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Elektrochemische Oxidation von Lithiumcarbonat generiert Singulett-
Sauerstoff
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Abstract: Feste Alkalicarbonate sind universelle Bestandteile
von Passivierungsschichten an Materialien fgr Interkalations-
batterien, gbliche Nebenprodukte in Metall-O2-Batterien, und
es wird angenommen, dass sie sich reversibel in Metall-O2 /
CO2-Zellen bilden und zersetzen. In all diesen Kathoden zer-
setzt sich Li2CO3 zu CO2, sobald es Spannungen> 3.8 V vs. Li/
Li+ ausgesetzt wird. Beachtenswert ist, dass keine O2-Ent-
wicklung detektiert wird, wie gem-ß der Zersetzungsreaktion
2Li2CO3 ! 4Li+ + 4e@ + 2CO2 + O2 zu erwarten w-re.
Deswegen war der Verbleib eines der O-Atome ungekl-rt und
wurde nicht identifizierten parasit-ren Reaktionen zugerech-
net. Hier zeigen wir, dass hochreaktiver Singulett-Sauerstoff
(1O2) bei der Oxidation von Li2CO3 in einem aprotischen
Elektrolyten gebildet und daher nicht als O2 freigesetzt wird.
Diese Ergebnisse haben weitreichende Auswirkungen auf die
langfristige Zyklisierbarkeit von Batterien: sie untermauern
die Wichtigkeit, 1O2 in Metall-O2-Batterien zu verhindern,
stellen die Mçglichkeit einer reversiblen Metall-O2 /CO2-Bat-
terie basierend auf einem Carbonat-Entladeprodukt in Frage
und helfen, Grenzfl-chenreaktivit-t von 3bergangsmetallka-
thoden mit Li2CO3-Resten zu erkl-ren.

In Lithium-basierten Batterien ist die Energiespeicherung
durch die Kathode limitiert, weshalb intensive Forschung
unternommen wird, um die Kathodenkapazit-t und/oder
Spannung zu erhçhen.[1] Die Mçglichkeiten umfassen Li-
stçchiometrische[2] und Li-reiche[3] 3bergangsmetalloxid-
(3MO)-Interkalationskathoden, mit hçherer Spannung und
Kapazit-t als momentan verwendete Kathoden und Metall-

O2- oder Metall-O2/CO2-Kathoden[1,4] mit niedrigerer Span-
nung, aber wesentlich hçherer theoretischer Kapazit-t. Um
Hochspannungs-3MO einsetzbar zu machen ist es erforder-
lich, deren reversibles Potentialfenster zu erweitern, indem
man die Hochspannungsinstabilit-ten von Interkalationsma-
terialien und Elektrolyten zu verstehen lernt.[1] Eine lange
Reihe gegenw-rtiger Arbeiten hat eine enge gegenseitige
Abh-ngigkeit von Elektrolytzersetzung, Bildung/Zersetzung
von Oberfl-chenspezies und der Umwandlung von 3MO-
Bulk und Oberfl-chen gezeigt.[2d, 3d, 5] Insbesondere wurde
kgrzlich herausgefunden, dass die Gasabgabe von CO2 w-h-
rend des ersten Zyklus in Li-Ionen-Batterien grçßtenteils von
verbleibendem Li2CO3 bestimmt wird, das wiederum die O2-
Freisetzung aus dem 3MO-Kristallgitter beeinflusst.[5b] In Li-
O2-Batterien ist Li2CO3 ein unerwgnschtes parasit-res Ne-
benprodukt, das die Wiederaufladbarkeit beeintr-chtigt,
w-hrend des Entlade- und Ladevorgangs akkumuliert wird
und daher schlechte Energieeffizienz und Lebensdauer be-
wirkt.[1, 4a–f] Der Nachteil der Lithiumcarbonat-Bildung
konnte scheinbar in wiederaufladbaren Metall-O2/CO2-Bat-
terien nutzbar gemacht werden, da beobachtet wurde, dass
Li2CO3 elektrochemisch zersetzt werden kann.[4f–j, 6]

