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1. INTRODUÇÃO 
 

 Células de combustível, como o hidrogênio, são consideradas uma 
energia do futuro e uma tecnologia promissora em virtude de sua capacidade 
de armazenar energia e ao seu baixo peso molecular (2,02 g/mol). E segundo 
SOUZA (2012) o hidrogênio torna-se um combustível renovável e pode ainda 
ser produzido através da gaseificação do bagaço da cana-de-açúcar, ou 
retirado de fontes fósseis (gás natural, nafta).  
            O hidrogênio é mais limpo do que os combustíveis fósseis tradicionais 
(incluindo os ligados ao gás natural e carvão), porque nesses processos existe 
a emissão de gás carbônico, que contribui com o efeito estufa e o aquecimento 
da atmosfera. Na queima de hidrogênio tem-se a liberação de água e não de 
gás carbônico.  
           Existem ainda alguns obstáculos para a utilização do gás hidrogênio, 
pois nas condições ambientes de temperatura e pressão ele se encontra em 
estado gasoso e tem densidade muito pequena, o que dificulta seu transporte e 
armazenagem e eleva seus custos de implementação. No entanto o hidrogênio 
é uma espécie intermediária importante no principal caminho de oxidação do 
metanol (SEISER et al., 2007).   
          Neste trabalho propõe-se uma estratégia para obter mecanismos 
cinéticos reduzidos usando as hipóteses de equilíbrio parcial e de estado 
estacionário; verifica-se os mecanismos reduzidos usando uma análise 
assintótica. 
 

2. METODOLOGIA 
 

          A estratégia de redução proposta aqui é: 
   -Estimar a ordem de grandeza para as taxas de reação; 
   -Definir a cadeia principal; 
  - Aplicar as hipóteses o estado estacionário e do equilíbrio parcial; 
  - Justificar os pressupostos por análise assintótica. 

         A velocidade específica 𝑘 de cada reação elementar é obtida pela 
relação: 
 

   𝑘𝑘 = 𝐴𝑇𝛽 exp (−
𝐸

𝑅𝑇
) 

(1) 

 



 
 

onde 𝐴  é o fator de frequência, 𝑇 a temperatura, 𝛽  o expoente de 

temperatura, 𝐸 a energia de ativação e 𝑅 a constante de gás. Com esses 
valores, estima-se a magnitude das taxas de reação e é definida uma cadeia 
principal para o processo de combustão. 

   Ao considerar as reações 1-20 (submecanismo da combustão de 
hidrogênio-oxigênio), apresentadas por MARINOV (1999), de acordo com 
a Tabela 1. Elas foram escolhidas com base na ordem de grandeza das taxas 
de reação e para estabelecer a cadeia principal. Com base no cálculo de 

velocidades específicas de cada reação elementar, com 𝑇 =  800 𝐾. 
 

Tabela 1: unidades de coeficientes do mecanismo do hidrogênio 

(unidades: 𝑚𝑜𝑙 , 𝑐𝑚 3 , 𝑠 , 𝐾 𝑒 𝑐𝑎𝑙 / 𝑚𝑜𝑙 ). 

Reação          𝐴                                       𝛽      𝐸 

1.  𝑂𝐻 +  𝐻2 = 𝐻 + 𝐻2𝑂 2.14E + 08            1.52             3449 
  1𝑏.  𝐻 +  𝐻2 =  𝑂𝐻 + 𝐻2  5.09E + 09                    1.30                             18588 

2.  𝑂 +  𝑂𝐻 =  𝑂2  +  𝐻 2.02𝐸 + 14        −0.40                   0 
3.  𝑂 +  𝐻2  =  𝑂𝐻 +  𝐻 5.06𝐸 + 04           2.67             6290 

   4. 𝐻 + 𝑂2 + 𝑀 = 𝐻𝑂2 + M 4.52𝐸 + 13            0.00                   0 
  5. 𝑂𝐻 + 𝐻𝑂2 = 𝐻2𝑂 + 𝑂2  2.13𝐸 + 28        −4.83             3500 
 6. 𝐻 +  𝐻𝑂2 = 𝑂𝐻 + 𝑂𝐻  1.50𝐸 + 14            0.00             1000 
 7. 𝐻 +  𝐻𝑂2  =  𝐻2  +  𝑂2 6.63𝐸 + 13            0.00             2126 
8. 𝐻 +  𝐻𝑂2  = 𝑂 +  𝐻2O 3.01𝐸 + 13            0.00             1721 

