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Рассмотрена возможность инициирования горения смесей CH4–O2 при возбуждении молекул O2

в состояния a1∆g и b1Σ+
g лазерным излучением с длиной волны 1,268 мкм и 762 нм. Показано,

что возбуждение молекул O2 приводит к значительному уменьшению периода индукции и к

снижению температуры воспламенения вследствие ускорения образования активных атомов и

радикалов и интенсификации цепного механизма процесса. Даже при небольшой поглощенной
газом удельной энергии лазерного излучения (≈ 0,1 эВ/молекула) температура воспламенения
смеси CH4:O2 в соотношении 1:2 может быть уменьшена с 1 000 до 300 K.
Ключевые слова: горение, электронно-возбужденные молекулы, лазерное излучение.

ВВЕДЕНИЕ

Возможность управления процессами го-
рения при использовании различных физиче-
ских воздействий исследуется уже в течение

нескольких десятилетий [1–7]. Одним из наи-
более перспективных методов является исполь-
зование лазерного излучения для инициирова-
ния цепного механизма горения [8–10]. Ранее
было показано, что возбуждение молекул O2 в

электронные состояния a1∆g и b1Σ+
g лазерным

излучением с длиной волны λI = 1,268 мкм
и 762 нм соответственно приводит к ускоре-
нию процессов образования химически актив-
ных атомов O, H и радикалов OH при горе-
нии кислородно-водородных смесей. Это позво-
ляет существенно (до 300 K) уменьшить темпе-
ратуру воспламенения смесей H2–O2 (воздух).
Обусловлены эти эффекты возникновением но-
вых интенсивных каналов инициирования цеп-
ных реакций [11, 12]. Предложенный метод воз-
действия на смесь лазерного излучения может

быть применен и к движущимся потокам. Так,
в [12] было показано, что возбуждение молекул
O2 в состояния a1∆g и b1Σ+

g излучением с дли-
ной волны 1,268 мкм и 762 нм приводит к ини-
циированию детонационной волны в сверхзву-
ковом потоке при T > 600 К.

Поскольку молекулярный кислород явля-
ется окислителем в процессах горения и угле-
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водородных топлив, можно ожидать, что воз-
действие лазерного излучения с длиной волны

λI = 1,268 мкм и 762 нм на смесь CnH2n+2–O2
(воздух) может также привести к интенсифи-
кации горения. Самым простым углеводородом
является метан, кинетика окисления которого
достаточно хорошо изучена. С другой стороны,
он является наиболее трудновоспламеняемым

предельным углеводородом. Поэтому представ-
ляет интерес проанализировать, как возбужде-
ние молекул O2 в состояния a1∆g и b1Σ+

g лазер-
ным излучением повлияет на процессы обра-
зования активных радикалов и динамику вос-
пламенения метанокислородных смесей. Такой
анализ и проведен в данной работе.

КИНЕТИЧЕСКАЯ МОДЕЛЬ

Известно, что даже в отсутствие электрон-
но-возбужденных молекул O2 для описания ди-
намики химических превращений при горении

метанокислородных смесей необходимы доста-
точно сложные кинетические схемы [13–15].
Так, в [15] была предложена схема химических
процессов для описания объемной реакции ме-
тана с O2, содержащая 270 обратимых реакций
с участием 43 компонентов, позволяющая по-
лучить хорошее соответствие эксперименталь-
ным данным по времени задержки воспламе-
нения в достаточно широком диапазоне изме-
нения температуры T0 и давления p0 исходной

смеси.
Однако не все эти процессы важны для

определения механизмов инициирования горе-
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Рис. 1. Зависимость времени индукции от началь-
ной температуры смеси CH4 +2O2 (p0 = 0,1 МПа)
при использовании различных кинетических схем:
цифры 1–4 соответствуют рассмотренным схемам

ния при возбуждении молекул O2 лазерным из-
лучением в состояния a1∆g и b1Σ+

g . Для то-
го чтобы определить минимальный набор ре-
акций, позволяющий правильно описать дина-
мику воспламенения и тепловыделение в сме-
си CH4–O2 в отсутствие молекул O2(a1∆g) и
O2(b1Σ+

g ), был проведен анализ возможности
редукции кинетической схемы [15]. Рассматри-
валось несколько схем: 1 — содержащая 217 об-
ратимых реакций с участием 35 компонентов;
2 — 172 реакции с участием 29 компонентов
(исключены реакции с участием C2, CH2CO,
CH3CO, C2HO, CH3CHO, CH3O2CH3); 3 —
140 реакций с участием 25 компонентов (до-
полнительно исключены реакции с участием

CH2OH, CH3OH, CH3O2, CH3O2H); 4 — 78
реакций с участием 19 компонентов (дополни-
тельно, по сравнению со схемой 3, исключе-
ны реакции с C2H, C2H2, C2H3, C2H4, C2H5,
C2H6). На рис. 1 представлены рассчитанные

с использованием кинетических схем 1–4 за-
висимости периода индукции τind (его значе-
ние определялось по моменту времени, соот-
ветствующему максимальному градиенту тем-
пературы) от начальной температуры T0 при

начальном давлении смеси p0 = 0,1 МПа. Все
расчеты проводились для гомогенной стехио-
метрической смеси CH4–O2 в адиабатическом

реакторе (полагалось, что все внутренние сте-
пени свободы молекул находятся в равновесии с

поступательными). Зависимости констант ско-
ростей прямых и обратных реакций от тем-
пературы взяты из [15]. Видно, что в обла-
сти высоких температур (T0 > 900 K) рас-

чет по схемам 1–3 дает одинаковые результа-
ты для τind. Использование схемы 4 приводит
при T0 > 900 K к существенному (до 6 раз) за-
нижению значений τind, в то же время расчет
по схеме 3 при T0 < 900 K дает завышенные

значения τind (в ≈ 20 раз). Расчет по всем рас-
смотренным схемам дает одинаковые значения

конечной температуры продуктов сгорания.
Из приведенного анализа следует, что для

исследования механизмов инициирования горе-
ния смесей CH4–O2 (воздух) в диапазоне тем-
ператур T0 = 600÷1 400 K можно использовать

редуцированную схему 2. Наличие в смеси мо-
лекул O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ) приводит к необхо-
димости введения в кинетическую схему допол-
нительных процессов. В таблице представлен

полный список элементарных процессов, вклю-
ченных в кинетическую модель.

