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Resumo 

Neste trabalho, é analisado um motor de combustão interna que opera segundo o ciclo Otto. O 

principal objetivo deste trabalho consiste na caracterização da combustão da gasolina (a 

gasolina será representada pelo nonano), do hidrogénio, e do hidrogénio juntamente com 

gasolina, de forma a compreender a viabilidade da utilização do hidrogénio na redução de 

emissões poluentes; também se procede ao cálculo das temperaturas de chama adiabáticas e 

as energias geradas pela queima dos combustiveis. Realizou-se uma revisão bibliográfica com o 

objetivo de enquadrar o tema em estudo, abordando assuntos como os motores de combustão 

interna, especialmente aqueles que seguem o ciclo Otto, o equilíbrio químico e por fim a pegada 

ecológica dos motores de combustão interna, onde se introduz o hidrogénio e as suas 

características. Relativamente aos métodos utilizados, foram desenvolvidos diversos modelos 

de cálculo, sendo que o mais importante diz respeito à caracterização da queima do 

combustível para as diferentes condições de mistura, permitindo retirar conclusões sobre as 

emissões poluentes. Também foram elaborados modelos de cálculo para a obtenção da 

temperatura de chama adiabática e para determinar a energia libertada pela queima do 

combustível. Após a obtenção dos resultados foi possível concluir que o hidrogénio não emite 

CO2 nem CO para qualquer mistura, mas existe um aumento das emissões de H2 em misturas 

ricas, comparativamente à gasolina. Além disso, em relação à gasolina, o hidrogénio apresenta 

um aumento da temperatura de chama adiabática, a volume constante, e da pressão no fim da 

explosão. Por fim, para um igual volume de combustão, o hidrogénio foi o combustível que 

menor energia libertou. 

 

 

Palavras-chave: Ciclo Otto, gasolina, hidrogénio, caracterização da queima, poluentes, energia 

libertada 
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Abstract 

This work analyses an internal combustion engine that operates according to the Otto cycle. 

The main objective of this work is to characterise the combustion of gasoline (gasoline will be 

represented by nonane), hydrogen and hydrogen together with gasoline, in order to understand 

the feasibility of using hydrogen to reduce pollutant emissions; the adiabatic flame 

temperatures and the energies generated by burning the fuels are also calculated. A 

bibliographical review was carried out with the aim of framing the topic under study, covering 

subjects such as internal combustion engines, especially those that follow the Otto cycle, 

chemical balance and finally the ecological footprint of internal combustion engines, where 

hydrogen and its characteristics are introduced. Regarding the methods used, various 

calculation models have been developed, the most important of which concerns the 

characterisation of fuel burning for different mixing conditions, allowing conclusions to be 

drawn about pollutant emissions. Calculation models were also developed to obtain the 

adiabatic flame temperature and to determine the energy released by burning the fuel. After 

obtaining the results, it was possible to conclude that hydrogen does not emit CO2 or CO for 

any mixture, but there is an increase in H2 emissions in rich mixtures compared to gasoline. In 

addition, compared to gasoline, hydrogen has an increase in adiabatic flame temperature at 

constant volume and in pressure at the end of the explosion. Finally, for the same combustion 

volume, hydrogen was the fuel that released the least energy. 

 

 

KEYWORDS: Otto cycle, gasoline, hydrogen, combustion characterisation, pollutants, energy 

released  
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1. Introdução 

Neste primeiro capítulo do presente trabalho, realiza-se a introdução do mesmo, abordando 

diversos tópicos com o objetivo inicial de enquadrar e justificar o trabalho a ser desenvolvido 

na dissertação de mestrado. De seguida, no enquadramento, são apresentadas as razões que 

justificam a necessidade deste trabalho. No subcapítulo seguinte, o trabalho avança para a 

definição dos objetivos, seguido pela exposição da metodologia utilizada no desenvolvimento 

do estudo científico. Por último, é explicada a estrutura desta dissertação. 

1.1. Enquadramento 

Atualmente os motores de combustão interna são indispensáveis no nosso quotidiano, sendo 

os mesmos utilizados em diversas situações. À medida que o crescimento populacional continua 

é natural que exista cada vez mais uma maior concentração de veículos pessoais, pois devido a 

diversas razões, a maior parte de nós prefere andar no seu próprio automóvel ao realizar as 

suas tarefas diárias do que andar de autocarro. Para além disso, à medida que a população 

continua a aumentar, maior é o consumismo da mesma. Isso implica a urgência de reabastecer 

os supermercados de forma mais rápida para atender às exigências da procura em concordância 

com a oferta. O cumprimento dessas necessidades de procura requer um aumento no 

transporte de mercadorias, entre os mais relevantes, os aviões, camiões, barcos, que 

consequentemente provocam um aumento na poluição proveniente dos motores de 

combustão interna. 

Os motores de combustão interna são uma fonte significativa de poluição atmosférica, sendo 

que maior parte da produção de CO, HC e NOx é proveniente da queima de combustíveis fosseis 

utilizados nos mesmos. Para além destes poluentes, também é possível encontrar resíduos de 

dióxido de enxofre, chumbo e fuligem nos gases de escape que são prejudiciais à saúde. Ao 

longo dos anos foram criadas normas, como a norma EURO, que limitam a quantidade de gases 

poluentes provenientes da queima dos combustíveis fosseis, sendo que atualmente são 

extremamente apertadas. Através destas normas, foram efetuados grandes esforços para a 

diminuição dos poluentes pela introdução de catalisadores, utilização da tecnologia AdBlue e 

filtros de partículas. Como as normas são cada vez mais severas, o desenvolvimento de soluções 

viáveis para o cumprimento das mesmas não corresponde, levando a pedidos de atraso da 

implementação das mesmas, algo que se pode observar hoje em dia com a norma EURO 7.  

Este conflito entre as normas europeias e a indústria automóvel aumentou a tendência na 

procura de utilização de combustíveis alternativos que proporcionem emissões de escape 
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menos nocivas a fim de reduzir a poluição atmosférica, sendo uma abordagem os veículos 

elétricos. Outra opção, e será a solução estudada neste documento, é a utilização do hidrogénio 

como combustível alternativo, que não prejudica o ambiente. 

1.2. Objetivos 

O presente trabalho tem como principal objetivo fornecer o suporte teórico para a aceitação 

da utilização do hidrogénio nos motores de combustão interna, através da caracterização da 

combustão do mesmo. 

Os combustíveis fosseis utilizados atualmente não garantem uma pegada carbónica de 0%, e 

dificilmente cumprem as normas europeias. A introdução do hidrogénio, separado ou 

juntamente com os combustíveis fosseis, oferece uma melhoria no desempenho ambiental, 

pela redução das emissões dos motores de combustão interna. Para além disso, é uma das 

possíveis soluções para o aquecimento global. O aquecimento global continuará como 

resultado da utilização de combustíveis fosseis para a produção de calor e energia em vários 

sectores, mas a introdução do hidrogénio na mistura ajuda a reduzir os danos provocados.   

1.3. Metodologia 

Com o objetivo de resolver o problema existente, foi necessária a sua compreensão, quer seja 

do funcionamento dos motores de combustão interna, das anomalias a que ele está sujeito, da 

combustão presente no interior dos motores, entre outros. Deste modo, a base para o trabalho 

realizado teve como ponto de partida num estudo teórico que englobou todos estes temas. 

Inicialmente foram definidos os principais temas a abordar, nomeadamente os motores de 

combustão interna, a estequiometria, e a pegada ecológica dos motores a combustão. Dentro 

destes capítulos, são depois discutidos os temas associados aos mesmos, como o ciclo Otto 

teórico, o ciclo Otto indicado, a relação entre os mesmos, os sistemas de injeção, a ignição, os 

fenómenos anormais da combustão, o equilíbrio químico, a temperatura de chama adiabática, 

e por fim o hidrogénio e as suas características. Deste modo, foi possível realizar o esboço inicial 

do índice da dissertação. A investigação e recolha de informação centraram-se em fontes fiáveis 

e reconhecidas internacionalmente, como teses, livros, artigos científicos e páginas de internet 

de instituições especializadas no tema em questão.  

De seguida, foi criado um modelo matemático para a caracterização dos fumos resultantes da 

queima da gasolina (representada pelo nonano), do hidrogénio, e do hidrogénio misturado com 

uma proporção de gasolina. Para além disso, através da utilização de diferentes proporções de 

gasolina misturadas com o hidrogénio e de diferentes temperaturas de equilíbrio, 

compreendeu-se a influência da temperatura de equilíbrio nas quantidades dos fumos para 

misturas ricas. Foram desenvolvidos mais dois modelos matemáticos de modo a calcular a 

temperatura de chama adiabática e a energia libertada pela queima do combustível, da 

gasolina, do hidrogénio e do hidrogénio em conjunto com a gasolina. Aplicando os modelos de 

cálculo para os diferentes combustiveis observou-se o impacto nas emissões de poluentes, as 

diferentes temperaturas adiabáticas de chama, e as distintas capacidades energéticas. No final, 



 
Introdução 

3 

procedeu-se a uma análise dos resultados obtidos, com foco nos valores alcançados, com o 

intuito de tirar conclusões do trabalho realizado. 

1.4. Estrutura 

O presente trabalho está estruturado em cinco capítulos principais, sendo eles a introdução, 

revisão bibliográfica, métodos e aplicação, resultados e discussão, e conclusão. No primeiro 

capítulo, apresenta-se uma introdução que inclui a contextualização do trabalho realizado, os 

seus objetivos e as metodologias adotadas para atingir esses objetivos. Além disso, é exposta a 

organização geral do trabalho. 

No segundo capítulo dedicado à revisão bibliográfica, onde são abordados os principais 

assuntos de elevada importância neste contexto, como os motores de combustão interna, a 

estequiometria e a pegada ecológica dos motores de combustão interna, a fim de uma melhor 

compreensão dos mesmos. 

No terceiro capítulo dedicado aos métodos e aplicação, são detalhados os métodos utilizados 

no desenvolvimento dos vários modelos matemáticos que serão utilizados como ferramentas 

de estudo nesta dissertação. São apresentadas as equações que compõem cada modelo, 

juntamente com as considerações adotadas que possibilitaram a sua elaboração. 

No quarto capítulo dedicado aos resultados e discussão, são apresentados os valores escolhidos 

que irão ser aplicados aos modelos matemáticos, assim como os resultados obtidos consoante 

os diferentes estudos elaborados. Para além disso, são realizadas comparações entre os 

resultados assim como a sua análise. 

No quinto capítulo dedicado à conclusão, são apresentadas as conclusões do trabalho efetuado, 

assim como algumas propostas de trabalhos futuros. 

Os apêndices complementam a informação sendo que o A diz respeito às constantes de 

equilíbrio e às pressões de fumos utilizadas nos balanços químicos, correspondestes às reações 

ricas do hidrogénio, o B diz respeito às quantidades dos fumos resultantes da queima do 

combustível, o C diz respeito às frações molares dos fumos resultantes da queima do 

combustível, o D às temperaturas de chama adiabáticas a pressão constante, o E às 

temperaturas de chama adiabáticas a volume constante, assim como as pressões no fim da 

explosão, e por fim no F as quantidades dos reagentes corrigidas, a massa de combustível, 

energia libertada pela queima do mesmo, e o volume ocupado pelos reagentes. 

Os anexos complementam a informação sendo que o A diz respeito à função de Gibbs de 

formação e à entalpia absoluta, o B diz respeito à caracterização da gasolina, mas desta vez 

representada pelo isooctano, e o C diz respeito às temperaturas de chama adiabáticas a pressão 

constante, volume constante e às pressões no fim da explosão da gasolina, também 

representada pelo isooctano.  
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2. Revisão Bibliográfica 

Neste segundo capítulo do presente trabalho, desenvolve-se um estudo teórico abrangente, 

abordando todos os aspetos relacionados com o desenvolvimento do trabalho. A metodologia 

adotada segue uma abordagem progressiva, explorando desde as origens dos motores de 

combustão até temas específicos como o ciclo Otto, equilíbrio químico e finalmente, as 

características do hidrogénio. 

Inicialmente, são analisados vários tópicos relacionados com os motores de combustão como o 

ciclo Otto teórico, as diferenças entre o ciclo Otto teórico e indicado, a relação entre as 

potências, binários, pressões e rendimentos do ciclo teórico, indicado e efetivo, os sistemas de 

injeção, a ignição e a sua temporização e os fenómenos anormais da combustão. Em seguida, 

aborda-se a estequiometria, desencadeando discussões sobre o equilíbrio químico e a 

temperatura de chama adiabática, conceitos cruciais na composição química dos gases 

emitidos pelos motores de combustão interna. Por fim, explora-se a pegada ecológica dos 

motores de combustão que seguem o ciclo Otto, terminando na apresentação do hidrogénio 

como uma alternativa aos combustíveis fosseis, devido às suas propriedades. 

2.1. Motores de combustão interna 

Por mais de dois séculos e meio, os motores de produção de energia têm estado a serviço da 

humanidade. Durante os primeiros 150 anos, a água era convertida em vapor, tornando-se um 

dos gases de combustão resultantes da queima do combustível. Esse vapor era então utilizado 

para expandir o pistão dentro do cilindro, gerando trabalho [1].  

Até ao século XIX as pessoas habitavam, trabalhavam e comercializavam num espaço pequeno, 

que facilmente percorriam a pé. Os artífices possuíam a sua própria loja, onde produziam e 

comercializavam os seus produtos, vivendo muitas vezes na sobreloja [2]. Os pavimentos de 

ruas e ruelas das cidades estavam frequentemente cobertas pelos excrementos dos animais 

utilizados para transportar pessoas e mercadorias. Curiosamente, no início do século XX, um 

artigo publicado no jornal de Filadélfia, nos EUA, elogiou entusiasticamente a introdução do 

automóvel e a consequente eliminação dos animais de transporte. O artigo afirmava que isso 

tornaria as cidades menos poluídas com excrementos [2]. Naquela época, a disseminação dos 

automóveis foi uma felicidade tanto para os cavalheiros como para as damas, pois deixaram de 

sujar as suas polainas e os vestidos elegantes nos excrementos dos animais, respetivamente 

[2]. 
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O automóvel teve o seu início durante o final do século XIX [3]. O automóvel não foi inventado 

por apenas um indivíduo, mas sim uma combinação de vários desenvolvimentos relacionados. 

Dois destes desenvolvimentos, foram a construção de um motor compacto de modo a ser capaz 

de ser montado num veículo, e a disponibilidade imediata de um combustível para esse motor 

[3]. 

Atualmente, a sociedade contemporânea ocidental está viciada em automóveis [2], mas os 

motores de combustão interna, que posteriormente passaram a ser utilizados nos mesmos, só 

começaram a ser uma realidade a partir de 1860 [1].  

Uma máquina térmica é um dispositivo cujo propósito é transformar energia térmica em 

energia mecânica [4]. Nos motores de combustão interna, ocorre a combustão de líquidos ou, 

de uma forma mais rara, gasosos. Por conseguinte, podemos afirmar que os motores de 

combustão interna, convertem a energia química contida no combustível em energia mecânica, 

ou seja, em trabalho útil [1], [4]. 

Num motor de combustão interna, a combustão ocorre dentro do fluido de trabalho [2]. A 

sequência dos acontecimentos presentes num motor de combustão interna é a seguinte: 

primeiramente o ar é admitido e misturado com o combustível, a esta fase denominamos de 

admissão. A injeção do combustível pode ser durante o tempo de admissão, ou depois. Após a 

admissão dá-se a compressão e em seguida, a queima dessa mistura. No decorrer da queima 

são gerados fumos. Os fumos provenientes da queima impulsionam uma parede móvel 

(êmbolo, por exemplo). Este êmbolo, ao deslocar-se, produz trabalho [2]. A mistura reagente 

antes da queima, e depois de ser transformada em fumos, corresponde ao fluido de trabalho 

[1]. A transferência de trabalho incidente no pistão, resultante da compressão da mistura e da 

expansão dos fumos, é proveniente da interação entre o fluido de trabalho e os componentes 

mecânicos do motor. Esta transferência de trabalho no êmbolo, tem como objetivo alcançar a 

potência desejada [1]. 

Os motores de combustão interna podem ser rotativos ou alternativos, sendo apresentado na 

Figura 1 um motor alternativo preparado para a queima da gasolina, com alguns dos seus 

componentes principais. 

O nosso foco principal será nos motores alternativos. Essencialmente, um motor alternativo é 

composto por um êmbolo animado com movimento de vaivém. O êmbolo está ligado a um veio 

designado por veio de manivelas, que gira mediante um sistema de biela-manivela. Este 

mecanismo converte o movimento de vaivém do êmbolo em movimento rotativo [2]. 

Os motores de combustão interna podem ser classificados, de uma forma principal, quanto ao 

tipo de ignição do combustível (ignição por faísca ou ignição por compressão), ciclo de 

funcionamento (2 tempos ou 4 tempos), e o tipo de sistema de injeção do combustível 

(carburador ou injeção) [4]. Neste documento iremos apenas nos focar nos motores 

alternativos que seguem a ignição por faísca, também designados por ciclo Otto, ou motores a 

gasolina. 
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Figura 1 - Esquema dos principais componentes do motor alternativo (adaptado de [4]) 

2.1.1. Ciclo Otto teórico 

Os primeiros motores de combustão interna desenvolvidos para uso comercial queimavam 

misturas de gases de carvão com ar a pressão atmosférica, sem o recurso da compressão [1].  

Otto iniciou os seus primeiros testes em 1860, utilizando o motor a dois tempos de Lenoir [3]. 

A eficiência destes motores, no máximo, atingia os 5% [1]. Mais tarde, em 1867, Nicolaus A. 

Otto e Eugen Langen apresentaram um motor atmosférico com uma eficiência térmica de cerca 

de 11% [1]. Para superar a baixa eficiência térmica, Otto propôs um ciclo de funcionamento de 

quatro tempos para o pistão: um tempo de admissão, um tempo de compressão, um tempo de 

expansão e por fim um tempo de escape [1]. No tempo de expansão é onde o trabalho é 

transmitido ao veio de manivelas [1]. Em 1876, nasce o primeiro protótipo do motor de 4 

tempos funcional, e por volta de 1890 cerca de 50000 unidades já tinham sido vendidas na 

Europa e nos Estados Unidos [1]. 

O ciclo de funcionamento do motor refere-se à sequência de ações executadas pelo fluido de 

trabalho no cilindro repetindo-se de forma periódica. A duração deste ciclo é medida pelo 

número de movimentos realizados pelo pistão para o concluir. Os motores alternativos são 

classificados como motores de 4 tempos, quando o ciclo é cumprido em 4 movimentos do 

êmbolo, e de 2 tempos quando ocorre em apenas 2 movimentos do êmbolo [4] . Ou seja, os 

motores de 4 tempos realizam um ciclo a cada duas rotações do veio de manivelas, enquanto 

os motores de 2 tempos completam um ciclo a cada rotação do veio de manivelas [4]. Na Figura 
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2 é possível observar-se os quatro tempos do ciclo de um motor, que são caracterizadas a 

seguir. 

 

Figura 2 - Tempos do ciclo Otto (adaptado de [4]) 

O ciclo começa com o tempo de admissão, onde se dá a admissão de mistura reagente, isto é, 

ar com combustível nebulizado. O êmbolo parte do ponto morto superior. O ponto morto 

superior, ou abreviadamente PMS, corresponde ao ponto mais elevado que o êmbolo no seu 

movimento de vaivém atinge. No PMS, o êmbolo pára instantaneamente e reverte o seu 

sentido de movimento [5]. O pistão começa a descer, sempre com a válvula de admissão aberta, 

até chegar a um ponto onde a biela se encontra sobreposta e alinhada com a manivela. Este 

ponto é designado por ponto morto inferior, sendo ele o ponto mais baixo que o pistão 

consegue alcançar [5]. No ponto morto inferior, ou abreviadamente PMI, é onde o êmbolo pára 

instantaneamente para reverter o sentido do seu movimento, e de seguida começa a subir. No 

PMI é quando ocorre o fecho da válvula de admissão. Se assumirmos que a taxa de subida de 

volume na câmara de combustão, ou seja, a rapidez com que o volume da câmara de combustão 

é libertado, medida em unidades de volume por unidades de tempo, é sempre equivalente ao 

caudal volumétrico de mistura que fornecemos à câmara de combustão, podemos então 

admitir que a admissão ocorre de forma isobárica [5]. A pressão de admissão é à pressão da 

mistura reagente na entrada. 

No tempo seguinte, o pistão sobe do PMI para o PMS, dando início à compressão. As válvulas 

de admissão e de escape estão ambas fechadas, e à medida que o êmbolo se desloca debaixo 

para cima ocorre a compressão da mistura reagente aumentando a temperatura e a pressão da 

mesma. A pressão da mistura reagente é máxima quando o êmbolo se encontra no PMS [5]. 

Devido à rapidez do movimento ascendente do êmbolo anteriormente descrito, dado que a 

compressão se dá de forma muito rápida, é possível admitir que não existem trocas de calor 

entre a mistura reagente e as paredes da câmara de combustão [5]. Sendo assim, estamos 

perante uma compressão adiabática [5]. Além disso, se considerarmos a ausência de atrito 
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entre o êmbolo e a parede cilíndrica da câmara de combustão, bem como entre as moléculas 

da mistura reagente, a compressão sentida pela mistura é reversível [5]. Assim, a compressão 

da mistura reagente pode ser considerada idealmente isentrópica [5]. 

Após o final do tempo da compressão, a mistura é inflamada por uma faísca elétrica 

proveniente de uma vela de ignição [5]. As válvulas de admissão e de escape continuam 

fechadas. A mistura explode de imediato, transformando-se em fumos, e a pressão desses 

fumos aumenta sem que haja variação no volume da câmara de combustão. Este fenómeno 

ocorre devido à explosão instantânea, que acontece tão rapidamente que o pistão não tem 

tempo para se mover [5].  

O impacto da explosão na face superior do êmbolo provoca a descida rápida do êmbolo do PMS 

para o PMI, dando início ao tempo de expansão. Durante esta descida, o volume da câmara de 

combustão aumenta e a pressão dos fumos diminui. Como a descida do êmbolo é muito rápida, 

a expansão dos fumos ocorre sem troca de calor com as paredes da câmara de combustão, tal 

e qual como acontecia com a compressão. Assim, a expansão dos fumos é adiabática [5]. Para 

além disso, se não considerarmos o atrito entre o êmbolo e a parede dos cilindros da câmara 

de combustão, e entre as próprias moléculas de fumos, a expansão dos fumos pode ser 

considerada reversível [5]. Sendo assim, a expansão dos fumos é idealmente isentrópica [5]. 

Por fim chegamos ao último tempo, o de escape. Quando no fim da expansão de fumos o pistão 

chega ao PMI, a válvula de escape abre-se enquanto a válvula de admissão permanece fechada 

[5]. Devido à válvula de escape estar aberta, grande parte dos fumos foge para o exterior da 

câmara de combustão, e consequentemente a pressão dos fumos baixa. Este escape parcial de 

fumos é chamado de escape espontâneo, e ocorre devido à diferença de pressões entre o 

exterior e o interior da câmara de combustão. Devido à rapidez do escape parcial, não há 

movimento do êmbolo [5]. O êmbolo começa então a subir do PMI para o PMS, com a válvula 

de escape aberta e a de admissão fechada. Durante o movimento ascendente do pistão, os 

gases que permaneceram na câmara de combustão, após o escape espontâneo, são expulsos 

ou empurrados para fora da câmara de combustão e libertados para o exterior, sendo este 

processo denominada por escape forçado [5]. Se considerarmos a taxa de descida de volume 

da câmara de combustão, em unidades de volume por unidade de tempo, equivalente ao caudal 

volúmico de fumos que estão a ser expelidos pelo escape forçado, então a expulsão de fumos 

ocorre de forma isobárica, e à pressão reinante no exterior da câmara de combustão [5]. No 

final da subida do êmbolo, a válvula de escape fecha-se, e a válvula de admissão abre, iniciando 

um novo ciclo que se repete sistematicamente [4]. 