Daher spielt Li2CO3, sei es ein Spuren- oder Hauptbe-
standteil, eine zentrale Rolle in der Zyklisierbarkeit und
Stabilit-t eines Großteils zukgnftiger Li-Batteriesysteme,
wodurch das Verst-ndnis seiner elektrochemischen Oxidation
eine zentrale Bedeutung fgr deren zukgnftige Entwicklungen
einnimmt. W-hrend es eindeutig ist, dass die Zersetzung von
Li2CO3 CO2 freisetzt, war der Verbleib des dritten O-Atoms
in CO3

2@ eine best-ndige, ungekl-rte Frage, da kein O2 frei-
gesetzt wird, wie gem-ß der formalen Oxidationsreaktion zu
erwarten w-re.[3e, 4c,f–h, j, 5b]

2 Li2CO3 ! 4 Liþ þ 4 e@ þ 2 CO2 þ O2 E2 ¼ 3:82 V vs:Li=Liþ

ð1Þ

Bisherige Erkl-rungen haben die Bildung von Superoxid-
Radikalen oder „naszierendem Sauerstoff“ vorgeschlagen,
die mit Zellkomponenten in einem C-involvierenden Reak-
tionsweg,[4f,6] reagieren kçnnten, allerdings ohne definitiven
Beweis fgr diese Mechanismen. Hier erbringen wir den
gberzeugenden Beweis, dass die elektrochemische Oxidation
von Li2CO3 hochreaktiven Singulett-Sauerstoff bildet, der das
Fehlen von O2-Entwicklung, durch parasit-re Reaktionen
von Singulett-Sauerstoff mit Batteriekomponenten erkl-rt. In
Anbetracht seiner außergewçhnlichen Reaktivit-t hat die
1O2-Bildung weitgreifende Folgen fgr die Oberfl-chenreak-
tivit-t von 3MO-Kathoden und auf gekoppelte, parasit-re
Reaktionen w-hrend des Ladens von Metall-O2- und Metall-
O2/CO2-Batterien.
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1O2 kann mittels chemischer Sonden detektiert werden,
die spezifisch mit 1O2 reagieren und spektroskopisch durch
das Verschwinden der Sonde und/oder das Erscheinen des
Addukts gemessen werden kçnnen. Bekannte Sonden um-
fassen Fluorophore oder Spin-Fallen, die durch Fluoreszenz
Ein-/Ausschaltung oder EPR-Spektroskopie detektiert
werden kçnnen.[7] Allerdings sind diese Sonden typischer-
weise elektrochemisch nicht stabil oberhalb von 3.5–3.7 V vs.
Li/Li+ und ermçglichen daher nicht den Zugang zum rele-
vanten Spannungsbereich der Li2CO3-Oxidation gber 3.8 V.
Zuvor wurde gezeigt, dass 9,10-Dimethylanthracen (DMA)
diese Bedingungen erfgllt: es bildet schnell sein Endoperoxid
(DMA-O2) in Gegenwart von 1O2 ; sowohl DMA als auch
DMA-O2 sind elektrochemisch stabil gber 4 V hinaus (Ab-
bildung S1); und DMA ist auch stabil gegen Superoxid – einer
weiteren mçglichen reaktiven Sauerstoffspezies. Sprich, die
Exposition von DMA mit Superoxid fghrt nicht zur Bildung
von DMA-O2, das sonst f-lschlicherweise der Gegenwart von
1O2 zugewiesen werden kçnnte.[8] Um zus-tzlich zu best-ti-
gen, dass DMA-O2 nur mit 1O2, aber nicht mit anderen
mçglichen reaktiven O-haltigen Spezies gebildet wird, haben
wir separat einen DMA-haltigen Elektrolyten Li2CO3, O2,
CO2 und Li2O2 ausgesetzt. Die Bildung von DMA-O2 wurde
nicht beobachtet (Abbildung S2). Gleiches gilt fgr DMA, das
Li2O2 und CO2 ausgesetzt wurde, was zur Bildung von Pe-
roxodicarbonat, einem mçglichen Intermediat der Li2CO3-
Oxidation, fghrt.[9] Zusammenfassend best-tigen diese Er-
gebnisse, dass die DMA-zu-DMA-O2-Umsetzung eine sensi-
tive und selektive Methode ist, um 1O2 in der Zelle zu de-
tektieren.