Кинетическая модель

Реакции с O, H, O2, O3, H2,
OH, H2O, HO2, H2O2

1. H2O + M = OH + H + M

2. H2 + M = 2H + M

3. O2(X
3Σ−g ) + M = 2O + M

4. O2(a
1∆g) + M = 2O + M

5. O2(b
1Σ+

g ) + M = 2O + M

6. OH + M = O + H + M

7. H2 + O = OH + H

8. O2(X
3Σ−g ) + H = OH + O

9. O2(a
1∆g) + H = OH + O

10. O2(b
1Σ+

g ) + H = OH + O

11. H2O + O = 2OH

12. H2O + H = OH + H2

13. H2 + O2(X
3Σ−g ) = 2OH

14. H2 + O2(a
1∆g) = 2OH

15. H2 + O2(b
1Σ+

g ) = 2OH

16. HO2 + M = O2(X
3Σ−g ) + H + M

17. HO2 + M = O2(a
1∆g) + H + M

18. HO2 + M = O2(b
1Σ+

g ) + H + M

19. H2 + O2(X
3Σ−g ) = H + HO2

20. H2 + O2(a
1∆g) = H + HO2

21. H2 + O2(b
1Σ+

g ) = H + HO2

22. H2O + O = H + HO2
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Окончание таблицы

248. CH3O2H + M = CH3O + OH + M

249. CH3O2H + OH = CH3O2 + H2O

Реакции тушения возбужденных состояний О2

250. O2(a
1∆g) + M = O2(X

3Σ−g ) + M

251. O2(b
1Σ+

g ) + M = O2(a
1∆g) + M

Если для реакций с участием невозбуж-
денных молекул O2 константы скоростей для

молекулярной системы CH4–O2 достаточно хо-
рошо известны, то для процессов с O2(a1∆g) и
O2(b1Σ+

g ) ситуация существенно хуже. Экспе-
риментальные данные имеются лишь для от-
дельных реакций (№ 9, 20, 58–60, 250, 251).
Здесь и далее нумерация реакций соответству-
ет нумерации в таблице.

Рассмотрим вопрос об определении кон-
стант скоростей реакций с участием молекул

O2(a1∆g) и O2(b1Σ+
g ). Среди всего набора ис-

следуемых химических процессов можно выде-
лить два класса. К первому классу относятся

эндотермические реакции с активационным ба-
рьером, ко второму — реакции с энергией ак-
тивации Ea ≈ 0. В первом случае использо-
валась процедура уменьшения активационно-
го барьера, аналогичная той, которая прово-
дилась для реакций с участием колебательно-
возбужденных молекул [16]. Проиллюстрируем
эту процедуру на примере обменной реакции

AB(e) + C = BC + A,

где AB(e) — молекула, возбужденная в некото-
рое электронное состояние e. Константу скоро-
сти такой реакции можно представить в виде

k(T ) = ATn exp(−Ee
a/T ), (1)

где T — температура газа, A — коэффици-
ент аррениусовской зависимости, n — степен-
ной коэффициент, Ee

a — энергия активации

реакции с участием возбужденной молекулы

AB(e). Полагаем, как и для процессов с участи-
ем колебательно-возбужденных молекул, что
форма потенциальной поверхности Ue

1 реакций

с участием электронно-возбужденных молекул
AB(e) совпадает с формой потенциальной по-
верхности U1 для молекул AB в основном элек-
тронном состоянии. Тогда

Ue
1 = ∆H + Ee + E0

a exp(r/r1). (2)

Поверхность потенциальной энергии U2 реак-
ции, протекающей в обратном направлении,
при этом имеет следующий вид:

U2 = (∆H + E0
a) exp(−r/r2). (3)

Здесь ∆H — тепловой эффект реакции, Ee —
энергия электронно-возбужденного состояния
молекулы O2, E0

a — энергия активации при

протекании реакции в прямом направлении, ко-
гда молекула AB не возбуждена, r1 и r2 —
радиусы действия обменных сил для реаген-
тов и продуктов соответственно. Для многих
реакций r1 ≈ r2 [16]. Приравнивая Ue

1 и U2
(линия пересечения потенциальных поверхно-
стей), нетрудно получить

Ee
a =

1
2

(√
(∆H + Ee)2 + 4E0

a(∆H + E0
a)−

− (∆H + Ee)
)
. (4)

По соотношениям (1) и (4) были определены
константы скорости прямых реакций № 4, 5,
10, 14, 15, 21, 24, 25, 29, 30, 40, 41, 65, 66, 72,
73, 75, 76, 89, 90, 97, 98, 115, 116, 123, 124, 132,
133, 143, 144, 162, 163, 185, 186, 188, 189, 198,
199, 216, 217 и обратных реакций № 35, 36, 46,
47, 49, 50, 222, 223.

Отметим, что использование такого до-
статочно простого подхода для вычисления

констант скоростей барьерных реакций с

участием электронно-возбужденных молекул

O2(a1∆g) и O2(b1Σ+
g ) позволяет получить до-

статочно хорошее соответствие как с экс-
периментально определенными и рекомендо-
ванными в [3] значениями констант скоро-
стей реакций H + O2(a1∆g) = OH + O, H2+
O2(a1∆g) = H + HO2 (реакции № 9, 20), так
и с рассчитанными на основе метода «bond-
energy — bond-order» [17] значениями kq(T )
для реакций H2O + O2(a1∆g) = OH + HO2,
CH4 + O2(a1∆g) = CH3 + HO2 (реакции № 24,
65). Так, значения kq(T ), определенные по со-
отношениям (1), (4) для реакций № 9, 20, все-
го в два раза меньше значений, приведенных
в [3] для T > 600 К, для реакции № 24 при
300 6 T 6 1 000 K (область воспламенения)
отличаются не более чем в два раза от опреде-
ленных по методике [17], а для реакции № 65
отличие не больше трех раз.

Для реакций с Ea ≈ 0, продуктом кото-
рых является молекула O2 в состояниях X3Σ−

g ,
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a1∆g и b1Σ+
g , полагалось, что вероятность об-

разования O2(X3Σ−
g ), O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g )
пропорциональна кратности вырождения этих

состояний: qX = 0,5; qa = 0,33; qb = 0,17 (ре-
акции № 16–18; 51–53; 55–57; 225–227; 228–230;
232–234; 245–247). При этом константы скоро-
стей суммарных процессов взяты такими же,
как и в [15].

