RHEINISCH-WESTFALISCHE TECHNISCHE HOCHSCHULE AACHEN

Institut fiir Technische Verbrennung
Univ.-Prof. Dr.-Ing. Dr. h.c. Dr.-Ing. E.h. N. Peters

Technische Verbrennung I



Inhaltsverzeichnis

1 Einleitung

2 Thermodynamik von Verbrennungsprozessen

2.1 Die thermodynamische Betrachtungsweise . . . . .. ... ... ...
2.2 Molenbruch und Massenbruch . . . . . .. ... ... ... ... ..

2.2.1 Die thermische Zustandsgleichung . . . . . ... .. ... ..
2.3 Die Massenbilanz . . . . . . ... ...
2.4 Mengen- und Massenbilanz bei chemischer Stoffumwandlung . . . . .
2.5 Lineare Abhingigkeit der Reaktionsgleichungen . . . . . . . . .. ..
2.6 Stochiometrische Mischung bei Einkomponentenbrennstoffen . . . . .
2.7 Der Mischungsbruch . . . .. ... ... ... ... L.
2.8 Stochiometrische Mischung bei beliebigen Brennstoffen . . . . . . . .
2.9 Mindestluftbedarf und Luftzahl A . . . . .. ... ... ... ...
2.10 Abgaszusammensetzung bei magerer Verbrennung . . . . . . . . ..
2.11 Der erste Hauptsatz der Thermodynamik . . . .. ... ... ....
2.12 Innere Energie und Enthalpie fiir Gasgemische . . . . . .. ... ..
2.13 Reaktionsenthalpie und Heizwert . . . . . . . .. ... ... ... ..
2.14 Die adiabate Flammentemperatur . . . . . ... ... ... .....
2.15 Die Entropie und das chemische Potential . . . . . ... .. .. ...
2.16 Chemisches Gleichgewicht und Massenwirkungsgesetz . . . . . . . .
2.17 Das Van’t-Hoffsche Gesetz . . . . . . . . ... ... ... ... ...
2.18 Gleichgewichtskonstanten . . . . . . . .. .. ... ... ... .. ..
2.19 Das heterogene Gleichgewicht . . . . . .. .. ... ... ... ....
2.20 Partielle Gleichgewichte . . . . . ... ... ... ... .. ... ...

Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen

3.1 Grundlagen und Definitionen . . . . . ... ... ... ... ... ..
3.1.1 Die chemische Reaktionsgeschwindigkeit . . . . . .. .. ...
3.1.2 Klassifizierung von Elementarreaktionen . . . . . . . ... ..

3.2 Temperaturabhéngigkeit der Reaktionsgeschwindigkeitskoeffizienten

3.3 Druckabhingigkeit von Geschwindigkeitskoeffizienten . . . . . . . . .

3.4 Katalyse . . . . ..

3.5 Die chemische Produktionsdichte . . . . . . .. .. .. ... ... ..

11
13
14
16
17
17
18
19
20
21
29
31
38
39
40
42
43
47
49



ii

3.6 Komplexe Reaktionsschemata . . . . . .. .. ... ... ....... 67

3.7 Kinetische Aspekte der Schadstoftbildung . . . . . .. ... ... .. 77
3.8 Vereinfachung von Reaktionsschemata . . . .. .. ... ... .. .. 84
Verbrennung in homogenen Systemen 95
4.1 Explosionen in geschlossenen Systemen . . . . . . ... ... ... .. 95

4.1.1  Grundgleichungen fiir die homogene Verbrennung bei konstan-
tem Volumen . . . . .. ... ... ... . . 95

4.1.2 Theorie der thermischen Explosion unter adiabaten Bedingungen 97

4.1.3 Explosionsgrenzen bei der Wasserstoff-Oxidation . . . . . . . 103
4.1.4 Ziindung von Wasserstoff-Sauerstoff-Gemischen . . . . . . . . 105
4.1.5 Explosionsgrenzen bei der Kohlenwasserstoff-Oxidation . . . 109
4.2 Reaktionsprozesse im gut durchgemischten Strémungsreaktor . . . . 110
4.2.1 Herleitung der Reaktorgleichungen . . . . . .. ... ... .. 111
4.2.2 Stationdre Losungen der Reaktorgleichungen . . . . . .. .. 114
4.2.3 Ziind- und Loschbedingungen . . . . . . . . ... ... ... 116
4.2.4 Stabilitdt der stationdren Lésung . . . . . . . . . . .. .. .. 118
Bilanzgleichungen chemisch reagierender Stréomungen 119
5.1 Bilanz der Masse . . . . . . . . . ... 122
5.2 Bilanzdes Impulses. . . . . . . . .. . ... Lo 122
5.3 Emergiebilanz . . . .. .. .o Lo 124
5.3.1 Bilanz der kinetischen Energie . . . .. ... ... ... ... 124
5.3.2 Bilanz der potenziellen Energie . . . . . . . . ... ... ... 124
5.3.3 Bilanz der Gesamtenergie, der Inneren Energie und der Ent-
halpie . . . . . . . . . . 124
5.4 Bilanz der Partialmassen . . . . . . . . ... ... Lo 126
5.5 Molekulare Transportprozesse . . . . . . . . . . .. ... ... 128
5.5.1 Das Newtonsche Spannungsgesetz . . . .. ... .. .. ... 128
5.5.2 Das Ficksche Diffusionsgesetz und die Thermodiffusion . . . . 129
5.5.3 Der Energietransport . . . . . . ... ... 0oL, 129
5.6 Verschiedene Formen der Energiegleichung . . . . . . .. .. .. ... 130
5.7 Erhaltungsgleichungen fiir die Elementenkonzentrationen . . . . . . . 131
Laminare Vormischflammen 132

6.1 Kinematik der Flammenausbreitung . . . . .. .. .. ... ... .. 132



iii

6.2 Exp. und num. Ergebnisse zur laminaren Brenngeschwindigkeit . . . 136

6.3 Approximation der laminaren Brenngeschwindigkeit . . . ... . .. 138
6.4 Die thermische Flammentheorie . . . . . . . ... ... ... .. ... 139
6.5 Die Flammendicke und die Flammenzeit . . . . . . .. ... ... .. 146
6.6 Flammbarkeitsgrenzen . . . . . . . . . ... L Lo L oL 148
Laminare Diffusionsflammen 156
7.1 Der Mischungsbruch . . . ... ... ... ... ... ... 157
7.2 Das Flammenflachenmodell . . . . . . .. .. ... ... .. ..... 159

7.3 Die runde laminare Freistrahldiffusionsflamme im Grenzfall unendlich
schneller Chemie . . . . . . . . . . . . 165



1 Einleitung

Verbrennung bedeutet Freisetzung chemisch gebundener Energie in Warme durch
Stoffumwandlung. Dabei werden Brennstoff (B) und Sauerstoff (O2) als Ausgangs-
stoffe der Reaktion, sogenannte Edukte, in Endprodukte wie Kohlendioxid (COs3)
und Wasser (H20) in einer Folge von chemischen Reaktionen umgesetzt. Wahrend
des Ablaufs dieser Reaktionen, die auch als Kettenreaktionen bezeichnet werden,
werden Zwischenprodukte wie Kohlenmonoxid (CO) gebildet; es kénnen dariiber
hinaus aber auch Schadstoffe wie Stickstoffmonoxid (NO) und Ruf auftreten. Ziel
der Vorlesung Technische Verbrennung ist es, diese Vorgénge aus physikalischer und
chemischer Sicht zu beschreiben, wobei auf Kenntnisse aus den Vorlesungen Ther-
modynamik, Strémungsmechanik und Wérme- und Stoffiibertragung zuriickgegriffen
wird. Im Verlauf der Vorlesung wird immer wieder auf praktische Anwendungen in
Motoren und Gasturbinen verwiesen.

Als erstes Beispiel soll der Fall einer offenen Freistrahlflamme betrachtet werden
(Horsaaldemonstration). Hierbei tritt Brennstoff aus einer Diise aus und vermischt
sich mit der umgebenden Luft. Die Mischung erfolgt durch laminare und turbulente
Diffusionsvorgénge. Daher wird dieser Flammentyp auch Diffusionsflamme genannt.
In vielen Fillen sind die chemischen Reaktionen sehr viel schneller als die Diffusi-
on. Die Diffusion ist daher der geschwindigkeitsbestimmende Schritt. Wir werden
Diffusionsflammen in Kapitel 6 genauer kennen lernen.

Bild 1.1 zeigt die Struktur einer Diffusionsflamme, die mit Hilfe von laseroptischen
Methoden sichtbar gemacht wurde. Die erste Darstellung auf der linken Seite zeigt
das Eigenleuchten der Flamme. In der zweiten Darstellung ist die Brennstoffkonzen-
tration im Kern des Strahls sichtbar gemacht. Die dritte Darstellung zeigt die diinne
Schicht der Flammenzone, in der u. a. das OH°-Radikal auftritt, hier mittels laseran-
geregter Chemielumineszenz sichtbar gemacht. Die Temperaturverteilung ist rechts
daneben zu sehen; es zeigen sich Werte bis 2000K. Hohe Temperaturen fithren zur
Bildung von NOy. (NOy steht zusammenfassend fiir NO und NOy), dessen Emission
ein Umweltproblem darstellt. Ortliche Werte von NOy sind in der letzten Darstellung
gezeigt.

Solche turbulenten Diffusionsflammen treten in Feuerungen, aber auch in Dieselmo-
toren auf.

Der Verbrennungsprozess in Ottomotoren basiert dagegen auf einem anderen Flam-
mentyp. Da das Gemisch im Ottomotor nahezu homogen vorgemischt ist, handelt es
sich hierbei um eine sog. vorgemischte Verbrennung. Dies ist neben der nichtvorge-
mischten Verbrennung in Diffusionsflammen (siehe oben) die andere wichtige Grup-
pe von Verbrennungsvorgingen. Das typische Merkmal von Vormischflammen ist,
dass eine Flammenausbreitung durch das vorgemischte Gas auftritt. Bild 1.2 zeigt
die Ausbreitung einer turbulenten Flamme in einem Ottomotor, deren Eigenleuch-
ten durch ein Quarzfenster im Kolben verfolgt werden kann. Zur Sichtbarmachung
der Flammenausbreitung sind ebenfalls laseroptische Verfahren geeignet, wobei zum
Beispiel Komponentenverteilungen oder Temperaturverteilungen gemessen werden.

Neben den genannte Flammentypen gibt es als Mischform die teilweise vorgemischte
Verbrennung, wie sie z. B. in abgehobenen Diffusionsflammen an der Abhebehthe
(Horsaaldemonstration, siehe auch Bild 1.3) vorliegt. Nach Austritt aus der Bren-
nerdiise hat sich der Brennstoff mit der Luft auf dem Weg von der Diise bis zur
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Eigen- Brennstoff- OH- Temperatur NO,-
leuchten Konzentration Konzentration Konzemtration

Bild 1.1: Turbulente Diffusionsflamme

Abhebehohe teilweise gemischt. Die sich stromab der Abhebehdhe ausbildende Dif-
fusionsflamme versucht, sich in Gegenrichtung zur Stréomung in Richtung der Diise
auszubreiten und stabilisiert sich im Stromungsfeld, so dass die turbulente Brennge-
schwindigkeit lokal gleich der mittleren 6rtlichen Stromungsgeschwindigkeit ist. Die
Stelle mit dem geringsten Abstand zur Diise definiert die Abhebehohe. In Bild 1.4
ist eine Fluggasturbine! von Rolls-Royce gezeigt, die teilweise aufgeschnitten ist, so
dass die einzelnen Aggregate sichtbar werden. Auf der linken Seite findet sich der
Lufteinlass mit dem Turbo-Fan. Die Luft verzweigt sich in einen Mantelstrom (oben)
und einen zweiten Anteil, der in der Nidhe der Welle dem Verdichter zugefiihrt wird.
Die Verdichterschaufeln sind deutlich zu sehen.

Nach dem Austritt aus dem Verdichter wird dieser Luftstrom der relativ kleinen
Brennkammer zugefiihrt, die rot eingezeichnet ist.In diese wird das fliissige Kerosin
eingespritzt und unmittelbar zerstiubt. Am Austritt der Brennkammer ergeben sich
Temperaturen von 1200 K- 1500 K. Das Abgasgemisch dieser Temperatur tritt auf
die erste Turbinenschaufelreihe, die daher thermisch stark belastet ist. Abhéngig
von der thermischen Belastbarkeit ist daher die Brennkammeraustrittstemperatur
eine der wichtigsten Entwurfsparameter des Gasturbinenprozesses. Die sich in Bild
1.4 anschliefende Turbine ist relativ klein im Vergleich zum Verdichter. Der weitaus
grofite Teil ihrer Leistung wird genutzt, tiber die Léangswelle den Verdichter anzu-
treiben, ansonsten kommt sie noch fiir die Stromerzeugung an Bord des Flugzeuges
zum Einsatz.

Bild 1.5 zeigt eine CFD-Rechnung zur Mischung in dieser Brennkammer. Dargestellt
ist ein 18°-Segment der Brennkammer (am Umfang sind 20 Haupt- und 20 Pilot-
kammern angeordnet). Die halbrunden Scheiben unten links stellen jeweils die Hélfte
der Einlasséffnung eines Pilotbrenners dar. Die hinter der Stufe oben angeordnete
runde Offnung ist diejenige des Hauptbrenners. Durch diese stromt Brenngas in die

!Quelle des Bildes: Rolls-Royce Deutschland



Bild 1.2: Turbulente Vormischflamme
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Bild 1.3: Abgehobene Diffusionsflamme
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Bild 1.4: Fluggasturbine

Brennkammer. In die einzelnen Schnittebenen sind Werte des Mischungsbruchs (sie-
he Kapitel 6) durch Farbkodierung dargestellt. Der Auslass des Brennraums befindet
sich am rechten oberen Ende.

In Bild 1.6 ist die Temperaturverteilung in der Auslassebene dargestellt. Experi-
mentelle Ergebnisse sind mit den Ergebnissen der CFD-Rechnung auf der Basis
des Flamelet-Modells (sieche Kapitel 6) verglichen. Angestrebt wird eine moglichst
gleichméiflige Temperaturverteilung, um die thermische Belastung der ersten Turbi-
nenschaufelreihe gering zu halten. Man sieht, dass die Temperaturabweichungen im
Mittel von der gleichen Groflenordnung sind und um ca. 20% um den Mittelwert
streuen.

Mischung, Verbrennung und Schadstoffbildung in einer Gasturbinenbrennkammer
sind in Bild 1.7 nochmals schematisch dargestellt. Im linken oberen Bild ist die
Brennstoffzufuhr und die primére und sekundére Luftzufuhr und deren Vermischung
im Brennraum gezeigt. Darunter findet sich ein iiber dem Querschnitt gemittel-
tes Temperaturprofil. Es zeigt Temperaturen von iiber 2000 K in der noch relativ
brennstoffreichen Primérzone, einen ersten Abfall in der Zwischenzone und einen
weiteren Abfall auf ca. 1200 K in der {iber den Querschnitt gemittelte CO- und NO-
Konzentrationen sind als Funktion der Verweilzeit in der Brennerkammer auf der
rechten Seite des Bildes dargestellt. Gemessene Werte werden mit berechneten Wer-
ten verglichen, wobei chemisches Gleichgewicht angenommen wurde. Es zeigt sich,
dass die gemessenen CO-Werte deutlich oberhalb, diejenigen von NO jedoch deut-
lich unterhalb der Gleichgewichtsrechnungen liegen. Dies zeigt, dass die Annahme
chemischen Gleichgewichts bei der Verbrennung gerade in Hinblick auf Schadstoffe-
missionen keine gute Voraussagen ermoglicht. Verbrennungsprozesse miissen daher
als Nichtgleichgewichtsprozesse behandelt werden. Wéahrend das chemische Gleich-
gewicht mit Formeln aus der Thermodynamik berechnet werden kann, ist fiir das
Nichtgleichgewicht das Hinzuziehen der chemischen Kinetik erforderlich.

Wir werden die Thermodynamik von Verbrennungsprozessen in Kapitel 2 und die
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Bild 1.5: Ergebnisse einer Simulation der turbulenten Mischung in der Brennkam-
mer der Fluggasturbine BR715. Dargestellt ist die rdumliche Verteilung des zeitlich
gemittelter Brennstoffanteile durch Angabe des mittleren Mischungsbruchs (zum
Mischungsbruch siehe Kapitel 6.
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Bild 1.6: Verteilung der zeitlich gemittelten Temperatur (Angaben in Kelvin) in
einer Schnittebene durch die Brennkammer der Fluggasturbine BR715
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Eintritt: 7=300K ; p = 1,5 bar

103
— __\J{\ —
— \J XCO
—> f : : \[ppm] gemessen
- gv ,,\( <' i — 102
A - __/-l 0 Gleichgewicht  CO
Primiir- Zwischen—| Mischzone | 1 , . o
zone zone 2 4 6 8 10
2400 104
TIK] N XNo — -
1600 / \ Gastemperatur [ppm] Gleichgewicht
T \
N~— 10! J _—T~ggemessen NO
< |
800 | . . . . .
Brennkammerlidnge 2 4 6 8 10

Verweilzeit [msec]

Bild 1.7: Mischung, Verbrennung und Schadstoffbildung in einer Fluggasturbine
(schematisch)

Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen in Kapitel 3 behandeln. In Kapitel 4 wer-
den wir uns mit Ziind- und Loschvorgéingen in homogenen Systemen beschéftigen.
Als weiterfithrende Literatur wird das Buch J. Warnatz, U. Maas: ,, Technische Ver-
brennung*“, Springer-Verlag, 1993 empfohlen. In Kapitel 4 erfolgt eine Darstellung
der Bilanzgleichungen fiir laminare und turbulente Stromungen. Schliellich werden
in Kapitel 6 laminare und turbulente Vormischflammen und in Kapitel 7 laminare
und turbulente Diffusionsflammen sowie die Tropfenverdampfung und -verbrennung
behandelt.



2 Thermodynamik von Verbrennungsprozessen,
chemisches Gleichgewicht

Das folgende Kapitel behandelt technische Verbrennungsprozesse unter dem ther-
modynamischen Gesichtspunkt. Es werden Stoff- und Wérmebilanzen aufgestellt
und chemische Umwandlungen zugelassen. Grundlage der Berechnung der Endpro-
dukte der Verbrennung sind die Stochiometrie und die Annahme vollstindiger Ver-
brennung. Die Energiebilanz erfordert die Einfiihrung der Bildungsenthalpien. Im
weiteren wird das chemische Potential definiert und die Gleichgewichtskonstanten
hergeleitet, mit deren Hilfe das chemische Gleichgewicht berechnet werden kann.

2.1 Die thermodynamische Betrachtungsweise

Thermodynamisches System

Ein thermodynamisches System ist als ein abgegrenzter Bereich definiert, der ther-
modynamischen Untersuchungen dient. Dazu denkt man sich das thermodynamische
System von seiner Umgebung befreit und ersetzt die Wirkung der Umgebung auf
das System durch die an der Systemgrenze wirksamen Kriéfte und Energiefliisse. Die
Begrenzungsfliche eines thermodynamischen Systems, die Systemgrenze, wird damit
zu einer Kontrollfliche fiir Bilanzen (Massen-, Impuls- und Energiebilanz). System-
grenzen konnen beziiglich ihrer Lage (ortsfest oder beweglich) sowie beziiglich ihrer
Durchldssigkeit fiir Masse und/oder Energie unterschieden werden.

Als Beispiel betrachten wir die Brennkammer der Gasturbine in Bild 2.1. Die hier
zweckméafigerweise gewéhlte gestrichelt gekennzeichnete, ortsfeste Systemgrenze ist
fiir Materie und Energie durchlissig. Die Brennkammer wird also durch ein offenes
System beschrieben. Bei der Bilanzierung ? sind fiir die Massen- und Energiebilanz
die ein- und austretenden Massenstrome, also iy, (Luft), rmp (Brennstoff) und 4
(Abgas) und die Druck- und Temperaturverhéltnisse an den Ein- und Austritten so-
wie die Warmestrome zu beriicksichtigen, die ohne Massentransport durch Warme-

2 An die Kontrollfliche des herausgeschnittenen Bilanzsystems werden alle fiir die Betrachtung re-
levanten physikalischen Groflen eingetragen. Hier sind beispielhaft nur die Massenstréome vermerkt,
wie es fiir eine Massenbilanz ausreichen wiirde. Krifte auf die Kotrollfliche oder Energiestrome
iiber die Kontrollfliche sind ausgeblendet. Ubung: Vervollstéindigen Sie das Bild des isolierten Bi-
lanzraums fiir eine durchzufithrende Impuls- und Energiebilanz!

System oder Bilanzraum isolierter Bilanzraum Q/
e ./.. .................. < Jormmmmm et “.
," S ¢" S
. " R my, ! p
m 1 H 1 m
L Y/ m B H - ! A

> H >
o — '
p A mp !

) ) “Black Box”
Systemgrenzen oder

Kontrollflichen

Bild 2.1: Beispiel: Massenbilanz an einer Brennkammer einer Fluggasturbine
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leitung und evt. Strahlung die Bilanzgrenze iibertreten. Den Details der raumlichen
Verteilung innerhalb des Kontrollvolumens wird bei dieser Bilanzierung am offenen,
durchstromten System keine Beachtung geschenkt; es wird also als eine Black Box
betrachtet.

Thermodynamische Systeme kénnen zum einen nach den Eigenschaften ihrer Sy-
stemgrenzen und zum anderen nach ihren inneren Eigenschaften wie folgt eingeteilt
werden:

offenes System - die Systemgrenzen sind fiir Masse und Energie durchléssig

geschlossenes System - kein Massenaustausch, jedoch ein Energieaustausch iiber
die Systemgrenzen ist moglich.

abgeschlossenes oder isoliertes System - ein System, bei dem weder der Aus-
tausch von Energie, noch von Masse mdoglich ist, wird als abgeschlossenes System
bezeichnet.

Mit adiabat bezeichnet man den Sonderfall eines Systems, das keine Wérme mit
der Umgebung austauscht. Jedes abgeschlossene System ist deshalb notwendigerwei-
se auch adiabat. Ein offenes oder geschlossenes System kann dagegen sowohl adiabat
als auch das Gegenteil ndmlich diabat oder diatherm sein.

Homogenes System

Die makroskopischen Eigenschaften eines homogenen Systems werden als unabhéngig
vom Ort angenommen. Das heifit, sowohl die Zustandsgréfien (z. B. Druck p und
Temperatur 7" ) als auch die chemische Zusammensetzung éndern sich innerhalb der
Systemgrenzen nicht. Gase, Fliissigkeiten oder Festkorper konnen dabei als reine
Phase (nur ein Stoff) oder als Mischphase, d. h. als Mischung verschiedener Stoffe
gleicher Aggregatzustinde vorliegen.

Ein thermodynamisches System kann, wie am Beispiel einer Brennkammer auf der
linken Seite in Bild 2.1 dargestellt, in Teilsysteme unterteilt werden. Das hier darge-
stellte Teilsystem ermdglicht beispielsweise die Beschreibung der 6rtlich vorliegenden
thermodynamischen Zustdnde in der Brennkammer. Dabei wird oft das Teilsystem
als hinreichend klein angenommen - z.B. ein differentielles Teilvolumen - so dass
die Mittelwerte der Zustandsgroflen in diesem Volumen als konstant angenommen
werden konnen. Mehrzonenmodelle, wie sie bei der Berechnung der Verbrennung in
Motoren vielfach Verwendung finden, teilen den Brennraum in derartige Teilsysteme
auf.

2.2 Molenbruch und Massenbruch

Wenn zwischen einzelnen chemischen Komponenten Reaktionen stattfinden, bei de-
nen andere Komponenten gebildet werden, bleiben deren Grundbausteine, die che-
mischen Elemente, erhalten. Das einzelne Atom, z. B. ein C- oder ein H-Atom, findet
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sich nur in einem anderen Molekiil beispielsweise COs bzw. HoO wieder.

Eine bestimmte Molekiilsorte, wie etwa CHy oder Og, wird als chemische Kompo-
nente bezeichnet. Zur Beschreibung der Stoffumwandlung werden Konzentrationen
der chemischen Komponenten definiert. Dabei werden in den verschiedenen wissen-
schaftlichen Disziplinen unterschiedliche Groflen bevorzugt, ndmlich Moldichten und
Molenbriiche in der chemischen Kinetik und Massenbriiche bei der Beschreibung von
Stromungen mit chemischen Reaktionen. Diese Definition sollen im folgenden ein-
gefiihrt werden.

Molenbruch

Gegeben seien die Anzahl der Molekiile der einzelnen chemischen Komponenten
in einem homogenen System. Dies wird als Stoffmenge bezeichnet. Per Definition
stellen Ny = 6,0236 - 10?® Molekiile die Stoffmenge eines Mols dar. Ny wird als
Arvogadro-Zahl bezeichnet. Es mogen insgesamt n Komponenten vorhanden sein.
Mit der Anzahl der Molekiile sind auch die Partialmolzahlen n; der Komponenten
1=1,2,...,n gegeben. Dann ist die Gesamtmolzahl

n
ng = Zni, (2.1)
i=1

und der Molenbruch der i-ten Komponente
Xi=— (i=1,2,...,n). (2.2)

(In der deutschsprachigen Literatur wird nach DIN-Norm vielfach v; fiir den Molen-
bruch verwendet, die Bezeichnung X; hat sich in der internationalen Literatur der
Verbrennung durchgesetzt. )

Massenbruch

Bekannt seien weiterhin die Molmassen M; der Komponenten (siehe Tabelle 2.3 un-
ten). Zwischen der Partialmolzahl n; und der Partialmasse m; besteht die Beziehung

Die Gesamtmasse ist

m=3"m. (24)
=1

und der Massenbruch der i-ten Komponente

(i=1,2,.....,n). (2.5)

(In der deutschsprachigen Literatur wird &; fiir den Massenbruch verwendet.)
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Definiert man nun die mittlere Molmasse M analog zu (2.3) durch

m = Mng, (2.6)
so lasst sich diese mit Hilfe der Molenbriiche oder der Massenbriiche nach

-1

M = iMin- = (2.7)
=1

n
Y;
P

berechnen. Mit (2.3) und (2.6) ergibt sich zwischen dem Molenbruch und dem Mas-
senbruch die wichtige Beziehung

M4
Y; = MX (2.8)

Massenbruch der Elemente

Neben den Massenbriichen der chemischen Komponenten sollen auch die Massen-
briiche der chemischen Elemente eingefiihrt werden. Es sollen n. chemische Ele-
mente, z. B. C,H,O,N im System vorhanden sein. Da die chemischen Elemente
wahrend der chemischen Reaktion weder verbraucht noch erzeugt werden, bleibt
auch die Masse m; eines Elementes in einem homogenen System unverdndert. Der
Massenbruch des j-ten chemischen Elementes ist definiert durch

= (J=1,2,.....;m¢). (2.9)

N

Dabei stellt m; die Gesamtmasse aller Atome des Elementes j im System dar. Um
m; zu berechnen, werden die Atome des Elementes j aus allen Molekiilen, in denen es
auftritt, zusammengefasst und deren Gesamtmasse gebildet. Wenn a;; die Anzahl der
Atome des Elementes j in einem Molekiil der Komponente i und M; die Molmasse
des Elementes j ist, ergibt sich

" i M
mj=> ZJJ\L L, (2.10)
=1

und fiir den Massenbruch des Elementes j

n
aiij

Z; = i

M; &
Y; = ﬁ] Y aiXi (G =1,2,00m0). (2.11)
i=1 i=1

Waéhrend der chemischen Reaktion bleibt die Gesamtmasse erhalten, jedoch nicht
notwendigerweise die Gesamtmolzahl. Es wére daher auch nicht sinnvoll, einen Mo-
lenbruch der chemischen Elemente einzufiihren.

Aus den Definitionen folgt fiir alle drei Gréflen jeweils

iXi:L iYizl, izjzl. (2.12)
i=1 i=1 j=1
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Es wird sich in den folgenden Abschnitten zeigen, dass die Verwendung von Mas-
senbriichen fiir die Bilanzierung von Verbrennungsprozessen hilfreicher ist als die
Verwendung von Molenbriichen. Insbesondere der Massenbruch der chemischen Ele-
mente und der daraus abgeleitete Mischungsbruch wird sich als auflerordentlich niitz-
lich erweisen.

Weitere Grofien zur Beschreibung der Zusammensetzung

Vielfach wird unter dem Begriff der Konzentration C; die Anzahl der Mole der
Komponente 7 je Volumeneinheit, d. h. die partiale Moldichte verstanden

n;
= 2.1
Ci=y (2.13)

Dabei ist V' das Volumen des Systems. Die Moldichte des Systems ist dann

n
n
Cs = Vs = ZCZ (2.14)
i=1
Fiihrt man die Dichte p und die Partialdichte p; ein

m m;
;= = pY; 2.15
v’ P v P ( )

p

so gilt fiir die Moldichte der i-ten Komponente die Bezichung

;=L (2.16)

2.2.1 Die thermische Zustandsgleichung

In den meisten Verbrennungssystemen ist der Druck hinreichend klein bzw. die Tem-
peratur hinreichend grof3, so dass die Giiltigkeit der thermischen Zustandsgleichung
fiir ideale Gase vorausgesetzt werden kann. Da sich ein Gemisch idealer Gase wie ein
einheitliches Gas mit der mittleren Molmasse M verhilt, gilt mit (2.6) und (2.14)-
(2.15) fiir die thermische Zustandsgleichung

RT mRT pRT

P=Nsm = s = CsRT. (2.17)
Hierin ist R die universelle Gaskonstante, R = 8,3147 kJ/(kmol K). In vielen reakti-
onskinetischen Angaben wird noch die Einheit kcal (1 kcal = 4, 1868 kJ) verwendet.
Dabei erweist sich der Zahlenwert R = 1,986 kcal/(kmolK) oder néherungsweise
R = 2 keal/(kmolK) als praktisch. Da 1 kJ = 103 Nm ist und 1 N/m? = 10~° bar =
0,9869 10~ atm, bietet sich bei Verwendung des Druckes in atm und der Moldichte
in mol/cm® mitunter auch die Form R = 82,05 atm cm?/(mol K) an.

Definiert man den Partialdruck p; als denjenigen Druck, den die Molekiile einer
chemischen Komponente auf die Wand eines Geféfies ausiiben

T
pi = TLZRT = CZ‘RT, (2.18)
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so ergibt sich durch Summation iiber alle n Komponenten aus (2.17) und (2.1)

p=>_pi (2.19)
=1

Diese Beziehung besagt, dass sich der Gesamtdruck additiv aus den Partialdriicken
zusammensetzt, den die Stoffmengen der einzelnen Komponenten ausiiben wiirden,
wenn sie jeweils allein das Volumen ausfiillen wiirden. Diese Tatsache wurde 1802
von Dalton entdeckt und wird als Daltonsches Gesetz bezeichnet. Es gilt nur fiir
ideale Gase.

Zwischen dem Molenbruch und dem Partialdruck der i-ten Komponente in einem
Gemisch idealer Gase gilt mit den Gleichungen (2.2), (2.17) und (2.18) die Bezichung

pi = pXi- (220)
Weiterhin lasst sich das Partialvolumen definieren

RT
y; = MR (2.21)
p

Es ist jenes Volumen, das die Mole der Komponente ¢ einndhmen, wenn sie bei der
Temperatur T unter dem Gesamtdruck p sténden. Fiir den Volumenanteil V; gilt
dann ebenfalls

V;
P == X, 2.22
vi =y (2.22)

d. h. der Volumenanteil ist in einem Gemisch idealer Gase gleich dem Molenbruch.

In diesem Abschnitt wurde ein homogenes, geschlossenes System oder Teilsystem
mit vorgegebenen Gesamt- und Partialmassen, Gesamt- und Partialmengen und ei-
nem vorgegebenen Volumen angenommen. Die Betrachtung ldsst sich auch auf offene
Systeme anwenden, indem man statt der Gesamtmasse m und der Partialmassen m;
die Massenstrome m und m; oder die Mengenstrome n und n; und den Volumen-
strom V einfiihrt. Fiir die Massen- und Molenbriiche ergeben sich keine Unterschiede.

Beispiel 2.1

Gesucht sind die Molenbriiche und die Elementenmassenbriiche eines CHy-Luftge-
misches, das aus 5 Massenanteilen CH, und 95 Massenanteilen Luft besteht. Luft
besteht nidherungsweise zu 21% (Volumenanteil) aus O und zu 79% aus N.

Losung

Nimmt man ideales Gasverhalten fiir Luft an, so sind die Volumenanteile identisch
mit den Molenbriichen. Mit den Molmassen Mo, ~ 32 g/mol, My, ~ 28 g/mol
ergibt sich fiir die Massenanteile in der Luft daher

_ Mo, Xo,,L
Mo, X0,,1 + Mn, XNy, L

Yo, ~ 0,23, YN, =1 Y0, = 0,77.
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Das Gemisch enthilt 5% (Massenanteile) Brennstoff, daher sind die Massenbriiche
der Luftkomponenten im Gemisch

Y02 =0,95 Y()Q’L ~ 0,22, YN2 =0,95 YNQ,L ~ 0,73 und YCH4 ~ 0, 05.

SchlieBlich folgt mit Mcyu, ~ 16 g/mol fiir die mittleren Molmasse des Brennstoff-
Luft-Gemisches nach (2.7)

Y02 + YN2 + YCH4
M02 MN2 MCH4

und daraus mit X; = M /M,Y; fiir die Molenbriiche des Gemisches

M = ( )71~ 27,5 g/mol

X02 ~ 0, 19, und XN2 ~ O, 72 und XCH4 =1- X02 — XN2 ~ O, 09.

Aus den Massenbriichen der Komponenten ergeben sich mit (2.11) und My =
1 g/mol und M¢ = 12 g/mol die Massenbriiche der Elemente zu

Zy =0,0125, Zc=0,0375, Zo = Yo, Zx=Yx,.

In dieser Lésung werden der Einfachheit halber ganzzahlige Werte fiir die Molmassen
verwendet (vgl. jedoch Tabelle 2.4).

2.3 Die Massenbilanz

Eines der Grundgesetze der Physik besagt, dass die Masse eines geschlossenen Sy-
stems erhalten bleibt (Relativistische Effekte, d. h. Umwandlungen von Masse in
Energie, werden ausgeschlossen). Aus einem offenen System dem die Massenstrome
mie und rhg . zugefilhrt werden, muss dementsprechend im stationdren Fall ein
gleich grofier Massenstrom 1 , wieder ausstromen, vgl. Bild 2.2. Bei instationéren
Prozessen muss die Zunahme oder Abnahme der Masse im System gleich dem Un-
terschied von zustrémenden und abstrémenden Massenstrom sein. Massenbilanzen
sind unverzichtbarer Bestandteil der thermodynamischen Analyse eines Prozesses.

Die allgemeine Form der Gesamtmassenbilanz lautet bei mehreren ein- und austre-
tenden Massenstromen

dTZ—t(t) = Z Mei(t) — Z Tia,j(t). (2.23)

und bringt zum Ausdruck, dass sich die Massenédnderung in einem System mit der
Zeit aus dem Unterschied der einstrémenden und ausstromenden Masse ergibt, wobei
diese Strome selbst auch zeitabhéngig sein kénnen.

Bild 2.2: Massenbilanz fiir ein offenes System
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2.4 Mengen- und Massenbilanz bei chemischer Stoffumwandlung

Bei der Darstellung chemischer Reaktionsvorgidnge mit Hilfe von chemischen Reak-
tionsgleichungen hat man streng zu unterscheiden zwischen

1. Gleichungen, die Elementarreaktionen darstellen, wie sie sich aus reaktiven
StoBen der beteiligten Molekiile bzw. Atome im mikroskopischen Bereich erge-
ben. Fiir solche Reaktionen lassen sich, wie in Kapitel 3 gezeigt werden wird,
Reaktionsgeschwindigkeiten experimentell oder theoretisch bestimmen, so dass
die fiir die Reaktion benétigte Zeit ebenfalls ermittelt werden kann.

2. Gleichungen, die nur den globalen Umsatz von den Ausgangsstoffen zu den
Endprodukten beschreiben. Sie legen nur die Verhéltnisse der Molzahlen bei
der Reaktion fest, wihrend der zeitliche Verlauf der Reaktion ohne Bedeu-
tung bleibt. Wir werden solche Reaktionen als Brutto- oder Globalreaktionen
bezeichnen.

Zur Unterscheidung des Informationsgehaltes dieser beiden Arten von Reaktions-
gleichungen sollen im folgenden Elementarreaktionen mit Pfeilen und Brutto- oder
Globalreaktionen mit Gleichheitszeichen dargestellt werden, beispielsweise

Elementarreaktion H°® 4+ Oy — OH° + O°,

2.24
Brutto- bzw. Globalreaktion 2H; + Oy = 2H50. ( )

Beide Gleichungen beschreiben die Elementenbilanz bei einer chemischen Stoffum-
wandlung. In der ersten Gleichung reagiert das H°-Radikal mit O2 und bildet die
beiden Radikale OH® und O°. Als Radikale werden solche Atome oder Molekiile
bezeichnet, die eine oder mehrere freie chemische Valenzen besitzen, also chemisch
ungeséttigt sind. Die freien Valenzen werden mit einem hochgestellten Kreis be-
zeichnet. Die zweite Reaktion stellt die Bruttoreaktion zwischen Hy und Os dar.
Zum Beispiel kann die Verbrennung von Wasserstoff Ho mit Sauerstoff Os zu Was-
ser HoO mit der gleichen Berechtigung auch in der Form

1
Hs + 502 = H5O

geschrieben werden. Diese Freiheit gilt jedoch nicht fiir Elementarreaktionen, de-
nen die wirklich ablaufenden physikalisch-chemischen Vorgénge zu Grunde liegen.
In beiden Fillen, bei Elementarreaktionen wie bei Globalreaktionen, muss die Ele-
mentenerhaltung erfiillt sein. So steht in diesem Beispiel auf beiden Seiten der Re-
aktionsgleichung die gleiche Anzahl von H°-Atomen und von O°-Atomen.

Schreibt man die obige Bruttoreaktionsgleichung durch Multiplikation mit den je-
weiligen Molmassen (jeweils nur angeniherte ganzzahlige Werte) an, so findet man

2gHy 4+ 16202 = 18gH-0

als Massenbilanz bei der Verbrennung von Hs.

Schreibt man eine Elementarreaktion in der Form

n

S ovix] = VX, (2.25)
=1

=1
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so bezeichnet v/ den stéchiometrischen Koeffizienten eines Reaktanten, v/ denjenigen
eines Produktes. Hiebei symbolisiert [X;] die chemische Bezeichnung der Komponen-
te . Wenn die Komponente ¢ wiahrend der Elementarreaktion verbraucht wird, ist
v/ = 0, wird sie erzeugt, so ist v/, = 0. Der stochiometrische Koeffizient der Kompo-
nente i ist als Differenz

vi=vl — (2.26)

definiert. Ahnliches gilt auch fiir eine Globalreaktion. Daher kann man eine Global-
reaktion auch in der Form schreiben

n

> uilxi]=o. (2.27)

i=1

Fiir Systeme von Globalgleichungen mir r» Reaktionen gilt analog
n
S valXi]=0  (k=1,2,..7). (2.28)
i=1

Dabei ist v, der stochiometrische Koeffizient der Komponente ¢ in der k-ten Re-
aktion. Als Beispiel soll die Globalgleichung fiir die Verbrennung eines Kohlenwas-
serstoffes (z. B. Methan CH4 oder Propan C3Hg) oder auch eines Alkohols (z. B.
Methanol CH3OH) zu CO2 und H2O betrachtet werden. Der Brennstoff soll im
folgenden immer durch das Symbol B bezeichnet werden.

vB + 1,02 = 110, CO02 + 1,0 H20 (2.29)

Der Brennstoff moge apy Atome Wasserstoff, apc Atome Kohlenstoff und agp Ato-
me Sauerstoff enthalten. Dann sind die stochiometrischen Koeffizienten wegen der
Elementenerhaltung

1/ _ /
Yoo, = @BCVp
! _ /
Vi1,0 = GBH V/2 (2.30)

/ — /! /
Vo, = VCo, T Vi,0/2 — aBo vp/2:

Vielfach wird der stéchiometrische Koeffizient des Brennstoffs vf; zu eins gesetzt.

Hinsichtlich der Molenbriiche sagt (2.27), dass beim Umsatz von v; Molen der er-
sten Komponente v; Mole der Komponente ¢ umgesetzt werden. Ebenso werden bei
Umsatz von vy M; kg der ersten Komponente v; M; kg der Komponente ¢ umgesetzt.
Dies kann man in differentieller Schreibweise durch die Beziehungen

- = = i =1,2, ... 2.31
v V1 ’ ViMi I/1M1’ ViMi VlMl (Z ) &y 7n) ( )

ausdriicken. Die letzte Gleichung folgt mit (2.5) aus der Erhaltung der Gesamt-
masse wiahrend der Reaktion. Sie ldsst sich, ausgehend vom Ausgangszustand des
unverbrannten Gemischs, der im folgenden mit dem Index u bezeichnet werden soll,
integrieren. So kann z. B. der Massenbruch des Sauerstoffs Yo, bei der Verbrennung
eines Kohlenwasserstoffs oder Alkohols entsprechend (2.29) als Funktion des Mas-
senbruchs des Brennstoffs Y und den Ausgangsmassenbriichen angegeben werden.

Y02 - YOQ,U o YB - YB,u
/ - /
7/02M02 v Mg

(2.32)
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Einfache lineare Beziehungen zwischen Unbekannten dieser Art werden vielfach als
Kopplungsbezichungen bezeichnet. Sie erlauben es unter der Annahme einer einzi-
gen Bruttoreaktion die Zahl der unbekannten Massenbriiche auf einen einzigen zu
reduzieren. Eine dhnliche Kopplung kann unter weiteren Annahmen auch mit der
Temperatur hergestellt werden.

2.5 Lineare Abhingigkeit der Reaktionsgleichungen

Bei der Aufstellung von chemischen Globalgleichungen kann man unterschiedliche
Formulierungen mit gleicher Berechtigung wéhlen. Zum Beispiel kénnen fiir ein Sy-
stem, das die Komponenten Hs, HoO, CO, O5 und COs enthilt, die Gleichungen

H, + %02 = H5O0
2 CO + 10y = CO
3 CO + HO = CO; + Hy

aufgestellt werden. Fiir dieses Beispiel erkennt man sofort, dass nicht alle Gleichun-
gen voneinander unabhéingig sind. So erhélt man durch Subtraktion der ersten von
der zweiten Gleichung die dritte. Dies bezeichnet man als lineare Abhéngigkeit der
Reaktionsgleichungen. Bei grofleren Reaktionsschemata lassen sich lineare Abhéngig-
keiten nicht mehr so leicht feststellen. Dann muss man dazu iibergehen, die linear
unabhéngigen Reaktionen mit Hilfe der Matrix der stéchiometrischen Koeffizienten
zu bestimmen. Die Matrix v;; hat fiir das oben aufgefiihrte Beispiel die Form

Hy, H,O CO 0Oy CO
-1 10 —1/2 0
2 | 0 0 -1 —1/2 1
1 -1 -1 0 1

Generell gilt, dass der Rang der Matrix der stochiometrischen Koeffizienten immer
gleich der Zahl der linear unabhéngigen Reaktionen ist. Diese soll mit n; bezeichnet
werden. Die lineare Abh#ngigkeit von Reaktionen ist nur im chemischen Gleichge-
wicht (siehe unten) von Bedeutung, nicht jedoch bei der kinetischen Beschreibung
mittels Elementarreaktionen (siche Kapitel 3). Wir werden sehen, dass im Fall des
chemischen Gleichgewichts durch das Massenwirkungsgesetz n; Gleichgewichtskon-
stanten und damit n; Beziehungen zwischen den Konzentrationen der chemischen
Komponenten hergestellt werden. Neben diesen Beziehungen stehen noch n. Glei-
chungen der Form (2.11) fiir die Massenbriiche der Elemente zur Verfiigung, die die
Elementenerhaltung beschreiben. Um die Konzentrationen von n Komponenten im
Gleichgewicht eindeutig zu bestimmen, hat man also n;+n. Beziehungen. Dies fiihrt
auf die Gleichung

ng=mn—ne. (2.33)

Diese Gleichung gilt allgemein, sie legt fiir n chemische Komponenten, in denen n,
chemische Elemente vorhanden sind, die Anzahl der linear unabhéingigen Reaktions-
gleichungen eindeutig fest. Fiir ein gegebenes Reaktionsschema lassen sich n; linear
unabhéngige Reaktionen z. B. so ermitteln, indem man, ausgehend von n, als vor-
handen angenommenen Ausgangskomponenten, mit jeder Reaktion jeweils nur eine
weitere neu hinzukommende Komponente einfiihrt.
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2.6 Stochiometrische Mischung bei Einkomponentenbrennstoffen

Wir wollen zunichst den Fall betrachten, dass der Brennstoff nur aus einer chemi-
schen Komponente besteht. Dann stellt sich die Frage, bei welchem Verhéltnis von
Brennstoff und Sauerstoff die Mischung optimal ist, so dass eine vollstdndige Ver-
brennung zu den Endprodukten COs und HoO erfolgen kann, ohne dass eines der
beiden Edukte iibrig bleibt. Ein solches Gemisch nennt man ein stéchiometrisches
Gemisch.

In einem stdchiometrischen Gemisch ist das Verhéltnis der Molzahlen (und daher
auch der Molenbriiche) von Brennstoff und Luft vor der Verbrennung durch das
Verhéltnis der stochiometrischen Koeffizienten, bei Kohlenwasserstoffen oder Alko-
holen durch diejenigen der Reaktionsgleichung (2.29), gegeben

o XOQ,u
XB,u

NOos,u

NnBu

/
1%
= 92 (2.34)

/

Omin,m =
VB

st st

Dieses Verhiltnis wird auch als der molare (Index m) Mindestsauerstoffbedarf opmin,m
bezeichnet. Fiir den auf die Massenbriiche bezogenen Mindestsauerstoffbedarf oy,
(ohne Index m) soll der stochiometrische Bruch v eingefiihrt werden

/
V02M02
v Mp

_ YOQ?“ _
= % =
B,u st

. mos,u
mp
st

v. (2.35)

Omin =

Damit kann man die Kopplungsbeziehung (2.32) auch schreiben
vYg — Yo, = YRy — Yo, u- (2.36)

Man sieht, dass fiir eine stochiometrische Zusammensetzung die rechte Seite von
(2.36) verschwindet. Dies bedeutet, dass bei vollstindigem Verbrauch des Brenn-
stoffes, d.h. wenn Yp null wird, auch Yo, null wird und umgekehrt. Dies entspricht
der Definition eines stéchiometrischen Gemischs.

2.7 Der Mischungsbruch

Der Mischungsbruch ist in der Verbrennung eine sehr niitzliche Variable, im be-
sonderen fiir Diffusionflammen. Hier wird er zunichst fiir ein homogenes System
prisentiert. In einem System, in welchem ein Brenngasstrom (Index 1) mit dem
Massenstrom 7 mit einem Oxidatorstrom (Index 2) mit dem Massenstrom 7y
gemischt wurde, représentiert der Mischungsbruch den Massenanteil des Brenngas-
stroms in der Mischung. _

mi

7= (2.37)

my + e
Sowohl der Brenngasstrom als auch der Oxidatorstrom kénnen inerte Komponenten

wie zum Beispiel Stickstoff enthalten. Der Massenanteil Y5 1 des Brenngases in der
Mischung ist proportional zu dem Massenanteil im urspriinglichen Brenngasstrom

Ypu=Yp17Z. (2.38)

In (2.46) ist Yp1 der Massenanteil des Brenngases im Brenngasstrom. Da 1 — Z
den Massenteil des Oxidatorstroms in der Mischung représentiert, erhélt man den
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Massenanteil des Sauerstoffs in der Mischung durch
Yo, = Y0,2(1 = Z). (2.39)
In (2.39) ist Yo, 2 der Massenanteil des Sauerstoffs im Oxidatorstrom (Yp, 2 = 0,232

in Luft). Setzt man (2.38) und (2.39) in (2.36) bekommt man den Mischungsbruch
als Variable, welche die Massenanteile des Brenngases und des Sauerstoffs verbindet

_ vYp — Yo, +Y0,2

2.40
vYp1+ Yo, (240)

Fiir eine stochiometrische Mischung erhilt man mit vYp = Yp, den stéchiometri-

schen Mischungsbruch

VYBJ

Zg =1+ It (2.41)

02,2

Fir Z < Z, ist zu wenig Brenngas vorhanden und man spricht von einem mageren
Gemisch. Die Verbrennung ist abgeschlossen, wenn das gesamte Brenngas verbraucht
ist. Daraus ergibt sich Yz, = 0 (Index b fiir verbrannt). Der iibrige Sauerstoffmas-
senanteil im verbrannten Brennstoff wird iiber (2.47) mit (2.48) zu

Z

Yo, = Y0,2(1 — Z_)a Z < Zg (2.42)
st

berechnet. Analog folgt fiir Z > Z, dass zu wenig Sauerstoff vorhanden ist. In

diesem Fall spricht man von einem fetten Gemisch. Die Verbrennung bricht in diesem

Fall ab, wenn der gesamte Sauerstoff verbraucht wurde und damit Yp,; = 0 gilt.

Daraus folgt, dass
Z — Zst
Yep=Yp1——F—Z > Zg (2.43)
I I 1 _ Zst

ist.

2.8 Stochiometrische Mischung bei beliebigen Brennstoffen

Waéhrend bei einem gasférmigen Einkomponentenbrennstoff die Stéchiometrie durch
die Umsatzgleichung in einfacher Weise vorgegeben werden kann, bietet sich bei
gasformigen Brennstoffgemischen und bei festen und fliissigen Brennstoffen eine
Vorgehensweise an, die die Elementenbilanz unmittelbar beriicksichtigt. Dabei wird
zundchst eine Elementaranalyse durchgefiihrt. Diese liefert die Elementenmassen-
briiche Zp ; der brennbaren Elemente C und H, also Zg ¢ und Zpy sowie die des
im Brennstoff gebundenen Sauerstoff Zg o. Weiterhin kann im Brennstoff Stickstoff
vorhanden sein, der jedoch als inerte Komponente fiir die Stéchiometrie keine Rolle
spielt. Feste inerte Komponenten kénnen in der Sammelbezeichnung Asche zusam-
mengefasst werden. Der Einfachheit halber soll Schwefel, obwohl er oxidierbar ist,
nicht als zusétzliches Element betrachtet werden. Bei den in Verbrennungsprozessen
i. Allg. zu fordernden niedrigen Schwefelanteilen wirkt sich diese Vernachldssigung
auf die Berechnung des stéchiometrischen Mischungsverhéltnisses kaum aus.

Bei Brennstoffen und Brennstoffgemischen, bei denen die Komponenten und de-
ren Massenbriiche im Brennstoff bekannt sind, lésst sich die Elementaranalyse nach
(2.11) berechnen, in anderen Fillen muss sie experimentell ermittelt werden. Der
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Mindestsauerstoffbedarf o, ist dann diejenige Masse Sauerstoff pro Masse Brenn-
stoff, die fiir die vollstdndige Verbrennung zu COs und HoO notwendig ist. Er wird
berechnet, indem man den Sauerstoffbedarf fiir die Verbrennung der einzelnen Ele-
mente aufaddiert und davon den im Brennstoff vorhandenen Elementenanteil des
Sauerstoffs abzieht. Aus den Umsatzgleichungen folgt fiir den Mindestsauerstoffbe-
darf opin des Kohlenstoffes bzw. des molekularen Wasserstoffes

mo M02
mino = 29— — 2,664, 2.44
Omin,C = g Mo 290 (244)
st
mo M02
min,H — = = 77 937. 2.45
OminH = t 2 M, (245)
S

Der Mindestsauerstoffbedarf des Brennstoffes ist daher die Summe des fiir die Ver-
brennung des Kohlenstoffs und des Wasserstoffs aus dem Brennstoff mindestens
benétigten Sauerstoffs abziiglich des darin bereits vorhandenen Sauerstoffs

Omin = Omin,C ZB,C + Omin,H ZB,H - ZB,O = 2, 664 ZB7C + 7, 937 ZB7H — ZB7O- (246)

2.9 Mindestluftbedarf und Luftzahl )\

Wenn der Mindestsauerstoffbedarf omin bzw. omin,m bekannt ist, kann der Mindest-
luftbedarf leicht ermittelt werden. Er ist definiert als diejenige Masse Luft pro Masse
Brennstoff (bzw. Stoffmenge Luft pro Stoffmenge Brennstoff), die fiir die vollstéindi-
ge Verbrennung mindestens notwendig ist. Bei Beriicksichtigung des Massenbruchs
von Oz in der Luft Yo, 1,us= 0,232, bzw. des Molenbruchs Xo, 1,uf;= 0,21 ergibt sich

Omin Omin,m Omin Omin,m
gmin = ) gmin,m = = gmin = ) emin,m = —. (247)

Y027Luft XOQ,Luft 05 232 05 21
In einem vorhandenen Brennstofl-Luft-Gemisch bezeichnet man das Verhiltnis der
Masse der Luft pro Masse Brennstoff mit ¢ , das Mengenverhéltnis mit £,,. Dann ist
das Luftverhaltnis A fiir beide definiert als

A= £ _ _bn (2.48)

Emin gmin,m

In der englischsprachigen Literatur wird vielfach das Brennstoffverhiltnis ¢ ver-
wendet. Zwischen dem Brennstoffverhéltnis ¢ und dem Luftverhéltnis A besteht die
Beziehung

1
o=+ (2.49)

Das Brennstoffverhéltnis ¢ wird mitunter, weniger prézise, auch als Mischungs-
verhéltnis bezeichnet. Ein Gemisch A < 1,¢ > 1 nennt man unterstochiometrisches
(fettes) Gemisch, eines mit A > 1,¢ < 1 iiberstochiometrisches (mageres) Gemisch.

