
Die Messung des zeitlichen Ablaufs che-
mischer oder physikalischer Vorgänge
mit Hilfe von Messdaten-Erfassungssys-
temen ist heute „Stand der Technik“ in
der Industrie- und Hochschulforschung.
Inzwischen stehen solche Systeme auch
für den Einsatz an Schulen zur Verfü-
gung. Elektrochemische Vorgänge eig-
nen sich besonders gut für die genannte
Datenerfassung, da bei ihnen die zeitlich
variablen Größen Strom und Spannung
auftreten, wobei die Stromstärke mit Hil-
fe eines Widerstands ebenfalls als Span-
nung messbar ist.

Einer der Autoren (P.K.) beschreibt in
einem Beitrag im Internet [1] Lade- und
Entladeexperimente an einem „Modell-
Bleiakkumulator“, wobei die Messwert-
Erfassung und -Auswertung mit Hilfe
des Analog-Digital-Wandlers „CASSY-E-
Leybold Didactic“ und des Programms
„Messen und Auswerten“ erfolgen. 

Wegen des erstaunlich einfachen
Grundaufbaus der elektrochemischen
Zelle einerseits – nämlich zwei Bleiplat-
ten in einer wässrigen Schwefelsäurelö-
sung – und der Vielzahl an Informationen
auf der anderen Seite, die sich aus Durch-
führung und Auswertung des Experi-
ments ergeben können, erschien es den
Autoren sinnvoll, den o.g. Beitrag [1] zu
ergänzen und zwar durch eine ausführli-
che Darstellung der elektrochemischen
Grundlagen, sowie der Durchführung
und Ergebnisse der Auswertungen. Da-
bei wird auf die eigentliche experimen-
telle Durchführung nicht mehr im Detail
eingegangen. 

Theoretische Grundlagen

Die Zusammensetzung der Schwefel-
säure-Elektrolytlösung

Bei den im Folgenden beschriebenen
Messungen wird wässrige Schwefelsäu-
re-Lösung der Zusammensetzung 20
Massenprozente H2SO4 + 80 Massenpro-

zente H2O (entsprechend 2,32 mol 
H2SO4/L bei 298 K) verwendet. In Schwe-
felsäure-Lösungen liegen zwei Dissozia-
tionsgleichgewichte vor:

H2SO4 + H2O HSO4
– + H3O

+ (1)

und 

HSO4
– + H2O SO4

2– + H3O
+ (2)

Die Gleichgewichtskonstanten (Disso-
ziationskonstanten) für die Reaktionen 1
und 2 haben bei 298 K die Werte K(1) ≈
103 und K(2) ≈ 10–2 [2]. Bei Konzentratio-
nen im Bereich von 1 mol/L und darüber
liegt H2SO4 im Wesentlichen in Form von 
HSO4

– -Ionen vor (bei 3 mol/ L etwa 90%)
. Erst bei Konzentrationen von etwa 
0,01 mol/L (pH ≈ 2) erfolgt der Wechsel
von HSO4

– als Hauptspezies zu SO4
2–. Der

Anteil der Spezies H2SO4 liegt bei den
o.g. 3 mol/L deutlich unter 10 % und
nimmt mit abnehmender Konzentration
weiter ab. Aus diesem Grund erscheint
es sinnvoll, die Teilreaktionen mit Beteili-
gung von Sulfatspezies unter Verwen-
dung der Ionensorte HSO4

– zu formulie-
ren, da Teilreaktionen einen gewissen
Einblick in die Mechanismen der ablau-
fenden Vorgänge geben sollen. Dem-
gegenüber sollen die Gesamtreaktionen
unter Verwendung von H2SO4 formuliert
werden

Die Vorbehandlung der Bleiplatten
Beim Eintauchen der Bleiplatten in

die Schwefelsäure-Lösung überziehen
sich diese mit einer dünnen Schicht Blei-
sulfat. Diese primäre Bleisulfatschicht
entsteht durch die Reaktion der Säure
mit der Schicht von Blei(II)-Verbindun-
gen (z. B. Oxid), mit der sich eine an Luft
gelagerte Bleiplatte im Laufe der Zeit be-
deckt:

