
UNIVERSIDADE FEDERAL DE SANTA CATARINA 
CURSO DE PÕS-GRADUAÇÃO EM FlSICO-QUÍMICA

CINÉTICA E MECANISMO DA OXIDAÇÃO DA TIOU 
RÊIA ATRAVÉS DE COMPLEXOS DE Fe(III)-a - 
DIIMINOS E Ni(III)-AMINO-OXIMA-IMINO.

TESE SUBMETIDA Ã UNIVERSIDADE FEDERAL DE 
SANTA CATARINA PARA OBTENÇÃO DO GRAU DE 

"MESTRE EM CIÊNCIAS'1

AUGÜSTO SÜZIN CECCATO

FLORIANÓPOLIS 
SANTA CATARINA - BRASIL 

DEZEMBRO - 19 8 6.



CINÉTICA E MECANISMO DA OXIDAÇÃO DA TIOU 
RÉIA ATRAVÉS DE COMPLEXOS DE Fe (III)- ct- 
DIIMINOS E Ni(III)-AMINO-OXIMA-IMINO.

AUGUSTO SUZIN CECCATO

ESTA TESE FOI JULGADA.E APROVADA EM SUA 
FORMA FINAL PELO ORIENTADOR E MEMBROS DA 
BANCA EXAMINADORA.

BANCA EXAMINADORA:

PROF.'DR. ADEMIR NEVES 
ORIENTADOR

____ ______ ~~^/pdro /-PROF. DR. HEDIO J/DSK MÜLLER 
COORDENADOR

PROF. T)R. ADEMIR NEVES

PROF. DR. FÀRUK JOSÉ NOME AGUILERÃ

PROF. DR. MAURO CESAR MAROíETITr̂ LARANJEIRATIT-TARANJEII



If you think that bioquemistry is the organic chemistry of living 
systems, then you are misled; biochemistry is the coordination 
chemistry of living systems.

J. M. Wood



iv

Ã minha esposa Eli 
e aos nossos filhos 
Victor Ernesto e 
Augusto Junior.



V

Ao Prof. Dr. Ademir Neves, pela competente orientação e amizade 
permanentemente demonstrados, tornando possível a concretização 
do nosso trabalho.

Aos Profs. Drs. Mauro C. M. Laranjeira, Cesar Vitorio Franco e 
Faruk José Nome Aguilera pelo apoio e colaboração durante a rea 
lização e discussão deste trabalho.

Aos professores e aos colegas, pelo apoio cultural e moral a 
nós prestados.

A todos os amigos e colegas de Pos-Graduação, em especial ao 
grupo de Inorgânica pela valiosa contribuição e amizade recebi^ 
das no dia a dia dos trabalhos experimentais.

Aos funcionários da secretária da Pós-Graduação e âs biblioteca 
rias por toda colaboração.

Ã Secretaria de Educação do Estado de Santa Catarina, por licen 
ciar-me para frequentar o curso de Pós-Graduação, tornando pO£ 
sível a realização deste trabalho.

Ao C N P q - C A P E S  e FINEP, pelo apoio financeiro proporcionado.. 

Aos meus pais e irmâs pelo apoio e incentivo recebido.

AGRADECIMENTOS



PAG.
CAPÍTULO I - INTRODUÇÃO

1.1 - Introdução e Objetivo......... ..........................01
1.2 - Mecanismo de esfera externa..... ........................03
1.3 - Mecanismo de esfera interna.............................09
1.4 - Reações com transferência de elétrons: Processos Adiabã

ticos e não Adiabãticos .... ..............................10
1.5 - A teoria de Marcus-Hush para reações de esfera externa.. 12
1.6 - Química dos complexos de ferro (II) e ferro (III)-a- diimi_

nos........... . .........................................15
1.7 - Química dos complexos de níquel em estados de oxidação

elevados..................................................17
1.8 - Química da tiourêia....... ...............................17
1.9 - Cinética e mecanismo de reações de oxidação da tiourêia. 19

CAPÍTULO II - PARTE EXPERIMENTAL

2.1 - Instrumentação........ - • • •............................. ..21-
2.2 - Materiais....................... ....................... ..21
2 . 3 - Síntese e caracterização dos complexos ............... ....22

32.3.1 - Síntese do 2-oxiimino-3-metil-4-aza-6-amino- A -
hexeno............................................22

2.3.2 - Síntese do complexo de Ni(II)(TH)^ (ClO^ ) 2 ...... ..24
2.3.3 - Síntese do complexo de Ni(IV) (T)2 (ClO^)2••• ’.... ..24
2.3.4 - Síntese; dos complexos de |Ni(III) (TH) (T) |2+ e

|Ni (III) (T) 2 | + . . . . .............................. ..28
2.3.5 - Síntese dos complexos de jFe(II) (L) 3 i e

iFe(III) (L) 3 |3+................................ ..28
2.4 - Obtenção e tratamento dos dados cinéticos.............. ..33
2.5 - Determinação dos parâmetros de ativação................ ..34

vi

ÍNDICE GERAL



vii

2.6 - Análise e identificação dos produtos. .................. 35
2.7 - Determinação espectrofotométrica da constante de equilí

brio para o | Ni (III) (TH) (T) | 2+........ ............. 38

CAPlTULO III - RESULTADOS

3.1 - Estequimetria das reações.............................  39
3.2 - Cinética da oxidação da tiourêia através dos íons com

plexos |Fe(III) (phen)3 |3+; |Fe(III) (bpy)- |3+ e

|Ni (III) (TH) (T)|2+....................... .............  40
3.3 - Determinação dos parâmetros de ativação para a oxidação

da tiourêia através dos íons complexos | Fe (III) (phen) ̂ |3*

| Fe (III) (bpy) 3 |3+ e |Ni(III) (TH)(T)|2+................. 49

3.4 - Dependência da concentração de ácido....... ........... 49
3.5 - Dependência da força iônica. . . ......................... 50
3.6 - Cálculo do potencial redox do níquel III/II monoprotona

do.... .......................................... . ..... 64

CAPÍTULO IV DISCUSSÃO : -
3*4"4.1 - Oxidação da tiourêia com |Fe(III)(phen)^| e

| Fe (III) (bpy)3|3+....... ..............................  . 65
4.2 - Cálculo do potencial redox e constante de auto-troca pa

ra RSHÍ/jRSH............ .... ......................... . 67

~ _ 12+4.3 - Oxidaçao da tiourêia com |Ni(III)(TH)(T)| e
|Ni (III) (T) 2 | +........................................ 69

CAPlTULO V - CONCLUSÕES.....................................  72

REFERÊNCIAS BIBLIOGRÁFICAS 74



Vlll

PAG.
ÍNDICE DE FIGURAS

FIGURA 1 - Gráfico da constante de velocidade observada ver 
sus a concentração do oxidante para reações de
"Esfera Externa'1...............................  8

FIGURA 2 - Perfil da energia potencial de superfície dos
reagentes e produtos de uma reação de auto-troca^ 11

FIGURA 3 - Espectro infravermelho para o ligante TH..... . 2 3
FIGURA 4A - Espectro infravermelho do complexo Ni(IV)(T)^

(C104)2. . . . . .------- --------- . . . . ........... 26
~  2+  FIGURA 4B - Espectro de absorção para o complexo |Ni(IV) (T) 21 • 27

FIGURA 5 - Espectro de absorção para os complexos de
|Ni(III)(TH)(T)|2+ (A) e |Ni(III)(T)2 |+ (B)......  30

FIGURA 6 - Espectro de absorção para os complexos de
|Fe(III)(phen) |3+ (A) e |Fe(II)(phen)3 |2+(B).... 31

FIGURA 7 - Espectro de absorção para os complexos de
|Fe(III) (bpy)3 |3+ (A) e jFe(II) (bpy) y| 2+ (B)--- 32

FIGURA 8 - Espectro de absorção no visível para o complexo
de |Fe (III) (CN) 5SC(NH2) 2 | 2_............ ........ 37

FIGURA 9 - Constantes de velocidade observadas de pseudo -
primeira ordem versus a concentração de tiourêia
ã 25°C, para a reação com o complexo |Fe(III)
( phen) 3 | 3+. . . ................................... 43

FIGURA 10 - Constantes de velocidade observadas de pseudo
primeira ordem versus a concentração de tiourêia 
à 25°C para a reação com o complexo |Fe(III)

(bpy) 3|3+.................. ....................
FIGURA 11 - Constantes de velocidade observadas de pseudo

primeira ordem versus a concentração de tiourêia 
ã 25°C para a reação com o complexo |Ni(III)(TH)



FIGURA 12 - Variação da constante de velocidade de segunda 
ordem em função da temperatura, para a oxidação 
da tiouréia pelo | Fe (III) (phen) ̂ ! ............

FIGURA 13 - Variação da constante de velocidade de segunda 
ordem em função da temperatura, para a oxidação
da tiouréia pelo |Fe(III) (bpy) ̂  | ............. 54

FIGURA 14 - Variação da constante de velocidade de segunda 
ordem em função da temperatura, para a oxidação
da tiouréia pelo | Ni (III) (TH) (T) | 2+............ 56

FIGURA 15 - Variação da constante de velocidade de segunda 
ordem: em função do pH â 25°C, para a oxidação 
da tiouréia através dos complexos de níquel(III)
e níquel (IV) ......................... *......... 59

FIGURA 16 - Determinação espectrofotométrica da constante
de equilíbrio para o |Ni(III) (TH) (T) |2+........  61

ix

l



X

TABELA

TABELA

TABELA

TABELA

TABELA

TABELA

PAG.
I - Estequiometria da reação de oxidação da tiouréia

pelo complexo de | Fe (III) (phen) ̂  | 3+........ . 39
II - Constantes de velocidade observadas de pseudo -

primeira ordem para a oxidação da tiouréia pelo 
complexo de |Fe(III)(phen)^|3+ em H^SO^ - 0,25 M 
â 25°C, I = 0,75 M, e a diferentes concentrações
de tiouréia................................ . . . . . 42

III - Constantes de velocidade observadas de pseudo
primeira ordem para a oxidação da tiouréia pelo 
complexo de |Fe(III)(bpy)^|3+ em í^SO^ - 0,25 M 
â 25°C, I = 0,75 M, e a diferentes concentrações 
de tiouréia. ............................. ....... 44

IV - Constantes de velocidade observadas de pseudo
primeira ordem para a oxidação da tiouréia pelo 
complexo de |Ni(III)(TH)(T)|2+ em HCIO^ - 0,1 M 
ã 25°C, I = 0,1 M, e a diferentes concentrações 
de tiouréia.............. ...... 46

V - Constantes de velocidade de segunda ordem para a
oxidação da tiouréia através dos complexos de
|Fe(III)(phen)3|3+, |Fe(III)(bpy) |3+ e |Ni(III)
(TH)(T)|2+, obtidas a partir das constantes ■ de 
velocidade observadas...... ....................  4 8

VI - Constantes de velocidade de segunda ordem em di_
ferentes temperaturas e parâmetros termodinâmi - 
cos de ativação para a oxidação da tiouréia pelo 
complexo de |Fe(III)( phen)3|3+, em - 0,25 
M, I = 0,75 M e | RSH | - 6 x 10~ 4 M. . ............ 51

ÍNDICE DE TABELAS



XI

TABELA VII - Constantes de velocidade de segunda ordem em di 
ferentes temperaturas e parâmetros termodinâmi - 
cos de ativação para a oxidação da tiouréia pelo 
complexo de (Fe (III) (bpy)3 |3+, em H2S04 - 0,25 M,
I = 0,75 M e  |RSH| - 6 x 10~4 M .......... ......