Um zu untersuchen, ob 1O2 w-hrend der Oxidation von
Li2CO3 gebildet wird, haben wir elektrochemische Zellen mit
Li2CO3-gepackten Arbeitselektroden, wie im Methodenteil in
den Hintergrundinformationen beschrieben, betrieben.
Li2CO3 wurde gemeinsam mit Kohlenstoff gemahlen, um
engen Kontakt zwischen den Beiden zu gew-hrleisten. Das
resultierende Pulver wurde verwendet, um Kompositelek-
troden mit PTFE-Binder herzustellen. Um spezifisch die
Reaktion an der Arbeitselektrode zu untersuchen und uner-
wgnschte Reaktionen des Elektrolyten mit einer Li-Metall-
Anode auszuschließen, haben wir Li1@xFePO4 (E88 = 3.45 V vs.
Li/Li+) als Gegen- und Referenzelektrode verwendet. Zuerst
haben wir das Startpotential der Li2CO3-Oxidation festge-
stellt, indem wir eine Messung mit linearem Potentialvor-
schub in einem online elektrochemischen Massenspektro-
metrie(OEMS)-Aufbau verfolgten, um die Freisetzung von
Gasen zu detektieren. Abbildung 1 zeigt CO2-, O2-, CO- und
H2-Entwicklung im Vergleich zur Elektronenverbrauchsrate.
CO2-Entwicklung startet bei& 3.8 V und erreicht bei hçheren
Spannungen ein Verh-ltnis von & 2 e@/CO2. Man beachte,
dass der kapazitive Strom zur anf-nglichen Elektronenver-
brauchsrate oberhalb der Leerlaufspannung (OCV) beitr-gt
und verursacht, dass die Elektronenverbrauchsrate immer
geringfggig hçher ist als die CO2-Entwicklungsrate. Das
Einsetzen der CO2-Entwicklung bei 3.8 V ist in 3berein-
stimmung mit dem Gleichgewichtspotential von Reaktion
1 (E88= 3.82 V vs. Li/Li+).[4c,6] Im Einklang mit zahlreichen
Studien wurde im Verlauf des Ladens kein O2 detek-
tiert.[4c,g,h, 5b] H2- und CO-Entwicklung werden gber 4.2 V

w-hrend des anodischen Vorschubs der Li2CO3-gepackten
Elektroden beobachtet, aber keine Gasentwicklung bis zu
4.5 V von den blanken Kohlenstoffelektroden (Abbil-
dung S3). Die Abwesenheit von CO2 bei Ladung einer blan-
ken Elektrode beweist die Li2CO3-Oxidation in Abbildung 1
als CO2-Quelle. Der Vergleich der Referenzmessung mit der
Li2CO3-gepackten Elektrode deutet auch darauf hin, dass die
H2-Entwicklung, beobachtet in Abbildung 1, von einer para-
sit-ren Elektrolytzersetzungsreaktion, induziert von der
Li2CO3-Oxidation herrghren muss, da der Elektrolyt in
Li2CO3-freien Elektroden bis zumindest 4.5 V stabil er-
scheint.

Um zu untersuchen, ob hochreaktiver Singulett-Sauer-
stoff gebildet wird und damit die Abwesenheit von O2-Frei-
setzung erkl-rt werden kann, haben wir Zellen mit denselben
Li2CO3-Arbeitselektroden mit 0.1m LiTFSI in Dimethoxy-
ethan (DME) mit zus-tzlich 30 mm DMA als Elektrolyten
gebaut. Die Zellen wurden bei verschiedenen Ladepotentia-
len gehalten bis eine Kapazit-t von 0.064 mAh erreicht
wurde. Der Elektrolyt wurde dann extrahiert und mittels
HPLC und 1H-NMR-Spektrokopie analysiert (Abbildung 2).