Dessa forma, ao considerar os quatro tempos mencionados anteriormente (admissão, 

compressão, explosão-expansão, escape espontâneo-escape forçado), o ciclo Otto é concluído. 

Este ciclo é adequado para combustíveis voláteis, como a gasolina, ou gases, como o metano, 

permitindo assim garantir uma mistura homogénea de gás e combustível [5]. Somente com 

combustíveis voláteis é possível assegurar uma mistura uniforme. Se o combustível não for 

volátil, a mistura reagente terá duas fases distintas, ar e combustível, contrariamente a ar com 

combustível nebulizado, resultando numa combustão imperfeita [5]. 
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2.1.2. Breve análise térmica ao ciclo Otto 

Na Figura 3 está representado o diagrama termodinâmico do ciclo Otto teórico num gráfico P-

V, seguida pela explicação detalhada do mesmo. 

 

Figura 3 - Diagrama Termodinâmico de um ciclo Otto (adaptado de [4]) 

Como referido anteriormente, o tempo de admissão no ciclo Otto segue uma transformação 

termodinâmica isobárica. Este processo isobárico, ou seja, à mesma pressão, é demonstrado na 

Figura 3 pela evolução de 0 a 1, onde observamos a descida do êmbolo [5]. A compressão segue 

um processo isentrópico, e é representada na figura 3 pela evolução de 1 a 2 [5]. A explosão, 

por ser instantânea, é isocórica, ou seja, ocorre ao mesmo volume, e é representada na Figura 

3 pela evolução de 2 a 3 [5]. A expansão de fumos segue uma transformação termodinâmica 

isentrópica, como acontece na compressão, e é observada na Figura 3  pela evolução de 3 a 4 

[5]. O tempo de escape é dividido em duas partes, o escape espontâneo e o escape forçado. O 

escape espontâneo, ou seja, instantâneo, é isocórico e representado na Figura 3 pela evolução 

de 4 a 1 [5]. O escape forçado é isobárico, e representado na Figura 3 pela evolução de 1 a 0 

[5]. Após o mesmo, retomamos ao tempo de admissão. 

Do ponto de vista teórico, o ciclo é considerado fechado, e o fluido de trabalho conserva as suas 

propriedades termofísicas ao longo de todos os tempos [5]. No entanto, na prática, certos 

tempos do ciclo dispõem de mistura fresca, enquanto outras apresentam fumos resultantes 

dessa combustão dessa mistura fresca [5]. Sendo assim, ao analisar o ciclo Otto, parte-se do 

pressuposto de que a mistura fresca e os fumos têm as mesmas propriedades termofísicas, e 

são equiparadas às do ar; na verdade, o azoto é predominante, quer na mistura reagente quer 

nos fumos [5]. De seguida, efetuam-se correções para obter resultados mais precisos e 

confiáveis. 
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Nos motores de ciclo Otto, o fluido de trabalho será considerado como um gás perfeito com 

propriedades iguais às do ar e por isso a equação (1) é válida [5]. 

𝑃1𝑉1
𝑇1

=
𝑃2𝑉2
𝑇2

=
𝑃3𝑉3
𝑇3

=
𝑃4𝑉4
𝑇4

= 𝑚𝑅 (1) 

A massa 𝑚 da equação (1) é a massa da mistura de ar e combustível. Como neste texto se 

considerará que a mistura tem propriedades iguais às do ar, 𝑅 é a constante de gás perfeito do 

ar [5]. A constante de qualquer gás perfeito, 𝑅, é dada pela equação (2): 

𝑅 = 𝑐𝑝 − 𝑐𝑣 (2) 

Para os processos idealmente isentrópicos de compressão e expansão representados na Figura 

3 de 1 a 2, e de 3 a 4, pode-se usar a equação (3) para a compressão e a equação (4) para a 

expansão. Estas equações relacionam o volume da câmara de combustão com a pressão, quer 

do fluido de trabalho a ser comprimido, quer dos fumos a serem expandidos, conforme [5].  

𝑃1𝑉1
𝑘 = 𝑃2𝑉2

𝑘 (3) 

𝑃3𝑉3
𝑘 = 𝑃4𝑉4

𝑘 (4) 

Para os processos mencionados anteriormente, também é possível relacionar o volume da 

câmara de combustão com a temperatura, através das equações (5) e (6). Na equação (5) 

utilizamos a temperatura do fluido de trabalho a ser comprimido, e na equação (6) dos fumos 

a serem expandidos, conforme [5]. 

𝑇1𝑉1
𝑘−1 = 𝑇2𝑉2

𝑘−1 (5) 

 𝑇3𝑉3
𝑘−1 = 𝑇4𝑉4

𝑘−1 (6) 

Como os processos de compressão e de expansão são idealmente isentrópicos, então a 

determinação do 𝑘 é obtida pela equação (7). 

𝑘 =
𝑐𝑝
𝑐𝑣

 
(7) 

Observando a Figura 3, no processo isocórico de 2 a 3 é introduzido calor no nosso sistema 

assinalado por 𝑄𝑒𝑛𝑡𝑟𝑎𝑑𝑎. Este calor de entrada é proveniente da queima do combustível contido 

na mistura fresca [5]. A equação (8), determina o calor de entrada, e é obtida por igualdade do 

calor absorvido pela mistura, a volume constante, ao calor produzido pela queima da massa de 

gasolina contida na mistura [5]. A 𝑚𝑚𝑖𝑠𝑡 na equação (8) e (9), assim como a 𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏 na equação 

(8) estão em 𝑘𝑔𝑐𝑖𝑐𝑙𝑜−1𝑐𝑖𝑙𝑖𝑛𝑑𝑟𝑜−1. 

𝑄𝑒𝑛𝑡𝑟𝑎𝑑𝑎 = 𝑚𝑚𝑖𝑠𝑡𝑐𝑣(𝑇3 − 𝑇2) = 𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏𝑃𝐶𝐼 (8) 

Durante o processo isocórico do escape instantâneo representado na Figura 3 de 4 a 1, o calor 

de saída designado por 𝑄𝑠𝑎í𝑑𝑎 é obtido pela equação (9), [5]. 

𝑄𝑠𝑎í𝑑𝑎 = 𝑚𝑚𝑖𝑠𝑡𝑐𝑣(𝑇1 − 𝑇4) (9) 
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Os trabalhos de compressão de expansão podem ser determinados pelas equações (10) e (11), 

respetivamente [5]. 

𝑊𝑐𝑜𝑚𝑝 =
𝑃2𝑉2 − 𝑃1𝑉1
𝑘 − 1

 
(10) 

𝑊𝑒𝑥𝑝 =
𝑃4𝑉4 − 𝑃3𝑉3
𝑘 − 1

 
(11) 

O trabalho teórico útil é obtido pela subtração, em módulo, entre o trabalho de expansão e o 

de compressão, representado na equação (12). 

𝑊𝑡𝑢 = |𝑊𝑒𝑥𝑝| − |𝑊𝑐𝑜𝑚𝑝| (12) 

As energias envolvidas nas equações (8), (9), (10), (11) e (12) expressam-se em Joule 

(J/ciclo/cilindro), no sistema internacional de unidades SI [5]. Estas energias tanto podem 

corresponder a apenas um cilindro como ao motor, consoante as massas e volumes presentes 

nas equações referenciadas. Para além disso, a energia obtida é por ciclo, ou seja, no caso do 

ciclo Otto, o valor de energia obtido a cada duas rotações do veio de manivelas. Para se 

conseguir determinar a potência do motor, ou de apenas um cilindro, é necessário calcular o 

número de ciclos por segundo que são realizados. Sabendo que o número de ciclos pode ser 

determinado pela equação (13), onde 𝑁 é o número de rotações por minuto, então a potência 

por cilindro ou do motor, pode ser determinada pela equação (14), [5]. 

𝑡𝑐𝑖𝑐𝑙𝑜 =
120

𝑁
 

(13) 

 𝑊̇𝑡𝑢 =
𝑊𝑡𝑢𝑁

120
 (14) 

O binário debitado pelo motor pode ser obtido pela equação (15), onde a velocidade angular é 

obtida através da equação (16). 

𝑊̇𝑡𝑢 = 𝐵𝑚𝑡𝜔 (15) 

𝜔 =
2𝜋𝑁

60
 

(16) 

O rendimento térmico do ciclo Otto, após diversas simplificações, pode ser descrito pela 

equação (17) [5]. O 𝜌 corresponde à taxa de compressão do motor e é obtido pela equação (18) 

[5]. 

𝜂𝑡 = 1 −
1

𝜌𝑘−1
 

(17) 

𝜌 =
𝑉𝑃𝑀𝐼
𝑉𝑃𝑀𝑆

 
(18) 

Observando a (18), o 𝑉𝑃𝑀𝑆 corresponde ao 𝑉2 que por sua vez é igual ao 𝑉3, enquanto o 

𝑉𝑃𝑀𝐼 corresponde ao 𝑉1 que por sua vez é igual ao 𝑉4. 
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2.1.3. Diferença entre o ciclo Otto teórico e indicado 

Na prática, nos ciclos seguidos pelos motores de combustão interna, o fluido de trabalho sofre 

evoluções termodinâmicas irreversíveis [5], contrariamente ao que foi dito no ciclo Otto 

teórico. No entanto, como os motores são construídos de forma a minimizar as 

irreversibilidades dos ciclos que seguem, é razoável esperar que as discrepâncias entre ciclos 

teóricos e indicados sejam pequenas. O ciclo Otto indicado representa o ciclo real do motor [5], 

e a diferença entre o ciclo teórico e indicado pode ser observada na Figura 4. 

 

Figura 4 - Comparação entre o diagrama do ciclo Otto teórico com o ciclo indicado (adaptado de [4]) 

As discrepâncias entre o ciclo indicado e o ciclo teórico correspondente são significativas, 

manifestando-se não só na configuração do diagrama, mas também nos valores das 

temperaturas e pressões [4]. A disparidade na configuração do diagrama manifesta-se através 

de curvas de expansão e compressão com perfis distintos, da substituição das linhas retas de 

entrada e saída de calor por linhas curvas e, do arredondamento dos ângulos agudos [4]. As 

diferenças observadas na Figura 4 têm origem nas causas a seguir apresentadas. 

No ciclo Otto teórico, os tempos de compressão e de expansão são considerados 

transformações termodinâmicas isentrópicas, no ciclo real isto não acontece. A mistura por 

norma entra na câmara de combustão a 60 °C, e as paredes do cilindro estão a 80 °C, recebendo 

assim calor; durante a compressão a mistura fica mais quente que as paredes, e assim passa a 

ceder calor [5]. No caso da expansão, os fumos encontram-se a uma temperatura muito 

superior à temperatura das paredes da câmara de combustão e por isso perdem calor [5]. Para 

além disso, é efetuado o arrefecimento do cilindro para garantir o desempenho adequado do 

pistão, sendo que uma parte do calor do fluido é transferida para as paredes do cilindro [4]. 

Tanto a mistura fresca como os fumos são viscosos, resultando em perdas de energia por atrito 

entre as moléculas; além disso também há o atrito entre os segmentos e as paredes dos 
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cilindros [5]. Devido às perdas de calor e perdas por atrito as transformações termodinâmicas 

deixam de ser isentrópicas [5]. Sendo assim, ocorre uma diminuição de trabalho útil equivalente 

à área da superfície A [4], representada na Figura 4. 

No ciclo Otto teórico, a explosão de mistura fresca é instantânea, mas no ciclo real a explosão 

da mistura fresca não ocorre à velocidade infinita, ou seja, não é instantânea [5]. No ciclo real, 

a combustão dura um certo tempo [4]. Para garantir que a pressão máxima nas câmaras de 

combustão ocorra quando os pistões estão no PMS, a ignição precisa de ser provocada antes 

do PMS, perto do final do curso ascendente dos pistões, durante o tempo de compressão [5]. 

Esta ação, contribui para um arredondamento da linha teórica 2-3, da Figura 3, durante a adição 

de calor, resultando assim numa perda de trabalho útil representada pela área B [4]. Para além 

disso, no fim da explosão, é atingida uma temperatura inferior à prevista teoricamente [5]. Isto 

acontece por causa de dois motivos. O primeiro motivo está relacionado com o calor específico. 

Tanto o calor específico a volume constante, como o calor específico a pressão constante, 

aumentam com a temperatura [5]. No ciclo teórico, foi assumido que estes calores específicos 

correspondiam ao valor do ar à pressão atmosférica e temperatura de admissão e que eram 

constantes [5]. Como o calor que entra no cilindro, 𝑄𝑒𝑛𝑡𝑟𝑎𝑑𝑎, é o mesmo, então pelo aumento 

do calor específico a volume constante, obrigatoriamente a temperatura final tem de ser 

menor. Por análise da equação (8) isto torna-se claro. O segundo motivo corresponde à 

dissociação do CO2 e o H2O [5]. Quando o carbono e o hidrogénio dos hidrocarbonetos se 

transformam em CO2 e o H2O ocorre uma reação exotérmica, libertando energia e assim o 

aumento da temperatura [5]. Como a temperatura chega a valores muito elevados também 

ocorre o contrário, levando a uma dissociação parcial de CO2 e o H2O, resultando em reacções 

endotérmicas que consomem calor [5]. Deste modo, a dissociação também contribui para a 

redução da temperatura máxima atingida. 

A expansão dos gases é o único tempo do ciclo Otto que produz trabalho e, por conseguinte, 

deve ser prolongada tanto quanto possível para maximizar a energia mecânica transferida ao 

pistão [5]. O trabalho máximo obtido pela expansão de gases é obtido quando pistão chega ao 

PMI, onde se dá a abertura das válvulas de escape e ocorre o escape espontâneo [5]. O escape 

forçado é efetuado pelo movimento ascendente do pistão desde o PMI até ao PMS. No entanto, 

verificamos que na prática, se a válvula de escape abrir quando o pistão se encontra no PMI, a 

ascensão do pistão durante o escape forçado será feita com dificuldade, devido à resistência 

provocada pela grande quantidade de gases que não saíram de forma espontânea [5]. Esta 

resistência é provocada pela pressão dos fumos sobre a cabeça do pistão. Quanto menor for a 

quantidade fumos a saírem pelo escape espontâneo, maior vai ser a resistência sentida pelo 

pistão, e vamos gastar energia na remoção dos mesmos, o que não é desejável [5]. Sendo assim, 

é necessário abrir a válvula de escape antes do pistão chegar ao PMI. Deste fenómeno, resulta 

uma diminuição de trabalho útil, representada pela área C na Figura 4 [4]. No entanto, é 

importante notar que essa perda é menor do que seria caso a válvula de escape não fosse 

aberta antecipadamente [4]. 

Por fim, o ciclo real revela uma diferença significativa em relação ao ciclo teórico. Num motor 

de combustão interna naturalmente aspirado, durante o tempo de admissão, a pressão no 

cilindro é inferior à pressão atmosférica e consequentemente menor que a pressão no tempo 
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de escape forçado [4]. Este fenómeno ocorre devido às perdas de carga presentes no 

escoamento da mistura reagente, desde o seu ponto de partida, até entrar na câmara de 

combustão [5]. Quanto menor for esta pressão de admissão, mais baixo será o enchimento da 

câmara de combustão por mistura reagente, resultando numa redução da potência útil [6].  Os 

principais responsáveis pelas perdas de carga são o filtro de admissão, o coletor de admissão, 

a borboleta de admissão, e as válvulas de admissão [1]. Devido à pressão de admissão ser 

inferior à de escape forçado, surge a formação de uma superfície negativa no diagrama, 

representada por D na Figura 3, que corresponde ao trabalho perdido [4]. O esforço despendido 

pelo motor para realizar a admissão e o escape é conhecido como trabalho de bombagem, e é 

incluído no trabalho indicado do motor [6]. No caso de um motor sobrealimentado, a pressão 

de admissão já é superior ao do tempo de escape e a zona representada por D passa a ser 

positiva, levando a um aumento do trabalho indicado do motor [6]. 

2.1.4. Relação entre as potências, binários, pressões e rendimentos teóricos, 
indicados e efetivos 

No subcapítulo 2.1.2 ficou esclarecido o método para determinar as potências teóricas do ciclo 

Otto, sendo estas a potência de compressão, a de expansão e a potência teórica útil. Como se 

pode observar pela Figura 3, as pressões de fluido de trabalho variam ao longo do ciclo Otto. 

No entanto, é possível definir, para este ciclo, uma pressão média teórica, designada por 𝑝𝑚𝑡, 

permitindo relacionar o trabalho teórico útil do ciclo Otto com a pressão média teórica do fluido 

de trabalho, no interior do cilindro. O cálculo da pressão média teórica pode ser determinado 

consoante a equação (19), onde 𝑁𝑐 corresponde ao número de cilindros [5].  

𝑊𝑡𝑢 = 𝑝𝑚𝑡(𝑉𝑃𝑀𝐼 − 𝑉𝑃𝑀𝑆)𝑁𝑐  (19) 

A partir da equação (19) e juntamente com a equação (14), conseguimos relacionar a potência 

teórica útil do motor com a pressão média teórica, como é demonstrado pela equação (20). O 

termo 𝑉𝑐 corresponde à cilindrada do motor, e pode ser obtido através da equação (21). 

𝑊̇𝑡𝑢 =
𝑝𝑚𝑡𝑉𝑐𝑁

120
 

(20) 

𝑉𝑐 = 𝑁𝑐(𝑉𝑃𝑀𝐼 − 𝑉𝑃𝑀𝑆) (21) 

Por norma a equação (20) é apresentada sob a forma da equação (22), onde 𝑁𝑇𝑀 corresponde 

a 2 para motores a dois tempos e 4 para motores a quatro tempos [5].  

𝑊̇𝑡𝑢 =
𝑝𝑚𝑡𝑉𝑐𝑁

30𝑁𝑇𝑀
 

(22) 

A equação (22), juntamente com a equação (15), dão origem, através da sua simplificação, à 

equação (23). Sendo assim, conseguimos relacionar a pressão média teórica com o binário 

médio teórico de um motor de combustão interna e, concluir que existe proporcionalidade 

entre os dois [5]. 
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𝑝𝑚𝑡 = 𝐵𝑚𝑡
𝜋𝑁𝑇𝑀

𝑉𝑐
 

(23) 

Como foi constatado no subcapítulo 2.1.3, os ciclos indicados ou reais apresentam diferenças 

em relação aos ciclos teóricos. Para os ciclos indicados, são introduzidos os conceitos de 

trabalho indicado (𝑊𝑖), potência indicada (𝑊̇𝑖), pressão média indicada (𝑝𝑚𝑖) e binário médio 

indicado (𝐵𝑚𝑖). É espectável que o trabalho indicado num ciclo termodinâmico seja inferior ao 

trabalho teórico desse mesmo ciclo. A discrepância entre estes dois trabalhos aumenta à 

medida que as irreversibilidades, referidas anteriormente nas evoluções termodinâmicas, se 

tornem mais significativas [5]. 

As equações (24) e (25) descrevem a potência indicada em função da pressão média indicada e 

a pressão média indicada em relação ao binário médio indicado, respetivamente. 

𝑊̇𝑖𝑛𝑑 =
𝑝𝑚𝑖𝑉𝑐𝑁

30𝑁𝑇𝑀
 

(24) 

𝑝𝑚𝑖 = 𝐵𝑚𝑖
𝜋𝑁𝑇𝑀

𝑉𝑐
 

(25) 

O quociente, em percentagem, entre o trabalho indicado e o trabalho teórico útil de um ciclo 

termodinâmico, é denominado como rendimento indicado, e corresponde à equação (26), 

conforme [5]. 

𝜂𝑖𝑛𝑑 =
𝑊𝑖𝑛𝑑

𝑊𝑡𝑢
=
𝑊̇𝑖𝑛𝑑

𝑊̇𝑡𝑢

=
𝑝𝑚𝑖
𝑝𝑚𝑡

=
𝐵𝑚𝑖
𝐵𝑚𝑡

 
(26) 

O trabalho indicado é o que, efetivamente, o ciclo termodinâmico gera [5]. Contudo, este 

trabalho não corresponde ao que o motor entrega ao consumidor. Na realidade, entre o 

trabalho produzido dentro dos cilindros e o trabalho fornecido ao consumidor, que está 

acopulado ao veio de manivelas, existem perdas mecânicas resultantes dos atritos entre as 

peças que deslizam umas sobre as outras, bem como da energia consumida por órgãos 

auxiliares do motor [5]. O trabalho efetivamente entregue pelo motor ao consumidor é 

designado por trabalho efetivo ou mecânico [5]. Para os ciclos efetivos, são introduzidos os 

conceitos de trabalho efetivo (𝑊𝑒), potência efetiva (𝑊̇𝑒), pressão média efetiva (𝑝𝑚𝑒) e binário 

médio efetivo (𝐵𝑚𝑒). É espectável que o trabalho efetivo de um motor de combustão interna 

seja inferior ao trabalho indicado. A diferença entre estes dois trabalhos aumenta à medida que 

as perdas no motor forem cada vez mais significativas [5]. 

As equações (27) e (28) descrevem a potência efetiva em função da pressão média efetiva e a 

pressão média efetiva em relação ao binário médio efetivo, respetivamente. 

𝑊̇𝑒 =
𝑝𝑚𝑒𝑉𝑐𝑁

30𝑁𝑇𝑀
 

(27) 

𝑝𝑚𝑒 = 𝐵𝑚𝑒
𝜋𝑁𝑇𝑀

𝑉𝑐
 

(28) 
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O quociente, em percentagem, entre o trabalho efetivo e o trabalho indicado de um motor, é 

denominado como rendimento efetivo ou mecânico, e corresponde à equação (29), conforme 

[5]. 

𝜂𝑒 =
𝑊𝑒
𝑊𝑖𝑛𝑑

=
𝑊̇𝑒

𝑊̇𝑖𝑛𝑑

=
𝑝𝑚𝑒
𝑝𝑚𝑖

=
𝐵𝑚𝑒
𝐵𝑚𝑖

 
(29) 

2.1.5. Sistemas de injeção 

Um parâmetro importante que influencia a eficiência dos motores de combustão interna reais 

é a taxa de compressão, seguido pela é a relação mássica ar/combustível (
𝐴

𝐹
) [7]. O aumento 

da taxa de compressão resulta numa maior potência mecânica e numa redução do consumo de 

combustível [7]. Além disso, o desempenho ótimo em termos de potência e eficiência do 

consumo de combustível é alcançado quando se trabalha com misturas estequiométricas, ou 

ligeiramente pobres [7]. Estes termos serão vistos com maior detalhe no subcapítulo 2.2. Sendo 

assim, é crucial que a mistura de ar e gasolina tenha a proporção correta, independentemente 

do método escolhido para obter essa mistura. 

Nos motores de combustão interna de ciclo Otto, a formação da mistura de ar e gasolina pode 

ser realizada de três modos distintos, como a carburação, a injeção indirecta (port fuel 

injection– PDI), onde a gasolina é injetada a montante da válvula de admissão, e por fim a 

injeção directa (gasoline direct injection – GDI) [7], onde a gasolina é injetada dentro do cilindro, 

conforme demonstrado na Figura 5. 

 

Figura 5 – Diferentes sistemas de injeção para motores que seguem o ciclo Otto a) Sistema de carburação b) 
Sistema de injeção indirecta (PDI) c) Sistema de injeção directa (GDI) onde (1) Entrada de combustível; (2) Entrada 

de ar; (3) Válvula de borboleta; (4) Coletor de admissão; (5) Injetores; (6) Motor (adaptado de [1]) 

Os sistemas de injeção eletrónicos têm diversas vantagens relativamente aos sistemas de 

carburação, tais como o melhor doseamento de gasolina na mistura reagente, a construção 

mais simples e as menores perdas de carga na admissão [7]. 

