielektrizi-
t�tskonstante der Mischung einen etwas grçßeren Wert:
DSBorn =�16 J (molK)�1. F�r die Rechnung nahmen wir an,
dass die Temperaturabh�ngigkeit der Dielektrizit�tskon-
stante der Mischung den gleichen Verlauf hat wie die von
reinem EC. Die Dielektrizit�tskonstante von EC/DMC im
Verh�ltnis 1:1 ist ungef�hr halb so groß wie die von reinem
EC. Zur Bestimmung der Dielektrizit�tskonstante maßen wir
die Kapazit�t zwischen zwei Pt-Elektroden, die in das ent-
sprechende Dielektrikum eingetaucht waren, bei Frequenzen
zwischen 10 kHz und 1 MHz. Zur Kalibrierung wurde die
Kapazit�t in Wasser mit der gleichen Zelle bestimmt.

Der Entropieverlust durch Lithiumimmobilisierung, DSLi,
kann �hnlich zur Immobilisierungsentropie des Lçsungsmit-
tels aus der Schmelzentropie von Lithium abgesch�tzt
werden. An seinem Schmelzpunkt von 453.69 K betr�gt die
molare Schmelzentropie 10.2 J (molK)�1.[20] Durch Extrapo-
lation wurde der Wert bei Raumtemperatur ermittelt, wobei
eine durchschnittliche W�rmekapazit�tsdifferenz von
7.1 J (molK)�1[20,21] zwischen fl�ssigem und festem Lithium
angenommen wurde. Ebenfalls ber�cksichtigt wurde die
�nderung des Volumens, das Li in 1m Lçsung bzw. der fl�s-
sigen Li-Phase zur Verf�gung steht.[19, 20] Unter Beachtung der
genannten Korrekturen betrug der Beitrag der Immobilisie-
rung von Li+ zur Reaktionsentropie DSLi��42 J(mol K)�1.
Eine Verringerung der Entropie durch lokale Strukturbildung
in der Lithiumschmelze wurde bei dieser Rechnung ver-
nachl�ssigt. Dieser Effekt w�rde den Entropieverlust durch
die Immobilisierung von Li+ weiter verringern. Mit DSBorn�
�16 J(mol K)�1, wie bereits oben berechnet, ergibt sich aus
unseren Messungen eine Entropie�nderung von DSimmob�
�192 J (molK)�1 durch die Immobilisierung von Lçsungs-
mittelmolek�len in der ersten Solvatschale in unserem
Elektrolyten. Aus diesem Wert kann die Koordinationszahl
f�r die erste Solvatschale anlog zu Ulich und Marcus be-
rechnet werden. Die Gefrierentropien von DMC und EC
betragen �41.6 J (molK)�1 bzw. �41.8 J (mol K)�1.[22] Geht
man von einem �hnlichen Wert bei einer 1:1-Mischung von
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EC und DMC aus, wie sie in unserem Versuch verwendet
wurde, ergibt sich f�r die Koordinationszahl von Li+ n� 4.6 in
der ersten Solvatschale.

Die Koordinationszahl von Lithium in EC/DMC-Mi-
schungen wurde bereits mit verschiedenen Methoden be-
stimmt. Raman-spektroskopisch wurde die Abh�ngigkeit der
Ringatmungsmode von der Lithiumkonzentration be-
stimmt.[23] Die Temperaturabh�ngigkeit des Impedanzwider-
standes bei der Desolvatation von Li+ wurde mit elektro-
chemischer Impedanzspektroskopie in Lçsungsmitteln mit
verschiedenen EC/DMC-Mischungsverh�ltnissen unter-
sucht.[24] Mit Elektronenspray-Ionisations-Massenspektro-
skopie wurde die Koordinationszahl in verschiedenen orga-
nischen Lçsungsmitteln bestimmt.[25] In theoretischen Un-
tersuchungen, darunter DFT- und Hartree-Fock-Methoden,
wurde die Energie der Solvatation berechnet.[23b, 26] In den
genannten Untersuchungen liegt die ermittelte Koordinati-
onszahl in carbonatbasierten Lçsungsmitteln wie EC und
DMC zwischen 3 und 5. Die Koordinationszahl 4.6 aus un-
seren Messungen ist damit in Einklang mit den Koordinati-
onszahlen, die mit anderen Methoden ermittelt wurden. Es ist
zu beachten, dass unser Wert nur die Molek�le der ersten
Solvatschale einbezieht, gleiches gilt allerdings zumindest
auch f�r die zitierten Raman-spektroskopischen Untersu-
chungen und die Rechnungen.

Mithilfe elektrochemischer Mikrokalorimetrie bestimm-
ten wir direkt die Entropie�nderung bei elektrochemischer
Lithiumabscheidung aus einer EC/DMC-Mischung. Die Re-
aktionsentropie der Abscheidungsreaktion ist stark positiv.
Der dominierende Beitrag stammt von der Freisetzung von
Lçsungsmolek�len aus der Solvath�lle des Li+-Ions, wodurch
sich die Elektrode in unserem adiabatischen Kalorimeter
merklich abk�hlte. Aus unseren Experimenten konnte eine
Koordinationszahl f�r Li+ von 4.6 abgeleitet werden. Dies ist
in Einklang mit bisherigen Rechnungen und Experimenten.
Bemerkenswert ist, dass der entropische Beitrag zur freien
Reaktionsenthalpie ca. 48 kJ mol�1 betr�gt und somit ca.
0.5 V des Halbzellenpotentials ausmacht.