TABELA VIII - Constantes de velocidade de segunda ordem em di_ 
ferentes temperaturas e parâmetros termodinâmi - 
cos de ativação para a oxidação da tiouréia pelo

'2+, em H2S04 - 0,25 M,

53

■-2

TABELA IX

complexo |Ni(III) (TH)(T)
I = 0,75 M e |RSH| - 5 x 10 ~ M.
Dependência da constante de velocidade de segun 
da ordem da concentração de ácido, para a oxida 
ção da tiouréia através dos complexos de |Fe(III)

55

(phen) 3+ e |Fe(III)bpy)3|3+, ã 25°C e |RSH
: 6 x IO-4 M. 57

TABELA X - Dependência da constante dè velocidade de segun 
da ordem da concentração de ácido, para a oxida 
ção da tiouréia através do complexo de níquel
(III), â 25°C, |RSH| - 0,1 M, I = 0,1 M (NãCl04) ,

~  -  -2  tampão acido acetico/acetato de sodio (2,5x10 M)
e borax.................................. ..... 58

TABELA XI - Absorbância do níquel (III) em diferentes pHs ,
I - 0,1 M (NaClC>4) , tampão ácido acético/acetato
de sòdio (2,5 x 10 2 M), em pH - 0,99 somente
HC104 ...................................... . 60

TABELA XII - Dependência da constante de velocidade de segun
da ordem da concentração de ácido, para a oxida
ção da tiouréia através do complexo de INi(IV)
(T)2 I2+, â 25°C, I = 0,75 M (Na2S04), |RSH|
0,1 M, tampão ácido acético/acetato de sôdio
(2, 5 x IO-2 M), empH = 0,3 sorente H2SC>4 - 0,25 M....  62



xii

TABELA XIII - Dependência da constante de velocidade de segun 
da ordem com a força iônica para a oxidação i da 
tiouréia através dos complexos | Fe (III) (phen^ |3+
(k12) e |Fe(III)(bpy)3 |3+ (k13), a 25°C, |RSH| -
6 x 10~4 M e H2S04 - 0 ,25 M ........... ........ . 6 3



xiii

RESUM)

Estudos cinéticos da oxidação da tiouréia pelo
tris(1,10-fenantrolina) ferro(III) e tris(2,21-bipiridina) ferro 
(III) foram realizados em meio ácido sulfúrico, I = 0,75 M. Simi_ 
larmente os complexos |Ni(III)(TH)(T)|2+ e | Ni (III) (T) 2 | + (T = 2- 
oxiimino-3-metil-4^aza-6-amino-A3-hexeno) foram utilizados como 
agentes oxidantes em soluções de ácido perclõrico diluído, em for 
ça iônica 0,1 M. A estequiometria foi de 1:1. Para todas as rea 
ções, o produto orgânico foi dissulfeto formamidina, o que sugere 
a formação de um cátion radical RSH^ como intermediário na etapa 
determinante da velocidade. As reações apresentaram comportamento 
de primeira ordem com relação a cada um dos reagentes, com constan 
tes de velocidade específicas a 25°C de 92,5 M ^s  ̂para |Fe(III) 
(phen)3|3+, 36,4 ^s  ̂para | Fe (III) (bpy)3|3+, O ^ x l O ^ M ^ s 1 

para |Ni(III)(T)2|+ e 0,11 M-1s- 1 para |Ni(III)(TH)(T)\2+. As rea 
ções foram independentes do pH em |H+ |< 0,025 M para |Fe(III) 
(phen)3|3+ e ]H+ | < 0,25 M para |Fe(III)(bpy)3|3+. Por outro lado 
as reações mostraram-se dependentes da |H+ | na faixa de pH de 3 a  
7 utilizando-se os complexos de níquel (III) como agentes oxidantes. 
Um mecanismo de esfera externa para todas estas reações foi atri - 
buido com base no modelo de Marcus para reações de esfera externa 
para as quais as razões entre as constantes de velocidade para as 
reações cruzadas ^ 2 ^ 1 3  = 5 ,8 para | Fe (III) (phen)^|3+/ | Fe (III ) 
(bpy) 3 | 3+ e k1 4A 15 = 162 para | Ni (III) (TH) (T) | 2+/| Ni (III) (T) 2 | + 
estão em boa concordância com as razões observadas experimentalmen 
te ^ 2 / ^ 1 3 = 2,6 e = 138. Os dados acima permitiram estî
mar o potencial redox (1,6 V) e a constante de velocidade de auto- 
troca do elétron (10^ M ''"s )̂ para o par RSH^/RSH.
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ABSTRACT

Kinetic studies on the oxidation of thiourea by
tris(1,10-phenantrolina) iron (III) and tris(2,21-bipyridine) iron 
(III) were performed in sulfuric acid media, I = 0,75 M. Similary 
the |Ni(III) (TH) (T) | 2 + and |Ni(III) (T)2| + complexes ( T = 2-oxiimi

3ne-3-methyl-4-aza-6amine-A -hexene) were used as oxidizing agents 
in dilute percloric acid solution at ionic strength 0,1 M. The
stoichiometry was 1:1. For all these reactions, the organic product 
was formamidine dissulfite which suggests the formation of a radi 
cal cation RSH* as intermediate in the rate determining step. The 
reactions were first order in both, reagents with specific rate cons 
tantes at 25°C of 92,5 M"1s_1 for |Fe(III)(phen) |3+, 36,4 M - 1 s“ 1

for |Fe(III)(bpy)3|3+, 0,8 x 10_3M_1s“ 1 for |Ni(III)(T)2 |+ and
“ 1 ■“ 1 2 +0,11 M~ s” for |Ni(III)(TH)(T)| . The reactions were independent

of pH on |h+ | < 0,025 M for |Fe(III) (phen)3|3+ and |H+1< 0,25 M.for
O i •|Fe(III)(bpy)^| . On the other hand the reactions were strongly 

dependent on |H+ | in ranging the pH fron 3 to 7 by the use of ni 
ckel (III) complexes as oxidizing agents. An outer sphere. mechanism 
for all these reactions were ascribed on the basis of Marcus model 
for outer-sphere reactions in wich the ratio between the rate cons 
tants for the cross reactions = 5,8 for [Fe(III)(phen)3|3+/
| Fe (III) (bpy)3 !3+ and k1 4A 15 = 162 for |Ni(III) (TH) (T) |2+/|Ni(III) 
(T)2 |+ are in good agreement with the observed experimental ratio

k12//kl3 = anĉ  ^14^15 =
The above datas enable us to estimate both, the redox potencial 
(1,6 V) and the electron self exchange rate (107 M ^s 1) for the 
couple RSHt/RSH.
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CAPÍTULO I

1.1 - INTRODUÇÃO E OBJETIVO

As reações com transferência de elétrons constituem 
um processo de oxidação-redução e tem sido objeto de muitos estu 
dos cinéticos, tendo como principal objetivo determinar os mecanismos 
das reações em sistemas químicos eeletroquímicos'*'' 3 .

Tais reações são evidenciadas pela sua grande ocor 
rência e pelo seu relevante papel em processos químicos, físicos e 
biológicos. Portanto o conhecimento dos fatores que determinam as 
velocidades de transferência de elétrons são de fundamental impor 
tância. O estudo de reações de transferência de elétrons em . solu 
ção ê caracterizado por uma grande interdependência entre a teoria
e o experimento. A teoria sugerindo sistemas para estudo, e experi

~ 2 mentos sugerindo modificaçoes na teoria .
Ainda que muitas teorias sejam propostas há concen-

so geral em que o principal problema é o fato que as configurações
nucleares das espécies no equilíbrio alteram-se guando elas ganham
ou perdem um elétron. No caso de um complexo metálico, estas mudan
ças de configuração envolvem variações nos comprimentos de ligação
metal-ligante, intraligante e ângulos, assim como variações nas vi
brações e orientações dos momentos dipolares do solvente nas vizi_
nhanças. Ã vista destas mudanças de configuração, as constantes de
velocidade para reações de transferência de eletrons são determina

2das por fatores nucleares e eletronicos .
O primeiro fator depende das diferenças nas configu 

rações nucleares dos reagentes e produtos; quanto menor esta dife 
rença, mais rápida a reação. 0 segundo fator é uma função da inte 
ração eletrônica dos dois reagentes; quanto maior esta interação, 
mais rápida será a transferência do elétron.
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Visto que as interações eletrônicas dos dois reagen 
tes tornam-se mais favoráveis com o decréscimo das distâncias en 
tre os mesmos, a configuração mais apropriada para a transferência 
do elétron é geralmente aquela na qual os dois reagentes estão o 
mais próximo possível2.

A utilização da teoria de Marcus em reações cinêti
4cas envolvendo substratos orgânicos e inorgânicos tem fornecido 

resultados satisfatórios na explicação dos parâmetros cinéticos 
observados^'^.

Vários fatores contribuíram para o crescimento da 
pesquisa nesta área nos últimos anos, principalmente pelo fácil 
acesso e sofisticação da instrumentação eletrônica, tornando-se 
possível o estudo de reações rápidas até então muito limitadas"*".