Beispiel 2.2

Methanol (CH30H) soll mit einem Luftverhéltnis von A = 1,2 vollstidndig verbrannt
werden. Man berechne durch entsprechende Ergédnzung der Reaktionsgleichung die
Anzahl der Mole der im Abgas vorhandenen Komponenten, wenn 1 mol des Brenn-
stofts verbracht wird.
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Losung
Die Bruttoreaktionsgleichung fiir die Verbrennung von Methanol lautet

CH30H + gOQ = COq + 2H50.

Der Stoffmengenanteil des Sauerstoffs in der Luft betrédgt 0,21, d. h., um 1 mol Oq
bereitzustellen, braucht man 1/0,21 mol = 4,762 mol Luft. Damit lautet die um Ny
erginzte Bruttoreaktionsgleichung fiir die Methanolverbrennung mit Luft

3 3
LCH3O0H + ¢ - 4,762 (0,210 +0,79Nz) = 1COz + 2Hy0 + 5 - 3,762 Ny

Die linke Seite dieser Beziehung gibt die Zusammensetzung des stéchiometrischen
Brennstoff-Luft-Gemisches wieder. Auf der rechten Seite steht die Zusammensetzung
des stochiometrischen Verbrennungsgases, d. h. desjenigen Gasgemisches, das durch
die vollstidndige Verbrennung des Brennstoffes mit der gerade dazu erforderlichen
Luftmenge entsteht. Unter Beriicksichtigung des Luftverhéltnisses X = 1,2 wird
daraus

3
LCH;0H + A 7 4,762 (0,210 +0,79Np) =

1C02+2H20+)\';'3,762N2+;'()\—1)02.

Die Verbrennung mit einem Luftverhédltnis von A > 1 ist nicht mehr stéchiometrisch
(iiberstéchiometrisch). Das Verbrennungsgas besteht jetzt aus dem stéchiometri-
schen Verbrennungsgas und der iiberschiissigen Luft, also tiberschiissigem Sauerstoff
und Stickstoff.

2.10 Abgaszusammensetzung bei magerer Verbrennung

Wird der Brennstoff als Bezugskomponente gew#hlt und nach (2.31) vom unver-
brannten Zustand (Index u) bis zum Endzustand (Index b) integriert, ergibt sich:

v
Ni b — N,y = — (NB,b — NB,u)
VB
v; M;
Mib = Miw = T (mB,p — MB,u) (2.50)
v; M;
Yip—Yiu= yBZMZB (YB,o — YB,u)-

Bei magerer Verbrennung ist ng; = 0, mpp = 0 und Yg; = 0, da der Brennstoff
vollstédndig verbraucht wird. Fiir CO2 und H»O gilt vco, = 1/602 und vg,0 = 1/1,;20,
fir den Brennstoff vg = —1/]/3. Somit kénnen auch die Molzahlen bzw. Massen der
Produkte COg und H2O im Abgas (Index b) aus der Reaktionsgleichung bestimmt
werden:

/! /!
__Vco, _ 'mo 951
NCOsb — NCOsu = —5— NB,u s NHy0,b — NHaOu = —— NBLu (2.51)
1% 1%
B B
1 1
VCOQMCO2 VHQOMHQO

MCOsb — MCOy 4 = ———2——— MB.y s MH,0b — MH,0m = ————— MBy. (2.52
COa, 2,U V}/3MB U 20, 20,u V}/3MB U ( )
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Fiir den Restsauerstoff gilt

_ -y (1) o: Mo 2.53
nO?Rest - ( - ) V]I3 nB7u Y mO2Rest - ( - )mmByu' ( . )

Verallgemeinert man das Beispiel aus der Ubung auf Seite 19, so gilt fiir den Stick-
stoff, da dieser an der Reakton nicht teilnimmt, weiterhin

NNy, b = MNg,u = 07 79€m nB,u
(2.54)
mNQ,b = mNg,u - 07 768€m]37u

2.11 Der erste Hauptsatz der Thermodynamik

Grundlage der Berechnung des Energieumsatzes in reagierenden Systemen ist der
erste Hauptsatz der Thermodynamik. Er beschreibt das Prinzip von der Erhaltung
der Energie und gibt einen quantitativen Zusammenhang an zwischen verschiedenen
Energieformen. Insofern definiert der erste Hauptsatz die innere Energie U. Die
Gesamtenergie eines Systems ist die Summe aus innerer Energie, kinetischer und
potenzieller Energie

E = U+ Fun + Epar.

Die innere Energie wird als kalorische Zustandsgrofie bezeichnet. Aus ihr lassen
sich weitere kalorische Zustandsgréfien ableiten, z. B. die Enthalpie H, die freie
innere Energie A und die freie Enthalpie oder Gibbssche Enthalpie G. Die kinetische
Energie ist Eyi, = mc?/2, wobei mit ¢ der Betrag der Geschwindigkeit bezeichnet ist,
die potenzielle Energie im Schwerefeld der Erde lautet bei konstant angenommener
Erdbeschleunigung F,o; = —mg - 7. Wenn speziell der Erdbeschleunigungsvektor
g entgegen der z-Koordinate gerichtet ist, ergibt sich fiir die potenzielle Energie
Eyot = mgz.

Zwischen verschiedenen Zustandsgrofien bestehen funktionale Zusammenhénge wie
U=U(T,V). (2.55)

Eine solche Beziehung heifit kalorische Zustandsgleichung. Uber die thermische Zu-
standsgleichung p = p(7T,V) sind Volumen, Druck und Temperatur voneinander
abhéngig, so dass die innere Energie auch wahlweise als Funktion der anderen Zu-
standsgroflen geschrieben werden kann. Zusétzlich sei darauf hingewiesen, dass in
Systemen mit verschiedenen chemischen Komponenten, insbesondere wenn sich die
Zusammensetzung im System durch chemische Reaktionen éndern kann, die innere
Energie auflerdem von der Zusammensetzung des Systems also den Teilchenzah-
len der chemischen Komponeneten abhéngt, worauf ab Abschnitt 2.11 eingegangen
werden soll.

Die soeben genannte kalorische Zustandsgrofie Enthalpie ist definiert durch
H=U+pV. (2.56)

Der zweite Term auf der rechten Seite stellt die spéter auf Seite 25 eingefiihrte Ein-
und Ausschiebearbeit dar, die aufgewendet werden muss oder frei wird, wenn Materie
die Systemgrenze iiberschreitet. In der Enthalpie ist diese mit der inneren Energie
zusammengefasst. Die Enthalpie als Bilanzgrofle findet deshalb insbesondere dann
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Verwendung, wenn Massenaustausch iiber die Grenzen eines Kontrollraums hinweg
zu beriicksichtigen ist (siehe auch den Abschnitt auf Seite 27 folgende).

Fiir ein ideales Gas gilt mit der thermischen Zustandsgleichung auch der Zusam-
menhang

H =U +mRT. (2.57)

Hierin ist R = R/M die spezielle Gaskonstante. Fiir Luft in ihrer iiblichen Zusam-
mensetzung hat diese zum Beispiel den Zahlenwert R = 287 kJ/(kg K).

Die genannten kalorischen Zustandsgrofien sind extensive Groflen. Bei einer Zunah-
me der im System eingeschlossenen Materiemenge verhalten sie sich additiv. Oft
wird mit den zugehorigen intensiven Zustandsgrossen gearbeitet, die bei der ge-
nannten Skalierung des Systems unverdndert bleiben. Es werden dabei zwei Formen
unterschieden: die auf die Masse bezogenen intensiven Zustandsgrofien werden als
spezifische Grofien bezeichnet, z. B. die spezifische Gesamtenergie e = E/m und
die spezifische innere Energie u = U/m, dagegen werden die auf ein Mol bezoge-
nen Groflen molar genannt, z. B. molare innere Energie u,, = U/n,. Entsprechend
sind die Bildungen fiir die spezifische Enthalpie h = H/m und die molare Enthalpie
h = H/ns.

Auch fiir thermische Zustandsgréflen werden vielfach intensive Grofien definiert. Hier
ist insbesondere das Volumen V' zu erwihnen. Das spezifische Volumen ist v = V/m
und das molare Volumen v, = V/n,. In der Thermodynamik ist es gebrauchlich,
statt der Dichte p = m/V das spezifische Volumen v = V/m mit

p=1/v (2.58)

zu verwenden. Demgegeniiber sind die anderen bisher eingefiihrten thermischen Zu-
standsgroflen Druck p und Temperatur T' per se intensive Zustandsgrofien.

Die in einem System gespeicherte Energie dndert sich auch auf Grund von zu- und
abgefiihrten Energiestromen. Der Energieinhalt eines Systems wird erhoht, wenn
ihm Warme zugefithrt wird und vermindert, wenn es Arbeit an die Umgebung des
Systems abgibt. Die zugefiihrte Warme und die zugefiihrte Arbeit werden bei der
Bilanzierung am System deshalb als positiv bewertet. In Bild 2.3 sind die durch
die Massenstrome 7 . und 1s . iiber die Systemgrenze zugefiihrten Energiestrome
mit ELe = 71y €1, und E27e = 71y €2 bezeichnet, der entsprechende abgefiihrte
Energiestrom mit E'l,a = 1M1 g€1,q. Die zugefithrten Warmen pro Zeiteinheit wurden
mit Q, und die zugefithrten Arbeiten pro Zeiteinheit, die Leistungen P, wurden mit
VVl bezeichnet.

% = Z T.ni@ €ie — Z mj,(zej,a + Z Qk + Z Wl- (259)
i j % !

Im folgenden sollen die Volumenénderungsarbeit und die Verschiebearbeit betrachtet
werden. Die Volumenénderungsarbeit tritt an einem System auf, falls sich System-
grenzen verschieben. Betrachtet wird deshalb exemplarisch ein System aus Zylinder
und Kolben, Bild 2.4. Die Kraft an der Kolbenstange leistet die Arbeit

2 2
W12:/ F‘-dF:—/ Fdz. (2.60)
1 1
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Bild 2.3: Energiebilanz an einem offenen System (Kontrollfliche gestrichelt einge-
zeichnet)

Bei quasistatischer, reversibler Zustandsédnderung durchlduft das System eine Reihe
von Gleichgewichtszustinden. Eine Kriftebilanz am System Kolben, links unten in
Bild 2.4, liefert aus diesem Grunde fiir die Kraft

F=(p—p,) A (2.61)

Die an Kolbenstange abgefiihrte Arbeit, sie kann als die Nutzarbeit des Kolben-
Zylinder-Systems angesehen werden, ist bei quasistatischer, reversibler Zustandsédnde-
rung daher:

2 2
Wi = —/ (p—pu) Adx = —/ pdV + py (Vo = V1). (2.62)
1 1

Der erste Term auf der rechten Seite von (2.62) ist die Volumenénderungsarbeit des
im Zylinder eingeschlossenen Gases:

2
Wy = — /1 pdV (2.63)

oder, da die Masse m konstant ist, ergibt sich die spezifische Volumenénderungsar-
beit zu

2
Wiy = —/ pdv. (2.64)
1

Das Integral wird bei einer Verschiebung der Grenzfliche des Systems in positive z-
Richtung - VolumenvergroBlerung gegen den Druck p auf die Grenzfliche - negativ,
entsprechend der Definition, dass dann das eingeschlossene Gas Arbeit an seine
Umgebung abgibt.

Der zweite Term in (2.62) ist die von der Umgebung aufgenommene Verschiebearbeit
Wiy = pu (Vo = V1) (2.65)

Sie entspricht eigentlich der negativen Volumen#inderungsarbeit der Umgebung, wenn,
wie im Bild unten rechts eingezeichnet, die Umgebung als Bilanzsystem herangezo-
gen wird, und das Integral Wl‘g = — ff pdV mit p = p, = const fiir dieses System
ausgewertet wird.
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| —— Bilanzsystem Umgebung

Bild 2.4: Zur Volumenénderungsarbeit.
Herausgezeichnete Kontrollsysteme: eingeschlossenes Gas, Kolben und Umgebung.
Eingezeichnet sind jeweils nur die relevanten Kriften an den bewegten Fliachen
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T S|
1 |
p — dE ICQ I
> f—
—>!__—_I> dt I
gy
geschlossenes System O Tt

zum Zeitpunkt ¢

Bild 2.5: Energiebilanz am geschlossenen System zur Bestimmung der Ein- und
Ausschiebearbeiten

Die Volumenénderungsarbeit, das zeigt die angegebene Definition (2.63), ldsst sich
offenbar durch Umkehrung der Kolbenbewegung vollstéindig zuriickgewinnen. Solche
Vorgénge werden als verlustlos oder reversibel bezeichnet. Die Volumenénderungs-
arbeit (2.63) ist also eine reversible Arbeit. Die Umkehrbarkeit der Kolbenbewegung
ohne Verluste setzt voraus, dass die Kolbenbewegung sehr langsam erfolgt, im Grenz-
fall unendlich langsam. Damit steht in Einklang, dass bei der Ableitung der Bezie-
hungen des Abschnitts angenommen wird, dass die Kraft F mit den Druckkriften
am Kolben stets im Gleichgewicht steht. Dies ist bei beschleunigten Kolbenbewe-
gungen aber nicht méglich. Der reversible Prozess stellt also eine Idealisierung eines
realen Prozesses dar, der mit endlicher Geschwindigkeit ablauft.

Im folgenden soll die Volumenénderungsarbeit pro Zeiteinheit Wl‘g beim Ein- und
Ausschieben einer Masse betrachtet werden. Wiahrend des Zeitintervalls dt ergibt
sich am Eintritt

w(t+dt) t+dt
Wy = / Fdx = / pAcdt. (2.66)
x(t) t

Dabei sind die Kraft F' = pA und die Wegénderung dx = cdt eingesetzt worden.

Die Volumenénderungsarbeit pro Zeiteinheit ist dann im Eintritt 25

. t+dt
le == |:— / P1 A (&1 dt:| = D1 A Cl. (267)
dt J, .

Wir kénnen die Geschwindigkeit ¢ durch den Massenstrom 7 eliminieren. Wegen
m=Apc (2.68)

ergibt sich mit A; ¢; = rh; v1 die Verschiebearbeit pro Zeiteinheit beim Einschieben
(Einschiebearbeit) der Masse am Eintrittsquerschnitt zu

WY = mp; . (2.69)

Nimmt man einen konstanten Massenstrom m; = e = 1 an, so folgt fiir die
Differenz der Arbeiten pro Zeiteinheit zwischen Ein- und Austritt

Wiy = 1 (p1v1 — pava). (2.70)
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Verschiedene Formen des 1. Hauptsatzes
Geschlossenes System

Es werden keine Massenfliisse iiber Systemgrenzen zugelassen, d. h. die Masse m
im System ist konstant. Wir betrachten als Spezialfall denjenigen, bei dem keine
Anderung der kinetischen und potenziellen Energie erfolgt®, so dass die spezifische
Gesamtenergie e gleich der spezifischen inneren Energie u ist:

Der erste Hauptsatz wird nun integriert zwischen den Zeiten ¢; und s, d. h. zwischen
den thermodynamischen Zustéinden 1 und 2:

to du to . to .

m —dt = / Qdt + W dt. (2.71)
t1 dt ty t1

Die Arbeiten kénnen wir aufteilen in einen reversiblen Anteil, die Volumenénde-

rungsarbeit,
to

Wiy, = —m/ pdv (2.72)
t

1
und einen irreversiblen Anteil, reprisentiert duch die irreversible Reibungsarbeit

R _ R
Wi = muwiy

to .
Wdt =Wy,  + Wi (2.73)

t1

Der insgesamt wihrend des Zeitintervalls 1-2 zugefiihrte Warmestrom wird mit Q12
bezeichnet: .
2 .
Q12 = mqgiz = / th (274)
t1
Hierin ist ¢o die spezifische zugefithrte Warme und ¢ der spezifische Warmestrom.

Der Warmestrom erfasst Warmeiibergang an das System durch Warmeleitung und
-strahlung.

Bei einem geschlossenen System kommen fiir kinetische und potenzielle Energie ohnehin nur
die Bewegung des System als Ganzes relativ zu einem festen Bezugssystem in Frage. Ein Beispiel
fiir solch ein System wére ein PKW: dieser konnte durch Umwandlung von chemischer Energie im
Motor seine Geschwindigkeit erh6hen und auch durch Bergauffahrt potenzielle Energie aus dem Ver-
brennungsprozess schopfen. Kinetische Energien im Inneren des Systems sind nicht zugelassen, da
bei der hier angestellten thermodynamischen Betrachtungsweise lediglich Gleichgewichtszusténde
betrachtet werden und deshalb die kinetische Energie der Molekiile der thermischen Geschwindig-
keitsverteilung, der Maxwell-Verteilung, folgt. Dieser Anteil wird aber makroskopisch gerade durch
die ZustandsgroBle Temperatur erfasst und ist deshalb in der inneren Energie bilanziert.

Bild 2.6: Energiebilanz am geschlossenen System
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Dividiert man durch die Masse m so ergibt sich der 1. Hauptsatz fiir geschlossene
Systeme

2
q12 + / —pdv+wh =uy —uy. (2.75)
1

Er besagt:

Die Anderung der inneren Energie eines geschlossenen Systems ist gleich der
Summe aus Wérme, die iiber die Systemgrenze zugefiihrt wird, der Volumenénde-
rungsarbeit des Systems und aller irreversibel zugefiihrten Arbeiten.

Fiir theoretische Untersuchungen von herausragender Bedeutung ist der Idealfall
eines umkehrbaren oder reversiblen Prozesses. In diesem Fall gilt:

2
q12rev +/ -p dv = U2 —Up- (276)
1

Bei reversibler Prozessfiihrung ist offensichtlich die Reibungsarbeit Wi in (2.75)
zu Null gesetzt, und es muss ein reversibler Wérmeiibergang vorgesehen werden,
wie durch den Index ’rev’ vermerkt wird. Nach Definition sind reversible Prozes-
se umkehrbar. Dazu muss nicht nur das betrachtete System bei Riickkehr in den
Anfangszustand als auch die Umgebung vollstéindig in den Anfangszustand versetzt
werden. Da Warme stets vom Heifleren zum Kélteren flieft und niemals umgekehrt,
ist der Warmefluss zwischen System und Umgebung nur dann umkehrbar, wenn der
Austausch von Warme bei verschwindender Temperaturdifferenz und damit unend-
lich langsam geschieht. Ein reversibles System durchléduft daher stets eine Reihe von
Gleichgewichtszustéinden, denn jede Abweichung vom Gleichgewicht erzeugt einen
nicht umkehrbaren oder irreversiblen Ausgleichsprozess.

Stationérer Flielprozess in offenen Systemen

Aus der Stationaritdt des Prozesses folgt unmittelbar, dass sich im System keine
Masse ansammeln darf und somit ein- und austretender Massenstrom zu jeder Zeit
gleich sein miissen

Me = Mg = M.
Weiterhin wird die Arbeit zweckméfigerweise in Volumenéanderungsarbeit bzw. Ver-
schiebearbeit, siehe Abschnitt 2.10, und alle anderen Arbeitsanteile, die in der soge-
nannten technischen Arbeit W zusammengefasst werden

le = ng + Wf2 =m (w}/z + w’ﬁ) =11 (p1v1 — pava + wlﬁ)- (2.77)

aufgespalten. Damit ergibt sich die Bilanz am offenen System fiir den stationéren
Prozess
dE | 2 2

! . c . ¢ . _ .
P 0= m(u—|—5—|—gz)1—m(u—|—5—|—gz)2+Q12+m(p1 V) —povg) + Wiy, (2.78)

Anders als beim geschlossenen System sind hier die kinetischen und potenziellen
Energien i.allg. nicht vernachléssigbar, da die ein- und austretenden Stréme erhebli-
che Anteile an diesen Energien mitfiihren kénnen. Ein Beispiel ist das Wasserkraft-
werk, bei dem die Hohendifferenz zwischen Zu- und Ablauf gerade die Quelle fiir die
elektrische Energie darstellt, die am Generator anfallt.
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8
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|

Bild 2.7: Energiebilanz am geschlossenen System

Es ist nun sinnvoll innere Energie und Verschiebearbeit in der Enthalpie zusammen-
zufassen. Mit der spezifischen Enthalpie h = u + pv folgt der 1. Hauptsatz fiir den
stationdren Fliefprozess

1
q12 +wly = hy — hy + 3 (3—cl) +g(22—21). (2.79)

Er besagt:

Die Summe aus zugefiihrter Wéarme und zugefiihrter technischer Arbeit ist gleich
der Anderung der Enthalpie und der kinetischen sowie der potenziellen Energie
des Mediums, das in einem stationdren Fliefiprozess durch einen Kontrollraum
stromt.

Ein Vergleich zwischen dem 1. Hauptsatz fiir geschlossene Systeme und demjenigen
fiir offene Systeme kann fiir ein mitschwimmendes Massenelement durchgefiihrt wer-
den. Unter der Annahme konstanter kinetischer (c2 = ¢1) und potenzieller Energie
(z2 = z1) erhélt man, wenn man beide Formulierungen voneinander abzieht,

2
w§2+/ pdv—wih =pyvy —pr o1 (2.80)
1

Daraus folgt fiir die spezifische technische Arbeit

2
wi2:/ vdp + wh. (2.81)
1

Sie enthiilt also Verluste, die sich in einer spezifischen Reibungsarbeit w{} zusammen-
fassen lassen. Als Beispiel denke man sich ein Rithrwerk, das {iber eine von Aussen
angetriebene Welle in den Kontrollraum hineinragt und dessen Arbeit iiber dissipa-
tive Vorginge den Energieinhalt des Kontrollraums erhéht. In (2.81) kénnen wir den
reversiblen Anteil der technischen Arbeit identifizieren. Er ist mit die Druckerhhung
zwischen Ein- und Austritt verkniipft:

2
why :/ vdp. (2.82)
1
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SchlieBlich lautet bei reversibler Prozessfilhrung der 1. Hauptsatz fiir stationére
FlieBprozesse wieder unter Beriicksichtigung der kinetischen und potenziellen Ener-
gien

2
1
D200y + Wio, = Q12,0 + / vdp = hy — hy + 5 (3—c)+g(z2—21). (2.83)
1

Beziiglich der reversiblen Warmezufuhr gilt wieder das, was im vorigen Abschnitt
zu den geschlossenen Systemen bemerkt wurde.

2.12 Innere Energie und Enthalpie fiir Gasgemische

In einem Gemisch setzen sich die innere Energie und die Enthalpie aus den Anteilen
der einzelnen Komponenten additiv zusammen

n n
U= E miu; , U= E N Ui m
i=1 i=1

n n
i=1 =1

Mit u; und w;y, bzw. mit h; und h;,, werden die partielle spezifische und die par-
tielle molare innere Energie bzw. die partielle spezifische und die molare Enthalpie
der Komponente i bezeichnet. Zwischen der molaren und der spezifischen inneren
Energie bzw. der molaren und der spezifischen Enthalpie gelten die Beziehungen

Uim = Miug, higm = M; h;. (2.85)

Ferner gilt fiir die spezifischen und molaren Gréflen des Gemisches
n n
UZZYM@' , um:ZXiui,m
i=1 i=1

h:im%,M:i&mw (2.86)
i=1 i=1

Verwendet man (2.7) fiir die mittlere Molmasse M, so gilt fiir das Gemisch

Up =Mu, hy = Mh. (2.87)
Die Temperaturabhéingigkeit wird erfasst durch

T T
0 0
Ui = Ujref T+ / Cyi ar Uj,m = Wi m,ref T / Cvi,m dr

Tret Tret
T T
mzmﬁ+/ @ﬂﬂ,mwzmmﬁ+/ im AT (2.88)
Tret Tret

Darin sind %, die spezifische bzw. ng’,m die molare Warmekapazitéit bei konstantem
Volumen und ng‘ die spezifische bzw. ng;m die molare Warmekapazitéit bei konstan-
tem Druck. Zwischen den molaren und spezifischen Warmekapazitiaten gelten die
Beziehungen

AL =M, L =M, Cgi. (2.89)

vi,m Vi “pi,m



30 Thermodynamik von Verbrennungsprozessen

Bei idealen Gasen hingen innere Energie und Enthalpie nur von der Temperatur ab.
Dies gilt ebenso fiir die partiellen inneren Energien und die partiellen Enthalpien.
Analog zu (2.57) besteht zwischen u; und h; ferner die Beziehung

hZ(T) = u,(T) + RT, hi7m(T) = ui,m(T) +RT. (2.90)

Fiir ideale Gase sind auch die molaren und spezifischen Warmen nur temperatu-
rabhéngig, und es gilt weiterhin

Cpi;m = Cvim + R (291)

und
Cpi = Cvi + ’R/MZ (2.92)

Der Index ’ref’ bezeichnet einen Referenzzustand, bei idealen Gasen ist nur die An-
gabe einer Referenztemperatur notwendig, bei der die chemischen Bildungsenergien
u; ref bzw. die Bildungsenthalpien h; ¢ festgelegt werden. Die Referenztemperatur
wird fiir die Berechnung von Verbrennungsprozessen meist mit 25°C = 298,15 K
festgelegt. Die hochgestellte Null bezeichnet die Festlegung des Referenzdruckes bei
po = 1 atm. Da die Warmekapazitéiten bei idealen Gasen unabhéngig vom Druck
sind und hier der Einfachheit halber ideales Gasverhalten vorausgesetzt werden soll,
wird die hochgestellte Null im folgenden weggelassen. Verbrennungsprozesse laufen
oft bei konstantem Druck ab. Daher wird im folgenden in erster Linie die Enthalpie
betrachtet, die innere Energie ergibt sich dann aus den oben genannten Definitionen.
Dies gilt in gleicher Weise fiir die Bildungsenergie.

Bei einem Verbrennungsprozess wird chemisch gebundene Energie frei. Die in den
einzelnen Komponenten chemisch gebundene Energie wird durch die Bildungsent-
halpie h;yet bzw. hjm rer beschrieben. Diese Grofie ist fiir die wichtigsten bei Ver-
brennungsreaktionen auftretenden Komponenten bekannt. In Tabelle 3.1 sind neben
den Molmassen die Bildungsenthalpien fiir eine Reihe gasférmiger Komponenten an-
gegeben. Die Bildungsenthalpien von Ho, Os und N sind mit Null festgelegt, ebenso
die Bildungsenthalpie von festem Kohlenstoff Cy. Somit stellt die Bildungsenthal-
pie eines Stoffes, der die Elemente H, O, C und N enthéilt, diejenige Energie dar,
die bei 1 atm und 25°C = 298,15 K aufgebracht werden miisste, um ihn aus fe-
stem Kohlenstoff und gasférmigen Os, Ho und No chemisch herzustellen. Fiir die
beiden wichtigsten Verbrennungsprodukte COs und HoO zum Beispiel ist mit dieser
Festlegung h; , rer negativ, weil bei der Verbrennung Energie frei wird.

Die mittlere spezifische Wirmekapazitit bei konstantem Druck bzw. bei konstantem
Volumen eines Gemisches idealer Gase setzt sich aus der mit den Massenbriichen
gewichteten Summe der Wirmekapazitéiten der einzelnen Komponenten zusammen

n n
Cy = Z Yicwi, cp = Z Y; cpi- (2.93)
i=1 i=1
In dhnlicher Weise gilt fiir die mittleren molaren Warmekapazitéiten
n n
Cv,m = Z X; Cvim s Cpm = Z X; Cpi,m- (294)
i=1 i=1

Da sich die Temperatur bei Verbrennungsprozessen in weiten Bereichen &ndert,
miissen die Warmekapazititen als Funktion der Temperatur bekannt sein. Fiir gas-
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formige Komponenten lassen sie sich auf der Grundlage der statistischen Thermody-
namik aus Molekiildaten berechnen. Solche Rechnungen sind in Tabellen zusammen-
gefasst worden wie z. B. in den Janaf Thermochemical Tables. Die Janaf Thermoche-
mical Tables werden in den vorlesungsbegleitenden Ubungen zur Bestimmung der
Wirmekapazititen, aber auch zur Bestimmung der Enthalpie, der Entropie sowie
der freien Enthalpie verwendet.

In Bild 2.8 sind fiir einige Gase die molaren Warmekapazitédten bei konstantem
Druck, bezogen auf die universelle Gaskonstante, {iber der Temperatur aufgetragen.
Man sieht, dass die Temperaturabhéngigkeit umso grofler ist, je grofer das Molekiil
ist, d. h. je mehr Energie es in Form von inneren Freiheitsgraden wie Rotation, Vi-
bration und Elektronenanregung aufnehmen kann. Die Werte fiir No und CO liegen
sehr eng beieinander, da es sich jeweils um zweiatomige Molekiile mit nahezu gleicher
Molmasse handelt. Fiir die praktische Verwendung der tabellarisch zur Verfiigung
stehenden Temperaturverliufe miissen diese durch einen moglichst einfachen, fiir
alle Komponenten einheitlichen Ansatz approximiert werden. Fiir fest vorgegebene
Temperaturintervalle werden dafiir meist Polynomansétze verwendet. Die von der
NASA vorgeschlagenen Werte fiir die Koeffizienten der Polynome finden sich fiir
einige wichtige Stoffe in Tabelle 2.1. Die Polynomansitze fiir die molare Wirmeka-
pazitdt bei konstantem Druck, fiir die molare Enthalpie und die molare Entropie
lauten

L = ay+ar T/K + a3 (T/K)? + aa (T/K)* + a5 (T/K)!

hm T/K (T/K)? (T/K)? (T/K)* | ag

RT — Mty e e s e g

m T/K)? T/K)3 T/K)*

% = alln(T/K)+a2T/K+a3%+a4( /3 ) +a5( /4 ) + a7 +In(p/po).

(2.95)
Es ist zu beachten, dass es sich bei den Polynomanséitzen um Gréflengleichungen
handelt; die Temperatur wird in der Einheit K verwendet, die linken Seiten sind
dimensionslose Zustandsgrofien.

2.13 Reaktionsenthalpie und Heizwert

Die molare Reaktionsenthalpie Ah,, ist diejenige chemisch gebundene Wirme, die
bei konstanter Temperatur wihrend des Umsatzes von einem Mol Brennstoff bei
einer Reaktion frei wird. Wenn die Reaktionsgleichung so geschrieben wird, dass
darin der stochiometrische Koeffizient des Brennstoffes vy = 1 ist, dann ist die
molare Reaktionsenthalpie definiert durch

i=1

Im folgenden soll mit dem Symbol A die Summe der betrachteten molaren Gréfien,
gewichtet mit den stochiometrischen Koeffizienten, bezeichnet werden. Wenn meh-
rere Reaktionen zu beriicksichtigen sind, gilt fiir die k-te Reaktion

Abgm =Y Vikhim. (2.97)
=1



Tabelle 2.1, NASA-Polynome fiir zwei Temperaturbereiche und Standarddruck p = 1 atm

H

Temperaturbereich:

a1 = +0,29914234E+01
as = +0,15827518E—14
Temperaturbereich:

a1 = +0,32981243E 401
as = +0,41348722E —12

1000 < T < 5000

az = +0,70006441E—03
ag = —0,83503399E4-03

300 < T < 1000

ag = +0,82494417E—03
ag = —0, 10125209E+04

az = —0,56338287E—-07
a7 = —0,13551102E4-01

az = —0,81430153E—06
ar = +0, 32940941 E+01

as = —0,92315782E — 11

as = —0,94754343E — 10

02

Temperaturbereich:
a1 = 40,36975782E4-01
as = —0,11364353E—14
Temperaturbereich:

a1 = 40, 32129364E+01
as = —0, 87685530E —12

1000 < T < 5000

az = +0,61351969E—-03
as = —0,12339302E4-04
300 < T < 1000

as = +0,11274863E—-02
ag = —0,10052490E4-04

az = —0,12588419E—-06
a7 = +0, 31891656E4-01

az = —0,57561505E 06
a7 = +0,60347376E4-01

as = +0,17752815E — 10

ayg = +0,13138772E — 08

N

Temperaturbereich:
a1 = +0,29266400E4-01
as = —0,67533513E—-14

Temperaturbereich:

a1 = +0,32986769E+01
as = —0,24448549E—-11

1000 < T < 5000
as = 40, 1487976 7TE—02
ag = —0,92279767E+03
300 < T < 1000

as = 40, 14082404E—-02
ag = —0,10208999E4-04

az = —0,56847608E—06
a7 = +0,59805279E+01

az = —0,39632223E—-05
a7 = +0,39503722E4-01

aq = +0,10097038E — 09

ayg = +0,56415153E — 08

Fortsetzung néchste Seite
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Fortsetzung Tabelle 2.1, NASA-Polynome fiir zwei Temperaturbereiche und Standarddruck p = 1 atm

CcO

Temperaturbereich:
a1 = +0,30250781E+01
as = —0,69109515E—-14

Temperaturbereich:

a1 = 40, 32624516E+01
as = —0,24749512E-11

1000 < T < 5000

az = 40, 14426885E —02
ae = —0, 14268349E+-05
300 < T < 1000

ag = +0,15119408E—02
ag = —0, 14310539E+05

az = —0, 56308278E —06
ar = +0,61082177E+01

a3z = —0,38817552E—05
a7 = +0,48488969E+01

aq = +0,10185813E — 09

aqg = +0,55819442E — 08

CO.

Temperaturbereich:
a1 = +0,44536228 E+01
as = —0,16690332E—-13

Temperaturbereich:

a1 = +0,22757246E+01
as = —0,21172801E—11

1000 < T < 5000

az = +0,31401687E—02
ae¢ = —0,48966961E+05
300 < T < 1000

az = +0,99220723E—-02
ag = —0,48373141E+05

a3z = —0,12784105E—05
a7 = —0,95539588E+00

asz = —0,10409113E—-04
a7 = 40, 10188488E+02

aqg = +0,23939967E — 09

aqg = +0, 68666868E — 08

Temperaturbereich:
a1 = +0,26721456E+01
as = —0,63916179E—14

Temperaturbereich:

a1 = +0, 33868425E+01
as = —0,25065884E 11

1000 < T < 5000

az = +0, 30562929E —02
ag = —0,29899209E+05
300 < T < 1000

az = +0, 34749825E —02
ae¢ = —0,30208113E+05

a3z = —0,87302601E—06
a7 = +0,68628168E+01

a3z = —0,63546963E—05
a7 = +0,25902328E+01

aq = +0,12009964E — 09

aq = +0,69685813E — 08

Fortsetzung néchste Seite
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Fortsetzung Tabelle 2.1, NASA-Polynome fiir zwei Temperaturbereiche und Standarddruck p = 1 atm

CH,4

Temperaturbereich:

a1 = +0, 16834788E+01
as = —0,45034231E—-13
Temperaturbereich:

a1 = +0, 77874148E4-00
as = —0,12239307E—-10

1000 < T < 5000

az = +0,10237235E—01
ag = —0,10080787E4-05

300 < T < 1000

az = +0,17476683E—-01
ae¢ = —0,98252285E+-04

a3z = —0,38751286E—05
a7 = +0, 96233949E4-01

az = —0,27834090E—-04
a7 = 40, 13722195E4-02

aqg = +0,67855849E — 09

aqg = +0, 30497080E — 07

C30H

Temperaturbereich:
a1 = 40,36012593E4-01
as = —0,33912719E—-13

Temperaturbereich:

a1 = +0,57153948E4-01
as = +0,26135383E—10

1000 < T < 5000

az = +0,10243223E—-01
ag = —0,25997155E4-05
300 < T < 1000

az = —0,15230920E—-01
ag = —0,25642765E4-05

a3z = —0,35999217E—05
a7 = +0,47056025E4-01

as = +0,65244182E—-04
a7 = —0,15040970E+01

aqg = +0,57251951E — 09

aq = —0,71080873E — 07

C2Hg

Temperaturbereich:
a1 = +0,48259382E4-01
as = —0,35981614E—-13

Temperaturbereich:

a1 = +0, 14625387E+01
as = +0,45862671E—11

1000 < T < 5000

as = +0, 13840429E —01
ag = —0,12717793E+05
300 < T < 1000

as = +0, 15494667E —01
ag = —0, 11239176E+05

a3z = —0,45572588E—-05
a7 = —0,52395067TE+01

a3z = +0,57805073E—05
a7 = 40, 14432295E4-02

aq = +0,67249672E — 09

aqg = —0,12578319E — 07

Fortsetzung néchste Seite
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Fortsetzung Tabelle 2.1, NASA-Polynome fiir zwei Temperaturbereiche und Standarddruck p = 1 atm

CaHy

Temperaturbereich:

a1 = 40, 35284188E+-01
as = —0,52668485E—13
Temperaturbereich:

a1 = —0,86148798E+-00
as = —0,97378789E 11

1000 < T < 5000

az = +0,11485184E—-01
ae = 10, 44282886404

300 < T < 1000

as = +0, 27961628E—01
ag = +0, 55730459E+04

a3z = —0,44183853E—-05
a7 = +0,22303891E+01

a3 = —0,33886772E—04
ar = +0,24211487E+02

aq = +0, 78446005E — 09

aq = +0,27851522F — 07

C.H;

Temperaturbereich:
a1 = +0,44367704E+01
as = —0,21567095E—13
Temperaturbereich:

a1 = +0,20135622E+-01
as = —0,19127460E —11

1000 < T < 5000

az = +0, 53760391 E—-02
as¢ = +0, 256676641405
300 < T < 1000

az = +0,15190446E—01
ae = 10, 26124443E4-05

a3z = —0,19128167TE—-05
a7 = —0,28003383E4-01

a3 = —0,16163189E—-04
a7 = +0,88053779E+01

aq = +0, 32863789E — 09

aq = +0,90789918E — 08

CsHs

Temperaturbereich:
a1 = 40, 75252171E4-01
as = —0,48124099E—-13
Temperaturbereich:

a1 = +0, 89692080E4-00
as = +0,92433301E-11

1000 < T < 5000

az = +0, 18890340E—01
ag = —0,16464547E4-05
300 < T < 1000

az = +0,26689861E—01
a¢ = —0,13954918E+-05

a3z = —0,62839244E—05
a7 = —0,17843903E4-02

as = +0,54314251E—-05
a7 = +0,19355331E+-02

aqg = +0,91793728E — 09

aq = —0,21260007E — 07

Fortsetzung néchste Seite
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Fortsetzung Tabelle 2.1

wge 1

CrH:6 Temperaturbereich: 1000 < T < 5000

a1 = +0,22818893E402 ay = +0,32543454E—-01 a3 = —0,11120041E—04 a4 = 40,17131743E — 08
as = —0,96212101E—-13 ag = —0,33678738E+05 a7 = —0,94335007E+02
Temperaturbereich: 300 < T < 1000

a1 = +0,30149546E4-01 ag = +0,54457203E—-01 a3 = +0,21812681E—04 a4 = —0,54234111E — 07
as = +0,20808730E—10 ag = —0,26003379E+05 a7 = +0,17508575E+02
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Bild 2.8: Die auf die universelle Gaskonstante bezogenen molaren isobaren Wérme-
kapazitéten cp einiger Gase als Funktion der Temperatur

Fiir exotherme Reaktionen sind Ah,, bzw. Ahy ,, negativ, fiir endotherme Reak-
tionen positiv. Im folgenden soll fiir exotherme Verbrennungsreaktionen die Reakti-
onsenthalpie mit einem Minuszeichen in Klammern (—Ah,,) verwendet werden, um
anzudeuten, dass diese Grofle positiv ist.

Die Reaktionsenthalpie kann mit dem Heizwert in Verbindung gebracht werden. Da-
bei werden zwei Definitionen fiir den Heizwert unterschieden: Als spezifischen unte-
ren Heizwert h, bezeichnet man diejenige Wérme, die bei vollsténdiger Verbrennung
pro kg Brennstoff frei wird, wenn das Wasser im Abgas im gasformigen Zustand
vorliegt. Dagegen berticksichtigt der spezifische obere Heizwert h, die Kondensati-
onswirme des Wassers im Abgas, er ist daher grofler als der untere Heizwert. Dabei
wird die Verdampfungswérme von Wasser bei Standardbedingungen von p = 1 atm
und ¥ = 25°C zugrunde gelegt. Fiir einen gasférmigen Brennstoff, dessen Verbren-
nung durch eine Globalgleichung beschrieben werden kann, besteht daher zwischen
Reaktionsenthalpie und unterem Heizwert die Beziehung
(_Ahm)
hy = BV (2.98)
Da aus einem Kilogramm elementaren Wasserstoff My,o/(2My) Kilogramm Was-
serdampf im Abgas gebildet werden, ergibt sich mit der spezifischen Verdampfungs-
enthalpie » von Wasser und dem Elementenmassenbruch Zg i im Brennstoff fiir den
oberen Heizwert
ho = hy + MHQO/(QMH) ZB,H T. (299)

Bei der Referenztemperatur ¢ = 25°C betrigt die spezifische Verdampfungsenthal-
pie r = 2442 kJ/kg. Mit dem Verhéltnis der Molenbriiche My,0/(2Mu) = 8,937
ergibt sich fiir die Differenz zwischen oberem und unterem Heizwert

ho — hy = 8,937 Zp 1 - 2442 kJ /kg. (2.100)
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2.14 Die adiabate Flammentemperatur

Die adiabate Verbrennungstemperatur ist als diejenige Temperatur definiert, die sich
ergibt, wenn ein Ausgangsgemisch adiabat, d. h. ohne zu- oder abgefiihrte Wérmen
bei konstantem Druck verbrannt wird. Dabei wird aulerdem angenommen, dass
keine technische Arbeit geleistet wird. Wenn bei einem Prozess keine Wéarme g¢qo
und keine technische Arbeit w!, ausgetauscht werden und kinetische und potenzi-
elle Energien vernachlissigt werden kénnen, dann folgt aus dem 1. Hauptsatz fiir
stationére FlieBprozesse (2.79), dass sich die Enthalpie nicht #ndert: hy = hy. Wir
identifizieren den Zustand 1 mit dem unverbrannten Gas und den Zustand 2 mit
dem verbrannten Gas und benutzen im Folgenden wieder die Indizes u bzw. b. Fiir
einen gasformigen Brennstoff gilt dann

O Yihi)u = O Yihi). (2.101)
1=1 i=1

Mit der Definition fiir die Enthalpie h;, (2.88), erhélt man mit (2.101)

n

T, T,
Z(Yz,u = Yip) Hiret = / cpp dT — / cpu dT. (2.102)

i=1 Tr&f Tref

Dabei sind die mittleren Warmekapazitdten vor und nach der Verbrennung mit

n n
Cpb = Z Yipcpis Cpu= Z Yiu Cpi (2.103)
i=1 i—1

bezeichnet.

Eine wesentliche Vereinfachung ergibt sich, wenn man die Warmekapazitéten als kon-
stant annimmt. Bei der Verbrennung in Luft stellt der Stickstoff einen wesentlichen
Anteil sowohl vor als auch nach der Verbrennung dar. Fiir eine Uberschlagsrechnung
kann ¢, = ¢pp = ¢py zu 1,40 kJ/(kgK) abgeschétzt werden.

Fiir den Sonderfall der vollstéindigen Verbrennung eines gasférmigen Brennstoffes,
dessen Verbrennung durch eine Bruttoreaktionsgleichung beschrieben wird, kann
man fiir den Fall A > 1 die letzte Gleichung in (2.50) verwenden und Yg; = 0
setzen. Es folgt dann

v; M;
Yiu —Yip = YBu VB’ M;. (2.104)
Somit ist mit (2.85) und (2.96)
n
—Ahm);
Z(Y;,U - le',b) hi,ref - YB,u (1/7]\2‘%- (2105)
B

i=1

Hier ist —vp durch vf ersetzt worden. Damit ergibt sich bei konstantem ¢, die
adiabate Flammentemperatur aus (2.102) zu

(_Ahm)refYB,u

T, =1,
b ut cpvp Mp

(2.106)

Diese Formel kann wegen der Annahme konstanter spezifischer Wirmekapazitiat nur
als erste Naherung angesehen werden. Im allgemeinen miissen die Integrale in (2.102)
fiir jede Komponente als Funktion der zunéchst unbekannten Temperatur 7; be-
stimmt werden und diese iterativ berechnet werden.
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2.15 Die Entropie und das chemische Potential

Die Entropie in einem n-Komponenten-Gemisch ist gegeben durch

n
S= 1iSim (2.107)
i=1
mit der partiellen molaren Entropie der i-ten Kompenente eines idealen Gases
T
Cpi ;
Sivm = S5 mref T / fimgp R 2L (2.108)
2110y . T pO
ref

Die Entropie ist, anders als die Enthalpie, auch bei idealen Gasen abhingig vom
Druck. Aus diesem Grund wird die hochgestellte Null beibehalten. Beim Referenz-
druck p; = pg = 1 atm ist

T
Som = Stm,ref T / cp%m dr. (2.109)
Tref

Daher kann man (2.108) und (2.109) kombinieren und schreiben

Sim = 0 —R In ﬁ—é. (2.110)

Als weitere Grofie wird die freie Enthalpie G des Gemisches eingefiihrt,
G=H-TS. (2.111)
Mit (2.84) und (2.107) gilt dann fiir ein Gemisch idealer Gase ebenfalls

n
G=> nigim. (2.112)
=1

Dabei ist die partielle molare freie Enthalpie mit (2.88) und (2.108)

9iom = hi,m - Tsi,m

T T
- hi,m,ref - TSsz ref + / Cpi,de -T / cp%dT + RT In & (2.113)
k) k) po
Tret Tret
Sie wird auch als chemisches Potential u; bezeichnet:
i = Gigm (2.114)

Das chemische Potential spielt bei der Berechnung des chemischen Gleichgewichts
eine zentrale Rolle. Beim Referenzdruck p; = pg = 1 atm ist

T T
Cos
1) = hi et — TS9  rof + / Cpim dT — T / %df (2.115)
Tref Tref

Somit kann das chemische Potential in einen temperaturabhéingigen Anteil und einen
druckabhéngigen Anteil aufgespalten werden

;i = pd(T) + RT In %. (2.116)
0
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2.16 Die Bedingung fiir das chemische Gleichgewicht und das Mas-
senwirkungsgesetz

Nach unendlich langer Zeit stellt sich in einem abgeschlossenen thermodynamischen
System, auf das also keine dufleren Zwinge ausgeiibt werden, der Zustand des ther-
modynamischen Gleichgewichts ein. Die Entropie hat in diesem Zustand ihr Maxi-
mum erreicht. Eine virtuelle Storung des Systems hiitte, solange das System abge-
schlossen bleibt, eine Entropieverminderung zur Folge. Dies ist nach dem zweiten
Hauptsatz nicht moglich. Der Gleichgewichtszustand ist daher auch thermodyna-
misch stabil. Betrachten wir die Anderung der freien Enthalpie eines Einkomponenten-
Systems, so ergibt sich durch Differentiation von (2.111)

dG = dH — TdS — SdT. (2.117)

Die freie Enthalpie #ndert sich also auf Grund von Anderungen der Enthalpie, der
Entropie und der Temperatur. Mit der Gibbsschen Fundamentalgleichung

TdS =dH —Vdp (2.118)
lasst sich (2.117) umformen in
dG = Vdp — SdT. (2.119)

In einem Mehrkomponenten-System hat aber auch eine Anderung der Zusammen-
setzung eine Anderung der freien Enthalpie zur Folge. Da die freie Enthalpie eines
Systems proportional zur Molmenge ist, muss die Anderung der freien Enthalpie
proportional zur Anderung der Molzahlen sein

dG ~ dn;. (2.120)

Differenziert man (2.112) partiell nach n;, so ergibt sich

Die Proportionalitatskonstante ist also gleich der partiellen molaren freien Enthalpie
bzw. gleich dem chemischen Potential. Die Gesamtédnderung der freien Enthalpie ist
somit

n
dG = Vdp — SdT + > pdn;. (2.122)
=1
Diese Gleichung ist die Gibbssche Fundamentalgleichung bei Anderungen des Druckes,
der Temperatur und der Molenbriiche. Im chemischen Gleichgewicht erreicht neben
der Entropie auch die freie Enthalpie ein Extremum und zwar ein Minimum. Somit
gilt im Gleichgewicht
dG =0, G=Guin (2.123)

Aus (2.122) und (2.123) folgt bei konstantem Druck und konstanter Temperatur als
Beziehung fiir das chemische Gleichgewicht

> pidn; = 0. (2.124)
=1
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Die Anderung der Massenanteile wihrend der chemischen Reaktion wird durch die
stochiometrischen Umsatzgleichungen festgelegt. Mit (2.31) folgt aus (2.124)

& d’l’Ll
> vipi— =0. (2.125)
; 41
=1
Da dn; beliebig ist, lautet die Bedingung fiir das chemische Gleichgewicht
n
> vipi = 0. (2.126)
i=1
bzw. bei r Reaktionen muss die Bedingung fiir jede Reaktion erfiillt sein
n
D viwpi=0, k=12, (2.127)
i=1

Somit hat das chemische Potential eine zentrale Bedeutung fiir die Bestimmung der
Zusammensetzung bei chemischem Gleichgewicht.

Mit Hilfe der Definition des chemischen Potentials, (2.116), kann die Gleichgewichts-
bedingung (2.127) bei mehreren Reaktionen geschrieben werden

—Zulk W7 RTlnH <p2> (2.128)

bo

oder mit der Definition

n
A = Y ik htf (2.129)
i=1

n v; 0
pi\ " _Agkm
= — . 2.1
I | ( 0> exp< ) (2.130)

=1

in der Form

Definiert man die Gleichgewichtskonstante K, durch
RT In Kpp,(T) = —Agy (2.131)

so wird aus (2.130)

iﬁl (ﬁyk = K,(T). (2.132)

Po

Diese Beziehung wird als Massenwirkungsgesetz bezeichnet. Dabei ergeben nur die n;
linear unabhéngigen Reaktionen unabhéngige Gleichungen. Die Gleichgewichtskon-
stanten der linear abhéngigen Reaktionen kénnen aus denen der linear unabhéngi-
gen Reaktionen hergeleitet werden. Da ,u? und damit Ag,? ., hur eine Funktion der
Temperatur sind, ist auch K, nur von der Temperatur a7bhéingig. Da pp = 1 atm
festgesetzt ist, schreibt man vielfach auch

H Pk = K (T). (2.133)

Darin hat K, die Einheit atm"”*s, wobei

Z Vik = Z Vil = Vi) (2.134)

=1
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die Summe der stochiometrischen Koeffizienten ist.

Bei der Verwendung von anderen Groflen als dem Partialdruck fiir die Konzentra-
tionen miissen andere Formulierungen der Gleichgewichtskonstante eingefiihrt wer-
den. Insbesondere bei der Verwendung der Moldichte C; = p;/(RT) ergibt sich die
Gleichgewichtskonstante

Ky = Kpp(RT) ™¥es, (2.135)
sowie statt (2.132)
n
[[cr* = Kew(D). (2.136)
i=1

Die Gleichgewichtskonstante K¢y ist ebenfalls nur temperaturabhéngig.

2.17 Das Van’t-Hoffsche Gesetz

Durch die Differentiation von xf in (2.115) nach der Temperatur erhélt man bei
Verwendung von (2.88)

T
dp? Cpi, wd — hi
dezu = _ng,ref - / p}m dl' = — T =2, (2'137)
Tref

Dividiert man (2.131) durch 7" und differenziert dann nach 7', so ergibt sich

dink,,  1dAg), L\ 0
ar T ar " 12°%km

R (2.138)

Summiert man (2.137) entsprechend (2.129) und setzt dies in den ersten Term auf
der linken Seite (2.138) ein und beriicksichtigt die Definition der Reaktionsenthalpie
in der Form (2.97), so ergibt sich

danpk Ahk,m
R—t= =~ (2.139)

In der Form
dln Ky, B (—Ahk,m)
d1/T)y R

(2.140)

wird diese Beziehung als Van’t-Hoffsches Gesetz bezeichnet. Da die Reaktionsent-
halpie ndherungsweise als temperaturunabhéngig angesehen werden kann, besagt

das Van’t-Hoffsche Gesetz, dass eine Auftragung des natiirlichen Logarithmus der
Gleichgewichtskonstanten tiber dem Kehrwert der absoluten Temperatur unter die-

ser Voraussetzung eine gerade Linie ergeben muss. Fiir exotherme Reaktionen (—Ahy, ,,) >
0 ergibt sich eine positive Steigung, fiir endotherme Reaktionen (—Ahy,,) < 0

eine negative Steigung (vergleiche Bild 2.9). Eine derartige Darstellung ist auch

bei der Auftragung von Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten iiblich und wird als
Arrhenius-Diagramm bezeichnet (vergl. Bild 3.3).
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2.18 Ein Niherungsansatz fiir die Gleichgewichtskonstanten

Im Prinzip kann die Gleichgewichtskonstante als Funktion der Temperatur mit den
Definitionen (2.131) und (2.129) aus den chemischen Potentialen der an der Reakti-
on beteiligten Komponenten berechnet werden. Hierfiir miissen nach (2.115) nur die
Bildungsenthalpien A; ,, ref, die Bildungsentropien S?mref und die in tabellarischer
und approximierter Form vorliegenden Wérmekapaziféifen bekannt sein. Eine derar-
tige Darstellung ist jedoch uniibersichtlich und unpraktisch. Daher soll eine Appro-
ximation der Gleichgewichtskonstanten angegeben werden, die unabhéngig von der
Approximation der Warmekapazititen ist. Durch Abspaltung der Bildungsenthalpie
kann die GroBe —ul/(RT) geschrieben werden

0 h. h. — 0
—R”T = - (1), dh m(T) = %T” (2.141)
Die GroBe m;(T) ist somit mit (2.115) gegeben durch
T T
s?m ref Cpi,m 1
Tret Tret

Bei konstantem cp; ,,, wiirde der zweite Term dieser Gleichung einer logarithmischen
Temperaturabhéngigkeit folgen, wihrend neben dem ersten auch der letzte Term bei
groflen Temperaturen T >> T, nahezu konstant ist. Somit bietet sich der Ansatz

7TZ'(T) =mia+mpInT (2.143)

an. Die Konstanten m; 4 und ;g lassen sich bestimmen, wenn m; bei zwei Werten der
Temperatur bekannt ist. Fiir die Temperaturen 1200 K und 3000 K sind sie in Tabelle
2.3 angegeben. Sie wurden aus den in den Janaf Thermochemical Tables angegebenen
Zahlenwerten ermittelt. Setzt man den Ansatz aus (2.143) in die Definitionsgleichung
(2.131) fiir die Gleichgewichtskonstante ein, so ergibt sich

— Al
K, = BypT™* exp (#) : (2.144)

Die Konstanten dieses Ansatzes lassen sich aus den Beziehungen

n n
Byi = exp (Z VMiA) , o Mpk = ) VikTiB,
o =1 (2.145)
Ahlc,m,ref = Z Vikhi,m,ref
i=1

berechnen. Damit steht mit den Zahlenwerten aus Tabelle 2.3 eine sehr einfache Be-
rechnungsformel fiir die Gleichgewichtskonstanten zur Verfiigung. Fiir einige wich-
tige Reaktionen sind die Konstanten nach (2.143) in Tabelle 2.4 zusammengestellt.
Fiir einige dieser Reaktionen ist Ky, in Bild 2.9 in einem Arrhenius-Diagramm dar-
gestellt.