Die HPLC-Analyse zeigt, dass sich DMA-O2 bei allen
Ladespannungen ab 3.8 V gebildet hat (Abbildung 2a). Re-
ferenzmessungen, in denen Elektroden ohne Li2CO3 analog
polarisiert wurden, fghrten nicht zur Bildung von DMA-O2

(Abbildung S4). Die 1H-NMR-Messung best-tigt gleicher-
maßen die Anwesenheit von DMA-O2 bei allen Spannungen
(Abbildung 2b, S6). Die HPLC- und NMR-Ergebnisse be-
st-tigen, dass die elektrochemische Oxidation von Li2CO3

von seinem Ansatz bei 3.8 V 1O2 bildet.
Abbildung 3 korreliert die gebildete Menge an 1O2 zur

umgesetzten Kapazit-t gem-ß Reaktion 2.

2 Li2CO3 ! 4 Liþ þ 4 e@ þ 2 CO2 þ 1O2 ð2Þ

Maximal ein 1O2 kann pro vier Elektronen erzeugt werden.
1O2 hat sich bei allen untersuchten Spannungen zu einem
Ausmaß von weit gber 50 % des 4e@/1O2-Limits gebildet. Die
Menge an 1O2 muss allerdings mit Vorsicht von den gemes-

Abbildung 1. CO2-, O2-, CO- und H2-Entwicklung von der Kohlenstoff/
Li2CO3/PTFE (9:1:1, m:m)-Kompositelektrode w-hrend eines linearen
Potentialvorschubes mit 0.14 mVs@1 in 0.1m LiTFSI in TEGDME in Ar-
Atmosph-re.
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senen Mengen an DMA-O2 abgeleitet werden und stellt eine
untere Grenze des tats-chlichen Wertes dar. Dies ist darauf
zurgckzufghren, dass mçglicherweise nicht der gesamte ge-
bildete 1O2 mit DMA reagiert und auch auf anderen Wegen
abreagieren kann. Dargber hinaus kçnnte der Elektrolyt
unvollst-ndig extrahiert worden sein und daher in niedrigen
1O2-Werten resultieren. Bei hçheren Spannungen (z. B. 4.2 V)
kçnnte sich DMA-O2 zu einem geringen Ausmaß zersetzen,
wie in Abbildung S1 gezeigt, was die beobachtete geringere
Ausbeute von DMA-O2 bei 4.2 V im Vergleich zu der bei
4.05 V in Abbildung 3 erkl-ren kçnnte. Insgesamt legen die
Werte in Abbildung 3 nahe, dass der Großteil, wenn nicht der
gesamte „fehlende O2“ von der elektrochemischen Oxidation
von Li2CO3

1O2 bildet und daher nicht in der Gasphase de-
tektiert wird.

Das vçllige Fehlen der O2-Entwicklung w-hrend der
Oxidation von Li2CO3 (Abbildung 1) impliziert, dass der ge-

bildete 1O2 mit Zellkomponenten reagiert, anstatt auch nur
zum Teil zu 3O2 deaktiviert zu werden. Darum haben wir die
Verwendung eines 1O2-Lçschers untersucht, der den 1O2 zu
3O2 deaktiviert,[10] um gegebenenfalls 3O2-Entwicklung zu
erzielen. Eine Vielzahl an Lçschern wurde in der Literatur
beschrieben, einschließlich Azide und aliphatischer
Amine.[10, 11] Wir haben zuvor gezeigt, dass 1,4-Diazabicyclo-
[2.2.2]octan (DABCO) in nicht-w-ssrigem Milieu effektiv
ist.[8a] Die elektrochemische Stabilit-t von Lçschern w-hrend
der elektrochemischen Oxidation von Li2CO3 ist jedoch
problematisch, da z.B. DABCO und andere Lçscher (z. B.
LiN3) elektrochemisch bei 3.5–3.6 V oxidiert werden (Abbil-
dung S7).[12] Dennoch kçnnte die Diffusion von unver-
brauchtem Lçscher vom Separator die Lçscheroxidation an
der Arbeitselektrode kompensieren und dadurch eine ge-
wisse Lçscheffizienz zeigen. Abbildung 4 zeigt die CO2- und
O2-Entwicklung w-hrend einer OEMS-Messung -hnlich wie
in Abbildung 1, aber mit einem Elektrolyten der 30 mm