No caso de um sistema de carburação, a mistura reagente é formada antes das válvulas de 

admissão dos cilindros e da válvula de borboleta controlada pelo acelerador do veículo [7]. Este 
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sistema apresenta várias falhas, sendo as mais significativas a suscetibilidade da condensação 

de gasolina nas paredes internas do coletor de admissão, a incapacidade de garantir proporções 

mássicas adequadas de ar e gasolina em todos os regimes de funcionamento do motor e a 

introdução de perda de carga na admissão de mistura nos cilindros [7]. Quanto maior for a 

perda de carga na admissão dos motores, menor é o rendimento volumétrico, ou seja, menor 

é o enchimento dos cilindros, e consequentemente menor é a potência e o binário extraído do 

motor [7]. 

No contexto de um sistema PFI, a gasolina é injetada na corrente de ar de admissão antes desta 

entrar nos cilindros do motor [7]. Comparativamente à carburação, este sistema de injeção é 

mais eficaz na dosagem dos reagentes na mistura admitida nos cilindros em todos os regimes 

de funcionamento do motor [7]. Além disso, reduz ou elimina a condensação de gasolina nas 

paredes internas do coletor de admissão e melhora o rendimento volumétrico do motor [7]. 

Com o aumento do rendimento volumétrico, também aumenta a pressão média do ciclo 

térmico, o binário e a potência [7]. Logo, para iguais cilindradas e regimes de funcionamento 

dos motores, tem-se maiores valores de binário e potência com um sistema de PFI, do que com 

um sistema de carburação. As misturas reagentes geradas pelos sistemas de injeção PFI são 

sempre homogéneas, independentemente da carga resistente sobre o motor e da velocidade 

de rotação a que o motor opera [7]. A pressão de injeção neste sistema situa-se entre 3 a 5 bar 

[7]. 

Por fim, quando se fala num sistema GDI, a gasolina é injetada diretamente no interior dos 

cilindros do motor [7]. Em comparação com a carburação e o PFI, este sistema apresenta várias 

vantagens, incluindo um maior rendimento volumétrico, um menor consumo específico, 

menores emissões poluentes, tempos de resposta mais rápidos do motor às solicitações do 

condutor e menor ruído [7]. Obtêm-se um maior rendimento volumétrico através do sistema 

de injeção GDI do que com o sistema PFI, pois na utilização do GDI a gasolina ao ser injetada 

sobre o ar já presente nos cilindros evapora, e consequentemente, arrefece o ar [7]. O ar ao 

arrefecer baixa o seu volume específico, permitindo uma maior entrada de ar, pois passou a 

ocupar menos espaço [7]. Quando o motor está sujeito a cargas elevadas e opera a altos 

regimes, a injeção é realizada durante o tempo de admissão, iniciando-se pouco depois do início 

da entrada de ar no cilindro [7]. Por outro lado, quando o motor está sujeito a cargas leves ou 

moderadas e opera a baixos regimes, o sistema de injeção GDI, imediatamente antes de se dar 

a faísca da vela, já quase no final do tempo de compressão, injeta a gasolina com as válvulas 

completamente fechadas [7]. Sendo assim, nos motores com GDI, sujeitos a cargas leves ou 

moderadas e a baixos regimes, não ocorre a detonação porque apenas o ar é comprimido [7]. 

Os sistemas de injeção GDI também produzem misturas homogéneas dentro dos cilindros dos 

motores, e a sua pressão de injeção varia entre 40 e 130 bar [7]. 

2.1.6. A ignição e a sua temporização 

Nos motores, a combustão tem lugar numa chama [1]. A chama é uma região onde ocorrem 

reações de oxidação do combustível e, consequentemente, a libertação da energia química [1]. 

Como já compreendemos anteriormente, num motor de ignição por faísca, a mistura entre o 
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combustível e o ar, que posteriormente dará origem à combustão, pode ser realizada no 

exterior do cilindro, ou no interior do mesmo, consoante o sistema de injeção adotado. 

Para dar início à combustão, no final do tempo de compressão, uma descarga elétrica é 

efetuada pela vela, que cria uma faísca entre os elétrodos da mesma [1]. Através da faísca é 

obtida a ignição da mistura e é formada uma chama turbulenta. A chama vai-se propagando 

pela mistura reagente e pelos produtos resultantes da própria combustão da mistura reagente, 

até atingir as paredes da câmara de combustão [1]. Quando deixar de existir oxigénio suficiente 

para a queima do combustível, ou vice-versa, a queima extingue-se. Logo após a faísca, existe 

um período em que a energia libertada pelo início do crescimento da chama é muito pequena, 

sendo impercetível a subida da pressão existente na câmara de combustão [1]. À medida que a 

chama continua a crescer e a expandir-se pela câmara de combustão, a pressão sobe 

continuamente acima do valor que seria obtido, caso não existisse a combustão da mistura [1]. 

O valor da pressão máximo é obtido depois do pistão ter atingido o PMS, estando já a decorrer 

a expansão, mas a mistura reagente na câmara de combustão ainda não ardeu completamente 

[1]. A partir desse ponto a pressão diminui com o aumento do volume do cilindro. Para além 

disso, a variação do desenvolvimento da chama e da sua propagação na vizinhança da vela, 

prejudicam o início do crescimento da chama, que por sua vez influencia os valores de pressão 

obtidos de ciclo em ciclo, e de cilindro em cilindro [1].  

Como já compreendemos, a combustão começa antes do tempo de compressão terminar, 

prolonga-se no início do tempo de expansão e termina após se obter a pressão máxima na 

câmara de combustão [1]. De modo a obtermos a maior potência e binário do motor, é 

necessário que a fase de combustão seja temporizada corretamente consoante o PMS do pistão 

[1]. Quando o início da combustão se dá demasiado cedo, o trabalho de compressão, ou seja, o 

trabalho realizado pelo pistão para comprimir a mistura gasosa na câmara de combustão, é 

mais elevado assim como o calor transferido para as paredes do cilindro [1], pois ocorre um 

aumento de pressão prematuramente. Para esta situação, dizemos que existe um excessivo 

avanço na produção da faísca em relação ao TDC do pistão [1]. Se o final da combustão se der 

mais tarde, devido ao atraso na produção da faísca, a pressão máxima no cilindro é reduzida 

consideravelmente e só ocorre mais tarde, durante o tempo de expansão, reduzindo o trabalho 

de expansão [1]. Sendo assim, tem de existir um balanço entre o trabalho utilizado na 

compressão, que é afetado com o avanço da faísca e com o trabalho ganho na expansão, que é 

afetado pelo atraso da faísca. Este balanço é obtido no momento ideal de faísca, que será o 

responsável pela obtenção do maior binário (Maximum brake torque – MBT) [1], e 

consequentemente uma maior potência gerada pelo motor. Este momento ideal de faísca, é o 

responsável por ditar quando a faísca se encontra em avanço, ou em atraso [1]. Através da 

Figura 6, conseguimos compreender as consequências do avanço e do atraso da faísca na 

pressão do cilindro. Para além disso, também é possível observar a diminuição de binário 

sempre que a nossa ignição foge do ponto de MBT para um motor naturalmente aspirado. 



Revisão Bibliográfica 

20 

 

Figura 6 - (a) Pressão do cilindro consoante a posição da cambota (Faísca com excesso de avanço: 50 graus antes 
do PMS; Faísca no momento ideal: 30 graus antes do PMS, binário máximo; Faísca com atraso: 10 graus antes do 

PMS). (b) Variação do binário consoante o avanço da faísca, com a borboleta de admissão totalmente aberta e 
velocidade constante (adaptado de [1]) 

Na realidade é realizado um atraso na faísca de forma a reduzir a pressão máxima do cilindro 

assim como as temperaturas dos gases queimados, perdendo apenas 1 a 2% do binário máximo 

do motor [1]. 

2.1.7. Fenómenos anormais de combustão 

Até agora, apenas foi descrito um episódio normal da combustão, onde a chama se desloca por 

toda a câmara de combustão até a mistura ter sido totalmente consumida, mas nem sempre é 

assim. Devido a fatores como a taxa de compressão, combustível utilizado, ou 

sobrealimentação de motores, iremos agora descrever duas anomalias relacionadas com a 

combustão: a detonação (knock) e a ignição espontânea. 

À medida que ocorre o tempo de compressão no ciclo Otto, a temperatura da mistura sobe. O 

valor de temperatura atingido é influenciado pela taxa de compressão, sendo normalmente os 

motores a ignição por faísca limitados a valores de 𝜌 = 11 [8]. Se a temperatura de uma mistura 

ar-combustível atingir um nível suficientemente alto, irá ocorrer a autoignição da mistura sem 

depender de uma vela de ignição ou de qualquer outro dispositivo de ignição externo [8]. A 

temperatura que desencadeia esse fenómeno é chamada de temperatura de auto-ignição, 

sendo que o mesmo não é desejável em motores com ignição por faísca [8]. 

A detonação diz respeito à autoignição espontânea de uma parte da mistura de ar, combustível 

e gás residual, antes de a chama se espalhar completamente pela câmara de combustão [1]. 

Quando a chama resultante da autoignição espontânea colide com a chama provocada pela 

vela de ignição, são geradas oscilações de pressão em alta frequência dentro do cilindro, 

assinaladas a vermelho na Figura 7, resultando no característico ruído metálico agudo 
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característico da detonação [1]. Esses impulsos de alta pressão podem causar danos ao motor 

[8]. 

 

Figura 7 - Variação da pressão ao longo do tempo num cilindro de um motor a combustão onde a) demonstra a 
variação da pressão no caso combustão normal, b) no caso da combustão com baixa detonação, c) no caso da 

detonação com alta detonação (adaptado de [8]) 

Outro tipo de fenómeno de combustão anormal é a ignição espontânea, que ocorre quando a 

mistura ar-combustível é inflamada por uma superfície quente, como válvulas ou velas de 

ignição sobreaquecidas, depósitos incandescentes na câmara de combustão ou outro ponto 

quente dentro do motor [1]. Este fenómeno pode ocorrer antes, pré-ignição, ou depois da 

ignição da mistura pela vela, pós-ignição. Onde a ocorrência apresenta danos mais graves é 

quando resulta da pré-ignição pois pode levar a uma detonação mais intensa [1]. 

2.2. Estequiometria 

Uma reação química estequiométrica refere-se à quantidade ideal de oxidante necessária para 

queimar completamente um combustível [9]. Se adicionarmos mais oxidante do que o 

necessário, denominamos a nossa mistura por pobre. Caso ocorra o contrário, onde não temos 

oxidante suficiente para a queima total do combustível, é chamada de rica [9]. O oxidante 

corresponde, normalmente, ao ar atmosférico. 

Para um combustível do tipo hidrocarboneto, a reação estequiométrica é dada pela equação 

(30) [9]: 

𝐶𝑥𝐻𝑦 + 𝜃(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑥𝐶𝑂2 + (
𝑦

2
)𝐻2𝑂 + 3,76𝜃𝑁2 (30) 

Onde o termo 𝑎 corresponde à equação (31): 

𝜃 = 𝑥 +
𝑦

4
 (31) 

Sendo assim, a relação estequiométrica ar-combustível pode ser calculada pela equação (32).  

(
𝐴

𝐹
)
𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞

= (
𝑚𝑎𝑟

𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏
)
𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞

=
4,76𝜃

1
∗
𝑀𝑊𝑎𝑟
𝑀𝑊𝑐𝑜𝑚𝑏

 
(32) 
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Uma das formas de descobrir se a reação é rica ou pobre, é através da utilização do parâmetro 

denominado por mistura (Φ) [9]. 

Ф =
(
𝐴
𝐹)𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞

(
𝐴
𝐹)𝑟𝑒𝑎𝑙

 

(33) 

A partir da equação (33), conseguimos entender que para misturas ricas, Φ vai ser superior a 

1 [9]. Isto ocorre, pois estamos na presença de maior massa de combustível, logo o valor 

do denominador da equação (33) será mais pequeno. No caso de estarmos perante 

misturas pobres, o Φ vai ser inferior a 1 [9]. Desta vez estamos perante valores maiores de 

massa de ar, o que leva a um valor superior do denominador na equação (33). 

Uma forma de calcular a percentagem de excesso de ar (𝑒) presente na nossa mistura é 

pela equação (34), conforme [9]. 

𝑒(%) = (
1 − Ф

Ф
)100 

(34) 

A grande complicação na resolução de reações químicas é a determinação das frações molares 

de cada um dos produtos, quando ocorre a estabilização da reação. Quando estamos a 

trabalhar com misturas ricas, para conseguir descobrir as frações molares, é necessário recorrer 

ao equilíbrio químico.  

2.2.1. Equilíbrio químico 

Em processos de combustão a elevadas temperaturas, os produtos resultantes da queima, ou 

seja, os fumos, não se limitam a ter uma simples mistura de produtos ideias, como foi 

demonstrado no caso da reação estequiométrica [9]. As principais espécies dissociam-se, 

originando espécies mais pequenas e, dependendo das condições em que ocorre a combustão, 

as espécies menores podem estar presentes em quantidades significativas [9]. Por exemplo, os 

produtos ideias de combustão para a queima de um hidrocarboneto com ar são, no caso de 

haver excesso de ar, CO2, H2O, O2 e N2. A dissociação destas espécies e as reações entre os 

produtos da dissociação geram as seguintes espécies: H2, OH, CO, H, O, N, NO, e possivelmente 

outras [9].  

Para se descobrir o equilíbrio químico em reações químicas não ideais, é necessário calcular as 

frações molares dos produtos a uma dada temperatura e pressão, respeitando a conservação 

do número de moles de cada elemento presente nos reagentes [9]. O número de átomos 

presentes nos reagentes tem de ser igual ao número de átomos presente nos produtos, 

independentemente das possíveis combinações que podem ocorrer [9]. No nosso caso, 

pretendemos determinar a composição dos fumos, mas a uma dada temperatura, pressão e 

estequiometria [9]. Assim sendo, utilizaremos as condições de equilíbrio, com o critério da 

energia livre de Gibbs. 

A equação da energia de Gibbs pode ser apresentada da seguinte forma,  [10]:  
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𝐺 = 𝑈 + 𝑃𝑉 − 𝑇𝑆 (35) 

Se derivarmos a equação (35), vamos obter a equação (36), conforme [11]: 

𝑑𝐺 = 𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 (36) 

Pela transformação da equação (35) na (36), foi obtida a equação fundamental de Gibbs, e é 

possível observar-se que as variáveis naturais da equação de Gibbs são efetivamente a pressão, 

e a temperatura [11]. Sendo assim, derivando novamente a equação (35), mas agora para uma 

situação de pressão constante e temperatura constante, obtemos a equação (37), estando em 

concordância com [12]. 

(𝑑𝐺)𝑇,𝑃 = 𝛿𝑄 − 𝑇𝑑𝑆 (37) 

Pela segunda lei da termodinâmica, sabemos que 𝛿Q ≤ TdS [12]. Então, a equação (37), 

transforma-se na equação (38) que define a condição de equilíbrio na utilização da energia de 

Gibbs, quando é igualada a zero [12].  

(𝑑𝐺)𝑇,𝑃 ≤ 0 (38) 

Assim, quando a temperatura e a pressão são constantes, podemos afirmar que um sistema 

está em equilíbrio químico no instante em que a energia livre de Gibbs do sistema atinja o seu 

valor mínimo [13]. 

O valor da constante de equilíbrio assim como a energia de Gibbs padrão, podem ser obtidos 

pelas equações (39) e (40), estando em concordância com [9]. 

𝛥𝐺𝑇
𝑜 = −𝑅𝑢𝑇𝑙𝑛 (𝐾𝑝) (39) 

 𝐾𝑝 = 𝑒
−
𝛥𝐺𝑇

𝑜

𝑅𝑢𝑇 
(40) 

O valor da constante de equilíbrio irá depender das reações de equilíbrio químico que 

escolhermos para resolver o problema. Através da equação (38), e considerando os valores das 

equações (39) e (40), podemos antecipar se uma reação favorece os produtos ou os reagentes. 

Por exemplo, se o valor de ln(𝐾𝑝) for negativo, de acordo com a equação (39), o nosso 𝛥𝐺𝑇
𝑜 vai 

ser positivo e deste modo favorece os reagentes, indicando que não ocorre uma reação 

significativa [9]. No entanto, se o oposto acontecer, o nosso 𝛥𝐺𝑇
𝑜 passa a ser um valor negativo, 

favorecendo os produtos, indicando que ocorre uma reação significativa onde a equação 

química é certamente concluída [9]. 

2.2.2. Temperatura de chama adiabática 

As reações químicas são acompanhadas pela transferência de calor, por alterações de 

temperatura durante a reação, ou por ambas. A causa final reside na diferença entre as 

configurações moleculares dos produtos e dos reagentes. No caso de uma reação de combustão 

adiabática, os reagentes e os produtos possuem a mesma energia, o que implica uma 

temperatura elevada para os produtos [14]. Já no caso de uma reação isotérmica 

correspondente, o calor é necessariamente transferido para o meio envolvente [14].  
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Admitindo que este processo se dá a pressão constante, podemos definir a equação (41). 

𝛥𝐻 = 𝑄 (41) 

Como foi mencionado anteriormente, numa reação de combustão adiabática os reagentes e os 

produtos possuem a mesma energia, o que consequentemente aumenta a temperatura dos 

produtos. Esta temperatura final dos produtos, numa reação de combustão adiabática, 

corresponde à temperatura de chama adiabática [15]. Quando a reação ocorre, a energia 

gerada pela reação, na forma de entalpia, é introduzida primeiramente nos produtos levando 

ao aquecimento dos mesmos [15]. Para além disso, os átomos que formaram as moléculas dos 

produtos, são os mesmos átomos que estavam nos reagentes, logo o calor não saiu do sistema. 

Sendo assim, podemos assumir, se a reação for rápida o suficiente, que a reação é adiabática, 

pois toda a energia ficou contida no sistema e não se transferiu para o exterior [15]. Logo, no 

caso de uma reação de combustão adiabática a equação (41), transforma-se na equação (42). 

𝛥𝐻 = 0 (42) 

A equação (42) descreve que a entalpia dos reagentes é utilizada na sua totalidade para aquecer 

os produtos até chegar à temperatura de chama adiabática.  

Para se realizar o cálculo da entalpia dos produtos ou dos reagentes, ao lidar com sistemas que 

reagem quimicamente, é crucial entender o conceito de entalpia absoluta, h̅𝑖(𝑇) [9]. Para 

qualquer espécie química, podemos definir uma entalpia absoluta que corresponde à soma da 

entalpia de formação com a entalpia sensível, visível pela equação (43). 

ℎ̅𝑖(𝑇) = ℎ̅𝑓,𝑖
𝑜  (𝑇𝑟𝑒𝑓) + 𝛥ℎ̅𝑠,𝑖(𝑇) (43) 

A entalpia de formação, ℎ̅𝑓,𝑖
𝑜 , de um composto químico refere-se à variação de entalpia 

associada à formação de uma mole desse composto químico, a partir dos seus elementos 

constituintes, à pressão e temperatura padrão [1]. A temperatura e pressão padrão 

correspondem a 𝑇𝑟𝑒𝑓 = 298,15 𝐾 (25°𝐶) e 𝑃𝑜 = 101325 𝑃𝑎 [1]. 

A entalpia sensível, 𝛥ℎ̅𝑠,𝑖, corresponde à variação da entalpia relativamente à variação da 

temperatura, sendo que essa variação corresponde à variação da temperatura de referência 

até à temperatura final [9]. 

Sendo assim, utilizamos a relação da equação (43) para analisar dois processos importantes na 

avaliação de motores, a combustão adiabática a volume constante e a pressão constante [1].  

Se uma mistura ar-combustível queima adiabaticamente e a pressão constante, a entalpia 

absoluta dos reagentes será igual à entalpia absoluta dos produtos no estado final [9]. A 

temperatura dos produtos, ou dos fumos, corresponde à temperatura adiabática, e 

trabalhamos com a equação (44) [9]. 

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃) = 𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) (44) 

Se em vez disso, a nossa queima decorrer num processo a volume constante, passamos a 

trabalhar com a equação (45), onde 𝑈 corresponde à energia interna. 
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𝑈𝑟𝑒𝑎𝑔(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃𝑖𝑛𝑖) = 𝑈𝑝𝑟𝑜𝑑(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃𝑓𝑖𝑛) (45) 

De modo a reescrever a equação (45) para trabalhar com as entalpias em vez das energias 

internas, procede-se à substituição de 𝑈 por 𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉. Deste modo obtemos a equação 

(46). 

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔 −𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑 − 𝑉(𝑃𝑟𝑒𝑎𝑔 − 𝑃𝑝𝑟𝑜𝑑) = 0 (46) 

Sabendo que estamos perante um gás ideal, facilmente eliminamos os termos correspondentes 

ao 𝑃 ∗ 𝑉 por aplicação da equação (1), transformando a equação (46), na (47). 

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔 −𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑 − 𝑅𝑢(𝑛𝑟𝑒𝑎𝑔𝑇𝑖𝑛𝑖 − 𝑛𝑝𝑟𝑜𝑑𝑇𝑎𝑑) = 0 (47) 

Teoricamente, a temperatura de chama adiabática é simples, no entanto, a quantidade exata 

desta propriedade requer o conhecimento da composição dos produtos de combustão, ou seja, 

a fração molar de cada um deles [9]. 

Para misturas estequiométricas e reações químicas pobres a temperaturas inferiores a 1900K, 

a dissociação é suficientemente reduzida para permitir o cálculo da temperatura de chama, 

assumindo que os produtos de combustão se completam [13]. Nesse cenário, conseguimos 

conhecer a fração molar de cada espécie pela resolução da equação química com base na 

reação completa [13]. Como foi indicado anteriormente, a temperatura adiabática é 

determinada ao igualar a entalpia dos reagentes à entalpia dos produtos, no caso de queima a 

pressão constante, e ao igualar a energia interna dos reagentes à energia interna dos produtos, 

no caso de queima a volume constante. Sendo assim, a entalpia dos reagentes é conhecida e, 

como conhecemos as frações molares de cada um dos produtos, por meio de tentativa erro, é 

possível determinar a temperatura que equilibra as entalpias dos produtos e dos reagentes [13]. 

Este cálculo só funciona para reações químicas estequiométricas ou reações químicas pobres a 

temperaturas inferiores a 1900K, pois caso as temperaturas de chama atinjam valores mais 

altos, os produtos desassociam-se [13]. Nesse caso, é necessário utilizar o equilíbrio químico 

descrito anteriormente para determinar as frações molares de cada um dos produtos para se 

proceder ao cálculo da temperatura adiabática. 

2.3. Pegada ecológica dos motores de combustão interna 

O motor de combustão interna tem como objetivo a produção de trabalho mecânico através da 

energia química contida no combustível. Contrariamente aos motores de combustão externa, 

a energia química é libertada no seio do fluido de trabalho, através da queima ou oxidação do 

combustível. Os produtos da combustão, e os próprios reagentes antes da combustão, são os 

fluidos de trabalho, sendo que estes são os responsáveis pela potência produzida no motor de 

combustão interna [1]. A crescente procura por petróleo em países em desenvolvimento, a 

incerteza sobre a futura extração de campos já estabelecidos e a descoberta de novas fontes 

de petróleo, juntamente com a concentração desigual das reservas em um pequeno número 

de países, indicam que o balanço entre a utilização do combustível para o transporte e a 

produção global do mesmo, caminha para uma restrição cada vez mais apertada [1]. Este aperto 
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criado pela incerteza da viabilidade a longo prazo do fornecimento de combustível à base de 

petróleo, está a criar elevadas pressões para melhorias na eficiência do motor de combustão 

interna. 