Для реакций № 10 и 21 с участием молекул
O2(b1Σ+

g ) константы скорости прямых процес-
сов определились по формулам (1) и (4) с уче-
том того, что в (4) величины ∆H и E0

a соот-
ветствуют реакциям № 9, 20, а Ee = ∆Eb,a,
где Eb,a — разность энергий состояний b1Σ+

g

и a1∆g молекулы O2 (∆Eb,a = 7 593 K). При
определении констант скоростей прямых реак-
ций № 43, 44, 101, 102, 243, 244 и обратных
№ 92, 93 (продуктами которых являются моле-
кулы O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ), а значение Ea для

реакций, в которых образуется молекула O2 в

основном электронном состоянии, отлично от
нуля) энергетический барьер Ea возрастает на

величину энергии соответствующего электрон-
ного состояния (e = a1∆g, b

1Σ+
g ).

Константы скоростей реакций № 9, 20 вы-
браны на основе рекомендаций [3], а реакций
№ 58, 59 — рекомендаций [18]. Данные по
константам скорости электронно-электронного
(E-E) обмена (реакция № 60) и процессов туше-
ния состояний a1∆g и b1Σ+

g молекулыO2 (реак-
ции № 250, 251) для M = O, O3, O2, H2, H2O,
H2O2 взяты из [19], а для M = CO2, CO —
из [20, 21]. Для M = H, C полагалось, что ту-
шение происходит с той же вероятностью, что
и для M = O, а для M = CHm, C2Hm, CHmO,
CH3O2, CH3O2H — что и дляM = H2O. Скоро-
сти обратных реакций определялись на основе

принципа детального равновесия.

ПОСТАНОВКА ЗАДАЧИ
И ОСНОВНЫЕ УРАВНЕНИЯ

Анализ проведем для стехиометриче-
ской смеси CH4–O2, на которую действует

излучение с частотой, соответствующей

частоте центра линии связанно-связанного
электронно-колебательного перехода в моле-
куле O2 m(e′, V ′, j′,K ′) → n(e′′, V ′′, j′′,K ′′),
где e′ = X3Σ−

g , e′′ = a1∆g или b1Σ+
g , V ′ и

V ′′ — колебательные, а j′, K ′ и j′′, K ′′ —
вращательные квантовые числа в основном

(X3Σ−
g ) и возбужденных (a1∆g или b1Σ+

g )

состояниях O2. Пусть V ′ = V ′′ = 0, а j′ = 10,
j′′ = K ′ = K ′′ = 9. При этом центру спек-
тральной линии перехода X3Σ−

g → a1∆g
соответствует длина волны λI = 1,268 мкм, а
X3Σ−

g → b1Σ+
g — λI = 762 нм. Коэффициенты

Эйнштейна Amn для этих переходов равны

соответственно 2,58 · 10−4 и 8,5 · 10−2 с−1. Бу-
дем рассматривать электронно-возбужденные
молекулы O2 как отдельные химические

компоненты с соответствующей энтальпией

образования.
В отсутствие химических реакций концен-

трация возбужденных молекул O2 определяет-
ся скоростью индуцированных переходов WI

(или временем τI = W−1
I ) и скоростью (време-

нем τQ) электронно-поступательной (E-T) ре-
лаксации (радиационные времена жизни для
O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ) аномально велики):

WI =
σmnI

hνI
, σmn =

λ2
mn

4πbD
Amn

√
ln 2
π

H(x, a).

Здесь I — интенсивность воздействующего из-
лучения; νI — его частота; h — постоянная

Планка; λmn — длина волны, соответствую-
щая центру спектральной линии перехода m→
n, а bD — доплеровская ширина этой линии

на полувысоте, H(x, a) — функция Фойхгта.
Для типичных условий эксперимента (T0 =
500÷1 100 K, p0 = 103÷105 Па), τQ ≈ 0,01÷3 c,
а τI = 10−3 ÷ 10−5 с при I0 = 1 ÷ 10 кВт/см2.
То есть τI � τQ, и даже при небольших значе-
ниях I0 можно обеспечить высокую эффектив-
ность возбуждения молекул O2. В то же вре-
мя при таких значениях I0 τI � τt, τR, τV ,
где τt, τR и τV — характерные времена по-
ступательной, вращательной и колебательной
релаксации. Будем, как обычно, полагать, что
между колебательными, вращательными и по-
ступательными степенями свободы существует

термодинамическое равновесие.
Пусть на газ действует импульс лазер-

ного излучения длительностью τp с гауссо-
вым распределением интенсивности по радиусу

I(r, t) = I0(t) exp(−r2/R2
a), где Ra — характер-

ный радиус пучка, а I0(t) = I0 при 0 < t 6 τp
и I0(t) = 0 при t > τp. Динамика измене-
ния гидродинамических параметров в зоне об-
лучения определяется иерархией характерных

времен различных процессов макро- и микро-
переноса. В отсутствие химических превраще-
ний это время распространения акустических

возмущений поперек области воздействия τa,
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времена многокомпонентной диффузии τD,i и

термодиффузии τT,i для i-го компонента смеси,
время теплопроводности τλ, время индуциро-
ванных переходов τI , время тушения возбуж-
денных состояний O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ) τQ и

время изменения параметров среды вследствие

действия стрикционной силы τF [22]. При про-
текании химических процессов, стимулирован-
ных лазерным излучением, необходимо допол-
нительно ввести характерные времена реак-
ций, ответственных за тепловыделение (напри-
мер, реакции рекомбинации), и реакций рас-
пространения цепного механизма горения τ ch

i,q .
Последние определяют время задержки воспла-
менения или период индукции τind.

Проведем теперь оценку характерных вре-
мен при воздействии на смесь CH4 + 2O2 из-
лучения с λI = 762 нм для условий численно-
го эксперимента и Ra = 10 см. При указан-
ных ранее значениях I0, p0 и T0 имеем τa =
2 · 10−4 с, τD,i ≈ τT,i ≈ τλ = 0,3 ÷ 10 с,
τF = 0,5 ÷ 10 с. Коэффициент поглощения из-
лучения с λI = 762 нм при этом меняется в

диапазоне kν = 5 · 10−5 ÷ 2 · 10−3 см−1, а для
излучения с λI = 1,268 мкм он в 50 ÷ 75 раз
меньше и, следовательно, k−1

ν > Ra, т. е. харак-
терный радиус пучка Ra существенно меньше

длины поглощения Lν = 1/kν (при условиях,
рассматриваемых в статье, длина поглощения
изменяется от 500 до 20 000 см). Поэтому воз-
буждение кислорода можно осуществить мно-
гократным проходом достаточно узкого пучка

(диаметром 0,1 ÷ 1 см и менее) в рассматри-
ваемой области. При этом можно использовать
приближение тонкого оптического слоя.

