4 Der Verbrennungsvorgang

Bei der Verbrennung handelt es sich um eine chemische Reaktion, bei der sich
der brennbare Stoff mit Sauerstoff zu den Verbrennungsprodukten verbindet.
Wie jede chemische Reaktion ist auch die Verbrennung mit einem Energieum-
satz verbunden.

4.1 Energieumsatz bei der Verbrennung

Bei jeder chemischen Reaktion ist der Energieinhalt der Endprodukte ver-
schieden gegeniiber dem Energieinhalt der Ausgangsstoffe. Bei der Reaktion
wird entweder Energie frei, oder es wird Energie verbraucht.

Exotherme Reaktion

Wird bei einer Reaktion Energie frei, so spricht man von einer exo-
thermen Reaktion. Der freiwerdende Energiebetrag erhilt ein negati-
ves Vorzeichen.

Endotherme Reaktion

Wird bei einer Reaktion Energie verbraucht, so spricht man von einer
endothermen Reaktion. Der verbrauchte Energiebetrag erhélt ein po-
sitives Vorzeichen.

Jeder Stoff bzw. jedes stoffliche System hat einen bestimmten Energieinhalt.
Dieser Energieinhalt wird als Innere Energie bezeichnet. Im Verlaufe der
Reaktion dndern sich die Inneren Energien der beteiligten Stoffe, wobei der
Differenzbetrag der Inneren Energie der Ausgangsstoffe minus der Inneren
Energien der Endprodukte den Energieumsatz der Reaktion ergibt (Bild 41 und
Bild 42).
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Lauft die Reaktion bei konstantem Druck ab, so bezeichnet man den Energie-
umsatz als Reaktionsenthalpie oder Reaktionswiarme A H. Liuft die Reak-
tion bei konstantem Volumen ab, so bezeichnet man den Energieumsatz als
Reaktionsenergie A E.

H
T A
Ausgangsstoffe
Ha
-AH
l Endprodukte
[

~

Reaktionsverlauf
He-Ha=-AH
Bild41: Energieumsatz einer exothermen Reaktion bei konstantem Druck

A

Endprodukte
HE 4+ ----- -—.—’i---- Semmmm s mm =
+AH
Ha l
Ausgangsstoffe

Reaktionsverlauf
He—-Ha=+AH
Bild42: Energieumsatz einer endothermen Reaktion bei konstantem Druck

Lésst man dieselbe Reaktion zum einen bei konstantem Druck, zum anderen
bei konstantem Volumen ablaufen und misst dabei den Energieumsatz, so wird
man feststellen, dass der Energieumsatz bei konstantem Volumen (A E) im
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Allgemeinen kleiner ist als der Energieumsatz bei konstantem Druck (A H). AE
ist um den Energiebetrag kleiner, der aufgewandt werden muss, um das Volu-
men des Systems bei konstantem Druck zu vergroRern (Volumenarbeit).

Verbrennungsreaktionen sind immer exotherme Reaktionen, d. h. es wird
Energie in Form von Warme und Licht bei der Verbrennung frei. Normaler-
weise laufen Verbrennungsreaktionen bei anndhernd konstantem Druck (At-
mosphérendruck) ab. Will man den Energieumsatz bei Verbrennungsreaktio-
nen berechnen, so kann dies sinnvollerweise nur iiber die Enthalpiebetrdge
geschehen. Filir Verbrennungsreaktionen sind solche Werte in entsprechenden
Tabellen angegeben. Man unterscheidet in diesem Zusammenhang zwischen
dem Brennwert H, und dem Heizwert H, (DIN 51 900).