Beispiel 2.3
Berechnung der Zusammensetzung eines Wasserstoff-Sauerstoff-Gemisches im che-
mischen Gleichgewicht fiir die Globalreaktion

1
Hs + 502 = H5O.
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2500 2000 1500 - T[K] 1000
1+20 [T T T T T
ka
6
1+10 | 6 2H,+ 0> = 2H5O
7 Os+ N3 = 2NO
8 CO+HO=Hy+COs
1+00 - 8 —
\ 7 \
1—10 1 | L | L
4 6 3 1
0, 0,5 0,6 0,3 1000/T
[K-1]

Bild 2.9: Die Gleichgewichtskonstanten (2.144) einiger wichtiger Elementar- und
Bruttoreaktionen nach Tabelle 2.4 in einem Arrhenius-Diagramm

Es soll die Gemischzusammensetzung bei vorgegebener Temperatur betrachtet wer-
den, wobei Zwischenprodukte unberticksichtigt bleiben sollen. Wenn als reagierende
Komponente nur Ho, O5 und HoO zugelassen werden, ist neben den beiden Elemen-
tenerhaltungsgleichungen fiir H und O nur eine Gleichgewichtsbeziehung, ndmlich

(pHQO )
ot = (1),
(B2 (202 )}
po /% po
zur Bestimmung der reagierenden Komponenten erforderlich. Zur Abkiirzung der
Schreibweise sollen im folgenden die Gréfen

eingefiihrt werden. Desweiteren gilt mit (2.17) und (2.18) p; = p M T;. Die Mas-
senbriiche der Elemente Zy und Zo sind durch das Ausgangsgemisch vorgegeben.
Dabei gilt fiir das unverbrannte Gemisch bei der stéchiometrischen Verbrennung von
Wasserstoff mit Sauberstoff nach (2.31) Yo, = 7,936 Yi, . Vor der Verbrennung
ist weiterhin Yy, o + Y0,,4 = 1. Daraus ergeben sich fiir die Massenbriiche der Mo-
lekiile Yy, = 0,112, Yo, = 0,888 und fiir die Elemente I'y = 0,111, I'o = 0, 0555.
Bei vorgegebener Temperatur und vorgegebenem Druck ist das Gleichungssystem

FH - 2FH2 + QFHQO’ FO - 2F02 + FHQO?
IH,l0, — Th,o/(MpK(T)) = 0,
M = (Tn, +To, + T'm,0) 7!

zu losen.



Gleichgewichtskonstanten 45

Berechnet werden soll die Gleichgewichtszusammensetzung von Hy, Os und HoO im
verbrannten Gemisch bei T = 2000 K, T' = 3000 K und T = 4000 K sowie bei
p = lbar und 10 bar bei stéchiometrischer Mischung. Vergleichen Sie diese Ergeb-
nisse mit denen fiir eine vollstdndige Verbrennung.

Losung

Die Gleichgewichtskonstante K, kann z. B. mit der Niherung (2.144) berechnet
werden, wobei die Werte fiir die Konstanten der Tabelle 2.3 zu entnehmen sind.
Verwendet man den Massenbruch des Wassers I'y,0 als unabhéngige Variable, so ist
sein Wert durch ein Polynom 3. Grades

ap+ a1 Tmo0 + a2 Ti,o + a3 T, =0

bestimmt, mit

o= L1 __Tilo
41— 1/(ng)’
Fu(To + 1Tn)
a1 =

1—-1/(pK}) ’
az =—(To+Tn),

a3:1.

Mit Hilfe der Cardanischen Formel* kann ein geschlossener Ausdruck fiir Yi,o ge-
funden werden. Von den bis zu drei moglichen Nullstellen ist nur jeweils eine die
physikalisch richtige, da die anderen auf negative Massenbriiche fiir Ho bzw. Og
fithren. Die Ergebnisse finden sich in Tabelle 2.2. Bei vollstéindiger Verbrennung
wére Yp,0 = 1 und Yo, = 0 sowie Yy, = 0, da stéchiometrische Verbrennung

4Eine Gleichung der Form z® + rz? + sz +t = 0 kann mit der Substitution = y — r/3 auf die
Form 3® + ay 4+ b = 0 zuriickgefiihrt werden. Die Cardanische Formel lautet

y = (=b/2+ (0°/4+a®/20)' %)% 4 (—b/2 — (8 /4 + a® /21)V/%) V7.

Falls die Diskriminante D := b*/4 + a®/27 positiv ist, existieren drei verschiedene Lésungen fiir y,
wobei die einzige reelle Losung direkt an der obigen Formel abzulesen ist. Im Falle D = 0 gibt es
nur reelle Losungen, von denen mindestens zwei gleich sind - wenn a = b = 0 ist, sind sogar alle
drei Losungen gleich. Fiir D < 0 existieren drei verschiedene reelle Losungen, die aber i.A. nicht
durch reelle Radikanden darstellbar sind (Casus irreducibilis).

T P Yh, Yo, Yi,0

K] | [bar]
2000 1 0,0006 | 0,0049 | 0,9945
3000 1 0,0172 | 0,1364 | 0,8464
4000 1 0,0653 | 0,5180 | 0,4167
2000 | 10 0,0002 | 0,0022 | 0,9974
3000 | 10 0,0084 | 0,0664 | 0,9252
4000 | 10 0,0394 | 0,3127 | 0,6478

Tabelle 2.2: Gleichgewichtszusammensetzungen des Hy/O9/HoO-Systems fiir ver-
schieden Temperaturen und Driicke
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vorausgesetzt wurde. Man sieht, dass dabei Hy und Oo mit steigender Temperatur
zunimmmt, wahrend HoO abnimmt. Es findet also eine Dissoziation von HoO zu Hy
und O statt, wobei hier Radikale wie H°, O° und OH°, die bei hoher Tempera-
tur ebenfalls vorhanden sind, unberiicksichtigt geblieben sind. Bei héherem Druck
von p = 10 bar ist die Dissoziation geringer. Dies hidngt damit zusammen, dafl aus
zusammen 1,5 mol He und Oy nur 1 mol HyO gebildet wird. Bei hoherem Druck
verschiebt sich das Gleichgewicht deshalb zum HsO, da es weniger Raum einnimmt

Thermodynamik von Verbrennungsprozessen

(Prinzip des geringsten Zwangs nach Le Chatelier).

Nr. | Komponenten M; P m ref 8i m,ref TA TR,
kg/kmol | kJ/mol | kJ/(molK)

1 H° 1,008 217,986 | 114,470 -1,2261 1,9977

2 HNO° 31,016 99,579 | 220,438 -1,0110 | 4,3160

3 OH° 17,008 39,463 | 183,367 3,3965 | 2,9596

4 HO3 33,008 20,920 | 227,358 -1,1510 | 4,3160

5 Hs 2,016 0,000 | 130,423 -2,4889 | 2,8856

6 H>O 18,016 | -241,826 | 188,493 -1,6437 | 3,8228

7 H509 34,016 | -136,105 | 233,178 -8,4782 | 5,7218

8 N° 14,008 472,645 | 153,054 5,8661 1,9977

9 NO 30,008 90,290 | 210,442 5,3476 | 3,1569
10 NO, 46,008 33,095 | 239,785 -1,1988 | 4,7106
11 No 28,016 0,000 | 191,300 3,6670 | 3,0582
12 N->O 44,016 82,048 | 219,777 -5,3523 | 4,9819
13 0O° 16,000 249,194 | 160,728 6,8561 1,9977
14 (O]} 32,000 0,000 | 204,848 4,1730 | 3,2309
15 O3 48,000 142,674 | 238,216 -3,3620 | 5,0313
16 NH° 15,016 331,372 | 180,949 3,0865 | 2,9596
17 NHS 16,024 168,615 | 188,522 -1,9835 | 3,8721
18 NHg 17,032 -46,191 | 192,137 -8,2828 | 4,8833
19 NoHs 30,032 212,965 | 218,362 -8,9795 | 5,4752
20 NoH3 31,040 153,971 | 228,513 -17,5062 | 6,9796
21 NoHj 32,048 95,186 | 236,651 -25,3185 | 8,3608
22 Ce 12,011 715,003 | 157,853 6,4461 1,9977
23 CH® 13,019 594,128 | 182,723 2,4421 | 3,0829
24 HCN°® 27,027 130,540 | 201,631 -5,3642 | 4,6367
25 HCNO 43,027 | -116,733 | 238,048 -10,1563 | 6,0671
26 HCO° 29,019 -12,133 | 224,421 -10,2313 | 4,2667
27 CHS 14,027 385,220 | 180,882 -5,6013 | 4,2667
28 CH>O 30,027 | -115,896 | 218,496 -8,5350 | 5,4012
29 CH3 15,035 145,686 | 193,899 -10,7155 | 5,3026
30 CH,OH" 31,035 -58,576 | 227,426 -15,3630 | 6,6590
31 CHy4 16,043 -74,873 | 185,987 -17,6257 | 6,1658
32 CH3;0H 32,043 | -200,581 | 240,212 -18,7088 | 7,3989
33 CcO 28,011 | -110,529 | 197,343 4,0573 | 3,1075
34 COq 44,011 | -393,522 | 213,317 -5,2380 | 4,8586
35 CN° 26,019 456,056 | 202,334 4,6673 | 3,1075
36 C3 24,022 832,616 | 198,978 1,9146 | 3,5268

Fortsetzung néchste Seite
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Fortsetzung Tabelle 2.3, Titel sieche Seite 47
Nr. | Komponenten M; hi,m,ref Si,m,ref TA, TB,i
kg/kmol | kJ/mol | kJ/(molK)

37 CoH° 25,030 476,976 | 207,238 -4,6242 | 4,6367
38 CoHy 26,038 226,731 | 200,849 -15,3457 | 6,1658
39 CoH3 27,046 279,910 | 227,861 -17,0316 | 6,9056
40 CH3CO° 43,046 -25,104 | 259,165 -24,2225 | 8,5334
41 CoHy 28,054 52,283 | 219,468 -26,1999 | 8,1141
42 CH3COH® 44,054 | -165,979 | 264,061 -30,7962 | 9,6679
43 CoHg 29,062 110,299 | 228,183 -32,8633 | 19,2980
44 CoHg 30,070 -84,667 | 228,781 -40,4718 | 10,4571
45 CsHg 44,097 | -103,847 | 269,529 -63,8077 | 14,7978
46 C4HS 50,060 465,679 | 250,437 -34,0792 | 10,0379
47 C4H3 51,068 455,847 | 273,424 -36,6848 | 10,8271
48 C4Hg 56,108 16,903 | 295,298 -72,9970 | 16,7215
49 C4Hqp 58,124 | -134,516 | 304,850 -86,8641 | 19,0399
50 CsHyp 70,135 -35,941 | 325,281 -96,9383 | 20,9882
51 CsHqo 72,151 | -160,247 | 332,858 -110,2702 | 23,3312
52 CgHqo 84,152 -59,622 | 350,087 -123,2381 | 25,5016
53 CgHig 86,178 | -185,560 | 380,497 -137,3228 | 28,2638
54 C7Hyy 98,189 -72,132 | 389,217 -147,4583 | 29,6956
55 C7Hqg 100,205 | -197,652 | 404,773 -162,6188 | 32,6045
56 CgHig 112,216 | -135,821 | 418,705 -173,7077 | 34,5776
57 CgHig 114,232 | -223,676 | 430,826 -191,8158 | 37,6111
58 CoH40 44,054 -51,003 | 243,044 -34,3705 | 19,7912
59 HNOg3 63,016 | -134,306 | 266,425 -19,5553 | 19,7912
60 He 4,003 0,000 | 125,800 - -

61 Ar 39,944 0,000 | 154,599 - -

62 Crost 12,011 0,000 0,000 -9,975 1,719

Tabelle 2.3: Molmassen, Bildungsenthalpien, Bildungsentropien sowie die
Néherungen fiir die Gleichgewichtskonstanten 74 ; und 7p; bei der Referenz-
temperatur T' = 298, 15 K fiir wichtige Komponenten bei Verbrennungsprozes-
sen (Chemische Radikale sind durch einen hochgestellten Kreis °, siche auch
Kapitel 3, besonders gekennzeichnet) .

2.19 Das heterogene Gleichgewicht

Als heterogene Reaktionen werden Reaktionen bezeichnet, die an einer Phasengren-
ze, z. B. fest-gasformig, ablaufen. Demgegeniiber werden Gasphasenreaktionen als
homogene Reaktionen bezeichnet. Ist eine heterogene Reaktion im Gleichgewicht,
so bezeichnet man es als heterogenes Gleichgewicht. Auch hier gilt die Gleichge-
wichtsbedingung (2.127). Da jedoch das chemische Potential einer kondensierten
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Reaktion B, Ny Ahy, K,
kcal /mol 1200 K 1500 K 1800 K 2100 K

1 H° + O2,=0H° + O° 14,8876E+02 | -0,2713 16,891 | 0,181575989 | 0,705413414 | 1,727480534 | 3,254093393

2 Hy + O°=0OH° + H° 0,1111583 0,074 1,973 | 0,082077104 | 0,098471198 | 0,111458331 | 0,121986632

3 OH° + Hy=H,0 + H° 0,02288211 | -0,0247 -15,13 | 10,08709517 3,069026802 | 1,310345694 | 0,713047917

4 | OH° + OH°=H,0 + O° 0,20585155 | -0,0987 -17,103 | 13,3863E+01 | 3,11667E+01 | 1,17564E+01 | 5,845295526

5| CO+ OH°=CO; + H° 9,026E-07 0,7892 -24,969 | 8,634220774 | 1,266439465 | 0,36168254 0,150581434

6 O2 + 2H=2H50 0,08352578 | -1,3565 | -115,596 | 6,49058E+15 | 2,93326E+11 | 3,55597E4-08 | 2,84368E+06

7 Ng + 02=2NO 17,3779124 0,0247 43,16 2,81931E-07 | 1,06101E-05 | 0,000119251 | 0,000671816

8| CO+ Hy0=CO2 + Hy 3,9449E-05 0,8139 -9,839 | 0,785851095 | 0,41265181 0,276020704 | 0,211179965

9 CO + Hy=Cy + H20 1,8746E-06 | -0,4513 -31,381 | 0,040037622 | 0,002599533 | 0,000413621 | 0,000110079
10 CO=C; + 0,502 | 6,4864E-06 0,22695 26,417 | 4,96966E-10 | 4,79977E-09 | 2,19343E-08 | 6,52891E-10
11 CO2=Cs + Oo 0,56892879 0,0913 94,054 | 7,84955E-18 | 2,14764E-14 | 4,21408E-12 | 1,83368E-10
12 CH4=Cy + 2H, 14,4819059 1,3244 17,895 | 94,95753854 5,72994E+02 | 1,98548E+03 | 4,97893E+03
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Komponente unabhéngig vom Druck ist

T T
Con:
Hi = ,U? = hi,m,ref - Tsi,m,ref + / Cpi,m dar —-T / %dTa (2146)
Tref Tref

treten im Massenwirkungsgesetz fiir eine heterogene Reaktion nur die Partialdriicke
der gasformigen Komponenten auf. Zum Beispiel ergibt sich fiir die Reaktion C; +
05 = CO4 im Gleichgewicht das Verhéltnis der Partialdriicke von COs und O»

0 _ .0 _,0
PCos _ exp <M002 K M02> =K, (2.147)

PO, RT

Die molare Bildungsenthalpie hc, ref von festem Kohlenstoff ist definitionsgemf
Null. Zur Bestimmung der Gleichgewichtskonstanten kann wiederum die Approxi-
mation (2.144) verwendet werden, wobei m4.c = —9,979 und 7 c = 1, 719 ist.

2.20 Partielle Gleichgewichte

Die Annahme vollstdndigen chemischen Gleichgewichts fiir alle denkbaren Kompo-
nenten fithrt bei Verbrennungsprozessen meist zu physikalisch unrealistischen Er-
gebnissen. Dies hdngt damit zusammen, dass bestimmte chemische Reaktionen z. B.
bei niedrigen Temperaturen auf Grund ihrer hohen Aktivierungsenergie so langsam
ablaufen, dass sich erst nach unendlich langer Zeit ein chemisches Gleichgewicht
einstellen wiirde. Man spricht dann von einem sogenannten eingefrorenen Zustand.
Dariiber hinaus kann auch die Konkurrenz verschiedener Elementarreaktionen um
stark reaktive Komponenten, sogenannte Radikale (siehe Kapitel 3), dazu fiihren,
dass diese vollsténdig verbraucht sind und damit bestimmte Reaktionswege blockiert
werden. Auch dies verhindert das Erreichen des chemischen Gleichgewichts.

Man kann die Kenntnis dariiber, dass manche Reaktionen nicht ablaufen kénnen, in
einer Gleichgewichtsrechnung dadurch beriicksichtigen, dass man gewisse chemische
Komponenten, z. B. festen Kohlenwasserstoff, nicht zulésst. Ein anderes Beispiel
sind Stickoxide wie NO und NOg, deren Bildung aus Ny und Os relativ langsam er-
folgt, da die Reaktionsgeschwindigkeit sehr stark temperaturabhéngig ist. Hier kann
es sinnvoll sein, fiir die Verbrennungsreaktionen chemisches Gleichgewicht anzuneh-
men, wiahrend die NO-Bildung kinetisch bestimmt ist.

Mitunter kann man jedoch annehmen, dass bestimmte Reaktionen innerhalb eines
elementaren Reaktionsmechanismus sehr schnell ablaufen und dadurch die dabei
beteiligten Komponenten ins chemische Gleichgewicht setzen. Als Beispiel soll die
Elementarreaktion

3 OH°+ Hy; = H° 4+ HyO

genannt werden °, die innerhalb des Elementarmechanismus von Hy und Og sehr
schnell ist. Bei gegebenen Konzentrationen von Hy und HyO beschreibt die Gleich-
gewichtsbeziehung

_ CuChyo

K g — ZHZH20
s CouCH,

®Das H°-Atom und das OH°-Molekiil sind chemische Radikale. Wir kennzeichnen Radikale da-
durch, dass wir dem chemischen Symbol einen hochgestellten offenen Kreis ° anhéingen
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dann das Verhiltnis der Konzentration von H° zu OH°.

Beispiel 2.4

Berechnen Sie die Gleichgewichtskonzentration von NO in Luft in Abhéngigkeit
von der Temperatur unter der Annahme, dass Oy und Ny nicht verbraucht wer-
den. Stellen Sie den Molenbruch von NO als Funktion der Temperatur in einem
Arrhenius-Diagramm dar. Nutzen Sie dieses Ergebnis, um fiir einen Modellprozess
die NO-Konzentration im heiflen Abgas von 2000 K und die Méglichkeiten einer
katalytischen NO-Reduktion bei 400 K abzuschétzen.

Losung
Die Gleichgewichtskonstante der Oxidation

Ny + 02 = 2NO
ist mit den Werten m; 4 und m;g der Tabelle 2.3
K,(T) = 17,38 T*O%7 exp(—21719/T).
Damit besteht zwischen den Partialdichten die Beziehung

2
p
Kp _ NO ,
PN, PO,

so dass sich fiir den Partialdruck von NO ergibt

pxo = (PN, PO, Kp)'/2.

Vernachléssigt man den Verbrauch von No und O, und verwendet man die Bezie-
hung p; = X;p mit pn, = 0,79p und po, = 0,21p fiir Luft, so ergibt sich der
Molenbruch im Gleichgewicht zu

Xno = PO — 1,7 700124 exp(—~10860/T).
bo

Dies ist im Arrhenius-Diagramm Bild 2.10 dargestellt. Dabei sind die Zahlenwerte fiir
Xno In ppm (parts per million) angegeben, dies entspricht einer Multiplikation des
Wertes Xno in vorstehender Formel mit 10%. Die Gleichgewichtswerte fr die beiden
Temperaturen von 2000 K und 400 K unterscheiden sich um fasst 10 Zehnerpoten-
zen. Bei den durch eine Verbrennung erzeugten hohen Temperaturen ndhert sich die
Konzentration dem Gleichgewichtswert an, wiirde ihn aber erst nach sehr langer Zeit
erreichen. Wird das Abgas schnell abgekiihlt - es soll angenommen werden, dass das
Abgas die Zusammensetzung der Luft hat-, verbleibt der NO-Wert jedoch oberhalb
des Gleichgewichts. Chemische Reaktionen wiirden zwar dazu fiihren, dass NO wie-
der abgebrannt wird. Dies erfolgt wegen der niedrigen Temperatur in der Gasphase
aber nur sehr langsam, so dass die NO-Konzentration auf hohem Niveau chemisch
eingefroren ist. Wiirde man jedoch einen geeigneten Katalysator einsetzen, kénnte
diese Aktivierungsbarriere umgangen und die Reaktionsgeschwindigkeit bei niedri-
gen Temperaturen stark erh6ht werden. Damit kénnten bei T' = 400 K die niedrigen
Gleichgewichtskonzentrationen des NO von Xno < 107° ppm erreicht werden.%

Es sei darauf hingewiesen, dass die Voraussetzung der Rechnung - 21% O im Abgas - fiir Otto-
motoren mit Katalysator nicht gegeben sind, da einerseits der Verbrennungsprozess nicht so mager
durchgefithrt werden kann, andererseits iibliche Katalysatoren bei Anwesenheit von Os zerstort
wiirden.
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Bild 2.10: Arrhenius-Diagramm fiir die NO-Bildung in Luft
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3 Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen

3.1 Grundlagen und Definitionen

Bei der Behandlung der thermodynamischen Grundlagen und insbesondere des che-
mischen Gleichgewichts ist eine entscheidende Frage unbeantwortet geblieben. Die
Thermodynamik kann nur den Endzustand eines Prozesses als Funktion des Anfangs-
zustandes beschreiben, sie ermoglicht keine Aussage iiber die Zeit, die zum Erreichen
des Endzustandes benétigt wird. Diese ist jedoch eine entscheidende Grofle fiir die
Beurteilung eines chemischen Vorganges. Der chemische Gleichgewichtszustand stellt
sich ndmlich nur ein, wenn gewisse, den Ablauf der Reaktion hemmende Bedingun-
gen iiberwunden werden. Verbrennungsreaktionen laufen iiber Reaktionsketten ab.
Bei niedrigen Temperaturen sind Reaktionen in der Gasphase sehr langsam. Insbe-
sondere aber werden die Kettentréger schneller verbraucht als sie gebildet werden.
Dank dieses Umstandes finden in unserer unmittelbaren Umwelt, in der Kohlen-
stoff und Sauerstoff ausreichend vorhanden sind, bei Umgebungstemperaturen keine
Verbrennungsreaktionen statt, der Zustand ist chemisch eingefroren, er befindet sich
chemisch in einem instabilen Zustand. Bei einem Brand wird die Reaktionshemmung
iiberwunden, so dass eine Anndherung zum chemischen Gleichgewicht stattfinden
kann.

3.1.1 Die chemische Reaktionsgeschwindigkeit

Uber die fiir eine Reaktion benétigte Zeit und den Reaktionsweg gibt die chemische
Kinetik Auskunft. In Abschnitt 2.4 wurde bereits zwischen Elementarreaktionen und
Globalreaktionen unterschieden. Elementarreaktionen finden auf Grund elementarer
Stoiprozesse zwischen einzelnen Molekiilen in der Gasphase statt, wihrend Global-
reaktionen als Kombination einer ganzen Reihe von Elementarreaktionen aufgefasst
werden konnen.

Solche Globalreaktionen kénnen in besonders einfachen Fillen durch Zusammen-
fassen bekannter Elementarreaktionen mit vereinfachenden Annahmen hergeleitet
werden. Vielfach werden sie aus Messungen abgeleitet. Da bei solchen Messungen
eine ganze Reihe von Randbedingungen (z. B. Druck, Elementenkonzentrationen)
fest vorgegeben sind, sind die aus den Messungen abgeleiteten Modelle nur in einem
sehr engen Bereich verwendbar. Wahrend Globalreaktionen nur die Stochiometrie
beschreiben, kénnen Elementarreaktionen den zeitlichen Ablauf beschreiben, wenn
die reaktionskinetischen Stoffgréfien hinreichend genau bekannt sind. Da es sich
aber fast immer um recht komplexe Reaktionsabldufe handelt, ist die detaillierte
Beschreibung und schliellich die Berechnung sehr aufwendig. Im folgenden sollen
zunichst Elementarreaktionen betrachtet werden. Danach wird in Abschnitt 3.8 die
systematische Reduktion von Elementarreaktionen zu Globalreaktionen behandelt
werden.

Die zentrale Gréfle der chemischen Kinetik ist die chemische Reaktionsgeschwindig-
keit. Sie ist ein Ma8 fiir die bei der Reaktion pro Zeiteinheit umgesetzten Molzahlen.
Wenn die Reaktionsgleichung bekannt ist, stehen die Molzahlen der Komponenten
in einem eindeutigen Verhéltnis zueinander, das durch die stochiometrischen Koef-
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fizienten gegeben ist. Durch die Elementarreaktion

k
A+BXC+D

wird pro Zeiteinheit ein Mol von A und ein Mol von B verbraucht, wobei je ein
Mol von C und D produziert wird. Dabei verlduft die Reaktion iiber einen Uber-
gangskomplex (AB)*, der sich energetisch in einem angeregten Zustand befindet,
und aus dem heraus sich die Produkte C und D bilden. Dies ist schematisch in Bil
3.1 dargestellt.

Die zeitliche Anderung der Moldichte von A ist proportional zur Anzahl der Mol-
dichte von A und proportional zur Moldichte von B

<§gé> = —k;CACh. (3.1)
tJy

Dabei ist £y zunéchst ein von der Temperatur (und in Sonderfillen auch vom Druck)
abhéngiger Proportionalitatsfaktor. Hierauf werden wir in den folgenden Abschnit-
ten 3.2 und 3.3 ndher eingehen. Der Proportionalitdtsfaktor wird als Geschwindig-
keitskoeffizient der Vorwirtsreaktion (Index f, englisch forward) bezeichnet. Das
negative Vorzeichen beriicksichtigt, dass die Komponente A verbraucht wird.

Auf Grund der gleichen Uberlegung ergibt sich fiir die zeitliche Anderung der Mol-
dichte von A bei der Rekombinationsreaktion

A+ AL A,
die Form

dCA 2
—_9 .2

d. h. sie ist in diesem Fall proportional zum Quadrat der Moldichte von A. Der
Faktor —2 berticksichtigt, dass zwei Mole von A verbraucht werden. In allgemeiner
Form gilt bei der Elementarreaktion

v A+ vpB — v4AC + D

fiir die zeitliche Anderung von A auf Grund der Vorwirtsreaktion

dC u Ul
(—A> = —V)kyC A CgP = vawy. (3.3)

@\ /@
el \
<D

Bild 3.1: Schematische Darstellung der Bildung eines Ubergangskomplexes (AB)*
k
bei der Reaktion A +B —% C 4+ D
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Hierin wurde mit w; die Reaktionsgeschwindigkeit der Vorwértsreaktion eingefiihrt.
Die Exponenten der Konzentrationen werden als Reaktionsordnungen bezeichnet.
Sie sind bei Elementarreaktionen ganze Zahlen und identisch mit den stéchiometri-
schen Koeflizienten.

Weiterhin besagt die Reaktionsgleichung, dass der zeitlichen Anderung von vy Molen
von A eine zeitliche Anderung von v; Molen von B und —v¢ Molen von C sowie
—vf5 Molen von D entspricht. Es gilt somit

1 /dCx 1 [dCg
3), - 4)
Vi t )y vg \ dt /;
1 /dCc 1 /dCp
=) == (== = 3.5
yg<dt>f uﬁ(dt>f wr (3:5)
oder mit v; = v} — v/} nach (2.26) allgemein
1 [dC; 1 [/dC;
" < dt> = <d—t]> =y (3.6)
v f J !

Fiir jede Elementarreaktion besteht im Prinzip die Moglichkeit, dass sie, wenn die
Komponenten C und D vorhanden sind, auch in die riickwértige Richtung verlduft

VA + B & VC + D, (3.7)

Dabei wird die Komponente A gebildet. Thre zeitliche Anderung auf Grund der
Riickwértsreaktion (Index b, englisch backward) ist (da sie ja mit umgekehrtem
Vorzeichen auch als Vorwirtsreaktion hétte geschrieben werden koénnen)

dC U
<d—tA>b = vakpyC L CRP = —vawy,. (3.8)

Hier bezeichnet wy die Reaktionsgeschwindigkeit der Riickwirtsreaktion. Fiir die
zeitliche Anderung der Moldichte der Komponente A ergibt sich somit auf Grund
der Vorwiarts- und Riickwértsreaktion insgesamt

Die Reaktionsgeschwindigkeit w ist die Differenz aus derjenigen der Vorwirts- und
derjenigen der Riickwértsreaktion

w =k CACHE — Ik, CLECD. (3.10)

3.1.2 Kilassifizierung von Elementarreaktionen

Chemische Elementarreaktionen finden durch Austauschprozesse einzelner Atome
und Molekiilgruppen zwischen den beteiligten Molekiilen statt. Die Elementarreak-
tion

CH4 + H° — CH3 + Hy

z. B. gibt an, dass bei einem Zusammenstofl von einem CHy-Molekiil mit einem H°-
Radikal eine C-H-Bindung des Methans aufgebrochen wird, wobei das freiwerdende
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H°-Radikal sich mit dem H°-Radikal zu einem Hs-Molekiil verbindet. Das H° und
das CH3 sind, da sie freie Valenzen haben, chemisch nicht stabil, sie werden Radikale
genannt.” So kann das CH$-Radikal mit einem O°-Radikal reagieren nach

CHS + 0° — CH,0 + H°.

Dabei wird das stabile Formaldehyd-Molekiill CH2O und ein weiteres H°-Radikal
gebildet. Wenn an der Reaktion zwei Reaktionspartner beteiligt sind, wird sie als
bimolekulare Reaktion bezeichnet. Die meisten Elementarreaktionen sind bimoleku-
lar. Daneben sind unimolekulare und trimolekulare Reaktionen méglich, wahrend
der Zusammenstofl von mehr als drei Molekiilen so unwahrscheinlich ist, dass solche
Reaktionen vernachlissigt werden kénnen. Unimolekulare (auch monomolekulare)
Reaktionen beschreiben den spontanen Zerfall relativ grofler Molekiile, z. B. die
Zerfallsreaktion von Pentan

C5H12 — C4H§ + CHg

Dabei wird die erforderliche Energie aus der Energie der inneren Freiheitsgrade ge-
liefert. Trimolekulare Reaktionen beschreiben das Zusammentreffen dreier Molekiile
mit i. a. niedrigem Molekulargewicht. Dabei wird meist nicht ein einziges Produkt-
molekiil gebildet, da die Energie der drei Stolpartner die chemische Bindung leicht
wieder sprengen wiirde. Statt dessen nimmt einer der Stofpartner die freiwerden-
de Energie auf; er wird dabei nicht verindert, sondern bleibt chemisch inert. Ein
Beispiel ist die trimolekulare Reaktion

H° +H° + Hy — Hy + Ho,

bei der Hs als inerter Stofipartner die freiwerdende Reaktionsenthalpie aufnimmt.
Dagegen findet die bimolekulare Reaktion

H° + H° — H,

praktisch nicht statt, da die chemische Bindungsenergie der H°-Radikale nach dem
Zusammenstofl nur in Schwingungsenergie umgesetzt werden kann und diese nun so
grof} ist, dass das Ha-Molekiil wieder auseinanderbricht.

Trimolekulare Reaktionen sind besonders bei der Rekombination von Radikalen von
Bedeutung. Man kann nun den inerten Stolpartner austauschen, z. B. die Reaktion

H° +H° + Ar — Hy + Ar
untersuchen. Allgemein lésst sich dies durch
A+B+M — AB+ M

wiedergeben. Dabei bezeichnet M’ irgendeinen Stofipartner, der wihrend der Re-
aktion inert bleibt und {iber dessen Eigenschaft in Bezug auf die Reaktion dann
weitere Aussagen gemacht werden miissen. Die Fihigkeit eines inerten Stofipart-
ners M/, eine trimolekulare Reaktion zu ermdglichen, hingt von seiner Molmasse

"Wir kennzeichnen chemische Radikale dadurch, dass wir dem chemischen Symbol einen hoch-
gestellten offenen Kreis ° anhingen, wobei allerdings dieser Kreis nicht notiert wird, wenn das
chemische Symbol als Index auftritt.
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und Molekularstruktur ab. Sie kann durch einen Effektivitatsfaktor z; beschreiben
werden.

Die Umkehrung der Rekombination ist die Dissoziation. Die Riickreaktion einer
trimolekularen Reaktion A + B + M’ — AB + M/, némlich

AB+M — A+B+M,

stellt eine bimolekulare Dissoziationsreaktion dar, bei der der inerte Stofipartner
nun die erforderliche Dissoziationsenergie liefert. Schliellich kann man beide Vor-
ginge zusammenfassen: die Reaktionsgeschwindigkeit einer Reaktion mit inertem
Stofpartner ist

w = k?fCACBCM/ — kbCABCM’ (311)
mit
Cyr = Zz, C;. (3.12)
i=1

Im Fuf der Tabelle 3.1 (siche Seite 70) sind die Effektivitétsfaktoren fiir den StoB-
partner M’ z. B.

ZH2 = 1,0, ZCH4 = 6,5, ZH20 = 6,5,
(3.13)
20y = 0,4, ZNgy = 0,4, ZCOy = 1,5, ZCO = 0, 75, ZAr = 0,35.

Ist z. B. die Geschwindigkeit einer Reaktion in einer Argonatmosphire gemessen
worden, so muss deren Zahlenwert k; durch za, dividiert werden, um die in (3.13)
definierten Effektivitédtsfaktoren fiir andere Stofpartner verwenden zu kénnen. Da
fiir viele Reaktionen keine Angaben iiber Effektivitéitsfaktoren z; existieren, setzt
man oft z; = 1, so dass Cy; gleich der mittleren Moldichte C' ist,

p

(3.14)

Wenn p in atm eingesetzt wird, muss R = 82,05 atm cm?®/(mol K) gewéhlt werden.

3.2 Temperaturabhingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeitskoefti-
zienten

Der Geschwindigkeitskoeffizient k¢ in (3.1) ist bei homogenen Elementarreaktionen
vor allem eine Funktion der Temperatur. Er beschreibt die Hiufigkeit der reakti-
ven Stofe zwischen den reagierenden Molekiilen. Entscheidend fiir den Ablauf der
Reaktion ist jedoch nicht nur die Hiufigkeit des Zusammenstofles von reaktionsfahi-
gen Molekiilen, sondern auch, dass bei diesem Zusammenstof} ein charakteristischer
Schwellwert der Potenzialenergie der Molekiile A und B iiberschritten wird. Fiir den
Ablauf der Reaktion A + B = C + D ist daher eine Mindestenergie erforderlich,
die durch die kinetische Energie von A und B geliefert werden muss. Diese Min-
destenergie wird Aktivierungsenergie genannt. In Bild 3.2 ist die chemisch gebun-
dene Energie Egem schematisch als Funktion der Reaktionszeit fiir den Fall einer
exothermen Reaktion dargestellt. Ausgehend von den Reaktanten A und B wird
zunichst der Ubergangskomplex (AB)* gebildet, der eine um die Aktivierungsener-
gie Fy hohere Energie als die Ausgangsstoffe hat. Wenn der Ubergangskomplex zu
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C + D zerfallt, wird neben der aufgewendeten Aktivierungsenergie auch die Reak-
tionswérme (—AH) abgegeben. Die Aktivierungsenergie Ej der Riickwértsreaktion
ist

Ey, = Ey + (—AH), (3.15)
d. h. um die Reaktionswéirme grofler als diejenige der Vorwiértsreaktion.

Von den Stoflen mit ausreichender Aktivierungsenergie fithren weiterhin nur sol-
che zu einer Reaktion, bei denen der Zusammenstofl unter bestimmten ridumlichen
Bedingungen erfolgt. Es ist heute fiir einfache Elementarreaktionen moglich, den Ge-
schwindigkeitskoeffizienten k; auf der Grundlage molekularkinetischer Gesetze theo-
retisch zu berechnen. Fiir viele wichtige Reaktionen ist man jedoch auf Experimente
angewiesen. Deren Ergebnisse lassen sich im allgemeinen durch einen empirischen
Ansatz der Form

E
kp(T) = BfT™ exp (—R—” (3.16)

beschreiben. Ein solcher Ansatz wird Arrhenius-Ansatz genannt. Darin wird By als
Frequenzfaktor bezeichnet, da es die Anzahl der Zusammenstofie pro Zeiteinheit cha-
rakterisiert. Der exponentielle Term beschreibt die eigentliche Temperaturabhéngig-
keit auf Grund der benétigten Aktivierungsenergie £y, wihrend der Faktor 7™/ eine
Korrektur darstellt, die sogenannte priaexponentielle Temperaturabhéingigkeit. Die
Einheit von By wird meist in

o] o) o [t
sl |makirsl PPV | T s
K"f g mol K"s s mol” K" s

fiir unimolekulare, bimolekulare und trimolekulare Reaktionen angegeben.

Zur graphischen Darstellung experimenteller Werte wird der Logarithmus von ky
iiber 1/T im sogenannten Arrhenius-Diagramm aufgetragen. Darin kénnen die re-
aktionskinetischen Parameter B; und Ey direkt abgelesen werden, wenn ny = 0
ist. Dies ist schematisch in Bild 3.3 dargestellt. Fiir ny # 0 ergibt sich keine Gerade
mehr, so dass ein Abweichen von der Arrhenius-Form leicht festgestellt werden kann.

Fiir die Riickwértsreaktion gilt analog

E
kp(T) = By T™ exp (— R—%) . (3.17)

In der Néhe des chemischen Gleichgewichts besteht eine Beziehung zwischen den
Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten ky und k. Schreibt man (3.9) in der Form

dC Ul Ul
d—tA — ua(kpCACHE — kyCLECPP), (3.18)

so sieht man, dass fiir ein geschlossenes System nach unendlich langer Zeit, wenn
sich der Gleichgewichtszustand, Index (eq) eingestellt hat und die Konzentration der
Komponente A sich mit der Zeit nicht mehr verdndert, wegen

dCx

=0 3.19
p” (3.19)

die Beziehung
(kO Cp)eq = (keCeCp eq (3.20)
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chem

|

(1)

Bild 3.2: Schematische Darstellung der chemisch gebundenen Energie als Funktion
der Reaktionszeit mit Bildung eines Ubergangkomplexes fiir eine exotherme bimo-
lekulare Reaktion A+ B — C+ D

A < T[K]
log k¢
ng = 0
Hoch- Raum-
temperatur- temperatur-
daten daten
0.5 L' 1000/7

[K-1]

Bild 3.3: Beispiel eines Arrhenius-Diagramms fiir zwei verschiedene Geschwindig-
keitskonstanten. Hier wird fiir k; nur der Zahlenwert (ohne Einheit) aufgetragen.
Fiir den Fall ny = 0 ergibt sich eine Gerade.
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gelten muss. Mit der auf die Moldichte bezogenen Gleichgewichtskonstanten K¢,
ergibt sich zwischen k; und k; die Beziehung

= Ko (T). (3.21)

Diese Beziehung ist auch fern vom Gleichgewicht mit hinreichender Genauigkeit
giiltig.

Im Folgenden sollen wieder k = 1,2,...,r Gleichungen betrachtet werden. Dann
lassen sich mit Hilfe von (3.11) die Geschwindigkeitskoeffizienten der Riickwirtsre-
aktionen aus denen der Vorwértsreaktionen mit (2.135) und (2.144) - (2.145) be-
rechnen.

Dabei ist vgs durch (2.134) gegeben. Somit kann statt der Reaktionsgeschwindig-
keitskonstanten der Riickwértsreaktion die Gleichgewichtskonstante K¢y, in (3.10)
eingefiihrt werden

! Iy 1 ! !
wy, = ki {CAAkCBBk = CCCkCDDk} . (3.22)
Ck(T)

Mit der Annéherung an das chemische Gleichgewicht verschwindet der Ausdruck in
der geschweiften Klammer. Dies gilt nur fiir homogene Systeme. In Systemen, in de-
nen Stromungs- oder Transportprozesse stattfinden, bleibt wy endlich. Die Annahme
chemischen Gleichgewichtes ist in solchen Systemen damit begriindet, dass die che-
mische Reaktion sehr viel schneller ist als die Strémungs- und Transportprozesse.
Dieser Grenzfall wird in Abschnitt 3.5 gesondert betrachtet.

3.3 Druckabhingigkeit von Geschwindigkeitskoeffizienten

In vielen Féllen sind Rekombinationsreaktionen nicht eindeutig als bimolekulare oder
trimolekulare Reaktionen einzuordnen. Da die Reaktionsgeschwindigkeit von trimo-
lekularen Reaktionen proportional zur dritten Potenz der Dichte und damit des
Druckes ansteigt, wiahrend bimolekulare Reaktionen quadratisch davon abhéngen,
wird das Verhiltnis der Reaktionsgeschwindigkeiten durch Druckdnderungen beein-
flusst. Bei hoheren Driicken lauft die trimolekulare Reaktion relativ schneller ab, als
die entsprechende bimolekulare Reaktion. Fin Beispiel ist die trimolekulare Rekom-
binationskombination
CHS + H° + M — CHy + M/,

die mit der bimolekularen Reaktion
CHS + H° — CHy
konkurriert. Durch Zusammenfassen beider Reaktionen zu einer einzigen der Form
CHS + H° + (M') — CHy4 + (M)

ergibt sich eine kompliziertere Druckabhéngigkeit, die nach einem Modell von Lin-
demann erklért werden kann und im folgenden sowohl fiir Rekombinations- wie fiir
Dissoziationsreaktionen dargestellt werden soll. Bei der Dissoziation des Molekiils
AB wird zuniichst mit einem dritten Stofpartner M’ ein Ubergangskomplex (AB)*



60 Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen
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Bild 3.4: Die Druckabhéngigkeit der Reaktion CHS + H° + (M) — CH4 + (M)
mit Argon als Stopartner. Die Geschwindigkeitskoeffizienten kg und k., sowie die
Messwerte sind dem Artikel J. Warnatz, ,Rate Coefficients in the C°|H°|O°-System*,
Gardiner, C.W.Jr., Combustion Chemistry, Springer Verlag, 1984 entnommen.

gebildet, der auf zwei Wegen weiter reagieren kann. Er kann wieder zum Ausgangs-
molekiil zuriickreagieren, oder er kann in einer unimolekularen Zerfallsreaktion dis-
soziieren. Dies wurde schematisch in Bild 3.1 dargestellt. Das Reaktionsschema ist
somit

k1
ABHM & (AB) MM, (3.23)

K1
(AB)* & A 1B. (3.24)

Die zeitlichen Anderungen von AB und (AB)* sind
dC
d?B = —kp1CABCwr + k1 Ca+)Cwr,
(3.25)
pra kp1CasCw — k1 Ciapy-Omr — kp2Capys-

Wir fiithren in Vorgriff auf Abschnitt 3.8 die Annahme ein, dass (AB)* stationér ist,
d. h. dC(sp)-/dt = 0, dann ergibt sich

k1 CaCwr
Coapye = —ILZABIM 3.26
(AB) kfa + kpn Cwr (8:26)
und schreiben hiermit fiir (3.25);
dCag kpikyso
= — CasChr. 3.27
T ettt (327)

Der Geschwindigkeitskoeffizient der zusammengefassten Dissoziationsreaktion AB+
(M) = A+ B+ (M’) kann somit geschrieben werden

L dCap _ kpikpOw
CAB dt k‘fg + kbch/ '

kp=— (3.28)
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Er nimmt daher fiir grofie Driicke (p — oo, Cyv — o0) und kleine Driicke (p —
0,C\r — 0) die folgenden Grenzwerte an

kpikp
k = ko = L2
7P = 00) = koo = =4 (3.29)

kf(p — O) = kfoCM/ = kfch/.

Dies bedeutet, dass fiir grofie Driicke eine monomolekulare Zerfallsreaktion vorliegt,
die von Cyp und damit von Druck unabhéngig ist, und fiir niedrige Driicke eine
bimolekulare Reaktion, die proportional zur Moldichte des inerten Stopartners Cyy
ist. Wenn kfo, und ko als Funktion der Temperatur gegeben sind, kann ky als
Funktion von Cyp und damit des Druckes beschrieben werden durch

_ k s0Chr _ kfoo
T T T ktoCw /kpoo 1+ kjoo/(kfoCor)

In Bild 3.4 ist die Druckabhéngigkeit der Riickwirtsreaktion CH§ + H® 4+ (M') —
CHy4 + (M') nach der Lindemann-Form angegeben und mit Messwerten bei 2200 K
verglichen.

(3.30)

3.4 Katalyse

Der Reaktionsablauf in einem System wird von der Temperatur, den Konzentra-
tionen und durch die Anwesenheit von Katalysatoren bestimmt. Die Katalyse ist
der Schliissel fiir chemische Stoffumwandlungen. Die meisten industriellen Synthe-
sen und fast alle biologischen Reaktionen benétigen Katalysatoren. Die prinzipielle
Wirkungsweise der Katalyse beruht auf der Umgehung von Reaktionen mit hoher
Aktivierungsenergie durch chemisch aktive Komponenten, die andere Reaktionswege
ermdglichen. Die sich im Prinzip (d. h. ohne Reaktionshemmung) nach unendlicher
Zeit einstellenden Gleichgewichte werden durch den Einsatz eines Katalysators nicht
beeinflusst, da nur der zeitliche Ablauf verindert wird.

Die allgemeine Wirkungsweise der Katalyse ist in Bild 3.5 dargestellt. Ist fiir den
Ablauf einer Reaktion 1 der allgemeinen Form

1 A+B—~C

ohne Katalysator die Aktivierungsenergie F; erforderlich, so reduziert sich die ins-
gesamt benotigte Aktivierungsschwelle unter Einsatz eines Katalysators , wobei bei
den Reaktionen 2 und 3

2 A+K—=7Z

3 Z+B—-C+K

nur die niedrigen Aktivierungsenergien Fs und E3 aufgebraucht werden miissen,
wobei Z ein Zwischenprodukt darstellt.

Im Falle der katalytischen Abgasnachbehandlung z. B. beim Verbrennungsmotor be-
deutet dies, dass die Oxidationsreaktionen von Kohlenmonoxiden und Kohlenwasser-
stoffen auf niedrigerem Temperaturniveau und damit in einem grofleren Betriebsbe-
reich des Motors aufrecht erhalten werden kénnen. Von entscheidender Bedeutung
fiir eine moglichst vollstdndige Konvertierung der Abgasemissionen ist in diesem
Zusammenhang vor allem das Aufheizverhalten des Katalysators wihrend des Mo-
torwarmlaufs. Als charakterisierende Grofien fiir die Beurteilung eines Katalysators
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Bild 3.5: Wirkungsweise des Katalysators

werden die Aktivitdt und vor allem auch die Selektivitdt genannt. Die Aktivitét
eines Katalysators ist ein Maf} fiir die Umsatzgeschwindigkeit einer katalytischen
Reaktion. Der Sachverhalt, dass weitere konkurrierende, nicht erwiinschte Reaktio-
nen parallel ablaufen konnen, fithrt auf den Begriff der Selektivitit. Die Selektivitét
einer katalytischen Umsetzung beschreibt, welcher Anteil eines Ausgangsstoffes in
ein bestimmtes, gewiinschtes Produkt umgesetzt wird. Der Katalysator K selber
wird wieder freigesetzt, also bei den Reaktionen 2 und 3 nicht verbraucht. Aus die-
sem Grunde werden Katalysatoren meist in nur geringen Konzentrationen benétigt.
In der Realitdt werden jedoch die Aktivitdt und auch die Selektivitdt und damit
die Lebensdauer eines Katalysators durch z. B. Zersetzung, Verkokung oder Vergif-
tung reduziert. Dieses Verhalten eines Katalysators wird als Stabilitédt bezeichnet,
die somit groflen Einfluss auf die Wirtschaftlichkeit des Einsatzes eines Katalysators
hat.

Katalysatoren konnen nach ihrem Aufbau, der stofflichen Zusammensetzung, den
Einsatzgebieten sowie nach ihrem Aggregatzustand eingeteilt werden, wobei letz-
tere die gebriduchlichste Einteilung ist, die deshalb auch hier vorgenommen wird.
Hinsichtlich des Aggregatzustandes, in dem der jeweilige Katalysator wirkt, wird
zwischen

- homogener und

- heterogener

Katalyse unterschieden. Bei der homogenen Katalyse liegt der Katalysator homogen
in der gleichen Phase wie die Reaktanten vor, wihrend bei der heterogenen Katalyse
getrennte Phasen vorliegen.

Homogene Katalyse

Ein Beispiel fiir die homogene Katalyse ist das in der Vergangenheit verwendete Blei-
kammerverfahren zur Herstellung von Schwefelsdure. Die Reaktion ohne Katalysator
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lautet
O9 + 2505 = 2S0s3.

Durch die Zugabe von Stickstoffmonoxid als Katalysator lauft die Oxidation des
Schwefeldioxides iiber die als Bruttoreaktionen geschriebene Zwischenstufen

O3 + 2NO = 2NOq

und

NOs + SOy = SO3 + NO

beschleunigt ab. Bei heutigen Anwendungen wird fiir diesen Fall die heterogene
Katalyse mit Hilfe edelmetallbeschichteter Wénde (Platin, Palladium) oder Vanadi-
umpentoxid eingesetzt.

Im Vergleich zu Festkorperkatalysatoren weisen homogene Katalysatoren einen héher-
en Dispersionsgrad, d. h. eine giinstigere Verteilung im Raum auf, so dass theoretisch
jedes einzelne Molekiil wirksam werden kann. Aufgrund dieser Eigenschaft zeigen ho-
mogene Katalysatoren, bezogen auf die eingesetzte Katalysatormenge, eine hohere
Aktivitat als heterogene Katalysatoren, bei denen nur die an der Oberfliche befind-
lichen Atome wirksam werden konnen. Weitere Vorteile der homogenen Katalyse
sind, dass sich die Reaktanten untereinander aus jeder Richtung annéhern kénnen
und nicht, wie bei der heterogenen Katalyse zur Blockierung der Nachbarstellen
fithren. Dieses erlaubt niedrigere Katalysatorkonzentrationen und deshalb mildere
Reaktionsbedingungen. Nachteilig ist, dass die nach der Reaktion notwendige Stoff-
trennung der dispersen Gemische von Reaktionsprodukten und Katalysatoren hiufig
sehr aufwendig und nicht immer vollstdndig ist. Die mit Katalysatorverlusten ver-
bundenen Kosten sind demzufolge bei homogener Katalyse erheblich hoher als beim
Einsatz von heterogenen Katalysatoren.

Heterogene Katalyse

Aufgrund der unterschiedlichen Phase von Reaktanten und Katalysatoren sind im
Gegensatz zur homogenen Katalyse bei der Betrachtung der heterogenen Katalyse
neben der Reaktionskinetik, Stofftransportmechanismen zu beriicksichtigen. Voraus-
setzung dafiir, dass ein Molekiil in einen reaktionsfihigen Zustand gelangen kann,
ist eine aktivierte Adsorption auf der Katalyseoberfliche. Der Katalysator muss also
mindestens einen der Reaktionspartner chemisorbieren, d. h. chemisch binden. Fiir
das Verstdndnis der heterogenen Katalyse spielen also die Chemisorption und die
damit verbundenen energetischen Aspekte eine fiir die Stoffumwandlung tragende

Rolle.

Teilschritte der heterogenen Katalyse

Heterogen katalysierte Reaktionen setzen sich aus den chemischen und physikali-
schen Reaktionsschritten zusammen. Damit der katalytische Prozess ablaufen kann,
miissen die Edukte zum Katalysator transportiert werden. Neben der eigentlichen
chemischen Reaktion sind somit Diffusions-, Adsorptions- sowie Desorptionsvorginge
fiir den Ablauf der Gesamtreaktion entscheidend. In Bild 3.6 wird der einfache Fall
einer katalytischen Gasreaktion an einem pordsen Katalysator betrachtet, wobei im
einzelnen die folgende Teilschritte ablaufen. Zunéchst diffundieren die Edukte durch
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die Grenzschicht in Richtung Katalysatoroberfliche (1), dann in die Poren des Fest-
stoffkatalysators (2). Anschliefiend findet die eigentliche Chemisorption statt und
zwar als Adsorption der Reaktanten an der inneren Oberfléiche der Pore (3), worauf
erst die chemische Reaktion an der Katalysatoroberfliche erfolgt (4). Nach Ablauf
der Reaktion erfolgt die Freigabe der Produkte iiber die Desorption von der Ober-
fliche (5), die Diffusion aus dem Poreninneren heraus (6) und schliefllich durch die
Diffusion vom Katalysator weg in den dufleren Gasstrom (7).

Die Schritte (3) bis (5) beschreiben in diesem Zusammenhang die sogenannte Mikro-
kinetik. Haben die Diffusionsvorgénge einen wesentlichen Einfluss auf die Geschwin-
digkeit der Reaktion, so muss der gesamte makrokinetische Prozess, bestehend aus
den Schritten (1) bis (7), betrachtet werden.