Os meios de transporte representam 25% da emissão total dos gases de efeito estufa no 

mundo[16], e como tal é necessário que o motor de combustão interna se torne mais eficiente. 

Para além disso, será necessário desenvolver fontes de energia com baixas emissões de gases 

de efeito estufa, de modo que o consumo de combustíveis à base do petróleo seja 

significativamente reduzido [1]. Assim sendo, os fatores mais importantes atualmente num 

motor de combustão interna são a melhoria da eficiência dos mesmos e a procura de 

combustíveis alternativos com baixas emissões de poluentes que produzam efeito estufa [1]. 

Outro fator que contribui na libertação de gases de efeito de estufa é o aumento do consumo 

dos combustíveis fosseis utilizados pela rede elétrica. As emissões de dióxido de carbono, a 

utilização do metano, oxido nitroso, hidrofluorocarbonetos, perfluorocarbonos, hexafluoreto 

de enxofre, e ozono, que contribuem para os gases de efeito estufa, têm de ser diminuídas 

drasticamente nas próximas décadas de forma a combater o aquecimento global [1].  

No decorrer de as últimas décadas, foram aparecendo novas causas que levaram a alterações 

nos motores de combustão. As mais importantes são a necessidade do controlo da poluição do 

ar, e a diminuição significativa do consumo de combustível [1]. Já foram efetuados vários 

esforços em ambos os casos, através da criação de normas de emissões para certos gases 

poluentes de forma a baixar as emissões emitidas. Nas regulamentações que definem os limites 

de emissões de gases poluentes, são considerados os seguintes gases: CO, NOx e HC [17]. O CO2 

não é considerado poluente [17]. Apesar de ser um gás de efeito estufa, não existe um limite 

para a quantidade de CO2 emitido [17]. A norma europeia compreende seis fases de requisitos 

de emissões, tornando-se progressivamente mais rigorosa, iniciando-se com a norma Euro 1/I 

em 1992 e avançando até à Euro 6/VI em 2015 [18]. A norma Euro 6/VI reduz os limites das 

emissões de poluentes atmosféricos definidos em normas europeias anteriores e requer a 

implementação da melhor tecnologia atualmente disponível para controlar as emissões dos 

veículos. Esta norma indica a necessidade de uma significativa redução das emissões de NOx, 

especialmente nos veículos a gasóleo, visando melhorar a qualidade do ar e cumprir os valores 

limite da polição atmosférica [18]. Neste momento, no que diz respeito a carros a gasolina e a 

gasóleo, está em vigor a norma Euro6d, sendo que são apresentados limites diferentes nas 

quantidades de gases poluentes que o motor de combustão pode emitir [17]. Os valores limite 

da norma Euro6d, para motores a gasolina, podem ser encontrados na Tabela 1. 

Recentemente, foi aprovado o Regulamento que diz respeito à Euro 7, sendo que o 

Regulamento Euro 7 estabelece regras abrangentes para as emissões de veículos rodoviários, 

incluindo gases de escape, abrasão dos pneus, emissões de partículas de travões e requisitos 

para a durabilidade das baterias [19]. Para automóveis de passageiros e veículos comerciais 

ligeiros, os limites de emissões de gases de escape da norma Euro 6 são mantidos, como 

demonstrado pela Tabela 2, mas são introduzidas exigências mais rigorosas para partículas 

sólidas, limitando as emissões de partículas sólidas com um diâmetro a partir de 10 nm (PN10), 

em vez de 23 nm como na norma Euro 6 [20]. Para os autocarros e camiões pesados, as novas 

regulamentações estabelecem limites mais rigorosos para diversos poluentes, incluindo alguns 
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que não eram regulamentados até à data, como o óxido nitroso (N2O) [19]. Além disso, a norma 

Euro 7 impõe limites mais apertados para as emissões de partículas durante a travagem, com 

limites próprios para veículos elétricos. Os prazos para a aplicação do regulamento dependem 

do tipo de veículo em causa, sendo que em alguns casos a mesma é aplicada em finais de 2026 

e noutros já em 2027 [19]. 

Tabela 1 – Normas europeias de emissões para automóveis de passageiros em g/km, CO: Monóxido de carbono; THC: 
Total de hidrocarbonetos; NOx: Óxidos de nitrogénio, HC+NOx: Total de hidrocarbonetos mais os óxidos de nitrogénio; 
PM: Matéria particulada; PN: Número de partículas (adaptado de [17]) 

 

Tabela 2 – Emissões de gases da norma Euro 7 para automóveis de passageiros em g/km, CO: Monóxido de 
carbono; THC: Total de hidrocarbonetos; NOx: Óxidos de nitrogénio, HC+NOx: Total de hidrocarbonetos mais os 
óxidos de nitrogénio; PM: Matéria particulada; PN: Número de partículas (adaptado de [21]) 

Gasolina 

 CO THC NMHC NOx HC+NOx PM PN10 (#/km) 

Euro 7 1 0,10 0,068 0,060 - 0,0045 6 ⋅ 10−11 

Apesar da norma Euro 7 não diminuir os limites de emissões de gases poluentes no caso dos 

veículos ligeiros, continua a ser importante a diminuição das mesmas para combater a pegada 

carbónica. Desta forma, diversos combustíveis alternativos à gasolina e ao gasóleo estão a 

receber grande atenção, como o gás natural, o metanol, e os combustíveis derivados das 

biomassas, como o etanol e o biodiesel [1]. Para além disso, também está a ser produzida 

gasolina sintética e gasóleo sintético. Por último, outro combustível que está em consideração 

é o hidrogénio, sendo que o mesmo apresenta uma pegada de carbono zero a longo prazo. Este 

último será alvo de estudo neste documento [1]. 

2.3.1. Hidrogénio e suas características 

O hidrogénio já foi várias vezes proposto como um combustível alternativo na utilização dos 

sistemas de transporte, e como tal já tem uma longa história [9]. Cerca de 87% das emissões de 

CO2 geradas pelos humanos é devido à queima de combustíveis fosseis [22]. Com o aumento 

da população, a procura de energia tem vindo a aumentar dia após dia, levando a uma 

diminuição das reservas de energia. É normalmente considerado sensato, em termos ecológicos 
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e económicos, aumentar o uso de combustíveis alternativos. A utilização do hidrogénio 

combinado com os combustíveis derivados do petróleo é uma boa escolha, pois permite reduzir 

as emissões provenientes dos combustíveis fosseis [23]. 

Uma das mais relevantes propriedades do hidrogénio para a combustão é a não destruição do 

meio ambiente, e caso o hidrogénio esteja misturado com algum combustível fóssil, obtemos 

uma redução da destruição do meio ambiente causada pelas emissões do combustível fóssil 

[23]. 

O hidrogénio na sua forma pura não é encontrado em grandes quantidades na Terra, e como 

tal, o mesmo tem de ser fabricado. O fabrico de hidrogénio pode ser alcançado através de vários 

hidrocarbonetos ou carvão, pelo processo de reforma de vapor. Neste processo o gás natural 

reage com o vapor água e forma hidrogénio e monóxido de carbono. Esta mistura de vapor de 

água e monóxido de carbono reage na presença de um catalisador de modo a forçar a reação 

de equilíbrio água-gás, favorecendo o dióxido de carbono e o hidrogénio nos seus produtos. Por 

fim, o hidrogénio é separado do dióxido de carbono [9]. O problema da utilização da reforma 

de vapor para produzir grandes quantidades de hidrogénio seria a grande produção também 

do dióxido de carbono, que provoca efeito de estufa.  

Felizmente, o hidrogénio apresenta uma vantagem ecológica relativamente a muitos outros 

combustíveis, pois a molécula de hidrogénio pode ser produzida estritamente a partir da água 

recorrendo a processos como a eletrólise, a termólise ou reações de oxidação-redução [24]. 

Desta forma, é um elemento que atende às exigências ambientais cada vez mais rigorosas [24]. 

Emissões da queima do hidrogénio 

Um dos grandes benefícios na utilização do hidrogénio como combustível é a redução da 

poluição do ar [23]. Como resultado da combustão do hidrogénio, apenas água é libertada, 

eliminando as emissões de carbono [25]. Infelizmente, apesar de não ser emitido carbono para 

atmosfera como resultado da combustão do hidrogénio, a elevada temperatura da combustão 

favorece a produção de NOx devido ao nitrogénio e oxigénio presentes no ar, sendo estes 

prejudiciais à saúde [23],[25]. Este problema já existe na utilização de outros combustíveis e o 

mesmo pode ser tratado pela utilização de catalisadores. 

Gama da inflamabilidade do hidrogénio  

Como já tinha sido referido neste documento, uma reação de combustão estequiométrica 

ocorre quando queimamos a quantidade total de combustível com o ar estritamente 

necessário. É a quantidade perfeita de combustível em conjunto com a quantidade de ar 

perfeita de onde não resulta combustível ou oxigénio nos produtos [25]. No caso da gasolina 

esta relação estequiométrica,(
𝐴

𝐹
)
𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞

, corresponde a 14.7:1 [25]. Já no caso do hidrogénio, a 

mesma ronda valores de 34:1 [25]. Para além disso, conseguimos queimar hidrogénio com 

misturas pobres até 180:1, sendo esta uma mistura extremamente pobre [25]. Já no caso da 

gasolina, o mínimo que se observou foi nos motores da Mazda que utilizam a tecnologia 

SkyActiv X, onde se obtém uma taxa (
𝐴

𝐹
) de 37:1 [25], sendo que por norma o excesso limite 

em misturas de ar gasolina não é superior a 18:1 [25]. Uma das vantagens de o hidrogénio 
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apresentar uma ampla gama de inflamabilidade é a facilidade em colocar o motor a funcionar, 

quando o mesmo está frio [25]. Como o hidrogénio queima com facilidade com muito ar, não é 

necessário muito hidrogénio no estado gasoso dentro da câmara de combustão para a queima 

ocorrer. No caso da gasolina é necessário injetar mais combustível e esperar que parte desse 

combustível evaporize de forma a queima proceder e o motor trabalhar [25]. Outra vantagem 

na utilização de elevados excessos de ar durante a combustão é a diminuição dos consumos de 

combustível, assim como a redução das emissões de NOx provenientes da queima do 

hidrogénio, pois a temperatura da chama é menor [25], [26]. Claro que ao utilizarmos misturas 

pobres uma das consequências é a diminuição da potência extraída do motor [26]. 

Energia de ignição do hidrogénio 

A energia mínima de ignição é a quantidade de energia necessária para iniciar a combustão [25]. 

No caso de uma mistura de hidrogénio com ar, esta energia de ativação ronda os 0,02 mJ, 

enquanto a gasolina corresponde a aproximadamente 0,24 mJ [25]. Desta forma, sabemos que 

é muito fácil utilizar uma faísca e incendiar uma mistura hidrogénio com ar [25], sendo esta 

uma vantagem na sua utilização, especialmente no caso de misturas pobres [26]. 

Consequentemente, esta baixa energia de ignição significa que os gases quentes e as superfícies 

quentes no cilindro podem ser suficientes para incendiar a mistura, seja ela pobre ou não, 

criando problemas de pré-ignição que levam a detonações, ou até mesmo o recuo da chama 

para a admissão [26]. 

Velocidade da chama do hidrogénio 

O motor ideal, como já foi explicado, teria uma explosão instantânea. Quanto maior for a 

velocidade da chama, mais rápido nos aproximamos desta explosão instantânea [25]. O 

hidrogénio, comparativamente à gasolina, apresenta uma velocidade de chama vastamente 

superior o que significa uma maior velocidade de propagação da chama ao longo da mistura de 

reagentes, assim como uma maior aproximação à explosão instantânea [25]. Devido a esta 

elevada velocidade da chama em misturas ar-hidrogénio, obtemos uma rápida propagação da 

chama [1]. Para uma reação estequiométrica e à pressão atmosférica, a velocidade de chama 

laminar do hidrogénio é de 2,83 m/s enquanto a da gasolina é de 0,3 m/s [23], mas à medida 

que vamos aumentando o excesso de ar esta velocidade de chama vai baixando de forma 

significativa [25], [26]. O hidrogénio arde cerca de 9,4 vezes mais rápido que a gasolina. Isto 

resulta numa maior potência assim como numa maior eficiência [25]. Devido à sua elevada taxa 

de combustão, a rapidez com que a compressão e a expansão do motor se dá aumenta, 

aproximando-se ainda mais de uma condição adiabática. Deste modo, o hidrogénio reduz as 

perdas de calor por transferência de calor, e assim aumenta a eficiência da combustão [23]. A 

taxa de combustão do hidrogénio é muito elevada, pois a velocidade laminar da chama em 

misturas de ar-hidrogénio é muito superior à de outros hidrocarbonetos misturados com o ar 

[1], [9], sendo que se pode admitir que para velocidades de chama turbulentas a relação 

mantém-se. 

Temperatura de autoignição do hidrogénio 

A temperatura de autoignição, como já tinha sido previamente explicado, corresponde à 

temperatura à qual a mistura de combustível se incendeia sem a necessidade da utilização de 
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fontes exteriores para iniciar a combustão [25]. No caso da mistura de hidrogénio com ar, a 

temperatura de autoignição ronda os 585°C, enquanto numa mistura de gasolina com ar, a 

temperatura de autoignição já ronda os 260 a 460°C, consoante as diferentes composições da 

gasolina [25]. Esta temperatura de autoignição do combustível é relevante, pois durante o 

tempo de compressão do motor de combustão interna, a temperatura da mistura sobe, e 

quanto maior for a temperatura à qual a mistura gasosa resiste à própria ignição, maior pode 

ser a nossa taxa de compressão [25]. Através do aumento da taxa de compressão possibilitado 

pela maior tolerância à detonação, obtemos um maior rendimento do motor de combustão 

interna [25]. Mesmo possuindo uma elevada temperatura de autoignição, continua a existir o 

risco da detonação devido a superfícies quentes no interior da câmara de combustão devido à 

sua baixa energia de ignição como previamente explicado. 

Difusibilidade do hidrogénio 

A difusibilidade corresponde à rapidez com que o combustível se dispersa no ar [25]. Desta 

forma, conseguimos compreender se conseguimos facilmente formar uma mistura homogénea 

ou não. Isto é ainda mais importante para casos onde ocorre a injeção direta devido ao menor 

tempo que temos para formar uma mistura homogénea antes da explosão [25].  No caso do 

hidrogénio, o mesmo apresenta uma elevada difusibilidade resultando numa mistura 

homogénea extremamente rápido quando o combustível é injetado. Ao obtermos uma mistura 

homogénea de forma rápida e combinando essa caraterística com uma velocidade de chama 

elevada, podemos utilizar velocidades de rotação do motor mais altas, pois o combustível tem 

tempo para se espalhar de forma homogénea pelo ar e de queimar de forma quase instantânea, 

obtendo assim uma combustão completa e aumentando a eficiência [25]. Outro aspeto 

relevante da difusibilidade do hidrogénio é a prevenção do perigo no caso de uma fuga, pois o 

hidrogénio ao difundir-se para a atmosfera rapidamente sai da sua gama de inflamabilidade 

máxima de 180:1, reduzindo a probabilidade de começar um incêndio [25], [26]. 

Distância de congelamento de chama para o hidrogénio 

A distância de congelamento de chama é importante nos motores de combustão interna, pois 

é responsável pela extinção da chama caso a válvula de admissão não se encontre bem fechada. 

Quando a mistura de hidrogénio com ar incendeia na câmara de combustão, a distância da 

parede do cilindro até à extinção da chama, corresponde à distância de congelamento [25]. No 

caso do hidrogénio este número corresponde a 0,6 mm, enquanto na gasolina é de 2 mm [25]. 

Com a queima do hidrogénio a chama aproxima-se mais da parede, o que resulta numa maior 

queima da mistura de hidrogénio com ar, pois a chama engloba mais volume da câmara de 

combustão [25]. Consequentemente a chama pode escapar por pequenos espaços. Se a chama 

se der enquanto a válvula de admissão não tiver fechado completamente, podemos facilmente 

obter um retorno da chama pela admissão [25], [26]. 

Massa volúmica 

A massa volúmica de um combustível é relevante no caso dos motores a combustão, pois define 

a relação entre a energia que obtemos pela queima do combustível relativamente ao volume 

que o mesmo ocupa [25]. Ao mesmo tempo, também conseguimos relacionar a energia que 

obtemos pela queima do combustível, em relação ao seu peso, sendo que o hidrogénio é um 
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dos melhores combustíveis nesse aspeto [25]. No caso de motores de combustão interna 

naturalmente aspirados com misturas de hidrogénio com ar, e se forem de injeção indireta, 

dentro da câmara de combustão cerca de 30% do volume da mesma vai ser ocupado por 

hidrogénio e os outros 70% por ar [25]. Apesar do hidrogénio possuir um poder calorífico muito 

alto, o que é bom, possui uma baixa massa volúmica, o que é mau [23]. No caso da gasolina, 

apenas ocupamos 1 a 2% do volume com combustível e 98 a 99% do volume por ar [25]. Uma 

das consequências da baixa massa volúmica do hidrogénio em relação à gasolina é a redução 

da eficiência volumétrica [23], pois a sua energia por unidade de volume (VED) é menor, o que 

resulta numa perda de potência [25]. Consequentemente, existe a necessidade da utilização de 

tanques de combustível com maiores capacidades de armazenamento de forma a obtermos 

autonomias aceitáveis [25], [26]. 

2.3.2. Principais cuidados na utilização do hidrogénio nos motores de 
combustão interna 

Como conseguimos compreender pela leitura das caraterísticas do hidrogénio anteriores, 

compreendemos que existem diversas consequências na sua utilização, sendo que algumas 

delas requerem a nossa atenção. Quando pretendemos utilizar o hidrogénio nos motores de 

combustão interna, temos de ter cuidado com a facilidade de existirem pré-ignições, retornos 

de chama pelo coletor de admissão, perdas de potência associados à sua baixa eficiência 

volumétrica, assim como a necessidade da ventilação do cárter. De modo a combater estes 

problemas, é necessário alterar certos aspetos dos motores de combustão. 

Prevenção da pré-ignição 

Pelo subcapítulo 2.1.5, compreendemos que num motor de combustão interna de ignição por 

faísca existem essencialmente 3 formas de injeção, através de um sistema de carburação, por 

injeção directa e por injeção indirecta. 

Se introduzirmos o hidrogénio num motor através de um sistema de carburação não é 

necessário fornecê-lo a pressões tão elevadas, como acontece nas outras formas de injeção 

[26]. A desvantagem deste cenário é a maior probabilidade de a pré-ignição ocorrer em 

conjunto com o retorno da chama, pois temos uma grande quantidade de mistura de 

hidrogénio com ar no coletor de admissão, enquanto a válvula de admissão se encontra aberta 

[26]. No caso da injeção indireta, no início do tempo de admissão, o ar é admitido no cilindro 

em instantes diferentes do hidrogénio ser injetado, o que reduz a pré-ignição, pois o ar reduz a 

temperatura das superfícies quentes no motor antes do hidrogénio ser injetado [26]. Mesmo 

assim, existe sempre a probabilidade de ocorrer o retorno da chama por pré-ignição graças à 

baixa distância de congelamento do hidrogénio, visto que a válvula de admissão ainda se 

encontra aberta [27]. A pressão da injeção tem de ser superior do que no caso do carburador 

[26]. Por fim, no caso da injeção direta, em motores mais sofisticados, o combustível é injetado 

já durante o tempo de compressão, em vez de ser no tempo de admissão, e como a válvula de 

admissão encontra-se já fechada, é evitado o retorno da chama pelo coletor de admissão, 

provocada pela pré-ignição do combustível [26], que para além de ser perigoso e indesejado, 
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pode provocar danos ao fluxómetro de ar assim como aos elementos da conduta de aspiração 

[23].  

Apesar da injeção direta prevenir o retorno da chama no coletor de admissão, podemos sempre 

obter pré-ignição dentro da câmara de combustão [26]. Para evitar a pré-ignição dentro da 

câmara de combustão, é necessário arrefecer a temperatura da mesma [23]. Para evitar um 

aumento excessivo da temperatura no cilindro, a combustão pode ser mantida com a mistura 

mais pobre possível e podem ser seguidos os seguintes procedimentos: controlo dos gases de 

escape através da recirculação dos gases de escape (EGR), pulverização de água na câmara de 

combustão, prevenção da formação de excesso de combustível na câmara de combustão e 

redução do tempo em que as válvulas de admissão e de escape permanecem abertas [23]. A 

utilização de um sistema EGR, ajuda a arrefecer as superfícies quentes na câmara de 

combustão, assim como a temperatura máxima obtida pela combustão, resultando numa 

redução de emissões de NOx, mas provoca um decréscimo da potência obtida [26]. Outros 

métodos como a utilização de câmaras de combustão em forma de disco, a utilização de duas 

válvulas de escape em oposição a uma e a utilização de duas velas também contribuem no 

combate da pré-ignição, sendo que as velas de ignição do hidrogénio devem ser frias e que não 

sejam de platina [26]. 

Baixa eficiência volumétrica 

Graças à baixa massa volúmica do hidrogénio em relação à gasolina, existe uma redução da 

eficiência volumétrica [23], dado que a sua energia por unidade de volume é menor. Em 

condições estequiométricas, o hidrogénio preenche cerca de 30% da câmara de combustão, em 

comparação com apenas 1 a 2% para a gasolina [26]. Pela Figura 8, compreendemos que a 

potência de saída de um motor naturalmente aspirado alimentado a hidrogénio varia entre 85% 

a 120%, em relação a um motor a gasolina para um mesmo volume de combustão [26]. Com a 

utilização da injeção directa, permitimos o cilindro encher-se primeiramente de ar. Depois de o 

cilindro estar cheio, é efetuada a injeção de combustível. Assim, é obtida uma maior massa de 

hidrogénio no cilindro do que nos sistemas de injeção indireta, onde o ar já se encontra 

nebulizado com combustível. Desta forma, obtém-se uma maior eficiência volumétrica para o 

mesmo volume de cilindro, resultando numa potência de saída do motor 20% maior do que 

para um motor a gasolina com um sistema de carburação [26], que será o sistema de 

alimentação de combustível mais ineficiente. Apesar de não estar representado na Figura 8, 

quando injetamos hidrogénio também por um carburador, perdemos cerca de 42% da potência 

que obteríamos se o combustível fosse a gasolina [26]. 
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Figura 8 – Eficiência energética e volumétrica do hidrogénio em diferentes condições relativamente à gasolina 
introduzida por um sistema de carburação (adaptado de [26]) 

Ventilação do cárter 

Tal como acontece nos motores a gasolina, o combustível que não ardeu pode infiltrar-se pelos 

segmentos dos pistões e entrar no cárter [26]. Uma vez que o hidrogénio possui uma energia 

mínima de ignição menor que a gasolina, qualquer hidrogénio não queimado que entra no 

cárter tem uma maior probabilidade de se inflamar [26]. Deste modo, deve evitar-se a 

acumulação de hidrogénio através da ventilação. A ignição no cárter pode ser apenas um ruído 

ou resultar num incêndio do motor [26]. Quando o hidrogénio se inflama no interior do cárter, 

ocorre um aumento súbito de pressão. De forma a aliviar esta pressão é necessário instalar uma 

válvula de descompressão. Os gases de escape também se podem infiltrar do mesmo modo no 

cárter, e uma vez que os gases de escape têm vapor de água, a água pode condensar no cárter 

se não existir ventilação adequada [26]. A mistura de água no óleo do cárter reduz a capacidade 

de lubrificação, resultando num maior grau de desgaste do motor [26]. Posto isto, a ventilação 

do cárter requer um maior cuidado quando se utiliza o hidrogénio em motores de combustão 

em relação à gasolina [26]. 