Будем рассматривать режимы, когда τa �
τp ≈ τI 6 τind � τD, τF . В этом случае урав-
нения, описывающие состояние среды в цен-
тральной зоне облучения, можно представить
в виде

dNi

dt
= Gi + qI,i +

Ni

ρ

dρ

dt
, (5)

ρ
dH

dt
= kνI,

H =
M∑
i=1

h0,i

µ
γi + CpT,

Cp =
R

µ

(5
2

+
S∑

i=1

CR,iγi +
S∑

i=1

CV,iγi

)
,

µ =
M∑
i=1

µiγi, p =
ρRT

µ
,

CV,i =
L∑

j=1

(θij

T

)2 exp(θij/T )
[exp(θij/T )− 1]2

,

γi =
Ni

N
, N =

M∑
i=1

Ni,

Gi =
M1∑
q=1

Si,q, Si,q = (α−
i,q − α+

i,q)[R
+
q −R−

q ],

R
+(−)
q = k+(−)q

n
+(−)
q∏
j=1

N
α

+(−)
i,q

j ,

qI,i = li,IWI

( gn

gm
Nm −Nn

)
,

kν = σmn

( gn

gm
Nm −Nn

)
, Nm = N1ϕm,

Nn = Nlϕn, l = 2 или 3,

ϕm =
gmBV ′

kT

exp(−θ1V
′/T )

1− exp(−θ1/T )
exp

(
−

Ej′

kT

)
,

ϕn =
gnBV ′′

kT

exp(−θlV
′′/T )

1− exp(−θl/T )
exp

(
−

Ej′′

kT

)
.

Здесь p, ρ, T — давление, плотность и тем-
пература газа; Ni — плотность молекул (ато-
мов) i-го сорта (i = 1, 2, 3 соответствуют

O2(X3Σ−
g ), O2(a1∆g), O2(b1Σ+

g )); µi — их мо-
лекулярная масса; h0,i — энтальпия образова-
ния i-го компонента при T = 298 K; M — число

атомарных и молекулярных компонентов в сме-
си, а S — число только молекулярных компо-
нентов; CR,i = 1 — для компонентов из линей-
ных молекул и CR,i = 1,5 — для компонентов

из нелинейных молекул; θij — характеристиче-
ская колебательная температура j-й моды для
i-го компонента (j = 1, . . . , L); M1 — число ре-
акций, приводящих к образованию (уничтоже-
нию) i-го компонента; α+

i,q и α−
i,q — стехиомет-

рические коэффициенты q-й реакции; n
+(−)
q —
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число компонентов, участвующих в прямой (+)
(обратной (−)) реакции; k+(−)q — константы

скорости этих реакций; R — универсальная га-
зовая постоянная; k — постоянная Больцмана;
li,I — число квантов, теряемых (приобретае-
мых) i-м компонентом при индуцированных пе-
реходах; Nm и Nn — число молекул в нижнем

и верхнем состояниях поглощающего перехо-
да m → n; gm и gn — кратности вырожде-
ния этих состояний; BV — вращательная по-
стоянная молекулы O2 в состоянии V (V ′ ∈ m,
V ′′ ∈ n); Ej′ и Ej′′ — вращательные энергии

молекулы O2 в состояниях m и n. Их значе-
ния вычислялись с учетом расщепления уров-
ня j′ в состоянии X3Σ−

g на три компонента с

j′ = K ′ + 1, j′ = K ′ и j′ = K ′ − 1 [23].
Численное интегрирование уравнений (5)

проводилось так же, как и в [12], с использова-
нием неявной разностной схемы второго поряд-
ка аппроксимации.

ДИНАМИКА ВОСПЛАМЕНЕНИЯ СМЕСИ
CH4–O2 ПРИ ВОЗДЕЙСТВИИ ИЗЛУЧЕНИЯ

Известно, что воспламенение углеводород-
но-кислородных смесей обусловлено цепными
реакциями. Для смеси CH4–O2 это реакции с

участием атомов O, H и радикалов OH, CH3,
CH2O. Для развития цепного механизма, а сле-
довательно, и для воспламенения смеси необ-
ходимо, чтобы скорость образования этих ра-
дикалов была больше скорости их разрушения

в реакциях обрыва цепи и больше скорости их

ухода из зоны реакции вследствие диффузион-
ных процессов (их характерное время опреде-
ляется временем диффузии самых легких носи-
телей цепного механизма — атомов H, τD,H).
Поскольку τind ∼ τ ch

i,q (i = H, O, OH, CH3,
CH2O, CH3O), то условие воспламенения в пер-
вом приближении можно представить в виде

τind 6 τD,H.
На рис. 2 показаны рассчитанные зависи-

мости периода индукции и времени диффузии

атомов H при Ra = 10 см от начальной тем-
пературы смеси CH4 + 2O2 при p0 = 104 Па в

случае воздействия излучения с λI = 1,268 мкм
и 762 нм, τp = 10−3 с при значениях пото-
ка энергии лазерного излучения E0 = 1 и

10 Дж/см2 (E0 = I0τp). Видно, что воздей-
ствие излучения как с λI = 762 нм, так и с
λI = 1,268 мкм приводит к заметному умень-
шению периода индукции и температуры вос-
пламенения Tign, которая в первом приближе-

Рис. 2. Зависимости τD,H(T0) (пунктирная линия)
и τind(T0) для смеси CH4 + 2O2 (p0 = 104 Па) в
случае воздействия излучения с λI = 1,268 мкм
(штриховые линии) и 762 нм (сплошные линии)
при I0 = 1 и 10 кВт/см2 (кривые 1, 2) и τp =
10−3 с:
штрихпунктирная линия соответствует зависимости

τind(T0) при I0 = 0

нии может быть определена из соотношения

τind(Tign, p0) = τD,H(Tign, p0). Так, при воздей-
ствии излучения с λI = 762 нм значение Tign
может быть уменьшено с 1 050 K (E0 = 0) до
300 K при E0 = 10 Дж/см2. Уменьшение зна-
чений τind и Tign при воздействии излучения