PbO (auf Pb) + H2SO4
PbSO4 (auf Pb) + H2O (3)

Eine weitere Möglichkeit der (strom-
losen) Bleisulfatbildung auf Blei besteht

darin, dass durch den in der Lösung ge-
lösten Sauerstoff eine Korrosion des Bleis
erfolgt. Dabei handelt es sich prinzipiell
um eine elektrochemische Reaktion, wo-
bei die durch den anodischen Teilvor-
gang „gebildeten“ Elektronen durch den
kathodischen Teilvorgang „verbraucht“
werden:

anodische Teilreaktion:

2 Pb + 2 HSO4
– + 2 H2O 
2 PbSO4 (auf Pb) 

+ 2 H3O
+ + 4 e– (in Pb) (4)

kathodische Teilreaktion:

O2 (gelöst) + 4 H3O
+ + 4 e– (in Pb) 

6 H2O (5)

stromlose Gesamtreaktion:

2 Pb + O2 (gelöst) + 2 HSO4
– + 2 H3O

+

2 PbSO4 (auf Pb) + 4 H2O (6)

bzw.

2 Pb + O2 (gelöst) + 2 H2SO4
2 PbSO4 (auf Pb) + 2 H2O

Laden und Entladen des (Modell-)
Bleiakkumulators:

Nach Ausbildung der Bleisulfatbe-
deckungen auf den Bleiplatten liegt eine
symmetrische elektrochemische Zelle
vor, bei der zunächst nicht zwischen po-
sitiver und negativer Elektrode unter-
schieden werden kann. Wir wollen je-
doch schon in diesem Zustand diejenige
Bleiplatte als positive Elektrode bezeich-
nen, an der beim ersten Ladevorgang die
anodische Reaktion PbSO4 PbO2

abläuft. Als negative Elektrode bezeich-
nen wir die Platte, an der beim ersten La-
devorgang die kathodische Reaktion
PbSO4 Pb erfolgt.

Als Ergebnis des ersten Ladevorgangs
(„Formation“) erhalten wir eine elektro-
chemische Anordnung, die grundsätzlich
einer Zelle eines geladenen Bleiakkumu-
lators entspricht und die wir deshalb als
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Modell-Bleiakkumulator bezeichnen wol-
len. Beim Laden und Entladen dieser Zel-
le laufen – vergleichbar einem käuflichen
Bleiakkumulator – im Wesentlichen die
folgenden Vorgänge an den Elektroden
ab:

Teilreaktion an der positiven Elektrode:

Laden

PbSO4 + 5 H2O  
Entladen

PbO2 + HSO4
– + 3 H3O

+ + 2 e– (7)

Teilreaktion an der negativen Elektrode:

Laden

PbSO4 + H3O
+ + 2 e–

Entladen

Pb + HSO4
– + H2O (8)

Addition der Gleichungen 7 und 8 unter
Berücksichtigung von Gleichung 1 ergibt
die Gesamtreaktion des Bleiakkumula-
tors:

Laden

2 PbSO4 + 2 H2O  
Entladen

PbO2 + Pb + 2 H2SO4 (9)

Weitere mögliche Reaktionen, die ins-
besondere gegen Ende des Ladens (mit
ansteigender Zellspannung) zusätzlich zu
den Reaktionen 7 bzw. 8 ablaufen kön-
nen, sind die anodische Sauerstoffent-
wicklung an der positiven Elektrode und
die kathodische Wasserstoffentwicklung
an der negativen Elektrode, d. h. insge-
samt eine elektrolytische Wasserzerset-
zung („Gasen“ des Bleiakkumulators
beim Laden):

Anodische Nebenreaktion an der positi-
ven Elektrode:

6 H2O O2 (g) + 4 H3O
+ + 4 e– (10)

Kathodische Nebenreaktion an der nega-
tiven Elektrode:

4 H3O
+ + 4 e– 2 H2(g) + 4 H2O (11)

Gesamt-Nebenreaktion beim Laden des
Bleiakkumulators:

2 H2O O2(g) + 2 H2(g) (12)

Die Elektrodenpotenziale und die
EMK des Modell-Bleiakkumulators:

Die potenzialbestimmenden Vorgänge
an den Elektroden des Bleiakkumulators
entsprechen weitgehend den Reaktionen
7 und 8; sie werden allerdings häufig un-
ter Verwendung der Spezies Pb2+ formu-
liert:

positive Elektrode:

PbO2 + 4 H3O
+ + 2e–

Pb2+ + 6H2O (13)

negative Elektrode:

Pb2+ + 2e– Pb (14)

Die den Gleichgewichten 13 und 14
entsprechenden Nernst-Gleichungen
lauten:

ε(PbO2)/mV = 1449 – 118,4 · pH 
– 29,6 · log{c(Pb2+)/(mol/L)} (15)

und

ε(Pb)/mV = –126 
+ 29,6 · log{c(Pb2+)/(mol/L)} (16)

Die Konzentration von Pb2+-Ionen im
Gleichgewicht mit PbSO4 in Schwefel-
säurelösungen im Konzentrationsbereich

zwischen 1 und 4 mol/L liegt in der Grö-
ßenordnung von 10–5 mol/L. Für den Be-
reich 10 %ige bis 30 %ige und T = 298 K
finden sich in Tabelle 1 die c(Pb2+)-Werte
und die pH-Werte sowie die Elektroden-
potenziale und die EMK E des Bleiakku-
mulators.

Diskussion und Auswertung 
der Messergebnisse

Entladekurven: 
Bei der in Abbildung 1 gezeigten Ver-

suchsanordnung [1] für die Entladung
des Modell-Bleiakkumulators wird der
Entladestrom durch Serienschaltung ei-
ner externen Spannungsquelle U(ex), ei-
nes externen Widerstandes R(ex) und der
elektrochemischen Zelle in einem Strom-
kreis erzeugt. Die Stromstärke I(Entladen)
kann entsprechend der Gleichung

(17)

berechnet werden. Da sich die Zellspan-
nung U(Zelle) während der Entladung
verändert (Abb. 2), ist I(Entladen) prinzi-
piell nicht zeitlich konstant. Ist die Ände-
rung von U(Zelle) jedoch relativ klein
gegenüber U(ex) + U(Zelle), so kann die
Stromstärke als näherungsweise kon-
stant angenommen werden.

Zwischen Pluspol und Minuspol der
elektrochemischen Zelle wird die Zell-
spannung in konstanten Zeitabständen
gemessen. Die Messung erfolgt mit Hilfe
eines Analog-Digital-Wandlers (ADW);
die entsprechenden Messdaten sind in
Abbildung 2 in Form von „Entladekur-
ven“ dargestellt. Die Entladekurven zei-
gen durch einen fast senkrechten Abfall

 
I Entladen

U ex U Zelle

R ex
( ) =

( ) + ( )
( )
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Abb. 1: Schematische Darstellung der elektrischen Anordnung zur
Entladung der elektrochemischen Zelle

Abb. 2: „Entladekurven“: Zellspannung als Funktion der Entladezeit;
Entladestromstärken: 100 mA, 200 mA und 300 mA



deutlich das „Ende der Entladung“ an,
d. h. den Zeitpunkt, an dem die Um-
wandlung von PbO2 und Pb in PbSO4

entsprechend Gleichung 9 praktisch ab-
geschlossen ist. Für die numerische Aus-
wertung wurde als „Entlade-Endspan-
nung“ der Wert 1,6 Volt gewählt. Die
Entladestromstärken wurden als zeitlich
konstant angenommen (100 mA, 200 mA
und 300 mA).