Sistema de armazenamento 

O armazenamento do hidrogénio num veículo é reconhecido como de grande importância, 

sendo que 70% das publicações são sobre o armazenamento do mesmo [22]. A baixa massa 

volúmica do hidrogénio prejudica o seu armazenamento, sendo que existem 

fundamentalmente duas maneiras de armazenar o hidrogénio. Na primeira abordagem, o 

hidrogénio pode ser armazenado como (i) gás comprimido, (ii) líquido criogénico, (iii) absorvido 

em nanofibras de carbono ou (iv) absorvido num metal, como um hidreto metálico reversível 

[22]. Na segunda abordagem, o hidrogénio é combinado com certas espécies químicas como o 

metanol (CH3OH), o amoníaco (NH3), entre outras [22]. O método mais comum para armazenar 

hidrogénio, em veículos ou em aplicações estacionárias são os contentores pressurizados 
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disponíveis em várias formas e tamanhos [22]. Se utilizarmos hidrogénio na forma de um gás 

comprimido, temos de o armazenar a uma pressão muito elevada de modo a obter um valor de 

energia por unidade de volume razoável [28]. A 70 MPa, aproximadamente à pressão máxima 

prática de armazenamento [1], o hidrogénio apresenta um VED de 0,04 kg/L [28]. Por outro 

lado, o hidrogénio na forma líquida, ou seja, a uma temperatura de -253°C à pressão 

atmosférica, apresenta um VED de 0,071 kg/L, resultando num aumento de 75% [28]. Pode-se 

armazenar até mais 75% de hidrogénio na forma líquida do que como um gás comprimido, 

ocupando exatamente o mesmo espaço [28]. O desafio consiste em manter o hidrogénio a -

253°C [28], utilizando tanques com bom isolamento para evitar a evaporação do hidrogénio 

líquido. No entanto, é inevitável que, eventualmente, o hidrogénio aqueça resultando na sua 

evaporação quando a temperatura ultrapassa os -253°C [28]. Se a temperatura do hidrogénio 

aumentar, causando um aumento na sua pressão, existem válvulas que libertam o hidrogénio 

do tanque, reduzindo assim a pressão no interior do tanque e ao mesmo tempo perdendo 

combustível [28]. Para evitar a simples emissão de hidrogénio para a atmosfera, este passa por 

um catalisador que recebe oxigénio do exterior, resultando na formação de água, que é então 

emitida posteriormente [28]. Recentemente, a Toyota desenvolveu um motor de combustão 

interna de três cilindros, com 1600 cm3 de cilindrada, que utiliza o hidrogénio na forma líquida 

como combustível [29]. Este motor foi instalado num Toyota Corolla e participou na corrida Fuji 

24 Hours [29]. Dentro do depósito de combustível de hidrogénio líquido, está uma bomba de 

combustível que opera como um pistão dentro de um cilindro, possuindo uma entrada e uma 

saída [29]. O hidrogénio a -253°C, ao ser introduzido no cilindro da bomba de combustível à 

temperatura ambiente, resulta numa contração de tudo o que está à sua volta [29]. Como 

resultado, quando comprimimos o hidrogénio, a zona entre as paredes do cilindro e o pistão 

deixa de estar completamente selada, permitindo a fuga de hidrogénio e consequentemente 

perda de eficiência no trabalho realizado [29]. Além disso, neste cenário, não podemos utilizar 

óleo, pois isso contaminaria o hidrogénio, aumentando o desgaste entre as paredes do cilindro 

e o pistão, acelerando a avaria da bomba de combustível [29]. Como resultando, durante a 

corrida de 24 horas realizada, a bomba teve de ser substituída duas vezes, totalizando sete 

horas dedicadas à substituição da mesma [29]. Este cenário evidencia assim, a inviabilidade do 

uso de hidrogénio líquido no mundo do desporto automóvel. Para além dos problemas 

mencionados com a bomba de combustível, uma grande parte do espaço do veículo foi ocupada 

pelo tanque de combustível, com um volume de 148 litros, proporcionando uma autonomia de 

apenas 65 km em pista [29], mas continua a não ser de todo impressionante [29]. Apesar de 

apresentar uma maior energia por unidade de volume em comparação com o hidrogénio na 

forma de gás comprimido, estes valores são considerados inaceitáveis para um veículo comum. 

Estes contratempos evidenciam as limitações do hidrogénio líquido, como fonte de energia, 

para os veículos comuns devido às suas exigências técnicas de desempenho insuficiente, tanto 

em termos de autonomia como em espaço exigido para o seu armazenamento.  

Se agora trabalharmos com o hidrogénio na forma de gás comprimido, e utilizarmos o motor 

V8 movido a hidrogénio desenvolvido pela Yamaha, juntamente com a Toyota, que teve como 

base o motor V8 presente no Lexus RCF, conseguimos também compreender que tipo de 

valores de autonomia e espaço ocupado o mesmo utilizaria [30]. O depósito de combustível do 

Lexus RCF possui uma capacidade de 66 litros [30]. Com o intuito de evitar os desafios 
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associados à utilização do hidrogénio na sua forma líquida, e desconsiderando as questões 

ergonómicas necessárias na utilização de tanques pressurizados com hidrogénio comprimido a 

70 MPa, ao empregarmos o mesmo depósito de combustível presente no Lexus, obtemos uma 

massa de combustível de 2,6 kg de hidrogénio, pela multiplicação de 0,04 kg/L pelos 66 litros 

de capacidade do depósito de combustível [30]. Sabendo que 1 kg de hidrogénio possui uma 

energia de 33,3 kWh [31], e que um galão de gasolina (≈3,79 litros) contém 33,7 kWh [30], 

podemos considerá-los aproximadamente equivalentes em termos de teor energético [30]. 

Além disso, teoricamente, o hidrogénio apresenta uma eficiência semelhante à de um motor a 

gasolina [30]. Desta forma, podemos inferir que a distância percorrida com 3,79 litros de 

gasolina será igual à de 1 kg de hidrogénio. Sabendo que a autonomia do Lexus é de 12,4 L de 

gasolina por cada 100 km percorridos, ou seja, 8,06 
km

L
, então para um depósito de 66 litros, 

obtemos uma autonomia de 532 km. Pela analogia dos teores energéticos efetuada 

anteriormente, com a utilização do hidrogénio é obtida uma autonomia de 30,5 
km

kg
. Sabendo 

que o tanque armazena 2,6 kg de hidrogénio, obtém-se uma autonomia de 79,3 km, valores 

estes que se aplicam a uma condução económica [30]. Atualmente, uma autonomia aceitável 

situa-se em torno de 480 km [30], e sabendo que o Lexus possui uma autonomia de 30,5 
km

kg
, 

seria necessário armazenar 15,7 kg de hidrogénio. Através do valor do VED do hidrogénio no 

seu estado gasoso, 15,7 kg de hidrogénio correspondem a um tanque de 393 litros. Em 

comparação, este volume é superior ao espaço disponível na mala do Lexus, que corresponde 

a 286 litros, logo uma vez mais, ainda não foi encontrada uma solução plenamente viável na 

utilização do hidrogénio em motores de combustão interna com o intuito de serem utilizados 

em veículos comuns [30]. Sendo assim, é evidente que o armazenamento viável deste 

combustível é de extrema importância, quando se tenciona utilizá-lo como combustível num 

motor de combustão interna.  
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3. Métodos e Aplicação 

Neste terceiro capítulo do presente trabalho, desenvolvem-se vários métodos de cálculo de 

modo a abranger os diversos problemas que pretendemos estudar. No primeiro subcapítulo, é 

introduzido a caracterização da queima da gasolina representada pelo nonano (C9H20), seguido 

pelo segundo subcapítulo referente à caracterização da queima do hidrogénio e pelo terceiro 

subcapítulo que diz respeito à caracterização da queima do hidrogénio em conjunto com a 

gasolina. No quarto subcapítulo desenvolve-se a influência da temperatura de equilíbrio na 

caracterização dos combustíveis, de uma forma teórica. No quinto subcapítulo trata-se do 

método de cálculo referente à temperatura de chama adiabática. Por fim, no sexto capítulo 

apresenta-se o método de cálculo referente à energia libertada pela queima da gasolina, do 

hidrogénio, e do hidrogénio em conjunto com a gasolina. 

Inicialmente, é realizada a caracterização da queima da gasolina, a caracterização da queima do 

hidrogénio e a caracterização da queima do hidrogénio em conjunto com a gasolina, onde são 

explicitadas as equações utilizadas, assim como as suposições utilizadas. Depois, é explicado de 

forma teórica, como se consegue comparar as diferenças na caracterização da queima de um 

combustível com a utilização de temperaturas de equilíbrio diferentes. De seguida, é efetuado 

o método de cálculo da temperatura de chama adiabática, tanto para pressão constante, ou 

para volume constante, sendo que no caso do volume constante, também é calculada a pressão 

no fim da explosão. Foi realizado um modelo de cálculo para os dois casos, pressão ou volume 

constante, onde são explicitadas todas as equações utilizadas e quais os cuidados a ter 

consoante a utilização da gasolina, do hidrogénio e do hidrogénio em conjunto com a gasolina. 

Por fim, é desenvolvido o método de cálculo referente à energia libertada pela queima do 

combustível, onde também se teve o cuidado de explicitar as equações em função dos 

combustíveis mencionados previamente. 

3.1. Caracterização da queima da gasolina 

Através da secção 2.3, compreendemos que a utilização do hidrogénio em motores de 

combustão interna desperta algum interesse, sendo que a sua caracterização é importante. 

Contudo, vamos introduzir primeiro a caracterização da queima da gasolina, visto que nos dias 

de hoje é o combustível utilizado, por exemplo, nos motores de ciclo Otto, sendo que os 

produtos convencionais produzidos pela combustão são bastante conhecidos, quer para uma 

queima estequiométrica como para uma mistura rica ou pobre. De modo a sermos capazes de 

caracterizar a queima de qualquer tipo de combustível, é necessário calcular as frações molares 
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de cada um dos produtos obtidos. Para isso, temos que primeiro calcular a quantidade de 

moles, de cada componente, pertencente aos produtos.  

3.1.1. Cálculo das frações molares  

As frações molares são responsáveis pela caracterização da queima de um combustível. As 

mesmas podem ser secas ou húmidas, onde no caso das húmidas o H2O formado nos produtos 

é contabilizado no número de moles total, enquanto no caso da fração molar seca o mesmo já 

não é contabilizado. Aplicando a equação (48) obtemos a fração molar húmida, enquanto pela 

equação (49) a fração molar seca. O subscrito i corresponde ao elemento químico em estudo. 

Desta forma, conseguimos facilmente caracterizar, por exemplo, a combustão gasolina num 

motor de ciclo Otto. 

𝑥𝑖(%) = (
𝑛𝑖
𝑛𝑡𝑜𝑡

) 100 (48) 

𝑥𝑖(%) = (
𝑛𝑖

𝑛𝑡𝑜𝑡 − 𝑛𝐻2𝑂
)100 (49) 

Para aplicar as equações anteriormente definidas, é necessário conhecer as reações químicas 

que se dão na queima para os diferentes casos, quer seja para uma queima estequiométrica, 

com falta de ar, ou com excesso de ar, pois só assim conhecemos os produtos das mesmas, e 

as suas quantidades. 

3.1.2. Reação estequiométrica, pobre e rica da gasolina 

Previamente, foi apresentada pela equação (30) a equação química estequiométrica 

correspondente à queima de qualquer hidrocarboneto. Se pegarmos na equação (30), e 

substituirmos o CxHy pela gasolina, C9H20, sabemos que para uma reação estequiométrica, os 

produtos da queima são o CO2, o H2O e o N2 como é demonstrado pela equação (50). 

𝛼𝐶9𝐻20 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 (50) 

No caso da queima do C9H20 com excesso de ar, ou seja, com maior quantidade de oxidante do 

que necessário para a queima completa do combustível, é obtida a equação (51). Podemos 

observar que surge um novo produto comparativamente à equação estequiométrica, o O2. 

𝛽𝐶9𝐻20 + 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜  (𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 + 𝑛5𝑂2 (51) 

Já no caso da queima do C9H20 com falta de ar, ou seja, com menor quantidade de oxidante do 

que necessário para queimar por completo o combustível, pode considerar-se que a reação 

química (52) representa as espécies químicas mais relevantes. Neste caso, em comparação com 

a reação estequiométrica, consideraram-se mais dois produtos, o CO e o H2; e, por causa disso, 

utilizar-se-á, para determinar da composição de fumos, a equação de equilíbrio 𝐶𝑂 + 𝐻2𝑂 =

𝐶𝑂2 +𝐻2. 

𝛿𝐶9𝐻20 + 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎  (𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 + 𝑛5𝐶𝑂 + 𝑛6𝐻2 (52) 



 
Métodos e Aplicação 

39 

Agora que já temos as equações definidas para os diferentes casos da queima, é necessário 
determinar as quantidades representadas por 𝑛1, 𝑛2, … , 𝑛𝑛. 

3.1.3. Cálculo das quantidades dos produtos consoante a estequiometria 
utilizada na reação de combustão da gasolina 

Para se conseguir determinar os produtos é necessário realizar o balanço químico entre os 

reagentes e os produtos. Sendo assim, o balanço químico correspondente à equação (50), é 

efetuado conforme as equações (53). Outra hipótese, visto que estamos perante uma reação 

estequiométrica, seria seguir os passos apresentados anteriormente no subcapítulo 2.2. 

{

9α = 𝑛2 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜
 20α = 2𝑛3 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
2𝑛1 = 2𝑛2 + 𝑛3 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(53) 

No caso da queima da mistura de C9H20 com excesso de ar, como acontece na equação (51), ao 

realizarmos o balanço químico obtemos a equação (54). Neste caso, temos mais incógnitas do 

que equações, o que resulta na impossibilidade da resolução do sistema. 

{
 

 
9β = 𝑛2 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜

 20β = 2𝑛3 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 2𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 2𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(54) 

É necessário resolver inicialmente o balanço químico da equação (53) e, após conhecermos o 

valor de 𝑛1 para uma quantidade de combustível, α, conseguimos descobrir o valor de  𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 

pela equação (55), desde que α = β nas equações (53) e (54), respetivamente. O termo 

𝑛1𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞𝑢𝑖𝑜𝑚𝑒𝑡𝑟𝑖𝑐𝑎 corresponde ao valor de 𝑛1 na equação (53), e o valor de e é obtido pela 

equação (34) no estado percentual, consoante a riqueza pretendida. 

𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 𝑛1𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞𝑢𝑖𝑜𝑚é𝑡𝑟𝑖𝑐𝑎 (1 +
𝑒

100
) (55) 

Após ter sido descoberto o termo 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜, conseguimos descobrir os termos em falta através 

do equilíbrio dos elementos químicos pela equação (54), e assim caracterizar a combustão para 

uma situação de excesso de ar. 

No caso da queima da mistura de C9H20 com falta de ar, como é o caso da equação (52), o 

processo é semelhante. Começamos inicialmente por fazer o balanço químico da equação 

química, como demonstrado na equação (56). 

{
 
 

 
 9δ = 𝑛2 + 𝑛5 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜

 20δ = 2𝑛3 + 2𝑛6 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(56) 

Novamente temos mais incógnitas do que equações, tornando o sistema de equações 

impossível de resolver. Sendo assim, de modo a descobrir pelo menos 1 das incógnitas, 

resolvemos inicialmente o balanço químico da equação estequiométrica (53) e, após 
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conhecermos o valor de 𝑛1 para uma quantidade de combustível, α, já conseguimos descobrir 

o valor de  𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎, desde que α = δ. Sendo assim, o valor de  𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 pode ser obtido através 

da equação (57). O termo 𝑛1𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞𝑢𝑖𝑜𝑚𝑒𝑡𝑟𝑖𝑐𝑎 corresponde ao valor de 𝑛1 na equação (53), e o 

valor de e é obtido pela equação (34) em estado percentual, consoante a riqueza pretendida. 

𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 𝑛1𝑒𝑠𝑡𝑒𝑞𝑢𝑖𝑜𝑚𝑒𝑡𝑟𝑖𝑐𝑎 (1 −
𝑒

100
) (57) 

Mesmo conhecendo o valor de 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎, continuamos com mais incógnitas do que equações. 

Para resolver este problema, é necessário o auxílio das equações de equilíbrio. Neste caso, 

optou-se pela equação de equilíbrio água-gás, definida pela equação (58). Deste modo, 

obtemos combustível na forma de CO e H2 nos fumos. 

𝐶𝑂 + 𝐻2𝑂 = 𝐶𝑂2 + 𝐻2 (58) 

A partir da equação (58) já conhecemos a equação de equilíbrio em falta para resolver o balanço 

químico, através do seu valor da constante de equilíbrio, 𝐾𝑝, correspondente. A constante de 

equilíbrio de uma equação de equilíbrio, (59), é dada pela equação (60), sendo que a pressão 

parcial de cada elemento é dada pela equação (61). 

𝑎𝐴 + 𝑏𝐵 +⋯ = 𝑐𝐶 + 𝑑𝐷 +⋯ (59) 

𝐾𝑝 =

(
𝑃𝑝𝑎𝑟𝐶
𝑃𝑜 )

𝑐

(
𝑃𝑝𝑎𝑟𝐷
𝑃𝑜 )

𝑑

+⋯

(
𝑃𝑝𝑎𝑟𝐴
𝑃𝑜 )

𝑎

(
𝑃𝑝𝑎𝑟𝐵
𝑃𝑜 )

𝑏

+⋯

 

(60) 

𝑃𝑝𝑎𝑟𝑖 = 𝑃𝑓𝑢𝑚
𝑛𝑖
𝑛𝑡𝑜𝑡

 (61) 

Realizando o cálculo da constante de equilíbrio utilizando a equação (58), e substituindo a 

equação (61), na equação (60), é obtida a equação (62). 

𝐾𝑝 =
(
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑛𝐶𝑂2
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡

)
1

∗ (
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑛𝑂2
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙

)
1

(
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑛𝐶𝑂
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡

)
1

∗ (
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑛𝐻2𝑂
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡

)
1 = 

𝑛𝐶𝑂2𝑛𝑂2 

𝑛𝐶𝑂𝑛𝐻2𝑂
 

(62) 

Por observação da equação (62), compreendemos que para descobrir o valor de 𝐾𝑝 seria 

necessário conhecer a quantidade de moles dos diferentes produtos, e como não as 

conhecemos, continuaríamos sem conseguir resolver o sistema. Sendo assim, é necessário 

conhecer os valores de 𝐾𝑝 de antemão. Para isso, é utilizada a equação (40). Os valores de 𝛥𝐺𝑇
𝑜 

dos diferentes elementos químicos são obtidos consoante a equação (63) conforme [9], para a 

equação de equilíbrio e temperatura de equilíbrio pretendida. 

𝛥𝐺𝑇
𝑜 = (𝑐𝑔̅𝑓,𝐶

𝑜 + 𝑑𝑔̅𝑓,𝐷
𝑜 +⋯− 𝑎𝑔̅𝑓,𝐴

𝑜 − 𝑏𝑔̅𝑓,𝐵
𝑜 −⋯)

𝑇
 (63) 

No caso da utilização da equação de equilíbrio água-gás, o valor de 𝛥𝐺𝑇
𝑜 é determinado 

consoante a equação (64). 
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𝛥𝐺𝑇
𝑜 = (𝑔̅𝑓,𝐶𝑂2

𝑜 + 𝑔̅𝑓,𝐻2
𝑜 − 𝑔̅𝑓,𝐶𝑂

𝑜 − 𝑏𝑔̅𝑓,𝐻2𝑂
𝑜 )

𝑇
  (64) 

Então, já conhecendo o valor de 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 e adicionando a equação (62), ao sistema de equações 

(56) já é possível resolvê-lo, sendo para isso necessário determinar o valor de 𝐾𝑝 pela equação 

(40) inicialmente. 

{
  
 

  
 

9δ = 𝑛2 + 𝑛5 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜
 20δ = 2𝑛3 + 2𝑛6 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

𝐾𝑝 =
𝑛2𝑛6
𝑛5𝑛3

 

(65) 

Deste modo, utilizando a equação (65), é possível resolver o sistema de equações e caracterizar 

a queima da gasolina para uma mistura rica. 

3.2. Caracterização da queima do hidrogénio 

Agora que já explicamos como se caracteriza a queima da gasolina, iremos passar as nossas 

atenções para o caso do hidrogénio. Como já deu para entender, para se conseguir realizar a 

caracterização de qualquer combustível, é sempre necessário calcular as frações molares dos 

seus produtos. Sendo assim, tal como acontecia com o C9H20 é necessário definir as reações 

químicas para as diferentes condições de queima e de seguida realizar o acerto das equações. 

Deste modo, somos capazes de quantificar os produtos e caracterizar a combustão do 

hidrogénio. 

3.2.1. Reação estequiométrica, pobre e rica do hidrogénio 

Iniciemos por definir a equação estequiométrica da queima do H2, que corresponde à equação 

química (66). Desta vez, contrariamente ao caso do C9H20, os produtos obtidos são apenas o 

H2O e o N2. 

𝛼𝐻2 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐻2𝑂 + 𝑛3𝑁2 (66) 

No caso da queima do H2 com excesso de ar, ou seja, com maior quantidade de oxidante do que 

necessário para a queima completa do combustível, é obtida a equação (67). Tal como acontece 

com o C9H20, passamos a ter nos produtos mais um elemento em comparação com a equação 

estequiométrica, o O2. 

𝛽𝐻2 + 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐻2𝑂 + 𝑛3𝑁2 + 𝑛4𝑂2 (67) 

Na queima do H2 com falta de ar, ou seja, com menor quantidade de oxidante do que necessário 

para queimar por completo o combustível, é obtida a reação química (68). Em comparação com 

a reação estequiométrica, foram formados mais dois produtos, o O2 e o H2, pois foi utilizada 

como auxílio a equação de equilíbrio 𝐻2 +
1

2
𝑂2 = 𝐻2𝑂. Desta forma, estamos a admitir que 
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parte do H2O dos produtos é dissociado em H2 e O2, levando ao aparecimento de fumos na 

forma de O2, apesar de estarmos perante uma mistura rica. 

𝛿𝐻2 + 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐻2𝑂 + 𝑛3𝑁2 + 𝑛4𝑂2 + 𝑛5𝐻2 (68) 

Após terem sido definidas as reações químicas, é necessário determinar a quantidade dos 

produtos das mesmas. 

3.2.2. Cálculo das quantidades dos produtos, consoante a estequiometria 
utilizada na reação de combustão do hidrogénio 

Como foi demonstrado anteriormente, para se conseguir determinar os produtos é necessário 

realizar o balanço químico da equação em estudo. Sendo assim, o balanço químico 

correspondente à equação (66), é realizado conforme a equação (69). 

{

2𝛼 = 2𝑛2 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
2𝑛1 = 𝑛2 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1 = 2𝑛3 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 

(69) 

No caso da queima da mistura de H2 com excesso de ar, como acontece na equação (67), ao 

realizarmos o balanço químico obtemos a equação (70). Tal como acontece no caso do C9H20, 

temos mais incógnitas do que equações, o que resulta na impossibilidade da resolução do 

sistema. 

{

2𝛽 = 2𝑛2 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
2𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 𝑛2 + 2𝑛4 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

 3,76(2)𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 2𝑛3 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 

(70) 

Para resolver este problema, é necessário inicialmente resolver o balanço químico (69) da 

reação estequiométrica para uma mesma quantidade de combustível, ou seja, o valor de α na 

equação (66) é igual ao valor de β na equação (67). Desta forma, conseguimos determinar o 

valor de 𝑛1, permitindo descobrir o valor de 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 pela equação (55). 