с λI = 1,268 мкм существенно меньше. Объ-
ясняется это тем, что в этом случае меньшая
доля подведенного к среде излучения поглоща-
ется молекулами O2. Так, при T0 = 700 K,
p0 = 104 Па, I0 = 10 кВт/см2, τp = 10−3 с

величина энергии излучения с λI = 762 нм,
поглощенная одной молекулой O2, составляет
0,104 эВ, а для излучения с λI = 1,268 мкм —
только 1,3·10−3 эВ. При облучении смеси CH4–
O2 с p0 = 104 Па на длине волны 1,268 мкм
может возникнуть несколько областей воспла-
менения. Так, при E0 = 10 Дж/см2 возникают

две области начальных температур, в которых
возможно воспламенение: 680 < T0 < 820 K и

T0 > 1 000 K.
Уменьшение τind и Tign при возбуждении

молекул O2 в состояния a1∆g(λI = 1,268 мкм)
и b1Σ+

g (λI = 762 нм) обусловлено в основ-
ном изменением кинетики образования актив-
ных атомов O, H и радикалов OH, CH3, CH2O.
Это иллюстрирует рис. 3, на котором показа-
но изменение во времени концентраций основ-
ных компонентов, ответственных за развитие
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Рис. 3. Изменение мольных долей компонентов во
времени при воспламенении смеси CH4+2O2 (p0 =
104 Па, T0 = 900 K) в отсутствие излучения (а) и
при воздействии излучения с λI = 1,268 мкм (б) и
762 нм (в), I0 = 10 кВт/см2, τp = 10−3 с

Рис. 4. Изменение температуры при воспламе-
нении смеси CH4 + 2O2 (T0 = 900 K, p0 =
104 Па) излучением с λI = 1,268 мкм (пунк-
тирные линии) и 762 нм (сплошные линии) при
I0 = 1; 5 и 10 Дж/см2 (линии 1–3), τp = 10−3 с:
штриховая линия соответствует случаю I0 = 0

цепного механизма воспламенения смеси CH4–
O2, при отсутствии излучения и при воздей-
ствии излучения с λI = 1,268 мкм и 762 нм,
I0 = 10 кВт/см2, τp = 10−3 с. Видно, что воз-
буждение молекул O2 в состояния a1∆g и b1Σ+

g
приводит к более интенсивному образованию

химически активных радикалов CH3, CH2O, O,
H, OH на интервале [0; τind] по сравнению со

случаем отсутствия облучения. Другим инте-
ресным обстоятельством является то, что пе-
ред самым воспламенением (резкое увеличение
температуры) концентрация молекул H2 при

облучении газа на длине волны 762 нм ста-
новится больше, чем концентрация C2H6 (при
I0 = 0 наблюдается противоположная ситуа-
ция). Следует отметить, что при возбуждении
молекул O2 в состояние b1Σ+

g увеличивается

и концентрация молекул O2(a1∆g). Обуслов-
лено это процессом E-T-релаксации по кана-
лу № 251. При этом несколько увеличивается
и температура газа. В случае возбуждения со-
стояния a1∆g излучением с λI = 1,268 мкм из-
менение температуры на интервале [0; τind] су-
щественно меньше. Это хорошо видно из рис. 4,
где показано изменение температуры во вре-
мени при воздействии на смесь CH4 + 2O2
(T0 = 900 K, p0 = 104 Па) излучения с λI =
1,268 мкм и 762 нм при E0 = 1, 5 и 10 Дж/см2

(τp = 10−3 с). Для излучения с λI = 762 нм
при указанных параметрах смеси температу-
ра на интервале [0; τind] меняется от 900 до
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936 K при E0 = 5 Дж/см2 и до 999 K при

E0 = 10 Дж/см2. При этом к моменту вре-
мени t = τp нарабатывается достаточно мо-
лекул O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ). Так, при E0 =
10 Дж/см2 γO2(a1∆g ) = 2,4 ·10−2, а γO2(b1Σ+

g ) =

1,18 · 10−4. Если бы работал только тепловой

механизм воспламенения, то значение τind при

этом составляло бы 3,07 с для E0 = 5 Дж/см2

и 1,4 с для E0 = 10 Дж/см2, что даже ниже
предела воспламенения (τind > τD,H). Поэтому
сокращение времени задержки воспламенения

при возбуждении молекул O2 связано не с на-
гревом среды вследствие поглощения излуче-
ния, а с ускорением образования активных ра-
дикалов и интенсификацией цепного механизма

процесса.
На рис. 5 показаны схемы развития про-

цесса воспламенения смеси CH4–O2 (T0 6
900 K) в случае отсутствия облучения и при
воздействии излучения с λI = 762 нм. Для
любых углеводородных топлив при низких на-
чальных температурах (T0 6 900 K) реакцией
инициирования цепи является реакция взаимо-
действия первичного предельного углеводорода

(в данном случае CH4) с молекулярным кис-
лородом. Продуктами ее являются метильный
радикал и HO2 (реакция № 64). Последние так
же взаимодействуют с O2 в реакциях № 71, 74
и в реакции № 51, протекающей в обратном
направлении. При этом образуются химически
активные радикалы CH2O, OH и озон. Диссо-
циация озона приводит к генерации химически

активных атомов O (реакция № 42). Атомы O
и радикалы OH взаимодействуют с CH4, обра-
зуя вновь CH3 и OH (реакции № 63, 77). Од-
нако при T 6 1 000 K образовавшихся ради-
калов недостаточно для реализации воспламе-
нения, тем более что радикалы CH3 при та-
ких температурах интенсивно рекомбинируют,
образуя пассивные соединения C2H6 и CH3O2
(реакции№ 128 и 221, протекающие в обратном
направлении). Эти реакции идут с выделением
энергии и приводят к разогреву смеси. В ре-
зультате скорости этих реакций уменьшаются

и концентрация CH3 увеличивается. При этом
растет и скорость реакции № 74, в которой об-
разуются радикалы CH3O и атомы O. Распад
радикалов CH3O (реакция № 118) приводит к
образованию CH2O и атомов H. Последние, ре-
агируя с O2, дают опять атомы O и радикалы

OH (реакция № 8). Эти процессы, так же как и
реакция № 63, являются реакциями разветвле-

Рис. 5. Схема развития процесса воспламене-
ния в смеси CH4+2O2 (T0 6 900 K) в отсутствие
излучения (а) и при воздействии излучения с
λI = 762 нм (б):
сплошные линии соответствуют реакциям, скоро-
сти которых максимальны при t < 10−4 с (а) и
t < 10−5 с (б),штриховые— реакциям, ответствен-
ным за инициирование горения в более поздние мо-
менты времени
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ния цепи. Обилие активных центров O, H, OH,
CH3 приводит к разрушению пассивного C2H6
(реакции № 130, 134, 141, 145) и образованию
химически активного радикала C2H5, что так-
же ускоряет процесс воспламенения. Положи-
тельным моментом является и образование H2
(реакции № 62, 108), поскольку молекулы H2
быстро реагируют с атомами O в реакции раз-
ветвления цепи № 7.