Este trabalho foi proposto com o objetivo de se es 
tabelecer o provável mecanismo da oxidação da tiouréia através de 
íons complexos com elevada estabilidade cinética ( : cineticamente 
inertes) em soluções aquosas, tais como | Fe (III) (phen) ̂  | 3+ ,.
|Fe(III)(bpy) 3 [3+ e | Ni(III)(TH)(T)|2+ onde phen = 1,10- fenan 
trolina, bpy = 2,2'-bipiridina e TH = 2-oxiimino-3-metil-4-aza-6 -

3amino- A -hexeno (onde o H representa o proton da oxima).

TH =

Nas reações de transferência de elétrons em solução 
aquosa envolvendo complexos de metais de transição, existem dois 
mecanismos possíveis: o mecanismo de esfera externa e o mecanismo 
de esfera interna.
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1.2 - MECANISMO DE ESFERA EXTERNA

Para que o mecanismo de um processo redox possa ser 
chamado de esfera externa, deve satisfazer algumas condições das 
quais citaremos as essenciais.

Durante a transferência do elétron não hã quebra ou 
formação de ligações, portanto não ocorre transferência de ligan 
tes entre os reagentes.

A velocidade da reação de transferência do elétron 
deve ser mais rápida do que a substituição de qualquer ligante.

Ocorrem modificações na esfera externa de coordena 
ção e vizinhanças dos reagentes e produtos devido a reação redox. 
Além disso as distâncias e velocidades nucleares não podem .variar 
durante a transição eletrônica em um processo redox; ou seja: o tem

„ _ _i5po necessário para transferir o eletron (10 s) e muito menor do
~ -13que o tempo necessário para o nucleo trocar sua posição (10 s),

7 8portanto o processo deve obedecer ao Princípio de Franck Condon ' .
Muitas das reações de auto-troca, onde os dois rea 

gentes se autocohvertem pela transferência do élétron podem ser 
utilizados como exemplos típicos para o mecanismo de esfera exter 
na conforme mostra a equação abaixo:

(Fe^(CN) 6 | 4" + |Fe(CN) 6 | 3~ — — ^  | Fe^(CN) g | 3_ + |Fe(CN)6 |4-

A velocidade de reações de auto troca normalmente 
pode ser medida pelo método dos traçadores isotõpicos, mas em vã 
rios casos outras técnicas (rotação ótica, NMR, EPR) são mais con 
venientes.

Reações semelhantes onde os produtos são diferentes



4

dos reagentes (equação 1 ), são usualmente chamadas reações cruza 
das .

Fe(CN)g| 4 + |Co(phen)3|3+ Fe(CN)6 I3~ + |Co(phen)3|2+ (1)

Em uma reação de transferência de elétron de esfera 
externa do.tipo mostrado na equação 1 , ê conveniente consideraruma 
seguência de três etapas elementares :

c-vn+m
( 2)

;n4-m
ket

-------------- <>n+m
( p o i o j )  ( r EDoTiT)) (3)

n +m
RAP1D0 .

s---- s.n-1
(ox(ii) j  + (redoio) (4)

A primeira etapa corresponde ã formação do complexo 
precursor de esfera externa (par iônico) onde os reagentes mantém 
suas identidades (equação 2) . Esta etapa pode ser faciltada ou d_i 
ficultada dependendo das cargas dos reagentes serem diferentes ou 
iguais. Neste par iônico formado os reagentes (oxidante e redutor) 
possuem uma esfera de hidratação do solvente (segunda esfera de 
coordenação) comum conforme mostra a equação 2 .

Na segunda etapa (equação 3) ocorre a reorganização 
da esfera interna de coordenação das espécies reativas bem como da 
esfera de coordenação do solvente. Nesta etapa o Princípio de
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Franck Condon precisa ser obedecido, isto é, a configuração nuclear
e a energia dos reagentes e produtos devem ser as mesmas no comple
xo ativado, através do qual o complexo precursor é transformado no
complexo sucessor. Á transferência do elétron comumente ocorre após

~ 9este processo de reorganizaçao .
A terceira etapa (equação 4) é a simples dissocia 

ção do complexo sucessor para formar os respectivos produtps.
A primeira e a terceira etapas são reações controla 

das por difusão enquanto que o processo de transferência do elé 
tron (ket) representa a etapa determinante.

Se um dos reagentes está em excesso (por exemplo 
|RED |) e a reação é completa, este mecanismo conduz â seguinte lei 
de velocidade (equação 5).

-d | OX | k . K | OX || RED |--------- = — 2-- :---- :---—  (5)
dt 1 + Kq I RED |

onde:
Kq = Constante de equilíbrio de formação do par iônico
k , = Constante de velocidade de transferência do elétron et
OX = Oxidante 
RED = Redutor

Para muitos sistemas Kq | RED | << 1 quando os 
gentes tem a mesma carga (portanto Kq é muito pequeno), nestas 
cunstâncias a equação 5 se reduz a:

rea
cir

-d 1 OX 1 = k | OX || RED | 
dt

(6)
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onde k = ketKQ é a constante de velocidade de segunda ordem ( figu 
ra 1). Sob estas condições a determinação de k ^ não é possível , 
haja visto a dificuldade de se medir o valor da constante de forma 
ção do par iônico ( Kq ) .

No entanto assumindo-se que a interação seja essen
cialmente eletrostãtica, a constante de formação:do par iônico__Kq
(normalmente muito pequena) pode ser estimada usando-se a equação 
de Fuoss Eigen (7).

3
K = ■ irN'a—  exp |- U(a)/k_T | (7)

3.000

2U(a) = £ /Da (, 1 + ka )

k = (8irN o2 1/1.000 D kD T ) 1 / 2•D

Onde:
N = Número de Avogadro
a = Distância aproximada entre os centros dos íons metálicos 
k = Constante de BoltzmanD
T = Temperatura absoluta 
Z^ e Z2 = Cargas dos íons 
e = Carga do elétron 
D = Constante dielétrica da água
I = Força iônica
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Por outro lado quando os íons reagentes possuem car 
gas contrárias K [" RED |»1 e a equação 5 se reduz à equação 8 .

-d OX
dt

= Két | OX I . (8)

Neste caso a constante de velocidade k , = k . „ ,et obs
a medida direta da constante de velocidade de primeira ordem , 

isto ê a constante de velocidade observada é independente da con 
centração do redutor (reagente em excesso), figura l11.
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FIGURA 1 - Gráfico da constante de velocidade observada versus a 
concentração do redutor para reações de "Esfera Exter 
na".
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1.3 - MECANISMO DE ESFERA INTERNA
*

Nestas reações de transferência de elétrons há si£ 
nificante sobreposição espacial dos orbitais eletrônicos das duas 
moléculas reagentes no complexo ativado (fortemente adiabãticas).

Para que este mecanismo seja possível é necessário 
que exista um ou mais ligantes que possam atuar como ponte unindo 
os centros dos íons metálicos formando um intermediário binuclear 
no complexo ativado através do qual ocorre a transferência do elê 
tron.

Em muitas reações os produtos são labís, o que difi_
culta a identificação dos mesmos e consequentemente o mecanismo ,

12 13ja que os intermediários dificilmente podem ser detectados ' ^
14No entanto, recentemente Neves e Wieghardt reali 

zaram uma série de reações nas quais a grande estabilidade do com 
plexo binuclear intermediário, permitiram sua detecção através de 
espectroscopia UV-VIS e eletroquímica (voltametria cíclica) confor 
me esquema abaixo:

Ru(III)-L-Co(III) Redutor externo ^  ru (II)-L-Co(III)
rápido

Ru(II)-L-Co(III) ------------ -----Ru(III)-L-Co(II)

Ru(III)-L-Co(II)

----------------------

I—
1 1

M

k 2 ---->

Onde k-̂  = k e L um ligante ponte.
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1.4 - REAÇÕES COM TRANSFERÊNCIA DE ELÉTRONS: PROCESSOS ADIABÃTICOS
E NÃO ADIABÃTICOS

Nas reações de transferência de elétrons em proces
sos de auto-troca a configuração intermediária (complexo ativado) 
ê aquela em que os dois reagentes possuem geometrias idênticas. Is 
to ê apresentado na figura 2 , a qual mostra a intersecção da super 
fície potencial dos reagentes com os produtos,

Se houver interação entre os reagentes, a degenera 
ção da intersecção será removida e duas novas superfícies serão 
formadas. A separação (diferença de energia potencial) entre estas 
duas superfícies sõlidas ê igual a 213^, onde é a energia de
interação eletrônica"^.

Quando a energia de ativação no complexo ativado , 
for suficiente para orientar as coordenadas nucleares dos reagen 
tes de seus valores no equilíbrio, para as coordenadas adequadas 
na região de interseção , a probabilidade de uma reação química ocor 
rer pela passagem do elétron é grande (k = 1 ) , e a reação é chama 
da de adiabãtica. Neste caso o sistema escoa da mais baixa superfí^ 
cie sólida de R para a mais baixa superfície sólida de P.

Uma reação química através da passagem do elétron ê 
totalmente adiabãtica ( k = 1 ), quando no complexo ativado os elê 
trons fluem livremente em uma superfície sólida onde os reagentes 
e produtos possuem a mesma configuração nuclear e energia poten 
ciai (Princípio de Franck Condon), portanto a energia de acoplamen
to é máxima.AB

Quando a magnitude do acoplamento eletrônico entre 
os reagentes não ê suficiente, o sistema não atinge a configuração 
nuclear e coordenadas apropriadas, e então não serão formadas as 
novas superfícies sõlidas (adiabãticas) e o sistema saltará damais 
baixa superfície de R para a mais alta superfície de R através da
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CONFIGURACAÕ NUCLEAR

FIGURA 2 - Perfil da energia potencial de superfície dos reagentes , 
R (M(II) + M(III)) e dos produtos, P (M(III) + M(II) ) 
de uma reação de auto-troca de elétrons(AG° = 0) como 
uma configuração nuclear de todos os átomos do sistema, 
ondé M (II) e M(III) representam as espécies reagentes- 
produtos e respectivos estados de oxidação dos íons me 
tálicos, e o estado ativado dos mesmos. A curva pon 
tilhada é a superfície para a interação eletrônica zero 
das espécies reagentes; a curva sólida é a superfície adiabática.
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interseção e este processo ê chamado de não adiabãtico ( k << 1 ).
Nestes casos é muito pequeno e o acoplamento dos

estados iniciais e finais do sistema será fraco, portanto a trans
- 6 17ferência do elétron será lenta ' .