  9. 𝑂 +  𝐻𝑂2  =  𝑂2  +  𝑂𝐻 3.25𝐸 + 13            0.00                   0 
 10.  2𝑂𝐻 =  𝑂 + 𝐻2O        3.57𝐸 + 04           2.40         −2112 
  11. 𝐻 +  𝐻 +  𝑀 = 𝐻2 + M 1.00𝐸 + 18        −1.00                   0 

     12. 𝐻 + 𝑂𝐻 + 𝑀 = 𝐻2O + M  2.21𝐸 + 22         −2.00                   0 
   13. 𝐻 + 𝑂 +  𝑀 = 𝑂𝐻 + 𝑀   4.71𝐸 + 18           −1.00                   0 

14. O + O + M = 𝑂2 + M    1.89E + 13             0.00          −1788 
    15. 𝐻𝑂2 + 𝐻𝑂2 = 𝐻2𝑂2 + 𝑂2  4.20E + 14              0.00           11982 

      16. OH + OH + M = 𝐻2𝑂2 + M 1.24𝐸 + 14         −0.37                   0 
 17. 𝐻2𝑂2 + H = H𝑂2 + 𝐻2    1.98𝐸 + 06            2.00             2435 
 18. 𝐻2𝑂2 + 𝐻 = 𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂  3.07𝐸 + 13            0.00             4217 
19. 𝐻2𝑂2 + 𝑂 = 𝑂𝐻 + 𝐻𝑂2 9.55𝐸 + 06            2.00             3970 

    20. 𝐻2𝑂2 + 𝑂𝐻 = 𝐻2𝑂 + 𝐻𝑂2 2.40𝐸 + 00            4.04          −2162 

 
   As espécies envolvidas no mecanismo são: 

OH, 𝐻2, H, 𝐻2O, O, 𝑂2, H𝑂2 e 𝐻2𝑂2. Assim o sistema de EDOs será dado por: 
 𝑑[𝑂𝐻]

𝑑𝑡
= −𝑘1[𝑂𝐻][𝐻2] + 𝑘1𝑏[𝐻][𝐻2𝑂] − 𝑘2[𝑂][𝑂𝐻] + 𝑘3[𝑂][𝐻2]

− 𝑘5[𝑂𝐻][𝐻𝑂2] + 2𝑘6[𝐻][𝐻𝑂2] + 𝑘9[𝑂][𝐻𝑂2] − 𝑘10[𝑂𝐻]2

− 𝑘12[𝐻][𝑂𝐻][𝑀] + 𝑘13[𝐻][𝑂][𝑀] − 2𝑘16[𝑂𝐻][𝑀]
+ 𝑘18[𝐻2𝑂2][𝐻] + 𝑘19[𝐻2𝑂2][𝑂] − 𝑘20[𝐻2𝑂2][𝑂𝐻] 

 
 
(2) 

 𝑑[𝐻2]

𝑑𝑡
= −𝑘1[𝑂𝐻][𝐻2] + 𝑘1𝑏[𝐻][𝐻2𝑂] − 𝑘3[𝑂][𝐻2] + 𝑘7[𝐻][𝐻𝑂2]

+ 𝑘11[𝐻][𝐻][𝑀] + 𝑘17[𝐻2𝑂2][𝐻] 

(3) 

 𝑑[𝑂2]

𝑑𝑡
= 𝑘2[𝑂][𝑂𝐻] − 𝑘4[𝐻][𝑂2][𝑀] + 𝑘5[𝑂𝐻][𝐻𝑂2] + 𝑘7[𝐻][𝐻𝑂2]

+ 𝑘9[𝑂][𝐻𝑂2] 

(4) 

https://translate.googleusercontent.com/translate_c?depth=1&hl=pt-BR&prev=search&rurl=translate.google.com.br&sl=en&sp=nmt4&u=http://www.scielo.org.ar/scielo.php%3Fscript%3Dsci_arttext%26pid%3DS0327-07932012000300012&usg=ALkJrhiYqF_0afzVWpBBBpUce0S-yMwXMA#Table1