В случае возбуждения молекул O2 как в

состояние a1∆g (λI = 1,268 мкм), так и в со-
стояние b1Σ+

g схема процесса образования ак-
тивных атомов и радикалов остается в основ-
ном прежней, с той лишь разницей, что ско-
рости всех процессов, в которых участвуют
возбужденные молекулы O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ),
резко (до 105 раз) возрастают. Прежде все-
го, это относится к реакциям инициирования

и продолжения цепи (реакции № 65, 66, 75, 76).
Поскольку в результате воздействия излуче-
ния увеличиваются концентрации всех актив-
ных радикалов, то возрастают скорости даже
тех реакций, в которых возбужденные молеку-
лы O2(a1∆g) и O2(b1Σ+

g ) не принимают непо-
средственного участия. Вследствие того, что
воздействие излучения с λI = 762 нм приво-
дит к образованию в смеси не только моле-
кул O2(b1Σ+

g ), которые более химически ак-
тивны, чем молекулы O2(a1∆g), но и моле-
кул O2(a1∆g), причем в бóльшем количестве,
чем при непосредственном возбуждении моле-
кул O2 в состояние a1∆g излучением с λI =
1,268 мкм, скорости реакций при воздействии
излучения с λI = 762 нм увеличиваются значи-
тельно сильнее.

Метод, основанный на возбуждении элек-
тронных состояний O2 лазерным излучением,
намного эффективнее, чем широко рассматри-
ваемый в настоящее время метод инициирова-
ния горения, основанный на локальном нагреве
смеси лазерным излучением. Это иллюстриру-
ет рис. 6, на котором показана зависимость τind
от начального давления смеси (T0 = 900 K) при
различных значениях E0 для случая, когда вся
поглощенная энергия излучения с λI = 762 нм
переходит в поступательные степени свободы,
т. е. расходуется на нагрев газа, и когда энер-
гия излучения идет на возбуждение молекул O2
в состояние b1Σ+

g . Для сравнения здесь же да-
на зависимость τind(p0) при E0 = 0. Видно, что
величина τind при возбуждении молекул O2 из-
лучением с λI = 762 нм может быть при невы-

Рис. 6. Зависимость τind(p0) для смеси CH4 +
2O2 (T0 = 900 K) при возбуждении молекул O2

с λI = 762 нм (сплошные линии) и в случае,
когда вся поглощенная энергия излучения идет

на нагрев газа (пунктирные линии) при E0 = 1,
5 и 10 Дж/см2 (линии 1–3) и τp = 10−3 с:
штриховая линия соответствует зависимости

τind(p0) в отсутствие облучения

соких давлениях (p0 < 105 Па) в 102 ÷ 103 раз

меньше, чем при чисто тепловом воздействии
лазерного излучения. Даже при высоких дав-
лениях смеси (p0 = 106 Па) воздействие излу-
чения с λI = 762 нм при небольших значениях
потока лазерного излучения (E0 = 5 Дж/см2)
позволяет уменьшить время задержки воспла-
менения в пять раз.

ЗАКЛЮЧЕНИЕ

Возбуждение молекулO2 в состояния a1∆g

и b1Σ+
g резонансным лазерным излучением

ускоряет образование активных атомов и ради-
калов в смеси CH4–O2 и интенсифицирует цеп-
ные реакции. В результате существенно умень-
шаются период индукции и температура вос-
пламенения. При этом возможно возникновение
нескольких областей воспламенения по темпе-
ратуре. Возбуждение молекул O2 излучением

с λI = 762 нм более эффективно с точки зре-
ния уменьшения τind, чем возбуждение излуче-
нием с λI = 1,268 мкм. Даже при небольшом
значении потока энергии лазерного излучения

с λI = 762 нм, подведенного к газу (5 Дж/см2),
температура воспламенения при p0 = 104 Па

для стехиометрической смеси CH4–O2 может

быть уменьшена с 1 100 до 620 K. Важную роль
в интенсификации цепного механизма при воз-
буждении молекулO2 в состояние b1Σ+

g излуче-
нием с λI = 762 нм играет образование в этом
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случае молекул O2(a1∆g) вследствие столкно-
вительного тушения O2(b1Σ+

g ). Возбуждение
молекул O2 в состояние b1Σ+

g лазерным излу-
чением существенно (в сотни раз) эффектив-
нее для воспламенения смеси CH4–O2, чем тер-
мический нагрев среды лазерным излучением.
Поскольку механизмы окисления CH4 и более

тяжелых углеводородов (C3H8, C4H10 и др.) по-
хожи, то можно ожидать, что предлагаемый
метод интенсификации цепных реакций будет

весьма эффективен и для других горючих сме-
сей на основе углеводородов.
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Продолжение таблицы

23. H2O + O2(X
3Σ−g ) = OH + HO2

24. H2O + O2(a
1∆g) = OH + HO2

25. H2O + O2(b
1Σ+

g ) = OH + HO2

26. H2O + OH = H2 + HO2

27. 2OH = H + HO2

28. OH + O2(X
3Σ−g ) = O + HO2

29. OH + O2(a
1∆g) = O + HO2

30. OH + O2(b
1Σ+

g ) = O + HO2

31. H2O2 + M = 2OH + M

32. H2O2 + H = H2 + HO2

33. H2O2 + H = H2O + OH

34. 2HO2 = H2O2 + O2(X
3Σ−g )

35. 2HO2 = H2O2 + O2(a
1∆g)

36. 2HO2 = H2O2 + O2(b
1Σ+

g )