Por fim, no caso da queima da mistura de H2 com falta de ar, como acontece na equação (68), 

ao realizarmos o balanço químico obtemos a equação (71). Novamente, temos mais incógnitas 

do que equações, tornando o sistema impossível de resolver. 

{

2𝛿 = 2𝑛2 + 2𝑛5 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 𝑛2 + 2𝑛4 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

 3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛3 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 

(71) 

Para conseguir resolver este problema, é necessário recorrer aos mesmos métodos utilizados 

para resolver o sistema de equações (56). Sendo assim, na determinação do 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 resolvemos 

inicialmente o balanço químico da equação estequiométrica (69) para uma quantidade igual de 

combustível, ou seja, o valor de α na equação (66), vai ser igual ao valor de 𝛿 na equação (68). 

Após conhecermos o valor de 𝑛1 da equação estequiométrica já conseguimos descobrir o valor 

de  𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎, pela equação (57). 
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Apesar de termos determinado uma das incógnitas, o sistema continua impossível de se 

resolver. Sendo assim, é necessário descobrir outra incógnita utilizando uma equação de 

equilíbrio auxiliar. Neste caso, optou-se pela equação de equilíbrio 𝐻2 +
1

2
𝑂2 = 𝐻2𝑂, definida 

pela equação (72).  

𝐻2 +
1

2
𝑂2 = 𝐻2𝑂 

(72) 

Cada equação de equilíbrio possui um valor de constante de equilíbrio, 𝐾𝑝, sendo que a partir 

da equação de equilíbrio (72), o mesmo é calculado pela equação (73). 

𝐾𝑝 =
(
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑜𝑠𝑛𝐻2𝑂
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙

)
1

(
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑜𝑠𝑛𝐻2
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙

)
1

(
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑜𝑠𝑛𝑂2
𝑃𝑜𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙

)

1
2

= 
𝑛𝐻2𝑂

𝑛𝐻2√
𝑛𝑂2𝑃𝑓𝑢𝑚𝑜𝑠
𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑃

𝑜

 

(73) 

Para descobrirmos o valor de 𝐾𝑝 precisamos de conhecer as quantidades dos produtos 

correspondentes, e como não as conhecemos, continuamos sem conseguir resolver o sistema. 

Para além disso, contrariamente ao que acontecia no caso do C9H20, é necessário também 

conhecer a pressão dos fumos, ou seja, a pressão no fim da explosão. Isto acontece, pois foram 

utilizadas equações de equilíbrio diferentes nos dois casos. Deste modo, começamos por 

determinar o valor de Kp previamente pela equação (40), sendo que no caso do hidrogénio para 

determinar o valor de 𝛥𝐺𝑇
𝑜, utilizamos a equação (74).  

𝛥𝐺𝑇
𝑜 = (𝑔̅𝑓,𝐻2𝑂

𝑜 − 𝑔̅𝑓,𝐻2
𝑜 −

1

2
𝑔̅𝑓,𝑂2
𝑜 )

𝑇
 

(74) 

Então, adicionando a equação (73) ao sistema de equações (71) e conhecendo o valor de 

𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎, já é possível resolvê-lo pela equação (75). Para isso é necessário determinar o valor da 

pressão dos fumos, recorrendo a um processo iterativo, onde o mesmo é arbitrado. Após 

arbitrar a pressão dos fumos, resolvemos a equação (75), e determinamos a temperatura de 

chama adiabática pela equação (47), seguindo as instruções indicadas na secção 3.5.  Após 

termos calculado a temperatura de chama adiabática, aplicamos a equação (96) e 

determinamos a pressão no fim da explosão. Caso seja diferente, repetimos o processo.  

{
 
 
 

 
 
 

2𝛿 = 2𝑛2 + 2𝑛5 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 𝑛2 + 2𝑛4 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛3 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

𝐾𝑝 =
𝑛2

𝑛5 ∗ √
𝑛4

𝑛2 + 𝑛3 + 𝑛4 + 𝑛5
∗
𝑃𝑓𝑢𝑚𝑜𝑠
𝑃𝑜

 

(75) 
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3.3. Caracterização da queima do hidrogénio em conjunto com a 
gasolina 

Agora que já explicamos como se caracteriza a queima da gasolina e do hidrogénio, iremos 

caracterizar a queima de ambos em conjunto. Para realizar a caracterização de qualquer 

combustível, é sempre necessário calcular as frações molares dos seus produtos. Sendo assim, 

foram definidas as reações químicas para as diferentes condições de queima e de seguida 

realizado o acerto das equações. Deste modo, somos capazes de quantificar os produtos e 

caracterizar a combustão do H2+C9H20. 

3.3.1. Reação estequiométrica, pobre e rica do hidrogénio em conjunto com 
a gasolina 

Começamos por definir a equação estequiométrica da queima do H2+C9H20, que corresponde à 

equação química (76). Os produtos obtidos são apenas o CO2, H2O e o N2. 

𝛼𝐻2 + 𝛽𝐶9𝐻20 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 (76) 

No caso da queima do H2+C9H20 com excesso de ar, é obtida a equação (77). Podemos observar 

que obtemos um novo produto comparativamente à equação estequiométrica, o O2. 

𝛿𝐻2 + 𝛾𝐶9𝐻20 + 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜(𝑂2 + 3,76𝑁2) → 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 + 𝑛5𝑂2 (77) 

Na queima do H2+C9H20 com falta de ar é obtida a reação química (78). Em comparação com a 

reação estequiométrica, foram formados mais dois produtos, o CO e o H2, pois foi utilizada a 

mesma equação de equilíbrio que se utilizou na queima de apenas C9H20, ou seja, a equação de 

equilíbrio água-gás (58). Desta forma, estamos a admitir que parte do CO2 e do H2 dos produtos 

é dissociado em CO e H2O, levando ao aparecimento de fumos na forma de CO e H2O. 

𝜉𝐻2 + 𝜓𝐶9𝐻20 + 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎(𝑂2 + 3,76𝑁2)

→ 𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2 + 𝑛5𝐶𝑂 + 𝑛6𝐻2 

(78) 

Depois de terem sido definidas as reações químicas, é necessário determinar a quantidade dos 

produtos das mesmas. 

3.3.2. Cálculo das quantidades dos produtos consoante a estequiometria 
utilizada na reação de combustão do hidrogénio em conjunto com a 
gasolina  

Como já foi demonstrado múltiplas vezes, para se conseguir determinar os produtos é 

necessário realizar o balanço químico das equações anteriormente descritas. Sendo assim, o 

balanço químico correspondente à equação (76), é realizado conforme a equação (79). 

{

2𝛼 + 20𝛽 = 2𝑛3 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜
 9𝛽 = 𝑛2 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜

2𝑛1 = 2𝑛2 + 𝑛3 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜
3,76(2)𝑛1 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(79) 
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No caso da queima da mistura de H2+C9H20 com excesso de ar, como acontece na equação (77), 

ao realizarmos o balanço químico obtemos a equação (80). Novamente, e tal como acontece 

no caso do C9H20 ou no H2, temos mais incógnitas do que equações, o que resulta na 

impossibilidade da resolução do sistema. 

{
 

 
2𝛿 + 20𝛾 = 2𝑛3 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 9𝛾 = 𝑛2 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜
 2𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 2𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(80) 

Mais uma vez, para resolver este problema é necessário, numa fase inicial, resolver o balanço 

químico (79) da reação estequiométrica para uma mesma quantidade de combustível, ou seja, 

o valor de α e β na equação (76) tem de ser igual ao valor de δ e γ na equação (77), 

determinando desta forma o valor de 𝑛1. Após conhecer o valor de 𝑛1 aplicamos a equação (55) 

e descobrimos o valor de 𝑛1𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜. 

Finalmente, no caso da queima da mistura de H2+C9H20 com falta de ar, como acontece na 

equação (78), ao realizarmos o balanço químico obtemos a equação (81). Mais uma vez, o 

número de incógnitas é superior ao das equações, tornando o sistema impossível de resolver. 

{
 
 

 
 2𝜉 + 20𝜓 = 2𝑛3 + 2𝑛6 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 9𝜓 = 𝑛2 + 𝑛5 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜
 2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 

(81) 

Para conseguir resolver este problema, é necessário utilizar os mesmos métodos empregues na 

resolução do sistema de equações (56) e (71). Sendo assim, para determinar o termo 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 

do sistema de equações, começamos por resolver o balanço químico (79) correspondente à 

equação estequiométrica para uma quantidade igual de combustível, ou seja, o valor de α e β 

na equação (76), vai ser igual ao valor de ξ e ψ na equação (78), respetivamente. Após 

conhecermos o valor de 𝑛1 da equação estequiométrica já conseguimos descobrir o valor de 

 𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎, pela equação (57). 

Apesar de termos determinado uma das incógnitas, continuamos com mais incógnitas do que 

equações, logo sistema continua impossível de se resolver. Para se conseguir encontrar outra 

incógnita e tornar o sistema solúvel, recorremos mais uma vez ao auxílio das equações de 

equilíbrio. Neste caso, vamos optar pela mesma equação de equilíbrio (58) utilizada na queima 

do C9H20, e consequentemente podemos obter o valor de 𝐾𝑝 pela equação (62). Tal e qual como 

acontece na queima do C9H20 ou do H2, ainda não conhecemos os valores dos produtos para 

substituir na equação (62), sendo para isso necessário utilizar a equação (40) para calcular o 

valor de 𝐾𝑝 primeiramente, para depois resolver o sistema de equações (82). No cálculo do 

valor de 𝐾𝑝 pela equação (40), utilizamos a equação (64) na determinação de 𝛥𝐺𝑇
𝑜, pois é a 

mesma equação de equilíbrio.  



Métodos e Aplicação 

46 

{
  
 

  
 
2𝜉 + 20𝜓 = 2𝑛3 + 2𝑛6 → 𝐻𝑖𝑑𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

 9𝜓 = 𝑛2 + 𝑛5 → 𝐶𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑜
 2𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛2 + 𝑛3 + 𝑛5 → 𝑂𝑥𝑖𝑔é𝑛𝑖𝑜

3,76(2)𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 = 2𝑛4 → 𝑁𝑖𝑡𝑟𝑜𝑔é𝑛𝑖𝑜

𝐾𝑝 =
𝑛2𝑛6
𝑛5𝑛3

 

(82) 

Sendo assim, pela equação (82), já somos capazes de determinar os produtos da queima do 

H2+C9H20 para uma mistura rica e facilmente caracterizá-la, desde que se tenha calculado o valor 

de  𝑛1𝑓𝑎𝑙𝑡𝑎 pela equação (57) e o valor de 𝐾𝑝 pela equação (40).  

3.4. Temperaturas de equilíbrio 

Na determinação da constante de equilíbrio, 𝐾𝑝, de qualquer equação de equilíbrio auxiliar 

utilizada é necessário atribuir uma temperatura de equilíbrio apropriada para realizar o seu 

cálculo. Através de [9], sabemos que a constante de equilíbrio é pouco sensível à temperatura, 

pelo que pode ser determinada para uma temperatura no intervalo de 2000 a 2400K, pois as 

frações molares dos produtos variam muito pouco.  

3.4.1. Demonstração da influência das temperaturas de equilíbrio 

Para demonstrar a veracidade desta afirmação, escolhe-se um combustível e várias 

temperaturas de equilíbrio. De seguida, realiza-se a caracterização do combustível para 

diferentes misturas, de modo a determinar as frações molares dos produtos obtidos. Após 

conhecer as frações molares dos produtos, faz-se a sua análise comparando as frações molares 

obtidas para a mesma riqueza, mas para temperaturas de equilíbrio diferentes. Na 

determinação das quantidades para ϕ ≤ 1 não é utilizado o 𝐾𝑝 para resolver o balanço químico 

das reações, logo as frações molares são independentes da temperatura de equilíbrio, ou seja, 

não se alteram consoante a temperatura de equilíbrio. Já no caso de ϕ > 1 é preciso utilizar o 

𝐾𝑝 na determinação das frações molares resultantes da combustão, devido às equações de 

equilíbrio utilizadas para resolver o balanço químico. O valor de 𝐾𝑝 varia com a temperatura, 

pois na determinação do mesmo pela equação (40), os valores de 𝛥𝐺𝑇
𝑜 são dependentes da 

temperatura de equilíbrio escolhida. Então, alterando o valor de 𝐾𝑝 para um mesmo balanço 

químico, dá origem a diferentes quantidades de produtos, e inevitavelmente a frações molares 

diferentes.  

3.5. Temperatura de chama adiabática 

Quando ocorre a queima de um combustível, inevitavelmente obtemos uma chama. Esta chama 

vai ser responsável pelo aumento da temperatura do espaço que a rodeia. De modo a estimar 

a temperatura de chama adiabática a pressão constante, quando se dá a combustão, é 

necessário calcular a entalpia dos reagentes assim como a entalpia dos produtos. Já no caso da 



 
Métodos e Aplicação 

47 

temperatura de chama adiabática a volume constante, é necessário conhecer a energia interna 

dos reagentes e dos produtos. 

3.5.1. Determinação da temperatura de chama adiabática a pressão 
constante 

Primeiramente, é necessário determinar as quantidades dos reagentes e dos produtos das 

equações químicas para as diferentes condições de queima, quer seja uma queima 

estequiométrica, com excesso de ar ou com falta de ar. Este cálculo já foi explicado previamente 

e pode ser encontrado no ponto 3.1. Após já termos as equações acertadas e as suas 

quantidades conhecidas, já estamos aptos para encontrar a temperatura de chama adiabática 

do combustível pretendido. 

Para se descobrir o valor da temperatura de chama adiabática a pressão constante, é necessário 

igualar a entalpia dos produtos à dos reagentes, como tinha sido demonstrado pela equação 

(44). Comecemos então por calcular a entalpia dos reagentes. Para a queima estequiométrica 

do C9H20, H2 e H2+C9H20, a entalpia dos reagentes, pode ser calculada pelas equações (83), (84), 

(85), respetivamente, sendo que a entalpia absoluta dos reagentes, ℎ̅𝑖(𝑇𝑖𝑛𝑖 , 𝑃), é um valor 

tabelado e depende da temperatura e pressão escolhida a que os reagentes se encontram.  

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔𝐶9𝐻20
(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶9𝐻20(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝐶9𝐻20 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝑂2 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝑁2  

(83) 

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔𝐻2
(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃) = ℎ̅𝐻2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝐻2 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑖𝑛𝑖 , 𝑃)𝑛𝑂2 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝑁2 (84) 

𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔𝐻2+𝐶9𝐻20
(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃) = 

= ℎ̅𝐻2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝐻2 + ℎ̅𝐶9𝐻20(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝐶9𝐻20 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝑂2 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑖𝑛𝑖, 𝑃)𝑛𝑁2 

(85) 

Para a queima do combustível C9H20, H2 e H2+C9H20 com excesso de ar ou falta de ar, as equações 

das entalpias dos reagentes vão ser iguais às apresentadas em (83), (84) e (85). A única 

diferença vai ser a quantidade de moles de ar que estamos a introduzir na reação química, visto 

que o valor de 𝑛𝑂2  e 𝑛𝑁2 varia consoante o excesso/falta de ar.  

Por outro lado, na realização do calculo da entalpia dos produtos, numa circunstância de 

queima estequiométrica do C9H20, H2 e H2+C9H20 a mesma é calculada pela equação (86), (87) e 

(88), respetivamente. O valor da entalpia absoluta de cada um dos componentes pertencentes 

aos produtos, ℎ̅𝑖 (𝑇𝑎𝑑 , 𝑃), é um valor tabelado e depende da temperatura adiabática de chama 

arbitrada. Como estamos no contexto da temperatura de chama adiabática a pressão 

constante, a pressão selecionada para a dos reagentes, vai ser obrigatoriamente igual à dos 

produtos. 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝑁2 (86) 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 (87) 
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𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2+𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑, 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 

(88) 

No caso de estarmos a trabalhar com a queima com excesso de ar, para o combustível C9H20, H2 

e H2+C9H20 a entalpia dos produtos é calculada consoante as equações (89), (90) e (91), 

respetivamente. 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝑂2 

(89) 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2
(𝑇𝑎𝑑, 𝑃) = ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝑂2  (90) 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2+𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝑂2 

(91) 

No caso de estarmos a trabalhar com a queima com falta de ar, para o combustível C9H20, H2 e 

H2+C9H20 a entalpia dos produtos é calculada consoante as equações (92), (93) e (94), 

respetivamente. 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝐶𝑂(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂
+ ℎ̅𝐻2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2  

(92) 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = 

= ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝑂2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑂2 + ℎ̅𝐻2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2  

(93) 

𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑𝐻2+𝐶9𝐻20
(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃) = 

= ℎ̅𝐶𝑂2(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂2 + ℎ̅𝐻2𝑂(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2𝑂 + ℎ̅𝑁2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝑁2 + ℎ̅𝐶𝑂(𝑇𝑎𝑑, 𝑃)𝑛𝐶𝑂
+ ℎ̅𝐻2(𝑇𝑎𝑑 , 𝑃)𝑛𝐻2  

(94) 

Posto isto, quando a entalpia dos reagentes a uma temperatura inicial definida, 𝑇𝑖𝑛𝑖, for igual à 

entalpia dos produtos para uma temperatura adiabática de chama arbitrada, 𝑇𝑎𝑑, podemos 

concluir que descobrimos a temperatura de chama adiabática a pressão constante correta. 

3.5.2. Determinação da temperatura de chama adiabática a volume 
constante e da pressão no fim da explosão 

Anteriormente foi determinada a temperatura de chama adiabática a pressão constante. No 

entanto, se quisermos calcular a temperatura de chama adiabática a volume constante, é 

necessário realizar alterações à equação (44). Estas alterações, também já tinham sido 

efetuadas anteriormente, dando origem à equação (47). Caso o 𝑛𝑟𝑒𝑎𝑔 seja igual ao 𝑛𝑝𝑟𝑜𝑑, 

podemos simplificar a equação (47) na equação (95). 
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𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔 = 𝐻𝑝𝑟𝑜𝑑 + 𝑅𝑢𝑛(𝑇𝑖𝑛𝑖 − 𝑇𝑎𝑑) (95) 

Novamente é necessário arbitrar a temperatura adiabática de chama, 𝑇𝑎𝑑, até se obter a 

igualdade da equação. Quando a igualdade da equação (47) se verificar, encontramos a 

temperatura de chama adiabática de chama a volume constante.  

Após conhecer a temperatura de chama adiabática a volume constante, conseguimos descobrir 

a pressão no fim da explosão pela equação (96). A pressão e temperatura no final do tempo de 

compressão, podem ser calculadas pela equação (3) e (5), respetivamente. 

𝑃𝑛𝑜 𝑓𝑖𝑚 𝑑𝑎 𝑒𝑥𝑝𝑙𝑜𝑠ã𝑜 = 𝑃2 (
𝑇𝑎𝑑
𝑇2
) 

(96) 

3.6. Energia obtida pelo combustível 

Cada combustível é capaz de gerar uma quantidade finita de energia através da sua queima. A 

determinação desta energia é importante para compreender quais as consequências 

energéticas na utilização de diferentes combustíveis. 

3.6.1. Determinação da energia libertada pela queima do combustível 

Um dos responsáveis pela determinação da quantidade de energia libertada pela queima do 

combustível é o PCI do mesmo, sendo este um valor tabelado. Pela equação (97) abaixo, 

conseguimos entender que a energia libertada é obtida pela multiplicação do PCI pela 

quantidade de massa de combustível queimada. 

𝐸𝑙𝑖𝑏𝑒𝑟 = 𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏𝑞𝑢𝑒𝑖𝑚𝑃𝐶𝐼 (97) 

3.6.2. Determinação da massa de combustível 

Numa reação com falta de ar, a massa de combustível não arde por completo, o que dificulta a 

descoberta da massa de combustível que efetivamente ardeu. Por outro lado, para reações com 

excesso de ar e estequiométricas, a massa de combustível queima na sua totalidade. Neste 

trabalho apenas irá ser demonstrado a obtenção das massas de combustível para o cenário 

estequiométrico da combustão. 

Através das equações químicas (50), (66) e (76) correspondentes às equações estequiométricas 

do C9H20, H2 e H2+C9H20, conhecemos a quantidade de combustível, ncombi, que corresponde ao 

valor de α ou β arbitrado nas mesmas.  Desta forma, aplicando a equação (98), é possível 

determinar a massa de combustível queimada, 𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏𝑞𝑢𝑒𝑖𝑚.  

𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏𝑞𝑢𝑒𝑖𝑚𝑖
= 𝑛𝑐𝑜𝑚𝑏𝑖𝑀𝑊𝑐𝑜𝑚𝑏𝑖  (98) 

Após conhecer o valor de 𝑚𝑐𝑜𝑚𝑏𝑞𝑢𝑒𝑖𝑚, determina-se a energia libertada pelo combustível pela 

equação (97). 
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3.6.3. Aplicação da eficiência volumétrica do combustível 

Ao determinar a massa de combustível usando o valor de ncombi correspondente ao valor 

arbitrado de α ou β nas reações estequiométricas em (50), (66) e (76), não é possível considerar 

os efeitos da eficiência volumétrica. Isto acontece porque não estamos a assumir uma 

quantidade de mistura reagente igual para os três combustíveis, impedindo a limitação da 

quantidade de combustível disponível para um igual volume de mistura reagente. Quando 

usamos uma quantidade constante de mistura reagente, parte do volume é ocupado pelo 

oxidante e outra parte pelo combustível. Desta forma, é necessário arbitrar um volume de 

mistura reagente, V, e, utilizando a equação (99), calcular o número de moles da mistura 

reagente presente nesse volume.  

𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝑉 =
𝑃𝑉

𝑅𝑢𝑇
 

(99) 

De forma a conhecer a mistura reagente das reações químicas estequiométricas do C9H20, H2 e 

H2+C9H20 consoante as quantidades de combustível arbitradas em (50), (66), (76) é necessário 

aplicar as equações (100), (101) e (102). 

𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝐶9𝐻20 = 𝑛𝐶9𝐻20 + 𝑛𝑂2 + 𝑛𝑁2 (100) 

 𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝐻2 = 𝑛𝐻2 + 𝑛𝑂2 + 𝑛𝑁2 (101) 

 𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝐻2+𝐶9𝐻20 = 𝑛𝐻2 + 𝑛𝐶9𝐻20 + 𝑛𝑂2 + 𝑛𝑁2 (102) 

Caso o valor da mistura reagente obtido pelas equações (100), (101) e (102) seja diferente da 

quantidade de mistura reagente obtida pela equação (99), é essencial realizar uma correção. 

Para realizar essa correção, 𝐶𝑖, é utilizada a equação (103). 

𝐶𝑖 =
𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝑉
𝑛𝑚𝑖𝑠𝑡𝑖

 
(103) 

Através do valor de correção, ajustamos as equações estequiométricas do C9H20, H2 e H2+C9H20, 

para a quantidade de mistura reagente pretendida em (99), como é demonstrado pela equação 

(104), (105) e (106), respetivamente. Desta forma, descobrimos qual é a quantidade máxima 

possível de combustível para esse mesmo volume. 

𝐶𝐶9𝐻20(𝛼𝐶9𝐻20 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2)) → 𝐶𝐶9𝐻20(𝑛2𝐶𝑂2 + 𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2) (104) 

 𝐶𝐻2(𝛼𝐻2 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2)) → 𝐶𝐻2(𝑛2𝐻2𝑂 + 𝑛3𝑁2) (105) 

 𝐶𝐻2+𝐶9𝐻20(𝛼𝐻2 + 𝛽𝐶9𝐻20 + 𝑛1(𝑂2 + 3,76𝑁2)) → 𝐶𝐻2+𝐶9𝐻20(𝑛2𝐶𝑂2 +

𝑛3𝐻2𝑂 + 𝑛4𝑁2) 

(106) 

Conhecendo agora o número de moles de combustível queimado para as equações 

estequiométricas de C9H20, H2 e H2+C9H20 para um mesmo volume de combustão, 

determinamos a massa de combustível pela equação  (98), e a energia libertada pela equação 
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(97). Desta forma, ao comparar os valores de energia libertados pelo combustível, estamos a 

ter em consideração a influência da eficiência volumétrica do mesmo. 