Wie bereits an anderer Stelle disku-
tiert [3, 4], kann das Entladeverhalten ei-
ner elektrochemischen Zelle durch ein
einfaches Modell bestehend aus einer
Spannungsquelle, die die EMK E liefert,
und einem nachgeschalteten „Zellwider-
stand“ R(Zelle) beschrieben werden
(Abb. 3). Damit kann das Aussehen der
Entladekurve als Folge eines steilen An-
wachsens von R(Zelle) gegen Ende der
Entladung verstanden werden (Abb. 4).
Tatsächlich zeigen elektronenmikros-
kopische Aufnahmen der entladenen
Elektroden eine praktisch vollständige
und damit elektrisch isolierende Bede-
ckung der Oberflächen mit Bleisulfat-
Kristalliten. 

Der Schnittpunkt der Entladekurven
mit der Geraden „1,6 Volt“ (Abb. 2) liefert
die Entladezeiten t(Entladen) (Tab. 2, Zei-
le 2). Mit Hilfe der Beziehung

Qel(Entladen) = 
I(Entladen) · t(Entladen) (18)

erhält man die bei der jeweiligen Entla-
dung geflossene elektrische Ladungs-
menge 1) (Tab. 2, Zeile 3), die dann über
das Faraday’sche Gesetz

(19)

in die (umgesetzten) Stoffmengen von
Bleidioxid und Blei umgerechnet werden
kann (Tab. 2, Zeile 4).

Zur Bestimmung der elektrischen
Energie Eel(Entladen), die die Zelle bei ei-
ner Entladung liefert, muss das folgende
Integral zwischen t = 0 und t(Entladen)
berechnet werden:

(20)

Stehen die U(Zelle)-Werte zur Verfü-
gung, kann die Integration numerisch
(z. B. mit Hilfe einer Tabellenkalkulation)
durchgeführt werden. Ein einfacherer
Weg besteht darin, die Fläche unter der
Entladekurve durch eine Rechteckfläche
anzunähern und zwar unter Verwendung
eines geschätzten Mittelwertes U(Zelle)
der Zellspannung. Die berechneten

 

E Entladen

I Entladen U Zelle dt
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% H2SO4/Massen-% 10 15 20 25 30

m (H2SO4) / (mol/kg H2O) 1,13 1,80 2,55 3,40 4,37

c (H2SO4) / (mol/L) 1,08 1,69 2,32 3,00 3,72

c (Pb2+) / (10–5 mol/L) 2,2 2,0 1,7 1,3 0,9

pH-Wert –0,68 –0,95 –1,18 –1,42 –1,65

(PbO2) / mV 1667 1700 1730 1762 1794

(Pb) / mV –264 –265 –267 –272 –275

E (Zelle) / mV 1931 1965 1997 2034 2069

Entladestrom in mA 100 200 300

Entladezeit (bis 1,6 V) in s 172,5 97,5 55,5

elektrische Ladung in C 17,3 19,5 16,7

Stoffmenge (PbO2 bzw. Pb )
in 10–5 mol

8,97 10,1 8,65

Zellspannung in V 1,94 bis 1,60 1,89 bis 1,60 1,83 bis 1,60

Mittelwert der Zellspannung in V 1,91 1,84 1,77

elektrische Energie in J 32,9 35,9 29,4

el. Energie in kJ / mol PbO2 367 355 340

Wirkungsgrad Laden → Entladen ≈ 0,45 ≈0,44 ≈0,42

Abb. 3: Elektrisches Modell der elektro-
chemischen Zelle bei Entladung

Abb. 4: Zellwiderstand 
als Funktion der Entlade-
zeit; Entladestrom-
stärke: 100 mA

Tab. 1: Elektrochemische Daten zum (Modell-) Bleiakkumulator bei 298 K: 
Elektrodenpotenziale (Zeilen 6 und 7) und EMK (Zeile 8) als Funktion des „Gehalts“ an H2SO4

in der Elektrolytlösung, angegeben als Massenprozente (Zeile 1), Molalität (Zeile 2) und 
Konzentration (Zeile 3). Zusätzlich angegeben ist die Pb2+-Konzentration (Zeile 4) 
sowie der pH-Wert (Zeile 5).