Brennwert H,

Als Brennwert H, wird der Quotient aus der bei vollstandiger Verbrennung
eines festen oder fliissigen Brennstoffs freiwerdenden Warmemenge und dem
Gewicht des Brennstoffs bezeichnet, wenn

a) die Temperatur des Brennstoffs vor dem Verbrennen und die seiner Ver-
brennungserzeugnisse 25 °C betrégt,

b) das vor dem Verbrennen im Brennstoff vorhandene Wasser und das beim
Verbrennen der wasserstoffhaltigen Verbindungen des Brennstoffs gebildete
Wasser nach der Verbrennung im fliissigen Zustand vorliegen,

c) die Verbrennungserzeughisse von Kohlenstoff und Schwefel als Kohlen-
stoffdioxid und Schwefeldioxid im gasférmigen Zustand vorliegen und

d) eine Oxidation des Stickstoffs nicht stattgefunden hat.

Heizwert H,

Als Heizwert H, wird der Quotient aus der bei vollstdndiger Verbrennung eines
festen oder fliissigen Brennstoffs freiwerdenden Warmemenge und dem Ge-
wicht des Brennstoffs bezeichnet, wenn

a) die Temperatur des Brennstoffs vor dem Verbrennen und die seiner Ver-
brennungserzeugnisse 25 °C betrdgt,

b) das vor dem Verbrennen im Brennstoff vorhandene Wasser und das beim
Verbrennen der wasserstoffhaltigen Verbindungen des Brennstoffs gebildete
Wasser nach der Verbrennung in dampfformigem Zustand bei 25 °C vorlie-
gen,

c) die Verbrennungserzeugnisse von Kohlenstoff und Schwefel als Kohlen-
stoffdioxid und Schwefeldioxid in gasférmigem Zustand vorliegen und

d) eine Oxidation des Stickstoffs nicht stattgefunden hat.
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Der Brennwert H, unterscheidet sich von dem Heizwert H,, durch den Ener-
giebetrag, der durch die Verdampfung des im Brennstoff enthaltenen bzw. bei
der Verbrennung wasserstoffhaltiger Brennstoffe gebildeten Wassers ver-
braucht wird.

Brennwert (H,) = Heizwert (H,) + Verdampfungswarme des Wassers

Damit ist der Heizwert der meisten Brennstoffe geringer als der Brennwert
(Hy < H,). Da sowohl bei Nutz- wie auch bei Schadenfeuern das Wasser
dampfformig mit den Verbrennungsgasen abgeftihrt wird, stellt der Heizwert
H, die bei der Verbrennung maximal nutzbare Energie pro Masse Brennstoff
dar. Der Brennwert H, ist in diesem Zusammenhang nur von theoretischer
Bedeutung. Heizwerte einiger wichtiger brennbaren Stoffe sind in Tabelle 16
angegeben.

4.2 Triebkraft der Verbrennung

Eine Verbrennung lauft nach Einleitung (Entziinden) so lange selbststdndig ab,
bis der brennbare Stoff oder der Sauerstoff verbraucht ist. Triebkraft einer
solchen selbststdndig ablaufenden Reaktion sind zwei grundlegende Naturge-
setze:

1. Die Natur ist bestrebt, den energiedrmsten Zustand einzunehmen.
2. Die Natur ist bestrebt, den Zustand grotmaoglicher Unordnung an-
zunehmen.

Um die Triebkraft einer Reaktion genauer zu beschreiben, miissen beide Tatsa-
chen miteinander verkniipft werden. Der Energiezustand eines Systems wird
beschrieben durch seine Enthalpie (H), der Unordnungszustand durch die
Entropie (S). Beide wirken gegeneinander, wie das am Beispiel der Verdamp-
fung einer Flissigkeit am Siedepunkt deutlich wird. Die Fliissigkeit verdampft,
da die Entropie beim Ubergang in den Gaszustand stark zunimmt. Gleichzeitig
muss aber laufend Energie von auBen zugefiihrt werden, was den Enthalpiein-
halt des Systems erhoht. Vermindern wir den Enthalpieinhalt des Systems
(Entzug von Energie), so kondensiert ein Teil des Dampfes, was gleichzeitig den
Entropieinhalt verringert. Eine ZustandsgréBe, die dieses Gegeneinanderwir-
ken von Enthalpie und Entropie beschreibt, ist die Freie Enthalpie (G).
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Bei einer chemischen Reaktion sind die Enthalpien und Entropien der Endpro-
dukte verschieden von denen der Ausgangsstoffe. Ob eine Reaktion selbststan-
dig ablduft, hingt davon ab, wie groR die Anderung, also die Differenz, dieser
Werte ist. Fiir die Anderung der Freien Enthalpie gilt:

AG=AH-T-AS
AG Anderung der Freien Enthalpie AGI=1 ]
GReaktionsprodukte - GAusgangsstoffe mol
AH Anderung der Enthalpie [AH =1 J
HReaktionsprodukte - HAusgangssloffe mol
AS Anderung der Entropie AS=1 J
mol K

SReakﬂonsprodukte - SAusgangsstoffe

Diese, nach ihren Entdeckern benannte Gibbs-Helmholtzsche Gleichung
ist bezogen auf die Stoffmenge Mol und gilt in dieser einfachen Form nur fiir
konstante Temperaturen, da Freie Enthalpien, Enthalpien und Entropien tem-
peraturabhangig sind.

Eine Reaktion lduft so lange selbststindig ab, wie die Anderung der Freien
Enthalpie negativ ist, d. h. dem System Freie Enthalpie entzogen werden kann
(negatives Vorzeichen von A G). Ist die Differenz der Freien Enthalpien gleich
Null, so ist kein Antrieb fiir die Reaktion mehr vorhanden, d. h. die Reaktion
kommt zum Stillstand. Es herrscht Gleichgewicht. An der méglichen Anderung
der Freien Enthalpie einer chemischen Reaktion ldsst sich erkennen, ob die
Reaktion selbststandig ablduft, ob sie sich im Gleichgewicht befindet, oder ob
sie unmaglich ist:

- AG < O: selbststindig ablaufende Reaktion;
— AG = O: Reaktionim Gleichgewicht, keine Anderung des Systems;
— AG > O: unmogliche Reaktion bzw. Reaktion lduft in Gegenrichtung ab.

Der Einfluss der Umgebungstemperatur auf die Freie Enthalpie und damit auf
die Triebkraft einer Reaktion ldsst sich gut an der Verbrennung von Wasserstoff
(2H, + O, — 2H,0) erldutern.

Fiir diese Reaktion ist A H stark negativ. Auch A Sist aufgrund der Abnahme
des Unordnungszustandes negativ, jedoch ist A S vom Betrag kleiner als A H.
Setzt man diese Werte in die Gibbs-Helmholtzsche Gleichung ein, so erhilt
man ein negatives A G, vorausgesetzt die Temperatur ist nicht zu hoch.

AG=(-AH)-T(AS)

Wird die Temperatur gesteigert, so wird der Ausdruck [-T (— A S)] groBet, denn
er ist aufgrund der beiden negativen Vorzeichen positiv. Bei einer bestimmten
Temperatur wird A G =0O.
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Bei einer weiteren Temperatursteigerung wird A G sogar positiv, da jetzt der
Ausdruck [- T (— A S)] in der Gleichung {iberwiegt. Das hat praktisch folgende
Auswirkung: Bei den normalen Verbrennungstemperaturen des Wasserstoffs
in Luft ist A G negativ, d.h. die Verbrennung lduft selbststindig ab
(2H2 + 02 — 2H20)

Bei sehr hohen Temperaturen wird A G positiv, d. h. die Verbrennung kann
nicht mehr vollstindig ablaufen, im Gegenteil, sie lauft jetzt in Gegenrich-
tung ab. Das Wasser zersetzt sich wieder in Wasserstoff und Sauerstoff
(2H20 - 2H2 + 02)

Eine derartige Zersetzung des Wassers bei hohen Temperaturen begegnet
jedem Feuerwehrangehdrigen dann, wenn er versucht, brennendes Metall
(Brandtemperaturen 2000 — 3000 °C) mit Wasser zu lschen.

4.3 Verbrennungsgeschwindigkeit

Als Reaktionsgeschwindigkeit v bezeichnet man die Anderung der Konzen-
tration der an der Reaktion beteiligten Stoffe in Abhangigkeit von der Zeit. Fiir
die Verbrennungsgeschwindigkeit gilt: brennbarer Stoff + Sauerstoff — Ver-
brennungsprodukte.