3.6.4. Determinação do volume ocupado pelos reagentes 

Também é possível determinar o espaço que cada componente dos reagentes ocupa no volume 

do cilindro definido anteriormente. Então, sabendo que a fração molar é igual à fração volúmica 

no caso dos gases prefeitos, conseguimos calcular o volume de combustível presente no cilindro 

pela transformação da equação (48), na equação (107). Desta forma, pela equação (108) 

determinamos o volume de cada reagente no cilindro. 

𝑥𝑖 =
𝑛𝑖

𝑛𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙
=

𝑉𝑖
𝑉𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙

 
(107) 

𝑉𝑖 = 𝑥𝑖𝑉𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙 (108) 
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4. Resultados e discussão 

Neste quarto capítulo do presente trabalho, desenvolvem-se os resultados e a discussão dos 

mesmos consoante o tema em estudo. No primeiro subcapítulo, aborda-se a determinação dos 

resultados, seguido pela visualização gráfica dos mesmos. No segundo subcapítulo discutem-se 

os resultados consoante o tema pretendido. 

Inicialmente, é realizada a determinação dos resultados introduzindo as quantidades de 

combustível utilizadas na caracterização da gasolina (representada pelo nonano), do hidrogénio 

e do hidrogénio em conjunto com a gasolina. Depois, na demonstração da influência da 

temperatura de equilíbrio nas frações molares dos produtos, é utilizado o hidrogénio em 

conjunto com a gasolina, onde são expostas as quantidades de combustível utilizadas e as 

diferentes temperaturas de equilíbrio. De seguida, são apresentadas as condições dos 

reagentes e algumas propriedades do motor, na determinação da temperatura de chama 

adiabática. Por fim, é realizado o cálculo da energia libertada onde é assumido um igual volume 

de combustão. Para cada um dos casos de estudo anteriores, são explicitadas quais foram as 

equações do capítulo 3 utilizadas e são apresentados os resultados. Por fim, é realizada a 

discussão dos resultados onde se debate a consequência da composição do combustível na 

emissão de poluentes, o efeito da temperatura de equilíbrio de 2000K, 2200K, 2300K e 2500K 

sobre as frações molares dos produtos resultantes da queima, o impacto do combustível na 

temperatura de chama adiabática e por fim as capacidades energéticas da gasolina, do 

hidrogénio e do hidrogénio em conjunto com a gasolina. 

4.1. Determinação dos resultados 

Através das diversas técnicas apresentadas no capítulo 3 somos capazes de realizar a 

caracterização dos combustíveis em estudo, a influência da utilização de diferentes 

temperaturas de equilíbrio, o cálculo da temperatura de chama adiabática, e a energia gerada 

por cada combustível. 

Abordagem utilizada na caracterização do combustível 

Na realização da caracterização do combustível, optou-se pela utilização de 1 kmol de C9H20 em 

misturas de ar-gasolina, 1 kmol de H2 em misturas ar-hidrogénio, e por fim 1 kmol de H2 

juntamente com 0,02 kmol de C9H20 em misturas ar-hidrogénio+gasolina. Foi utilizada uma 

temperatura de equilíbrio de 2200K e um intervalo de excesso de ar de -40% a +40%, tendo sido 

aplicada a equação (34) para determinar o valor da mistura correspondente. Para além disso, 

foi utilizada uma taxa de compressão de 10, uma temperatura de admissão de 60°C e uma 
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pressão de admissão de 101325 Pa. Os valores da constante de equilíbrio utilizados para esta 

temperatura de equilíbrio encontram-se na Tabela A 1 do APÊNDICE A, sendo que na realização 

do cálculo do valor de 𝛥𝐺𝑇
𝑜 pela equação (64) e (74), recorreu-se aos valores de 𝑔̅𝑖,𝑇

𝑜  no ANEXO 

A. Na realização da caracterização do C9H20 para a reação estequiométrica aplicou-se o balanço 

químico em (53), para um excesso de ar positivo a equação (54) e para um excesso de ar de 

negativo a equação (65). Já na caracterização do H2 aplicou-se o balanço em (69) para a reação 

estequiométrica, seguida pelo balanço em (70) para uma reação pobre, e o balanço em (75) 

para uma reação rica. Na realização deste último balanço químico, (75), foram utilizadas as 

pressões no fim da explosão na Tabela A 2 do APÊNDICE A que foram obtidas consoante o 

processo iterativo explicado no ponto 3.2.2. Por fim, na caracterização do H2+C9H20 aplicou-se 

a equação (79) para uma reação estequiométrica, a equação (80) para uma reação com excesso 

de ar, e a equação (82) para uma reação com falta de ar. De seguida, aplicou-se a equação (49) 

a cada um dos componentes dos produtos, determinando-se a sua fração molar seca. Através 

do valor de excesso de ar, e aplicando a equação (34), determinou-se o valor da mistura. Os 

resultados das quantidades determinadas pelos balanços químicos podem ser encontrados na 

Tabela B 6, Tabela B 7, Tabela B 8 do APÊNDICE B, e as frações molares podem ser encontradas 

na Tabela C 6, Tabela C 7, Tabela C 8 do APÊNDICE C. 

Estratégia implementada para demonstrar a influência da temperatura de equilíbrio nas 

frações molares dos produtos 

Para demonstrar a influência da temperatura de equilíbrio nas frações molares secas dos 

produtos provenientes da queima rica do combustível, utilizou-se apenas a reação química 

correspondente à mistura ar-hidrogénio+gasolina. Sendo assim, aproveitou-se a reação de 1 

kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H20 utilizada previamente, e adicionaram-se duas novas reações. 

Uma delas corresponde a 1 kmol de H2 + 0,002 kmol de C9H20 e a outra a 1 kmol de H2 + 0,001 

kmol de C9H20. Decidimos então utilizar as seguintes temperaturas de equilíbrio: 2000, 2200, 

2300 e 2500K e repetiu-se o processo da caracterização do combustível para uma mistura de 

H2+C9H20. O valor da constante de equilíbrio utilizada para realizar o balanço químico da 

equação (82), para as diferentes temperaturas de equilíbrio utilizadas, encontra-se na Tabela A 

1 do APÊNDICE A. As quantidades obtidas de cada um dos componentes pertencente aos 

produtos das reações anteriormente mencionadas, podem ser encontrados no APÊNDICE B, e 

as frações molares podem ser encontrados APÊNDICE C. 

Técnica aplicada na determinação da temperatura de chama adiabática e na determinação 

da pressão no fim da explosão 

No cálculo da temperatura adiabática de chama para pressão ou volume constante para uma 

temperatura de equilíbrio de 2200K, foram utilizadas as reações químicas iniciais, ou seja, 1 

kmol de C9H20 em misturas de ar-gasolina, 1 kmol de H2 em misturas ar-hidrogénio, e 1 kmol de 

H2 + 0,02 mol de C9H20 em misturas ar-hidrogénio+gasolina. No cálculo da entalpia dos 

reagentes e dos produtos pelas equações (86), (87), (88), (89), (90), (91), (92), (93), (94), (83), 

(84) e (85), apenas conhecemos as quantidades dos mesmos, visto que já foram previamente 

calculadas. Posto isto, apenas nos resta calcular a entalpia absoluta de cada componente dos 

reagentes e dos produtos para se conseguir descobrir a temperatura adiabática de chama. Para 

isso, foi utilizada a equação (43), com auxílio do ANEXO A. Para os reagentes, admitiu-se que os 
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mesmos se encontravam a uma pressão de 101325 Pa, e a uma temperatura de 25°C. Para os 

produtos foram arbitradas várias temperaturas adiabáticas de chama, conforme o combustível 

e a mistura em estudo, até a igualdade da equação (44) ser verdadeira. A partir desse momento, 

descobrimos a temperatura de chama adiabática a pressão constante. Para a temperatura de 

chama adiabática a volume constante, repetiu-se o processo anterior, mas com adição do termo 

𝑅𝑢(𝑛𝑟𝑒𝑎𝑔𝑇𝑖𝑛𝑖 − 𝑛𝑝𝑟𝑜𝑑𝑇𝑎𝑑) do lado da entalpia dos produtos, como demonstrado na equação 

(47). Quando a igualdade da equação (47) for verdadeira, encontrámos a temperatura 

adiabática de chama a volume constante. A partir da temperatura adiabática a volume 

constante, já conseguimos calcular a pressão no fim da explosão pela equação (96), tendo sido 

aplicadas anteriormente as equações (3) e (5) para uma taxa de compressão de 10 e 

temperatura e pressão de admissão de 60°C e 101325 Pa, respetivamente. Os resultados das 

temperaturas adiabáticas de chama a pressão constante para os diferentes combustíveis e 

cenários de combustão encontram-se no APÊNDICE D, enquanto as temperaturas adiabáticas 

de chama a volume constante e as pressões no fim da explosão, encontram-se no APÊNDICE E. 

Processo de cálculo da energia gerada pela queima do combustível 

Por fim, no cálculo da energia gerada por cada combustível, foram utilizadas as reações 

estequiométricas da queima de C9H20, H2, e de H2+C9H20. Admitiu-se um volume de mistura 

reagente de 1 m3, uma temperatura de admissão de 60°C e uma pressão de admissão de 101325 

Pa. Por aplicação da equação (99) foi determinado a quantidade total de mistura existente para 

o volume admitido. Conhecendo de antemão as quantidades de cada componente dos 

reagentes das reações estequiométricas correspondentes à queima de 1 kmol de C9H20, 1 kmol 

de H2, e de 1 kmol de H2+ 0,02 kmol de C9H20 presentes no APÊNDICE B, determinou-se a 

quantidade de mistura reagente pela aplicação das equações (100), (101) e (102), 

respetivamente. Como em nenhum dos casos o valor da mistura reagente foi igual ao obtido 

pela equação (99), utilizou-se a equação (103) para determinar a correção a efetuar às reações 

químicas, de modo a trabalhar para uma igual quantidade de mistura reagente. As correções, 

Ci, a aplicar consoante as diferentes reações químicas encontram-se na Tabela F 1 do APÊNDICE 

F. No mesmo apêndice, mas na Tabela F 2, é possível observar-se as novas quantidades de cada 

componente dos reagentes e dos produtos, de modo a satisfazer a quantidade de mistura da 

equação (99). Conhecendo agora as quantidades corretas de combustível para as condições 

previamente indicadas, aplicou-se a equação (98), e de seguida a equação (97), calculando 

assim a massa de combustível e a energia libertada pelo mesmo, respetivamente. Também 

foram determinadas as frações molares das quantidades corrigidas dos elementos 

pertencentes aos reagentes pela equação (48), e de seguida o cálculo do volume que cada um 

deles ocupa pela equação (108). Os valores da massa de combustível podem ser encontrados 

na Tabela F 3, os valores da energia libertada na Tabela F 4 e os valores das frações molares em 

conjunto com os valores do volume ocupado pelos elementos pertencentes aos reagentes na 

Tabela F 5. Os valores usados de PCI foram retirados de [23] e os da massa molar de [9]. 
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4.1.1. Caracterização dos combustíveis 

A Figura 9 exibe as frações molares secas dos gases resultantes da queima de C9H20, variando 

de acordo com a composição da mistura reagente utilizada. De maneira similar, a Figura 10 

mostra as frações molares secas dos gases provenientes da queima de H2, também em função 

da riqueza da mistura reagente.  Por fim, o Figura 11 apresenta as frações molares secas dos 

gases resultantes da queima de H2+C9H20 consoante a mistura utilizada.  Para além da 

caracterização da queima do combustível, também se comparou a quantidade de CO com a 

quantidade de H2 presente nos produtos quando a mistura é rica. A Figura 12, representa a 

razão entre as quantidades de H2 e de CO produzidas durante a queima de C9H20, H2 e H2+C9H20 

para misturas ricas. As frações molares secas utilizadas estão disponíveis na Tabela C 6, Tabela 

C 7 e Tabela C 8 do APÊNDICE C, e foram calculadas conforme explicado no ponto 4.1. Na 

caracterização do combustível foram utilizadas na sua forma não percentual, enquanto na razão 

de H2 e de CO dos fumos, encontram-se na forma percentual.  

 

Figura 9 –Gráfico da caracterização da queima de 1 kmol de C9H20 utilizando a equação de equilíbrio água-gás a uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Figura 10 – Gráfico da caracterização da queima de 1 kmol de H2 utilizando a equação de equilíbrio H2 + 
1

2
 O2 = H2O a 

uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Figura 11 – Gráfico da caracterização da queima de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,02 kmol de C9H20 utilizando a 
equação de equilíbrio água-gás a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Figura 12 – Gráfico sobre a relação entre a produção de H2 e a produção de CO nos fumos da queima de 1 kmol de 
C9H20, da queima de 1 kmol de H2 e da queima de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,02 kmol de C9H20, utilizando a 
equação de equilíbrio água-gás a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

4.1.2. Influência da temperatura de equilíbrio 

Utilizando a mistura de H2+C9H20 para as diferentes temperaturas de equilíbrio de 2000, 2200, 
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kmol de H2 + 0,001 kmol de C9H20, a Figura 14 as frações molares secas dos gases resultantes da 

queima de 1 kmol de H2 + 0,002 kmol de C9H20 e por fim, a Figura 15 as frações molares secas 

dos gases resultantes da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H20, variando de acordo com 

a temperatura de equilíbrio utilizada. Contrariamente à Figura 9, Figura 10, Figura 11, apenas 

apresentamos os resultados das frações molares secas para uma mistura rica, pois para o 
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Figura 13 – Gráfico da composição dos fumos provenientes da queima rica de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 
kmol de C9H20 para diferentes temperaturas de equilíbrio 

 

Figura 14 – Gráfico da composição dos fumos provenientes da queima rica de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 
kmol de C9H20 para diferentes temperaturas de equilíbrio 
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Figura 15 – Gráfico da composição dos fumos provenientes da queima rica de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 
kmol de C9H20 para diferentes temperaturas de equilíbrio 

4.1.3. Temperatura de chama adiabática a pressão constante ou a volume 
constante 
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Figura 16 – Gráfico das diferentes temperaturas de chama adiabática a pressão constante para os diferentes 
combustíveis e para diferentes misturas 

 

Figura 17 – Gráfico das diferentes temperaturas de chama adiabática, a volume constante, para os diferentes 
combustíveis e das pressões no fim da explosão, para diferentes misturas 
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4.1.4. Energia libertada pela queima do combustível 

Através das reações estequiométricas da queima de C9H20, H2 e H2+C9H20 para 1 m3 de volume 

de combustão, e sabendo que a mistura se encontra a uma pressão e temperatura de admissão 

de 101325 Pa e 60°C, respetivamente, foi possível obter-se a Figura 18 que exibe a energia 

libertada de cada combustível, para uma mesma quantidade de mistura reagente. Para além 

disso, através da Figura 19, Figura 20, e Figura 21 o volume ocupado por cada reagente das 

diferentes reações estequiométricas utilizadas. Os dados subjacentes a estes gráficos estão 

disponíveis na Tabela F 4 e na Tabela F 5 do APÊNDICE F, calculados conforme explicado no 

ponto 4.1. 

 

Figura 18 – Gráfico de barras das diferentes energias libertadas pela queima do C9H20, H2 e H2+C9H20 para as seguintes 
condições: Reação estequiométrica sendo que a mistura encontra-se a uma pressão e temperatura de admissão de 
101325 Pa e 60°C para 1 m3 de volume de combustão 
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Figura 19 – Gráfico circular das frações volúmicas dos reagentes da reação de C9H20 para uma reação estequiométrica 
sendo que a mistura encontra-se a uma pressão e temperatura de admissão de 101325 Pa e 60°C para 1 m3 de volume 
de combustão 

 

Figura 20 – Gráfico circular das frações volúmicas dos reagentes da reação de H2 para uma reação estequiométrica 
sendo que a mistura encontra-se a uma pressão e temperatura de admissão de 101325 Pa e 60°C para 1 m3 de volume 
de combustão 

 

Figura 21 – Gráfico circular das frações volúmicas dos reagentes da reação de H2+C9H20 para uma reação 
estequiométrica sendo que a mistura encontra-se a uma pressão e temperatura de admissão de 101325 Pa e 60°C 
para 1 m3 de volume de combustão 
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4.2. Discussão de resultados 

Consequência da composição do combustível na emissão de poluentes atmosféricos 

Através da Figura 9 correspondente à caracterização da queima da gasolina, observa-se que 

quando atingimos a estequiometria da reação os fumos produzidos pela mesma, apresentam 

uma fração molar seca de CO2 máxima, e não existe produção de O2, CO e H2. À medida que a 

reação estequiometria (Ф = 1) se transforma numa reação pobre (Ф < 1), existe uma diminuição 

da fração molar seca de CO2, e um aumento da fração molar seca de O2. Isto acontece, pois 

numa situação de Ф < 1 conseguimos queimar sempre a totalidade de combustível, produzindo 

uma quantidade constante de CO2, mas à medida que introduzimos mais ar, provoca um 

aumento da produção de O2 e de N2, reduzindo assim a fração molar seca de CO2 e aumentando 

a fração molar seca de O2. Por outro lado, quando a reação deixa de ser estequiométrica, e 

passa a ser rica (Ф > 1), também se observa uma diminuição da fração molar seca de CO2 e a 

aparição de dois novos componentes, o CO e o H2. Quanto mais rica for a mistura, maior é a 

produção de CO e de H2 e, consequentemente, menor é a fração molar seca de CO2 e maior é a 

fração molar seca de CO e de H2. Isto acontece, pois numa situação de Ф > 1 não conseguimos 

queimar totalmente o combustível, diminuindo a quantidade de CO2 produzida. Para além 

disso, para este cenário é admitido que ocorre a dissociação dos produtos em H2 e CO, através 

da equação de equilíbrio água-gás, reduzindo assim a fração molar seca de CO2 e aumentando 

a fração molar seca de CO e de H2. Os resultados obtidos do Figura 9 eram espectáveis, pois 

estão em concordância com os obtidos por [1] na Figura B 1 do ANEXO B.  

Passando agora à observação da Figura 10 correspondente à caracterização da queima do 

hidrogénio, o panorama é outro. Quando a reação é estequiométrica, observa-se que as frações 

molares secas correspondentes ao CO2, CO, H2 e O2 são zero, ou seja, não existe produção destas 

quantidades pela queima estequiométrica do hidrogénio. Quando a reação estequiométrica se 

começa a transformar numa reação pobre, a fração molar seca de O2 começa a subir. Isto 

acontece, pois devido ao excesso de ar colocado na mistura, sobra O2 da queima do 

combustível, ou seja, existe uma quantidade de O2 nos fumos. Esta quantidade provoca o 

aumento da fração molar seca do O2. Em contrapartida, quando a reação estequiométrica passa 

a ser rica, a fração molar seca de H2 e de O2 sobe, sendo que a fração molar seca de O2 é muito 

reduzida (< 1%). Isto acontece, pois numa situação de Ф > 1 não conseguimos queimar 

totalmente o combustível, sobrando desta forma H2 dos reagentes nos fumos. Para além disso, 

para este cenário é admitido que ocorre a dissociação de H2O dos produtos em H2 e O2 através 

da equação de equilíbrio 𝐻2 +
1

2
𝑂2 = 𝐻2𝑂, aumentando assim as quantidades de H2 e de O2 

presentes nos fumos e consequentemente o aumento da fração molar seca de H2 e de O2.  

Pela Figura 11 associado à queima do hidrogénio em conjunto com a gasolina, apercebe-se que 

ocorre exatamente o mesmo que na Figura 9. Quando a reação é estequiométrica observa-se 

que os fumos produzidos, apresentam uma fração molar seca de CO2 máxima, e não existe 

produção de O2, CO e H2. Quando a reação estequiométrica se transforma numa reação pobre 

por introdução de excesso de ar na reação, existe uma diminuição da fração molar seca de CO2, 

e um aumento da fração molar seca de O2. Como estamos perante uma situação de Ф < 1 

conseguimos queimar sempre a totalidade de combustível, produzindo uma quantidade 
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constante de CO2, mas à medida que o excesso de ar aumenta é provocado um aumento da 

quantidade de O2 e de N2 nos fumos, reduzindo assim a fração molar seca de CO2 e aumentando 

a fração molar seca de O2. Quando a reação deixa de ser estequiométrica, e passa a ser rica (Ф 

> 1), observa-se novamente uma diminuição da fração molar seca de CO2 e a aparição de dois 

novos componentes, o CO e o H2, tal como acontece no caso da queima de somente gasolina. 

Quanto mais rica for a mistura, maior é a produção de CO e de H2 o que resulta numa menor 

fração molar seca de CO2 e uma maior fração molar seca de CO e de H2. Este fenómeno ocorre 

porque, numa situação de Ф > 1 não conseguimos queimar totalmente o combustível, 

diminuindo a quantidade de CO2 produzida. Além disso, neste cenário é admitido que ocorre a 

dissociação dos produtos em H2 e CO de acordo com a equação de equilíbrio água-gás, 

contribuindo assim para a redução da fração molar seca de CO2 e o aumento da fração molar 

seca de CO e de H2. 

Por comparação da Figura 9 com a Figura 11 constata-se que quando se queima apenas 

gasolina, as frações molares secas de CO2 e de CO são muito superiores às obtidas pela queima 

do hidrogénio em conjunto com a gasolina. Este aumento corresponde a cerca de 250 a 300% 

no caso do CO2 e 200 a 273% no caso do CO apresentado na Tabela 3. Por outro lado, a fração 

molar seca do hidrogénio é inferior na queima de apenas gasolina, onde se obtém uma 

diminuição de cerca de 30 a 46%, visível também pela Tabela 3. Já para o caso da queima de 

apenas hidrogénio, pela Figura 10, observa-se que não existe produção de CO2 nem de CO para 

qualquer cenário de combustão. 

Tabela 3 - Razão entre as frações molares secas de 1 kmol de C9H20 por 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H20 a uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K 

  

Esta diminuição das frações molares de CO2 e de CO era espectável, pois na reação de 

hidrogénio em conjunto com a gasolina, estamos a utilizar somente 2% da quantidade de 

gasolina utilizada na reação da queima de apenas gasolina. A subida da fração molar de H2 

também era espectável visto que numa reação estamos a introduzir desde logo hidrogénio 

como combustível, enquanto na outra só existe hidrogénio como um produto da queima. Na 

queima de apenas hidrogénio também era espectável não existir qualquer tipo de carbono nos 

fumos da combustão, pois apenas é introduzido hidrogénio nos reagentes, e não um 

hidrocarboneto.  
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Por fim, através da Figura 12, também conseguimos observar que a quantidade de CO 

resultante da queima de apenas gasolina começa inicialmente por ser 4 vezes superior à de H2, 

atingindo uma produção de 1,7 vezes superior para um excesso de ar de -40%. No caso da 

queima do hidrogénio em conjunto com a gasolina, a quantidade CO produzida inicialmente é 

de 0,5 vezes superior à de H2, e para um excesso de ar de -40%, passa a ser apenas 0,3 vezes 

superior. Também é possível constatar a inexistência da produção de CO na queima de apenas 

hidrogénio, para qualquer mistura rica. 