Geschwindigkeitsbestimmende Schritte des Prozesses

Der Stoffaustausch durch Diffusion ist ein wesentlicher Bestandteil der heteroge-
nen Katalyse und somit kann die Reaktionskinetik (Teilschritt 4 in Bild 3.6) im
allgemeinen nicht getrennt von den iibrigen Teilschritten betrachtet werden. Eine
vereinfachte Betrachtung der Prozessgeschwindigkeit ist moglich, wenn ein Teilpro-
zess (Filmdiffusion, Porendiffusion, Reaktionskinetik) geschwindigkeitsbestimmend
ist. In Abhéngigkeit vom diffusiven Transport der Edukte bzw. der Produkte am
Katalysator lésst sich das Verhéltnis der Reaktionsgeschwindigkeit diskutieren. Man
unterscheidet zwischen:

- Filmdiffusionsgebiet: die Reaktion ist schnell im Vergleich zur Diffusion durch
die Filmschicht und zur Diffusion in den Poren.

- Porendiffusionsgebiet: die Reaktion ist schnell im Vergleich zur Diffusion in
den Poren, aber langsam im Vergleich zur Filmdiffusion.

- Kinetisches Gebiet: die Reaktion ist langsam im Vergleich zur Diffusion in den
Poren oder durch den Gasfilm.

Eine exakte Beschreibung der Prozessgeschwindigkeit durch einen Geschwindigkeits-
ansatz ist nur dann zuldssig, wenn ausschliefllich die Schritte 3-5 geschwindigkeits-
bestimmend sind, also im kinetischen Gebiet.

Wie in Bild 3.7 dargestellt, dndert sich das Verh&ltnis zwischen Reaktions- und
Transportgeschwindigkeit mit der Temperatur. Es wird deutlich, dass bei katalyti-
schen Vorgidngen nur im Bereich niedriger Temperaturen die Reaktionskinetik ge-
schwindigkeitsbestimmend ist.

Im kinetischen Bereich steigt mit einer Temperaturerhohung die Reaktionsgeschwin-
digkeit entsprechend des Arrhenius-Ansatzes steil an. Uber diesen Bereich hinausge-
hend steigt die Geschwindigkeit der chemischen Reaktion im Porendiffusionsgebiet,
ndherungsweise ebenfalls nach einem Arrhenius-Ansatz an. Da die Edukte bereits
in den Poren miteinander reagieren, kann ein nur immer kleiner werdender Anteil
des Katalysators wirksam werden. Dies fiithrt in diesem Gebiet zu einer geringe-
ren Steigung der effektiven Reaktionsgeschwindigkeit im Vergleich zum kinetischen
Gebiet. Im Filmdiffusionsgebiet beobachtet man bei Temperaturerhohung eine ge-
ringere Steigung der Reaktionsgeschwindigkeit, da der Diffusionskoeffizient nur eine
geringe Temperaturabhingigkeit aufweist. Es gibt praktisch keinen Reaktionswi-
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Zwischenschicht aus
Al,O3, CeO, (Wash Coat)

Beschichtung

katalytisches Material

Triager
(z.B. Pt/ Rh)

(keramisch oder metallisch)

Bild 3.8: Aufbau eines heterogenen Kraftfahrzeug-Katalysator

derstand. Das Gas wird bereits an der dufleren Oberfliche des Katalysators voll
umgesetzt.

Bild 3.8 zeigt beispielhaft den typischen Aufbau eines zur Abgasreinigung im Kraft-
fahrzeug eingesetzten Katalysators. Auf den diinnen Wéanden des Triagermaterials,
bestehend aus Keramiken oder heute zunehmend auch aus metallischen Werkstoffen,
wie z. B. Aluminium-Chrom-Eisen-Legierungen, ist eine pordse Zwischenschicht, der
sogenannte Wash Coat (Al;O3,CeOq) aufgebracht, welcher mit dem katalytischen
Materialien Platin, Palladium oder Rhodium beschichtet ist.

3.5 Die chemische Produktionsdichte

Fiir ein System mit n Komponenten, in dem r chemische Reaktionen gleichzeitig
ablaufen, lautet die Bilanzgleichung (3.9) fiir die i-te Komponente

dC;
prai Z Vil W (3.31)
k=1
Setzt man hier fiir C; = p;/M; ein, so ergibt sich
dp; )
% = m;. (3.32)

Hierin ist die chemische Produktionsdichte definiert durch
T
i = My Vi Wy (3.33)
k=1

Sie stellt die pro Zeit- und Volumeneinheit produzierte (oder verbrauchte) Masse der
i-ten Komponente dar. Wir werden sehen, dass sie in der Bilanz fiir die Partialmassen
bei stromenden Systemen eine zentrale Rolle spielt. Da die Gesamtmasse erhalten
bleibt, gilt fiir die Summe iiber alle Komponenten

n r n
Zmi = Zwkzwk Mi = O, (3.34)
i=1 k=1 i=1

da die zweite Summe auf der rechten Seite wegen der Elementenerhaltung bei jeder
Reaktion verschwindet.
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3.6 Komplexe Reaktionsschemata

Fiir Reaktionen in der Gasphase kann man den Ablauf des chemischen Umsatzes in
allen Einzelheiten verfolgen, wenn ein vollstéindiger Satz von Elementarreaktionen
vorliegt und die physikalischen Bedingungen, unter denen die Verbrennung erfolgen
soll (z. B. konstanter Druck, konstante Enthalpie, homogenes Gemisch), gegeben
sind. Derartige vollstdndige Reaktionsschemata sind in der Literatur in jiingster Zeit
vielfach angegeben worden. Eine besonders wichtige Eigenschaft von Verbrennungs-
reaktionen ist, dass sie in Ketten ablaufen. Kettentriager sind dabei meist Radikale,
insbesondere H°, OH® und O°, bei hohen Driicken auch HO3. Der Ablauf solcher
Reaktionsketten soll zunéchst fiir die Oxidation von Wasserstoff und Kohlenmon-
oxid, dann fiir Methan diskutiert werden. Ein Reaktionsschema, das die wichtigsten
Reaktionen fiir die Oxidation dieser Brennstoffe enthélt, ist in Tabelle 3.1 angege-
ben. Es ist dem Buch ,,Reduced Kinetic Mechanisms for Applications in Combustion
Systems®, Lecture Notes in Physics, Springer Verlag, 1993, entnommen. By, ny und
E; des Geschwindigkeitskoeflizienten ky in Formel (3.16) sind ebenfalls angegeben.
Nur fiir diejenigen Reaktionen, bei denen die Riickwértsreaktionen wichtig sind, ist
diese zusammen mit den Parametern By, n,, Fp ebenfalls angegeben. Das Reak-
tionsschema enthélt die wichtigsten Reaktionen, die bei der Verbrennung von Hs
und niedrigen Kohlenwasserstoffen bis C3Hg (Propan) ablaufen, ist aber keineswegs
vollstindig. Fiir die Oxidation von Hs allein kénnen bis zu 20 Reaktionen, fiir die-
jenige von CHy bis zu 150 Schritte als wichtig angesehen werden.

Tabelle 3.1, Legende siehe Fufl der Tabelle auf Seite 70

B n E
Nr. Reaktion
in mol, cm?, s kJ/mol
1.1 Hy/Oz-Kettenreaktionen
1f H°+0Oy — OH°+0° 2,000E+14 0,00 70,30
1b OH° +0° — Oy+H° 1,568E+13 0,00 3,52
2f O°+Hy; — OH°+H° 5,060E+404 2,67 | 26,30
2b OH° +H° — Hp+0° 2,222E+04 2,67 | 18,29
3f OH°+Hy; — HO+H° 1,000E+08 1,60 13,80
3b H,O+H° — H,+ OH° 4,312E+08 1,60 76,46
4f OH° +0OH° — HyO0+0° 1,500E+09 1,14 0,42
4b H,O+0° — OH°+ OH° 1,473E+10 1,14 71,09
1.2 HO$-Bildung und -Verbrauch
5f H°+ 0, +M — HOS+M 2,300E+18 -0,80 0,00
5b HOS+M' — H°4+0;+M 3,190E+18 -0,80 | 195,39
6 HO3+H°* — OH°+ OH° 1,500E+14 0,00 4,20
7 HO5+H* — Hy+ 02 2,500E+13 0,00 2,90
8 OH° + HO3 — HyO+ 0O 6,000E+13 0,00 0,00
9 HO+H* — H;O+0° 3,000E+13 0,00 7,20
10 HO3+0° — OH°+ 0y 1,800E+13 0,00 -1,70
1.3 Hy02-Bildung und -Verbrauch

11 HO5 +HOS — Hy05+ 02 2,500E+11 0,00 -5,20
12f OH° +OH° +M' — Hy0,+M 3,250E+22 -2,00 0,00
12b H,Os +M' — OH° + OH° + M’ 1,692E+24 -2,00 | 202,29
13 H.Oo +H° — H,O0+ OH° 1,000E+13 0,00 15,00
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Fortsetzung Tabelle 3.1, Legende siehe Fufl der Tabelle auf Seite 70

B n E
Nr. Reaktion
in mol, cm?, s kJ/mol
14f HyO2 +H° — Hs+HO$ 1,700E+12 0,00 15,70
14b Hs + HO§ — Hy02+ H° 1,150E+12 0,00 80,88
1.4 Rekombinationsreaktionen
15 H°+H°+M — Hy+M 1,800E+18 -1,00 0,00
16 OH°+H°+M — H,O+M 2,200E+22 -2,00 0,00
17 O°+0°+M — Os+M 2,900E+17 -1,00 0,00
2. CO/CO2-Mechanismus
18f CO+0OH° — COy+H° 4,400E+06 1,50 -3,10
18b COy+H° — CO-+OH° 4,956 E+08 1,50 89,76
3.1 CH°-Verbrauch
19 CH°+ 03 — CHO°+0° 3,000E+13 0,00 0,00
20 COy+CH° — CHO°+CO 3,400E+12 0,00 2,90
3.2 CHO°-Verbrauch
21 CHO° +H° — CO+H, 2,000E+14 0,00 0,00
22 CHO®° +0OH° — CO+H5O 1,000E+14 0,00 0,00
23 CHO®°+ 02 — CO+HO3 3,000E+12 0,00 0,00
24f CHO°+M' — CO+H°+M 7,100E+14 0,00 70,30
24b CO+H°+M — CHO°+M 1,136E+15 0,00 9,97
3.3 CHS-Verbrauch
25f CHS +H° — CH° +Hs 8,400E+09 1,50 1,40
250 CH°+H,; — CHS+H° 5,830E409 1,50 13,08
26 CHS +0° — CO+H°+H° 8,000E+13 0,00 0,00
27 CH+02s — CO+OH°+H° 6,500E+12 0,00 6,30
28 CH+02 — COz+H°+H° 6,500E+12 0,00 6,30
3.4 CH5O-Verbrauch
29 CH,O +H° — CHO° +H, 2,500E+13 0,00 16,70
30 CH,O +0° — CHO° + OH° 3,500E+13 0,00 14,60
31 CH,O0 +OH° — CHO° +H,0 3,000E+13 0,00 5,00
32 CH,O+M — CHO°-+H°+M 1,400E+17 0,00 | 320,00
3.5 CH3-Verbrauch
33f CH; +H° — CHS+H; 1,800E+14 0,00 63,00
33b CHS +Hy — CHS+H° 3,680E+13 0,00 | 44,30
34 CHS§+H°+ (M) — CHy+ (M) ke 2,108E+14 0,00 0,00
ko 6,257E+23 -1,80 0,00
35 CH; +0° — CHy;O+H° 7,000E+13 0,00 0,00
36 | CHS+CHS+ (M) — CoHg+ (M) ke 3,613E+13 0,00 0,00
ko 1,270E+41 -7,00 11,56
37 CH3 +0, — CHyO+ OH° 3,400E+11 0,00 37,40
38f CHs+H° — CHS+Hs 2,200E+-04 3,00 36,60
38D CH;+Hy, — CHy+H° 8,391E+02 3,00 34,56
39 CHs+0° — CH3+ OH° 1,200E+07 2,10 31,90
40f CHs + OH° — CHS+ HyO 1,600E+06 2,10 10,30
400 CHS +H,O — CHy+ OH° 2,631E+05 2,10 70,92

4.1 CoH°-Verbrauch
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Fortsetzung Tabelle 3.1, Legende siehe Fufl der Tabelle auf Seite 70
B n E
Nr. Reaktion
in mol, cm?, s kJ/mol
41f CoH° +Hy — CyHy +H° 1,100E+13 0,00 12,00
41b CoHy +H° —  CoH° +Hy 5,270E+13 0,00 | 119,95
42 CoH° +0, — CHCO° +0° 5,000E+13 0,00 6,30
4.2 CHCOC®-Verbrauch
43 f CHCO° +H°® — CHS+CO 3,000E+13 0,00 0,00
43b CH3; +CO — CHCO®°+H° 2,361E+12 0,00 | -29,39
44 CHCO° +0° — CO+CO-+H° 1,000E+14 0,00 0,00
4.3 CoHs-Verbrauch
45 CHy +0° —  CHS +CO 4,100E+08 1,50 7,10
46 CoHy +0° — CHCO° + H° 4,300E+14 0,00 50,70
47f CoHy + OH° —  CyH®° + Hy0O 1,000E+13 0,00 29,30
47b CoH®° +H,O —  CyH, + OH° 9,000E+12 0,00 | -15,98
48 CyHy + CH® — C3H3 2,100E+14 0,00 -0,50
4.4 CoH3-Verbrauch
49 CH; +H° — CyHy+Ho 3,000E+13 0,00 0,00
50 CH§ + 02, — CoHy +HOS 5,400E+11 0,00 0,00
51f CoHS + (M) — CoHa+HC+ (M) koo | 2,000E+14 0,00 | 166,29
ko | 1,18TE+42 -7,50 | 190,40
51b CyHy +H° —  CgHS koo | 1,053E+14 0,00 3,39
4.5 CyH4-Verbrauch
52f CoHs+H° — CoHS+Hy 1,500E+14 0,00 | 42,70
52b CH§+Hy, — CgHy+H° 9,605E+12 0,00 32,64
53 CHy +0° — CHS+CO+H° 1,600E+09 1,20 3,10
54f CoHy +OH®° — CoHS + HyO 3,000E+13 0,00 12,60
54b CyHS + H, O —  CoHy + OH° 8,283E+12 0,00 65,20
55 CoHy + M —  CyHy +Hy +M 2,500E+17 0,00 | 319,80
4.6 CaHz-Verbrauch
56 f C,Hz +H° — CHS+ CHjS 3,000E+13 0,00 0,00
560 CH; +CH; — CgHg+H° 3,547TE+12 0,00 | 49,68
57 CH2 + 02 — CoHy+HOS 2,000E+12 0,00 20,90
58 f CoHE + (M) — CoHy+H°+ (M) ko | 2,000E+13 0,00 | 166,00
ko | 1,000E+17 0,00 | 130,00
58D CHy +H° — CHp koo | 3,189E+13 0,00 12,61
4.7 CoHg-Verbrauch
59 CoHg +H° — CoHi +H, 5,400E+02 3,50 21,80
60 CyHg +0° — CoHg + OH° 3,000E+07 2,00 21,40
61 CyHg + OH° — CoHE + H20 6,300E+06 2,00 2,70
5.1 C3H§-Verbrauch
62 CsHS + 02 — CHCO° + CH20 6,000E+12 0,00 0,00
63 CsHS +0° — CoH3+CO 3,800E+13 0,00 0,00
64f CsHy — CsHS +H° 5,000E+14 0,00 | 370,00
64b CsHS +H° — CsHy 1,700E+13 0,00 19,88
5.2 C3Hy4-Verbrauch
65 | C3Hs+0° —  CoH, + CH,O | 1,000E+12 | 0,00 | 0,00
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Fortsetzung Tabelle 3.1, Legende siehe Fufl der Tabelle auf Seite 70

B n E
Nr. Reaktion
in mol, cm?, s kJ/mol

66 CsHy +0° — CoH3 + CHO® 1,000E+12 0,00 0,00
67 CsHys + OH° — CyHS 4 CH20 1,000E+12 0,00 0,00
68 CsHy + OH° —  CyH4 + CHO® 1,000E+12 0,00 0,00

5.3 C3Hg-Verbrauch
69 f CsH — CsHy+H° 3,980E+13 0,00 | 293,10
690 CsHy +H° — CsHg 1,267E+13 0,00 32,48
70 CsHe +H° — C3Hy+Ho 1,000E+13 0,00 0,00

5.4 C3Hg-Verbrauch
71f CsHg — CoH3 + CH3 3,150E+15 0,00 | 359,30
710 CH§ +CHS — CsHs 2,511E+12 0,00 | -34,69
72 CsHg +H° — CsHf +H, 5,000E+12 0,00 6,30

5.5 C3H2-Verbrauch
73 n—CsH? — CoHy+ CHS 9,600E+13 0,00 | 129,80
74f n—CsH? — CsHg+H° 1,250E+14 0,00 | 154,90
74b CsHe +H° — n—CsH? 4,609E+14 0,00 21,49
75 i—CsH? — CyHy + CHS 6,300E+13 0,00 | 154,50
76 i—CsH?+ 0y — C3Hg+ HOS 1,000E+12 0,00 20,90

5.6 C3Hg-Verbrauch
77 CsHg+H° — n—C3H?+H 1,300E+14 0,00 | 40,60
78 CsHg +H° — i—CsH?+Hs 1,000E+14 0,00 34,90
79 CsHg+0° — n—CsHS+ OH° 3,000E+13 0,00 24,10
80 CsHg +0° — ¢—C3HS+ OH° 2,600E+13 0,00 18,70
81 CsHg + OH° — n—C3HS+HyO 3,700E+12 0,00 6,90
82 C3Hg + OH®° — ¢— C3H? + H,O 2,800E+12 0,00 3,60

Zur Berechnung der effektiven Konzentration der Stofipartner (siehe auch (3.13))
Cwr =6,5Ccu, +6,5CH,0+1,5Cco, +0,75Cco +0,4Co, + 0,4 Cn, + 1,0 Coonstige

Tabelle 3.1: Die Elementarreaktionen und die Paramenter des Arrhenius-Ansatzes
(3.16), (3.17) fiir die Verbrennung von Hy und niedrigen Kohlenwasserstoffen bis C3Hg
aus ,Reduced Kinetic Mechanisms for Applications in Combustion Systems®, Lecture
Notes in Physics, Springer Verlag, 1993, Seite 8

Die Oxidation von Wasserstoff

Wasserstoff ist der einfachste Brennstoff und daher derjenige, dessen Oxidation ki-
netisch am besten bekannt ist. Vollstdndige Reaktionsschemata und relativ genaue
kinetische Daten existieren bereits seit einigen Jahren. Die wichtigste Reaktion des
Wasserstoff-Sauerstoff-Systems ist die Kettenverzweigungsreaktion

1 H° + Oy = OH° + O°.

Hier werden aus einem H°-Radikal bei der Reaktion mit dem stabilen Os-Molekiil
zwei Radikale, ndmlich OH® und O° gebildet. Diese werden in den sehr schnellen
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Austauschreaktionen 2, 3 und 4 untereinander und in das H°-Radikal umgewandelt:

2 O° +H, = OH° + H°
3 OH° +Hy +=H,O +H°
4 OH° + OH°=H,0 + O°

Aus einem O°-Atom werden in Reaktion 2 zwei Radikale, ndmlich H° und OH® ge-
bildet. Demgegeniiber zeigt Reaktion 3, dass aus einem OH°-Radikal wieder nur ein
Radikal, das H°-Radikal, entsteht. Da Reaktion 3 bei hoher Temperatur sehr schnell
ablauft und daher ein partielles Gleichgewicht zwischen OH® und H° erzeugt, konnen
H° und OH® in ihrer Wirkung als Kettentréger als gleichwertig angesehen werden.
Aus Reaktion 2 folgt, dass aus einem O° zwei solcher Radikale (H®° oder OH®) erzeugt
werden, das O°-Radikal ist entsprechend dieser Argumentation doppelt so wertvoll
wie ein H° oder ein OH°. Die gleiche Folgerung kann man aus der Betrachtung der
Riickwiértsreaktion 4b ziehen. Dariiber hinaus ist es interessant festzustellen, dass
die Reaktionen 2, 3 und 4 voneinander linear abhéngig sind. Durch Addition von
Reaktionen 2 und 4 erhilt man Reaktion 3. Dies hat fiir den kinetischen Ablauf keine
Bedeutung und spielt erst eine Rolle, wenn sich das System dem chemischen Gleich-
gewicht ndhert. Wenn chemisches Gleichgewicht angenommen werden kann, ist es
gleichgiiltig, ob man das partielle Gleichgewicht zwischen H° und OH® aus Reaktion
3 herleitet oder durch Kombination der partiellen Gleichgewichte der Reaktionen 2
und 4. Zwischen den Gleichgewichtskonstanten besteht die Beziehung

Kes = Keg Kea. (3.35)
Dies bedeutet mit (3.21) auch, dass die Zahlenangaben fiir B, n und E der Vorwérts-
und Riickwértsreaktionen 2 — 4 in Tabelle 3.1 nicht unabhéingig sind.

Der Kettenabbruch, d. h. der Verbrauch der Radikale, erfolgt bei Anwesenheit von
Sauerstoff in erster Linie durch die Reaktion

5 H° 4+ Oz + M’ — HOS + M.
Daneben haben die Reaktionen

15 H°+H° 4+M —Hy+M

16 OH° +H° + M —H;0+M

einen gewissen Kinfluss als Kettenabbruchreaktionen, insbesondere in fetten Gemi-
schen, wenn die Konzentrationen von Og vergleichbar derjenigen der Radikale H®
und OH® wird.

Reaktion 5 fiihrt zu dem Peroxid-Radikal HO3, das in den Reaktionen

6  H°+HOj — OH° 4 OH
7 HO—FHO; — Hy 4+ O9
8 OH° + HOS —Hs0 + O

weiter reagiert. Von diesen Reaktionen bewirkt Reaktion 6, dass wieder neue Radi-
kale OH® gebildet werden, die z. B. iiber Reaktion 3 wieder die in Reaktion 5 und 6
verbrauchten H°-Radikale ersetzen. Diese Reaktion ist also radikal- und damit ket-
tenerhaltend. Parallel zu Reaktion 6 laufen jedoch immer die Reaktionen 7 und 8
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ab, die zum Kettenabbruch fithren. Daher werden in der Summe {iber den Weg der
Reaktion 5 immer Radikale und damit Kettentréiger dem System entzogen. Diese
Situation wird auch nicht durch die Reaktionen

11 HOS+HO§—>H202+OQ
12b HyO9 + M — OH° + OH° + M/

veréndert, die in der Summe auch nur radikalerhaltend sind. Wird dagegen HOJ statt
durch Reaktion 5 durch Reaktionen von O mit Kohlenwasserstoffen gebildet, ist der
Pfad tiber 11 und 12b in der Summe kettenverzweigend. Bei der Parallelreaktion

14f H202 + H° — Hs + HO;,
die mit 12b konkurriert, werden dagegen Radikale verbraucht.

Das HO3-Radikal kann daher im allgemeinen nicht als gleichwertig zu H®° oder OH®
angesehen werden. Ausnahmen von dieser Feststellung gelten fiir die Ziindung von
Hs/O5-Systemen bei hohen Driicken, bei denen eine weitere Kettenverzweigung auf-
tritt. Dieser Fall wird in Kapitel 4 behandelt werden. Wenn nédmlich statt 11 der
Weg iiber

14b Hy + HO% —Hy09 + H°

und anschlieBend iiber 12b verlduft, werden aus einem HOj insgesamt drei Radikale
gebildet. Dieser Weg ist dann kettenverzweigend.

Die beiden Reaktionen, bei denen der Sauerstoff durch Radikale angegriffen wird,
sind die Reaktionen 1f und 5. Ihre Reaktionsgeschwindigkeitskoeffizienten sind in
Bild 3.9 bei p = 1 atm aufgetragen.

Der Vergleich zeigt, dass fiir Temperaturen kleiner als 1000 K das Produkt k5Cyy >
k1s ist. Wenn die Reaktion 5 schneller ablduft als die Reaktion 1, werden dem System
Radikale entzogen. Der Kettenabbruch ist dann schneller als die Kettenverzweigung
und die Verbrennung kann nicht aufrecht erhalten werden.

Die Oxidation von Kohlenmonoxid

Es gibt praktisch nur eine wichtige Reaktion, mit der in technischen Systemen CO
zu COq oxidiert wird, ndmlich

18f CO + OH® — CO, + H°.

Dies bedeutet auch, dass reines CO nur dann hinreichend gut verbrennt, wenn in
irgendeiner Form das H°-Radikal vorhanden ist, so dass OH® gebildet werden kann.
Hierzu reicht im allgemeinen bereits das aufgrund von Luftfeuchtigkeit vorhandene
H50 aus. In vollig trockener Luft ldsst sich CO praktisch nicht verbrennen, da Re-
aktionen wie CO + O° + M’ — COg + M und CO + Oy — COy + O° zu langsam
ablaufen. Sie sind in Tabelle 3.1 deshalb nicht aufgefiihrt.

Die Oxidation von Methan

Da Wasserstoff fiir technische Verbrennungsprozesse bisher nur in Ausnahmefillen in
Frage kommt (z. B. in Raketentriebwerke), wollen wir uns auch den kohlenstofthal-
tigen Brennstoffen zuwenden. Davon ist der einfachste Brennstoff das Methan CHy.
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Bild 3.9: Vergleich der Reaktionsgeschwindigkeitskoeffizienten der Reaktionen zwi-
schen H° und Os bei p = 1 atm

In Tabelle 3.1 sind die wichtigsten Elementarreaktionen der Methanoxidationen an-
gegeben. Betrachtet man davon nur Kohlenwasserstoffe der Ci-Kette, ndamlich CHy,
CHS, CH20 und CHO? so erhélt man mit den Reaktionen 34, 38, 35, 29 und 24
einen ersten vereinfachten Reaktionspfad von CHy zu CO. Ein solcher Mechanismus
ist bereits imstande, die Oxidation von Methan in Flammen fiir magere und stéchio-
metrische Gemische hinreichend gut zu beschreiben. Bei fetten Gemischen spielt die
Rekombination von CH5+ CHS zu CoHg und CoHE +H® eine wichtige Rolle. Dadurch
ergibt sich eine Reaktionskette iiber C5-Kohlenwasserstoffe wie CoHg, CoHy, CoH3,
CyHs bis zu CSH®, die schlieBlich durch Rekombination zum C4H$ und zu weiteren
hoheren Kohlenwasserstoffen und zur Rufibildung fiihren kann. Andererseits findet
man auch eine Oxidation von CyHs mit dem O°-Radikal zu CHS und CO statt. Die
beiden Reaktionswege, die der C;-Kohlenwasserstoffe von CHy, iiber CHS, CH>O,
HCO® zu CO und CO; sowie von CoHg iiber CoHg, CoHy, CoHS zu CoHo und von
dort zu CH§ und CO sowie COq sind in der schematischen Darstellung, Bild 3.10,
dargestellt. Darin wird auch die Verkniipfung der beiden Wege iiber die Reaktionen
des CH3-Radikals und die Teiloxidation von CoHS durch Oy deutlich.

Als Startreaktion kann fiir Systeme, in denen zu Anfang als Brennstoff iiberwiegend
CHy,4 vorliegt, die Dissoziationsreaktion

34b CHy(+M’) — CHS + H°(+M)

angesehen werden. Daneben spielt fiir die Ziindung von Methan auch die Reaktion
CHy + Oy — CH3 + HOj eine Rolle, die wir hier jedoch nicht betrachten wollen.
Reaktion 34 ist im technisch interessanten Bereich druckabhéngig. Wenn bereits
Radikale vorliegen, spielt die Vorwiértsreaktion 34 f keine Rolle mehr, wihrend die
Reaktion 34b als Kettenabbruchreaktion beriicksichtigt werden muss. Dann wird
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Bild 3.10: Reaktionswege bei der Oxidation von Methan nach Warnatz und Maas
J. Warnatz, U. Maas: ,Technische Verbrennung*, SpringerVerlag, 1993. Die Dicke
der Pfeile ist proportional zum Anteil der Reaktionswege in einer stéchiometrischen
Methan-Luft-Flamme
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CHy vor allem durch Reaktionen mit den Radikalen H® und OH® entsprechend

38f CH, +H° — CHS + H,
40f CH, + OH® — CHS + H,0

zu CH3 umgesetzt. Die Reaktion mit O° nach CH4+O° — CH3+ OH? ist gegeniiber
38f und 40f relativ unbedeutend, da das O°-Radikal meist in niedrigeren Konzen-

trationen als H° und OH® vorliegt. Fiir die Oxidation von CH3 zum Formaldehyd
CH-O ist jedoch das O°-Radikal entscheidend

35 CHS + 0° — CH,0 + H°.

Im Vergleich zu 35 vernachlédssigt man i. a. die Reaktion mit OH® entsprechend
CH3 + OH° — CH3O + Hp, zumal deren Geschwindigkeitskoeffizienten nicht zu-
verlissig bekannt sind und die Bildung der Produkte CH5O + Hs in einem einzigen
Elementarschritt als fragwiirdig angenommen werden kann. Mit 35 konkurrieren
jedoch die Riickwértsreaktionen 34f, 380 und 400 um das CH$-Radikal, sowie ne-
ben der Reaktion 37 die hier nicht betrachteten Rekombinationskombinationen 36
CHS + CHS + (M) — CoHg + (M') sowie CHS + CHS + (M') — CoH2 + H® + (M/).

Vom stabilen Formaldehyd-Molekiil CH20O wird ein weiteres H°-Radikal durch Re-
aktionen mit H° und OH® abstrahiert

29 CH,O + H° — CHO® + Hy
31 CH,0 + OH® — CHO® + H,0,

wobei das CHO°-Radikal gebildet wird. Konkurrierende Reaktionen mit HO§ und
O, als Reaktionspartner sind hier unbedeutend. Schliefllich wird CHO® durch die
Reaktionen

21 CHO® + H° — CO + Hs

24f CHO®° + M’ — CO + H®° + M’

zum stabilen Zwischenprodukt CO umgewandelt. Damit konkurrieren die Parallel-
reaktionen CHO® + OH° — CO + H20 und CHO® + Oy — CO + HO3, die bei
mageren Gemischen berticksichtigt werden sollten. Reaktionen 24 f ist eine Zerfalls-
reaktion mit einem inerten Stofpartner M’, dessen Effektivititsfaktoren z; hinrei-
chend bekannt sind. Eine Druckabhéngigkeit dieser Reaktion ist nicht bekannt. Beim
Vergleich von Reaktion 21 und 24 f ist festzustellen, dass durch Reaktion 21 ein H°-
Radikal verbraucht wird, wihrend Reaktion 24 f eines bildet. Die Konkurrenz dieser
beiden Wege hat daher einen Einfluss auf die Bilanz fiir die Radikale.

Als weitere Kette innerhalb Cj-Mechanismus ist bei der Ziindung und auch bei
hohen Driicken, bei denen weniger O°-Radikale vorliegen, die Oxidation von CH3
durch O9 nach

CHg + 0y — CH30° + O°

zu beriicksichtigen. Das CH30°-Radikal wird iiber
CH30° + H®° — CH>0 + Hy
CH30° + M’ — CH50 + H°

zum Formaldehyd umgewandelt. Im Vergleich zur Kette {iber Reaktion 35 liefert der
Weg iiber CHS + Oz — CH30° + O° ein O°-Radikal, wéhrend dort eines verbraucht
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wurde. Dies ist umso wichtiger, als das O°-Radikal iiber die Reaktionen 2f oder
4b zur Bildung von zwei Radikalen H® oder OH® fiihrt. Die Reaktion CH3 + O2 —
CH30° 4 0O° ist daher bei der Ziindung von Methan ein notwendiger Schritt, da dort
Radikale erst aufgebaut werden miissen, wihrend sie in Flammen bereits vorhanden
sind.

Selbst ein stark verkiirzter Mechanismus, wie er hier diskutiert wurde, beinhaltet
immer noch eine Reihe von parallelen und konkurrierenden Reaktionswegen. Dies
darf jedoch nicht dariiber hinweg téduschen, dass nur sehr wenige Schliisselreaktionen
den Gesamtablauf wesentlich bestimmen und damit das Endergebnis beeinflussen.
Diese Reaktionen sind geschwindigkeitsbestimmend. Es sind diejenigen, die den Ver-
brauch von CHy und Oy sowie die Oxidation von CO zu COs beherrschen, sowie
diejenigen, die als wesentliche Kettenverzweigungs- und Kettenabbruchsreaktionen
die Bilanz der Radikale bestimmen. Neben der wichtigsten Verbrauchsreaktion von
Methan
38f CH4 + H° — CHS + Ha

ist dies in erster Linie die Kettenverzweigungsreaktion
1 H° + Oy — OH® + O°,
durch die auch Oy verbraucht wird und die Reaktion
18f CO + OH° — CO4 + H°,

die durch die Oxidation von CO zu CO; etwa ein Drittel der Reaktionswarme frei-
setzt. Die Reaktion 1, H°+ Oy — OH® 4+ O°, hat eine relativ hohe Aktivierungsener-
gie, ist also stark temperaturabhéngig. Sie muss mit der Reaktion

5 H° + Oy + M’ - HO3 + M’

konkurrieren, die einen Kettenabbruch bewirkt. Dies wurde bereits fiir das Hy/Oo-
System diskutiert.

Generell ist zu sagen, dass bei der Oxidation von Kohlenwasserstoffen neben der Re-
aktion, die den Verbrauch des Brennstoffes in Gang setzt, in erster Linie die Reak-
tionen des Wasserstoff-Sauerstoff-Systems und die Reaktion CO + OH® — CO, + H®
geschwindigkeitsbestimmend sind. Die brennstoffspezifischen Reaktionen sind bei
der Ziindung wichtig und in der Anfangsphase des Reaktionsablaufes, sie verlieren
jedoch ihren Einfluss, sobald geniigend Radikale gebildet sind.

Der Vergleich verschiedener Reaktionsschemata

Beim Vergleich von Reaktionsschemata aus unterschiedlichen Literaturquellen f&llt
auf, dass viele Konstanten der Geschwindigkeitskoeffizienten unterschiedlich sind.
Dies gilt insbesondere fiir solche Reaktionen, die sich nur sehr wenig auf globale
Ergebnisse wie die Brenngeschwindigkeit (siehe unten) auswirken und die daher nur
recht ungenau bekannt sind. Ein Vergleich der Konstanten allein gibt noch keinen
Aufschluss iiber den Geschwindigkeitskoeffizienten. Wichtig ist letzten Endes nur,
um wie viel sich Reaktionsgeschwindigkeiten aus verschiedenen Angaben bei einer fiir
den jeweiligen Prozess charakteristischen Temperatur unterscheiden. Dies kann man
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durch Einsetzen der Temperatur in den Ansatz fiir den Geschwindigkeitskoeffizienten
leicht feststellen.

Will man nicht nur die Reaktionsgeschwindigkeit, sondern auch die Temperatu-
rabhéngigkeit in der Umgebung einer charakteristischen Temperatur 7T, vergleichen,
so muss man neben der Aktivierungsenergie I/ auch den Einfluss der priexponen-
tiellen Temperaturabhingigkeit berticksichtigen. Man kann eine effektive Aktivie-
rungsenergie E* herleiten, indem man zun#chst den Logarithmus von 7" in eine
Taylorreihe nach 1/T um 1/T entwickelt. Mit [dInT/d(1/T)]o = —Tp ergibt sich

T
nlnT:nlnTO—n<?o—1>, (3.36)

so dass in der Umgebung von Ty fiir den Geschwindigkeitskoeffizienten

*

E
k = B*exp <_RT> mit B* = BT e" und E* = E+nR1T) (3.37)
gilt. Beispielsweise wird fiir die Reaktion 18f CO + OH® — CO, + H° die effekti-
ve Aktivierungsenergie E;E bei T' = 1500 K positiv, wihrend Ey nach Tabelle 3.1

negativ ist.

3.7 Kinetische Aspekte der Schadstoftbildung

Neben den Verbrennungsreaktionen sind auch Elementarreaktionen, die die Bildung
von Schadstoffen wiahrend des Verbrennungsvorganges beschreiben, von besonderem
Interesse. Dies gilt bei gasférmigen Brennstoffen insbesondere fiir die Bildung von
Stickoxiden und von Ru8.

Stickoxidkinetik

Stickoxide gehdren zu den Schadstoffen, die zur Luftverschmutzung unserer Um-
gebung erheblich beitragen. Ihre Quellen sind vielfaltig, unter anderem Industrie-
und Haushaltsfeuerungen und Verbrennungsmotoren von Kraftfahrzeugen. In Bo-
dennéhe verursachen Stickoxide eine verstérkte Bildung von Ozon und zeigen eine
toxische Wirkung auf den menschlichen Organismus. In der Stratosphére hingegen
tragen sie zum Abbau der Ozonschicht bei. Wihrend der letzten Jahrzehnte hat in-
tensive Forschung zum Verstdndnis der Bildungs- und Verbrauchsmechanismen von
Stickoxiden beigetragen. Diesem Verstédndnis kommt entscheidende Bedeutung bei
der Entwicklung von Reduzierungsstrategien fiir diese Schadstoffe zu.

Die Bildungsmechanismen der Stickoxide sind eingehend untersucht worden und es
werden die folgende unterschieden:

Erweiterter Zeldovich-Mechanismus (engl.: thermal NO)
Der Mechanismus besteht aus den drei Elementarreaktionen
(N1) 0°+ Ny =NO+N°,
(N2) N°+ 0 =NO+ O°,
(N3) N° + OH°=NO + H°.
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Die beiden ersten Elementarreaktionen dieses Mechanismus wurden bereits 1946
von Zeldovich postuliert. Die Erweiterung um die dritte Reaktion stellt eine wichti-
ge Erginzung dar. Hervorragendes Kennzeichen dieses Mechanismus ist eine starke
Temperaturabhéngigkeit, die sich aus der hohen Aktivierungsenergie von 319 kJ/mol
der Initiierungsreaktion O° 4+ Ny = NO + N° folgt. Durch eine Stationaritédtsannah-
me (siehe unten) fiir N° und unter Verwendung der Gleichgewichtskonzentration
des O°-Radikals ldsst sich eine Beziehung fiir die zeitliche Verinderung der NO-
Konzentration herleiten, die die Abhéngigkeit von Temperatur, Druck und Konzen-
trationen stabiler Komponenten verdeutlicht. Nach J.B. Heywood, ,Internal Com-
bustion Engines“, McGraw-Hill Series in Mechanical Engineering, 1988, Seite 575
lautet die zugeschnittene Grolengleichung fiir die zeitliche Verédnderung der NO-
Konzentration
16

dC’dIzo _ 6 iO (%),1/2 exp! 69(1)?0 K)( Coyeq

Dabei wird ein Gleichgewicht der Reaktion

Os+M = 0°+0°+M

mol/cm? )!/? Cx,. (3.38)

vorausgesetzt. Dies ist nur bei hohen Temperaturen zulédssig, da die Bildung des
O°-Radikals bei der Verbrennung in dieser Form nicht abléuft. Es wird vielmehr
durch die Reaktionen 1 bis 4 des in Tabelle 3.1 dargestellten Mechanismus gebildet.
Die Annahme des Gleichgewichts zwischen O° und O4 setzt daher voraus, dass auch
Reaktion 1 im Gleichgewicht ist. Wir werden bei der Herleitung von reduzierten
Mechanismen sehen, dass dies i. Allg. nicht der Fall ist.

Reaktionen des H/O/N-Systems

Bei der Verbrennung von Kohlenwasserstoffen verlduft die NOy-Bildung durch An-
griff von Kohlenwasserstoff-Radikalen an molekularem Stickstoff No. Dieser Vorgang
ist sehr schnell und erfolgt bereits innerhalb der diinnen Flammenzone. Er wurde
zuerst von Fenimore als Prompt-NO beschrieben.

Fenimore Mechanismus (engl.: prompt NO)
Die Ausgangsreaktion ist

(N4) CH® + N, = HON® 4 N°.

Das CH°-Radikal spielt hierbei die wichtigste Rolle und ist in signifikanten Kon-
zentrationen nur in der Reaktionszone vertreten. Das Wasserstoffcyanid HCN® ist
eine stabile Komponente, die jedoch bei hohen Temperaturen sehr schnell weiter
reagiert und dabei auch NO bildet. Das in Reaktion N4 gebildete N° wird in den
Reaktionen N2 und N3 zu NO oxidiert oder in der Riickwirtsreaktion von N1 das
NO wieder zu Ny reduziert. Die Bedeutung des Fenimore-Mechanismus héngt vor-
nehmlich von der lokalen Stochiometrie ab und gewinnt besondere Bedeutung fiir
leicht fette Gemische.

Wichtige Folgereaktionen des Fenimore-Mechanismus sind
HCN° +0° =NCO° + H°,
HCN° +0O° =NH° + CO,
HCN° + H° += CN° + Ho,
HCN° + OH° = CN° + H0.
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Das gebildete Cyano-Radikal CN° reagiert in stochiometrischen und fetten Flammen
vorzugsweise mit OH®, wihrend in mageren Flammen die Reaktion mit molekularem
Sauerstoff dominiert, beide Pfade bilden Isocyanato-Radikale NCO°. Ein geringer
Anteil formt mit atomarem Sauerstoff N°-Radikale, die iiber die Reaktionen des
Zeldovich-Mechanismus zu NO weiterreagieren oder mit Hilfe der Riickwértsreaktion
von (N1) NO zuriick zum Ny reduzieren

CN° + OH° =NCO° + H°,
CN° + 02 =NCO° + O°,
CN°+0° =CO + N°.
Isocyanato-Radikale NCO® reagieren vor allem mit H°-Radikalen unter Bildung von

NH°. Sie kénnen aber auch mit Hilfe eines inerten Stoflpartners M dissoziieren und

CO + N° bilden.
NCO° + H°+=CO + NH°,

NCO°®+M = CO + N° + M.

Fiir die Umwandlung des Imidogen NH® sind in erster Linie Reaktionen mit H°- und
O°-Radikalen verantwortlich.

NH° + H° = N° + Hs,

NH° + O°=NO + H°,

NH° + O°+=N° 4+ OH°.
Das hier gebildete N°-Radikal kann ebenfalls in der Riickwértsreaktion von (N1) NO
zuriick zum Ny reduzieren. Bei hohen Driicken tritt des weiteren die trimolekulare
Rekombinationsreaktion N5 von Stickstoff und Sauerstoffradikalen in Konkurrenz

zu N1,
(N5) 0° + Ny +M — N30 + M,

(N6) N,O +0°  —NO + NO,

wobei das Distickstoffoxid (N2O) gebildet wird und unter mageren Bedingungen be-
vorzugt zu Stickoxiden weiterreagiert. Dieser Mechanismus spielt eine fithrende Rolle
bei magerer Verbrennung unter hohem Druck. NoO wird auch als Lachgas bezeichnet
und kann zur Betdubung eingesetzt werden. Es stellt wegen seiner photochemischen
Eigenschaften ebenfalls ein unerwiinschtes Endprodukt der Verbrennung dar.

Vielfach wird versucht, bereits erzeugte Stickoxide durch Zugabe von Ammoniak
oder Harnstoff wieder zu reduzieren. Dabei kann es jedoch auch zur Bildung von
NO kommen. Die folgende Sequenz zeigt die wichtigsten elementaren Schritte fiir
die NO-Reduktion ausgehend vom zugegebenen Ammoniak

NH3 + OH° = NHj + H»O,

NHS + O° +=NH° + OH°,

NH° + NO =N,0 + H°,

N,O +H° =N, + OH°.
Diese Reaktionen zeigen einen Weg zuriick zum Ny. Neben der zweitletzten Reaktion,
die wiederum zu N5O fiihrt, gibt es auch einen direkten Weg von NH® und NO zu

No
NH°® + NO+= Ny + OH°.
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Ein Teil des gebildeten NHS reagiert allerdings mit O°-Radikalen zu HNO®, das mit
H° oder OH® wiederum NO bildet.

NHj +0°  =HNO° + H°,
HNO° + H° =NO + H,,
HNO°® + OH° = NO + H,0.

Reaktionen des C/H/O/N-Systems
Bei der Verbrennung von Kohlenwasserstoffen wird entsprechend der Reaktionen 42
und 43b auch HCCO® gebildet. Dieses kann NO entsprechend der Folge

NO + HCCO° = HNCO + CO,
HNCO + H° = NH3 + CO,
NH; + NO = N,H° + OH®,
NoH® = N, + H°

zu Ny reduzieren. Dies wird als Reburn-Mechanismus bezeichnet. Die Reaktionspfa-
de der NO-Bildung und Reduktion sind in Bild 3.11 dargestellt.

RufBlkinetik

Wir wollen uns nun der Kinetik der Rufibildung bei der Verbrennung zuwenden. Die
RuBbildung bei der Verbrennung ist ein komplexer chemischer und physikalischer
Vorgang, bei dem innerhalb von typischerweise weniger als einer Millisekunde aus
einfachen Kohlenwasserstoffen Partikel entstehen, die aus mehr als 106 Kohlenstof-
fatomen bestehen. Rufl besteht aus einer Vielzahl von Partikeln unterschiedlicher
Form und Grofle. Messbare Groflen sind die Partikeldichte N, der Ruflvolumenan-
teil f,, sowie der mittlere Partikeldurchmesser d. Bildung und Wachstum von Ruf}
werden in Partikelbildung, Koagulation und Oberflichenprozesse unterteilt.

Die Masse der ersten Partikel wird mit 2000 amu angegeben 2. Diese Definition
basiert auf der kleinsten Partikelgrofle, die unter dem Transmissions-Elektronen-
Mikroskop nachweisbar ist. Gleichzeitig ist es die Masse der Partikel, bei denen zum
ersten Mal das fiir Rufl typische, gelbe Leuchten beobachtet wird.

In der neuen Literatur wird davon ausgegangen, dass die ersten Partikel durch
Koagulation aus polyaromatischen Kohlenwasserstoffen (PAK) entstehen (im engli-
schen Poly-Aromatic-Hydrocarbons, PAH). Diese werden durch Gasphasenreaktio-
nen wie wir sie bereits fiir Wasserstoff und Methan beschrieben haben, aus Zwi-
schenprodukten wie CoH3 und C3H3 aufgebaut.

CQH% +CyHy = H—C4Hg
n—C4Hg + CoHy = c-CgHg + H®
Dabei steht n- fiir ein planares Molekiil und c- fiir eine zyklische Verbindung. Der

Benzolring ist mit c-CgHg bezeichnet. Er gilt als Ausgangsmolekiil der Rufibildung.
Alternativ wird auch dem direktem Ringschluss von zwei Propargylradikalen C3H3

8amu steht fiir Atomic Mass Unit. 1 amu ist definiert als 1/12 der Masse eines Kohlenstoffisotops

12¢ und entspricht deshalb dem Kehrwert der Avogadro-Zahl in Gramm: 1 amu = 1,66 - 10~ g).
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Bild 3.11: Wege der Stickoxidbildung und Reduktion (aus M. Bollig: ,,Berechnung
laminarer Kohlenwasserstoflammen im Hinblick auf die Stickoxidbildung in Ver-
brennungsmotoren, Dissertation RWTH-Aachen, Shaker-Verlag D82, 1998
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nach
C3H§ + C3H§ = C—C6H6

C3H3 + C3Hy = c-CgHg + H°
eine gewisse Bedeutung zugesprochen. Ausgehend vom ersten Benzolring bilden sich
sehr schnell Doppelringe (Naphtaline) und hohere PAKs durch Polymerisation. Wei-
tere Details zur folgenden Darstellung zur Rufibildung finden sich in der Dissertation

von F. Mauf}, , Entwicklung eines kinetischen Modells der Rufibildung mit schneller
Polymerisation“, Cuvillier Verlag, Gottingen, 1998.

Da Acetylen CoHs die wichtigste Wachstumskomponenten fiir die PAK ist, wer-
den etwa 80 Acetylen-Molekiile benotigt um eine Masse von 2000 amu zu errei-
chen. Damit ldsst sich die Partikelbildungsgeschwindigkeit aus der PAK-Bildung
und dem PAK-Wachstum errechnen. Die im Experiment beobachtete Partikelbil-
dungsgeschwindigkeit kann jedoch iiber einen chemischen Wachstumsmechanismus
fiir die PAK nicht erreicht werden. Erst durch die Annahme reaktiver Koagulatio-
nen von PAK werden diese erklarbar. Der Begriff der reaktiven Koagulation besagt,
dass nach der Kollision zweier PAK eine chemische Reaktion das neugebildete PAK
stabilisieren muss.

Bei der Koagulation der planaren, d. h. in einer Molekiilebene angeordneten, PAKs
entstehen die ersten dreidimensionalen Strukturen. Dieser Vorgang stellt die Parti-
kelbildung dar. Mit dieser Definition wird eine eindeutige Abgrenzung von PAKs
und Ruf} erreicht. Damit werden im Modell bereits Molekiile mit Massen zwischen
400 amu und 2000 amu als Rufpartikel bezeichnet.

Die Beschreibung der Koagulation von Ruflpartikeln folgt klassischen Methoden.
Da unter normalen Bedingungen die mittlere freie Weglidnge der Partikel zwischen
zwei Kollisionen wesentlich grofler als der Partikelduchmesser ist, kann eine Brown-
sche Bewegung der Partikel vorausgesetzt werden. Es wird dabei angenommen, dass
jeder Stofl zweier Partikel zur Verschmelzung der Partikel fiihrt. Der Einfluss von
van-der-Waals-Kréften erhoht die Kollisionswahrscheinlichkeit der Partikel. Die Par-
tikel werden bei der Berechnung der Kollisionsfrequenz als sphérisch angenommen.
Erst bei hohem Druck und starker Rufibildung ist die Annahme eines freien moleku-
laren Regimes nicht mehr giiltig. Eine genaue Beschreibung der Koagulation muss
in diesem Fall den Ubergangsbereich zwischen freier molekularer Bewegung und der
Bewegung als Kontinuum wiedergeben. Gleichzeitig bilden die Rufipartikel grofie
Aggregate aus, so dass die Annahme sphérischer Partikel ungiiltig wird. An dieser
Stelle ist weitere Forschung notwendig.

An den Aggregaten finden Oberflichenprozesse, die in drei Teilprozesse unterteilt
werden kénnen:

1. die Kondensation von Molekiilen aus der Gasphase an der Partikeloberfliche

2. das Oberflichenwachstum, das heifit die Anlagerung von Kohlenwasserstoffen,
insbesondere CoHs, auf Grund von heterogenen Reaktionen. Hierbei werden
weitere aromatische Strukturen gebildet.

3. die Oxidationsreaktionen an der Partikeloberflache die zum Ausbrand des Ru-
Bes fiihren.

Der zeitliche Verlauf der Teilchenzahldichte IV, sowie des Rufivolumenanteils f, wird
durch die oben beschriebenen Prozesse vollstdndig beschrieben und kann demnach
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wie folgt dargestellt werden:

dN
pr Partikelbildung — Koagulation — Oxidation (3.39)

df,
% = Partikelbildung + Kondensation + (3.40)

Oberflachenwachstum — Oxidation

Die erste Gleichung beriicksichtigt, dass Oberflichenwachstum und Kondensation
die Teilchenzahldichte nicht beeinflussen. Weiterhin hat die Koagulation der Parti-
kel keinen Einfluss auf den Ruflvolumenanteil. Rufl besteht aus einer Vielzahl von
Partikeln unterschiedlicher Form und Grofle, so dass eine mathematische Beschrei-
bung nur mit Hilfe von statistischen Methoden moglich ist.

Wir wollen im folgenden die Prozesse des Oberflichenwachstums und der Oxida-
tion von RufBpartikeln ndher betrachten. Der Reaktionsmechanismus basiert auf
der Annahme, dass das Oberflichenwachstum mafigeblich durch eine Wasserstoff-
Abstraktion und eine Kohlenstoff-Addition in Form von CoHy bestimmt wird. Er
wird auch als HACA-Mechanismus (hydrogen abstraction and carbon addition) be-
zeichnet

(R1) Ci+H° += C+Hy
(R2) Co+H° — G

(R3) C? 4+ CoHy — Cipo + H°
(R4) C? 4+ 02 — Produkte
(Rb) C; + OH® — Produkte.

Die Wasserstoff-Abstraktion des Ruimolekiils C; erfolgt durch Reaktionen mit Was-
serstoffradikalen iiber die Reaktion R1. Dabei wird das Rufliradikal C; gebildet, das
ein H-Atom weniger besitzt als das urspriingliche C;. Der Index i bezeichnet die
Anzahl der C-Atome. Die gebildeten aktiven Zentren kénnen entweder mit radika-
lischem Wasserstoff nach Reaktion R2 deaktiviert werden oder mit Acetylen nach
Reaktionen R3 einen weiteren aromatischen Ring C; o bilden. Dabei wird die Reak-
tion R3, die zum Ringschluss fiihrt, als schnell angenommen. Uber die Riickreaktion
von R1 werden radikalische Zentren durch Reaktion mit molekularem Wasserstoff
abgebaut. Die Reaktionen R4 und R5 bewirken die Oxidation des Rufiradikals durch
05 bzw. die Oxidation des Rufimolekiils durch OH®. Man erkennt, dass das OH°-
Radikal das Rufimolekiil direkt angreift. Dies bedeutet, dass eine effektive Oxidation
von Rufl darauf angewiesen ist, dass OH°-Radikale vorhanden sind.