Abschließend mçchten wir auf einen wichtigen prakti-
schen Aspekt unserer Befunde eingehen. Mit sinkender
Temperatur erhçht sich das Risiko von Lithium-Plating, also
der Abscheidung von metallischem Lithium auf der negativen
Graphitelektrode, in Lithiumionenbatterien. Mçglicherweise
kann der hier beschriebene Abk�hlungseffekt dazu f�hren,
dass in Bereichen, in denen metallisches Lithium auf der
Elektrode abgeschieden wird, die lokale Temperatur weiter
sinkt und damit weitere Lithiumabscheidung beg�nstigt wird.
Dies kçnnte die Sicherheit der gesamten Batterie gef�hrden.

Experimentelles
Die Versuche wurden mit einem elektrochemischen Mikrokalori-
meter in einer mit Argon gef�llten Glovebox ausgef�hrt. Details zum
Kalorimeter finden sich in Lit. [14,27]. Kurz zusammengefasst be-
stand das Kernst�ck des Kalorimeters aus einem 50 mm dicken Ni-
ckelblech, das in engem thermischem Kontakt mit einer goldbe-
schichteten Polyvinylidenfluorid(PVDF)-Folie stand, die als Tempe-
ratursensor fungierte. Mit unserer Apparatur kann die Temperatur-
�nderung der Nickelelektrode auf der R�ckseite der Elektrode mit
einer Verzçgerung von nur wenigen 100 ms gemessen werden. Dieses

Konzept wurde erstmals von der Gruppe um King verwendet, um die
Adsorptionsw�rme auf der R�ckseite von d�nnen Proben in UHV-
Umgebung zu messen.[28] Sp�ter verwendeten Campbell et al. PVDF-
Folie als pyroelektrischen Sensor.[29] Um den bestmçglichen Kontakt
zwischen der Nickelelektrode und der PVDF-Folie zu erhalten,
wurde das Volumen zwischen Folie und Elektrode evakuiert, sodass
sie durch den Luftdruck zusammengepresst wurden. Die elektro-
chemische Zelle wurde auf der Nickelelektrode montiert und mit
einem O-Ring abgedichtet. Die aktive Fl�che des Nickelblechs, die
als Arbeitselektrode wirkte, betrug ungef�hr 0.2 cm2. Als Gegen- und
Referenzelektrode fungierte Platindraht. Um W�rmeabfluss in den
Zellaufbau und den Elektrolyt zu vermeiden, wurden nur sehr kurze
Potentialpulse mit einer Dauer von 10 ms verwendet, um die Reak-
tion zu treiben. Auf dieser Zeitskala ist der W�rmeverlust in den
Elektrolyten und das Kalorimeter sehr gering, w�hrend sich der
Elektroden-Sensor-Aufbau bereits nahe am thermischen Gleichge-
wicht befindet. Die Temperatur�nderung der Elektrode w�hrend des
Pulses ist daher proportional zur W�rme, die von der elektrochemi-
schen Reaktion erzeugt wird. Zur Kalibrierung der Messwerte ver-
wendeten wir die W�rmeentwicklung einer gut untersuchten Ein-
Elektronen-Transferreaktion, der Oxidation und Reduktion einer
w�ssrigen Lçsung von 0.1m [Fe(CN)6]

4�/0.1m [Fe(CN)6]
3�, f�r die die

Peltierw�rme aus der Literatur bekannt ist.[5a]

Der bei allen Versuchen verwendete Elektrolyt enthielt 1m LiPF6

in einer 1:1-Mischung aus Ethylencarbonat (EC) und Dimethylcar-
bonat (DMC; LP30, Batteriequalit�t, Merck). F�r die Kalibrierung
wurden analysenreines K4[Fe(CN)6] und K3[Fe(CN)6] (Merck) sowie
ultrareines Wasser (Arium, Sartorius) verwendet. Die Elektroden
wurden aus einem 50 mm dicken Nickelblech geschnitten, anschlie-
ßend mit Diamantpaste (dia-plus, Walter Messner GmbH) poliert
und mit ultrareinem Wasser und Aceton (Merck, p.a.) gereinigt. F�r
die Volumenabscheidung von Lithium wurde eine Nickelelektrode
verwendet, da Nickel eines der wenigen Metalle ist, das keine Le-
gierung mit Lithium bildet.[30] Vor Beginn der kalorimetrischen Ver-
suche wurden ca. 1800 Monolagen Lithium in situ elektrochemisch
auf die Nickelektrode abgeschieden. Die dadurch verursachte Ver-
�nderung der Lithiumkonzentration im Elektrolyten betrug ungef�hr
0.2% und kann daher im Rahmen dieser Untersuchung vernachl�s-
sigt werden. Um den Einfluss des ohmschen Potentialabfalls auf die
Referenzelektrode zu minimieren, wurde der Schaft der Pt-Quasi-
referenzelektrode durch einen Teflonschlauch isoliert, und die Spitze
der Referenzelektrode wurde nahe �ber der Arbeitselektrode posi-
tioniert. Alle Potentiale werden hier gegen das Li+/Li-Gleichge-
wichtspotential im Cyclovoltammogramm angegeben. Jeder Versuch
begann mit der Kalibrierung des Aufbaus. Danach wurde die Zelle
gr�ndlich mit ultrareinem Wasser und analysereinem Aceton gerei-
nigt. Anschließend wurde der Aufbau an die Glovebox angeflanscht
und mithilfe einer Turbomolekularpumpe durch Evakuieren bei p
� 10�5 getrocknet. Mit Cyclovoltammetrie wurden die elektroche-
mischen Eigenschaften der Zelle untersucht und ebenso Verunreini-
gungen durch Sauerstoff oder geringe Wasserr�ckst�nde ausge-
schlossen (siehe Hintergrundinformationen).

Eingegangen am 26. Juni 2013,
ver�nderte Fassung am 4. September 2013
Online verçffentlicht am 24. Oktober 2013
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