Vo = -A Chrennbarer Stoff _ A Csauerstoff _ A CVerbrennungsprodukte
RG = = =
© At At At

¢ Konzentration At Zeitspanne

Ac Anderung der Konzentration

Die Verbrennungsgeschwindigkeit ist um so grofer, je schneller die Konzen-
trationen an brennbarem Stoff und Sauerstoff abnehmen, bzw. je schneller die
Konzentrationen der Verbrennungsprodukte zunehmen.

Damit die an der Reaktion beteiligten Stoffe miteinander reagieren konnen,
miissen ihre kleinsten Teilchen zusammenstoBen. Fiir Verbrennungsreaktio-
nen heift das, dass die Teilchen des brennbaren Stoffes mit denen des Sauer-
stoffs zusammenstofen miissen, um zu reagieren. Je mehr St6Re pro Zeit
stattfinden, desto grofer wird die Verbrennungsgeschwindigkeit sein. Damit
héngt die Verbrennungsgeschwindigkeit stark von der Konzentration des
brennbaren Stoffes und des Sauerstoffs ab. Fiir die Konzentrationsabhéngigkeit
der Verbrennungsgeschwindigkeit gilt:
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VRG ~ &

n=1, 2, 3je nach Reaktionstyp

Daraus ldsst sich unschwer ableiten, dass die Verbrennungsgeschwindigkeit
zunehmen muss, wenn die Sauerstoffkonzentration steigt. Diese Tatsache kann
man beobachten, wenn eine Verbrennung zum einen in Luft (21 Vol.- % O,),
zum anderen bei erhdhtem O,-Gehalt oder gar in reinem Sauerstoff (100 Vol.-
% O,) durchgefiihrt wird.

Andererseits nimmt die Verbrennungsgeschwindigkeit stark ab, wenn die
Konzentration des brennbaren Stoffes oder des Sauerstoffs verringert wird. Auf
diesem Zusammenhang beruhen die Loschverfahren durch Verdrangen des
Sauerstoffs (z. B. mit CO,) oder Trennen von Sauerstoff und brennbarem Stoff
(z.B. durch Schaum).

Um die Geschwindigkeit von Verbrennungsreaktionen angeben zu kénnen,
bestimmt man die Abbrandrate (einige Abbrandraten brennbarer Stoffe sind
in Tabelle 17 abgegeben).

Die Abbrandrate ist die in einer bestimmten Zeitspanne verbrennende
Masse eines brennbaren Stoffes.

Die Regel ist fiir die Verbrennungsreaktion nur bedingt anwendbar, da sie
lediglich unter folgenden Voraussetzungen gilt: Je feiner die Verteilung eines
brennbaren Stoffes ist, desto groer ist die Verbrennungsgeschwindigkeit. Der
Sauerstoffzutritt kann nahezu ungehindert erfolgen. Den Verteilungsgrad ei-
nes brennbaren Stoffes gibt man durch sein Verhiltnis Oberflache zur Masse an.

Oberflache des brennbaren Stoffes
Masse des brennbaren Stoffes

Verteilungsgrad =

[st dieses Verhéltnis sehr grof3, z. B. bei Stduben brennbarer fester Stoffe oder
Déampfen und Nebeln brennbarer Fliissigkeiten, und wird gleichzeitig fiir ge-
niigend groBen Sauerstoffzutritt gesorgt, indem man diese Stoffe in Luft ver-
teilt, so kdnnen sehr groRe Verbrennungsgeschwindigkeiten erreicht werden.

Bei brennbaren Gasen sind diese Bedingungen aufgrund des Aggregatzustan-
des erfiillt, sodass in brennbaren Atmosphdren — richtiges Mengenverhaltnis
vorausgesetzt — mit hohen Verbrennungsgeschwindigkeiten zu rechnen ist.