Acetylen weist im Abgas brennstoffreicher Flammen die héchsten Konzentrationen
aller Kohlenwasserstoffe auf und ist daher die wahrscheinlichste chemische Wachs-
tumskomponenten. Reaktionen anderer Kohlenwasserstoffe mit aktiven Zentren auf
der Oberfliche des Rufles werden daher in dem gezeigten HACA-Mechanismus nicht
berticksichtigt. Bei rufienden Flammen mit sehr hohem C/O-Verhéltnis oder bei
stark ruflenden Flammen mit sehr hohen Driicken fiihrt das Oberflichenwachstum
zu einem vollstandigen Verbrauch an Acetylen. In diesen Fillen muss Acetylen als
das wachstumsbestimmende Zwischenprodukt angesehen werden.
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3.8 Vereinfachung von Reaktionsschemata

Obwohl viele Reaktionsschemata bereits so aufgebaut sind, dass sie nur die fiir die je-
weilige Anwendung wichtigsten Reaktionen enthalten, besteht durchaus die Moglich-
keit, die Zahl der zu lésenden Differentialgleichungen weiter zu reduzieren, ohne auf
wichtige Reaktionen oder Komponenten von vornherein zu verzichten. Eine dieser
Mboglichkeiten besteht in der Annahme (und dem Nachweis) der Stationaritét von
chemischen Komponenten, eine zweite in der Annahme chemischen Gleichgewichts.
Beide sollen in diesem Abschnitt dargestellt werden. Dazu soll (3.31) fiir r gleichzei-
tig ablaufende chemische Reaktion in der Form

L(C) = vipwy (i=12,...,n) (3.41)
k=1

geschrieben werden. Hier ist die zeitliche Anderung dC;/dt durch den allgemeinen
Operator L(C;) ersetzt worden, so dass die nachfolgenden Betrachtungen auch auf
stromende Systeme angewandt werden kénnen.

Stationaritéit von chemischen Komponenten

In vielen Féllen werden Zwischenprodukte, insbesondere Radikale, sobald sie gebildet
werden, durch nachfolgende Reaktionen sehr schnell wieder abgebaut. Dann bleiben
die Konzentrationen dieser Komponenten sehr klein. Fiir diese Komponenten kann
die Annahme der Stationaritéit gerechtfertigt sein. Stationaritéit einer chemischen
Komponente setzt also voraus, dass deren Bildungsreaktionen sehr viel langsamer
sind als deren Verbrauchsreaktionen. Man kann dies formal zeigen, indem man fiir
diese Komponente i eine Grofenordnungsabschitzung der einzelnen Terme in (3.41)
durchfiihrt. Ergibt sich, dass die linke Seite, also £(C;), fiir ein Zwischenprodukt 4
vernachléssigbar klein gegeniiber mindestens zwei Reaktionsgeschwindigkeiten auf
der rechten Seite ist, so ist die Annahme der Stationaritdt fiir diese Komponen-
te erfiillt. Wir haben bereits in Abschnitt 3.3 eine Stationaritdtsannahme fiir den
Ubergangskomplex (AB)* verwendet. Der Begriff Stationaritiit ist aus der Bedin-
gung dC;/dt fiir homogene Systeme abgeleitet, er soll aber generell fiir den Operator
L(C;) benutzt werden. Der formale Nachweis durch Betrachtung der Gréflenord-
nung der Reaktionsgeschwindigkeiten soll anhand des Zeldovich-Mechanismus fiir
die Komponente N° erldutert werden. Das Reaktionsschema

(N1)  0°+ N, 8 N° 4+ NO
(N2)  N°+0, 53 0°+NO,

bei dem die Riickwirtsreaktionen vernachléssigt wurden, fithrt fiir ein homogenes
System zu den Bilanzgleichungen fiir Cxo und Cx

dC
dio = k1 CoCn, 4 k2CxCo,,

3.42)
d (
% = k1 CoCh, — kaCnCo,.

Wir setzen zunéchst voraus, dass die Temperatur und damit k;(7") und ko(7") sowie
Co, Cn, und Cp, fest vorgegeben sind. Die Bilanzgleichungen werden dimensionslos
gemacht, indem man die Moldichten auf die Referenzwerte Cno rer und Cy ref bezieht

Cno = eNO ONOyref ; ON = ¢N ON refs
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so dass exo und ex von der Groflenordnung O(1) sind. Dividiert man (3.42) durch
k1CoCn, und fithrt die dimensionslose Zeit

T=1 kil COCN2 /CNO,ref (343)
sowie als Referenzwert b OO
C _ MYOYNy 3.44
N,ref kQ 002 ( )
ein, so ergibt sich das Gleichungssystem
d
ZNO e
-
3.45
dox _ | (3.45)
e— =1-—cn.
dr N
Dabei wurde der Parameter €
_ COnpet  k1Co0, (3.46)

Cnxoyef  k2C0,ONO ref

festgelegt. Man sieht, dass e klein ist, wenn das Verhéltnis k1 CoCn,/(k2Co,) klein
ist. Dies bedeutet, dass k; langsam im Vergleich zu ks ist. Fiir ¢ — 0 ergibt sich aus
(3.45) die Losung ey = 1 und deno/dT = 2 oder in dimensionsbehafteter Schreib-
weise

CN = CN,ref,
(3.47)
d(;’;o = 2k CoC, .

Setzt man in (3.47)y fiir Co den Gleichgewichtswert ein, so ergibt sich die Beziehung
(3.38).

In diesem Beispiel ist Cno ref als von der GréBenordnung O(1) angenommen worden.
Durch seine Wahl wird sowohl € als auch die dimensionslose Zeit festgelegt. Wenn
Cno klein ist, also z. B. unmittelbar zu Beginn des Reaktionsablaufes, ist die Sta-
tionaritéitsannahme nicht giiltig (vgl. Ubung auf Seite 86). Im allgemeinen gilt, dass
diejenigen Konzentrationen, fiir die keine Stationaritdtsannahme gilt, durch Diffe-
rentialgleichungen beschrieben werden, wihrend fiir die stationdren Komponenten
algebraische Gleichungen gelten.

In (3.45) tauchen zwei charakteristische Zeiten 7 und 7* = 7/¢ auf. Fiir den Fall,
dass sich die Konzentrationen von O°, Oy und Ny sowie k1 und ko mit der Zeit
verindern, diirfen diese Anderungen nur langsam, d. h. auf der Zeitskala 7 erfolgen.
Bei schnelleren Anderungen dieser Grofie wire die Annahme der Stationaritiit von
N° nicht mehr giiltig.

Das Beispiel zeigt, dass in einem fiir technische Verbrennungsprozesse interessie-
renden Bereich der NO-Konzentrationen nur der Geschwindgkeitskoeffizient %y die
NO-Bildung bestimmt. Die Reaktion (/N1) ist der langsamste Schritt und daher ge-
schwindigkeitsbestimmend. Da das dabei gebildete N-Radikal sofort wieder ein wei-
teres NO bildet, entstehen beim Ablauf dieser Reaktion jeweils zwei NO-Molekiile.

Obwohl die Annahme der Stationaritit einer Komponente letzten Endes nur durch
eine Groflenordnungsabschétzung auf der Grundlage der Geschwindigkeitskoeffizien-
ten gerechtfertigt werden kann, ist es vielfach einfacher, sie a priori fiir solche Kom-
ponenten einzufiihren, fiir die bekannt ist, dass ihre Konzentrationen im Verhéltnis



86 Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen

2,0 b \
r ~
~
L e=0.2 // 1
c 1,5+ - +
N> [ - ]
[ e NO
CNO I ~
1,0 -~
L %z N
L e
L e
0,5+ // -+
I ~
L e
L -
04— R
0 0,2 0,4 T 0,6 0,8 1
Bild 3.12:

zu denen der wichtigsten anderen Komponenten klein sind.

Beispiel 3.5
Diskutieren Sie an Hand der Lésung von (3.45) fiir die Anfangsbedingugnen Cno (0) =
0, Cn(0) = 0 die verschiedene Zeitskalen, die in der Losung erscheinen.

Losung
Die Integration von (3.45)y ergibt

en =1 —exp(—7/e).
Setzt man dies in (3.45)1 ein und integriert, so erhélt man
eno =27 + e (exp(—T7/€) — 1).

Es treten die beiden Zeitskalen T und /e getrennt auf. Man sieht, dass cx nur von
7/€ abhéngig ist und sich fiir 7/e — oo sehr schnell dem stationdren Wert cx = 1
néhert, wihrend exo sowohl von T als auch von 7 /e abhéngt. Fiir kleine T ist cxo von
der Ordnung O(e), also das dimensionsbehaftete Cxo von der selben GréBenordnung
wie Cx. Danach ist Cx konstant und Cno steigt linear mit 7. Dies ist in Bild 3.12
dargestellt.

Die Reduktion des Hs/O2-Mechanismus

Es sollen nur die Reaktionen 1-8 aus Tabelle 3.1 betrachtet werden. Zunéchst soll
angenommen werden, dass nur die Radikale OH®, O° und HOj stationér sind. Die
Stationariét der Radikale OH® und O° ist gerechtfertigt, wenn sie von den diskutier-
ten Reaktionen 2, 3, 4 und 8 schneller abgebaut werden, als sie in der Reaktion 1
gebildet werden. In dhnlicher Weise folgt die Stationaritit von HOS aus der Bedin-
gung, dass die Bildungsreaktionen 5 langsamer ist als die Verbrauchsreaktionen 6,
7 und 8. Somit werden die Reaktionen 1 und 5 geschwindigkeitsbestimmend. Dann
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wird aus dem Gleichungssystem (3.41)

L(Cx) = —wi+ws + w3 — w5 — W — Wy
0 = L(Con) = +w+ws—ws—2wy+ 2w — wg
0 = L(Co) = +w;—wz+wy
L(Cu,) = —w2—ws+wy (3.48)
L(Co,) = —wi—ws+wr+ws
L(Cry0) = ~+ws—+wy+ws
0 = L(Cuo,) = +ws—ws—wy—ws.

Mit Hilfe der Stationaritdtsannahmen fiir OH®°, O° und HO§ kann man drei der
Reaktionsgeschwindigkeiten, ndmlich ws, w3 und wy eliminieren. Dann ergeben sich
mittels Linearkombination die Bilanzgleichungen fiir die verbliebenen, nicht stati-
ondren Komponenten H°, Hy, Oo und H5O:

L(Cn) + [+£L(Con) + 2£(Co) — L(Cho,
L(Cu,) + [-L(Con) — 2£L(Co) + L(Cho,
L(Co,) + [L(CHo,

L(Cu,0) + [£(Con) + L(Co

=2w; —2ws + 2wsg

]

] = —3w; +ws — 3ws
| (3.49)
]

Hierin sind die Ausdriicke in den eckigen Klammern auf Grund der Stationaritéts-
annahme vernachldssigbar. Die verbleibenden Bilanzgleichungen kénnen auch ge-
schrieben werden als

ﬁ(CH) = 42 (w1 + w(;) — 2ws
ﬁ(CHQ) = -3 (U)l + w(;) + ws
(3.50)
L(Co,) = — (w1 + wg)
L(Cuyo0) = +2 (w1 + we)

Durch Vergleich der stochiometrischen Koeffizienten fiir H® sieht man, dass dies den
beiden Bruttoreaktionen

I 3Hy + O9 =2H° + 2H,0, wy =wip + Wwe,

(3.51)
17 2H° + M’ =H, + M/, wWir=ws

entspricht. Somit verhalten sich die Reaktionen 1 und 6 als Kettenverzweigungsreak-
tionen, da dabei H°-Radikale gebildet werden, wihrend die Reaktion 5 als Kettenab-
bruchreaktion wirkt. Da die Elementarreaktion 5 mit einem inerten Stoflpartner
ablauft, wurde er auch hier beigefiigt. Es ist interessant, dass die Reaktion I unter
der Stationaritdtsannahme von O° und OH® in der Summe H°-Radikale produziert
und nicht, wie die Elementarreaktion 1 H° + O — OH° + O°, H°-Radikale ver-
braucht. Dies veranschaulicht ihre Eigenschaft als Kettenverzweigungsreaktion. Die
Reaktionsgeschwindigkeiten der Bruttoreaktion enthalten weiterhin die Elementar-
reaktionen, die darin auftretenden Konzentrationen der Radikale O°, OH® und HO§
sind mit Hilfe der Stationaritdtsbezichungen (3.40)2, (3.40)3 und (3.40)7 mit denen
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der Komponenten H®, Hy, O9 und HsO zu verkniipfen. Die Stationarititsbeziehun-
gen sind nichtlineare algebraische Gleichungen, die ausgeschrieben die folgende Form
annehmen:

2ksC3y + (k1 Co + kpeCu + k3CH, + ksCho,)Con =

(3.52)
kp1CuCo, + kr2CoCh, + ky3Cr,0C0H + 2kpaCr,0C0 + 2k6CuCho,,

(kblcoH—i— kaCHQ + k?b4CH20)CO :k‘flCHCOQ + kpoConCu+ kf4C(2)H (3.53)
(k6Cu+ k7Cuk:Cu+ ksCon)Cro, =ksCuCo,Ch. (3.54)

Derartige nichtlineare Gleichungen miissen im allgemeinen iterativ gelost werden. Fi-
ne mathematische Vereinfachung ergibt sich jedoch, wenn in der Stationaritétsbedin-
gungen (3.52) fiir OH® alle Terme gegeniiber k¢, Cn, und kp, Ch,0Ch vernachlissigt
werden, so dass nur die Vorwérts- und Riickwértsreaktion von 3 die Konzentration
von OH°® bestimmen. Dies stellt bei hohen Temperaturen eine gute Nédherung dar
und ist gleichbedeutend mit der Annahme partiellen Gleichgewichts der Reaktion 3.
Dann ergeben sich explizite folgende Ausdriicke fiir OH®, O° und HyO

Cop =G0
Cn, K,
Co _kpCuCo, + kxCouCh + kpaCy (3.55)
kblcOH + kaCHQ + kb4CH20 ’
CH02 _ kﬁ5 CH 002 CM )
(ke + k7)Cx + ksCon

Die Reaktionsgeschwindigkeiten wq, wg und ws in (3.50) kénnen dann als explizi-
te Funktionen der nichtstationdren Komponenten H°, Hs, O und HoO angegeben
werden.

Die Wahl der eliminierten Reaktionsgeschwindigkeiten ws, w3 und wy bestimmt die
Form der Globalreaktionen (3.51), jedoch nicht das Ergebnis, das schliefilich aus der
Losung des Gleichungssystems (3.48) folgt. Hiatte man beispielsweise aus (3.48) statt
wy die Reaktionsgeschwindigkeit wg eliminiert, so wéren die Bruttoreaktionen

I 3Hy + O =2H° + 2H,0, wy =W — Wy — Wy,

/ (3.56)
II 2H5 + O =2H50, WIr=ws

und das Gleichungssystem

ﬁ(CH) = 42 (w1 — w7 — wg)

ﬁ(CHQ) = -3 (w1 — Wy — wg) - 211)5 (3‘57)
L(Co,) = — (w1 —wr —ws) —ws

ﬁ(CHQQ) = +2 (w1 — w7 — wg) + 2ws

entstanden. Beriicksichtigt man mit (3.51)7, dass w; + wg = ws — wg ist, so sind
die Bilanzgleichungen fiir die stabilen Komponenten wieder dieselben wie in (3.50).
Der Unterschied in der Darstellung wiirde sich jedoch erst bemerkbar machen, wenn
man in (3.51) und (3.56) nur die Reaktionsgeschwindigkeiten w; und ws berticksich-
tigt hétte. Dann wére in Reaktion 7 als der schnellste Schritt zum Abbau von HOj
angenommen worden, im Falle von (3.56) jedoch Reaktion 6. Im ersten Fall bewirkt
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Reaktion 5 somit einen Kettenabbruch entsprechend Reaktion 17, im zweiten Fall
entsprechend Reaktion I'I’ eine zu I’ parallel ablaufende Oxidation von Hy zu HyO.
Die Bruttoreaktion I’ und I’ illustrieren daher nicht den fiir den Reaktionsablauf
wichtigen Kettenabbruch und wiirden, wenn man w7 und wg vernachléssigen wiirde,
in vielen Féllen zu falschen Ergebnissen fithren, wihrend die Bruttoreaktion I und
11 auch bei Vernachléssigung von wg das Wesentliche des Reaktionsablaufes erfas-
sen. Es ist leicht nachzuweisen, dass die beiden Bruttoreaktionen I und I7 und I’
und I1’ jeweils voneinander linear abhiingig sind, da sich IT aus der Subtraktion von
I’ und II’ ergibt. Die Bruttoreaktionen beschreiben in erster Linie stéchiometrische
Beziehungen zwischen den nicht-stationdren Komponenten; unterschiedliche Darstel-
lungen sind dabei im Prinzip dquivalent. Daher ist es immer moglich, ein Schema
von Bruttoreaktionen aufzustellen, das nur linear unabhéngige Reaktionen enthlt.
Deren Zahl ist ng = ng — ng, also die Anzahl der nicht-stationidren Komponenten
minus der Anzahl der Elemente. Bei den vier Komponenten H°, Hy, O und HsO
und den zwei Elementen H® und O° ergeben sich hier also zwei Bruttoreaktionen.

Die Ausgangsreaktion und der anschliefende Weg iiber die zu eliminierenden Re-
aktionen soll als Hauptkette bezeichnet werden. Sie besteht fiir die Bruttoreaktion
(3.51) aus den beiden Teilketten 14243 und 5+7. Addiert man die Reaktionen der
ersten Teilkette, indem man Reaktion 3 zweimal ansetzt:

H°+0, — OH®°+0°
0°+H, — OH®+H°
OH®° + Hy, — HyO-+H® |[#2
O, +3H, = 20,0 + 2H°,

~| W N =

so ergibt sich gerade die Bruttoreaktion /. Die Kombination, hier also die zweifache
Verwendung von Reaktion 3, muss so erfolgen, dass im Ergebnis keine stationéren
Komponenten auftreten. In dhnlicher Weise ergibt sich fiir die zweite Teilkette aus
der Summe

5 HO +0s+ M — HOS+ M
7 HO—FHO; — Hy + O
II H°+H°+M = Hy;+M

also die Bruttoreaktion /1. Fiir beide Teilketten sind die Ausgangsreaktionen 1 bzw.
5 geschwindigkeitsbestimmend. Daher treten w; und ws als wesentliche Anteile in
(3.51) auf.

Um (3.51) auf diese anschauliche Weise, also nicht durch die lineare Elimination
entsprechend (3.48) herzuleiten, muss noch der Einfluss derjenigen Reaktionen, die
nicht zur Hauptkette gehoren, bestimmt werden. Diese sollen als Nebenreaktionen
bezeichnet werden. Es sind die Reaktionen 4, 6 und 8. In Abschnitt 3.6 ist bereits
erwihnt worden, dass Reaktion 4 von Reaktion 2 und 3 abhéngt. Aus diesem Grund
tritt w4 in (3.50) nicht mehr auf. Hitte man w4 statt we in (3.50) eliminiert, so
hétte sich dieselbe Bruttoreaktion I ergeben, was man durch Addition von 1, 4b und
dreimal 3 leicht zeigen kann.

Fiir die Reaktion 6 zeigt der Vergleich mit derjenigen der Hauptkette, ndmlich Reak-
tion 7, dass durch Subtraktion der 7 von 6 und anschlieBender Addition von zweimal



90 Reaktionskinetik homogener Gasreaktionen

6 H° + HO3  — OHP + OH°

7 —H°—HO3 — —Hy— 0,

3 OH° +H, — HO+H° |2
O, +3H, = 2H° + 2H,0

die Bruttoreaktion I entsteht. Dies bedeutet, dass wg in w; einmal auftauchen muss.
Fiir Reaktion 8 kann man zeigen, dass sie durch Subtraktion von 3 auf 7 zuriick-
gefiihrt wird. Somit ist 8 von 7 und 3 linear abhéngig. Dies ist der Grund, weshalb wg
in (3.50) nicht auftaucht. Diese Herleitung der Bruttoeaktion und deren Reaktions-
geschwindigkeiten soll als Methode der Hauptkette bezeichnet werden. Generell kann
man sagen, dass eine Linearkombination der Form (3.48) immer zu einem richtigen
Ergebnis fiithrt. Die Methode der Hauptkette mit der Bestimmung der Wirkung der
Nebenreaktionen ist algebraisch einfacher und fiihrt zu einem besseren Verstdndnis
des Reaktionsablaufes. Bei komplexen Reaktionsschemata wird dieser Weg jedoch
uniibersichtlich und kann zu Fehlern fithren.

Die Reduktion des Methan-Mechanismus

Es soll nunmehr der Cl-Mechanismus aus Tab. 3.1 betrachtet werden. Dies sind
die Reaktionen 1-40. Bei der Verbrennung von Methan in Flammen kénnen zusétz-
lich zu OH®, O° und HOj5 die Zwischenprodukte CH3, CH20O, CHO® und CH30°
als stationdr angenommen werden, da ihre Konzentrationen klein sind. Die sechs
stabilen Komponenten CH4, Oy, HoO, CO2, Hy und CO werden selbstverstind-
lich als nicht-stationéir angenommen. Wie beim Hs/Os-Mechanismus wird dariiber
hinaus das H°-Radikal als nicht-stationér angenommen. Da die Konzentration des
H°-Radikals in die Geschwindigkeit der wichtigen Reaktion H® 4+ Oy — OH® + O°
eingeht, ist es notwendig, es relativ genau zu kennen. Generell diirfte die Berticksich-
tigung mindestens eines Radikals fiir die Beschreibung von Verbrennungsreaktionen
notwendig sein. Nicht nur wegen seiner hohen Diffusitit in Flammen, sondern auch
wegen seiner Rolle in der oben genannten Kettenverzweigungsreaktionen erscheint
das H°-Radikal dafiir als die erste Wahl. Somit ergeben sich sieben nicht-stationére
Komponenten. Die Zahl der zu erwartenden linear unabhéngigen Bruttoeaktionen
ist bei drei Elementen C, H und O also vier. Mit den oben eingefiihrten Statio-
naritdtsannahmen muss sich also ein Vier-Schritt-Mechanismus ergeben. Der Glo-
balmechanismus soll mit Hilfe der Methode der Hauptkette abgeleitet werden. Als
Hauptkette fiir die Methan-Oxidation sollen die Reaktionen 38f-35-29-24f ange-
nommen werden. Wahrend 38f als Ausgangsreaktion geschwindigkeitsbestimmend
ist, laufen die Reaktionen 35, 29 und 24f sehr schnell ab. Sie verbrauchen dabei
das CH3, CH20O und CHO® schneller als diese Komponenten jeweils gebildet wer-
den und liefern damit die kinetische Grundlage fiir die Stationaritétsannahmen fiir
diese Komponenten. Addiert man die Hauptkette zusétzlich zu 2b und 3b, um die
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stationéiren Komponenten O° und OH® zu eliminieren, so ergibt sich

38f CH, + H° — CHj + H,
35 CHg + 0° — CH,0 + H°
29 CH,0 + H° — CHO® + H,
24f CHO® + M — CO+H°+M
2 H° + OH® — 0° + Hy

3b H° + H,0 — OH° + H,

I CH, + 2H° + H,O0 = CO + 4H,.

Diese Bruttoreaktion I beschreibt somit die Teiloxidation von CH4 zu den nicht-
stationdren Komponenten CO und Hs. Eine Bruttoreaktion fiir die Oxidation von
CO erhélt man durch Addition von 18f und 3b

18f CO+OH° — CO,+ H°
3b HyO + H° — Hy 4+ OHP
7 CO + 0,0 = CO, + Ho.

Dies ist die bekannte Wassergas-Reaktion. Mit den beiden Bruttoreaktionen des
Hs/O2-Systems, 3Hy + Og = 2H® + 2H,0 und 2H° + M = Hy + M, die als IV
und 111 bezeichnet werden sollen, erhilt man den Vier-Schritt-Mechanismus fiir die
Oxidation von Methan

I CH4+2HO —|—H20=CO—|—4H2
II CO + HyO =CO2 + Hp
(3.58)
II7 2H° + M =Hy, + M
A% 3Hs + O9 =2H° + 2H50.

Die geschwindigkeitsbestimmende Elementarrekation von [ ist 38f, die von I7 ist
18, die von I11 ist 5 und die von IV ist die Elementarreaktion 1. Dabei sollen die
Reaktionen 1 und 18 in Vorwérts- und Riickwértsrichtung berticksichtigt werden.
Wir wollen der Einfachheit halber nur diese Elementarschritte betrachten

wy = Wgss, wrr = wis,

(3.59)
wrrr = Ws, wryy = Wi
Dariiber hinaus wird partielles Gleichgewicht der Reaktionen
2 O°+Hy; =OH°+H°
(3.60)
3 OH° 4+ He = H20 4+ H°

mit den Gleichgewichtskonstanten Ko und Ko angenommen, so dass sich die Re-
aktionsgeschwindigkeiten schliellich schreiben lassen

wr =ky3sCen, Cn

k C 1
wrT :%CH {CCOCHQO — K—CCOQCHQ}
3 Vi I (3.61)
wrrr=ksCuCo,CM
CH{ 3 1 2 ~2 }
wry =k —— < Co., C —C5C,
v flC%Q O02VH, KIV H~>H-20
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Hier wurden die Geschwindigkeitskoeffizienten der Riickwiértsreaktionen von 1 und
18 mit Hilfe der Beziehung (3.21) durch diejenigen der Vorwértsreaktionen ausge-
driickt. In (3.61) treten nur noch die Moldichten C; der siecben Komponenten des Re-
aktionsschemas (3.58) auf. Approximationen fiir die Gleichgewichtskonstanten sind

K3 =0,216exp(3652K/T)
K = KegKes =0,035exp(3652K/T) (3.62)
Ky = Ko1KeaoK2,=1,48 exp (6133 K/T)).

Wir wollen nun mit der Annahme der Stationaritit des H°-Radikals den Vier-Schritt-

Mechanismus auf einen Drei-Schritt-Mechanismus reduzieren. Eliminiert man H® in
(3.58) durch Addition von IV zu I und I1I, so ergibt sich das Reaktionsschema

r CH4 + 0Oy =CO +Hy +HyO
Ir CO +Hy;O0=CO9 + H;, (3.63)
IIr O- + 2H,5 ZQHQO,

fiir die wiederum die Reaktionsgeschwindigkeit wy, wyr und wyyr gelten, wihrend
Ch nun aus der Stationaritétsbeziehung

wr +wrrr = wrv (3.64)
berechnet werden muss. Diese lasst sich auch schreiben als

_ ksCOv kaSCCH4>1/2
ks k¢1Co, ’

Cn = Ch,, (1 (3.65)

wobei Ch,, sich aus der Annahme partiellen Gleichgewichts der Reaktion IV ergibt

o232
O,y = K7 —%2 M2 3.66
Heq AY4 CHQO ( )

Aus (3.65) sieht man sofort, dass Cy und Cpeq nur dann gleich sind, wenn der
nachfolgende Klammerausdruck eins wird. Dann ist das H°-Radikal im chemischen
Gleichgewicht mit Os, Hy und H5O.

Der Klammerausdruck in (3.65) kann auf Grund zweier Einfliisse negativ werden:

1. das Verhéltnis ksChs/ky1 wird grofer als eins. Dies ist nach Bild 3.10 bei
niedriger Temperatur (< 1000 K) sowie hoheren Driicken der Fall.

2. das Verhiltnis kp3sCcn,/(kfCo,) wird groBler als eins. Dies ist bei endlicher
Brennstoffkonzentration fast automatisch der Fall. Somit ist eine gleichzeitige
Anwesenheit von CH4 und H°-Radikalen nicht moglich. Da mit (3.60) chemi-
sches Gleichgewicht zwischen H°, OH°und O° angenommen wurde, gilt dies
auch fiir die anderen Radikale. Dies fiihrt zu einem FEinfrieren der Reaktions-
kinetik, da keine Radikale mehr vorhanden sind.

Beispiel 3.6
Geben Sie eine Beziehung fiir das O°-Radikal an, wenn es im Gleichgewicht mit Oo,
Hs und H5O steht.
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Losung
Mit dem Gleichgewicht der Reaktion 2 und 3

COHCH> <CHQOCH>
Kop = ( ZOUXH ) g o — (( ZH200H
02 <COCH2 w 0 \ConCus )
ergibt sich

Coeq =

1 <COHCH> B 1 (CHQOCIZJ
Kea\ Cuy, Joy Ko2Kes

Setzt man hier Cy,, aus (3.66) mit kry aus (3.62) ein, so ergibt sich

Co,C
Co., = Kc1Kcs (%) :
Hy0  / oq

Kes.
CI%IQ >eq

93
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Fazit zur Reduktion von Reaktionsmechanismen

1. Verbrennungsreaktionen laufen in Ketten ab, bei denen Zwischenprodukte auf-
treten, die in vielen Féllen als stationér angesehen werden koénnen.

2. Stationaritdtsannahmen sind sinnvoll fiir O°, OH®, HO3, sowie die meisten
Zwischenprodukte der Kohlenwasserstoffketten, wobei der Brennstoff, Oy, CO,
Hs und die Endprodukte CO9 und HoO als nichtstationire Komponenten im
Mechanismus verbleiben sollten. Mindestens ein Radikal sollte ebenfalls als
nichtstationdr verbleiben, um die Konkurrenz zwischen Kettenverzweigung
und Kettenabbruch zu beschreiben. Sinnvoll ist hier das H°-Radikal, da es
in den geschwindigkeitsbestimmenden Reaktionen

1f  H°+ 0, — OH°+0°
5f H°+0,+M — HO;+M

als Reaktant auftritt und seine Konzentration daher moglichst genau bekannt
werden muss.

3. Grundsétzlich kann ein reduzierter Mechanismus nach Festlegung der stati-
ondren Komponenten mit Hilfe linearer Algebra bestimmt werden. Dabei tre-
ten alle Reaktionsgeschwindigkeiten entweder als Bruttoreaktionsgeschwindig-
keiten oder in den algebraischen Stationaritdtsbeziechungen auf. Letztere kann
man in vielen Féllen durch Vernachlissigung einzelner Terme in explizite Glei-
chungen fiir die stationéiren Komponenten iiberfiihren.

4. Alternativ kann man auch zu Beginn Hauptketten definieren, bei denen am
Ende nur die geschwindigkeitsbestimmenden Reaktionen als Bruttoreaktions-
geschwindigkeiten erscheinen. Die Eliminierung der stationéren Zwischenpro-
dukte erfolgt bei diesem Vorgehen durch Kiirzen in der Hauptkette, wobei
verbleibende stationdre Komponenten durch Hinzunehmen weiterer Reaktio-
nen des Hy/Oy-Systems eliminiert werden miissen.

5. Die sich ergebenden Bruttoreaktionen beschreiben den kinetischen Ablauf in
kompakter Form. Sie sind nicht vergleichbar mit intuitiv postulierten Brutto-
reaktionen, insbesondere Ein-Schrittreaktionen, wie sie vielfach (auch in der
neueren Literatur) verwendet werden.
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4 Ziind- und Loschvorginge in homogenen Systemen

In diesem Kapitel sollen zeitabhéingige Verbrennungsprozesse betrachtet werden, die
unter rdumlich homogenen oder niherungsweise homogenen Bedingungen ablaufen,
so dass Transportprozesse wie Diffusion und Warmeleitung keine Rolle spielen. So-
fern, wie im Falle des Stromungsreaktors, eine Stromung vorhanden ist, soll aus
der Stromungsgeschwindigkeit und der Ortskoordinate eine Zeitkoordinate gebildet
werden. Die Einzelheiten der Stromung sollen dabei unberiicksichtigt bleiben. Der
Verbrennungsablauf wird daher durch die Bilanz zwischen den instationédren Ter-
men und den Reaktionstermen in den Erhaltungsgleichungen beschrieben. Daher
eignen sich homogene Systeme auch besonders zur Untersuchung reaktionskineti-
scher Vorgénge. In thermisch hinreichend isolierten Systemen spielt die exotherme
Wirmeentwicklung eine wichtige Rolle. Durch hohere Temperaturen werden Reak-
tionen beschleunigt, so dass es schliellich zu einer Explosion kommt. Die Theorie der
Explosion ist bereits in den zwanziger und dreifliger Jahren in der russischen Schule
von Semjonow, Frank-Kamenetzki, Zeldovich und anderen entwickelt worden. Eine
vereinfachte Darstellung ergibt sich unter der Annahme einer einzigen exothermen
chemischen Reaktion. Diese Theorie der thermischen Explosion stellt die Wéarme-
entwicklung und die dadurch bedingten Selbstbeschleunigungsprozesse in den Vor-
dergrund. Daneben gibt es Theorien der Explosion durch Kettenverzweigung. In der
anfiinglichen Induktionsperiode sind nidmlich auch die chemischen Vorgénge von Be-
deutung, die zu einer Anreicherung der aktiven Reaktionspartner fithren. Dabei wird
zwischen der iiblichen Kettenverzweigung zum Beispiel {iber die Austauschreaktio-
nen des Hy/Oy-Systems und der degenerativen Kettenverzweigung, die bei héheren
Kohlenwasserstoffen eine Rolle spielt, unterschieden.

Die Explosionstheorie fiir homogene Systeme dient in erster Linie dazu, die Interak-
tion zwischen kinetischen Vorgéingen und der Warmeentwicklung zu untersuchen.
Sie ist fiir technische Fragestellungen, insbesondere Sicherheitsprobleme, nur in-
sofern von Nutzen, als sie die Bedingungen angibt, unter denen es in jedem Fall
zur Explosion kommt. In technischen Systemen ist der Einfluss von Inhomoge-
nitdten (Stromungsvorginge, Diffusion und Wirmeleitung oder auch Schall- und
StoBwellen) nie ganz auszuschlieflen. Die Explosionstheorie zeigt zwar, wie empfind-
lich die kritischen Bedingungen gegeniiber diesen Einfliissen sind, kann jedoch keine
quantitativen Vorhersagen treffen, solange die Einfliisse nicht im einzelnen bekannt
sind. Ausfiihrliche Darstellungen der Thematik dieses Kapitels finden sich in vielen
Lehrbiichern.

4.1 Explosionen in geschlossenen Systemen

4.1.1 Grundgleichungen fiir die homogene Verbrennung bei konstantem
Volumen

Wir wollen den Fall betrachten, dass sich ein homogenes, explosionsfihiges Ge-
misch in einem geschlossenen Behilter befindet und langsam aufgeheizt wird, bis
ein Zustand erreicht ist, bei dem Selbstziindung einsetzt. Homogene Bedingungen
liegen vor, wenn zu Beginn der Verbrennung eine homogene Mischung sowie raum-
lich konstanter Druck, konstante Temperatur und Dichte herrscht, und dass keine
Stromungsvorginge im System stattfinden. Es werden auch wéhrend der Verbren-
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nung keine Stromungsvorgéinge im System in Gang gesetzt, wenn Reibungskrifte
und Einflilsse der Wénde vernachléssigt werden. Es sollen dem System zunéchst
auch keine dufleren Storungen wie zum Beispiel Schallwellen aufgepréigt werden. Die
Wiénde sollen adiabat und nicht-katalytisch sein, so dass keine heterogenen Reak-
tionen ablaufen. Der Einfluss von Warmeverlusten auf die Ziindgrenzen wird spéter
diskutiert werden.

In einem geschlossenen System konstanten Volumens ist die Dichte und damit auch
das spezifische Volumen konstant. Damit folgt aus der Energiegleichung (2.75), wenn
diese in differentieller Form

8q + ow¥ + dwf =du mit sw” = —pdv

geschrieben wird?, dass keine zeitliche Anderung der spezifischen inneren Energie
auftritt
du_ 4.1

Die Konzentrationsgleichungen (3.31) kénnen mit C; = pY;/M; und wegen der kon-
stanten Dichte als

dY;
dt

T
p—= =M vgwp=1i; (i=1,2,...,n) (4.2)
k=1

geschrieben werden. Aus der Definition fiir die spezifische innere Energie des Gemi-
sches, (2.86)1, folgt

du = i u;dY; + i Y:du;. (4.3)
i=1 i=1

Da konstantes Volumen vorausgesetzt ist, ldsst sich der letzte Term mit der spezifi-
schen Warmekapazitdt der Komponenten und einer gemittelten Warmekapazitét c,
wie folgt umschreiben

i Y, du; = i Y;cy; dT = ¢, dT. (4.4)
i=1 i=1

9Fs soll durch die Schreibweise der Differentiale zwischen Zustandsgréfien und Nichtzustands-
groBen unterschieden werden. Eine beliebige Zustandsgroflen ¢ besitzt ein vollstdndiges Differential,
das mit d¢ bezeichnet wird, und sie kann als Funktion von anderen Zustandsgroéflen angegeben wer-
den, wie zum Beispiel als Funktion des Druckes p und der Enthalpie h: ¢ = {(T, p). Es gilt dann in
diesem Beispiel fiir das vollstdndige Differential der Zustandsgrofie ¢

_ (9 o
o (5) o () 0

Bei der Prozessfithrung héngt der Wert einer Zustandsgréfie nur vom eingestellten Zustandspunkt
ab, hier durch p und h gegeben, und nicht von dem Weg im Zustandsraum, auf dem man an diesen
Zustandspunkt gelangt ist.

Wiérme und Volumenénderungsarbeit sind keine Zustandsgréfien, denn der Betrag an Warme und
Arbeit, die bei einem Prozess ausgetauscht werden, hingt sicherlich von der Prozessfithrung ab. Die
Differentiale solcher Groflen sollen deshalb zur Unterscheidung mit dem griechischen Buchstaben §
bezeichnet werden
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Aus (4.1) bis (4.4) ergibt sich die Temperaturgleichung in der Form

dT n T n
pev o =~ Zule Z VikWy = — Z uim; =
i=1 k=1 i=1

- Z(Z Miuvig)wy, = Z(—Auk,m)wk. (4.5)

k=1 i=1 k=1

Die rechten Seiten dieser Gleichung beschreiben die Wirmefreisetzung auf Grund
der chemischen Reaktionen. Die Warmefreisetzung kann einerseits als Summe iiber
das Produkt aus spezifischer innerer Energie und der Produktionsdichte der einzel-
nen Komponenten geschrieben werden, andererseits stellt sie sich als Summe aus
dem Produkt der freiwerdenden Reaktionsenergie (—Auy,,,) mit den Reaktionsge-
schwindigkeiten der einzelnen Reaktionen dar.

Mit Hilfe des Gleichungssystems (4.2) und (4.5) kann die homogene Verbrennung
bei konstantem Volumen vollstdndig beschrieben werden. Die chemischen und phy-
sikalischen Eigenschaften des Explosionsvorganges und die Frage, ob eine Explosion
iiberhaupt in Gang kommt, hingen jedoch entscheidend von der Gemischzusammen-
setzung und den Anfangsbedingungen ab. Es soll zundchst die Theorie der thermi-
schen Explosion behandelt werden. Danach sollen kinetische Voraussetzungen, die
zur Ausbildung von Explosionsgrenzen fithren und denen in der klassischen Litera-
tur viel Aufmerksamkeit gewidmet worden ist, kurz beschrieben werden.

Beispiel 4.7
Zeigen Sie, dass sich die molare Reaktionsenergie Auy, ,, von der molaren Reakti-
onsenthalpie Ahy, ,, nur um v RT unterscheidet.

Losung
Analog zur molaren Reaktionsenthalpie ist die molare Reaktionsenergie mit w; ,, =
M;u; durch

n
Auk,m = Z VigUim
i=1
definiert. Wegen (2.90) und (2.134) folgt sofort
Ahk,m = Auk,m + v RT.

Bei dquimolaren Reaktionen ist vy = 0 und daher Ahy, ., = Auy, .

4.1.2 Theorie der thermischen Explosion unter adiabaten Bedingungen

Wenn ein brennbares Gasgemisch in einem adiabaten geschlossenen Behélter ho-
mogen gemischt vorliegt, wird die bei den Reaktionsvorgéingen freigesetzte Wérme
die Temperatur erhthen und damit die Reaktionsgeschwindigkeit beschleunigen.
Dies fiihrt schliellich zu einem rapiden Anwachsen des chemischen Umsatzes und
verstiarkt daher die Temperaturerhohung. Unter vereinfachenden Annahmen fiir die
Reaktionsgeschwindigkeit kann man die Zeit berechnen, bei der die Temperatur
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einen bestimmten Grenzwert iiberschreitet. Diese Zeit wird als Ziindverzugszeit be-
zeichnet.

Wir wollen annehmen, dass zwischen dem Brennstoff B und dem Sauerstoff O eine
einzige Bruttoreaktion
vgB + 1,02 = Produkte

mit der Reaktionsgeschwindigkeit

pYB PY02 E
=B|—— - 4.
() w
ablduft. Somit lauten die Gleichungen fiir die Massenbriiche
dy;
P = Mvw. (4.7)
Die Temperaturgleichung hat die Form
ar
pev— = (—Auy,) w. (4.8)

Unter der Annahme, dass die molare Reaktionswirme (—Auw,,) und die molare
Waérmekapazitét ¢, als konstant angesehen werden kénnen, kann man zwischen der
Temperatur und den Konzentrationen Kopplungsbeziehungen herleiten. Dividiert
man die Temperatur durch (—Au,,)/¢, und den Massenbruch durch v; M;, so ergibt
sich fiir die Kopplungsvariablen ¢, T'//(—Au,,) und Y;/v; M; die Gleichung

Daraus folgt mit den Anfangsbedingungen 7'(t = 0) = T und Y;(t = 0) = Yo

co(T—To)  Y;—Yip

—Aun)  will (4.10)

Wir wollen nur kleine Verdnderungen der Temperatur und der Konzentrationen
zulassen und fiithren dazu eine kleine Stérung um die Anfangswerte ein

T= To(1+ez2),
(4.11)
Y= Y+ ey

Wir nehmen an, dass die neuen Variablen z und y von der Ordnung O(1) sind. Auf
Grund von (4.10) besteht die Beziehung

- &ToviM;
Yi = 7(—Aum)

Der dimensionslose Stérungsparameter ¢ soll aus der Problemstellung ermittelt wer-
den. Der Exponentialterm in der Temperaturgleichung lasst sich mit der Taylorent-

wicklung fiir kleine €

1 1
F=gl-e) (4.12)

wie folgt schreiben

E K E
exp <_ﬁ> = exp <_7?,—T0> exp <R—T0€Z> : (4.13)
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Bild 4.1: Adiabate thermische Explosion, Nidherungslosung (4.20) fiir hohe Aktivie-

rungsenergien

E
Brennstoff
[kcal /mol]

Wasserstofl H, 57
Methan CH,4 29
Ethan CoHg 49
Methylalkohol CH3O0OH 41,3
Ethylalkohol CyH;OH 42,2
Kohlenmonoxid CO 78
iso-Octan CgHg 32,4
Kerosin — 46

Tabelle 4.1: Aktivierungsenergien aus Messungen der Ziindverzugszeiten
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Eine sinnvolle Definition fiir den dimensionsloden Parameter ¢ ist daher

RTo
€= —r

= (4.14)

Da ¢ als klein angenommen wird, bedeutet dies, dass wir den Fall grofler Aktivie-
rungsenergien F betrachten wollen. Setzt man den Ansatz (4.11) in die Tempera-
turgleichung ein, so ergibt sich wegen Ty = const

dz YB 0 + €YB Y02 0 + €YO0, E
To% = (—Auy)Bp [ 22 ! . . (415
evelo gy = (= Aum)Bp ( M, Mo, xp |\~ ) oP = (419)

Im Grenzfall e — 0 entfallen die Storungen der Massenbriiche (der Stoffverbrauch
ist vernachléssigbar), und es ergibt sich eine Differentialgleichung fiir z

dz  (=Auy,)Bp (Ys Yo,0 E

— = : : - . 4.16

dt ceo Ty My ) \ Mo, ) P\ R, ) P (4.16)
Die Terme vor dem letzten Exponentialausdruck auf der rechten Seite dieser Glei-

chung haben die Dimension einer reziproken Zeit. Daraus lasst sich die Induktionszeit
bzw. die Ziindverzugszeit als

RT? cy <MB><M02> ( E )
t; = exp | =— |, 4.17
E (—Aum)Bp \ Y50/ \Yo,0/) T \RTp (4.17)

definieren. Sie ist Parameter der Losung von (4.16) geschrieben als

dz

= exp z, (4.18)

die sich zu

t
z:—ln<1—;>, t<t; (4.19)

)

ergibt. Der sich daraus ergebende Verlauf der Temperatur tiber der Zeit

T RTy

t
—=1———In(1-— t/t; <1 4.20

ist in Bild 4.1 dimensionslos dargestellt.

Beispiel 4.8
Leiten Sie aus der Differentialgleichung (4.18) die Losung (4.19) her.

Losung
Durch Einfithrung der Variablen x = exp(—z) erhélt man die lineare Differential-
gleichung

dr 1
a ot
die mit der Anfangsbedingung z = 0 bei t = 0 die Losung
t
r=1-—
t;

liefert. Die Riicktransformation fiihrt dann zu (4.19).
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A
(—Au, )w, (=Au,)w 5
h(T-T,)
h(T - Tp) b)
a)
To T

Bild 4.2: Beriicksichtigung von Wiarmeverlusten in der Theorie der thermischen Ex-
plosionen. Beschreibung im Text.

Gleichung (4.19) zeigt, dass die Temperaturstérung z sehr stark anwichst, wenn sich
die Zeit dem Wert t; nidhert. Somit ist ¢; die gesuchte Ziindverzugszeit. Der Verlauf
der Temperatur ist in Bild 4.1 schematisch dargestellt. Die Losung ist nur giiltig,
solange T — Ty klein gegeniiber Tj ist.

Durch Messung der Ziindverzugszeit bei verschiedenen Anfangstemperaturen kann
die Aktivierungsenergie der angenommenen Bruttoreaktion auf der Grundlage von
(4.17) durch Aufzeichnung in einem Arrhenius-Diagramm bestimmt werden. Die
Steigung derartiger Verldufe von logt; oder Int; iiber 1/7Tj ist dann im allgemeinen
positiv (vergleiche (4.17)). Damit lassen sich £/R und B in dem Ansatz (4.6) be-
stimmen. Die Tabelle 4.1 zeigt fiir die Kohlenwasserstoffe Werte in der Ndhe von
40 kcal/mol. Fiir Hy und CO liegen die Werte hoher. Bei der Verwendung dieser
Daten muss man jedoch beriicksichtigen, dass sie bei relativ niedrigen Tempera-
turen (um 1000°C) ermittelt wurden und zunéchst nur die Verhéltnisse bei der
Selbstziindung beschreiben. Dabei ist der Einfluss der Startreaktion entscheidend.
Bei der nachfolgenden Verbrennung kénnen aufgrund der Kettenverzweigung andere,
insbesondere niedrige Werte fiir die Aktivierungsenergie einer postulierten Global-
reaktion charakteristisch sein.

In der Theorie der thermischen Explosion kann auch der Einfluss von Wérmeverlu-
sten berticksichtigt werden. Dazu wird in (4.8) ein volumetrischer Warmeverlustterm
eingefiihrt

T
pCV%_t = (—Auy)w — h(T — Tp), (4.21)

wobei h = pc, /t, gesetzt werden kann, so dass die Zeit ¢, die charakteristische Zeit
des Warmeverlustes ist. Dieser kann durch Wéarmetibergang zu den Wénden erfol-
gen, wenn man annimmt, dass durch sehr schnelle Transportprozesse innerhalb des
Volumens wieder homogene Verhiltnisse hergestellt werden. Ein anderer Mechanis-
mus fiir einen volumetrischen Warmeverlust ist die Emission von Strahlung, dann
kann der letzte Term in (4.21) als linearisierter Strahlungsterm aufgefasst werden.
Die beiden Anteile auf der rechten Seite von (4.21) sind in Bild 4.2 schematisch
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dargestellt. Je nach der Wahl des Wertes von h ergeben sich

a) kein Schnittpunkt
b) ein Beriihrungspunkt

c¢) zwei Schnittpunkte.

Im Fall a) ist die durch chemische Reaktion erzeugte Wirme grofier als der Wirme-
verlust. Es wird also wie im Fall ohne Wérmeverlust nach einer endlichen Induk-
tionszeit zu einer Explosion kommen. Im Fall ¢) wichst die Temperatur zunéchst so
lange an, bis sie den Wert erreicht hat, der dem unteren Schnittpunkt entspricht.
Bei einer weiteren virtuellen Erhohung der Temperatur wiirde der Wéarmeverlust
iiberwiegen, so dass die Temperatur wieder sinkt. Wiirde man den Stoffverbrauch
vernachléssigen, ldge dort eine stabile stationdre Losung mit konstanter Temperatur
vor. Da der Brennstoff jedoch irgendwann einmal verbraucht ist, fillt die Reakti-
onsgeschwindigkeit und schliellich wegen des Warmeverlustes auch die Temperatur
wieder ab. Es erfolgt also keine Explosion. Der obere Schnittpunkt dagegen ist insta-
bil. Ein Grenzfall ist fiir den Fall b) gegeben. Dabei kann der Warmeverlust, jeden-
falls bei Vernachlissigung des Stoffverbrauchs, nie grofler als die Warmeentwicklung
durch chemische Reaktion werden. Die stationére Losung im Beriihrungspunkt der
beiden Kurven koénnte sich daher erst nach unendlich langer Zeit einstellen. Dies
bedeutet aber auch, dass auch die Induktionszeit unendlich wird.

Fiihrt man wiederum die asymptotische Entwicklung (4.10) ein, so ergibt sich statt
(4.18)

dz
- = - =1t;/ti .. 4.22
o) expz— oz, a=ti/t, (4.22)
Daraus kann formal die Induktionszeit ¢; ; bei Warmeverlusten als Losung des Inte-
grals

o0
fig _ / (4.23)
t; expz — az

0

ermittelt werden.

Beispiel 4.9

Ermitteln Sie die Induktionszeit t; , auf der Grundlage von (4.23) fiir einen Wert
von «, der geringfiigig kleiner ist, als derjenige, der den Schnittpunkt im Fall b) in
Bild 4.2 ergibt.

Losung

Im Fall b) gelten im Schnittpunkt der beiden Kurven fiir die stationdre Losung die
beiden Beziehungen exp z = az und d(exp z)/dz = d(az)/dz. Daraus folgt z = 1
und o = e. In der Néihe dieses Punktes kann man fiir einen geringfiigig kleineren
Wert von z und « schreiben

=(1—-¢), z=1-c¢y,
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wobei ¢ wiederum einen kleinen Parameter darstellt. Eingesetzt in (4.23) ergibt sich

big_ lim —foo —edy
t; e0 e(l—cey+e2y?/2) —e(l —e)(1 — ey)

\/>/ 1+x2:7T ﬁ

Hier ist x = yy/e/2 verwendet worden. Das Verhiéltnis der Induktionszeiten steigt
daher in der Ndhe von o = e sehr stark an und erreicht schlieSlich den Wert unend-
lich.

4.1.3 Explosionsgrenzen bei der Wasserstoff-Oxidation

Waéhrend sich bei der Annahme einer einzigen exothermen Reaktion unter adia-
baten Bedingungen immer eine Explosion ergibt, sind die Verhéltnisse bei realen
chemischen Reaktionsvorgéngen komplizierter. Bild 4.3 zeigt die Explosionsgrenzen
fiir ein stéchiometrisches Hy/Oy-Gemisch als Funktion des Druckes und der Tem-
peratur nach [3.4]. Die dort abgebildete Kurve enthlt drei Aste: Die untere, die
mittlere und die obere Explosionsgrenze. Die fiir diese Explosionsgrenzen jeweils
maflgeblichen Bedingungen sollen im folgenden diskutiert werden.

Wenn urspriinglich nur die stabilen Komponenten Ho und Os vorhanden sind, miissen
zur Einleitung des Reaktionsprozesses zunéchst Radikale gebildet werden. Dies ge-
schieht bei niedrigen Temperaturen am ehesten durch die Reaktion

Ho +05+M — HyOp+M
und die anschlieSende Dissoziation
HyOo+M — OH°+OH°+M

zu OH°-Radikalen. Da der erste Schritt eine trimolekulare Reaktion mit einer Ak-
tivierungsenergie von etwa 212 kJ/mol darstellt, wird er durch héheren Druck und
hohere Temperatur beschleunigt. Bei niedrigen Driicken und niedrigen Temperatu-
ren ist die Produktion von Radikalen jedoch noch so gering, dass sie an den Wénden
des Reaktionsgefiflies rekombinieren bevor der Kettenverzweigungsvorgang eingelei-
tet ist. Erst wenn bei hinreichend hohen Driicken und Temperaturen die Radikal-
produktion die Verluste an den Wénden iibersteigt, kommt es zur Explosion. Dies
erklédrt die untere Explosionsgrenze in Bild 4.3. Sie hdngt vom Oberflichen-Volumen-
Verhiltnis des Gefiafles ab. Bei niedrigen Temperaturen erfolgt die Explosion erst bei
héherem Druck. Dies erklért die negative Steigung dieses Astes der Explosionskurve.

Die mittlere Explosionsgrenze wird durch die Konkurrenz der Kettenverzweigungs-
reaktion

1 H°4+ 0 — OH°+0O°

mit der Reaktion
5 H+02+M — HO;+M
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Bild 4.3: Explosionsgrenzen einer stéchiometrischen Hg /O2-Mischung in einem sphe-
rischen Druckbehélter. Durchgezogene Linie: numerische Rechnung mit einem de-
taillierten kinetischen Mechanismus von Maas and Warnatz. Aus U. Maas, J. War-
natz: ,Ignition Processes in Hydrogene-Oxygene Mixtures“, Comb. Flame 74, 53-69,
(1988), Datenpunkte von dort, gestrichelte Linie: (4.27) mit k1 (T") = ks(T) Ch.
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erklart, die bereits im Kapitel 3 diskutiert wurde. Die zweite Reaktion wirkt zusam-
men mit der Folgereaktion

HO—FHO; — Hsy + O

als Kettenabbruchreaktion. Da der Kettenabbruch bei hoheren Driicken relativ schnel-
ler ablauft als die Kettenverzweigung, wird bei konstanter Temperatur mit wachsen-
dem Druck eine Explosion nicht mehr moglich sein. Die Reaktionsgeschwindigkeit
der Kettenverzweigungsreaktion H° + Oy, — OH® + O° steigt mit der Temperatur
an, wihrend die der Kettenabbruchreaktion H° 4 O2+M — HO$+ M nahezu tem-
peraturunabhéngig ist. Daher macht sich bei hoherer Temperatur die Konkurrenz
zwischen Kettenverzweigung und Kettenabbruch erst bei htherem Druck bemerk-
bar. Dies erklért die positive Steigung dieses zweiten Astes im Explosionsdiagramm.