 
 

 𝑑[𝐻]

𝑑𝑡
= 𝑘1[𝑂𝐻][𝐻2] − 𝑘1𝑏[𝐻][𝐻2𝑂] + 𝑘2[𝑂][𝑂𝐻] + 𝑘3[𝑂][𝐻2]

− 𝑘4[𝐻][𝑂2][𝑀] − 𝑘6[𝐻][𝐻𝑂2] − 𝑘7[𝐻][𝐻𝑂2] − 𝑘8[𝐻][𝐻𝑂2]
− 2𝑘11[𝐻][𝐻][𝑀] − 𝑘12[𝐻][𝑂𝐻][𝑀] − 𝑘13[𝐻][𝑂][𝑀]
− 𝑘17[𝐻2𝑂2][𝐻] − 𝑘18[𝐻2𝑂2][𝐻] 

(5) 

 𝑑[𝐻2𝑂]

𝑑𝑡
= 𝑘1[𝑂𝐻][𝐻2] − 𝑘1𝑏[𝐻][𝐻2𝑂] + 𝑘5[𝑂𝐻][𝐻𝑂2] + 𝑘8[𝐻][𝐻𝑂2]

+ 𝑘10[𝑂𝐻]2 + 𝑘12[𝐻][𝑂𝐻][𝑀] + 𝑘18[𝐻2𝑂2][𝐻]
+ 𝑘20[𝐻2𝑂2][𝑂𝐻] 

(6) 

 𝑑[𝑂]

𝑑𝑡
= −𝑘2[𝑂][𝑂𝐻] − 𝑘3[𝑂][𝐻2] − 𝑘9[𝑂][𝐻𝑂2] + 𝑘10[𝑂𝐻]2

− 𝑘13[𝐻][𝑂][𝑀] − 2𝑘14[𝑂][𝑂][𝑀] − 𝑘19[𝐻2𝑂2][𝑂] 

(7) 

 𝑑[𝐻𝑂2]

𝑑𝑡
= 𝑘4[𝐻][𝑂2][𝑀] − 𝑘5[𝑂𝐻][𝐻𝑂2] − 𝑘6[𝐻][𝐻𝑂2] − 𝑘7[𝐻][𝐻𝑂2]

− 𝑘8[𝐻][𝐻𝑂2] − 𝑘9[𝑂][𝐻𝑂2] − 2𝑘15[𝐻𝑂2][𝐻𝑂2]
+ 𝑘17[𝐻2𝑂2][𝐻] + 𝑘19[𝐻2𝑂2][𝑂] + 𝑘20[𝐻2𝑂2][𝑂𝐻] 

(8) 

 𝑑[𝐻2𝑂2]

𝑑𝑡
= 𝑘15[𝐻𝑂2][𝐻𝑂2] + 𝑘16[𝑂𝐻][𝑀] − 𝑘17[𝐻2𝑂2][𝐻] − 𝑘18[𝐻2𝑂2][𝐻]

− 𝑘19[𝐻2𝑂2][𝑂] − 𝑘20[𝐻2𝑂2][𝑂𝐻] 

(9) 

 
Consideraremos 𝐿(𝑖) um operador diferencial linear aplicado à 

concentração da espécie 𝑖 e 𝑤𝑘 representa a taxa de reação da reação 𝑘. O 
sinal de mais se refere a espécies que aparecem no lado direito de uma reação 
elementar (produto), enquanto o sinal de menos se refere a espécies à 
esquerda (reagente). 

 
3. RESULTADOS E DISCUSSÃO 

 
Assumindo a hipótese de estado estacionário para as espécies 

O, OH, H𝑂2 e 𝐻2𝑂2, seus operadores diferenciais L são iguais a zero, o que leva 
a quatro equações algébricas entre as taxas de reação. 
 𝐿(𝑂𝐻) = −𝑤1 + 𝑤1𝑏 − 𝑤2 + 𝑤3 − 𝑤5 + 2𝑤6 + 𝑤9 − 2𝑤10 − 𝑤12 + 𝑤13

− 2𝑤16 + 𝑤18 + 𝑤19 − 𝑤20 

(10) 