1.5 - A TEORIA DE MARCUS-HUSH PARA REAÇÕES DE ESFERA EXTERNA

Marcus e Hush desenvolveram teorias adiabãticas pa 
ra reações de transferência de elétrons, baseados na teoria daener 
gia potencial de superfície^.

A constante de velocidade, k é dada pela equação 9, 
(equação de Eyring).

k = kB exp (-AG^/RT ): = kB exp(AS^/R) exp(-AH^/RT) , (9)

Pela teoria de Marcus < ê a probabilidade da trans 
ferência de elétron ocorrer, e seu valor igual a unidade se a rea 
ção for adiabãtica e menor que um se não adiabãtica. B ê a frequên
cia de colisão, Z, entre os dois reagentes em solução quando a rea
~ 4 4 ¥çao e bimolecular; AG , AS^ e Air sao a energia livre, entro

pia e entalpia de ativação respectivamente.

Num tratamento teõrico mais detalhado Marcus, consi.
derando as espécies reagentes como esferas rígidas, incluiu o ter
•mo necessário para aproximar os reagentes no complexo ativa
do, assumindo que o trabalho para aproximar os reagentes e produ
tos nas reações de auto-troca e cruzadas são os mesmos. Além disso
considerou a energia reorganizacional associada a transferência do
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elétron ( A-̂ 2 ) r derivando a seguinte expressão (equação 1 0) para 
AG^ em reações monomoleculares"^ :

AG12 = ( X12 + AG12 )2 / 4X12 + W12 (10)

Posteriormente o parâmetro A^2 f°i dividido em duas 
partes, A^ + Aq , onde Aq é a energia de reorganização do solven 
te e A^ é a energia relacionada com as mudanças na esfera inter 
na, tais como, comprimento e ângulos de ligação nas moléculas.

No caso de reações de auto troca AG° 2 = 0/ e a equa 
ção 10 se reduz a:

AGíl A11 / 4 + w n  (11)

Similarmente para aG22' on<̂ e os índices e 22 r£ 
ferem-se as reações de auto-troca e ^ 2 a reação cruzada envolvendo 
os mesmos pares de reagentes. Portanto AG^, AG22, A-^ e A22 po
dem ser avaliados pela equaçao 9, através das constantes de veloci

~ 18 dade de auto-troca das reações e seus coeficientes de temperatura
Para a reação cruzada a equação 10 é dada por:

2
/ ^19 (AGi J

AG?~ = -- + ---— -- + ----— --- + W 19 (1 2)
4 2 4 a12

Marcus demonstrou que A^ 2 pode ser considerado igual 

a média aritmética entre A-^ e ^22’ Portanto usando a equação 11
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X^2 pode ser escrito como:

X 12 = (X11 + X 2 2 )/2 = 2 ( A G íl “ w n  + A G 22 —  W 22> (13)

Substituindo À^ 2 na equação 12, ela pode ser reescrl 
ta como a equação 14:

^ AGÍl " W11 , AG22 “ W22 , AG12  ̂ (AG12}AGU - W19 = --------  + --------  + ----  + --- 5------- g---- (14)
2 2 2 8(AG£1-W11+ AGj2-W22)

As exponenciais destes fatores após divisão por -RT 
convertem os AG^ :nas respectivas constantes de velocidade e o 
AG° 2 Para uma constante de equilíbrio, K^2, dando a seguinte ex 
pressão (equação de Marcus) entre as velocidades de duas reações 
de transferência de elétrons e a velocidade da correspondente rea 
ção cruzada (equação 15): '

k12  ̂ kH  •k22 *K12 *f12̂  ^

(log K-, 9) 2
Onde log f = -------- ------ — (16)

4 log (k1 1 .k22/Z )

O termo f é uma correção para a diferença entre as 
energias livres das duas espécies reagentes.

Na conversão dos AG^ para as constantes de velocida 
de deixou-se de incluir o termo trabalho (W^2, W-^ e W22), mas ele
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normalmente é muito pequeno (quando os reagentes possuem cargas 
iguais) ou zero (quando os reagentes possuirem cargas diferentes , 
ou pelo menos um dos reagentes seja uma espécie neutra); entretan
to o termo trabalho pode ser considerado utilizando-se a equação
. . .  ~ 4,18,19,20abaixo (equaçao 17)

Onde: Z2 = Cargas formais dos reagentes 
o, = Carga do elétron
D = Constante dielêtrica do meio
a = Distância aproximada entre os centros dos íons

licos
A exponencial é o termo de Debye-Huckel com x 

o recíproco do raio de Debye.

1.6 - QUÍMICA DOS COMPLEXOS DE FERRO (II) E FERRO (III)-a-DIIMINOS

Os complexos de Fe(II) e Fe(III), importantes esta 
dos de oxidação em soluções aquosas, tem desempenhado um papel fun 
damental em nosso conhecimento de mecanismos de substituição e pro 
cessos redox^.

Na química do ferro um dos pontos de maior intere£ 
se ê a mudança do comportamento cinético que acompanha a inversão 
do spin, tanto no estado de oxidação II como no estado de oxidação
III3'21.

5 6Os complexos de ferro e todos os sistemas d e d ,

me tá

como

D a
(17)
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admitem duas possibilidades de configuração de spin: a configura
ção de spin báixo e a configuração de spin alto. Na forma de spin
baixo a estabilização pelo campo ligante é muito grande e os com
plexos apresentam-se como sendo os mais inertes dentre todas as
configurações. Esse comportamento pode ser explicado pela perda da

-  22estabilizaçao do campo cristalino no processo de substituição
-- - A configuração de spin baixo é determinada pelos va

lores de 10 Dq e P (energia de emparelhamento eletrônico). Quando 
10 Dq é maior que P, a estabilização determinada pelo campo serã 
de spin baixo. Isso se verifica com ligantes que interagem forte 
mente com o metal, apresentando características mais covalente.

Os complexos na forma de spin alto são bastante la 
bis em solução, devido a estabilização do campo ligante ser ,Ppeque 
na. Neste caso o valor 10 Dq ê menor do que o valor da energia de

3emparelhamento eletronico .
Os complexos de Fe(III) L^,(L = fenantrolina, bipiri 

dina e seus derivados), tem sido amplamente utilizados na oxidação 
de substratos orgânicos, tais como, catecois^, quinois, cetonas^, 
tiocianatos2^, benzenodiois2^, cisteína^ e outros sistemas com o 
objetivo de explicar a correlação entre os parâmetros cinéticos e 
termodinâmicos, utilizando a teoria de Marcus. Nestes sistemas as 
velocidades das reações são maiores do que a velocidade de substjl 
tuição dos ligantes no complexo oxidante, sugerindo um mecanismo 
de esfera externa através de um complexo ativado.
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1.7 - QUÍMICA DOS COMPLEXOS DE NÍQUEL EM ESTADOS DE OXIDAÇÃO ELEVA 
DOS

Elementos com estados de oxidação raros, principal.
mente os elementos de transição, sempre atrairam os químicos inor
- . 27 'ganxcos

Tais estados de oxidação são frequentemente conside 
rados como intermediários em processos redox químicos e bioquími_ 
cos. Obter-se compostos com estes estados de oxidação ê portanto 
de grande interesse. No caso do níquel, o estado de oxidação comum 
é níquel (II). Os estados de oxidação maiores, níquel (III) e ní_. 
quel (ÍV) são raros. Tem-se proposto que elevados estados de oxida 
ção de níquel são favorecidos pelo acúmulo de cargas negativas lo 
calizada sobre os átomos doadores, e formação de fortes ligações 
sigma metal ligante. Aníons oximatos satisfazem estas exigências 
das cargas negativas e um nitrogênio localizado na esfera de coor
denação pode fornecer a forte interação sigma metal ligante neces
- . 27sarxa

Estes comportamentos foram ilustrados utilizando-se
28ligantes do tipo piridina-oxima

1,8 - QUÍMICA DA TIOURÊIA

A tiourêia (I.) comporta-se como uma molécula neutra 
em reações (as velocidades das reações são independentes da força 
iônica), mas em meio ácido forma sais bastante estáveis; assim co 
mo reage com haletos de alquila e arila para formar o sal de uma 
tiourêia S- substituída.



18

h2n
\ C = S  (I)

H2N

Isto sugere que o estado normal da tiouréia é o lon
dipolar (II).

dantes sobre a tiouréia: reagentes neutros, tais como, permangana 
to, na ausência de ácido, produz como principal produto da oxida 
ção, uréia, mas na presença de um ácido mineral quase todos os agen 
tes oxidantes produzem um sal de dissulfeto formamidina, produto 
típico dà oxidação de compostos contendo o grupo tiòl (-SH).

cia específica, espectroscopia ultra violeta e NMR em HSO^Cl con
centrado, com o objetivo de determinar os possíveis sítios de pro
tonação da tiouréia. Tais estudos indicaram que a tiouréia é mono
protonada, e que os picos dos protons dos grupos NH2 não são afeta

30dos, ocorrendo portanto pròtonaçao do grupo tiol
Utilizando métodos espectrofotométricos foi determi 

nada a constante de ionização da tiouréia, pKa - -1,51 (grupo t.i

Estes fatos sugerem que a tiouréia na presença de 
concentrações de ácido na qual o grupo tiol está protonado é o

Esta dedução é confirmada pela ação de agentes oxi

Recentemente foram realizados estudos de condutân

ol) 31

cation CIII) 30



Isto reforça o comportamento da tiouréia nas reações em meio ãcido
produzindo sais de dissulfeto de formamidina.

Nos complexos de metais de transição a tiouréia nor
32malmente funciona como um ligante monodentado . Todas as eviden 

cias experimentais demonstram que a -coordenação octírre preferen
- 33cialmente através do grupamento tiol .

H~N
4 — CjFe(II) (CN) 5N02 | + jj

H2Ã

Na verdade a preferência de coordenação pelo grupamento tiol pode
se:r reforçada em vista do aminoãcido metionina se comportar vde ma

34neira similar. Conforme foi demonstrado por Toma e Azevedo

1.9 - CINÉTICA E MECANISMO DE REAÇÕES DE OXIDAÇÃO DA TIOURÉIA

Cinéticas de oxidação da tiouréia através de comple 
xos de coordenação dos metais de transição, tem sido estudadas pa 
ra explicar a correlação entre os parâmetros cinéticos e termodinâ 
micos, bem como relacioná-los com a teoria de Marcus.