Es gibt daher oberhalb von 200-1000 Torr und Temperaturen bis 580 °C ein Gebiet,
in dem keine Explosion stattfindet. Die mittlere Explosionsgrenze ist nicht vom
Oberflichen-Volumen-Verhéltnis des Gefiafles abhéingig.

Erhoht man bei konstanter Temperatur weiter den Druck, wird die obere Explo-
sionsgrenze iiberschritten. Bei hoheren Driicken wird der Anteil der Radikale, die
an der Wand rekombinieren, gegeniiber denjenigen, die im Gas gebildet werden,
vermindert. Dann kann die Reaktion

H> —|—HO(2) — Hy09 + H°

zusammen mit

H,O2 +M — OH° + OH° + M

wieder zu einer Kettenverzweigung fithren. Dadurch wird die obere Explosions-
grenze erklart. Sie ist wiederum vom Oberflichen-Volumen-Verhéltnis des Geféfies
abhéngig. Ausfiihrliche Diskussionen finden sich in B. Lewis, G. von Elbe: ,,Combu-
stion, flames and explosions of gases“, Academic Press, Orlando, 3. Auflage (1987).

4.1.4 Ziindung von Wasserstoff-Sauerstoff-Gemischen

Um den Unterschied zwischen Kettenverzweigung und Kettenabbruch in den Reak-
tionen zu analysieren, folgen wir der Arbeit von C. Trevino in Progress in Astronau-
tics and Aeronautics, Vol 131, 19-43, (1989) und beriicksichtigen einen vereinfachten
Mechanismus fiir die Ziindung von Wasserstoff-Sauerstoff- oder Wasserstoff-Luft-

Gemischen
1 H® + Oy — OH° + O°
2 0O° + H, —OH° + H°
3 OH° +Hy; —H,O+ H° (4.24)
5 H°+ 02 +M—HOS +M
i Hs + O9 — H° + HOs.

Wir nehmen an, dass die Reaktionen 2 und 3 sehr schnell und dadurch O° und OH®
in stationdrem Zustand sind. Dann kénnen wir, wie in Kapitel 3 gezeigt, die ersten
drei Reaktionen zur Bruttoreaktion I zusammenfassen

(k1)

I 3Hy + Oy =’ 2H° + 2H,0. (4.25)
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06 1

Bild 4.4: Losungen nach (4.29) fir s =0,1, kK =2 und x = 10

Die Bilanzgleichung fiir das H°- Radikal ist

dY;
P d—tH = Mg (2?1}] + wrp — w5). (426)

Der Einfachheit halber wird angenommen, dass wihrend der ersten Phase der Ziindung
die Temperaturianderung niedrig ist und dass die Reaktanten Ho und O9 konstant
bleiben. Es werden folgende dimensionslosen Variablen eingefiihrt

Yiki(To) Mmu,
Yir,,0k7(To) Mo’

T = tkl (TO)[)OYO27O/MO27 (4.27)
P ks (To)zsp
k1 (To)RTy

Hier ist z5 = Cn,,0+0,4 Co,,0+ 0,4 Cn, o der Effektivitdtsfaktor der trimolekularen
Reaktion des Brennstoff-Luft-Gemisches. Bei stéchiometrischen Wasserstoff-Luft-
Flammen ist er bei ungefihr 0,6 und bei stochiometrischen Wasserstoff-Sauerstoff-
Flammen 0, 8. Fiir ¢ erhélt man die Bilanzgleichung

d
d—i = (2—K)e+1 (4.28)

mit der Anfangsbedingung ¢ = 0 fiir ¢ = 0. Die Losung ist

. exp[(22—_/<;/<);7'] - 1. (4.29)

Die normierte Konzentration ¢ ist fiir Kk = 0,1, Kk = 2 und £ = 10 in Bild 4.4
dargestellt. Die Zunahme ist exponentiell fiir k < 2, linear fiir Kk = 2 und erreicht
einen konstanten Grenzwert z = 1/(k — 2) fiir k > 2. Wihrend fiir die thermische
Explosion mit (4.17) eine Definition der Ziindverzugszeit mit ¢t = ¢; fiir y — oo
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Bild 4.5: Ziindverzug von n-Heptan als Funktion von Temperatur und Druck. Ver-
gleich von Theorie und numerischen Rechnungen aus N. Peters, G. Paczko, R. Sciser,
K. Seshadri: , Temperature Cross-Over and Non Thermal Runaway at Two-Stage
Ignition“, Combustion and Flame, 128, 38-59, (2002)

angegeben werden kann, ist eine Definition fiir eine Ziindverzugszeit aus (4.29) nicht
ableitbar. Hier haben wir ein anfinglich exponentielles Wachstum der normierten
Konzentration fiir £ < 2 und den Ubergang zu einer stationiren Losung fiir £ > 2.
Die Bedingungen x = 2 definiert eine , Cross-over-temperature” T, zwischen der
ersten und der fiinften Reaktion

z
2h1 (L) = o hks(T.). (4.30)

Die Druckabhéngigkeit von T, wurde unter Anwendung von z; = 0,7 und den Re-
aktionsgeschwindigkeiten aus Tabelle 3.1 geschétzt und ist in Bild 4.3 als gestri-
chelte Linie dargestellt. Fiir p = 1 atm ist T, nahe bei 1000 K. Unterhalb dieser
Temperatur dominiert die Kettenabbruchwirkung der Reaktion 5 im Vergleich zur
Kettenverzweigungswirkung der Reaktion 1.

Fiir ein homogenes, stochiometrisches Wasserstoff-Sauerstoff-Gemisch bei 0,1 bar
wurde die Ziindverzugszeit mit Hilfe zweier Elementarmechanismen aus den ersten
17 Reaktionen bzw. den ersten 8 Reaktionen nach Tabelle 3.1 und mit Hilfe des
Drei-Schritt-Mechanismus aus den oben aufgefiihrten Schritten I, 5 und 7b nume-
risch berechnet. Sie sind fiir verschiedene Anfangstemperaturen in einem Arrhenius
Diagramm in Bild 4.6 dargestellt. Wir sehen, dass die Ziindungsverzugszeit bei ab-
fallender Temperatur im Bereich von 1500 K bis ungefihr 800 K zunéchst langsam
ansteigt. Dann bei 790 K, was der ,,Cross-over-temperature” T, bei p = 0,1 bar ent-
spricht, steigt sie stark zu sehr groflen Werten an, wodurch eine Selbstziindung in
technischen Systemen praktisch unmoglich ist.
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Bild 4.6: Vergleich numerisch berechneter Ziindverzugszeiten fiir zwei Elementar-
mechanismen aus den ersten 17 bzw. 8 Reaktionen nach Tabelle 3.1 und mit dem
vereinfachten Drei-Schritt-Mechanismus aus den Schritten I, 5 und 7b
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4.1.5 Explosionsgrenzen bei der Kohlenwasserstoff-Oxidation

Abgesehen von Methan, das wegen seiner einfachen Molekiilstruktur eine Ausnahme
bildet, kénnen Kohlenwasserstoffe schon bei Temperaturen zwischen 300 — 400°C
mit Sauerstoff eine Kettenreaktion auslosen. Als Beispiel sind die Ziindverzugszei-
ten von n-Heptan in Bild 4.5 als Funktoin der Temperatur und fiir verschiedene
Driicke dargestellt. Fiir hohere Kohlenwasserstoffe bildet sich ein Gebiet aus, das als
NTC-Bereich (negative temperature coefficient) bezeichent wird. Dort ist die Stei-
gung der Ziindverzugszeit im Arrhenius-Diagramm nicht mehr positiv (siehe oben)
sondern negativ. Die dort erfolgende Zwei-Stufen-Ziindung wird unten beschrieben.
Daneben zeigt Bild 4.5 die Niedertemperatur- und die Hochtemperaturziindung.
Selbstziindung bei relativ niedrigen Temperaturen ist beim Dieselmotor erwiinscht.
Sie ist jedoch als Klopfen bei der ottomotorischen Verbrennung unerwiinscht.

Die Niedertemperaturkinetik wird folgendermaflen erklért:
Ausgehend von dem zu oxidierenden Kohlenwasserstoff RH (z.B. fiir n-Heptan mit
RH = C7H; ist R° = C7HJ5) wird mit Oz nach der Reaktion

RH+ O, — R°+HO;

ein erstes Radikal R° gebildet. Wenn bereits HO5- und OH°-Radikale vorhanden
sind, wird RH nach
RH + HO; —R° 4+ Hy09

RH + OH° —R° + H20

abgebaut. Da diese Reaktionen sehr schnell sind, bleiben diese Radikale, solange
noch Brennstoff vorhanden ist, bei einer sehr niedrigen Konzentration, so dass eine
thermische Ziindung nicht erfolgen kann. Das R°-Radikal reagiert im Niedertempe-
raturbereich mit einem weiteren Sauerstoffmolekiil nach

R°+0, — ROS

zum Peroxyl-Radikal RO3, das nach interner Umstrukturierung das Hydroperoxid
R’OOH® (R/ ist im Fall von n-Heptan C7Hy4 ) iiber die Reaktion

RO — R'OOH°
bilden kann. Dieses kann erneut mit Oz zum OOR’OOH?® reagieren
R'OOH° + O = OOR'OOH®,

das in einer 2. Isomerisation zum HOOR”OOH?® wird. Es zerfillt jedoch infolge der
relativ niedrigen Bindungsenergie der O-O-Bindung (ca. 40 kcal/mol) unter Abgabe
von einem OH°-Radikal in einer monomolekularen Reaktion

HOOR"OOH® — HOOR"0O° + OH°

zum Ketohydroperoxid HOOR”O°. Das in dieser Reaktion gebildete OH°-Radikal
reagiert sehr schnell mit dem Brennstoff und beginnt eine neue Kette. Insgesamt ist
dieser Prozess jedoch nur kettenerhaltend und nicht kettenverzweigend. Das Keto-
hydroperoxid ist relativ stabil. Erst wenn durch eine zweite OH°-Abstraktion die
Umwandlung zum Carbonyl-Radikal OR”O° erfolgt,

HOOR"0O° — OR”0O° + OH®,
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+ 0,,HO,°, OH® +0, Peroxi-Radikal
n-C7Hg | ——» R° (+ HO»° ) —— = o
Initiation ( 02 ) B E— ROZ o
1. 0,-Addition 1. Isomerisation
Hydroperoxi-
Zerfall und HOOR""OOH° Rfldlkal .
Oxidation 2. Isomerisation +0, R’OOH
o \\ /
Zerfall Abstraktion OOR’OOH® 2. 0,-Addition
und
Oxidation Ketohydroperoxid + OH®
OH°-
Abstraktion
1 o
Carbonyl-Radikal + OH R :CsHjs
v R’ :C7H14
R : C7H1 3
Zwischenprodukte Zwischenprodukte

Hochtemperatur-Pfad Niedertemperatur-Pfad
T >900 K 400K < T <900 K

Bild 4.7: Vereinfachter Nieder- und Hochtemperaturziindmechanismus von n-Heptan

beginnt eine neue Kettenverzweigung. Diese baut den Brennstoff langsam ab.

Der NTC-Bereich ist durch eine Zwei-Stufen-Ziindung gekennzeichnet, bei der in der
ersten Stufe die oben beschriebene Reaktionskette sehr schnell bis zum Ketohydro-
peroxid ablduft. Danach erfolgt eine langsame Phase, in der der Brennstoff abgebaut
wird.

Sobald der Brennstoff vollstéindig verbraucht ist, kénnen sich OH°-Radikale ansam-
meln und eine Kettenverzweigung hervorrufen. Dies fiihrt schliefSlich zu einer starken
Wairmeentwicklung und damit zur zweiten Stufe.

Bei hoheren Temperaturen wird dieser Weg nicht beschritten, statt dessen zerfillt
das R°-Radikal in kleinere Bruchstiicke, die anschliefend oxidiert werden und eben-
falls zur Kettenverzweigung fithren. Dies ist der Hochtemperaturpfad in Bild 4.7.

4.2 Reaktionsprozesse im gut durchgemischten Stromungsreaktor

In diesem Abschnitt soll als Idealisierung von Verbrennungsprozessen ein Reaktor
betrachtet werden, in den ein brennbares Gemisch hineinstrémt und den ein ver-
branntes Gemisch verldsst. Dabei soll der turbulente Mischungsprozefl im Reaktor
so stark sein, dass sich ein homogenes Temperatur- und Konzentrationsfeld aus-
bildet, in dem die chemischen Reaktionen ablaufen. Dies bedeutet, dass das Ge-
misch unmittelbar nach Eintritt den Zustand im Reaktor annimmt. Dieser ist dann
mit dem des Abgases identisch. Das Modell ist so konzipiert, dass die Reaktions-
vorginge und nicht die Mischungsvorgidnge geschwindigkeitsbestimmend sind. Eine
experimentelle Realisierung eines homogenen Stromungsreaktors ist der ,,gut durch-
gemischte“Reaktor von Longwell und Weiss. Er besteht aus einem kugelformigen
Brennraum, dessen Winde aus feuerfestem Stein bestehen. Er ist schematisch in Bild
4.8 dargestellt. Der Brennstoff wird durch 68 Bohrungen aus einer zentralen Stahl-
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Bild 4.8: Experimentelle Realisierung eines homogenen Kugelreaktors nach Longwell
und Weiss (schematisch)

kugel eingeblasen und verliasst den Reaktor durch 60 Auslafbohrungen. Durch die
hohe Eintrittsgeschwindigkeit ergibt sich eine sehr gute Durchmischung. Es wurden
globale Reaktionsgeschwindigkeiten von Hs und von verschiedenen Kohlenwasser-
stoffen gemessen. Das Grundkonzept des gut durchmischten Reaktors findet auch in
neueren, sogenannten Lagrangeschen Modellen zur Beschreibung reagierender tur-
bulenter Stromungen Anwendung. Dabei wird jedes Stromungselement auf seinem
Weg verfolgt und wie ein gut durchmischter Reaktor aufgefasst, der mit den an-
deren Reaktoren, das heifit den anderen Stromungselementen, in Austausch steht.
Vereinfachend werden die Temperatur und die Konzentrationen dieser Stromungs-
elemente durch einen Mittelwert ersetzt, der dem ortlich vorhandenen turbulenten
Mittelwert entspricht. Derartige Langrangesche Modelle kénnen im Prinzip detail-
lierte chemische Reaktionen beriicksichtigen, wihrend sie den turbulenten Austausch
durch stark vereinfachte Modelle, zum Beispiel eine charakteristische Mischungszeit,
zu beriicksichtigen versuchen. Dies bietet dann Vorteile, wenn die chemische Kinetik
und nicht die turbulente Mischung der bestimmende Mechanismus der Verbrennung
ist, was ist jedoch nur bei sehr wenigen technisch wichtigen Verbrennungsprozessen
der Fall ist.

4.2.1 Herleitung der Reaktorgleichungen

Der Brennraum des Reaktors habe das Volumen V und enthalte die Gasmasse m.
Er soll mit dem Massenstrom m durchstromt werden. In Bild 4.9 ist schematisch
ein Segment aus dem Reaktor von Longwell und Weiss gezeichnet. Fiir die folgenden
Uberlegungen soll der Einfluss der Masse und der Wirmekapazitit der Gaszufithrung
und der Wande unberiicksichtigt bleiben. In den Brennraum stréomt der Massenstrom
m mit der Temperatur T, (Index u = unverbrannt) ein, dessen Zusammensetzung
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V., m
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i iy, L,

b

Bild 4.9: Schematische Darstellung eines kontinuierlich arbeitenden Stromungsreak-
tors

durch die Massenbriiche Y; ,, gegeben ist. Dort nimmt es die Temperatur 7" und die
Massenbriiche Y; ; an, mit denen es als verbranntes Gemisch auch austritt (Index b =
verbrannt). Die zeitliche Anderung der Masse der Komponente i ergibt sich aus der
Differenz zwischen eintretendem und austretendem Massenstrom der Komponente ¢
und aus der Anderung durch die chemische Reaktion

dmi

ar (1 — 1) + ( L )Chem- (4.31)

Die ein- und austretenden Massenstrome sind proportional zu den jeweiligen Mas-

senbriichen
(11— 10)s = 1t (Vi — Yig) = 11 (Yo — ). (4.32)

Die Anderung der Masse der Komponente i durch chemische Reaktionen kann als
Produkt des Volumens V' mit der chemischen Produktionsdichte als

dm;
( m > = Vi (4.33)
dt chem

geschrieben werden. Fiihrt man weiterhin fiir m; = Y; m ein, wobei vorausgesetzt
wird, dass sich die Masse m zeitlich nicht dndert, so lautet (4.31)
dy;
m dtl =m (Yu —Yi) + Vin,. (4.34)
Der Reaktor soll als adiabat angenommen werden. Aufgrund des ersten Hauptsatzes

fiir den stationiren FlieBprozess ist daher bei Vernachlissigung der Anderungen von
kinetischer und potenzieller Energie die Enthalpie konstant. Aus

dh = Z: hidY; + Z:l; Y;dh; =0 (4.35)

ergibt sich mit der mittleren spezifischen Warmekapazitéit nach (2.93)

> Yidh; = ¢,dT (4.36)
=1

und mit (4.34) die Temperaturgleichung

dT
mep—- =tiep(Ty = T) =V > hri. (4.37)
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Die letzte Summe lésst sich nach (3.33) umformen

T T

- Zn: hitn; = — Z Zn: hi M;vigwy, = Z(_Ahk,m)wk- (4.38)
i—1

k=1 1=1 k=1

Im Folgenden soll wieder vereinfachend angenommen werden, dass eine einzige Brut-
toreaktion zwischen Brennstoff B und Sauerstoff Oy

vgB + 10,02 = Produkte

ablduft. Es soll vereinfachend ein nur sehr mageres oder ein sehr fettes Gemisch
betrachtet werden. Dann wird die Reaktionsgeschwindigkeit durch diejenige Kom-
ponente bestimmt, die unterstochiometrisch vorliegt, da diese vollstdndig verbraucht
wird. Dies ist fiir den Fall des mageren Gemisches der Brennstoff, fiir den des fetten
Gemisches Sauerstoff. Der Massenbruch dieser im Mangel vorliegenden Komponente
wird mit Y bezeichnet. Es soll angenommen werden, dass die Reaktionsgeschwin-
digkeit in Bezug auf diese Komponente von erster Ordnung ist

E
mg; = Vi Mijw P eXp< RT) y ¢ ( ,02)’ ( 39)
wobei ¢ = B und vg = —1 im Falle des mageren Gemisches bzw. ¢ = O und
vo, = —1 im Falle des fetten Gemisches festgelegt wird, der Index aber im folgenden

aber einfach weggelassen werden soll. Aus dem Verhéltnis der Gasmasse im Reaktor
mit dem ein- und austretenden Massenstrom lésst sich als eine charakteristische Zeit
des Reaktors die Verweilzeit ¢, bilden,

by = —. (4.40)

Dividiert man (4.34) und (4.37) durch m und berticksichtigt p = m/V, so folgen die
instationédren Reaktorgleichungen

dY Y,-Y E
== ~_BYexp | ——
dt ty P ( RT)

(4.41)
dar T, —T (=Ahy) E
— = BY —— .
dt I VR N
Hierin ist M die Molmasse der im Mangel vorhandenen Komponente. Im Folgen-
den soll vereinfachend angenommen werden, dass die freiwerdende Reaktionswérme
(—Ahy,) und die Warmekapazitét bei konstantem Druck ¢, konstant sind. Es ist

zweckméfig, dimensionslose Groflen einzufithren und die Unbekannten Y und T auf
die Eintrittswerte zu beziehen. Die Zeit wird auf die Verweilzeit bezogen.

Y T t
Y'=—, T"=_—, t"'=—
Yu7 Tu7 t'U’
(4.42)
Da:t_”:t_”, E*:i, Q*:M
1/B t, RTu CpMTu

Die Damkdhler-Zahl Da stellt das Verhéltnis aus der Verweilzeit zur charakteristi-
schen Reaktionszeit ¢, = 1/B dar. Sie ist ein bestimmender dimensionsloser Para-
meter des Problems. Daneben wurde die dimensionslose Aktivierungsenergie E* und
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die dimensionslose Verbrennungswirme Q* eingefiihrt. Im Folgenden sollen dimen-
sionslose Gleichungen wieder dadurch gekennzeichnet werden, dass die Gleichungs-
nummer mit einem * versehen ist, wihrend die Variablen wieder ohne * geschrieben
werden. Die Reaktorgleichungen (4.41) lauten dann in dimensionsloser Form

dY E
o 1-Y —DaYexp <—7>,

4.43%)
T B (
d— =1—-T+@QDaY exp <_T>

dt

4.2.2 Stationire Losungen der Reaktorgleichungen

Im stationdren Zustand (Index s) verschwinden die Zeitableitungen in (4.43%*), und
es ergibt sich

E

0=1-Y,—DaY;exp (—?>,
S

T

Durch Multiplikation von (4.44*); mit @ und Subtraktion der beiden Gleichungen
erhélt man eine lineare Kopplungsbeziehung zwischen der Temperatur und der Kon-
zentration

i (4.44%)
0=1-T;+@DaYsexp <——>

0=1-T,+Q(1 - Yy), (4.45%)

die es erlaubt, Y; in (4.44%)y zu eliminieren

S

0=1-Ts+Da(l -T,+Q)exp <—§> . (4.46%)

Gleichung (4.45*) legt auch den Bereich fest, innerhalb dessen T variieren kann. Bei
vollstdndigem Umsatz verschwindet Yy, so dass sich als maximale Temperatur

Ys,=0: Ts,max:Tb:1+Q

ergibt. Findet dagegen keinerlei Reaktion statt, so bleibt Y5 = 1 und man erhélt als
minimale Temperatur
Ys=1: Ts,min:Tuzl-

Tragt man T iiber der Damkdhler-Zahl Da mit der Aktivierungsenergie F als Pa-
rameter auf, so ergeben sich die in Bild 4.10 dargestellten Kurven.

Dabei wurde die dimensionslose Verbrennungswérme zu Q = 4 gewéhlt. Unabhéingig
von der Aktivierungsenergie laufen alle Kurven fiir sehr groffe Damkdohler-Zahlen auf
den Wert T max, fiir sehr kleine Damkohler-Zahlen auf den Wert T . Fiir £ = 2
ist der Verlauf monoton, wiahrend sich fiir £ = 10 ein s-féormiger Verlauf und dabei
in einem bestimmten Damkohler-Zahlen-Bereich Dag < Da < Day drei stationére
Losungen ergeben. Dieser Verlauf soll zunéchst diskutiert werden.

Auf der Kurve fiir £ = 10 entspricht der obere Kurvenast, also der Verlauf zwischen
den Punkten Q und B, der ,,geziindeten* Loésung, das heifit innerhalb des Reaktors
findet ein betrichtlicher chemischer Umsatz statt. Dabei ist die Temperatur umso
grofler, je grofler die Damkdohler-Zahl ist. Dieser Bereich wird nach unten durch den
Loschpunkt Q begrenzt: vermindert man, von rechts kommend, zum Beispiel durch
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Bild 4.10: Losung der stationdren Reaktorgleichungen fiir eine dimensionslose Ver-
brennungswéirme () und verschieden Aktivierungsenergien E

Erhohung des Massenstroms 7iv die Damkohler-Zahl iiber Daq hinaus, so féllt die
Temperatur, da der obere Kurvenast nicht mehr existiert, auf den unteren Ast. Dies
bedeutet, dass die chemische Reaktion verldscht ist, die Temperatur im Reaktor ist
nahe der Eintrittstemperatur. Der untere Kurvenast zwischen den Punkten U und 1
stellt die ,,verloschte” Losung dar. Erhoht man nun wiederum die Damko6hler-Zahl,
zum Beispiel durch Verminderung des Massenstroms, so erhcht sich die Temperatur
auf dem unteren Kurvenast nur wenig, bis bei Da = Da; Selbstziindung eintritt.
Oberhalb von Daj existiert nur die ,geziindete® Losung, d.h. vom Punkt I steigt
die Temperatur innerhalb kurzer Zeit auf den oberen Ast. Bei dieser Selbstziindung
liefert die durch die langsam ablaufende Reaktion freiwerdende Wirme die Ziind-
energie. Dies entspricht physikalisch der in Abschnitt 4.1.2 behandelten thermischen
Explosion bei Beriicksichtigung von Wérmeverlusten und dem dort diskutierten Fall
c).

Befindet man sich im Bereich der Damkéhler-Zahlen Dag < Da < Day, so kann ein
Ubergang vom unteren Kurvenast zum oberen auch durch Fremdziindung, z.B. bei
der Warmezufuhr durch einen Ziindfunken erreicht werden. Der Kurvenast zwischen
Q und I stellt eine instabile Losung dar. Schon bei einer kleinen Stérung wiirde ein
stationérer Zustand auf diesem Kurvenast in einen stabilen Zustand auf dem unte-
ren oder oberen Kurvenast iibergehen. Dies wird in Abschnitt 4.2.4 nachgewiesen
werden.

Die Kurve fiir den Fall £ = 5 stellt denjenigen Sonderfall dar, bei dem der Ziind-
punkt und der Loschpunkt zusammenfallen, wie im Folgenden Abschnitt gezeigt
wird. Die Kurve hat im Punkt Q,I eine senkrechte Tangente. Fiir £ = 2 existiert
weder ein Ziind- noch ein Loschpunkt, sondern nur eine eindeutige Losung fiir alle
Damkohler-Zahlen. In diesem Fall ist die Temperaturabhéngigkeit der Reaktionsge-
schwindigkeit sehr niedrig. Er tritt mitunter in chemischen Reaktoren auf, ist jedoch
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fiir Verbrennungsprobleme von untergeordneter Bedeutung.

4.2.3 Ziind- und Lo&schbedingungen
Der Ziindpunkt I und der Loschpunkt @ sind durch die Bedingung

dDa
=0 4.47*
aT. (4.47%)

gekennzeichnet. Mit (4.46*) ldsst sich die Damkdohler-Zahl als Funktion der Tempe-
ratur ausdriicken. Fiihrt man die Funktion

N(T) = (1 =T+ Q) exp (-%) (4.48*)

ein, so ist

(4.49%)

und die Steigung mit Ny = N(T5)

dDa N, — (T, — 1)dN,/dT,

i, N? (4.50%)
Hieraus ergibt sich die Ziind- und Loschbedingung
[Ny — (T — 1)2]1%@71 = 0. (4.51%)
Dies fiihrt mit
i~ (Cioreg )™ 52
schliellich auf ) . 5
Togi—1 + —“Toqi1 = TSZ’QJ. (4.53%)
Dies ist eine quadratische Gleichung fiir T}, deren Losung
Toos = EQ+Q)+ EQy1—4(1+ Q)/EQ (4549

2(F+ Q)

die Loschtemperatur T ¢ (Pluszeichen) und die Ziindtemperatur T 1 (Minuszeichen)
ergibt. Weiterhin sieht man aus (4.54*), dass der Ziind- und Loschpunkt zusammen-
fallen, wenn der Ausdruck unter der Wurzel verschwindet. Dies ergibt die Bedingung

E=4(1+0Q)/Q (4.55%)

Fiir den gewéhlten Parameter () = 4 erhilt man hieraus den Wert £ = 5. Die Kurve
fiir £ =5 ist in Bild 4.10 eingezeichnet. Fiir kleinere Aktivierungsenergien ergeben
sich keine Ziind- und Loscherscheinungen, der Ausdruck unter der Wurzel in (4.54%)
ist in diesem Fall negativ.

Ein Kurvenverlauf mit drei Kurvenésten, der Ziind- und Loschpunkte aufweist, exi-
stiert somit nur fiir grofle Aktivierungsenergien

E > 4(1+Q)/Q. (4.56%)
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Beispiel 4.10

Formen Sie (4.55%) in eine dimensionsbehaftete Beziehung um, und berechnen Sie
fiir den Fall E/R = 20000 K und T,, = 1000 K die maximale Temperatur in einem
Reaktor, bei der keine Ziind- und Loscherscheinungen auftreten, der Verlauf von Ty
also monoton mit der Damkoéhler-Zahl ansteigt.

Losung
Aus (4.55%) ergibt sich mit (4.42), wenn man mit (2.106) fiir Q = (T, — T,,) /Ty,
E 4 T,

RT, T,—1T,
einsetzt. Mit E/(RT,) = 20 geméif Aufgabenstellung bedeutet dies, dass T, =
1,257, also Ty, = 1250 K ist und damit zu dieser moderaten Temperaturerhéhung.
Solche Bedingungen werden bei besonderen Verbrennungskonzepten eingesetzt. Die
hohe Eintrittstemperatur kann durch Abgasrezirkulation erzielt werden. Die verdiinn-
te Brennstoffkonzentration fhrt dann zu dieser moderaten Temperaturerh6hung und
gleichzeitig werden Ziind- und Loschvorgédnge vermieden. Das Konzept wird als
»2MILD-Combustion “ bezeichnet. Die geringen Spitzentemperaturen fhren zu den
gewtinschten sehr niedrigen NO,-Raten.

Die Ziind- und Léschtemperaturen sollen nun fiir den Grenzfall sehr grofler Aktivie-
rungsenergien berechnet werden. Dazu dividiert man (4.54*) im Z#hler und Nenner
durch E und entwickelt den Wurzelausdruck sowie den Nenner in einer Reihe fiir
grofle Aktivierungsenergien

VI—4(1+Q)/EQ ~1-2(1+Q)/EQ,
(1+Q/E)— ~1-Q/E.

Setzt man dies ein und bricht wiederum nach dem ersten Glied ab, so erhélt man
fiir die Ziindtemperatur T 1 in erster Ndherung

Ts1=1+1/E. (4.57%)
In dimensionsbehafteter Schreibweise bedeutet dies
RT,
Ts1 = Tou( i ) (4.58)

Somit ist die Ziindtemperatur um den sehr kleinen Betrag RT,/E groer als eins.
Setzt man zum Beispiel die Zahlenwerte aus vorstehendem Beispiel ein, so fiihrt eine
Temperaturerhohung um 5% bereits zur Selbstziindung. Fiir die Loschtemperatur
T q ergibt sich

1 2
ﬂQ:1+Q—L%gL (4.59%)
oder in dimensionsbehafteter Schreibweise
RT,
Tsq =Tp(1 - Tb) (4.60)

Die Loschtemperatur ist also auch nur um einen kleinen Betrag niedriger als die
Maximaltemperatur Tp. Fiir E/R = 20000 K und T, = 2000 K wiirde bereits eine
Temperaturabsenkung um 200 K zum Verléschen fithren. Zwischen den Ergebnissen
(4.58) und (4.60) ist eine gewisse Symmetrie erkennbar.
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4.2.4 Stabilitéit der stationiren Losung

Im folgenden soll die Stabilitédt der drei Kurvenéste in Bild 4.10 fiir £ = 10 unter-
sucht werden. Dabei sollen die Grundgleichungen mit Hilfe der linearen Stabilitéits-
theorie analysiert werden.

Wie im stationéren Fall ergibt sich bei der Multiplikation von (4.43*); mit @ und
Addition zu (4.43%)y die Gleichung
d

(T +QY)=(1+Q)— (T +QY). (4.61%)

Zum Zeitpunkt t = 0 soll der Reaktor sich in einem stationéren Zustand befinden.
Dies bedeutet, dass die Anfangsbedingung durch (4.45%) gegeben ist und hat zur
Folge, dass die triviale Losung von (4.61%)

T+QY =1+Q (4.62%)

als Kopplungsbeziehung auch im instationdren Fall gilt. Damit wird der Reaktor
beschrieben durch die Differentialgleichung

dr E
%:1—T—|—Da(1—T+Q)exp<—T>:1—T—|—DaN(T). (4.63%)

Es soll der stationiren Losung Ty bei t = 0 eine kleine Stérung 7" << T iiberla-
gert werden und der zeitliche Verlauf dieser Storung untersucht werden. Klingt die
Storung mit der Zeit ab, so ist die Losung stabil, wichst sie jedoch an, so ist die
Losung instabil. Der Ansatz

T=T,+Tt) (4.64%)

wird auch in (4.63*) eingefithrt und fiir kleine 7" linearisiert. In gleicher Weise wie
T wird auch der Ausdruck N(7T') entwickelt. Es ergibt sich

T’
dt

dN,

=1-T,—T +Da (| Ng+T'—2 ), (4.65%)
dTs

und daraus mit der Gleichung fiir die stationédre Losung (4.46*) die lineare Differen-

tialgleichung
T’ , dNj "

Der Ausdruck in der Klammer auf der rechten Seite von (4.66*) soll als A bezeichnet
werden. Er kann mit (4.19) bis (4.22) umgeformt werden zu

dN, dDa
_ [ _ s\ *
A-( 1+Dads> No(T3) g (4.67%)

Die Losung der linearisierten Gleichung (4.66*) ist

T' = Tj exp(At). (4.68%)

Dabei ist T}, eine vorgegebene kleine Anfangsstérung. Aus der Losung folgt, dass eine
Anfangsstérung abklingt, wenn X kleiner als Null ist (stabile Losung) und ansteigt,
wenn A grofler als Null ist (instabile Losung). Da Ny immer positiv ist, ist aus (4.67%)
ersichtlich, dass fiir dDa/dTs < 0 A in (4.67*) grofier Null ist. Daraus folgt, dass der
Kurvenast zwischen den Punkten ) und I instabil ist. Andererseits ist der obere
und der untere Kurvenast wegen dDa/dTs > 0 stabil.
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5 Bilanzgleichungen chemisch reagierender Strémungen

Grundlage fiir die Berechnung von Verbrennungsprozessen, die in der Gasphase ver-
laufen, insbesondere von laminaren und turbulenten Flammen, sind die Bilanzglei-
chungen der Kontinuumsmechanik. Dabei kommt naturgeméfl den Bilanzgleichun-
gen fiir spezielle skalare Groflen, das heifit die Temperatur und die Konzentrationen,
besondere Bedeutung zu. Dariiber hinaus ist aber auch die Impulsbilanz, aus der die
ortlichen Stromungsgeschwindigkeiten berechnet werden koénnen, wichtig zur Be-
schreibung der Interaktion zwischen der Verbrennung und dem Stréomungsfeld. Wir
werden in den Kapiteln 6 und 7 sehen, dass die Verbrennung in technisch wichtigen
Systemen oft in diinnen Schichten, den laminaren Flammenschichten, stattfindet und
werden untersuchen, wie das umgebende Stromungsfeld diese Flammenschicht beein-
flusst. Im offenen Stromungsfeld bewirkt die Flamme nur geringe Druckénderungen.
Die hohe Temperaturinderung in den Flammenschichten bewirkt aber eine starke
Expansion des Gases, die auf das Stromungsfeld zuriickwirkt. Zur vollstéindigen Be-
schreibung dieser Wechselwirkung muss man daher von allen Bilanzgleichungen, und
zwar denen fiir die Masse, den Impuls, die Energie und die chemischen Komponenten
ausgehen. Diese sollen in diesem Kapitel abgeleitet werden.

Die dreidimensionalen differentiellen Bilanzgleichungen sollen hier fiir rechtwinklige,
kartesische Koordinaten in Tensor-Notation angegeben werden. Mit z,, a = 1,2,3
sollen die rechtwinkligen, kartesischen Koordinaten des Vektors 7~ bezeichnet werden,
mit v, mit a = 1,2, 3 die rechtwinkligen, kartesischen Komponenten des dreidimen-
sionalen Geschwindigkeitsvektors v. So ist ldsst zum Beispiel das Skalarprodukt oder
innere Produkt zweier Vektoren in Komponentenschreibweise schreiben:

3
Tl =) vat. (5.1)
a=1

Nach der Einsteinschen Summenkonvention wird vereinbart, die Schreibweise zu
vereinfachen, indem in der Tensor-Notation das Summenzeichen fortgelassen wird.
Demnach wird iiber doppelt auftretende Indizes stets summiert:

T 10 = VoW, (5.2)

W =vqwg, «,f=12,3 (5.3)

einen Tensor und zwar einen Tensor zweiter Stufe dar, symbolisch dargestellt zum

Beispiel durch die Schreibweise T. Diese Produktbildung wird dyadisches Produkt
genannt.

Beispiel 5.11

Zwischen dem Skalarprodukt und dem dyadischen Produkt ist das Vektorprodukt
oder Kreuzprodukt angesiedelt. Bei diesem Produkt fiihrt die Multiplikation zweier
Vektoren wieder auf einen Vektor. In Vektorschreibwiese lautet das Kreuzprodukt

U X U =1.
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Der neue Vektor W steht senkrecht auf den Vektoren 4 und ¥ und hat eine Lénge,
die der Flédche des von diesen Vektoren aufgespannten Parallelogramms entspricht,
seine Richtung ist durch die Rechtsschraubenregel festgelegt. In Indexschreibweise
kann das Kreuzprodukt mit Hilfe des Levi-Civitaschen Tensors €qag, o, 3,7 =1,2,3
dargestellt werden. In rechtwinkligen, kartesischen Koordinaten lautet es dann

Wa = €apy U3 Uy, @ =1,2,3. *

Dazu definiert man den Levi-Civitaschen Tensor:

1 o,8,7v=1,2,3 zyklische Permutation

kok

€apy =4 —1 o,8,7v=1,2,3 antizyklische Permutation
0 a,B8,vy=1,2,3 sonst

Mit Hilfe von (x) und (xx) sind die rechtwinkligen, kartesischen Komponenten des
Vektors W zu bestimmen.

Losung
Die Schreibweise wq, = €ag,ug v~ , o = 1,2,3 beinhaltet die Summenkonvention:

3 3
Wa :ZZeaﬁwwvv, a=1,23.

B=1~=1
Fiihrt man die Summe aus, ergibt sich:
Wo = €411U1 V1 + €412U1 V2 + €413U1 U3+
€a21U2 V1 + €q22U2 V2 + €q23U2 U3+
€031U3 U1 + €432U3 Vg + €q33usz vy, o = 1,2, 3.

Mit der Definition des Levi-Clivitaschen Tensors bleiben von den neun Summanden
fr jedes « nur jeweils zwei brig. Zum Beispiel fr die erste Komponente o = 1:

W1 = €123U2 V3 + €132U3 V2 = +U2 U3 — U3 V2.
Entsprechend lautet der Vektor w in Komponentendarstellung:

U2 V3 — U3 V9
W= U3 v — U1 v3
Upv2 — U201

Der Vorteil der Tensor-Nototion des Kreuzproduktes kommt dann zum Tragen, wenn
mehrfache Kreuzprodukte auszufiihren sind und Rechenregeln fr Produkte von meh-
reren Levi-Clivitaschen Tensoren ausgenutzt werden. Mit dem Kronecker-Symbol
0ap, @, 8 =1,2,3, definiert durch

1 a=4,
S

0 sonst
ergibt sich zum Beispiel:

€aByEyru = oz)\(;ﬁu - 6a,u6B)\ ,a, By, p=1,2,3.



121

Einen besonderen Vektor, der gleichzeitig auch Differentialoperator ist, stellt der
Gradientenvektor oder kurz Gradient grad dar. Zur Festlegung der Tensorordnung
einer Verkniipfungsoperation mit dem Gradienten wird dieser wie ein Vektor behan-
delt. Der Gradient eines Skalars a entspricht der Multiplikation eines Vektors mit
einer Zahl, ergibt also einen Vektor, und der Gradient eines Vektors @ stellt wieder
ein dyadisches Produkt dar wie in (5.3) und erzeugt deshalb einen Tensor zweiter
Stufe

0
grad a = o ,a=1,2,3

0%y

da (5.4)
gradd=—, a,6=1,2,3.

0z

Demgegeniiber ist die Divergenz eines Vektors definiert als das innere Produkt zwi-
schen dem Gradienten und einem Vektor, fiithrt also wie in (5.2) auf einen Skalar.
Die Divergenz eines Tensors zweiter Stufe auf einen Vektor (Tensor 1. Stufe), da
iiber den doppelt auftretenden Index summiert wird

3

oL Ovy B vy
divv = aZ:l 0z, Or.
3 (5.5)
= 0T g 0T g

Neben der lokalen zeitlichen Ableitung 0/0t und der instantanen réumlichen Ablei-
tung 9/0zs, o = 1,2,3 einer BilanzgroBe A soll die substantielle Ableitung D/Dt
mit

DA _0A  OA
Dt ot ony

eingefithrt werden, wobei fiir die Bilanzgrofie A Skalare, Vektoren oder bei Bedarf
auch hohere Tensoren zugelassen sind. In (5.6) stellt der erste Term auf der rech-
ten Seite die lokale Anderung von A und der zweite Term die konvektive Anderung
von A dar, hervorgerufen durch die Konvektion von A4 mit der Geschwindigkeit
Vo, @ = 1,23 im Stromungsfeld. Die substantielle Ableitung D/Dt beschreibt
demnach die Anderung der Gréfie A, wie sie in einem mit der Strémung mitschwim-
mender Bilanzelement eintritt (Lagrangesche Betrachtungsweise).

(5.6)

LY dA; = dzodxs

Bild 5.1: Zur Ableitung der Massenbilanz an einem differentiellen Volumenelement
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5.1 Bilanz der Masse

In Bild 5.1 ist ein durchstromtes differentielles Volumenelement dV = dzidxodxs
dargestellt (Eulersche Betrachtungsweise). Die momentane Masse dm im Element
ist gegeben durch dm = pdV = pdxidzedzrs. Die Massenbilanz nach (2.23) besagt,
dass die zeitliche Anderung der Masse in diesem Volumenelement gleich der Dif-
ferenz aus ein- und ausstrémenden Massenstromen sein muss. Der in z1-Richtung
durch die Flache dA; = dxodxs einstromende Massenstrom sei 121, der austretende
Massenstrom ry + 9y /0z1dxy mit my = pvidA; = puvidzedrs. Das Produkt pu;
stellt also den Massenfluss durch die Einheitsfliche senkrecht zur z1-Koordinate dar,
kurz Massenflussdichte. Die Differenz zwischen ein- und austretendem Massenstrom
in x1-Richtung ist

mi — (m1 + a(af;il)dwldAl) = —%;_}11)

Die Massenbilanz am Volumenelement lautet daher, wenn man die Differenz der ein-
und austretenden Massenstrome in alle drei Koordinatenrichtungen beriicksichtigt
und durch dxidxodrs dividiert

o _

dm‘ldm'gd.%'g. (5.7)

d(pv1) N d(pv2) . d(pv3)

= — . 5.8
at ( 63:1 85[72 85[73 ) ( )
Mit der Summenkonvention lasst sich dies verkiirzt schreiben
9p _ O(pva)
% = 0z (5.9)

Dies ist die Kontinuitétsgleichung der Strémungsmechanik.

Unter Beriticksichtigung der Kontinuitdtsgleichung ldsst sich fiir die substantiellen
Ableitung (5.6) eine alternative Darstellung angeben. Multipliziert man beide Seiten
von (5.6) mit der Dichte p und addiert die mit .4 multiplizierte Kontinuitétsgleichung
(5.9), so erhilt man die Beziehung

DA _0(pA) | dprad)
PDr T ot 0

Diese Darstellung der substantiellen Ableitung wird konservative Formulierung ge-
nannt. Die besondere Bedeutung dieser Formulierung liegt in der Tatsache, dass
in der Physik unter entsprechenden Bedingungen fiir viele Groflien Erhaltungsséitze
formuliert werden konnen. Fiir solche konservative Grofien sind dann die Differen-
tiale in (5.10) wohl definiert, obwohl sprunghafte Anderungen von p und A sowie
Vo, @ = 1,2, 3 entlang der Bahnlinien im Stromungsfeld zugelassen sind, also die
Stetigkeitsbedingungen der Mathematik fiir die Differentiation in (5.6) verletzt sind.
Ein Beispiel sind Verdichtungsstofe in reibungsfreier Strémung. Beim Durchtritt der
Fluidteilchen durch einen Verdichtungssto3 dndern sich Dichte, Geschwindigkeit,
Druck, Temperatur etc. sprunghaft. Es gelten aber Erhaltungssétze fiir die Mas-
se, den Impuls und die Energie. Entsprechend ist die Kontinuitéitsgleichung (5.9)
automatisch in Erhaltungsform mit A4 = 1.

(5.10)

5.2 Bilanz des Impulses

Die zeitliche Anderung der Impulsdichte pvy, a = 1,2,3 erfolgt auf Grund ein-
und austretender Impulsfliisse und auf Grund &duflerer Krifte auf die Oberfliche
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dAZdel dX3
ST
7/
A .
Pj3 ( '
ST !
X9 | I
P V4
1Pi2"Py 523 /
I >
X3 xr o1 L7 dA =dx, dx
— —_— 1=dxp dx3
Py
/II/ dx; /II/

Bild 5.2: Zur Ableitung der Impulsflussdichte durch Oberflichenkrifte an einem
differentiellen Volumenelement

des Volumenelementes sowie durch sogenannte Fernwirkungskréifte oder Volumen-
krifte auf die eingeschlossene Masse. Die Impulsflussdichte setzt sich aus einem
Anteil aufgrund der Konvektion v, (pvg), o, 8 = 1,2,3 und des Kraftdichtetensors
P.s, o, = 1,2,3 nach Bild 5.2 zusammen. Der konvektive Anteil an der Impuls-
dichte im Volumen kann in Analogie zur Massenbilanz unmittelbar hingeschrieben

werden als (o3)
d(pvg 0
Ot konv. B —%(Pvavﬁ)-
Die Impulsflussdichte ins Volumenelement durch Oberflichenkréfte lautet

d(pvg) _ 1
Ot Oberfl. dVv

P, P,
<Pa5dAa— (PagdAa—i- 86 b dx(a)dA(a))> = _M’ﬁ =1,2,3.
X

« axa

Dabei soll iiber die eingeklammerten Indizes nicht summiert werden. Fiir Verbren-
nungsprozesse ist als Massenkraft in erster Linie die Gewichtskraft hervorgerufen
durch die Schwerebeschleunigung ¢g,, o = 1,2,3 von Bedeutung. Nur diese soll
hier betrachtet werden. Bezogen auf das Volumen ergibt sich fiir die Massenkraft
Pga, o = 1,2 3. Setzt man diese drei Anteile zur Impulsgleichung zusammen, so

lautet diese (p03)
d(pvg 0
= — P, =1,2,3. 5.11
ot axa (p’Ua’Uﬁ + Ocﬁ) + £33 5 /8 s &y ( )
Der Kraftdichtetensor wird mit dem Kronecker-Symbol d,5, o, 8 = 1,2, 3, welches
durch 6,8 = 1 fiir @« = § und d.p = 0 fiir o # § definiert ist, in den Drucktensor
Poas, @, = 1,2,3 und den viskosen Spannungstensor 7,5, «,3 = 1,2,3 aufge-
spalten werden

Pozﬁ = p5aﬁ — Taf a,f=1,2,3. (512)

Damit schreibt sich die Impulsgleichung

0(pvg) N (pvavp) __Op N 0Tup

=1,2,3. 1
ot D4 ay " D, P9 P=123 (5.13)

Hierin ist die Rechenregel d,3 dp/0xo = Op/0xg, B =1,2,3 verwendet worden.
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5.3 Energiebilanz

Zur Herleitung der Bilanzgleichung fiir die Energie sollen zunéchst die Anteile der
mechanischen Energien betrachtet werden. Wir beschrinken uns dabei auf konser-
vative Krifte denen deshalb ein Potenzial zugeordnet werden kann. Zusétzlich sollen
diese Krifte zeitunabhéingig sein. Aus der Bilanz fiir die Gesamtenergie ergibt sich
dann durch Subtraktion kinetischer und potenzieller Energien diejenige fiir die in-
nere Energie.

5.3.1 Bilanz der kinetischen Energie

Die Bilanzgleichung der Dichte der kinetischen Energie pv? /2 erhilt man, indem man
(5.11) mit dem Geschwindigkeitsvektor skalar multipliziert und die Kontinuitétsglei-
chung verwendet

A(pv?/2) 0

1 ov
- _ P ~pvgv?) + Py —L . 5.14
5 (%ca( apUp + 5PV )+ Pag o + pgsvs (5.14)

Dabei stellt der Term unter dem Divergenzzeichen die Bilanz de Flussdichte der me-
chanischer Energien durch das differentielle Bilanzvolumen dar. Der néchste Term
beinhaltet den Beitrag duflerer Oberflichenkrifte an der Bilanz der kinetischen Ener-
gie. Stellvertretend fiir Volumenkrifte ist im letzten Term die am Element angreifen-
de Gewichtskraft im Schwerefeld der Erde beriicksichtigt, durch die ein Austausch
zwischen kinetischer und potenzielle Energien stattfindet. Wir werden diesen Term
mit umgekehrtem Vorzeichen in der Bilanz der potenziellen Energie vorfinden.

5.3.2 Bilanz der potenziellen Energie

Wir beschrianken uns auf zeitunabhingige, konservative Volumenkriifte, die aus ei-
nem Potential 1) abgeleitet werden konnen. Dabei soll der Einfachheit halber wieder
nur die Schwerkraft beriicksichtigt werden,

o 4
3t 9 gOé 8.%.&7 « ) 4y ( )
Multipliziert man (5.9) mit v, so ergibt sich mit (5.15) die Bilanzgleichung fiir die
potenzielle Energie pro Volumen pi)

Op _ Opuat)

= — . 1
8t axa pvaga (5 6)

Hierin ist pvat, a =1,2,3 die Flussdichte der potenziellen Energie.

5.3.3 Bilanz der Gesamtenergie, der Inneren Energie und der Enthalpie

Nach dem Prinzip der Erhaltung der Energie (vergleiche (2.59)) kann sich die Gesam-
tenergie in einem beliebigen durchstrémten Volumen nur durch einen Energiefluss
iiber die Berandung, nicht aber durch Energieproduktion innerhalb des Volumens
verindern. Der Fluss iiber die Berandung enthélt konvektiv mitgefiihrte innerer
Energie, mechanische Arbeiten und Wérmleitung sowie den Fluss durch Fernwir-
kung, indem Wéarme durch Strahlung dem Volumenelement zugefiithrt wird. Die
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spezifische Gesamtenergie besteht aus der Summe aus innerer, kinetischer und po-
tenzieller Energie

1
e=u+ 51)2 + . (5.17)
Nach dem Vorgenannten dndert sich die Energiedichte pe in einem raumfesten Vo-
lumenelement auf Grund der Flussdichte ¢,, o = 1,2,3 iber die Grenzen des
Volumenelements und durch Fernwirkung
Jpe 0pa | .
—— = . 5.18
ot oz +qs ( )

In dieser Gleichung schliefit die Energieflussdichte ¢, , o = 1,2,3 eine Flussdichte
der Gesamtenergie pv,e, a = 1,2, 3 iiber die Systemgrenze ein, der sich zusammen-
setzt aus, aus innerer Energie, kinetischer ud potenzieller Energie. Ferner enthélt er
die Flussdichte der am System geleisteten Arbeit pro Zeiteinheit P,gvg, o =1,2,3
und die Flussdichte durch Wérmeleitung jyo, o =1,2,3:

ba = pvae + Pagvg + jga, a =1,2,3. (5.19)
Mit ¢g wird die Energiezufuhr aus der Umgebung pro Zeit und Volumeneinheit
erfasst, die durch Strahlungaustausch zustande kommt.

Wenn wir wiederum die Summe der Bilanzgleichungen fiir die kinetische und poten-
zielle Energie von (5.18) abziehen, so ergibt sich mit (5.17) die Bilanzgleichung der
Energiedichte der inneren Energie

opu 0 ) ov .
% = —%a(p’l)au + jqa) — Paﬁa—xi + qs (520)

oder in substantieller Form und mit Hilfe von (5.10) und (5.12)

Du O0Jqa 0vq ovg |
- —_ —p—= — —= . 5.21
P Dt 0%, paxa Taf 0x,, Tds (5.21)

Dies ist die differentielle Form des ersten Hauptsatzes der Thermodynamik fiir ge-
schlossene Systeme. Sie soll nun mit der Formulierung in Kapitel 2 Gleichung (2.75)
verglichen werden. Aus der Kontinuitiitsgleichung kann die substantielle Anderung

der Dichte und des spezifischen Volumens v = 1/p abgeleitet werden,
Dp O0vgy Dv  Ov,

- _ - 5.22

Dt p@xa © i 0z (5.22)

Setzt man dies in den zweiten Term auf der rechten Seite in (5.21) ein, so ergibt sich
(5.21) nach Division durch p

Du Dv Ovg O0jga
_ _=r _ i . 5.23
Dt th T VTag 0%y v 0z tuads ( )
—— —
du SwVY =—pdv Swk dq

Vergleicht man diese Form!? mit der differentiellen Form von (2.75), so kann man
die substantiellen Anderungen auf der linken Seite und auf der rechten als diffe-
rentielle Anderung der spezifischen inneren Energie und als differentielle spezifische
Volumenénderungsarbeit eines in der Stromung mitschwimmenden geschlossenen
Bilanzsystems identifizieren. Die anderen Terme auf der rechten Seite stellen die
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Ty

I Ty
: —>
(pvau + .}5(1@)_ I (pvau + ,jqu)Jr
> | >
— I )
JSa | 3;'_”
> I >
., :
|

Bild 5.3: Bilanzgleichung an einer Begrenzungsfliche

spezifische Arbeit der Reibungskréifte und die spezifische Warmezufuhr iiber die
Systemgrenzen des betrachteten Volumenelementes dar.

Mit Hilfe der Beziehung h = u+pv ldsst sich aus (5.21) weiterhin die Bilanzgleichung
fiir die Enthalpie h herleiten

Dh_Dp, 9 i
Dh _Dp , - dvg
Dt ~ Dt Tz, Oz,

+ gs, (5.24)

die in dhnlicher Weise mit der differentiellen Form von (2.79) und (2.81) verglichen
werden kann. Diese Form ist fiir stationére Verbrennungsvorgéinge in offenen Syste-
men von besonderem Interesse, da dort vielfach der Druck als konstant angesehen
werden kann. Dann entféllt der erste Term auf der rechten Seite.