 𝐿(𝐻𝑂2) = 𝑤4 − 𝑤5 − 𝑤6 − 𝑤7 − 𝑤8 − 𝑤9 − 2𝑤15 + 𝑤17 + 𝑤19 + 𝑤20 (11) 
 𝐿(𝐻2𝑂2) =  𝑤15 − 𝑤16 − 𝑤17 − 𝑤18 − 𝑤19 − 𝑤20 (12) 
 𝐿(𝑂) = −𝑤2 − 𝑤3 − 𝑤9 + 𝑤10 − 𝑤13 − 2𝑤14 − 𝑤19 (13) 

De 𝐿(𝑂) isolando 𝑤13, temos: 
 𝑤13 =  −𝑤2 − 𝑤3 − 𝑤9 + 𝑤10 − 2𝑤14 − 𝑤19. (14) 

De 𝐿(𝐻2𝑂2) isolando 𝑤20, temos: 
   𝑤20 =  𝑤15 − 𝑤16 − 𝑤17 − 𝑤18 − 𝑤19. (15) 
 

De 𝐿(𝐻𝑂2) isolando 𝑤6, temos: 
 𝑤6 =  𝑤4 − 𝑤5 − 𝑤7 − 𝑤8 − 𝑤9 − 2𝑤15 + 𝑤17 + 𝑤19 + 𝑤20. (16) 

Usando a equação (15), então: 
 𝑤6 =  𝑤4 − 𝑤5 − 𝑤7 − 𝑤8 − 𝑤9 − 𝑤15 + 𝑤16 − 𝑤18. (17) 

De 𝐿(𝑂𝐻) isolando 𝑤12, temos: 
 𝑤12 = −𝑤1 + 𝑤1𝑏 − 𝑤2 + 𝑤3 − 𝑤5 + 2𝑤6 + 𝑤9 − 2𝑤10 + 𝑤13 − 2𝑤16

+ 𝑤18 + 𝑤19 − 𝑤20. 
(18) 

Usando as equações (14),(15) e (17), então:  



 
 

  𝑤12 =  −𝑤1 + 𝑤1𝑏 − 2𝑤2 − 3𝑤3 − 2𝑤7 − 𝑤8 − 2𝑤9 − 𝑤10 − 2𝑤14

− 3𝑤15 − 𝑤16 + 𝑤17 + 𝑤19. 
(19) 

Fazendo as taxas: 
 𝑊𝐼𝐼′ =  −𝑤2 + 𝑤4 − 𝑤5 − 𝑤7 − 𝑤9 − 𝑤14 − 𝑤15 (20) 
 𝑊𝐼𝐼𝐼′ = −𝑤1 + 𝑤1𝑏 − 3𝑤2 − 𝑤3 + 3𝑤4 − 3𝑤5 − 2𝑤7 − 3𝑤9 + 𝑤11

− 3𝑤14 − 3𝑤15 + 𝑤17. 
(21) 

 
Têm-se as seguintes combinações lineares: 

 𝐿(𝐻2) =  − 3𝑊𝐼𝐼′ + 𝑊𝐼𝐼𝐼′    (22) 

 𝐿(𝐻2𝑂) =  −𝑊𝐼𝐼′ + 2𝑊𝐼𝐼𝐼′ (23) 

 𝐿(𝐻) =  +2𝑊𝐼𝐼′ − 𝑊𝐼𝐼𝐼′ (24) 

 𝐿(𝑂2) =  −𝑊𝐼𝐼𝐼′ (25) 

A estequiometria destas equações corresponde às reações do 
mecanismo reduzido: 

 𝐼𝐼′ 3𝐻2 + 𝑂2 = 2𝐻 + 2𝐻2𝑂   (26) 
      𝐼𝐼𝐼′ 𝐻 + 𝐻 + 𝑀 = 𝐻2 + 𝑀              (27) 

 
4. CONCLUSÕES 

 
Neste trabalho foi feita uma simplificação do mecanismo de combustão 

do hidrogênio de 21 reações e 8 espécies para 2 reações e 4 espécies obtendo 
uma redução de tempo computacional de aproximadamente uma ordem de 
magnitude. Como perspectiva futura pretende-se simular numericamente o 
mecanismo reduzido a fim de obter maiores informações sobre o processo de 
combustão. 
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