-5 f- rr O *7As cinéticas realizadas ' ' são consistentes ccm 
um mecanismo, o qual envolve a formação de radicais livres que dime 
rizam subsequentemente para formar o dissulfeto de formamidina con

-S — - -> |Fe(II) (CN)5-SC(NH2)2| + HN02
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forme mostram as equações abaixo (18, 19)

H~N H~N
\  - \C--S + M(III) -- -5- .C— S • + M (II)

H2N H2Ã (18)

H0N H0N NH
\  \  /\,C-S- ---> 1/2 C-S-S-C + H

H2^ HN NH2 (19)
Dissulfeto formamidina

Tiois e dissulfetos são de grande importância bio
lógica, e em muitas reações bioquímicas de oxidação-redução eles

38interconvertem-se
A natureza dos ligantes (fenantrolina, bipir-idina 

e o ligante com as funções oxima-amino-imino), e a capacidade de 
formar complexos inertes, reforçam a possibilidade da reação com 
a tiourêia ocorrer através da transferência de elétron, pois os 
complexos não possuem um sitio disponível para coordenação com um 
grupa.mento funcional da tiourêia .

Esta possibilidade também ê eliminada pelos resulta 
dos obtidos, que mostram uma dependência de primeira ordem com re 
lação a cada reagente.
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CAPlTULO II

2. PARTE EXPERIMENTAL

2.1 - Instrumentação

Os espectros UV-visível e as determinações cinêti 
cas foram obtidos utilizando-se um espectrofotômetro Shimadzu mode 
lo UV-190, equipado com registrador RB-101 da E.C.B. (Equipamentos 
Científicos do Brasil), em células de quartzo com caminho ótico de 
um centímetro. A temperatura foi mantida constante usando-se um 
termostato Haake F. J. e um criostato Ética (Equipamentos Científi 
cos). As pesagens foram realizadas em uma balança analítica Metler, 
modelo AE-100. Os espectros de infra vermelho foram tirados num ejs 
pectrofotômetro Perkin Elmer modelo 781 e o pH das soluções foi me 
dido em phmetro Micronal B,375,

2.2 - Materiais

Os reagentes, etilenodiamina, diacetil monoxima , 
éter diisopropílico, éter etílico, metanol, etanol, perclorato de 
sódio, ácido sulfúrico, ácido perclõrico, dioxido de chumbo, 1 ,1 0- 
fenantrolina monohidratada, 2,2 '-bipiridina, foram de procedência 
da Merck; o sulfato de ferro heptahidratado (Cario Erba); cloreto 
de níquel hexahidratado (Riedel); tiouréia, perõxido de hidrogênio 
e ácido acético da Reagen e o nitrogênio (N2) (White Martins) fo 
ram utilizados.
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2.3 - Síntese e Caracterização dos Complexos

xeno, TH, onde H representa o próton da oxima

NOH
TH C

c

N NH

Foram dissolvidas 25 g (0.25 moles) de diacetil mo
noxima em 200 ml de éter diisopropílico, onde foram adicionados 25 
ml (0.38 moles) de etilenodiamina (excesso de 50%). Em seguida co 
locou-se a mistura formada em refluxo por + 1 hora. Apôs resfriado 
e deixado em repouso por 4 horas, houve a precipitação ( cristais 
amorfos) do ligante, o qual foi filtrado â vácuo e lavado com éter 
diisopropílico para eliminar" resíduos de diacetil monoxima que por 
ventura ainda existissem, em seguida com metanol (gelado) e éter
etílico. O ligante apresenta cor branca límpida e para melhor con

~ 39 40servaçao foi mantido em dessecador ' . 0  produto ( TH ), foi con
firmado através de espectro infra-vermelho (figura 3) e ponto de
fusão 98°C
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2.3.2 - Síntese do Complexo de Ni(II)(TH)2 (ClO^ ) 2

CUIDADO! Sais de perclorato de complexos de níquel
podem explodir.

0 complexo de níquel (II) foi prepara:do adicionan
do-s.e. lentamente uma solução, metanõlica contendo 1,2 g de NiCl2

6.H20, numa solução metanõlica contendo 1,6 g do ligante (TH), sob
agitação e aquecimento contínuos. Gradualmente a solução tornou-se
marrom avermelhada, na qual, apõs concentrada e adicionado perclo
rato de sódio depositaram-se cristais marron-avermelhados de
Ni(II)(TH)2 (C104)2. Os cristais foram filtrados, lavados com meta
nol gelado, éter etílico e secados â vácuo2^'^'^'^2. O complexo
foi caracterizado no comprimento de onda de absorção máxima no vî
sível, X = 405 (e = 850 M "*'cm )̂ ̂  ..' max

2.3.3 - Síntese do Complexo de Ni(IV)(T)^ .(ClO^)2

O complexo de níquel (IV), foi preparado pela oxida 
ção do níquel (II) com ácido nítrico concentrado na temperatura am 
biente, como segue.

Em 0,5 g de Ni(II)(TH) 2 foram adicionados 0,3 ml de 
ácido nítrico concentrado, ocorrendo a dissolução lenta do comple 
xo de níquel (II) e liberação de fumaças nítrosas, formando-se uma 
massa com coloração vermelha intensa. Apõs resfriada a 0°C foi di_' 
luída ao dobro do seu volume com água gelada. Cristais violeta es 
curos depositaram-se pela adição de poucos mililitros de solução 
saturada de perclorato de sódio os quais apõs filtrados, foram la 
vados com metanol gelado, éter diisopropílico, éter etílico e fi_ 
nalmente secados à vácuo.
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O complexo foi caracterizado através de espectro in 
fravermelho (figura 4 A) no comprimento de onda de absorção máxima 
no visível (figura 4 B), onde apresentou X _ = 500 nmIlluX
(e = 6200 M cm )
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FIGURA 4B - Espectro de absorção na região do visível para o com 
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plexo |Ni(IV)(T)2 I2+ em solução aquosa.
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2.3.4 - Síntese dos Complexos de [Ni(III)(TH)(T)|^+ e
|Ni (III) (T) 2 | +

Os complexos de níquel (III) foram preparados atra 
vis de misturas equimolares de N i d V M T ^  2+ e Ni(II)(TH) 2 2+ , 
em meio aquoso na temperatura ambiente.

Em Phs menores que 5.57 (pKa) formou-se a espécie 
protonada, assim como em pHs maiores formou-se a deprotonada. Es 
tas espécies apresentaram a mesma absortividade molar na banda de 
absorção situada em 5Q0 e 510 nm, para as espécies protonada e de 
protonada respectivamente (figura 5). Os espectros de absorção e£ 
tão em concordância com os valores obtidos por Laranjeira e
Lappin^3, para os complexos de. níquel com ligantes hexadentado, . cu 
jos grupamentos funcionais são idênticos ao tridentado por nós ut_i 
lizados.

2.3.5 t Síntese dos Complexos de |Fe(II)(L)3 I e
|Fe(III)(L)3 |3+

Os complexos de Fe(II)(L)3 foram sintetizados adi
cionando-se uma quantidade equivalente do ligante apropriado numa
solução de sulfato de ferro (II) heptahidratado numa razão de
3 : 1, e precipitados na forma de sais de perclorato pela adição

44de perclorato de sodio
Os complexos de Fe(II)(L)^ foram dissolvidos numa 

solução de ácido sulfúrico 0,5 M (5 g do complexo para 200 ml de 
ácido) e oxidados a Fe(III)(L)3, com dióxido de chumbo em excesso 
(Fe(III)(phen)3 (C104)3 .H20), Fe(III)(bpy)3 (C104)3 >3H20).

0 sulfato de chumbo (II) e o excesso de chumbo(IV) 
foram removidos através de filtração ã vácuo. Os complexos de
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Fe(III)(L)^ foram precipitados com a adição de perclorato de sódio,
manténdo-se o meio reacional a 0°C.

Estes complexos foram caracterizados através de seus
comprimentos de onda de absorção máxima (figura 6 e 7) , e coefi.
cientes de extinção em meio ácido sulfúrico diluído os quais con

45 4 4cordam com o obtidos anteriormente por Brandt e Sutin , os quais 
estão resumidos na tabela abaixo:

Complexo X, nm e, M '*‘cm ^

|Fe(II)(phen)3|2+ 
jFe(III)(phen)3 |3+ 
|Fe(II)(bpy)3 |2+
|Fe((III)(bpy)3 |3+

510
602
522
617

11.100
870

8.650
320
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FIGURA, 5 - Espectros de absorção na. região do visível para os com 
plexos de |Ni(III)(TH)(T)|2+(A) e |Ni(III)(T)2 |+ (B).
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FIGURA 6 - Espectro de absorção no visível dos complexos de 
| Fe (III) (phen)̂ ! 3+ (A) e | Fe (II)(phen)3 | 2+ (B) , em 
H2S04 0,25 M a 25°C.
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FIGURA 7 - Espectro de absorção no visível dos complexos de 
|Fe(III)(bpy)3|3+ (A) e |Fe(II)(bpy)3|2+ (B), em 
H2S04 0,25 M a  25°C.
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2.4 - OBTENÇÃO E TRATAMENTO DOS DADOS CINÉTICOS

A cinética de formação dos complexos de |Fe(II)(phen)3|2+
2+e [Fe(II)(bpy)^| foram acompanhadas nos seus comprimentos de on 

da máxima, 510 e 522 nm respectivamente.
As reduções dos complexos de níquel (IV) e níquel

40 43(III) foram acompanhadas em 500 nm ' .
A cinética de Oxidação da tiourêia foi realizada em 

meio ácido sulfúrico, I: = 0,75 M, com os complexos de ferro e ní 
quel (IV), enquanto que a reação de oxidação através dos complexos 
de níquel (III) foram estudadas em meio ácido perclõrico, 1=0,1 M.

Todas as reações cinéticas foram realizadas em con 
dições de pseudo-primeira ordem, com a concentração do redutor pe
lo menos 10 (dez) vezes maior do que a concentração do complexo 
oxidante.

As soluções de tiourêia preparadas imediatamente an 
tes do uso, foram saturadas com nitrogênio para prevenir sua oxida 
ção. A tiourêia foi recristalizada em água e as concentrações das 
soluções foram determinadas através de sua absortividade molar
(. e235 = 11.400 M-1cm- 1 )31.