Tab. 2: Ergebnisse der Entlademessungen und Auswertungen



Mittelwerte finden sich in Tabelle 2, Zeile
6. Eel(Entladen) kann dann wie folgt be-
rechnet werden:

Eel(Entladen) 
= I(Entladen) · U(Zelle) · t(Entladen) (21)

Durch Division der so erhaltenen
Energie-Werte (Tab. 2, Zeile 8) durch die 
PbO2-Stoffmengen erhält man die auf ei-
nen Umsatz von ein Mol Bleidioxid bezo-
genen Größen (Tab. 2, Zeile 8). Diese ge-
ben die elektrischen Energien an, die bei
einem molaren Umsatz der Zellreaktion
Gleichung 9 abgegeben worden wären.
Die Werte für die drei Entladestromstär-
ken zeigen deutlich, dass die von der Zel-
le gelieferte Energie mit abnehmender
Stromstärke zunimmt. Der Grenzwert für
I(Entladen) → 0 beträgt 406,8 kJ / mol
und wird in [4] berechnet. Die hier erhal-
tenen Werte betragen zwischen 84 % und
90 % dieses maximal möglichen Wertes.

Ladekurve: 
Die Versuchsanordnung für die Aufla-

dung des Modell-Bleiakkumulators [1] er-
gibt sich aus der Entlade-Anordnung
(Abb. 1, S. 2) durch Vertauschen von
Pluspol und Minuspol der externen Span-
nungsquelle U(ex). Damit ändern sich so-
wohl die Richtung des Elektronenflusses
wie auch die (technische) Stromrichtung;
die Bezeichnung „I(Entladen)“ muss
durch „I(Laden)“ ersetzt werden. Die La-
destromstärke errechnet sich nach

(22)

Wir verwenden im Folgenden auch
diesmal die Näherung eines zeitlich
konstanten Ladestroms (100 mA).

 
I Laden

U ex U Zelle

R ex
( ) =

( ) ( )
( )
–

Abbildung 5 zeigt eine „Ladekurve“,
die durch Messung der Zellspannung
beim Aufladen in Abhängigkeit der Lade-
zeit erhalten wurde. Diese Kurve soll als
exemplarisch betrachtet werden, d. h.
wir gehen davon aus, die Aufladung vor
jeder der drei oben diskutierten Entla-
dungen sei genau entsprechend Abbil-
dung 5 verlaufen. 

Die weitere Diskussion der Ladekurve
stützt sich auf folgende Beobachtungen:
a) Offenbar werden während der Ladung

die (elektro-)chemischen Vorgänge
der Entladung rückgängig gemacht.
Allerdings kann bei der Beobachtung
des Ladevorgangs nach einiger Zeit
an beiden Elektroden eine Gasent-
wicklung wahrgenommen werden.
Dieses „Gasen“ tritt auch beim Laden
von industriell gefertigten Bleiakku-
mulatoren gegen Ende des Ladens
auf.

b) Die Ladekurve zeichnet sich im Zeit-
bereich nahe 150 s durch einen relativ
starken Anstieg der Zellspannung aus.

c) Die bei der Ladung geflossene elektri-
sche Ladungsmenge (Qel(Laden) =
30 C) ist deutlich größer als die Entla-
de-Ladungsmengen (Tab. 2, Zeile 3).

Hiervon ausgehend beschreiben wir das
Verhalten beim Laden durch folgendes
Modell:

Im Zeitbereich 0 s bis 150 s läuft in der
elektrochemischen Zelle praktisch aus-
schließlich die Zellreaktion Gleichung 9
ab, d. h. die Umwandlung von PbSO4 in 
PbO2 und Pb. Bei t = 150 s ändern sich
die elektrochemischen Vorgänge in der
Zelle in der Weise, dass auf diese Reak-
tion im Mittel (über den Zeitraum bis t =
300 s) nur noch etwa 20 % des Stromes

entfallen. Die restlichen 80 % werden für
die Nebenreaktion (Gl. 12) aufgewendet,
nämlich die Entwicklung von O2 (positive
Elektrode) und von H2 (negative Elektro-
de) („Wasserelektrolyse“). Dieser Vorgang
kann prinzipiell bereits bei einer Zell-
spannung von wenig mehr als 1,23 V
stattfinden. Tatsächlich ist die kinetische
Hemmung beider Gasentwicklungen an
den hier vorliegenden Elektroden (PbO2

und Pb) jedoch so hoch, dass die Zell-
spannung auf über 2,53 V anwachsen
muss (Abb. 5), damit die Wasserelektroly-
se mit der durch die Stromstärke vorge-
gebenen Reaktionsgeschwindigkeit ab-
laufen kann.