Efeito da influência da temperatura de equilíbrio de 2000K, 2200K, 2300K e 2500K sobre as 

frações molares dos produtos resultantes da queima do combustível 

Na realização da caracterização do combustível, quando estamos perante uma mistura rica, é 

necessário escolher uma temperatura de equilíbrio. Com base em [9], a constante de equilíbrio 

é pouco sensível à temperatura pelo que é recomendado escolher uma temperatura de 

equilíbrio entre os 2000 a 2400K, pois as frações molares dos produtos variam muito pouco. 

Pela Figura 13, e juntamente com a Tabela 4, observamos que para a reação de 1 kmol de H2 

em conjunto com 0,001 kmol de C9H20 a maior discrepância nos valores obtidos encontra-se nas 

frações molares secas do CO2 e do CO, sendo este também o caso na reação de 1 kmol de H2 

em conjunto com 0,002 kmol de C9H20 e na reação de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,02 kmol 

de C9H20. Voltando à reação de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,001 kmol de C9H20 e 

comparando os resultados obtidos com a utilização de uma temperatura de equilíbrio de 2000K, 

com os obtidos para uma temperatura de 2500K, observa-se um aumento máximo de 126% na 

fração molar seca do CO2 na utilização da temperatura de equilíbrio de 2000K para Ф = 1,67. Já 

no caso do CO, uma diminuição máxima de 83% para Ф = 1,11. No caso da reação de 1 kmol de 

H2 em conjunto com 0,002 kmol de C9H20, a maior discrepância dos resultados é encontrada 

precisamente nos mesmos cenários, sendo que o aumento da fração molar de CO2 e a 

diminuição da fração molar seca de CO é exatamente igual ao da reação anterior, de 126% e 

83%, respetivamente. Por fim, na reação de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,02 kmol de C9H20 

a maior discrepância dos resultados também é verificada para as mesmas condições, onde para 

Ф = 1,67 a fração molar seca de CO2 para uma temperatura de equilíbrio de 2000K é superior 

em 123% à fração molar seca de CO2 obtida para uma temperatura de equilíbrio de 2500K. No 

caso da fração molar seca do CO, observa-se que a mesma diminui em 87% quando se utiliza 

uma temperatura de equilíbrio de 2000K em relação a uma temperatura de equilíbrio de 2500K.  

Para além disso, também é possível observar-se uma maior agitação na razão associada à fração 

molar seca do hidrogénio, especialmente para Ф = 1,11. Na utilização das outras reações a razão 

entre as frações molares secas do hidrogénio é menos significativa. Se virarmos agora as nossas 

atenções para a temperatura de equilíbrio de 2200K, observamos que a razão das frações 

molares secas, para a maioria dos cenários, entre essa temperatura e as outras três, 2000K, 

2300K e 2500K, tende a não ultrapassar um aumento ou uma diminuição de 10%. Desta forma, 

a temperatura de equilíbrio 2200K exibe um bom compromisso, na contabilização das 

quantidades dos componentes pertencentes aos produtos, resultantes da queima da mistura 

rica. Também podemos concluir que a variação das quantidades escolhidas de combustível na 

análise da influência da temperatura de equilíbrio não provoca alterações significativas nas 

frações molares dos produtos. 
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Tabela 4 – Razões das frações molares secas do CO2, CO e H2 presente nos fumos, entre as diversas temperaturas de 
equilíbrio utilizadas 

  

Impacto do combustível na temperatura de chama adiabática e na pressão no fim da explosão 

Relativamente às temperaturas de chama adiabáticas a pressão constante, representadas pela 

Figura 16, constatamos que o maior valor de 2525K é encontrado na queima de apenas 

hidrogénio, seguido por 2487K na queima de hidrogénio em conjunto com a gasolina, e por fim 

2411K na queima de somente gasolina. O valor máximo de temperatura para qualquer reação 

foi obtido para uma mistura estequiométrica. Este cenário repete-se para as temperaturas de 

chama adiabáticas a volume constante, representadas pela Figura 17, mas desta vez para 

valores superiores. O maior valor neste contexto passa a ser de 3043K, também encontrado na 

queima de apenas hidrogénio, seguido por 3006K na queima de hidrogénio misturado com 

gasolina, e por fim 2930K na queima de apenas gasolina. Por comparação da curva que diz 

respeito à temperatura de chama adiabática da gasolina, na Figura 16 e na Figura 17, à Figura 

C 1 referente à temperatura de chama adiabática da gasolina, representada pelo isooctano, 

C8H18, obtida por [1] no ANEXO C, observamos que apesar das curvas seguirem evoluções 

semelhantes, existem discrepâncias nos valores das temperaturas de chama adiabáticas. Estas 

discrepâncias são espectáveis, pois para além de serem utilizadas composições moleculares de 

gasolinas diferentes, a temperatura e pressão dos reagentes no caso do isooctano, são 

diferentes das escolhidas no caso do nonano. No caso do isooctano, ao realizar o cálculo da 

entalpia absoluta de cada componente dos reagentes, foi utilizada uma temperatura de 700K e 

uma pressão de 1013250 Pa, enquanto no caso do nonano, foi utilizada uma temperatura de 

298K e uma pressão de 101325 Pa. Desta forma, ao realizar o cálculo da temperatura de chama 

adiabática, vão ser obtidos valores diferentes de 𝐻𝑟𝑒𝑎𝑔, provocando inevitavelmente uma 
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discrepância no valor das temperaturas. Relativamente às pressões no fim da explosão obtidas 

pela queima do isooctano da Figura C 1, observa-se também uma grande discrepância nos 

valores obtidos pela queima do nonano. Isto dá-se, pois no cálculo da pressão no fim da 

explosão do isooctano por [1], foi utilizado uma temperatura e pressão no final da compressão 

de 700K e 1013250 Pa, contrariamente aos valores utilizados de 836K e 2545169 Pa que foram 

obtidos com recurso à equação (3) e (5). Os valores de 836K e 2545169 Pa foram também 

utilizados para o cálculo da pressão no fim da explosão da queima de apenas hidrogénio, e da 

queima de hidrogénio em conjunto com a gasolina, sendo que o maior valor de pressão no fim 

da explosão registada foi no caso do hidrogénio. Como a pressão final de compressão, e 

temperatura final de compressão são iguais para qualquer um dos combustíveis utilizados, 

graças à maior temperatura de chama adiabática obtida no caso do hidrogénio é natural que a 

sua pressão final de explosão seja superior.  

Comparação entre as capacidades energéticas dos diferentes combustiveis  

Através da Figura 18, observa-se que para uma igual quantidade de mistura reagente, a energia 

libertada pela gasolina é superior à do hidrogénio e superior à do hidrogénio misturado com 

uma pequena quantidade de gasolina, sendo que essa quantidade corresponde a 2% da 

quantidade total do hidrogénio. Os valores obtidos são de 3120 kJ, 2610 kJ e 2760 kJ, 

respetivamente. Para além disso, pela Figura 18, também se observa que essa pequena 

quantidade de gasolina, utilizada em conjunto com o hidrogénio, é responsável por 32,38% dos 

2760 kJ de energia gerados. Através da Tabela 5, conseguimos observar a razão entre as 

energias geradas, sendo que a energia libertada pela queima da gasolina é superior em 120% à 

do hidrogénio, e 113% superior à do hidrogénio em conjunto com a gasolina. A mistura de 

hidrogénio em conjunto com a gasolina também consegue libertar mais energia do que 

somente a utilização de hidrogénio, existindo um aumento de 106%. 

Tabela 5 – Razão entre as energias libertadas pelos combustíveis 

Razão entre as energias libertadas pelos combustíveis 

𝐶9𝐻20
𝐻2

 
𝐶9𝐻20

𝐻2 + 𝐶9𝐻20
 

𝐻2 + 𝐶9𝐻20
𝐻2

 

120% 113% 106% 

Pela Figura 19, Figura 20 e Figura 21, também conseguimos compreender o espaço que cada 

combustível ocupa para a mesma quantidade de mistura reagente utilizada. No caso da queima 

de apenas gasolina, a mesma ocupa um volume de 1,48%, já quando queimamos apenas 

hidrogénio 29,59% do volume é ocupado pelo mesmo, e por fim na utilização do hidrogénio em 

conjunto com a gasolina, ocupamos cerca de 21,55% do volume com combustível, onde 21,13% 

corresponde ao hidrogénio e 0,42% à gasolina. Através da Tabela 6, conseguimos concluir que 

para uma mesma quantidade de mistura reagente, na queima de apenas hidrogénio em relação 

à queima de somente gasolina, o hidrogénio ocupa cerca de 20 vezes mais espaço do que a 

gasolina, e em relação à queima da mistura de hidrogénio em conjunto com a gasolina, a 

utilização de apenas hidrogénio ocupa cerca de 1,37 vezes mais espaço do que a mistura de 

hidrogénio com a gasolina. Também conseguimos observar que na queima do hidrogénio 
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misturado com a gasolina em relação à queima de somente gasolina, a mistura de hidrogénio 

com a gasolina ocupa cerca de 14,58 vezes mais espaço do que somente a utilização de gasolina. 

Tabela 6 – Razão entre os volumes ocupados pelos combustíveis 

Razão entre os volumes ocupados pelos combustíveis 

𝐻2
𝐶9𝐻20

 
𝐻2

𝐻2 + 𝐶9𝐻20
 

𝐻2 + 𝐶9𝐻20
𝐶9𝐻20

 

2001% 137% 1458% 

Apesar do PCI do hidrogénio ser muito superior ao da gasolina, a energia libertada pelo mesmo 

irá ser sempre menor, para uma mesma quantidade de mistura reagente. Se pegarmos nos 

valores obtidos de massa de combustível e de volume ocupado pelo mesmo no APÊNDICE F, 

facilmente conseguimos descobrir a densidade energética do combustível, sendo que para a 

gasolina, a mesma corresponde a 211126 
𝑘𝐽

𝑚3, e no caso do hidrogénio corresponde a 8819 
𝑘𝐽

𝑚3. 

Isto significa que apesar do hidrogénio ocupar muito espaço no cilindro, por cada m3 ocupado 

o mesmo só é capaz de libertar 8819 kJ de energia, enquanto no caso da gasolina, já são 

libertados 211126 kJ por m3 ocupado, um número significativamente maior. Desta forma, 

apesar do hidrogénio ocupar 20 vezes mais espaço do cilindro do que a gasolina, não é capaz 

de libertar uma quantidade superior de energia, devido à grande discrepância da densidade 

energética que os combustíveis apresentam. Estes resultados encontram-se em linha com a 

pesquisa efetuada anteriormente no ponto 2.3.1. 
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5. Conclusão 

Neste quinto e último capítulo do presente trabalho, desenvolvem-se as conclusões a retirar do 

estudo desenvolvido e são propostos trabalhos futuros de modo a dar seguimento ao mesmo. 

No primeiro subcapítulo, abordam-se as conclusões finais, e no segundo capítulo são expostos 

os trabalhos futuros propostos. 

Inicialmente, são apresentados os diversos poluentes emitidos por cada combustível, seguidos 

pela influência que a temperatura de equilíbrio utilizada tem nos mesmos, identificando o 

combustível que proporciona uma menor emissão de gases poluentes. Depois, é apresentado 

o combustível cuja temperatura de chama adiabática é maior e também é apresentado o 

combustível que revela uma melhor densidade energética. Por fim, são propostos alguns 

trabalhos futuros para dar seguimento ao estudo desenvolvido. 

5.1. Conclusões finais 

Este estudo proporcionou uma análise detalhada dos efeitos da composição do combustível e 

da temperatura de equilíbrio selecionada nas características da combustão na emissão de 

poluentes atmosféricos, a temperatura de chama adiabática, a pressão no fim da explosão e as 

capacidades energéticas dos combustíveis. A investigação revelou que a composição do 

combustível desempenha um papel crucial na produção de poluentes atmosféricos durante o 

processo de combustão, assim como a mistura da reação (Ф). Observa-se que na queima de 1 

kmol de C9H20 e na queima de 1 kmol de H2 em conjunto com 0,02 kmol de C9H20, quando a 

reação é estequiométrica (Ф = 1) existe produção de CO2. No caso de ser uma reação com 

excesso de ar (Ф < 1), existe produção de CO2 e de O2, enquanto numa reação com falta de ar 

(Ф > 1) existe produção de CO2, CO e H2. Para qualquer Ф, as emissões de CO, CO2 são menores 

enquanto as emissões de H2 são maiores, quando comparamos os produtos da queima de 

H2+C9H20 com a queima de apenas C9H20. Na queima de apenas 1 kmol de H2 não é produzido 

CO2 nem CO para qualquer Ф, e existe um aumento da produção de H2 para Ф > 1. Desta forma, 

pela queima do H2 estamos a reduzir a emissão de poluentes atmosféricos em comparação à 

queima de C9H20 e de H2+C9H20. A análise da influência da temperatura de equilíbrio na 

composição dos produtos revelou que apesar das frações molares dos produtos não variarem 

muito em função da temperatura de equilíbrio, a escolha da temperatura de equilíbrio de 2200K 

apresenta um melhor compromisso nas frações molares dos produtos resultantes da queima. 

Quando as frações molares dos produtos obtidas pela temperatura de equilíbrio de 2200K são 

comparadas com as de 2000K, 2300K e 2500K, a variação máxima é de 10%. A investigação 
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demonstrou que para os diferentes combustíveis utilizados, C9H20, H2+C9H20, H2, resultaram 

diferentes temperaturas de chama adiabáticas e consequentemente diferentes pressões no fim 

da explosão. Observou-se que a temperatura máxima de chama adiabática a pressão ou a 

volume constante é atingida para Ф = 1 em qualquer combustível utilizado, sendo mais elevada 

de 3043K encontrada a volume constante na queima de H2, assim como a pressão no fim da 

explosão de 9,256 MPa. Para um motor de combustão interna naturalmente aspirado, os 

resultados indicaram que a energia libertada pela gasolina é superior à do hidrogénio, mesmo 

quando este último é misturado com uma pequena quantidade de gasolina. A análise da 

densidade energética revelou que a gasolina possui uma maior energia por unidade de volume 

do que o hidrogénio. 

5.2. Trabalhos futuros 

O tema principal deste trabalho centra-se na caracterização da queima do hidrogénio, com o 

objetivo de demonstrar a redução da poluição emitida pelos motores de combustão interna, 

quando o hidrogénio é utilizado como combustível.  

Como trabalho futuro, seria interessante realizar uma avaliação do ciclo de vida (ACV) da 

utilização do hidrogénio, fornecendo uma visão completa e detalhada das emissões e do 

consumo de recursos ao longo de toda a cadeia de produção do mesmo. 

Outro tema relevante seria investigar a poluição gerada durante todo o processo de fabrico dos 

motores elétricos, dada a tendência crescente na sua produção como solução alternativa aos 

motores de combustão. Para isso, também é sugerida a concretização da ACV, que permitiria 

identificar os impactos ambientais associados à extração de materiais usados nas baterias, 

assim como avaliar as emissões e o consumo energético ao longo de todo o ciclo de vida dos 

motores elétricos. 

O estudo dos combustiveis sintéticos também é outro tópico pertinente, explorando a 

possibilidade de modificar a composição molecular desses combustíveis para que sejam menos 

prejudiciais ao meio ambiente, juntamente com a realização de uma ACV. 

Desta forma, seria possível obter uma comparação detalhada entre os impactos ambientais das 

diferentes tecnologias e combustíveis, contribuindo para uma compreensão mais completa das 

opções disponíveis para reduzir a poluição e melhorar a sustentabilidade ambiental. 
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APÊNDICE A - Constantes de equilíbrio e 

pressão de fumos do hidrogénio 

Neste apêndice mostram-se os valores das constantes de equilíbrio utilizadas quando estamos 

a caracterizar a queima da gasolina, do hidrogénio e do hidrogénio em conjunto com a gasolina, 

para uma temperatura de equilíbrio de 2000K, 2200K, 2300K e 2500K. Para além disso, também 

é possível ver as pressões no fim da explosão obtidas no processo iterativo da caracterização 

do hidrogénio para uma temperatura de 2200K. 

Tabela A 1 - Constante de equilíbrio consoante a equação de equilíbrio e temperatura de equilíbrio utilizada 

 

Tabela A 2 – Pressões no fim da explosão obtidas no processo de iteração da caracterização da queima rica do 
hidrogénio 
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APÊNDICE B - Quantidades dos fumos 

resultantes da queima do combustível 

Neste apêndice mostram-se as quantidades de ar necessárias para a queima do combustível 

com diferentes riquezas, juntamente com as quantidades dos componentes dos fumos 

provenientes da queima do combustível para diferentes misturas e a quantidade total dos 

fumos. 

Tabela B 1 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 
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Tabela B 2 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 

 

Tabela B 3 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para diferentes 
misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 
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Tabela B 4 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela B 5 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela B 6 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para diferentes 
misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela B 7 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 para diferentes misturas a uma temperatura de 
equilíbrio de 2200K 
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Tabela B 8 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de C9H20 para diferentes misturas a uma temperatura 
de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela B 9 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 

 



 
Apêndice B 

84 

Tabela B 10 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 

 

Tabela B 11 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 
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Tabela B 12 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 

 

Tabela B 13 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 
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Tabela B 14 – Quantidades provenientes da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para 
diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 
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APÊNDICE C - Frações molares dos fumos 

resultantes da queima do combustível 

Neste apêndice mostram-se as frações molares secas dos gases resultantes da queima do 

combustível para diferentes misturas. 

Tabela C 1 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 
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Tabela C 2 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 

 

Tabela C 3 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para 

diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2000K 
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Tabela C 4 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela C 5 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela C 6 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 para 

diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela C 7 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 para diferentes misturas a uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela C 8 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de C9H20 para diferentes misturas a uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K 

 

Tabela C 9 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 
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Tabela C 10 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 

 

Tabela C 11 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2300K 
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Tabela C 12 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,001 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 

 

Tabela C 13 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,002 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 
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Tabela C 14 – Frações molares secas dos produtos da queima de 1 kmol de H2 juntamente com 0,02 kmol de C9H20 

para diferentes misturas a uma temperatura de equilíbrio de 2500K 
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APÊNDICE D - Temperaturas adiabáticas de chama a pressão 

constante 

Neste apêndice mostra-se o valor da temperatura adiabática de chama a pressão constante, para os diferentes combustíveis e consoante o 

excesso de ar utilizado, tendo sido utilizado sempre uma temperatura de equilíbrio de 2200K. Para além disso, também é possível ver-se as 

quantidades de cada componente pertencente aos reagentes e aos produtos, assim como a sua entalpia absoluta. 
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Tabela D 1 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela D 2 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 3 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 

 



 
Apêndice D 

99 

Tabela D 4 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 5 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 6 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela D 7 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 8 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 9 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 10 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 11 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 mol de H2 + 0,02 mol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela D 12 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 mol de H2 + 0,02 mol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 13 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 mol de H2 + 0,02 mol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 14 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 mol de H2 + 0,02 mol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela D 15 – Temperatura de chama adiabática, a pressão constante, da queima de 1 mol de H2 + 0,02 mol de C9H20 para uma temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 

 

 

 



 

111 

APÊNDICE E - Temperatura adiabática de chama a volume 

constante 

Neste apêndice mostra-se o cálculo da temperatura adiabática de chama a volume constante, para os diferentes combustíveis e consoante o 

excesso de ar utilizado, tendo sido utilizado sempre uma temperatura de equilíbrio de 2200K. Também é possível observar-se as quantidades de 

cada componente pertencente aos reagentes e aos produtos, assim como a sua entalpia absoluta. 
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Tabela E 1 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de C9H2O para uma temperatura de equilíbrio 
de 2200K 

 



 
Apêndice E 

113 

Tabela E 2 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de C9H2O para uma temperatura de equilíbrio 
de 2200K (continuação) 
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Tabela E 3 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de C9H2O para uma temperatura de equilíbrio 
de 2200K (continuação) 
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Tabela E 4 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de C9H2O para uma temperatura de equilíbrio 
de 2200K (continuação) 
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Tabela E 5 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de C9H2O para uma temperatura de equilíbrio 
de 2200K (continuação) 
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Tabela E 6 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 
2200K 
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Tabela E 7 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 
2200K (continuação) 
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Tabela E 8 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 
2200K (continuação) 
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Tabela E 9 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 
2200K (continuação) 
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Tabela E 10 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 para uma temperatura de equilíbrio de 
2200K (continuação) 
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Tabela E 11 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H2O para uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K 
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Tabela E 12 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H2O para uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela E 13 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H2O para uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela E 14 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H2O para uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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Tabela E 15 – Temperatura de chama adiabática a volume constante assim como a pressão no fim da explosão da queima de 1 kmol de H2 + 0,02 kmol de C9H2O para uma 
temperatura de equilíbrio de 2200K (continuação) 
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APÊNDICE F - Quantidades dos reagentes 

corrigidas, massa de combustível, energia 

libertada 

Neste apêndice mostram-se as correções a efetuar nas reações estequiométricas de C9H20, H2 e 

H2 + C9H20, quando se pretende utilizar essa mesma mistura em apenas 1 m3 de volume de 

combustão e a uma pressão e temperatura de admissão de 101325 Pa e 60°C, respetivamente. 

Para além disso, também é possível observar-se as quantidades corrigidas de cada componente 

da reação, a massa de combustível obtida e a energia gerada por cada combustível, consoante 

o nmistura obtido para as condições iniciais indicadas.  

Tabela F 1 - Correções a efetuar nas reações químicas para um volume de combustão de 1 m3 

 

Tabela F 2 - Quantidades corrigidas de cada componente pertencente à reação química 

 

Tabela F 3 - Massa de combustível 
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Tabela F 4 - Energia libertada pelo combustível 

 

Tabela F 5 - Volume ocupado pelos reagentes 
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ANEXO A - Função de Gibbs de formação e 

entalpia absoluta 

Neste anexo mostra-se o calor específico a pressão constante, a entalpia sensível, a entalpia de 

formação, a entropia, e a função de Gibbs de formação, de diferentes espécies químicas, para 

diferentes temperaturas e a uma pressão constante de 101325 Pa. As figuras foram retiradas 

de [9], sendo que o separador “.” corresponde a um separador decimal, e o separador “,” 

corresponde ao separador dos milhares. 
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Figura A 1 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação do monóxido de carbono (CO) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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Figura A 2 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação do dióxido de carbono (CO2) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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Figura A 3 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação do hidrogénio (H2) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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Figura A 4 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação da água (H2O) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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Figura A 5 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação do nitrogénio (N2) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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Figura A 6 - Calor específico a pressão constante, entalpia sensível, entalpia de formação, entropia, e a função de 
Gibbs de formação do oxigénio (O2) para uma pressão constante de 101325 Pa [9] 
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ANEXO B – Caracterização do isooctano 

Neste anexo mostra-se a caracterização de gasolinas e do isooctano em motores de ignição por 

faísca que rondam razões de H/C = 2 a 2,5, tendo sido a Figura B 1 retirada de [1]. 

 

Figura B 1 – Dados da composição dos gases de escape de motores de ignição por faísca em frações molares em 
função da mistura. Combustível: gasolina e isooctano, H/C 2 a 2,25 [1] 
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ANEXO C – Temperatura de chama 

adiabática a pressão constante, ou a 

volume constante, e a pressão no fim da 

explosão do isooctano 

Neste anexo mostra-se a temperatura de chama adiabática a pressão constante, ou a volume 

constante, do isooctano. Para além disso, no caso da temperatura de chama adiabática a 

volume constante, é representada a pressão equilíbrio. A Figura C 1 foi retirada de [1]. 

 

Figura C 1 – Temperaturas de chama adiabática para volume constante (TP,v) e pressão constante (TP,p) de uma 
mistura de isooctano-ar inicialmente a 700K e 10 atm, em função da mistura num motor de ignição por faísca. A 
pressão (pP,v) é a pressão no fim da explosão para a combustão adiabática a volume constante [1] 