Todas as soluções dos complexos foram reparadas ime 
diatamente ãntes de cada cinética, e os complexos de ferro (III) man 
tidos ao abrigo da luz para evitar a fotólise.

As constantes de velocidade de pseudo-primeira ordem 
foram obti.das a. partir, da inclinação dos plotes ln(At - A°°) , versus
o tempo, onte At é a absorbánciano tempo t e A°° é a absorbáncia 
no tempo infinito.

As. reações foram acompanhadas pelo menos até 80 % 
da reação total, e demonstraram um comportamento linear.
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2.5 - DETERMINAÇÃO DOS PARÂMETROS DE ATIVAÇÃO

Os parametros de ativaçao AG , AS' e AH , foram cal 
culados a partir das constantes de velocidade de segunda ordem em 
diferentes temperaturas, através da equação de Eyring (equação 20, 
21), a partir da inclinação dos plotes de ln (k/T) versus o recí 
proco da temperatura.

k = exp (2 0)

4 4 4 4 ~Como AG = AH - TAS , e substituindo AG^ na equaçao 20 obtem-se a
equação 2 1 :

ln = 23,76 - (21)

onde: K̂, = constante de Boltzmann 
h = constante de Planck
k = constante de velocidade de segunda ordem 
T = temperatura absoluta em que as constantes de velocida 

de de segunda ordem foram realizadas 
R = constante dos gases
AG^, AH^, AS^ = energia livre, entalpia e entropia de ativa

ção
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2.6 - ANÁLISE E IDENTIFICAÇÃO DOS PRODUTOS

Os complexos de Fe(II)(L)^ foram identificados atra
vés de seus bem conhecidos comprimentos de onda de absorção máxima

~ 22 44 4 5e respectivos coeficientes de extinção ' ' '

O íon complexo |Ni(II)(TH)2 | um ^os Produtos da 
redução do níquel (III) em pHs menores que 7,8 (pK̂ ) ,. não foi devî
damente identificado devido a sua decomposição irreversível ( equa
~ —1 2729ção 22), cuja velocidade de 0,16 s (283 K) ' , a qual é no mí_

nimo 15 vezes maior que a velocidade de redução do níquel (III)
0.01 s- 1 (298 K) .

|enlí2 |2+ (2 2)

onde: bam = biacetil monoxima 
en = etileno diamina

No entanto em condições de pH 7,8 (pK̂ ) a 10,0
(pK2), o produto |Ní (II)(TH)(T)|+ pode ser devidamente identifica-

-1 -1 27do dada a sua elevada estabilidade (X = 405 nm, e = 850M cm ) .max
Também foram realizadas medidas cinéticas do apare

cimento do {Ni(II)(TH)(T)|+, em 781 nm, pH = 9,0 e os resultados
concordam com aqueles obtidos no desaparecimento do |Ni(III)(T)2| em

-3 -1 -1500 nm (0,8 . 10 M s ), confirmando com isto que o produto da 
reação de oxidação da tiourêia pelo níquel (III) éo Ni(II) (TH) (T) | + 
e que os resultados cinéticos referem-se a redução do níquel (III) 
e não ã decomposição do |Ni(II)(TH)(T)|+ ou |Ni(III)(T)2 |+ ( k = 
8 x 1 0 - 6 s"1).

O dissulfeto formamidina, produto da oxidação da

|Ni(II) (TH)2|2+ + 4 H+ ---2 >• | Ni (ti) aq. + bam + 2



36

tiouréia, foi extraído com éter do meio reacional, em seguida a so 
lução etérea foi concentrada e adicionada a uma solução aquosa de 
ferro (II) pentaciano tiouréia, a qual apôs agitada tornou-se azul, 
característico de soluções de ferro (III) pentaciano tiouréia (equa 
ção 23), apresentando o espectro eletrônico mostrado na figura 8A. 
Também preparou-se o dissulfeto formamidina, oxidando-se a tiou
rêia com perõxido de hidrogênio 30%, conforme feito por Priesler e

46 .Berger , o qual foi identificado por IR. Fazendo-se este reagir
com uma solução aquosa de ferro (II) pentaciano tiouréia ( equação
24), a mesma tornou-se azul (ferro-III) imediatamente, e seu espec
tro mostrado na figura 8B ê idêntico ao obtido a partir da extração
do dissulfeto formamidina com éter do meio reacional.

RSH + Fe (XII) (L) 1/2 RSSR + Fe (II) CL)
extraçao 
: com , 
êter

(23)

(CN) 5Fe(II)SC(NH2)2
(CN)5Pe(III)SC(NH2)2 + RSH 

(azul)

(24)

onde RSSR indica o dissulfeto formamidina.
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FIGURA 8 - Espectro de absorção no visível do complexo de
Fe(III)(CN)^SC(NH2 ) 2 obtido a partir da oxidação do 
Fe (II) pelo dissulfeto formamidina extraído do meio 
reacional (.A) e obtido pela oxidação da tiourela com 
h2o2 (B),
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2.7 - DETERMINAÇÃO ESPECTROFOTOMÊTRICA DA CONSTANTE DE EQUILÍ
BRIO PARA O iNi(III)(TH)(T)I2+

A determinação espectrofotométrica para o equilíbrio
1 Ni (III) (TH) (T) 1 2+ - — |Ni(III) (T ) (T) |+ + H+ foi realizada 
utilizando-se a equação 25.

Os valores das absorbâncias foram obtidos no compri 
mento de onda X = 380 nm haja visto que neste comprimento de onda 
as formas protonada e deprotonada apresentam uma diferença razoã 
vel nas absortividades molares.

(Abs d - Abs p) _ , 1-7— ;— --t ; --rr- — X + J\â --(abs d - Abs i) |H+ (25)

onde: Abs d e Abs p são as absorbâncias das espécies deprotonada e 
protonada respectivamente. ’

Abs i é a absorbância em pHs intermediários.

A constante de equilíbrio ãcido-base, Ka ê dada pe 
la inclinação do plote de (Abs d - Abs p)/(Abs d - Abs i) versus 
1/H+ (figura 16).
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CAPITULO III

3 - RESULTADOS

3.1 - Estequiometria das Reações

A estequiometria das reações foi determinada na pre
sença de excesso de | Fé (III) (L) ̂  |Ni (IV) (T) 2 |̂ + ou {Ni (III) (T)̂ *.

~  2 +A formação de |Fe (II)'(L) ̂  | e o desaparecimento do
2 ”1“ H"|Ni(IV)(T)2 | ® |Ni(III)(T)2 | foram acompanhados nos seus respec

tivos comprimentos de onda de absorção máxima, |Fe(II)(phen)^|^+ =
2+510 nm , | Fe (Il).(bpy) j I = 522 nm, e para os complexos de níquel 

500 nm, conforme ê exemplificado na tabela 1 para o ferro (II) rfe 
nantrolina.

Tabela 1

| Fe ( III)]x 104,M |RSH|xl04,M |Fe(II)|xl04,M |Fe(II)|/|r s h 1

5 1 1 , 0 0 1 , 0 0

6 1 0,98 0,98
7 1 0,97 0,97
8 1 0,98 0,98

2+Uma média de 0,98 moles de |Fe(II)(phen)^| / 0,95 
moles de |Fe(II) (bpy)^!^* e 0,97 moles de |Ni(III) (T^l^* ou

|Ni(II)(TH)(T)|+, foram produzidos por mol de tiourêia ao final 
de cada reação.

De acordo com os resultados obtidos as equações e's_
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tequiométricas podem ser escritas como (equações 26,27,28) :

Fe(III) (L) . |3+ + RSH ----^ |Fe(II) (L) J 2+ + 1/2 RSSR + H+ (26)

|Ni ( IV) (T)2 |2+ + RSH -- > |Ni (III) (T)2.|+ + 1/2 RSSR + H+ (27)

|'Ni ( III) (T) 2 |+ + RSH--- ^ |ní(II) (TH) (T) |+ + 1/2 RSSR H+ (28)

3.2 - Cinética da Oxidação da Tiouréia através dos íons Comple
x o s  I Fé (III) (phen)3 j3+, | Fe (III) (bpy) 3 | 3+ e |Ni(III) (TH) (T)|2+

De acordo com os resultados estequiomêtricos ( equa 
ções 26,27,28) e cinéticos obtidos, que mostram uma dependência de 
primeira ordem com relação a cada reagente, podemos reescrever, a 
equação da lei de velocidade para mecanismos de esfera externa
(equação 5), sob condições de pseudo-primeira ordem, como:

k . K |RED|
k , = ^------ (29)

! + Ko |RED|

onde k , e k . são as constantes de velocidade observada e de obs et
transferência do elétron respectivamente e Kq a constante de equ_i 
líbrio para a formação do par iônico.

Quando o termo Kq |RED| for muito menor do que
1 (Kq |RED|<< 1), como no presente caso em que o redutor é neutro,
a equação pode ser simplificada para:
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k . = k . K , RED obs et o 1 1

ou (30)

kobs = k lRECl-

onde k = k t Kq ê a constante de velocidade de segunda ordem.

As constantes de velocidade de pseudo-primeira or 
dem (k ^g) aparecem resumidas nas tabelas 2 a 4. As figuras de 9 à
11 mostram uma dependência linear das constantes de velocidade ob 
servadas, k ^ , em relação â concentração do reagente em excesso 
(redutor).

Na tabela 5 são apresentados os valores das constan 
tes de velocidade de segunda ordem, ki3 ' ki4 ' obtidas a : par
tir das constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira or 
dem (equação 30) versus a concentração do redutor (tiourêia).
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TABELA II - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem para a oxidação da tiouréia pelo complexo de
| Fe (phen) ̂  | "̂+ em SO^ 0,25 M a  25°C, I = 0,75 M, e a 
diferentes concentrações de tiouréia.

104 | RSH | , M 102 kQbs, s 1

2 1 , 6 + 0,06
4 3,5+0,08
6 5,5 + 0,2
8 7,2 + 0,3

10 9,0 + 0,2
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FIGURA 9 - Constantes dé velocidade observadas de pseudo-primeira
ordem versus a concentração de tiouréia à 25°C, para a
reação com o complexo |Fe(III)(phen)^|3+ •
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TABELA III - Constentes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem para a oxidação da tiouréia pelo complexo de 
iFeíbpy)^!^"1" em I^SO^ 0,25 M a 25°C, I = 0,75 M, e a 
diferentes concentração de tiouréia.