SchlieBlich soll die Bilanzgleichung fiir die innere Energie an einer Begrenzungsfliche
betrachtet werden. Dazu wird &hnlich wie bei der Herleitung von (5.20), die Differenz
der in die Flidche ein- und austretenden Fliisse betrachtet (siche Bild 5.3). Dort
entfillt wegen des mechanischen Gleichgewichts der Spannungsterm. Weiterhin wird
angenommen, dass die Grenzfliche keine Energie speichern kann. Dann ergibt sich

—(pvqu + jqa)Jrna + (pvot + jga) N + Jjsala =0 (5.25)

Dabei ist ne, a = 1,2,3 der Normalenvektor senkrecht zur Begrenzungsfliche, und
Jsa, a = 1,2 3 stellt fiir den Fall einer festen Berandungsflche die Energiezufuhr
durch Strahlung auf die Grenzfliche dar. Dieser Term ist im allgemienen wichtiger
als der homogene Strahlungsterm ¢g in (5.20). Er stellt beim Strahlungsaustausch
zwischen festen Oberflichen, aber auch wegen des Strahlungsaustausches mit dem
Gaskorper einen wesentlichen Anteil an der Energiebilanz an Oberflichen dar. Fiir
eine massenundurchlissige, ruhende Berandungsfliche ist weiterhin v,n, = 0, so
dass lediglich die Differenz der Wérmestrome und die Oberflachenstrahlung bertick-
sichtigt werden miissen.

5.4 Bilanz der Partialmassen

Wir betrachten zunéchst die Bilanz der die Partialdichte p; der i-ten Komponente.
Die Flussdichte der i-ten Komponente ist durch pv;,, a = 1,2,3 gegeben, wenn

10%5g]. der Schreibweise der Differential unter den geschweiften Klammern siehe Funote auf Seite
96
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Via, @ = 1,2,3 die Geschwindigkeit der i-ten Komponente im Gemisch bedeutet.
Die Summation iiber alle Komponenten liefert wieder die bereits in der Bilanz der
Masse (5.9) verwendete Flussdichte

n
Plo = Zpivm, a=1,23. (5.26)
i=1

Die zeitliche Anderung der Partialmasse pro Volumeneinheit resultiert aus den ein-
und ausflieBenden Partialmassenstrémen iiber die Grenze des Bilanzraumes sowie
aus der durch chemische Reaktionen im Volumenelement gebildeten Partialmasse,
beschrieben durch die Produktionsdichte. Die Produktionsdichte rm; der i-ten Kom-
ponente wurde bereits in (3.33) eingefiihrt. Damit lauten die Bilanzgleichungen fiir
die Partialmassen analog zur Kontinuitédtsgleichung in Komponentenschreibweise

pi B _apivia
ot Oz,

+ 1ing. (5.27)

Die Geschwindigkeit der i-ten Komponente lisst sich auffassen als vektorielle Uber-
lagerung von der mittleren Geschwindigkeit v, , a = 1,2, 3 und einer dazu relativen
Diffusionsgeschwindigkeit jio/pi, @ =1,2,3

jia

Via =Va +—, a=1,2,3. (5.28)

Pi
Dabei wird j;o , a = 1,2,3 als Diffusionsstrom bezeichnet. Die Bilanzgleichung fiir
p; lautet somit

8/)2‘ 0 . . .
- . . ; =12, ... 2
5 Oz (Vapi + Jia) + 1, (@ y2,...,n) (5.29)

Aus (5.26) und (5.28) folgt, dass die Summe der Diffusionsstréme verschwindet,

n
S jia=0,a=123 (5.30)
=1

Die Summation iiber die Komponenten fiithrt mit (3.34) und (5.26) wieder zur Er-
haltungsgleichung fiir die Gesamtmasse

@ B _3pva
ot Oxe

(5.31)

Unter der Bedingung, dass an einer Begrenzungsfliche keine Masse akkumuliert
wird, gilt dhnlich wie bei der Herleitung von (5.25)

_(pivoz + jioz)+na + (piva + jia)ina + mi,a =0, (Z =12,... 7”)- (532)

Dabei ist n,, a = 1,2,3 wieder der Normalenvektor senkrecht zur Begrenzungs-
fliche und 7, , ist die Produktionsdichte auf Grund von Oberflichenreaktionen an
der Begrenzungsfliche. Bei heterogenen Reaktionen an Phasengrenzen sind hier die
heterogenen Reaktionsgeschwindigkeiten zu beriicksichtigen. Nur bei katalytischen
Reaktionen bleibt die Gesamtmasse durch Oberflichenreaktionen unverédndert

n
Z m;q =0 fiir katalytische Reaktionen. (5.33)
=1
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Bei Abbrandreaktionen ergibt sich fiir die Gasphase eine Massenzufuhr

Z e = m fir Abbrandreaktionen. (5.34)
i=1

Fiir die Bilanz des Massenstromes iiber die Grenzfliche gilt

—(pva) Tna + (pva) na + 1 = 0. (5.35)

Fithrt man p; = pY; und (5.28) in (5.27) ein, so kann man eine Gleichung fiir den
Massenbruch Y; herleiten

0pY; 0 . . .
gtl = g (PraYi+ jia) i, (i=1.2,m). (5.36)
Fiir die Bilanz an der Begrenzungsfliche gilt dann
—pvana(Y;T = Y7) = (G = jio)na +mia =0, (i=1,2,...,n). (5.37)

5.5 Molekulare Transportprozesse

Die abgeleiteten Grundgleichungen miissen durch Gleichungen ergénzt werden, die
die bisher unbekannten Gréflen 7.8, jja, jja, @, 8 =1,2,3 und jso, o = 1,2,3 als
Funktion der Variablen des Gleichungssystems beschreiben'!. Derartige Beziehun-
gen nennt man phénomenologische Gleichungen. Sie kénnen im allgemeinen nur
aufgrund empirischer Beobachtungen bestimmt werden. Beispiele fiir molekulare
Transportprozesse sind das Newtonsche Spannungsgesetz, das Fouriersche Gesetz
der Wirmeleitung und das Ficksche Gesetz der Diffusion. Die Gesetze des Strah-
lungsaustausches werden im néichsten Abschnitt behandelt. Eine systematische Her-
leitung der Struktur der phénomenologischen Gleichungen fiir molekulare Trans-
portprozesse liefert die Thermodynamik der irreversiblen Prozesse. Hier sollen nur
die Ergebnisse mitgeteilt werden.

5.5.1 Das Newtonsche Spannungsgesetz

Der Spannungstensor 7,5, @, 3 = 1,2,3 ist durch den Ansatz

ov Ovg 2 ov ov
s = (=2 + =2 — 25, 5—L) + i0s—L, o, =1,2,3 5.38
Taf ”(8955 9z, 3 58957”“ B, o, f3 , (5.38)

O
gegeben. Der phénomenologische Koeffizient p ist die mittlere dynamische Z#hig-
keiten des Gemisches. Die Volumenviskositét ji vor dem letzten Term beriicksichtigt
zusétzliche molekulare Freiheitsgrade fiir Molekiile, sie verschwindet fiir einatomige
Gase und kann bei Gasen vielfach vernachléssigt werden. Fiir inkompressible Fluide
spielt sie auch keine Rolle, da in diesem Fall die Divergenz dv,/0x, Null ist. Im

Folgenden soll deshalb mit der Approximation
Ova 005 25 OV

Tof N'u(ﬁ—znﬁ—i_ 0x, 3 0‘56%

gearbeitet werden.

), 0,3 =1,2,3 (5.39)

H7Zustandsgleichungen fiir thermische und kalorische Zustandsvariablen sind bereits in Kapitel
2 diskutiert worden. Durch die thermische Zustandsgleichung Beziehung sind Druck, Dichte und
Temperatur untereinander verkniipft, die kalorische Zustandsgleichungen formulieren Beziehung
zwischen innerer Energie, Enthalpie und Entropie und den thermischen Zustandsgréfien
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5.5.2 Das Ficksche Diffusionsgesetz und die Thermodiffusion

Der Diffusionsstrom setzt sich im wesentlichen aus zwei Anteilen zusammen, der
Fickschen oder Massendiffusion und der Thermodiffusion oder Soret-Effekt. Dane-
ben gibt es die Druckdiffusion und die Diffusion aufgrund &duflerer Felder. Diese
Anteile konnen fiir Verbrennungsprobleme im allgemienen vernachlissigt werden. In
Mehrkomponenten-Gemischen ist der Diffusionsstrom daher gegeben durch

M; «— oX; DI or
o= L DM —L - L " =123 5.40
Jia M2 ;P ij Vg N T 0z, « y 49 ( )

i#]

Dabei sind die D;; polynére Diffusionskoeffizienten und DZ-T der polynére Thermo-
diffusionskoeffizient. Fiir ein bindres Gemisch (n = 2) vereinfacht sich der Anteil fiir
die Massendiffusion zu

. aY;
Jia = _pD’U%Z , 0= 17 27 3. (541)
(0%

Dabei ist D;; = Dj; der bindre Diffusionskoeffizient.

Fiir Mehrkomponentengemische, bei denen eine Komponente, zum Beispiel N iiber-
wiegt, kann man ebenfalls einen bindren Ansatz nidherungsweise fiir die Diffusions-
koeffizienten der reagierenden verwenden

. aY;
Jia = _lea—(L_;7 a = 17273 (542)

Dabei kann der effektive Diffusionskoeffizient durch die Formel
n
> Xi
i=1

==t
> Xi/Dy;
i=1

i#]

D; (5.43)

berechnet werden. Die Verwendung dieses Ansatzes erfiillt jedoch nicht die Bedin-
gung (5.30).

5.5.3 Der Energietransport

Der Energiestrom jgq, o = 1,2,3 beinhaltet einen Wirmeleitungsanteil und einen
Anteil aufgrund des Transportes von Enthalpie durch Diffusion

or
jqa = - A—+ E hi Jia, @« =1,2,3. (544)
awa i=a

Im Wirmetransport durch Warmeleitung —)\(%—7; , a=1,2 3 stellt die Stoffgrofle A
die mittlere Warmeleitfihigkeit des Gemisches dar.

Der zweite Anteil > """ R jio, @ = 1,2,3 stellt den Transport von Enthalpie durch
diffusive Stoffstrome dar.

Daneben gibt es noch einen Transportprozess, der als Dufour-Effekt bezeichnet wird.
Er muss nach den Ergebnissen der Thermodynamik der irreversiblen Prozesse aus
Symmetriegriinden zur Thermodiffusion auftreten. Die dabei transportierte Energie
ist jedoch meist vernachldssigbar klein und deshalb in (5.44) nicht aufgefiihrt.
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5.6 Verschiedene Formen der Energiegleichung

Die Warmestromdichte jgo , o = 1,2,3 kann mit Hilfe der Beziehung

dh = cpdT + > h;idY; (5.45)
i=1
umgeformt werden zu
A oh & A 9Y;
«=—— jio + ———)h;, a=1,2,3. 5.46
Jaq cpamaf: (J +cpaxa) o (5.46)

Damit lautet die Energiegleichung (5.24) bei Vernachlissigung der Reibungsarbeit
aufgrund molekularer Zahigkeit, die zur Energiebilanz bei Verbrennungsprozessen
gegeniiber den Energieumwandlungsprozessen durch chemische Reaktion im allge-
meinen nur geringfiigig beitréigt,

Dh _Dp 0 (X oh 0 [, . A 9Y; .

Eine weitere Vereinfachung besteht darin, dass man fiir den Diffusionsstrom den
Fickschen Ansatz

0Y;
jiaz—pDa—xl,azl,Q,& (i=1,2,...,n) (5.48)
(0%

mit einem fiir alle Komponenten gleichen Diffusionskoeffizienten D annimmt. Dann
ist der dritte Term auf der rechten Seite von (5.47)

0 A 0 A dY;
—Ejr —~:—§j~——1D ) 4
axa(iZI(jla—i_ cp)h’l) axa(iZI h’l(pDcp )p 8.7]0,) (5 9)

Dieser Ausdruck verschwindet, wenn die Lewis-Zahl

A

Le —
© pDcy

(5.50)

zu eins angenommen wird, Le = 1. Die Enthalpiegleichung lautet mit diesen Verein-
fachungen

Dh _ Dp 0 A Oh .
2 . 51
Di = Dt a%( )+ ds (5.51)

cp 0Tq
In vielen stationéren Verbrennungsprozessen kann der Druck als konstant angese-
hen werden, so dass auch der erste Term auf der rechten Seite von (5.51) ebenfalls
verschwindet. Dann liegt eine Enthalpiegleichung vor, die bei Vernachléssigung der
Strahlungswirme keinen Quellterm enthélt.

FEine weitere, ebenso wichtige Form der Energiegleichung benutzt die Temperatur
als abhéngige Variable. Die substantielle Ableitung in (5.24) kann mit (5.45) und
der Konzentrationsgleichung (5.36) umgeformt werden,

n

Dh ajm .
Py = Peo Dt +Z Sa 1) B (5.52)
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Damit geht (5.24) mit (5.44) bei Vernachlissigung der molekularen Reibung und des
Dufour-Effektes tiber in

n

DT Dp 9 , 8T . oT C
) - Z cpz]wza—xa - ; him; + gs. (5'53)

Pep Dt Dt + 8xa( 0z —
Der vorletzte Term auf der rechten Seite beschreibt die Temperaturéinderung durch
die Warmeentwicklung der chemischen Reaktionen. Er kann auch in der Form

n T n T

— Z hﬂnZ = — Z Z VikMihiwk = Z(_Ahk,m)wk (5.54)

i=1 k=11i=1 k=1
geschrieben werden. Diese Form zeigt, dass die Warmeentwicklung gleich der Summe
der bei den einzelnen Reaktionen freigesetzten Reaktionsenthalpie ist.

Eine vielfach benutzte Vereinfachung der Temperaturgleichung (5.53) besteht in der
Vernachléssigung des dritten Terms auf der rechten Seite. Dieser Term verschwindet
formal, wenn man eine fiir alle Komponenten gleiche Warmekapazitét

Cpi = Cp (555)

annimmt. Obwohl diese Annahme physikalisch nicht begriindet werden kann, ist
eine Vernachléssigung dieses Terms vielfach deshalb gerechtfertigt, weil er klein ge-
geniiber dem Reaktionsterm ist.

5.7 Erhaltungsgleichungen fiir die Elementenkonzentrationen

Fiir die Formulierung von Verbrennungsproblemen und die Entwicklung geeigneter
theoretischer Konzepte aulerordentlich hilfreich sind die Erhaltungsgleichungen fiir
die chemischen Elemente. Dabei kommt die Tatsache, dass die chemischen Elemente
im Gegensatz zu den chemischen Komponenten bei der Reaktion nicht veréndert
werden, unmittelbar zum Tragen. Summiert man die Konzentrationsgleichungen
(5.36) entsprechend (2.11), so ergeben sich die Elementenerhaltungsgleichungen

DZ; ai%m5

- 7 i=1,2.... . 5.56
P . A i (1=12,...,n¢) (5.56)

i=1

Dabel ist bei der Summation der chemische Produktionsterm

n T T n
Mj ZZazjyikwk = Mj ZwkZaijwk. (5.57)
i=1 k=1 k=1 =1

verschwunden, da die letzte Summe in (5.57) wegen der Elementenerhaltung w#hrend
der Reaktion verschwindet. Die Elementenerhaltungsgleichung enthélt daher ebenso
wie die Enthalpiegleichung keinen chemischen Produktionsterm. Eine weitere Verein-
fachung ergibt sich, wenn man fiir die Diffusionsstrome einen Fickschen Ansatz mit
einem fiir alle Komponenten gleichen Diffusionsstrom entsprechend (5.48) einfiihrt.
Dann lauten die Elementenerhaltungsgleichungen

Dz; 0 0Z;

"Dt

= D [ =1,2,....7m0). .
or. PP ) (G=1,2,0ome) (5.58)

Die Form dieser Gleichung ist identisch mit der von (5.51), wenn dort der Druck als
konstant und die Lewis-Zahl zu eins angenommen werden sowie der Wérmetransport
durch Strahlung vernachléssigt wird.
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6 Laminare Vormischflammen

Vorgemischte Verbrennung wird industriell immer dort eingesetzt, wo eine intensi-
ve Verbrennung auf kleinstem Raum stattfinden soll. Dies ist zum Beispiel bei der
Verbrennung im Ottomotor, in stationdren Gasturbinen, aber auch bei Haushalts-
geriten wie Gasherden und Gasboilern der Fall. Gegeniiber der Verbrennung in Dif-
fusionsflammen (siehe Kapitel 7) hat die vorgemischte Verbrennung den Vorteil, dass
sie weitgehend ruffrei verlduft. Sie erfordert aber erhohte Sicherheitsvorkehrungen,
damit das vorgemischte, explosionsfihige Gemisch unmittelbar nach der Mischung
auch wirklich verbrannt wird und sich keine grofivolumigen, ziindfihigen Gaswol-
ken bilden kénnen. Aus diesem Grund werden nur kleine Volumina von Brennstoff
und Oxidator in technischen Systemen vorgemischt, dagegen in grofien industriellen
Feuerungen iiberwiegend Diffusionsflammen eingesetzt, bei denen die Mischung erst
im Brennraum erfolgt.

Vormischflammen sind blau bis blaugriin, widhrend Diffusionsflammen gelb leuch-
ten. Die blaue Farbe der Flammenfront beruht auf der Molekiilstrahlung angeregter
Radikale (insbesondere von C$- und CH°-Radikalen), wéhrend das gelbe Leuchten
in Diffusionsflammen auf die Strahlung von Ruflpartikeln zuriickgeht. Die klassische
Vorrichtung zur Erzeugung einer Vormischflamme ist der Bunsenbrenner, Bild 6.1.
Das Prinzip des Bunsenbrenners besteht darin, dass der Brennstoff durch eine enge
Diise von unten mit relativ hoher Geschwindigkeit in ein Rohr einstrémt, das seitli-
che Schlitze aufweist. Der hohe Impuls des Brennstoffstrahles bewirkt einen leichten
Unterdruck, der dazu fiihrt, dass durch die Schlitze von aulen Luft angesaugt wird.
Diese Luft mischt sich mit dem Brennstoff im oberen Teil des Rohres, so dass aus der
Rohroéffnung ein weitgehend homogenisiertes ziindfihiges Brennstoff-Luft-Gemisch
austritt.

6.1 Kinematik der Flammenausbreitung

Ziindet man das aus einem Bunsenbrenner laminar austretende Gemisch in eini-
gem Abstand stromab von der Austrittsdiise, so bewegt sich ausgehend vom Ziind-
funken eine Flammenfront der Stromung entgegen, bis sie sich iiber der Miindung
des Brenners in Form des sogenannten Bunsenkegels stabilisiert. Es stellt sich ein
stationdrer Zustand ein, der dadurch bestimmt ist, dass lokal die zur Flammen-
front normale Komponente der Geschwindigkeit der Anstromung gleich der Aus-
breitungsgeschwindigkeit der Flammenfront, der Brenngeschwindigkeit, ist. Die la-
minare Brenngeschwindigkeit s, ist diejenige Geschwindigkeit, mit welcher sich
eine Flamme in der Richtung normal zur Front relativ zum unverbrannten Gemisch,
Index u, ausbreitet.!?

Mit Hilfe des Bunsenbrenners lisst sich die o6rtliche Brenngeschwindigkeit experi-
mentell bestimmen, indem man die Strémungsgeschwindigkeit, mit der das Gemisch
am Brenner austritt, und den Winkel a der Flammenfront zur Brennerachse misst.
Hier soll angenommen werden, dass es sich um eine laminare Strémung handelt.
Liegt im mittleren Bereich der Brennersffnung eine iiber den Radius konstante Ge-

12Vielfach wird statt der Brenngeschwindigkeit auch der Begriff Flammengeschwindigkeit ver-
wendet. Um Verwechslungen mit der Flammenfrontgeschwindigkeit zu vermeiden (die manchmal
ebenfalls als Flammengeschwindigkeit bezeichnet wird) soll fiir die Ausbreitungsgeschwindigkeit
relativ zum Gemisch im folgenden nur der Begriff Brenngeschwindigkeit benutzt werden.
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Bunsenkegel L Stromlinie

Homogenisierung Bunsenrohr

Brennstoffdiise

Verstellschraube der Brennstofféffnung

Bild 6.1: Der Bunsenbrenner

Veb=Vtu

verbrannt y

unverbrannt

HHS

Bild 6.2: Kinematik an einer gegeniiber der Stromung schrig verlaufenden stati-
ondren Flammenfront
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schwindigkeit vor (dies kann durch eine geeignete Konstruktion des Brenners mit
guter Genauigkeit erreicht werden), so ergibt sich eine kegelférmige Flammenfront.
Dabei ist o der halbe Offnungswinkel des Bunsenkegels. Man zerlegt nun die axiale
Geschwindigkeit v,, in einen zur Flammenfront tangentialen Anteil v;,, und einen da-
zu normalen Anteil vy, ,, wobei vy, ,, = vy sin «v ist, (siehe Bild 6.2). Da es sich um ein
stationdres System handelt soll, so stellt die Normalkomponente v,, ,, die Geschwin-
digkeit dar, mit der das unverbrannte Gemisch in die Flammenfront hineinstrémt,
und sie ist gleichzeitig nach Definition entgegengesetzt gleich der Brenngeschwindig-
keit

SLu = Unu = Uy sina. (6.1)

Diese Beziehung gilt natiirlich auch fiir réumlich inhomogene stationére Stromungs-
felder mit im allgemeinen gekriimmter Flammenfront, wenn (6.1) lokal aufgefasst
wird. Unter der Bedingung, dass die Stromungsgeschwindigkeit v,, iiber dem Diisen-
querschnitt konstant ist, stellt sich am Bunsenbrenner ein konstanter Winkel « ein.
Ist diese Annahme nicht erfiillt, variiert der Brennwinkel iiber den radialen Abstand
passend zur lokalen Geschwindigkeit, da die Brenngeschwindigkeit sz, , selbst im
Wesentlichen konstant ist. Dies ist dann der Fall, wenn Kriimmungseinfliisse auf
den Wert der Brenngeschwindigkeit vernachléssigt werden kénnen.

Uber die Flammenfront erhoht sich die Temperatur stark. Da aber gleichzeitig der
Druck nahezu konstant bleibt, muss die Dichte stark abnehmen. Aus der Konti-
nuitdtsbedingung normal zur Flammenfront

PuUnu = PbUnb (62)

ergibt sich daher sofort, dass beim Durchtritt durch die Flammenfront der zur
Flammenfront senkrechte Anteil v, ; im Verbrannten, Index b, im Vergleich zum
Unverbrannten stark vergréfiert wird. Demgegeniiber bleibt der tangentiale Anteil
unveréndert,

Vtu = Utb,y (6-3)

wie sich aus einer Impulsbilanz in tangentialer Richtung ableiten ldsst. Daraus ergibt
sich die in Bild 6.2 gezeigte Umlenkung der Stromlinien.

Die ortliche Brenngeschwindigkeit ist im allgemeinen von den jeweils vorliegenden
Verhiltnissen abhéingig, von der Temperatur und der Gemischzusammensetzung im
Unverbrannten, von der Form der Flammenfront, insbesondere deren Kriimmung,
und von der Form des Stromungsfeldes. Zum Beispiel muss an der Spitze des Bun-
senkegels auf der Symmetrieachse die Brenngeschwindigkeit gleich der Geschwin-
digkeit v, sein, da diese hier die Normalgeschwindigkeit ist, widhrend die Tan-
gentialgeschwindigkeit Null ist. Die Flammengeschwindigkeit an der Spitze ist al-
so um den Faktor 1/sina grofler als an den Flanken. Dies héngt mit der star-
ken Kriimmung der Flammenfront im Bereich der Spitze und der daraus folgenden
starkeren Vorwiarmung des Gases zusammen. Das anstromende unverbrannte Ge-
misch wird hier nicht nur durch die Wéarmeleitung senkrecht zur Flammenfront,
sondern auch von den seitlichen Flanken vorgewérmt.

Um einen charakteristischen Zahlenwert fiir die Brenngeschwindigkeit zu erhalten,
muss man das Stromungsfeld und die Flammenkontur eindeutig und mdoglichst ein-
fach festlegen. Es bietet sich eine ebene Flammenfront in einer eindimensionalen, zur
Flammenfront senkrechten Strémung an. Dieser Fall wiirde sich ergeben, wenn man
bei einem Bunsenbrenner die Anstromgeschwindigkeit v, solange verringert, dass
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sich der Winkel o = 90° einstellt. Eine derartige Flammenfront ist aber im allgemei-
nen instabil. Nur wenn die Flammengeschwindigkeit sehr niedrig ist s;,, < 10 cm/s,
ist der Einfluss der Schwerkraft stark genug, um die Flammenfront zu stabilisieren.

FEine andere im Prinzip genauere Methode zur Messung der Brenngeschwindigkeit
besteht darin, in einer Verbrennungsbombe relativ grolen Volumens durch zentrale
Zindung eine sich kugelsymmetrisch ausbreitende Flammenfront zu erzeugen und
die radiale Ausbreitungsgeschwindigkeit zu messen (siehe Bild 6.3). Diese Flammen-
frontgeschwindigkeit steht mit der Brenngeschwindigkeit in einem einfachen Zusam-
menhang, wenn die Druckerh6hung in der Verbrennungsbombe und die Kriimmung
der Front vernachléssigt werden konnen. Letzteres ist der Fall, wenn das Volumen
des bereits verbrannten Gemisches zum Gesamtvolumen klein ist. Der Einfluss der
Kriimmung ist vernachléssigbar, wenn der Kriimmungsradius sehr viel grofler als
die Flammendicke [ ist (zur Definition der Flammendicke sieche Abschnitt 6.5). Die
Flammenfrontgeschwindigkeit bei instationidren Ausbreitungsprozessen ist definiert
als diejenige Geschwindigkeit, mit der sich die Flammenfront in Richtung ihrer Nor-
malen relativ zu einem meist ortsfest gewéhlten Koordinatensystem ausbreitet. Sie
ist vom vorhandenen Strémungsfeld, aber auch von der Geometrie des Brennraums
abhingig, da die Expansion des verbrannten Gases die Stromung beeinflusst und so-
gar auch dann ein Stromungsfeld erzeugt, wenn das Gas urspriinglich in Ruhe war.
Fiir die radialsymmetrische Geometrie der Verbrennungsbombe wollen wir radial
nach auflen gerichtete Geschwindigkeiten positiv ansetzen und die Flammenfrontge-
schwindigkeit mit dry/dt bezeichnen. Die Flammenfrontgeschwindigkeit ergibt sich
dann als Uberlagerung der Stromungsgeschwindigkeit im Unverbrannten v, und der
Brenngeschwindigkeit sy, ,
% = vy + SLu- (6.4)

Fiir einen mit der Flammenfrontgeschwindigkeit mitbewegten Beobachter ist die
Geschwindigkeit vor der Front v, — dry /dt, die Geschwindigkeit hinter der Front
vp —dry /dt. Die Kontinuitétsgleichung iiber die Front hinweg ist daher statt (6.2)

pulvu— T8) = pyfoy, — L), (6.5)
Im Fall einer sphérischen Flammenausbreitung ist aus Symmetriegriinden v, = 0.
Dies fiihrt zu

drf Pu
_— = = . 6-6
dt " pa—py T (65)
Daraus kann die Stromungsgeschwindigkeit vor der Front bestimmt werden
Uy = Pu—Pb SLou- (6.7)
Pb

Diese Geschwindigkeit wird durch die Expansion in der Flamme hervorgerufen. Wei-
terhin kann durch Messung der Flammenfrontgeschwindigkeit dry/dt die Brennge-
schwindigkeit sy, ,, bestimmt werden

py dry
= — — 6.8
SLu Pu dt ( )
Die Brenngeschwindigkeit sy, ,, ist in Bezug auf das unverbrannte Gemisch definiert.
Es kann auch eine Brenngeschwindigkeit s7,; in Bezug auf das verbrannte Gas defi-

niert werden. Diese ist aus Kontinuitétsgriinden mit sz, ,, durch

SLb = Lu SL,u- (6.9)
Pb
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optischer

Zugang

Bild 6.3: Laminare sphérische Flammenausbreitung in einer Verbrennungsbombe

verkniipft. Im Folgenden soll nur diejenige in Bezug auf das unverbrannte Gemisch
bezogene Brenngeschwindigkeit betrachtet werden, und der Einfachheit halber die
Bezeichnung sy, = s, eingefiihrt werden.

Um die Struktur von ebenen Flammen zu bestimmen, werden vielfach Matrixbrenner
verwendet. Die Matrix besteht dabei meist aus einer Sintermetallscheibe, iiber der
sich die ebene Flamme stabilisiert. Die Stabilisierung wird dadurch bewirkt, dass die
Flamme Wirme an die Sintermetallscheibe abgibt. Mit Hilfe von Sonden und Ther-
moelementen, aber auch mit modernen Lasertechniken konnen Konzentrations- und
Temperaturprofile gemessen werden. Da die Flammendicke sich bei Verminderung
des Druckes vergroflert, wird vielfach bei niedrigen Driicken gemessen. Aufgrund
des Wirmeverlustes ist die Brenngeschwindigkeit niedriger als diejenige, die sich bei
einer freien, eindimensionalen Anstromung ergeben wiirde. Man kann die Brenn-
geschwindigkeit dadurch bestimmen, dass man die Anstréomgeschwindigkeit solange
erhoht, dass die Flamme gerade abhebt und in eine kegelige Form iibergeht. Die
Grenzgeschwindigkeit, bei der der Ubergang erfolgt, ist dann die laminare Brennge-
schwindigkeit.

Die Brenngeschwindigkeit einer ebenen Flamme in einer im Prinzip unendlich ausge-
dehnten, eindimensionalen und zur Flammenfront normalen Stromung ist nur noch
eine Funktion der physikalischen und chemischen Eigenschaften des Gemisches. Die
derart definierte laminare Brenngeschwindigkeit ist dann ein charakteristischer Stoff-
wert. In den néchsten Abschnitten sollen zunéchst experimentelle Ergebnisse und
dann die theoretischen Grundlagen eindimensionaler stationérer Flammen behandelt
werden.

6.2 Experimentelle Ergebnisse und numerische Berechnungen der
laminaren Brenngeschwindigkeit

Mit den in Abschnitt 6.1 beschriebenen experimentellen Methoden kann die charak-
teristische Brenngeschwindigkeit von Gemischen als Funktion ihrer Zusammenset-
zung, der Temperatur im Unverbrannten und des Drucks ermittelt werden. Solche
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Bild 6.4: Gemessene laminare Brenngeschwindigkeiten in Abhéngigkeit vom Brenn-
stoffverhéltnis fiir Methan bei p = 1 atm und Vergleich mit numerischen Berechnun-
gen auf der Grundlage von Elementarmechanismen, die entweder nur die C;-Kette
oder auch die Cy-Kette der Methan-Oxidation enthalten (bzgl. der Mechanismen
sieche Bild 3.10).

Messungen liegen fiir die Gemische von Wasserstoff, Methan und den wichtigsten
hoheren Kohlenwasserstoffen mit Luft vor. Ergebnisse fiir Methan-Luft-Gemische
sind in Bild 6.4 als Funktion des Brennstoffverhiltnisses ¢ = 1/ aufgetragen. Es
ergibt sich ein Maximum fiir s7, bei etwa ¢ = 1,1. Die Messwerte und die Rechnun-
gen fallen von dort zum mageren und zum fetten Gemisch relativ steil ab. Unterhalb
und oberhalb bestimmter Grenzwerte werden keine endlichen Brenngeschwindigkei-
ten gemessen. Diese Grenzwerte werden als Flammbarkeitsgrenzen des mageren bzw.
des fetten Gemisches bezeichnet. Die magere Flammbarkeitsgrenze wird bei gegebe-
nem Druck und gegebener Temperatur durch denjenigen Wert von ¢ definiert, bei
dem sich eine Flamme in einem Gemisch gerade nicht mehr selbsttétig fortpflanzen
kann. Er liegt fiir Methan bei ¢ = 0,5. Flammbarkeitsgrenzen werden spéter in
Abschnitt 6.6 eingehend diskutiert.

Mit der besseren Kenntnis der Kinetik der Elementarreaktion von Verbrennungs-
prozessen gelingt es auch, charakteristische Brenngeschwindigkeiten auf der Basis
der eindimensionalen stationdren Grundgleichungen zu berechnen. Da die Brenn-
geschwindigkeit im allgemeinen sehr viel kleiner als die Schallgeschwindigkeit ist,
liefert die Impulsgleichung das Ergebnis, dass der Druckgradient klein sein muss,
und der Druck ndherungsweise als konstant angenommen werden kann. Die Bedin-
gung, dass der Massenstrom durch die Flamme konstant ist (vergl. (ref6.2)), liefert
fiir die eindimensionale Strémung

=0 (6.10)
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oder integriert
PU = PuUy = PuSL. (6.11)

Vernachléssigt man den Einfluss der Strahlung, so lauten die eindimensionalen sta-
tiondren Gleichungen fiir die Temperatur und die Massenbriiche

n n

dT d  dT . dr .
puchpE = @(AE) - ZZ; Cp,i]z@ - ZZ; himng,
dy; dj; .
_ _% ) 12
PuSL dx dx + mg, (6 )

mit dem Diffusionsstrom nach (5.40)

M; & dX: Drdr
R D M. —I _ i 77
Ji MQZI:/) Y dg T dx

i#]

In diesem Gleichungssystem stellt sy einen Eigenwert dar, der in der numerischen
Rechnung so lange variiert wird, bis sich eine stationére Losung einstellt, die die
Randbedingungen T' = T, Y; = Y, im unverbrannten und die Nullgradientenbe-
dingung d7T'/dx = 0, dY;/dx = 0 im verbrannten Gemisch erfiillt. Derartige numeri-
sche Rechnungen sind zum Beispiel im Buch Peters, N., Rogg, B: ,Reduced Kinetic
Mechanisms for Combustion Applications®, Springer Verlag, (1993), durchgefiihrt
worden.

6.3 Approximation der laminaren Brenngeschwindigkeit fiir mage-
re bis stochiometrische Gemische von CH4, CoHg, CoH4, CoH,
und C3Hg sowie Methanol (CH3OH), n-Heptan (n-C7H;6) und
iso-Oktan (i-CgH;g) mit Luft

Durch Lésung der Bilanzgleichungen (6.12) kénnen die Brenngeschwindigkeiten auf
der Basis eines Elementarmechanismus numerisch berechnet werden. Dies gilt auch
fiir Bedingungen hoherer Temperatur (bis ca. 800 K) und hoheren Druckes, bei
denen experimentelle Untersuchungen sehr schwierig wéren. Gerade fiir derartige
Bedingungen werden sie aber zum Beispiel bei der Simulation motorischer Brenn-
verfahren benétigt. Derart gewonnene Werte fiir s;, kénnen dann mit Hilfe eines
Approximationsansatzes in explizite Formeln iiberfiihrt werden. Aufgrund theoreti-
scher Betrachtungen, die auf dem Vier-Schritt-Mechanismus fiir Methan (vergleiche
(3.58)) basieren, wihlen wir den Ansatz

_yvm Tu Tb - TO "
S = YB,u A(TQ) TO <Tb — Tu> (613)
und mit .
A(Ty) = F exp(=G/Tv), To= “WG/B) (6.14)

Durch den Vergleich mit den numerischen Daten fiir s; werden fiir die einzelnen
Brennstoffe die Konstanten B, F, F,G sowie m und n ermittelt. Sie sind fiir die
genannten Brennstoffe in Tabelle 6.1 angegeben. Auf Grund der theoretischen Be-
trachtungen miisste m = 0,5 und n = 2 sein, was sich aus der Approximation auch
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néherungsweise ergibt. Weitere Konstanten fiir die Approximation der adiabaten
Verbrennungstemperatur nach

Ty=aT,+b+cod+d¢®>+ed® (6.15)

sind in Tabelle 6.2 angegeben. Dort finden sich auch Zahlenwerte fiir die Lewis-
Zahlen fiir diese Gemische, die aus den numerischen Rechnungen gewonnen wurden.

Beispiele fiir den Vergleich zwischen den numerisch berechneten Brenngeschwindig-
keiten (Punkte) und der Approximationen (Linien) finden sich in den Bildern 6.5
und 6.6. In Bild 6.5 ist die Brenngeschwindigkeit von Methan zwischen ¢ = 0,5 und
1,0 bei T" = 298 K fiir verschiedene Driicke aufgetragen. Die Kurven entsprechen den
Driicken von 1,2,5,10,20 bar und 40 bar. In Bild 6.6 ist der Vergleich fiir Propan
fiir verschiedene Vorwarmtemperaturen 7, als Funktion des Driickers fiir ¢ = A =1
dargestellt. Weitere Darstellungen finden sich in der Arbeit von U.C. Miiller, M.
Bollig und N. Peters, ,,Approximation for Burning Velocities and Markstein Num-
bers for Lean Hydrocarbon and Methanol Flame“, Comb. Flame 108, S. 349-356,
(1997).

6.4 Die thermische Flammentheorie

Eine erste theoretische Behandlung stationédrer eindimensionaler Flammen liefert
die bereits 1938 formulierte thermische Flammentheorie von Zeldovich und Frank-
Kamenetzki. Sie ist das klassische Beispiel einer mathematischen Beschreibung der
Verbrennung vorgemischter Gase. Durch die Annahme einer Ein-Schritt-Brutto-
reaktion mit groBer Aktivierungsenergie werden die Grundgleichungen in eine ma-
thematisch 16sbare Form gebracht. Die Theorie ist der Ausgangspunkt fiir eine Ent-
wicklung, die die Wissenschaft der Verbrennung auf eine mathematische Grundlage
gestellt hat. Die Theorie soll im folgenden hier in physikalisch anschaulicher Weise
vorgestellt werden.

Es wird eine stationére, ebene Flammenfront betrachtet, das heifit es wird angenom-
men, dass die Absolutwerte der Stromungsgeschwindigkeit und der Brenngeschwin-
digkeit entgegengesetzt gleich sind, und daher eine stationére Flammenfront vorliegt.
Schematisch ergeben sich dann die in Bild 6.7 dargestellten Profile der Temperatur
und der Konzentrationen. Dabei wurde als Beispiel ein mageres Gemisch gewéhlt. In
der Flammenfront wird der Brennstoff vollsténdig verbraucht, wéhrend ein Rest Sau-
erstoff hinter der Flammenfront iibrig bleibt. Gleichzeitig erhoht sich die Temperatur
vom Ausgangswert T, auf die der Mischung entsprechende adiabte Flammentempe-
ratur 7. Das Gebiet in der Umgebung der Flammenfront wird von Zeldovich und
Frank-Kamenetzki in drei Bereiche eingeteilt: die Reaktionszone, die Vorwérmzone
und die Gleichgewichtszone. Durch Warmeleitung aus der Reaktionszone entgegen
der Stromungsrichtung wird das Gemisch in der Vorwdrmzone kontinuierlich aufge-
heizt. Gleichzeitig diffundieren Verbrennungsprodukte zuriick in das ankommende
Gemisch und die Reaktanten Brennstoff und Sauerstoff in die Reaktionszone. Der
Ubergang erfolgt bei x; und der Temperatur T;. Erst in der Reaktionszone findet
der eigentliche chemische Umsatz statt. Vereinfachend soll hier eine Bruttoreaktion
der Form

vpB + 15,02 — Produkte
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Brennstoff B [bar] E K] F [cm/s] G K] m n
CH, 3,1557 x 10%  23873,0 2,21760 x 100 —6444,27 0,565175 2,5158
CyH, 5,6834 x 10* 11344,4 3,77466 x 10*  1032,36 0,907619 2,5874
CyHy 3,7036 x 10° 14368,7 9,97890 x 10° 263,23 0,771333  2,3998
CyHg 4,3203 x 10 18859,0 1,90041 x 10°  —506,97 0,431345 2,1804
C3Hg 2,2501 x 106 172235 1,27489 x 103 —1324,78 0,582214 2,3970
CH3;0H 2,1100 x 10 17657,5 9,99557 x 10>  1088,85 0,91 2,263
n-C7Hyg  1,7000 x 105 17508,0 7,95600 x 103 912,00 0,52 2,30
i-CgHig 3,8000 x 107 20906,0 2,92600 x 10° —25,60 0,5578 2,5214

Tabelle 6.1: Koeffizienten zur Berechnung der laminaren Brenngeschwindigkeit fiir
magere bis stochiometrische Gemische

Brennstoff a b[K] c[K] d[K] e[K] Le
CHy 0,627 1270,15 —2449,0 6776 —3556 0,91
CoHy 0,52  1646,0 —2965,0 8187 —4160 1,68
CoHy 0,44 602,0 880,0 2686 —1891 1,21
CoHg 0,526 1437,0 —2967,0 7538 —3873 1,32
C3Hg 0,53 14340 —2952,0 7518 —3856 1,63
CH;0H 0,77 1260,0 —2449,0 6797 —3594 1,68
n-C-Hys 0,49 7587  —277.8 4269 —2642 2,056
1-CgHg 0,61 936,0 —1127,0 5326 —3044 2,55

Tabelle 6.2: Koeffizienten zur Berechnung der adiabaten Flammentemperatur sowie
Zahlenwerte fiir die Lewis-Zahl
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04—+
Brennstoff: CH,
SL 40 1

[cm/s]

Bild 6.5: Laminare Brenngeschwindigkeit als Funktion des Brennstoff-Luft-Verhéalt-
nisses fiir Methan-Luft-Gemische bei Temperaturen des Unverbrannten von T, =
298 K und Driicken von 1, 2, 5, 10, 20 und 40 bar. Die Punkte stellen berechnete
Brenngeschwindigkeiten dar, die durchgezogenenen Linien deren Approximation.

300 T ]
SL 550 \ Brennstoff: C;Hg
[cm/s] : 200 K
200 \ ]
L @)
150 4\& 1
100 ”O\@\ T
50 ¢ ul
; T,=289 K
0 S 1

1 10 p [bar]

Bild 6.6: Laminare Brenngeschwindigkeiten als Funktion des Druckes fiir stochiome-
trische Propan-Luft-Gemische bei verschiedenen Temperaturen des Unverbrannten.
Die Punkte stellen berechnete Brenngeschwindigkeiten dar, die durchgezogenenen
Linien deren Approximation.
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Vorwirmzone | |

Bild 6.7: Flammenstruktur bei Annahme einer Ein-Schritt-Reaktion mit grofler Ak-
tivierungsenergie

mit der Reaktionsgeschwindigkeit

pYs pYo, E
s Yt . 6.16
YT P My Mo, eXp( RT (6.16)

angenommen werden. Hinter der Flammenfront stellt sich schliefflich ein Zustand
ein, in dem kein chemischer Umsatz mehr stattfindet, das heifit es muss w = 0 sein.
Dort ist entweder der Brennstoff (wie hier bei einem mageren Gemisch) oder der
Sauerstoff (bei einem fetten Gemisch), im Falle stochiometrischer Mischung beide
vollstindig verbraucht. In dieser Gleichgewichtszone ist daher die Bedingung

(YpY0,)s =0 (6.17)
gegeben.

Weiterhin soll vereinfachend eine fiir alle Komponenten gleiche, konstante spezifi-
sche Wiarmekapazitdt angenommen werden, die Reaktionsenthalpie konstant und
die Lewis-Zahl gleich Eins gesetzt werden, so dass die Enthalpie konstant ist und
zwischen den Konzentrationen und der Temperatur die Kopplungsbeziehungen

/
M,
Yy —— BTBD (T —Tp) + Yip,
(—AH) ’
Yo :_M(T —Ty) + Yo,
2 (—AH) Oz,

gelten. Als Grenzwert fiir eine kleine Mach-Zahl Ma erhélt man aus der Impulsglei-
chung die Losung

p = const. (6.19)
Mit Hilfe der thermischen Zustandsgleichung und (6.18) lésst sich daher die Dichte,
die Warmeleitfahigkeit sowie die Reaktionsgeschwindigkeit als Funktion der Tempe-
ratur ausdriicken. Als Losung der Kontinuitéitsgleichung ergibt sich wieder (6.11).
Als einzig verbleibende Differentialgleichung beschreibt die Temperaturgleichung
den Verlauf der Profile in z-Richtung

dar  d (id_T) L (A

WS — = — T). 6.20
psde dr \ c, do Cp w(T) ( )
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Zeldovich und Frank-Kamenetzki fithren nun die folgenden Annahmen ein:

1. In der Vorwirmzone (7' < T;) finden keine Reaktionen statt, das heifit es wird
w = 0 angenommen.

2. In der Reaktionszone (7' > T;) kann der konvektive Term auf der linken Sei-
te von (6.20) gegeniiber dem diffusiven Term und dem Reaktionsterm ver-
nachléssigt werden.

Besonders die Zuléssigkeit der zweiten Annahme ist zunéchst schwer einzusehen. Sie
wird erst deutlich, wenn auf der Grundlage einer asymptotischen Theorie der Cha-
rakter der Reaktionszone als der einer sehr diinnen Grenzschicht eingefiithrt wird.
Eine mathematische Begriindung kann durch eine singuléire asymptotische Entwick-
lung erfolgen.

Aufgrund der ersten Annahme lisst sich (6.20) in der Vorwarmzone integrieren. Fiir
die erste Ableitung ergibt sich bei Berticksichtigung der Randbedingung bei x = —oco

d_T _ CpPuSL
de A

Fiihrt man die zweite Annahme ein, so kann man (6.20) einmal integrieren, wenn
man statt x die Temperatur 7" als unabhéngige Variable einfiihrt. Hierzu ersetzt
man den Warmeleitungsterm durch

A (AdTN _dTd (NdT\ _cpld (AdT\® (6.22)
dr \¢cpdr) dzdl \cydr) XN2dT \cpdx) '

Dann ergibt sich nach Erweiterung mit \/¢, aus (6.20) die Form

(T —T,). (6.21)

S — (). (6.23)

1d (id_T)Q_ (=AH)\

cp dw

Diese Gleichung lisst sich mit der Randbedingung d7'/dx = 0 und T = T} bei
x — 400 einmal integrieren:

dr _ |, (=AH)

!

Zeldovich und Frank-Kamenetzki setzen nun an der Stelle x; bei T' = T; die Ablei-
tungen aus der Vorwérmezone, (6.21), und der Reaktionszone, (6.24), gleich. Daraus
ergibt sich als Bestimmungsgleichung fiir die Brenngeschwindigkeit

Ty
. ~AH
Cp'i%SL(TZ-—Tu): 5! = ) / Aw(T) dT. (6.25)
) i 7

Eine Auswertung des Integrals in geschlossener Form ist nur moglich, wenn weitere
vereinfachende Annahmen eingefiihrt werden. Entwickelt man den Term im Expo-
nenten von (6.16) in eine Reihe um 7} und vernachlissigt die hoheren Terme, so
ergibt sich
E B E(T -1T,)
TRT T R, RT?

(6.26)
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Da sich in der Reaktionszone T von Tj; nur wenig unterscheidet, ist es sinnvoll, die
dimensionslose Temperatur
E(T -T)

@ pu—
RIT?

(6.27)

einzufiihren, die bei grofem E/(RT?) von der Ordnung O(1) bleibt. In der Reak-
tionszone fiir T &~ T}, sind auch die Stoffwerte in erster Ndherung konstant (p =
Py, A = Ap). Die Reaktionsgeschwindigkeit lisst sich somit bei Beriicksichtigung von
(6.17) und (6.18) schreiben

RT} E
w = Bpgicp b exp( >

(—AH)E T RT,, 629
B V}/BYOQ,b n V,02YB’b @ V62V]/3CpRTb2 @2 ox @ .
Mo, My (—AH)E P

Die Integration liefert

Ty

RT?
/AwdT:)\b Eb /w(@)d@
T, S}

2 i

My Bpie, R*T} E LY, Y5, Yi
— 22l Ty exp( ) [(VB RERL B’b> (14 (©; —1)exp ©;)

(-AH)E T RT,, Mo, Mg
0,VBCpRTY 2
+2% (1 - (1 -0, + %) eXp@i>].

(6.29)
An dieser Stelle wird eine Uberlegung eingefiihrt, die auch nur durch die asymp-
totische Entwicklung fiir grofle Aktivierungsenergien und den dort durchgefiihrten
Uberlappungsprozess der Losungen aus der Vorwirmzone und der Reaktionszone
deutlich wird. In dem Integral (6.29) wird ©; zunéchst durch ©,, ersetzt, das heifit es
wird angenommen, dass die Losung aus der Reaktionszone bis weit in die Vorwarm-
zone giiltig ist. Dies entspricht der physikalischen Vorstellung, dass unterhalb der
Temperatur T; das Integral in (6.29) wegen der starken Temperaturabhingigkeit
der Reaktionsgeschwindigkeit vernachlissigbar ist und es daher keinen Unterschied
macht, ob zwischen T; und T} oder T, und T}, integriert wird. Da ©,, bei grofien Ak-
tivierungsenergien grofie negative Werte annimmt, wird in den Termen, die exp O,
enthalten, ©, schliellich durch —oco ersetzt, so dass diese verschwinden.

Auf der andere Seite wird auf der linken Seite von (6.25) T; durch T} und \; durch
Ap ersetzt. Damit wird angenommen, dass die Reaktionszone so diinn ist, dass sich
die Vorwérmezone bis Tj, erstreckt und dass sich T; von T nur wenig unterscheidet.
Gleichung (6.25) lautet

5 Bpi \wR*T,) E
S = ex e
Pust oo(Ty — T2E? P\ RT,

vEY0,b N VE)QYBJ, 2y62y}’30p72Tb2
Mo, Mg (_AH)E

(6.30)
FSR—

Der Anteil der einzelnen Terme in S héingt stark vom Mischungsverhéltnis ¢ = 1/\
ab: Im sehr mageren bzw. sehr fette Gemisch ist Yo, 3 bzw. Yg ; verhédltnisméBig gro8,
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wéhrend beide bei stéchiometrischer Mischung verschwinden. Im stochiometrischen
Gemisch ist daher der letzte Term dominant. Somit gilt

/
Y

7’/]?%0271’ fiir ¢ < 1,

O2
2u vhe, RT?

S — O2“B™P b fii —1 6.31

v Y;
% fir ¢ > 1.

Abschlieflend sollen noch einmal die eingefiihrten Annahmen zusammengestellt wer-
den:

1. In der Vorwédrmzone wird die Reaktionsgeschwindigkeit vernachléssigt.
2. In der Reaktionszone wird der konvektive Term vernachléssigt.

3. Die Reaktionsgeschwindigkeit wird durch eine Reihenentwicklung um 7} ap-
proximiert, wobei nur der Exponentialterm entwickelt wird. Die Stoffwerte
werden gleich denen bei T}, gesetzt.

4. Die Integration iiber die Reaktionszone fithrt zu einem Ergebnis, das einem
Integral zwischen den Grenzen T' = —oo und T' = T}, entspricht.

5. Bei der Verwendung der Losung aus der Vorwédrmzone wird die Ziindtempe-
ratur T; gleich T}, gesetzt.

Urspriinglich wurde die thermische Flammentheorie von Zeldovich und Frank-Kame-
netzki nicht fiir die Form der Reaktionsgeschwindigkeit (6.16) hergeleitet, die von
erster Ordnung sowohl hinsichtlich des Brennstoffes als auch des Sauerstoffes ist.
Vielmehr wurden verschiedene Ergebnisse fiir Reaktionsgeschwindigkeiten nullter,
erster und zweiter Ordnung hergeleitet. Der Vergleich mit dem vorliegenden Ergeb-
nis, den Gleichungen (6.30) und (6.31) zeigt, dass eine Reaktion erster Ordnung
einem sehr fetten oder sehr mageren Gemisch entspricht, bei dem die jeweils im
Mangel vorhandene Komponente den Umsatz bestimmt. Dagegen entspricht das
stochiometrische Gemisch einer Reaktion zweiter Ordnung, da hier beide Kompo-
nenten geschwindigkeitsbestimmend sind.

Beispiel 6.12

Berechnen Sie aus der Approximation (6.13) durch Vergleich mit (6.30) diejenige
Aktivierungsenergie, die die Anderung der Brenngeschwindigkeit als Funktion der
Anderung von Ty beschreibt. Dabei sollen T,, und Iy konstant gehalten werden.

Losung
Schreibt man (6.30) ndherungsweise als

(pusp)? = const exp(—FE/RT)

und logarithmiert diesen Ausdruck

E

2In(pysr) = In(const) — =T
b
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u

Bild 6.8: Grafische Bestimmung der Flammendicke aus dem Temperaturprofil

so kann die Aktivierungsenergie durch Ableiten nach 1/T}, aus

E _ _dn(pusr)

d
R d(l/Tb) = 2T172 d—jwb(ln(pusl/))

ermittelt werden. Wendet man dies auf (6.13) fiir p,, = const an, so ergibt sich

d 2nT; 2nT;
2Tb2 d—Tb(ln(p“sL)) = b . b )

T T,-Ty T,—T,
Somit ergibt sich fiir die Zeldovich-Zahl Ze
T, - T,
b u 1)
Ty, —To
Darin ist nach (6.14) Ty lediglich vom Druck abhéngig, wéihrend T, nach (6.15)

sowohl von der T, als auch vom Brennstoff-Luft-Verhéltnis ¢ = 1/\ abhéngig ist.
Wenn die Differenz Ty, — Ty gegeniiber Ty, — T, klein ist, kann der zweite Term in der

Ze = n(

Klammer vernachléssigt werden.