Abbildung 2. a) HPLC-Analyse des Elektrolyten nach der Polarisation
von Kohlenstoff/Li2CO3/PTFE (9:1:1 m:m)-Kompositelektroden bei
dem angegebenen Potentialen bis zu einer Kapazit-t von 0.064 mAh in
0.1m LiTFSI in DME-Elektrolyten, der 30 mm DMA enthielt. 1HNMR-
Spektroskopie best-tigt, dass DMA-O2 bei einer Retentionszeit von
2.6 min eluiert (Abbildung S2, S5). b) 1H-NMR-Spektren derselben
Elektrolytproben. Die Referenzmessungen zeigen den ursprfnglichen
Elektrolyten (bezeichnet als DMA) und den Elektrolyten bei dem DMA
vollst-ndig zu DMA-O2 durch in situ photogenerierten 1O2 (gekenn-
zeichnet als DMA-O2), wie in den Hintergrundinformationen beschrie-
ben, umgesetzt wurde.

Abbildung 3. Die Menge an 1O2 (wie mittels HPLC als DMA-O2 quanti-
fiziert) relativ zu der geflossen Ladung in Reaktion 2bei unterschiedli-
chen Ladespannungen. Die Werte stellen eine untere Grenze dar, da
mçglicherweise nicht der gesamte 1O2 zu DMA-O2 reagiert oder der
Elektrolyt unvollst-ndig extrahiert wurde.

Abbildung 4. CO2- und O2-Entwicklung von Kohlenstoff/Li2CO3/PTFE
(9:1:1 m:m)-Kompositelektroden w-hrend des linearen Potentialscans
mit 0.14 mVs@1 in 0.1m LiTFSI in TEGDME, der 30 mm DABCO ent-
hielt.
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DABCO enth-lt. Die Oxidation von DABCO erkl-rt den
anodischen Prozess, der bei & 3.6 V eintritt und bei 3.9 V
gipfelt. Wie zuvor startet die CO2-Entwicklung bei & 3.8 V
und erreicht eine Rate von zirka 2e@/CO2. Interessanterweise
startet die O2-Entwicklung zusammen mit der CO2-Ent-
wicklung bei & 3.8 V mit einer -hnlichen Wachstumsrate mit
steigender Spannung. Dieses Ergebnis untermauert die Bil-
dung von 1O2 und zeigt, dass wenn ein geeigneter Lçscher
gefunden werden kçnnte, Li2CO3 ohne die sch-dlichen Ein-
flgsse von 1O2 oxidiert werden kçnnte.

Die Detektion von 1O2, und von 3O2 wenn ein Lçscher
anwesend ist, impliziert, dass der Mechanismus der Li2CO3-
Oxidation die Bildung einer O-O-Bindung involviert. In
Analogie zur Carbonat-Oxidation in w-ssrigem Milieu[13]

wurde vorgeschlagen, dass Li-Peroxodicarbonat
(LiO2COOCO2Li) als Intermediat gebildet wird.[4h] So ein
Intermediat wurde jedoch angezweifelt, da (i) CO3

2@ schlecht
lçslich ist und daher mçglicherweise nicht ausreichend be-
weglich ist, um sich zu Peroxodicarbonat zu verbinden, und
(ii) die hohe Ladungsdichte des Peroxodicarbonat-Anions
(@O2COOCO2