104 | RSH I, m 102 kQbs, s_1

2 0,9 + 0,02
4 1,4 + 0,05
6 2,2 + 0,09
8 3,1 + 0,1

10 - 3,5 + 0,1
20 7,4 + 0,2
40 14,6 + 0,5
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FIGURA 10 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira
ordem versus a concentração de tiouréia à 25°C, para a
reação com o complexo |Fe(III)(bpy)^|3+ .



46

TABELA IV - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem para a oxidação da tiourêia: pelo complexo de 
|Ni(III)(TH)(T)|2+ em HC104 0,1 M a 25°C/ I = 0,1 M, e 
a diferentes concentrações de tiouréia.

102 | RSH |, m 103 kobs, s"1

1 . 0 1 , 1 + 0,04
2.5 2,6 + 0 , 1

5.0 5,0 + 0,3
7.5 8 , 6 + 0,4

10,0 10,5 + 0,4
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FIGURA 11 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira
ordem versus a concentração de tiouréia â 25°C, para a
reação com o complexo |Ni(III) (TH) (T) |2+ .
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TABELA V - Constantes de velocidade de segunda ordem para a oxida 
ção da tiouréia, obtidas a partir das constantes de ve 
locidade observadas.

k12 = 92,5 +.4,5 M~1s“1 
k13 - 36,4 + 1,4 M~1s"1 
k14 = 0,11+ 0,005 M~1s~1

(O índice (1 ) refere-se ao redutor comum tiouréia e os índices
(2), (3) e (4) aos oxidantes | Fe (III) (phen) 3 | , |Fe(III) (bpy) ̂ |3+e
I Ni (III) (TH) (T) | 2+ respectivamente) . "t:
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3.3 - DETERMINAÇÃO DOS PARÂMETROS DE ATIVAÇÃO PARA A OXIDAÇÃO
BA TIOURÉIA ATRAVÉS DOS IONS COMPLEXOS |Fe(III)(phen)3|3| 
|Fe(III)(bpy)3|3+ e |Ni(III)(TH)(T)|2+.

Os parâmetros de atxvaçao, AH , AS , AG , foram ob 
tidos a partir das constantes de velocidade específicas(k) determi 
nadas em várias temperaturas na faixa de 15°C à 40°C. As tabelas 
de 6 a 8 e os gráficos de ln(k/T) versus 1/T (figuras 12 a 14) , 
mostram uma dependência linear (correlação 0,99), em concordância 
com a equação de Eyring (equação 21).

Os valores dos parâmetros de ativação estão inclui 
dos nas tabelas de 6 a 8 .

3.4 - DEPENDÊNCIA DA CONCENTRAÇÃO DE ÃCIDO

Para os oxidantes |Fe (III) (phen) e |Fe(III) (bpy) ̂| 
a cinética de oxidação, da tiourêia mostrou-se -independente da-,::|h+ | 
em concentrações menores que. 0,Q5 N (pH = 1,3) e 0,5 N (pH= 0,3 )

47 ~ +respectivamente . No entanto para conentraçoes maiores de H ocor 
re uma diminuição da velocidade da reação conforme mostra a tabela 
IX.

Para a reação de oxidação da tiouréia através dos
2 +complexos de níquel (III) monoprotonado, |Ni(III)(TH)(T)| e de

1 1 + - ' •  ̂protonado |Ni(III)(T)̂  \ r a cinética mostrou uma dependencia sensi
vel da concentração de ácido na faixa de pH 1 a 9, conforme mostram
os dados experimentais.resumidos na tabela X. Esta diferença de
reatividade das espécies de níquel (III) permitiram a determinação
cinética da constante de equilíbrio ácido-base (equação 31), para
o próton do grupamento oxima (pKa = 5,4) conforme mostra o gráfico
da constante de velocidade específica versus o pH, (figura 15) .



I Ni (III) OTlCTi I 2+ —  —  ^  I Ni (III) ( T ) (T) I + + H+

Este resultado está em excelente concordância com o valor obtido 
através de medidas espectrofométricas (pKa = 5,57), conforme mos 
tram os resultados obtidos (tabela XI e figura 16) .

Na oxidação da tiourêia através do complexo de ní
quel (IV) (|Ni(IV)(T)2 j2+), o qual existe apenas na forma deproto

~ 2 7 40 .48nada mesmo em soluçoes fortemente acidás ' ' , foram obtidos re
sultados cinéticos idênticos com aqueles obtidos com o complexo de
níquel (III)-monoprotonado ou seja em condições de pH < 5,57, de

2 + -monstrando claramente ser o jNi(III)(TH)(T) j a espécie reativa 
na etapa determinante da reação. Estes resultados aparecem resumi 
dos na tabela XII e também estão plotados na figura (15) (A).

Em condições de pH acima de 5,57, a reação torna-se 
bifásica sendo a primeira etapa aproximadamente 500 vezes mais ra 
pida, ( k 1- etapa = 0,42 M ^s  ̂e k 29 etapa = 0,8 x 10 ^s . ̂) .

3.5 - DEPENDÊNCIA DA FORÇA IÕNICA

Variando-se a força iônica com diferentes sais na 
faixa de I = 0,75 a 2,20 M e  mantendo-se constante a concentração 
do ácido, constatou-se que não houve nenhuma influência na veloci 
dade da reação, o que é esperado, pois o redutor (tiouréia) é uma 
molécula neutra. Os resultados para as reações de oxidação da tiou 
rêia com os complexos | Fe (III) (phen) ̂  | 3+ e jífe(III) (bpy) ̂  | 3+
(kis) estão resumidos na tabela XIII.

(31)

50
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TABELA VI - Constantes de velocidade de segunda ordem em diferentes 
temperaturas e parâmetros termodinâmicos de ativação para
a oxidação da tiouréia pelo complexo de |Fe(III) (phen)̂ ft'3r

i i -4em H2S04 - 0,25 M, I = 0,75 M e |RSH| 6 x 10 M.

T°C k12, M "s-1 -1

15 39,5
20 64,4
25 92,8
30 120,6
35 167,6

AH^ 2 = 13,13 kcal mol ^
4 - 1 - 1ASĵ 2 = -5,66 cal mol k

AG^2 = 14,82 kcal mol ^



In
k

/T

52
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FIGURA 12 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação da tiouréia
pelo |Fe(III)(phen)3|3+ .
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TABELA VII - Constantes de velocidade de segunda ordem em diferen 
tes temperaturas e parâmetros termodinâmicos de ativa 
ção para a oxidação da tiouréia pelo complexo de 
iFe(lII)bpy)3|3+, em H2S04 0,25 M, I = 0,75 M e [RSH|
6 x 1 0 -4 M.

T°C k13, M 1 S 1

15 17,9
20 24,4
25 36,9
30 59,5
35 84,2

AH^ 3 = 15,04 kcal mol
= 0 , 9  cal mol  ̂k ^13

AG^ 3 = 15,30 kcal mol 1
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l / T  x 10 ?K 1

FIGURA 13 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação da tiouréia
pelo |Fe(III)bpy)^|3+ > .
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TABELA VIII - Constantes de velocidade de segunda ordem em diferen 
tes temperaturas e parâmetros termodinâmicos de ati 
vação para a oxidação de tiouréia pelo complexo de 
■|Ni(III)(TH)(T)I2+, em H2S04 0,25 M, I = 0,75 M e 
|RSH| 5 x IO- 2 M.

T°C 102k14, M_1s 1

20,9 8,6
25,0 12,0
27.2 14,4
29,8 17,6
35.3 26,8
40,2 39,2

AH^4 = 13,8 kcal'moi ^
AS14 =_16,4 cal mol-1'k"1
AG^4 =18,7 kcal mol ^
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1/T x IO3, K '1

FIGURA 14 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação da tiourêia
pelo |Ni(III)(TH)(T)|2+.
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TABELA IX - Dependência da constante de velocidade de segunda or
dem com a concentração de ãcido, para a oxidação da 
tiourêia através dos complexos de |Fe(III)(phen)^|e 
|Fe(III)(bpy)3|3+, a 25°C e |RSH| 6 x 10~ 4 M.

101 H2S04 , N pH K12' m_1s_1 k1 3 ' M~1s_1

1 . 0 0 , 0 6 6 , 2 29,2
6,3 0,2 79 ,8 3.1,7
5.0 0,3 92,5 36,4
2,5 0,6 99,7 36,9 ■
1,2 0,9 109,5 36,1
1.0 1,0 115,8 37,6 
0,5 1,3 122,7 39,0 
0,2 1,7 121,2 36,8 
0,1 2,0 125,1 37,3 
0,03 2,5 126,7 37,8 
0,02 ' 2,7 124,0 36,8 
0,01 3,0 131,0 37,7
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TABELA X - Dependência da constante de velocidade de segunda ordem 
da concentração de ácido, para a oxidação da tiourêia 
através dos complexo de níquel (III)., a 25°C, |RSH| =0,1M,
I = 0,1 M (NaClO^), tampão ácido acético/acetato de só

™ 2 3dio (2,5 x 10 M) e borax .