Neben der Abhdngigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von den beteiligten
Stoffen hat auch die Temperatur einen groBen Einfluss. Die Reaktionsge-
schwindigkeit nimmt mit Steigerung der Temperatur zu.
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In der Chemie gibt es eine Beziehung, die den Zusammenhang zwischen
Temperatursteigerung und Zunahme der Reaktionsgeschwindigkeit be-
schreibt. Diese Beziehung wird als RGT-Regel oder van’t Hoffsche Regel
bezeichnet.

Durch eine Temperaturzunahme von 10°C wird die Reaktionsge-
schwindigkeit um das Doppelte bis Dreifache gesteigert.

Die Regel ist fiir die Verbrennungsreaktion nur bedingt anwendbar, da sie
lediglich unter folgenden Voraussetzungen gilt:

— Die Reaktion muss eindeutig sein und in wenigen Teilschritten ablaufen.

— Alle Reaktionspartner miissen im gleichen Aggregatzustand vorliegen (ho-
mogene Reaktion).

— Die Reaktion muss in groBer Verdiinnung ablaufen.

— Die Reaktionstemperatur darf nicht zu groB sein (< 200 °C).

Da die meisten Verbrennungsreaktionen heterogene Reaktionen sind, bei de-
nen viele Teilreaktionen nebeneinander ablaufen, die Reaktionspartner in ho-
her Konzentration vorliegen und hohe Temperaturen erreicht werden, sind mit
der van’t Hoffschen Regel keine exakten Berechnungen der Steigerung von
Verbrennungsgeschwindigkeiten moglich.

Bestimmend fiir die Geschwindigkeit von Verbrennungsreaktionen sind
hauptsdchlich Probleme des Stofftransportes, d. h. Probleme der Heranfiihrung
von Sauerstoff und des Abtransportes der Verbrennungsprodukte. Dieser Stoff-
transport, auch Diffusion genannt, ist temperaturabhangig, sodass sich die
Anderung der Reaktionsgeschwindigkeit mit der Temperatur bei den meisten
Verbrennungsreaktionen durch die Temperaturabhangigkeit des Stofftranspor-
tes ergibt. Eine der van’t Hoffschen Regel entsprechende einfache Beziehung ist
hier nicht méglich. Die Steigerung der Reaktionsgeschwindigkeit wird in allen
Fdllen geringer sein, als aus der van’t Hoffschen Regel abzuleiten ist.

4.4 Stoffumsatz bei der Verbrennung

Untersucht man die chemische Reaktion A + B — AB, so verlduft sie um so
schneller, je groler die Konzentrationen von A und B sind und je geringer die
Konzentration von AB ist. Wie bereits gezeigt (Abschn. 4.2) ist auch die Um-
kehrung dieser Reaktion maglich: AB — A + B.

117



Diese Riickreaktion verlauft um so schneller, je groBer die Konzentration von
AB ist und je geringer die Konzentrationen von A und B sind. Diese beiden
Teilreaktionen lassen sich in einer Gleichung zusammenfassen:
Hinreaktion
A+B ———
Ruckreaktion

Lauft eine Verbrennung in einem abgeschlossenen Raum ab, so werden mit der
Zeit die Konzentrationen von brennbarem Stoff und Sauerstoff abnehmen und
die Konzentrationen der Verbrennungsprodukte zunehmen. Damit nimmt die
Geschwindigkeit der Hinreaktion (Verbrennung) ab und die Geschwindigkeit
der Riickreaktion nimmt zu. Der Gesamtvorgang ndhert sich einem Gleichge-
wichtszustand, bei dem die Geschwindigkeit der Hinreaktion gleich der Ge-
schwindigkeit der Rlickreaktion ist (Vg =Vgrg,,J-

Damit kommt die Verbrennung nahezu zum Erliegen, obwohl noch brenn-
barer Stoff und auch Sauerstoff vorhanden sind (Ubergang zum Schwelbrand).
Werden in diesem Stadium Tiiren gedffnet oder Fenster zerstort, d.h. das
abgeschlossene System in ein offenes System umgewandelt, so kann Sauerstoff
hinzutreten, und die Verbrennungsprodukte konnen abgefiihrt werden. Damit
nimmt die Geschwindigkeit der Hinreaktion stark zu (Konzentration des
Sauerstoffs nimmt zu) und die Geschwindigkeit der Riickreaktion stark ab
(Konzentrationen der Verbrennungsprodukte nehmen ab). Die Verbrennung
setzt erneut ein.