37. HO2 + H2O = H2O2 + OH

38. OH + HO2 = H2O2 + O

39. H2O + O2(X
3Σ−g ) = H2O2 + O

40. H2O + O2(a
1∆g) = H2O2 + O

41. H2O + O2(b
1Σ+

g ) = H2O2 + O

42. O3 + M = O2(X
3Σ−g ) + O + M

43. O3 + M = O2(a
1∆g) + O + M

44. O3 + M = O2(b
1Σ+

g ) + O + M

45. O3 + H = OH + O2(X
3Σ−g )

46. O3 + H = OH + O2(a
1∆g)

47. O3 + H = OH + O2(b
1Σ+

g )

48. O3 + O = 2O2(X
3Σ−g )

49. O3 + O = O2(X
3Σ−g ) + O2(a

1∆g)

50. O3 + O = O2(X
3Σ−g ) + O2(b

1Σ+
g )

51. O3 + OH = HO2 + O2(X
3Σ−g )

52. O3 + OH = HO2 + O2(a
1∆g)

53. O3 + OH = HO2 + O2(b
1Σ+

g )

54. O3 + H2 = OH + HO2

55. O3 + HO2 = OH + 2O2(X
3Σ−g )

56. O3 + HO2 = OH + O2(X
3Σ−g ) +

+ O2(a
1∆g)

57. O3 + HO2 = OH + O2(X
3Σ−g ) +

+ O2(b
1Σ+

g )

58. O3 + O2(a
1∆g) = 2O2(X

3Σ−g ) + O

59. O3 + O2(b
1Σ+

g ) = 2O2(X
3Σ−g ) + O

60. 2O2(a
1∆g) = O2(b

1Σ+
g ) + O2

Продолжение таблицы

Реакции с C, CO, CO2, CH, CH2,
CH3, CH4, HCO, CH2O, CH3O

61. CH4 + M = CH3 + H + M

62. CH4 + H = CH3 + H2

63. CH4 + O = CH3 + OH

64. CH4 + O2(X
3Σ−g ) = CH3 + HO2

65. CH4 + O2(a
1∆g) = CH3 + HO2

66. CH4 + O2(b
1Σ+

g ) = CH3 + HO2

67. CH3 + M = CH2 + H + M

68. CH3 + M = CH + H2 + M

69. CH3 + O = CH2O + H

70. CH3 + OH = CH2O + H2

71. CH3 + O2(X
3Σ−g ) = CH2O + OH

72. CH3 + O2(a
1∆g) = CH2O + OH

73. CH3 + O2(b
1Σ+

g ) = CH2O + OH

74. CH3 + O2(X
3Σ−g ) = CH3O + O

75. CH3 + O2(a
1∆g) = CH3O + O

76. CH3 + O2(b
1Σ+

g ) = CH3O + O

77. CH3 + H2O = CH4 + OH

78. CH3 + HO2 = CH3O + OH

79. CH3 + H2O2 = CH4 + HO2

80. CH3 + HCO = CH4 + CO

81. CH3 + CH2O = CH4 + HCO

82. CH2 + M = CH + H + M

83. CH2 + M = C + H2 + M

84. CH2 + O = CH + OH

85. CH2 + OH = CH + H2O

86. CH + M = C + H + M

87. CH + H = C + H2

88. CH + O2(X
3Σ−g ) = CO + OH

89. CH + O2(a
1∆g) = CO + OH

90. CH + O2(b
1Σ+

g ) = CO + OH

91. CH + O2(X
3Σ−g ) = HCO + O

92. CH + O2(a
1∆g) = HCO + O

93. CH + O2(b
1Σ+

g ) = HCO + O

94. CO + OH = H + CO2

95. CO + H2 = HCO + H

96. CO + O2(X
3Σ−g ) = CO2 + O

97. CO + O2(a
1∆g) = CO2 + O
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98. CO + O2(b
1Σ+

g ) = CO2 + O

99. CO + HO2 = OH + CO2

100. CO + HO2 = HCO + O2(X
3Σ−g )

101. CO + HO2 = HCO + O2(a
1∆g)

102. CO + HO2 = HCO + O2(b
1Σ+

g )