6.5 Die Flammendicke und die Flammenzeit

Wir haben in Abschnitt 6.2 die Brenngeschwindigkeit s;, als einen Eigenwert be-
zeichnet, der sich aus der Losung der eindimensionalen Bilanzgleichung ergibt. Un-
ter der Annahme einer Einschrittreaktion, bei der nur eine chemische Zeitskala ein-
gefithrt wird, und mit der Annahme Le = 1, durch die die thermische Diffusivitét
a = \/(pcp) mit dem Diffusivitétskoeffizienten D gleich gesetzt wird, ergibt sich
mit (6.30) eine Beziehung fiir sz, die die EinflussgroBlen der Diffusivitét und der
chemischen Zeit wie folgt verkniipft

sp =+/D/t. (6.32)
Hierin ist D die mit p = p, und A = Ay ermittelte thermische Diffusivitéit definiert

b

)
Pulp

D= (6.33)
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wahrend die chemische Zeit durch

. pu (T}, — T,)? ( E >
¢ 2BR(RIF)?S P\ RT,

(6.34)

gegeben ist. Diese Definition enthélt im Nenner nicht mehr wie die Definition der
Ziindverzugszeit (Gleichung (4.17)) die Massenbriiche der Reaktanten, da einer oder
beide davon in der Reaktionszone verbraucht sind. Stattdessen tritt die Zeldovich-

Zahl, definiert durch
E(T, —Ty)
lZe = ——— 6.35
T TR (6.35)
quadratisch auf. Da Ze von der GroBenordnung O(10) ist, ist die chemische Zeit
te um zwei Groflenordnungen grofier als eine chemische Zeit, die sich, abgesehen
vom Dichteverhéltnis p,,/pp, aus der Reaktionsgeschwindigkeit zum Beispiel fiir sehr
magere Flammen ¢ < 1 als Kehrwert von

pYo,

B
Mo,

exp(=—) bei T =T, p=py, Yo, = Yo,

=7

errechnen wiirde. Im engeren Sinne ist ¢, daher keine Zeit, die allein durch die Chemie
bestimmt wird, sie beriicksichtigt auch die Struktur der Flamme. Dies wird deutlich
wenn man die Flammendicke aus Dimensionsgriinden durch

D Ab

lp=—= (6.36)
SL CpPuSL

definiert. Dann kann man weiterhin die Flammenzeit

l
tp =+ (6.37)
SL
einfithren. Dies ist die Zeit, die die Flammenfront benétigt, um sich um eine Flam-
mendicke zu bewegen. Der Vergleich zwischen (6.32) und (6.36) bis (6.37) zeigt, dass
t. mit
D g

— =
s7 ST,

c =

= tp (6.38)

gleich der Flammenzeit ist.

Die Flammendicke kann anschaulich aus dem Temperaturprofil in der Flammen-
struktur ermittelt werden, Bild 6.8. Legt man im Wendepunkt des Profils eine Tan-
gente an und bestimmt deren Schnittpunkte mit den horizontalen Linien bei T3, und
Ty, so kann man auf der Abszisse die Lénge [r abgreifen. Ersetzt man in (6.21) die
linke Seite durch (T — T3,)/lF und wertet die rechte Seite bei T = T, aus, so ergibt
sich

P (6.39)

CpPuSL

in Ubereinstimmung mit (6.36).

Da die Reaktionszone als diinn angenommen wurde, beschreibt die Flammendicke
somit die Dicke der Vorwéirmzone in der Flammenstruktur. Sie ist auch ein Maf fiir
den Loschabstand d einer Flamme. Dieser ist der Abstand, bei dem eine Flamme
verloscht, wenn sie auf eine kalte Wand trifft. Es gibt die Abschéitzung

d=clp, c=5—6.
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So kann eine Flamme zum Beispiel nicht durch ein Metalldrahtgitter propagieren,
wenn der Abstand zwischen den Drahten geringer als d ist. Dies wurde in der Ver-
gangenheit bei Grubenlampen benutzt. Diese Lampen bestanden aus einer offenen
Flamme innerhalb eines Drahtgitters. Wenn Grubengas, also Methan, unvorherge-
sehenerweise in einem Grubenschacht austrat, diffundierte dieses durch das Draht-
gitter, was zur Folge hatte, dass die Flamme darin heller leuchtete. Andererseits
bestand aber nicht die Gefahr, dass das Grubengas durch die Flamme geziindet
werden konnte, da diese wegen des Loschabstandes das Gitter nicht durchqueren
konnte. Der Bergmann wusste bei einem helleren Leuchten der Grubenlampe, dass
er sich sehr schnell in Sicherheit bringen musste.

Wir haben die Flammentheorie fiir die vereinfachende Annahme einer Einschrittre-
aktion mit grofler Aktivierungsenergie hergeleitet. Es ist jedoch moglich, dhnliche
Theorien auf der Basis von reduzierten Mechanismen vorzunehmen, wie wir sie in
Abschnitt 3.8 kennen gelernt haben. Dies ist ausgehend von Methan-Luft-Flammen
fiir viele Kohlenwasserstofflammen bis hin zu n-Heptan und iso-Oktan und auch fiir
Wasserstofflammen gelungen. Fiir Methan ist die Flammenstruktur, die sich aus
dem Drei-Schritt-Mechanismus (3.63) ergibt in Bild 6.9 dargestellt. Man erkennt,
dass es wie in der thermischen Flammentheorie eine Vorwirmzone gibt, danach
schlieflen sich statt einer jedoch zwei Reaktionszonen an. In der inneren Reakti-
onszone wird der Brennstoff verbraucht, darin findet der Umsatz entsprechend der
Bruttoreaktion

I CHy4 + O, =CO + Hy + H,O

statt. Es werden somit CO und Hy gebildet, die dort ein Maximum haben. Sie
diffundieren einerseits in die Vorwérmzone entgegen der Stromung andererseits auch
mit der Strémung in die Oxidationszone, wo sie in den Bruttoreaktionen

Ir CO +H;O=CO3y + Hy
IIr 2H5 + Oy =2H50

verbraucht werden.

Die Dicke ls der inneren Reaktionsschicht ist durch den kleinen Parameter § mit
ls = §lp gegeben, der etwa den Wert § = 0,1 einnimmt. Die Temperatur 7° inner-
halb dieser Schicht entspricht der Temperatur Ty, die uns bereits bei den Approxi-
mationen in Abschnitt 6.3 begegnet ist.

6.6 Flammbarkeitsgrenzen

Aus Bild 6.4 ist ersichtlich, dass bei Methan-Luft-Flammen fiir ¢ < 0,5, das heifit
A > 2.0, keine Messwerte der laminaren Brenngeschwindigkeit mehr existieren. Ahn-
liches gilt fiir fette Methan-Luft-Flammen jenseits eines ¢-Wertes von ca. 1,5. Man
findet, dass bei sehr mageren und sehr fetten Brennstoff-Luft-Gemischen sich nach
einer Ziindung durch einen Ziindfunken keine selbsttragende Flamme herausbildet.
Die Grenzkonzentration des Brennstoffs, bei der dies beobachtet wird, wird als ma-
gere bzw. fette Flammbarkeitsgrenze (filschlich manchmal auch Ziindgrenze) be-
zeichnet. Die Kenntnis dieses Grenzwertes ist fiir praktische Fragestellungen von
grofler Bedeutung. Sie fiihrt zum Beispiel zu der Forderung, dass in Laborrdumen,
in denen mit brennbaren Gasen oder Fliissigkeiten gearbeitet wird, die Brennstoff-
Konzentration immer deutlich unter dem angegebenen Grenzwert liegen muss. Dies
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Bild 6.9: Struktur einer stéchiometrischen Methan-Luft-Flamme, bestehend aus der
Vorwérmzone, der inneren Reaktionszone und der Oxidationszone

muss durch geeignete Sensoren iiberpriift werden, die ein Alarmsignal aussenden,
damit eine Gasexplosion, ausgeltst durch einen zufillig herbeigefiihrten elektrischen
Funken, rechtzeitig vermieden werden kann.

In Bild 6.10 sind die mageren und fetten Flammbarkeitsgrenzen fiir Wasserstoff-Luft-
und Methan-Luft-Flammen fiir verschiedene Temperaturen 7;, des Gemisches iiber
der Luftzahl A dargestellt. Man sieht, dass der Bereich eines flammbaren Gemisches
fiir Wasserstoff-Luft-Gemische deutlich breiter ist als fiir Methan-Luft-Gemische und
dass er in beiden Féllen mit steigender Temperatur grofler wird. Vor allem die mage-
re Flammbarkeitsgrenze von Wasserstoff-Luft-Flammen liegt oberhalb von A = 3, 0.
Dies illustriert verglichen mit Kohlenwasserstoffflammen auch die groflere Geféhr-
lichkeit von Wasserstoff bei Gasexplosionen. Solche Explosionen sind zum Beispiel
in Kernkraftwerken aufgetreten, bei denen bei einem Storfall Wasserstoff austreten
kann.

Wir wollen uns nun insbesondere fiir die magere Flammbarkeitsgrenze die Frage
stellen, ob es eine theoretisch begriindete Grenze gibt, jenseits derer eine Flamme
sich nicht mehr selbstragend ausbreitet. Die Frage ist umso wichtiger, als die thermi-
sche Flammentheorie eine solche Grenze nicht vorhersagt. Wegen der exponentiellen
Abhéngigkeit der laminaren Brenngeschwindigkeit sy, von T}, in (6.30) wird diese
zwar bei kleinen Werten von T}, wie sie sich bei einer Verringerung der Brennstoff-
konzentration ergeben, sehr klein aber niemals Null. Es ist jedoch zu erwarten, dass
Wirmeverluste, wie sie schon bei der Theorie der thermischen Explosion (Kapi-
tel 4.1.2) beriicksichtigt wurden, die Flammenausbreitung verringert und schlielich
ganz zum Erliegen bringt. Dazu fithren wir einen Warmeverlust ¢, der Form

Qv = —h (T - Tu) (640)

ein und schreiben die Temperaturgleichung (6.20) in der Form

PusSL o = w — . (6.41)

ar  d (i d_T>+(—AH) h(T —T,)

cp dr
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Bild 6.10: Fette und magere Flammbarkeitsgrenzen fiir Wasserstoff-Luft und
Methan-Luft-FLammen bei p = 1 bar und ansteigender Temperatur (nach Coward,

HF.)

Da ein sehr mageres Gemisch betrachtet werden soll, kann die Reaktionsgeschwin-
digkeit lediglich als Funktion des Brennstoffs angesetzt werden

pYB FE
=B— ——). 6.42
w exp(~ ) (6.42)
Dies lésst sich dadurch begriinden, dass im ersten Term von (6.30)2 die relative
Verdnderung von Yo, ; als klein angenommen werden kann. Dieser Term kann somit
im Frequenzfaktor B erfasst werden.

Nimmt man weiterhin fiir den Diffusionsstrom den bindren Ansatz (5.42) an, so

lautet die Gleichung fiir den Brennstoff-Massenbruch

dYp d ( dYp
oD;

PuSL —— ) %

_ e o
T = Iy ) vg Mg w. (6.43)

Eine Kopplungsbeziehung wie in (6.18) ldsst sich zwischen (6.41) und (6.43) nicht
mehr herstellen, da der Wérmeverlustterm die Ahnlichkeit der beiden Gleichungen
verhindert. Aus (6.18) kann jedoch fiir vollstéindige Verbrennung mit Yg;, = 0 bei
T =T, eine Beziehung fiir (—AH)/c, in (6.41) hergeleitet werden

(—AH)/cp = VMg (Ty — T.)/ Vi . (6.44)

Fiihrt man nun fiir die Temperatur in (6.41) die dimensionslose Temperatur 7% =
(I'-T,)/(T, — T,) und fiir den Massenbruch Yg die normierte GroBe Y* = Yg/Yg,,,
ein, so lésst sich der Reaktionsterm durch Addition der beiden so erhaltenen Glei-
chungen eliminieren und man erhélt fiir die dimensionslose Enthalpie

H =T*+Y*—1 (6.45)
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die Gleichung

dH* d dH* h
WS, —— = — | pD — —T". 6.46
PusL g dz (p dz ) Cp (6.46)

Hierin ist wiederum die Lewis-Zahl Le = A/(pcpD;) zu eins gesetzt worden.

Es ist weiterhin sinnvoll, einen Referenzwert (p,sr)ref fiir den Massenstrom durch
die Flamme einzufiihren, der demjenigen ohne Warmeverluste entspricht. Fithrt man
die dimensionslose Koordinate

¥ = (PuSL)ret /O:v (pD)~ 1 dx (6.47)

ein, wobei mit x = 0 die Lage der diinnen Reaktionszone festlegt ist, so kann man
den Faktor pD in die Koordinate ziehen. Dividiert man die Gleichung weiterhin
durch (pysz)?; und fiihrt den dimensionslosen Massenstrom

PuSL

M=— 6.48
(PuSL)wf ( )
ein, so ergibt sich schliefllich
dH*  d*H* .
Darin ist Dh
r=— (6.50)
(puSL)Hicp

der dimensionslose Wirmeverlust-Koeffizient. Er wird umso grofler, je kleiner sy,
wird. Dies weist darauf hin, dass sich wegen der gréfleren Verweilzeit langsam pro-
pagierender Flammen der Einfluss des Warmeverlustes verstiarkt. Gl. (6.49) kann
iiber die Vorwédrmzone von z* = —oo bis z* = 04 einmal integriert werden. Hierin
bezeichnet * = 04 den Ort unmittelbar hinter der als unendlich diinn angenomme-
nen Reaktionszone. Mit H*(—o0) = 0 ergibt sich

dH 0
M H*(04) = e lo, _w/ T* dz*. (6.51)

—00

Die Temperatur T wird nun fiir einen als klein angenommenen Parameter 7 um die
Temperatur 7y ohne Warmeverluste entwickelt

T =15 (1+7=2). (6.52)

Macht man (6.41) in der gleichen Weise wie (6.49) dimensionslos, so gilt hierfiir in
der chemisch inerten Vorwidrmzone z* < 0

dTy  d*Ty
= 6.53
dz*  dx*? (6:53)
mit der Losung
Ty = exp(M z*), 2" <0. (6.54)

Fiir * > 0 bleibt 7jj = 1 und Y* = 0. Daher gilt fiir * = 04 mit (6.45)

H*(04+) = m2(04). (6.55)
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Bild 6.11: Schematische Darstellung des Temperaturprofils einer Vormischflamme
mit Warmeverlusten

Setzt man nun (6.52) mit (6.54) in das Integral in (6.51) ein, so ergibt sich
dH* T
MWZ(O'F):W ‘0+ —M,

wobei Terme der Ordnung O(7?) vernachlissigt wurden.

(6.56)

Den noch unbekannten Gradienten der Enthalpie kann man bestimmen, wenn man
(6.49) fiir z* > 0 wegen Y* = 0 wieder als Temperaturgleichung schreibt

dr*  d*T* .
Da die Temperatur wegen der als klein angenommenen Wérmeverluste hinter der
Flamme nur langsam abfillt (siehe Bild 6.11), kann in dieser Gleichung der Term mit
der zweiten Ableitung gegeniiber den beiden anderen vernachlissigt werden. (Dies
lasst sich auch zeigen, indem man die gestauchte Koordinate & = 7 a* einfiihrt.)

Somit ist
dT* dH* T

[ = — = — —, 6.58
dl’* ‘0+ dl’* ‘0+ M ( )
Insgesamt ergibt sich also aus (6.51)
2

Wir hatten im Beispiel 6.14 gezeigt, dass das Quadrat des Massenstroms durch die
Flamme proportional zu exp(—FE/RT}) ist. Daher ist

M? = exp (- b (i — L)) . (6.60)

Schreibt man (6.52) bei 2* = 0 wieder in dimensionsbehafteter Form

Ty — Tb,ref = (Tb,ref - Tu)WZ(OJr)a (661)
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wobei Tj, ot dem Wert Tiy = 1 entspricht, und entwickelt man T, um T, ref

i . 1 _ _ Ty — Tb,ref (6 62)
Ty Tb,ref Tb%ref ’
so ergibt sich aus (6.60)
M? = exp (1 Zez(04)) (6.63)

Darin ist mit Ze die Zeldovich-Zahl nach (6.35) bei T, = T} rer bezeichnet.

Mit (6.59) und (6.63) stehen zwei Gleichungen zur Verfiigung, aus denen sich z(04)
eliminieren lisst. Es ergibt sich fir M? die Beziehung

M?*In M? = —277Ze (6.64)

Da 7Ze von der Grofilenordnung O(1) sein muss und Ze grof} ist, zeigt dies auch,
dass 7 klein sein muss, wie oben angenommen. Tragt man M iiber den Produkt
mZe in Bild 6.12 auf, so ergibt sich ein Verlauf, wie wir ihn fiir das Verloschen eines
Stromungsreaktors (Kapitel 4.2) kennen. Wenn man hier bei festgelegtem Wert der
Zeldovich-Zahl (zum Beispiel Ze = 10) den Wirmeverlustparameter erhsht, so sinkt
M ausgehend von M = 1 zunéchst langsam. Bei M = 0,61 ergibt sich jedoch eine
senkrechte Tangente und damit ein Verloschen der Flamme. Anmerkung: In Bild 6.11
ist auch eine Kurve eingezeichnet, die sich aus der Vier-Schritt-Kinetik fiir Methan
ergibt, sie zeigt qualitativ denselben Verlauf.

Zusammenfassend stellen wir fest, dass Wirmeverluste zum Verloschen einer Vor-
mischflamme fithren kénnen, und dies umso eher, je kleiner der Massenstrom durch
die Flamme selbst ist. Aus Uberschlagsrechnungen ergibt sich fiir Kohlenwasserstoff-
flammen hieraus ein Zahlenwert von ca. s, =5 cm/s.

Wir wollen uns nun abschlieend die Frage stellen, ob es nicht auch eine kinetisch be-
dingte Flammbarkeitsgrenze gibt. In Bild 6.9 war die Struktur einer Methan-Flamme
abgebildet worden, wobei die Temperatur 79 der inneren Schicht der Temperatur
Ty in der Approximationsformel (6.13) entsprach. Die Temperatur 7° stellt eine
,cross-over“-Temperatur zwischen Kettenabbruch und Kettenverzweigung dar. Sie
ist somit kinetisch bedingt. Die Formel (6.13) hat gegeniiber derjenigen aus der
thermischen Flammentheorie die Eigenschaft, dass sich bei T, = Tj die Brennge-
schwindigkeit zu s, = 0 ergibt. Aus der Approximation (6.14) ergab sich, dass Tp
nur vom Druck, jedoch nicht vom Brennstoffanteil im Gemisch abhéngt. Physikalisch
kann man 7, = Ty somit dadurch erreichen, dass man 7 durch Verringerung des
Brennstoffanteils im Gemisch absenkt. Wegen des geringen Brennstoffanteils wird
schlieBlich nicht einmal mehr die innere Temperatur 7°, das heifit die , cross-over*-
Temperatur erreicht. Dann findet auch keine Kettenverzweigung mehr statt. Dies
entspricht der Annéherung an die magere Flammbarkeitsgrenze.

Setzt man in den Kopplungsbeziehungen (6.18) somit T = T° und YB,, = 0, so ergibt
sich fiir den Massenbruch des Brennstoffs an der mageren Flammbarkeitsgrenze im
Vergleich zum Massenbruch des stéchoimetrischen Gemisches

0 —-1T,
Tst - Tu

Berechnet man zum Beispiel fiir Methan-Luft-Flammen bei T, = 300 K und p =
1 bar aus (6.14) TY = 1219 K und aus Tabelle 6.2 Ty = 2229 K, so ergibt sich

YBuFl = YB,u,st-

YB,u,Fl = 0,476 YB,u,st
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Bild 6.12: Anderung des dimensionslosen Massenstroms M durch die Flamme als
Funktion des Warmeverlustparameters 7
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Bild 6.13: Vergleich des berechneten Molenbruchs con CHy4 an der mageren Flamm-
barkeitsgrenze mit Daten von Hustad und Sonju (Hustad, J.E., Sonju, O,K., Com-
bustion and FLame 71, S. 283-294 (1988))
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Dies entspricht einem A\-Wert von 2,16 und stellt einen oberen Wert fiir die magere
Flammbarkeitsgrenze fiir Methan-Luft-Flammen dar.

Fiir reale Situationen verloscht die Flamme deutlich friither. Dies kann man beriick-
sichtigen, indem aus (6.13) fiir endliche Werte von sy, iterativ den Grenzwert Yg,,
bestimmt. Dies ist fiir ansteigende Werte der Temperatur 7T, gemacht worden und
in Bild 6.13 mit neueren Messwerten verglichen worden. Man sieht, dass der Molen-
bruch an der mageren Flammbarkeitsgrenze mit steigender Temperatur abnimmt.
Dies entspricht der Aufweitung des Gebietes flammbaren Gemischs in Bild 6.10. Des
Weiteren ist aus Bild 6.13 ersichtlich, dass der Fall 79 = T}, einen unteren Wert des
Molenbruchs darstellt. Dieser ist kinetisch bedingt, da Wéarmeverluste hierbei nicht
beriicksichtigt wurden.
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7 Laminare Diffusionsflammen

In der Mehrzahl der technischen Verbrennungsprozesse (zum Beispiel in industri-
ellen Feuerungen, in Stahlbetrieben, aber auch im Dieselmotor) werden Brennstoff
und Sauerstoff dem Brennraum getrennt zugefiihrt, so dass erst dort die Mischung
und anschlieffend die Verbrennung stattfindet. Die Mischung erfolgt durch Konvek-
tion und Diffusion, die entstehenden Flammen nennt man Diffusionsflammen. Das
einfachste Beispiel fiir eine Diffusionsflamme ist eine Kerzenflamme (siche Bild 7.1).
Dort verdampft Paraffin am Docht der Kerze und diffundiert in die umgebende Luft.
Gleichzeitig stromt Luft durch freie Konvektion aus der Umgebung zur Flamme und
mischt sich mit dem Paraffindampf. Die Verbrennung findet in erster Ndherung dort
statt, wo die Konzentrationen von Sauerstoff und Brennstoff ein stochiometrisches
Gemisch bilden. Durch diese Bedingung Z = Z, wird die Fliche stochiometri-
scher Mischung festgelegt. (Definition des Mischungsbruchs Z siehe unten). In dieser
Fldche und ihrer unmittelbaren Umgebung werden Brennstoff und Sauerstoff nahe-
zu vollstdndig verbraucht. Sie werden durch Konvektion und Diffusion nachgeliefert,
wéhrend die Reaktionsprodukte ins Innere der Flamme und in die Umgebung trans-
portiert werden. Die hochsten Temperaturen herrschen ebenfalls in der Néhe der
Fliche stochiometrischer Mischung. Das gelbe Leuchten einer Kerzenflamme riihrt
in erster Linie von der Strahlung her, die von mikroskopisch kleinen Ruflpartikeln
emittiert wird. Sie werden im fetten Bereich gebildet und danach durch die Fléiche
stochiometrischer Mischung in den mageren Bereich der Flamme transportiert, wo
sie in der sauerstoffhaltigen Umgebung im allgemeinen wieder verbrennen. Das Ru-
Ben von Kerzenflammen tritt auf, wenn die Verweilzeit der Ruflpartikel im Bereich
oxidierender Umgebung und hoher Temperaturen zu kurz ist, um sie wieder zu ver-
brennen.

Eine sehr wichtige Eigenschaft von Diffusionsflammen ergibt sich aus der Betrach-
tung der relativen Zeiten, die fiir Konvektion und Diffusion in die Fléiche stéchiome-
trischer Mischung einerseits und fiir die dort ablaufenden Reaktionen andererseits
benétigt werden. Fiir technische Verbrennungsprozesse in Diffusionsflammen findet
man, dass die charakteristische Zeit der Konvektion und Diffusion etwa von der glei-
chen Groflenordnung ist, wihrend die fiir die Reaktion benétigte charakteristische
Zeit sehr viel kleiner ist. Dies ist der Grenzfall schneller chemischer Reaktionen. Fiir

gelbes RuBlleuchten

dunkles Gebiet mit
verdampften Paraffin

S AN

Luft Luft

diinne blauleuchtende Schicht
(Chemilumineszenz)

Bild 7.1: Die Kerzenflamme als klassisches Beispiel einer laminaren Diffusionsflamme
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diesen Fall ist die Mischung der langsamste und damit geschwindigkeitsbestimmen-
de Schritt; dies wird vielfach auch durch den Begriff ,,gemischt=verbrannt*“ ausge-
driickt. Die theoretische Beschreibung von Diffusionsflammen geht vielfach von der
Annahme schneller chemischer Reaktionen aus und kann wichtige globale Eigen-
schaften von Diffusionsflammen wie die Flammenlénge, damit sehr gut beschreiben,
ohne die Einzelheiten der chemischen Kinetik beriicksichtigen zu miissen. Andere
wichtige Phéanomene jedoch, zum Beispiel das Abheben und Verléschen von Diffusi-
onsflammen und die Bildung von Schadstoffen kénnen dagegen nur erklirt werden,
wenn die chemischen Reaktionsvorgénge explizit beriicksichtigt werden. Dies bedeu-
tet, dass bei diesen Prozessen die charakteristischen Zeiten von Stromung, Diffusion
und Reaktion von der gleichen Gréflenordnung sind.

7.1 Der Mischungsbruch

Vielfach, zum Beispiel in Laboruntersuchungen, aber auch in technischen Systemen,
werden nur zwei Strome, ndmlich Brennstoff und ein Oxidator, das heifit Luft oder
auch reiner Sauerstoff, getrennt zugefithrt und miteinander gemischt und verbrannt.
Dabei enthélt der Brennstoffstrom oft nur eine Komponente und im allgemeinen
keinen Sauerstoff und der Oxidatorstrom keinen Brennstoff. Bei der Verbrennung
in Luft muss der Inertanteil der Luft beriicksichtigt werden. Luft enthélt in Vo-
lumenanteilen oder Molenbriichen 20,99%05, 78,01%Ns, 0,93% Argon, 0,03%CO,
0,01%Hs, 0,01% weitere Edelgase. Niherungsweise kann man jedoch meist von einer
molaren Zusammensetzung von 21%0s und 79%Nsy ausgehen, bzw. einen Massen-
bruch Yo, 1 = 0,232 verwenden. Beim Brenngasstrom besteht ebenfalls die Moglich-
keit, dass neben dem Brennstoff inerte Bestandteile vorkommen. So ist zum Beispiel
im Erdgas neben Methan bis zu 15% Stickstoff enthalten.

Im folgenden soll der Brenngasstrom mit dem Index 1 und der Oxidatorstrom mit

dem Index 2 bezeichnet werden. Der Mischungsbruch soll definiert werden als der

Massenanteil des Brennstoffstroms im Gemisch
my

7 = (7.1)

my + g
Er kann zwischen Null und Eins variieren, im Brennstoffstrom ist Z = 1 und im
Oxidatorstrom ist Z = 0. Bezeichnet man nun den Massenbruch des Brennstoffs
im Brennstoffstrom mit Y5 ; und denjenigen des Sauerstoffs im Oxidatorstrom mit
Y0,,2 (bei der Verbrennung in Luft ist Yo, 2 = 0,232), so liegen vor der Verbrennung
im Gemisch die folgenden Massenbriiche von Brennstoff und Sauerstoff vor

Y = YB1Z

(7.2)
Yoou = Yo,2(1-2)

Setzt man dies in (2.36) ein und 16st nach Z auf, so ergibt sich fiir den Mischungs-

bruch
_ vYg — Yo, + Y0,.2

vYp1+ Yo,

Fir stochiometrische Zusammensetzung heben sich die ersten beiden Terme im
Ziahler von (7.3) auf, so dass sich der stéchiometrische Mischungsbruch zu

(7.3)

YB 1,1
Zg=|14+v ’ =[1+
o0 = | Yog,2] [ v MBYo, 2

V62M02YB71]—1 (7 4)
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ergibt.

Fiir eine vorgegebene Zusammensetzung des Brennstoffstroms und des Oxidator-
stroms beschreibt der Mischungsbruch die 6rtliche Zusammensetzung vor der Ver-
brennung. Damit sind mit (7.2) auch die Massenbriiche der Elemente im Gemisch
vor der Verbrennung bekannt. Wenn man nun annimmt, dass die Vereinfachungen,
die zu (5.58) fithrten, gemacht werden kénnen und somit wéhrend der Verbrennung
ortlich das Verhéltnis der Elementenmassenbriiche gleich bleibt, also keine Entmi-
schung, zum Beispiel durch Diffusion mit unterschiedlichen Diffusionskoeffizienten
wie in (5.56) auftritt, so beschreibt der Mischungsbruch auch die elementare Zusam-
mensetzung wihrend und insbesondere auch am Ende des Verbrennungsvorgangs.
Die Bezeichnung Z; ist daher in Anlehnung an die Bezeichnung Z; fiir die Elemente
gewahlt worden.

Der Mischungsbruch kann auch fiir beliebige Brennstoffe eingefiihrt werden, solange
nur ein Brennstoffstrom besteht. Fiir die Verbrennung in Luft kann das Verhiltnis
[ als Masse der Luft pro Masse Brennstoff geschrieben werden

ma ma

= — 7.5
mp  Yp1mi (7.5)

Geht man von den Massenstromen 727 und 7hs auf die Massen mq und mg iiber, so
ist der Mischungsbruch

mq 1 1
7 = = = 7.6
mi + meo 1+ lYB,l 1+ MNpin YB,I ( )
Der stochiometrische Mischungsbruch ist dann mit A = 1 gegeben durch
Zgt = [1+ lin YB1] . (7.7)

Mit Hilfe von (7.6) und (7.7) kann man die folgende Gleichung zwischen Z und A
herleiten 7. 17

A=2— 7.8

Z 1—Zg (7.8)

Diese wichtige Beziehung zeigt, dass der Mischungsbruch mit dem Luftverhéltnis A

in eindeutiger Weise verkniipft ist und nur eine andere Form zur Beschreibung des

lokalen Verhiltnisses der Luft- zur Brennstoffmasse darstellt.

Der Mischungsbruch Z ist als Massenverhéltnis fiir die Berechnung von Verbren-
nungsproblemen besonders giinstig, da er durch einfache, oft lineare Beziehungen
mit den Massenbriichen Y; der Komponenten verkniipft werden kann. Man kann fiir
den Mischungsbruch Z ebenso wie fiir die Massenbriiche Y; der chemischen Kompo-
nenten eine Bilanzgleichung herleiten. Anders als bei den Massenbriichen enthélt die
Bilanzgleichung fiir den Mischungsbruch jedoch keinen chemischen Quellterm, was
erhebliche Vorteile mit sich bringt. Um die Bilanzgleichung fiir den Mischungsbruch
abzuleiten, kann man zum Beispiel fiir die Verbrennung von Kohlenwasserstoffen
entsprechend der Bruttoreaktionsgleichung

vpCrH,, + 1/6202 = 7/602002 + VﬁQOHQO (7.9)

von Gleichung (5.58) ausgehen, bei der alle Diffusionskoeffizienten D; = D als gleich
angenommen worden waren

Z; 0z, o , 907
p at +pvaaxa - 8xa (pDaxa)? J = C7H7O' (710)
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Der Einfachheit halber setzen wir vf; = 1, so dass die Elementenmassenbriiche durch

Zc Zu Ve
mMa  nMg Mg’ 7° "0 (7.11)

gegeben sind. Aus der Beziehung

/
Y027u . Yo, M02

/
YB,u st VBMB

14

fiir die stochiometrische Zusammensetzung (siehe auch (2.35)), hier geschrieben als

Yo,u Yeu = Zc Zy

=2 = + 7.12
y62 Mo, Mg mMc nMg ( )
folgt, dass der kombinierte Elementenmassenbruch
7, Z Z,
€ L 2 o 2O (7.13)

mMc  nMgyg y62 Mo,

bei stéchiometrischer Mischung verschwindet.

Normiert man ihn nun so, dass er im Brennstoffstrom den Wert 1 und im Oxidator-
strom den Wert 0 annimmt, so definiert man den Mischungsbruch als

BB

Z_ﬁ1—ﬁ2'

Dies fiithrt zu

, _ Zo/(mMc) + Zu/(nM) + 2(Yo,2 = Zo)/ (v, Mo,)
 Zca/(mMc) + Zu1/(nMu) + 2Yo, 2/ (v, Mo,)

(7.14)

Ahnliche lineare Beziehungen zwischen den Massenbriichen der Elemente und dem
Mischungsbruch kann man auch fiir beliebige Brennstoffe (vergleiche Abschnitt 2.7)
herleiten. Man erkennt, dass der Mischungsbruch eine normierte Kombination von
Elementenmassenbriichen darstellt. Er bleibt somit wie diese wihrend der Verbren-
nung erhalten. Da der Mischungsbruch Z eine Linearkombination der Elementen-
massenbriiche Z; ist, erhélt man aus (7.10) die analoge Erhaltungsgleichung

0z 9z _ 0 (Daz)
ot TP, T 0za 7 B,

(7.15)

mit den Randbedingungen Z = 0 im Oxidatorstrom und Z = 1 im Bennstoffstrom.

7.2 Das Flammenflichenmodell

Das Flammenflichenmodell ist von Burke und Schumann bereits 1928 eingefiihrt
worden (Burke, S.P. und Schumann, T.E.W.,  Diffusion flames®, First Symposi-
um (International) on Combustion, S. 2-11, The Combustion Institute, Pittsburgh
(1928)). Es ist durch die Annahme gekennzeichnet, dass die Verbrennung in einer
Diffusionsflamme in einer singuldren Fldche bei stochiometrischer Mischung statt-
findet. Brennstoff und Sauerstoff diffundieren von entgegengesetzten Seiten in die
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Flammenfliche hinein und verschwinden dort, wihrend die Produktkomponenten
und die Temperatur dort ein singulires Maximum haben. Mathematisch ergibt sich
das Flammenflichenmodell fiir den Grenzfall unendlich grofler Verweilzeiten unter
der Voraussetzung vollstdndiger Verbrennung fiir nur eine einzige chemische Brutto-
reaktion, zum Beispiel der Form (7.9). Dann ist im mageren Gemisch (0 < Z < Zg)
noch Sauerstoff und im fetten Gemisch noch Brennstoff (Zs; < Z < 1) vorhanden. Da
der Mischungsbruch die elementare Zusammensetzung fiir einen gegebenen Brenn-
stoff bereits vollstéindig festlegt, liegt es nahe, die Zusammensetzung des verbrannten
Gemisches als Funktion des Mischungsbruches darzustellen. Dazu soll zunéchst das
magere Gemisch betrachtet werden. Dort ist der Brennstoff vollsténdig verbrannt
und aus (7.3) und (7.4) ergibt sich

Z
YB,b = 0, YOQ,b = Y02,2 (1 - Z_> ) 0< Z < Zst- (716)
st

Diese Beziehung zeigt einen linearen Abfall von Yo, mit Z auf der Oxidatorseite
ausgehend von Yo, o bis zum Wert von Yo, = 0 bei Z = Z. Um die Massenbriiche
der Produkte CO9 und HsO berechnen zu konnen miissen wir von den Elemen-
tenmassenbriichen ausgehen, da diese wihrend der Verbrennung erhalten bleiben
Zjn = Zjyp. Die Massenbriiche der Elemente C und H sind proportional zu Y, und
mit (7.2) auch zu Z. Mit (2.11), (7.2) und (7.11) ergibt sich fir j = C und j = H
im verbrannten Zustand fiir das magere Gemisch (0 < Z < Zg)

m Mc Mc¢
Zo = B1Z = Yco,.6,
MB ) ]\4002 25
(7.17)
n My 2 My
7y = Yp1Z =—Y; .
H M B,1 Mo H20,b
Daraus ergibt sich
mMCOQ
Yco,p = Y1 £—7i—,
2, ) MB
(7.18)
1 TLMH (@)
Y; =_-Yp  Z—2=.
H20,b 9 B,1 MB
Dies kann auch als P
Yco,,6 = YC0,,st 7o
st
(7.19)
A
YH,0,6 = YH,0,st 70

geschrieben werden, wobei Yco, s+ und Yi,0.s aus (7.18) bei Z = Zg folgen. Im
fetten Gemisch ist dagegen der Sauerstoff vollstéindig verbraucht, so dass aus (7.3)
und (7.4) folgt

Z — g

Yy =Yp1———
B,b B,ll_ZSta

Yo, =0, Zg<Z<1. (7.20)

Die Massenbriiche ergeben sich analog aus der Elementenbilanz

1-Z 1-Z7

—, Y =Y —_— . 21
1z, Ym0y =Yioa (7.21)

Yco,6 = YC0,,st
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Bild 7.2: Die sich aus dem Flammenflichenmodell ergebenden Profile der Massen-
briiche als Funktion des Mischungsbruchs

Luft —
z=0 = 0z _ o on_ [
h = hL — on ' dn ::
Brennstoff F= —
[ — Z1 I
h = hl _' L
T=7, - Z(xq,1) = Zy —
" oz N 5
== {), % — )
on an

Bild 7.3: Beispiel einer Diffusionsflamme in einem Brennraum mit adiabaten Wénden
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Der Verlauf der Massenbriiche iiber Z ist in Bild 7.2 schematisch gezeigt. Man
sieht, dass Yp und Yo, j bei Zy; verschwinden, wihrend Yo, 5 und Yi,0 dort ihr
Maximum haben.

Zur Bestimmung der Temperatur als Funktion des Mischungsbruches bei vollstandi-
ger Verbrennung soll von (2.106) ausgegangen werden. Zunéchst ist die Temperatur
T, als Funktion des Mischungsbruches zu bestimmen. Dazu soll zunéchst die Enthal-
piegleichung (5.51) fiir den Fall konstanten Druckes (dies ist bei offenen Diffusions-
flammen mit sehr guter Ndherung der Fall) und vernachlédssigharer Wiarmestrahlung
betrachtet werden

Oh oh 0 <)\ 6h>

pa + pUa = gaxa

.22
0xy Oy (7.22)

Dabei war die Lewis-Zahl Le = \/(pc, D) zu eins gesetzt worden, so dass die Glei-
chung fiir den Mischungsbruch (7.14) und die Enthalpiegleichung (7.22) gleich wer-
den. Setzt man dariiberhinaus noch vergleichbare Randbedingungen voraus, zum
Beispiel h = hy im Brennstoffstrom bei Z = 1 und h = ho im Oxidatorstrom bei
Z = 0, wobei sowohl fiir Z als auch fiir h an allen anderen Berandungen des In-
tegrationsgebietes Null-Gradienten-Randbedingungen gelten sollen, Bild 7.3. Dies
entspricht fiir eine Flamme in einem Brennraum zum Beispiel der Annahme adia-
bater fester Wénde. Fiir den Fall einer Diffusionsflamme in unendlicher Umgebung
ist diese Voraussetzung dadurch erfiillt, dass man sich die Wéande ins unendliche
versetzt denkt.

Dann besteht zwischen Z und h im gesamten Gebiet die Kopplungsbeziehung

h — ha

Z:
hi — ha

(7.23)

Setzt man nun fiir das unverbrannte Gemisch ¢, als konstant voraus, so gilt mit

dh = cpdT und h = h,

g Tu—Ts
T —T5
oder
TW(Z) =Ty + Z(Th — Ts). (7.24)

Dabei sind 77 und 75 die Temperaturen des Brennstoff- bzw. des Oxidatorstroms.

Fiir ein mageres Gemisch bei vollsténdiger Verbrennung ergibt sich aus (2.106) mit
YB,w = YB,1Z und konstantem c,, die adiabate Flammentemperatur

(_Ahm)refYB,l

; Z
cprvgMp

. 0< Z< Zg. (7.25)

Im Normalfall, wenn 7} und 75 sich wenig unterscheiden, iiberwiegt der zweite Term
in (7.25). Die adiabte Flammentemperatur steigt danach linear mit Z an und erreicht
bei Z = Z4 im stochiometrischen Gemisch ihren Maximalwert.

Im fetten Gemisch wird nicht der Brennstoff, dafiir aber der Sauerstoff vollstéindig
verbraucht (Yo,, = 0). Statt (2.104) lésst sich fiir ¢ = B, COy und HyO daher
schreiben

ViMi

Yiuw = Yip = Yoouu ———
’ bl ’ VOQMOQ

(7.26)
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Bild 7.4: Die adiabate Flammentemperatur bei vollstéindiger Verbrennung und die
Temperatur T,(Z) im unverbrannten Gemisch

Die gleiche Vorgehensweise wie im mageren Bereich fiihrt jetzt zu

(_Ahm)refY02,2

Ty(Z) = Ty(Z) +
()= T2)+ =

(1-2), Z>Zy. (7.27)

Die Temperatur fillt also in diesem Bereich vom Maximalwert bei Z = Zg linear
auf den Wert 77 bei Z =1 ab.

In Bild 7.4 ist die adiabte Verbrennungstemperatur sowie die Temperatur vor der
Verbrennung iiber dem Mischungsbruch schematisch aufgetragen.

Aus (7.4) folgt fiir das stochiometrische Mischungsverhéltnis

1-— Zst . I/YBJ
ZSt Y0272 .

(7.28)

Somit ergibt sich die maximale Flammentemperatur bei Z = Z; sowohl aus (7.25)

und (7.27)

— AR, Y17,
Tst = Tu(Zst) + ( ) Eall

cpV My
(7.29)
(_Ahm)YOQ 2(1 - Zst)
=T,(Z . .
U( St) + ch62M02
Somit ist die Burke-Schumann-Lésung fiir die Temperatur
Z
T=T,72)+ Z—[Tst —Tuw(Zg)], 0<Z<Zg, (7.30)
st
1-Z
T=T.,2)+ ﬁ[Tst —Tu(Zs)], Zs<Z<1. (7.31)
— st

Das Flammenflachenmodell fiihrt auf analytische Beziehungen und bietet daher be-
sondere Vorteile. Es hat den Nachteil, dass in der Néhe stochiometrischer Mischung
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Bild 7.5: Burke-Schumann-Loésung und Gleichgewichtslosung fiir die Verbrennung
von Wasserstoff in Luft bei p =1 atm

zu hohe Flammentemperaturen berechnet werden, wenn realistische Werte (—Ah,, )
und ¢, gewéhlt werden. Daher ist es mitunter sinnvoll, statt (—Ah,,)/c, die Tem-
peratur T vorzugeben.

Eine Alternative zum Flammenflichenmodell ist die Annahme ortlichen chemischen
Gleichgewichts. Hierbei werden die linear unabhéngigen chemischen Reaktionen mit
ihren Riickwartsreaktionen als im Gleichgewicht befindlich angenommen. Durch die
Wahl der chemischen Reaktionen sind lediglich die zugelassenen chemischen Kom-
ponenten festgelegt, die Reaktionskinetik selbst findet keinen Eingang (vergleiche
Abschnitt 2.15). Ausgehend von den Elementenkonzentrationen und der Enthalpie,
die als Funktion des Mischungsbruches vorgegeben werden, kéonnen nun die ort-
liche Gleichgewichtstemperatur und die Gleichgewichtskonzentrationen berechnet
werden.

Fiir das Beispiel einer Ha-Luft-Diffusionsflamme sind dhnlich der Vorgehensweise wie
in Beispiel 7.3 die Massenbriiche der Gleichgewichtskonzentrationen als Funktion
von Z berechnet werden (es muss jedoch auch der Massenbruch von Ny beim mitt-
leren Molekulargewicht beriicksichtigt werden) wobei die Temperatur iterativ aus
der vorgegebenen Enthalpie h(Z) bestimmt wurde. Weiterhin wurde ¢, als Funktion
der Massenbriiche und der Temperatur angesetzt. Das Ergebnis ist in Bild 7.5 als
Funktion des Mischungsbruchs gezeigt. Die Burke-Schumann-Lésung entspricht dem
Grenzfall K, — oo. Man sieht, dass sich die Gleichgewichtslésung von der Burke-
Schumann-Lésung nur in der unmittelbaren Umgebung von Zg:, und dort auch nur
geringfiigig, unterscheidet.

Man koénnte erwarten, dass das Gleichgewichtsmodell eine Verbesserung gegeniiber
dem Flammenflichenmodell darstellt. Diese Erwartung beruht auf der Uberlegung,
dass das ortliche chemische Gleichgewicht einen exakten thermodynamischen Grenz-
fall fiir grofle Verweilzeiten bei beliebiger Reaktionskinetik darstellt, wihrend das
Flammenflichenmodell die Annahme einer Einschritt-Reaktion beinhaltet. In ge-
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wisser Weise sind jedoch bereits durch die Wahl der chemischen Komponenten re-
aktionskinetische Aussagen gemacht worden. So ist es zum Beispiel nicht sinnvoll,
festen Kohlenstoff oder NO und NO, als Komponenten zuzulassen, da die Bildungs-
geschwindigkeiten dieser Stoffe so langsam sind, dass sie in realen Flammen nicht
den Gleichgewichtszustand erreichen. Problematisch ist dariiber hinaus, die Annah-
me chemischen Gleichgewichts im fetten Bereich von Kohlenwasserstoffen. Dabei
zeigt sich, dass sich im Bereich bei Z ~ 0,2 bei der Annahme vollstdndigen Gleich-
gewichts sehr viel groflere Werte von CO und Hs ergeben als im Experiment. Bei
Ho-Flammen, bei denen die Bildung von CO im fetten Bereich keine Schwierigkeiten
bereitet, liefert das Gleichgewichtsmodell relativ realistische Ergebnisse, insbeson-
dere hinsichtlich der maximalen Temperatur. Dort ist jedoch die Annahme gleicher
Diffusionskoeffizienten problematisch, da Hy einen um etwa den Faktor 3 grofieren
Diffusionskoeffizienten besitzt als zum Beispiel Os.

7.3 Die runde laminare Freistrahldiffusionsflamme im Grenzfall un-
endlich schneller Chemie

Wenn ein laminarer Brennstoffstrahl aus einer runden Diise als Freistrahl austritt
und das sich bildende Gemisch geziindet wird, erhélt man eine Freistrahldiffusions-
flamme. Ein anschauliches Beispiel einer laminaren Freistrahlflamme ist die Flam-
me eines Gasfeuerzeugs. Dabei ist zu beachten, dass derartige Flammen nur bei
sehr kleinen Abmessungen stabil sind. Sie beginnen, sobald sie gréfler werden, auf-
grund von Schwerkrafteinfliissen zu flackern. Wenn der Strahlimpuls erhoht wird,
vermindert sich der relative Einfluss der Schwerkraft in einer Freistrahlflamme, so
dass die Impulskrifte gegeniiber den Auftriebskréften iiberwiegen. Bei groflen Ge-
schwindigkeiten gewinnen jedoch hydrodynamischen Instabilitéiten (Kelvin-Helm-
holz-Instabilitidten) an Bedeutung, so dass der Freistrahl sehr schnell turbulent wird.
Die folgende Ableitung fiir eine stationére laminare Flamme ist jedoch trotzdem aus
zwei Griinden von Interesse:

1. Es soll damit der Verlauf der Flammenkontur in Strahlflammen illustriert wer-
den

2. Wichtige Teile der Herleitung kénnen bei turbulenten Freistrahlflammen Ver-
wendung finden.

Wir gehen von den Grundgleichungen fiir eine stationdre rotationssymmetrische
Grenzschichtstromung ohne Auftrieb aus (siehe Bild 7.6). Dabei ist z die axiale
und r die radiale Koordinate. Dann erhalten wir das folgende Gleichungssystem

Kontinuitat:

Opur) , por)
0z or

=0, (7.32)

Impuls der axialen Geschwindigkeitskomponente:

7.33
pur e (7.33)

B +pr—=—r—+—

Ou ou dp 0 ou
or 0z Or ’
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Flammenlinge
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Brennstoff Luft
Z=1 Z=0

Bild 7.6: Schematische Darstelllung einer runden Freistrahl-Diffusionsflamme
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Mischungsbruch:

P (7.34)

P TP T o

07 0z 0 < u 07 )
Dabei wurde die Schmidt-Zahl Sc = p/pD eingefithrt. Wir wollen im Auflenbereich
fiir r — oo ruhende Stromung mit u = 0 annehmen. Dann ergibt sich dort aus der
Impuls-Gleichung in z-Richtung fiir den Druck

dp

=
Wegen der Grenzschichtannahme gilt dies auch fiir den Freistrahl, so dass der Druck-
gradient in (7.33) entfillt. Fiir den runden Freistrahl in eine ruhende Umgebung
bei konstanter Dichte und ohne Auftrieb existiert eine Ahnlichkeitslésung (siche
Schlichting, H., ,Grenzschichttheorie“, Verlag Braun, (1965)). Wir wollen die dort
zugrunde gelegte Ahnlichkeitskoordinate 7 = r/z fiir den Fall nicht konstanter Dich-
te modifizieren und die folgende Transformation einfiithren

1/2};)/;)007%7"
re (7.36)

¢

Die Grofle a bezeichnet den Abstand des virtuellen Ursprungs des Freistrahls vom
Diisenaustritt. Fiir konstante Dichte und a — 0 reduziert sich die (-Koordinate
wieder auf n = r/z. Dies impliziert eine lineare Ausbreitung des runden Freistrahls.
Durch Einfiihren der Stromfunktion 1 mit

o N

pur = 2=, pur == (7.37)

wird die Kontinuitétsgleichung identisch erfiillt. Die konvektiven Terme der Impuls-
und Mischungsbruchgleichung lassen sich mit den Transformationsregeln

g 0 n on 0

dz 0C  0z0n

0. (7.35)

(=z+a, n=

(7.38)
9 _omo
or  Oron
wie folgt umformen
0 o0 On(oao 0o
W&+W@_m<%m m%) (7.:39)

Eine derartige Umformung ist bei zweidimensionalen stationédren Grenzschichtstromun-
gen immer moglich, wenn eine Stromfunktion eingefithrt werden kann und wenn die
transformierte Koordinate ¢ nicht von r abhéngt. Fiir die diffusiven Terme ergibt
sich

o 0 on o o
JE— _— = _— —_— ). -4

Dabei wurde der Chapman-Rubesin-Parameter

pur?

C = (7.41)

T
200 [ prdr
0
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eingefiihrt. Fiir konstante Dichte mit n = r/{ und p = po ist C = 1. Wir wollen hier
zunéchst C als Funktion von ¢ und 7 annehmen und eine formale Transformation
der Impuls- und Konzentrationsgleichung durchfiihren. Fiir die Stromfunktion wird
der Ansatz

Y = pooCF (¢, 1) (7.42)
eingefiihrt, so dass die Geschwindigkeiten
_ By peo
N PooC (7.43)

pUr = —oo(CFe + F — Fyn)

als Funktion der dimensionslosen Stromfunktion F und deren Ableitungen ausge-
driickt werden konnen. Dann ergibt sich aus (7.33) die Gleichung

&%JEEQ>_Q%:2< 2&)
C<n ¢ 3C3n(n) 077(77) on Cn@n(n)' (7.44)

Eine @hnliche Losung von (7.44) existiert nur, wenn F keine Funktion von ¢ ist. Dann
ist u proportional zu (! die Geschwindigkeit fillt also linear mit (z+a)~! ab. Dies
erfordert, dass der Chapman-Rubesin Parameter C' und die Randbedingungen fiir
die Geschwindigkeiten unabhéngig von z sind (zum Beipiel u = 0,v = 0 fiir n — 0).
Damit lautet die Gleichung fiir die dimensionslose Stromfunktion

) FFn> a( i Fn>
—— (=) = = (omn—(-)).
0n< n on 77077( )

Fiir die Grofle w = Z(z,7)/Z4(z), wobei Z,(z) der Wert auf der Strahlachse ist,
sollen dieselben Transformationen angewendet werden. Dies fiithrt auf

Jw OF Ow Ooln Z, ow 0 (C Ow
p _9row) g diida pow O (U OW 4
C< "oC T o 3n>+< o Tan o <Sc"an> (745)

Im Falle einer dhnlichen Losung verschwinden die beiden ersten Terme auf der linken

Seite, und es ergibt sich
_pow _ 0 (C 0w
on  On Scnan )

Wenn wir im folgenden C' = const setzen, erhalten wir die Losung

1 - (7.46)
“- (W)

Die Annahme C' = const kann formal nicht gerechtfertigt werden. Die vielfach ver-
wendete Annahme pu = const fithrt in (7.41) nicht auf einen konstanten Wert fiir
den Chapman-Rubesin Parameter. Die Annahme C' = const ergibt sich, wenn das
Dichte-Integral im Nenner von (7.41) durch eine mittlere Dichte p, ersetzt wird und
(ppr)/(pPmpoc) als konstant angenommen wird.



Die runde laminare Freistrahldiffusionsflamme im Grenzfall unendlich schneller Chemiel 69

Die Integrationskonstante v kann schliefilich mit Hilfe der Bedingung ermittelt wer-
den, dass der Strahlimpuls unabhéingig von ( ist (siche Beispiel 7.15). Setzt man die
Losung in die Impulsbilanz

/pu2rdr = poudd*/8 (7.47)
0
ein, so erhélt man
3p0R62
2
= ) 4

Dabei ist py die Dichte des Brennstoffstroms und Re = upd/vs, die Reynoldszahl.
In dhnlicher Weise gilt fiir den Mischungsbruch mit Zy =1

o0

/pqudr = poupd? /8. (7.49)
0

Hieraus ergibt sich der Mischungsbruch auf der Achse
_ 1+2Sc pyp Red

Za — -, 7.50
(2) 32 pn CC (7.50)
der wie die Geschwindigkeit mit ¢ ~! abfillt. Aus der Bedingung

Z(z,1) = Zow(n) = Zg (7.51)

kann die Flammenkontur r als Funktion von z berechnet werden.

Die Flammenkontur erreicht die Achse r = 0, wenn Z(z,r = 0) = Zg annimmt. Der
entsprechende Wert von z ist als Flammenlédnge definiert. Aus (7.50) ergibt sich die
Flammenlénge fiir laminare Freistrahlflammen ohne Auftrieb

I_ 1+2Sc po ugd? 4
3274t pocC v

Diese Gleichung zeigt, dass die Flammenlénge unter den getroffenen Annahmen bei
gegebenem Diisendurchmesser linear mit der Geschwindigkeit und quadratisch mit
den Diisendurchmesser zunimmt. Dies gilt nur fiir laminare Flammen, bei turbulen-
ten Flammen wird sich zeigen, dass statt der hier auftretenden Reynolds-Zahl eine
Konstante verwendet werden muss.

Beispiel 7.13
Leiten Sie den Impuls- und das Massenintegral fiir den Brennstoffstrom fiir einen
rotationssymmetrischen Freistrahl in einer ruhenden Umgebung her.
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Bild 7.7: Das Zusammenwachsen der turbulenten Scherstromungen im Anfangsbe-
reich eines Freistrahls