Derartige Vorgidnge lassen sich mithilfe des Massenwirkungsgesetzes
chemischer Reaktionen beschreiben. Eine genaue Ableitung und Behandlung
des Massenwirkungsgesetzes ist im Rahmen dieses Buches nicht méglich. Hier
sei auf weiterfiihrende Literatur (siehe Literaturverzeichnis) verwiesen.

Eine auch fiir Verbrennungsreaktionen sehr wichtige Schlussfolgerung aus
dem Massenwirkungsgesetz muss jedoch in diesem Zusammenhang bespro-
chen werden. Es handelt sich um das so genannte Prinzip des kleinsten
Zwanges:

Wird auf ein System, das sich im Gleichgewicht befindet, durch Andern
der duBeren Bedingungen ein »Zwang« ausgeiibt, so verschiebt sich das
Gleichgewicht derart, dass es dem »Zwang« ausweicht bzw. ihn zu
vermeiden sucht.

Findet eine Verbrennung in einem geschlossenen Raum statt, so erhoht sich
durch die gasformigen Verbrennungsprodukte der Druck in diesem Raum. Da
die Verbrennungsprodukte nicht entweichen konnen, steigt deren Konzentra-
tion stark an.
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Die Reaktion sucht nun diesem Zwang auszuweichen, indem die Produktion
gasformiger Verbrennungsprodukte eingeschrankt wird, d.h. die Verbren-
nungsgeschwindigkeit nimmt ab. Der Brand geht in einen Schwelbrand {iber.
Wird jetzt der Raum geoffnet, so konnen die Verbrennungsgase entweichen;
der Druck im Raum sinkt. Die Reaktion versucht diesem erneuten, allerdings
entgegengerichteten Zwang (Verlust der Verbrennungsprodukte) auszuwei-
chen, indem vermehrt Verbrennungsprodukte gebildet werden, d. h. die Ver-
brennungsgeschwindigkeit steigt stark an. Dieser Vorgang wird durch den
Zustrom von Sauerstoff noch verstarkt. Auf dem gleichen Prinzip beruht auch
die Tatsache, dass eine Acetylenzersetzung schneller zum Stillstand kommt,
wenn das Ventil der Druckgasflasche geschlossen ist, da durch den Druckan-
stieg die Produktion gasformiger Zersetzungsprodukte eingeschrankt wird.

4.5 Reaktionstypen der Verbrennung

In der Chemie werden die Reaktionen in verschiedene Typen unterteilt. Alle
Reaktionen, die einem Typ angehoren, laufen nach dem gleichen Mechanismus
ab. Von den bekannten Reaktionstypen sind zwei fiir die Verbrennung beson-
ders wichtig: Redox-Reaktionen und Radikalreaktionen.

4.5.1 Redox-Reaktionen

Verbrennungsreaktionen, d. h. Reaktionen von brennbaren Stoffen mit Sauer-
stoff, gehoren zum Typ der Redox-Reaktionen. Eine Redox-Reaktion ist die
Verkniipfung zweier Teilreaktionen, einer Oxidation und einer Reduktion.

Eine Oxidation ist eine Reaktion unter Abgabe von Elektronen. Wird ein
Stoff oxidiert, so erhoht sich seine Oxidationszahl.

Beispiel fiir Oxidationsreaktionen:

+0 +11I +0 +1V
Al > AP +3e S - S™ide
+0 +IV +0 +1
C > G ide H - H'+1le

Eine Reduktion ist eine Reaktion unter Aufnahme von Elektronen.
Wird ein Stoff reduziert, so erniedrigt sich seine Oxidationszahl.
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