103. CO2 + M = CO + O + M

104. HCO + M = H + CO + M

105. HCO + O = OH + CO

106. HCO + O = H + CO2

107. HCO + OH = H2O + CO

108. HCO + H2 = CH2O + H

109. 2HCO = H2 + 2CO

110. 2HCO = CH2O + CO

111. CH2O + M = H + HCO + M

112. CH2O + O = HCO + OH

113. CH2O + OH = HCO + H2O

114. CH2O + O2(X
3Σ−g ) = HO2 + HCO

115. CH2O + O2(a
1∆g) = HO2 + HCO

116. CH2O + O2(b
1Σ+

g ) = HO2 + HCO

117. CH2O + HO2 = H2O2 + HCO

118. CH3O + M = CH2O + H + M

119. CH3O + H = CH2O + H2

120. CH3O + O = CH2O + OH

121. CH3O + OH = CH2O + H2O

122. CH3O + O2(X
3Σ−g ) = CH2O + HO2

123. CH3O + O2(a
1∆g) = CH2O + HO2

124. CH3O + O2(b
1Σ+

g ) = CH2O + HO2

125. CH3O + HO2 = CH2O + H2O2

126. CH3O + CH3 = CH2O + CH4

127. CH3O + CO = CH3 + CO2

Реакции с С2Hn, CH2OH, CH3OH,
CH3O2, CH3O2H

128. C2H6 + M = 2CH3 + M

129. C2H6 + M = C2H5 + H + M

130. C2H6 + O = C2H5 + OH

131. C2H6 + O2(X
3Σ−g ) = C2H5 + HO2

132. C2H6 + O2(a
1∆g) = C2H5 + HO2

133. C2H6 + O2(b
1Σ+

g ) = C2H5 + HO2

134. C2H6 + CH3 = CH4 + C2H5

Продолжение таблицы

135. C2H6 + HCO = CH2O + C2H5

136. C2H5 + M = C2H4 + H + M

137. C2H5 + H = 2CH3

138. C2H5 + O = CH2O + CH3

139. C2H5 + OH = C2H4 + H2O

140. C2H5 + OH = CH3 + H + CH2O

141. C2H5 + H2 = C2H6 + H

142. C2H5 + O2(X
3Σ−g ) = C2H4 + HO2

143. C2H5 + O2(a
1∆g) = C2H4 + HO2

144. C2H5 + O2(b
1Σ+

g ) = C2H4 + HO2

145. C2H5 + H2O = C2H6 + OH

146. C2H5 + HO2 = CH3 + CH2O + OH

147. C2H5 + HO2 = C2H4 + H2O2

148. C2H5 + H2O2 = C2H6 + HO2

149. C2H5 + HCO = C2H6 + CO

150. C2H5 + CH3 = CH4 + C2H4

151. C2H5 + C2H4 = C2H6 + C2H3

152. 2C2H5 = C2H4 + C2H6

153. C2H4 + M = C2H2 + H2 + M

154. C2H4 + M = C2H3 + H + M

155. C2H4 + H = C2H3 + H2

156. C2H4 + O = CH3 + HCO

157. C2H4 + O = CH2O + CH2

158. C2H4 + OH = CH3 + CH2O

159. C2H4 + OH = C2H3 + H2O

160. C2H4 + H2 = C2H5 + H

161. C2H4 + O2(X
3Σ−g ) = C2H3 + HO2

162. C2H4 + O2(a
1∆g) = C2H3 + HO2

163. C2H4 + O2(b
1Σ+

g ) = C2H3 + HO2

164. C2H4 + CO = C2H3 + HCO

165. C2H4 + CH3 = C2H3 + CH4

166. 2C2H4 = C2H3 + C2H5

167. C2H3 + M = C2H2 + H + M

168. C2H3 + H = C2H2 + H2

169. C2H3 + OH = H2O + C2H2

170. C2H3 + O2(X
3Σ−g ) = C2H2 + HO2

171. C2H3 + O2(a
1∆g) = C2H2 + HO2

172. C2H3 + O2(b
1Σ+

g ) = C2H2 + HO2

173. C2H3 + HO2 = OH + CH3 + CO
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174. C2H3 + H2O2 = C2H4 + HO2

175. C2H3 + CH3 = C2H2 + CH4

176. 2C2H3 = C2H4 + C2H2

177. C2H3 + C2H5 = C2H2 + C2H6

178. C2H3 + CH2O = C2H4 + HCO

179. C2H2 + M = C2H + H + M

180. C2H2 + H = C2H + H2

181. C2H2 + O = CH2 + CO

182. C2H2 + OH = CH3 + CO

183. C2H2 + OH = C2H + H2O

184. C2H2 + O2(X
3Σ−g ) = C2H + HO2

185. C2H2 + O2(a
1∆g) = C2H + HO2

186. C2H2 + O2(b
1Σ+

g ) = C2H + HO2

187. C2H2 + O2(X
3Σ−g )= 2HCO

188. C2H2 + O2(a
1∆g) = 2HCO

189. C2H2 + O2(b
1Σ+

g ) = 2HCO

190. C2H2 + CH3 = CH4 + C2H

191. 2C2H2 = C2H3 + C2H

192. C2H2 + C2H5 = C2H + C2H6

193. C2H2 + CO = C2H + HCO

194. C2H + O = CH + CO

195. C2H + OH = C2H2 + O

196. C2H + OH = CH2 + CO

197. C2H + O2(X
3Σ−g ) = CO + HCO

198. C2H + O2(a
1∆g) = CO + HCO

199. C2H + O2(b
1Σ+

g ) = CO + HCO

200. C2H + C2H5 = C2H2 + C2H4

201. CH3O + CH4 = CH3OH + CH3

202. CH3O + C2H = CH2O + C2H2

203. CH3O + C2H3 = CH2O + C2H4

204. CH3O + C2H5 = CH2O + C2H6

205. CH3O + C2H6 = CH3OH + C2H5

206. CH3O + HCO = CH3OH + CO

207. CH3O + CH2O = CH3OH + HCO

208. CH3O + CH3O2 = CH2O + CH3O2H

209. CH2OH + M = CH2O + H + M

210. CH3OH + M = CH3 + OH + M

Продолжение таблицы

211. CH3OH + O = CH2OH + OH

212. CH3OH + H = CH2OH + H2

213. CH3OH + H = CH3 + H2O

214. CH3OH + OH = CH2OH + H2O

215. CH2OH + O2(X
3Σ−g ) = CH2O + HO2

216. CH2OH + O2(a
1∆g) = CH2O + HO2

217. CH2OH + O2(b
1Σ+

g ) = CH2O + HO2

218. CH3OH + HO2 = CH2OH + H2O2

219. CH3OH + CH3 = CH2OH + CH4

220. CH3OH + CH3O2 = CH2OH + CH3O2H

221. CH3O2 + M = CH3 + O2(X
3Σ−g ) + M

222. CH3O2 + M = CH3 + O2(a
1∆g) + M

223. CH3O2 + M = CH3 + O2(b
1Σ+

g ) + M

224. CH3O2 + H = CH3O + OH

225. CH3O2 + O = CH3O + O2(X
3Σ−g )

226. CH3O2 + O = CH3O + O2(a
1∆g)

227. CH3O2 + O = CH3O + O2(b
1Σ+

g )

228. CH3O2 + OH = CH3OH + O2(X
3Σ−g )

229. CH3O2 + OH = CH3OH + O2(a
1∆g)

230. CH3O2 + OH = CH3OH + O2(b
1Σ+

g )

231. CH3O2 + H2 = CH3O2H + H

232. CH3O2 + HO2 = CH3O2H + O2(X
3Σ−g )

233. CH3O2 + HO2 = CH3O2H + O2(a
1∆g)

234. CH3O2 + HO2 = CH3O2H + O2(b
1Σ+

g )

235. CH3O2 + H2O2 = CH3O2H + HO2

236. CH3O2 + CH3 = 2CH3O

237. CH3O2 + CH4 = CH3O2H + CH3

238. CH3O2 + C2H4 = C2H3 + CH3O2H

239. CH3O2 + C2H6 = CH3O2H + C2H5

240. CH3O2 + HCO = CH3O + H + CO2

241. CH3O2 + CH2O = CH3O2H + HCO

242. 2CH3O2 = 2CH3O + O2(X
3Σ−g )

243. 2CH3O2 = 2CH3O + O2(a
1∆g)

244. 2CH3O2 = 2CH3O + O2(b
1Σ+

g )

245. 2CH3O2 = CH3OH + CH2O + O2(X
3Σ−g )

246. 2CH3O2 = CH3OH + CH2O + O2(a
1∆g)

247. 2CH3O2 = CH3OH + CH2O + O2(b
1Σ+

g )