@) keine O-O-Bindungsbildung erlaubt oder zu
einem sofortigen Bindungsbruch fghren wgrde.[4c,14] Jedoch
sind weder große Carbonat-Beweglichkeit noch Dissoziation
nçtig, weshalb ein Mechanismus gber das Peroxodicarbonat-
Intermediat (Abbildung S8a) auf Grundlage vorhergehender
Berichte vorgeschlagen werden kann.[4i, 15] Formell kann Per-
oxodicarbonat gber eine 1 e@-Oxidation/Li+-Extraktion
zweier Li2CO3, die zwei LiO2COC-Reste bilden und zu
LiO2COOCO2Li 3 kombinieren, gebildet werden. Innerhalb
der Li2CO3-Kristallstruktur (Abbildung S8b) erscheinen be-
nachbarte Carbonat-Reste ausreichend nahe beieinander, um
O-O-Bindungen zu bilden, wenn je 1e@ und 1Li+ extrahiert
worden ist. Die Mobilit-t von Intermediaten oder sogar
Dissoziation vom Kristallgitter ist daher nicht notwendig.
Eine DFT-Studie gber die Oxidation von Li2CO3-Oberfl--
chen hat gezeigt, dass nach der ersten Oxidation/Li+-Ex-
traktion weitere Li+-Extraktionen energetisch besonders
ggnstig an benachbarten Carbonat-Einheiten sind, was ihre
Rekombination wahrscheinlich macht.[15] Eine derartige Re-
kombination innerhalb des Kristallgitters wird auch durch
DFT-Rechnungen unterstgtzt, die die Bildung von Li2CO3

gber Peroxodicarbonat beschreiben, welches benachbarte
Carbonat-Reste innerhalb des Li2CO3-Kristallgitter ergibt.
Derselben Arbeit zu Folge stabilisiert die Koordination mit
Li+-Ionen die O-O-Bindung in LiO2COOCO2Li stark im
Vergleich zu @O2COOCO2

@ , dessen Bildung in nicht-w-ssri-
gem Milieu unwahrscheinlich ist. Ein mçglicher weiterer Pfad
zur 1O2-Bildung ist in Abbildung S8a vorgeschlagen. Weitere
Oxidation und Decarboxylierung kçnnten zu LiCO4 (Abbil-
dung S8a 4) fghren, das dann wiederum 1O2 bilden kçnnte.
Die Aufkl-rung des exakten Mechanismus wird jedoch wei-
tere theoretische und/oder experimentelle Arbeiten bençti-
gen.

Zusammenfassend zeigen wir mittels einer selektiven 1O2-
Sonde und Online-Massenspektrometrie, dass die elektro-
chemische Oxidation von Li2CO3 in nicht-w-ssrigem Milieu
zur Bildung von bis zu stçchiometrischen Mengen an 1O2

gem-ß der Reaktion 2 Li2CO3 ! 4Li+ + 4e@ + 2CO2 + 1O2

fghrt. Dies erkl-rt die Abwesenheit der O2-Entwicklung, was

ein anhaltendes R-tsel und Ursache fgr viel Spekulation
hinsichtlich potentieller reaktiver Sauerstoffspezies war. Die
Reaktion startet bei & 3.8 V, was nahe bei seinem thermo-
dynamischen Wert von 3.82 V liegt. Wenn ein 1O2-Lçscher
anwesend war, wurde ein Teil des gebildeten 1O2 als 3O2

freigesetzt. Li2CO3 ist ein universeller Passivierungsstoff in
Li-Ionen-Batterie-Kathoden und bestimmend fgr die
Grenzfl-chenreaktivit-t. Li2CO3 ist auch ein typisches Ne-
benprodukt in Li-O2-Kathoden und das angestrebte Entla-
deprodukt in Li-O2/CO2-Batterien und muss daher beim
Laden oxidiert werden, um ein reversibles System darzustel-
len. Unsere Ergebnisse zeigen deutlich, dass sich die Li2CO3-
Bildung, sogar in Spurenmengen, sch-dlich auf die Stabilit-t
von allen Li-Batterien auswirkt, in denen Elektroden gber
3.8 V vs. Li/Li+ betrieben werden. Das schließt die meisten
der gegenw-rtig untersuchten Kathoden ein. Strategien, um
die 1O2- und Li2CO3-Bildung w-hrend des Batteriebetriebes
zu vermeiden, sind daher unabdinglich.
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