Dieses Modell ist die Basis für die
Auswertung der Ladekurve, deren Ergeb-
nisse in Tabelle 3 Seite 5 zusammenge-
stellt sind. Wesentlich ist, dass sowohl
die geflossene elektrische Ladung wie
auch die aufgewendete elektrische Ener-
gie im ersten Zeitbereich (bis 150 s) zu
100 % auf die „eigentliche“ Aufladung
(PbO2- und Pb-Bildung) entfallen. Im
zweiten Zeitbereich (nach 150 s) teilen
sich die genannten Größen im Verhältnis
20 : 80 auf die eigentliche Aufladung und
die Wasserelektrolyse auf (Abb. 6).

Unter energetischen Gesichtspunkten
hat der hier durchgeführte Aufladevor-
gang eine relativ geringe Effizienz: Mehr
als 40 % der eingesetzten elektrischen
Energie entfallen auf die Erzeugung gas-
förmiger Nebenprodukte, die zur Energie-
abgabe der Zelle bei der Entladung
nichts beitragen. Für einen Lade-/Entla-
de-Wirkungsgrad 

 

E Entladen mol Umsatz

E Laden mol Umsatz
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Abb. 6: Elektrische Energie beim Laden (100 mA) als Funktion der
Aufladezeit. Dargestellt ist die Gesamtenergie sowie die Anteile der
PbO2-/ Pb-Bildung und der O2-/ H2-Entwicklung

Abb. 5: „Ladekurve“: Zellspannung als Funktion der Aufladezeit;
Ladestromstärke: 100 mA



ergeben sich relativ „schlechte“ Werte
(Tab. 2, Zeile 9), wenn für Eel(Laden) der
Gesamtwert (der ja auch tatsächlich auf-
gewendet wurde) eingesetzt wird. Er-
folgt das Aufladen eines Bleiakkumula-
tors nicht mit konstanter Stromstärke
sondern mit einem „intelligenteren“ Ver-
fahren, bei dem die hier beobachtete
starke Entwicklung von Nebenprodukten
vermieden wird, dann wird auch der Wir-
kungsgrad deutlich besser. 
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Anmerkung
1) Die Größe entspricht im Wesentlichen der

„Kapazität“ des Bleiakkumulators, die bei
Auto-Starterbatterien im Bereich zwischen et-
wa 50 und 100 Ah liegt.
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Ladezeit in s 150 bis 300 150 bis 300 0 bis 300

Ladestrom in mA 100 100 100

elektrische Ladung in C 15 15 30

davon: PbO2-/Pb-Anteil in % 100 ≈ 20 ≈ 60

davon: O2-/ H2-Anteil in % 0 ≈ 80 ≈ 40

Stoffmenge ( PbO2 bzw. Pb )
in 10–5 mol

7,8 ≈ 1,6 ≈ 9,4

Stoffmenge (O2) in 10–5 mol 0 ≈ 3,1 ≈ 3,1

Stoffmenge (H2) in 10–5 mol 0 355 340

Zellspannung in V 2,29 bis 2,53 2,53 bis 2,78 2,29 bis 2,78

Mittelwert der Zellspannung in V 2,33 2,74 2,53

elektrische Energie in J 35 41 76

davon: PbO2-/Pb-Anteil in J 35 ≈ 8 ≈ 43

davon: O2-/H2-Anteil in J 0 ≈ 33 ≈ 33

elektrische Energie in kJ / mol PbO2 449 ≈ 2560 ≈ 810

Tab. 3: Ergebnisse der Auflademessung und Auswertung
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