3 -1 -1pH 10 k, M s

1,00 110,0
1,9 7 10 8,0
3,00 104,0
4,04 92,0
4.92 68,0 
5,58 44,0 
5,98 34,0
6.93 3,6 
8,00a 0,8 
9,29a 0,8

1
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PH

FIGURA 15 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem 
em função dò pH â 25°G, para a oxidação da tiourêia 
através dos complexos de níquel :
O - partindo-se de níquel (III)
A - partindo-se de níquel CIV)
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TABELA XI - Àbsorbância do níquel(III) em diferentes pHs, I = 
(NaClO^), tampão ãcido acético/acetato de sódio 
(2,5 x IO- 2 M), em pH =0,99 somente HG104.

pH Abs

0,99 0,219
3,70 0,223
4,08 0,237
4,52 0,255
5,03 0,317
5,62 0,402
5,97 0,449
6,75 0,540
6,90 0,540

0, 1M
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FIGURA 16 - Determinação espectrofotométrica da constante de equi 
líbrio para o |'Ni (III) (TH) (T) | 2+ .
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TABELA XII - Dependência da constante de velocidade de segunda or
dem cóm a concentração de ácido para a oxidação da
tiouréia através do complexo de |Ni(IV)(T) 2 |2+, a
25°C, I = 0,75 M (Na2S04), |RSH| =0,1 M, tampão ãci

-2do acético/acetato de sodio (2,5 x 10 M) em pH= 0,3 
somente 0,25 M.

pH k 103, M_1s" 1

0,30 108,0
2,00 108,0
3,12 105,0
4.02 82,0
5.03 58,0
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TABELA XIII - Dependência da constante de velocidade de segunda or 
dem com a força iônica para a oxidação da tiourêia 
através dos complexos | Fe ( III) (phen)3|3+ (k^2) e
|Fe(III) (bpy)3|3+ (k13), a 25°C, |RSH j = 6 x IO- 4 M 
e H2S04 0,25 M.

|lí2so4|, m |Na2S04 |,M I, M K12, m - V 1 1 „ “ 1 - 113 M S

0,15 1 , 2 0 90,0 35 ,8

0,35 1,80 9 8,2 38,5
0,75a 92,5 36,4

0,15 1 , 2 0 8 6 , 8 35,2
0,35 1,80 91,7 35,0
0,50 2 ,2 0 108,0 38,3

a) Somente H2S04 0,25 M
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3.6 - CÁLCULO DO POTENCIAL REDOX DO NÍQUEL III/II MONOPROTONADO

Devido a rápida decomposição do canplexo de|Ni(II) (TH) ̂ |2+
em meio ácido (0,16 s ^), e a espécie monoprotonada existir apenas
em pHs acima de 7,8, a determinação do seu potencial redox ( equa
ção 35) não ê possível por medidas diretas de voltaraetria cíclica.

Contudo utilizando-se o pKa do níquel (III) monopro
tonado (equação 32) determinado neste trabalho e potencial redox
da equação 33 é possível estimar o potencial conforme feito ante

40riormente por Chakravorty e Colaboradores . Utilizando-se o esque 
ma abaixo (equação 32, 33, 34),

|Ni (III) (TH) (T) I 2+ --— |Ni (III) (T) (T) I+ + H+ - (32)

I Ni (III) (T) (T) I+ + e + H+ --- ^  iNi(II) (TH) (T) |+ (33)

iNi(III) (TH) (T) |2+ + e ■■ — ■.=» |Ni(II) (TH) (T) |+ (34)

podemos escrever que:

log Ka = |(E° 98) 3 3 " 34 1/0,059 (35)

onde o índice apõs os parenteses indica o número da equação no tex 
to.

Utilizando pKa^ = 5,57, (E°98^33 = v (versus
NHE)^^ e substituindo na equação 35, obtemos o valor de (E°gg) 34 =
0,576 V (versus NHE).
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CAPÍTULO IV

4 - DISCUSSÃO

4.1 - Oxidação da Tiourêia cem |Fe(III)(phen)3 |3+ s
í Fe (III) (b£y)3 |3+

A mudança de absorção observada durante a reação 
entre | Fe (III) (phen) 3 | 3+ (X = 510 nm) , | Fe (III) (bpy) 3 | 3+ U= 522 nnO 
e o redutor comüm tiourêia mostra gue os complexos de Fe(III) são 
completamente reduzidos para os correspondentes complexos deFe(II).

A diferença de reatividade das duas espécies pode 
ser justificada utilizando-se a equação de Marcus aplicada para 
duas reações com o redutor comum tiourêia (equação 36).

k12 = jk22 K12 
k13 \k33 K13

1/2
(36)

As constantes k22 e ^33 representam as constantes de velocidade de 
auto-troca do elétron para os pares de espécies | Fe (phen) 3 | 3+//2+
- k22 = 3 x 108 M~1s“ 1 e’ |Fe(bpy) 3 | 3+/2+ - k33= 3 x 108 M^s“ 1

49 50 51respectivamente ' ’ . As constantes K -̂ 2 e K^ 3 representam acons 
tante de equilíbrio para as reações cruzadas k^2 e k^ 3 as quais po 
dem ser calculadas a partir dos potenciais redox j Fe (phen) 31 3+//2+
- E22 = 1,06 V e | Fe (bpy) 3] 3+//2+ = 0,97 V e a equação 37.

log K = log J— — ] = ( E22 - E33)/0,059 (37)
K13
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Desta forma a equação 36 pode ser transformada para 38.

k12 (38)
k13

O valor de k^2/k^ 3 = 5,8 calculado a partir da equação 38 esta em 
boa concordânica com o valor obtido experimentalmente k^2/k^3=2,6 . 
Conforme mostram estes resultados, a diferença de reatividade dos 
dois íons complexos pode seir atribuída essencialmente as diferenças 
de potenciais dos dois reagentes. 0 desvio do valor encontrado ex 
perimentalmente em relação ao valor calculado ê um indício de que 
as constantes de velocidade de auto-troca dessas espécies não são 
determinadas acuradamente, podendo ser assumidos valores na faixa

identificação dos produtos das reações representam fortes argumen
tos para o mescanismo de esfera externa no qual a formação do cã
tion radical (RSH*) é determinate (equação 39 e 40).

h 2n
\C-S + Fe(III)(L) 3+ lenta

H0N
\̂C-S- + |Pb(II)(L)3J2+

(39)

c-s-
2Dissulfeto de formamidina

(40)
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Na verdade o mecanismo proposto apresenta precedentes para as rea
- 2+35çoes de tioureia e tiocianato com Cu(II) (dmphen) 2 (dmphen =

'■32,9-dimetil-l,10-fenantrolina). Recentemente, Laranjeira e Oliveira 
também propuseram um mecanismo semelhante para a redução dos íons 
complexos |Fe(III) (phen)^I3+ e |Fe(III) (bpy)^I3+ com cisteína ut± 
lizando inclusive o mesmo critério para avaliar a relação das cons 
tantes de velocidades calculadas com aquelas obtidas experimental
mente.

.2 - Cálculo do Potencial Redox e Constante de Auto-Troca pa 
ra RSH^/RSH.

53De acordo com a teoria de Marcus para reações de 
transferência de elétrons de esfera externa, a energia livre: de 
ativaçao para a reaçao cruzada (AG^2) varia com a energia livre pa 
drão (AG^2) na etapa determinante (ket), como mostram as equações
41 e 42) .

AG12 = W12 + X12 (1 + AG12/X12)2/4 (41)

X12 = 2 (AG^ - W11 + AG22 - W22) (42)

Onde A G^ e AG22 são as energias livres de ativação para as rea 
ções de auto-troca, e W^, W22, respresentam os termos trabalho en 
volvidos na mesma reação; W^2 é o trabalho necessário para aproxi_ 
mar os reagentes no complexo ativado. Os termos trabalho podem ser 
avalidados através da equação 17.

53Conforme a teoria de Marcus , o parametro X-̂ 2 e 
igual a XQ + onde XQ é um termo relacionado com a reorganiza -
ção do solvente (esfera externa) e X^ ê a energia relacionada com
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as variações na esfera interna, tais como, comprimento e ângulos 
de ligação nas moléculas.
Como X^ é muito pequeno (aproximadamente zero) como ocorre com o

3 + /2+ 54 —iRuíbpy)^! ' , o mesmo também pode ser negligenciado para os
complexos | Fe (phen) ̂  | 3+//2+ e | Fe (bpy) ̂  | 3+/2+.
Desta forma X-̂ 2 =, XQ, o qual pode ser representado pela equação43.

Onde r^ e r2 são os raios dos reagentes, r^2 é a menor distância 
entre os centros dos íons reagentes no complexo ativado e conside 
ra-se como sendo aproximadamente (r^ + r2), n ê o índice de rrefra 
ção do meio, Ds ê a constante dielêtrica estática e (e) ê a .. carga 
do elétron.

~ 3 -Utilizando-se a equaçao 4?rr /3 = M/dN, onde, d e  a
densidade, M a massa molecular e N é o número de Avrogadro obteve

—8 -se r-̂  = 2 , 8 x 10 cm para o raio da tiouréia; e utilizando-se r2=
5,85 x 10 8 cm para o | Fe (III) (phen) ̂  |3+ r^ = 5,0 x 10 8 cm
para o |Fe(III)(bpy)^|3+ obtido através de modelos moleculares , 
n = 1,33656, Ds = 78,5 51, e e = 4,802 x 10‘10g1/2s_1 an3/2,os váLores 
de XQ = X^2 assim obtidos foram 27,0 e 27,3 kcal mol  ̂respectiva
mente. Os termos W^ 2 e W-^ são zero devido a carga neutra da tiou

- -2 - 1  reia, W22 e muito pequeno, aproximadamente 8 x 10 kcal mol
Utilizando-se XQ = ^ 2 » AG^ 2 = 14,82 kcal mol  ̂ pa

ra |Fe(III) (phen) ̂  | 3+ e x = X-^/ ^ 1 3  = 15,30 kcal mol  ̂ para o
|Fe(III)(bpy)^|3+ na equação 41 obtém-se os valores de AG° 2 = 13,01
kcal mol ^ e = 13,57 kcal mol A partir dos valores de AG°
obtidos é possível estimar o potencial redox do cãtion radical ti
ouréia RSH^/RSH utilizando-se AG°= - n F (AE°),(equação 44).
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Usando~se = lr-06 V, E33 = 0,97 V44, os valores
dos potenciais padrão de redução de cãtion radical foram estimados 
como sendo 1,6 2 e 1,56 V = 1,58 V) respectivamente.

Utilizando-se ^22' ^12 = ^2,5 M "'"s 1, 3 x
M_1s“ 1 51 para o |Fe(III)(phen)3 |3+ e E°3, k13 = 36,4 M_1s~1, k33=

g “1 51 3 +3 x 10 M s para o |Fe(III)bpy)3| , os respectivos poten
ciais calculados para o cãtion radical (1,62 e 1,56 V) podé-se es_

timar a constante de velocidade de autó-troca para a tiouréia(k^^),
a partir da equação de Marcus1 ,̂ obtendo-se k^^ = 3,7 x 10^ M ^s ^
como | Fe (III) (phen) 3 | 3+ e 2,9 x 10^ M ^s 1 com o | Fe (III) (bpy)3| 3*

_ - 7 - 1 - 1cujo valor medio e = 3,3 x 10 M s , o qual concorda com os
resultados obtidos para as constantes de velocidade de auto-troca 
de uma^série de reações entre radicais orgânicos^ . .5

4.3 - Oxidação da tiouréia com |Ni(III) Offl) (T) |2+e |Ni(III) (T)21

A constante de equilíbrio ácido-base (pKa^ = 5,57 )
para a espécie jNi(III)(TH)(T)|2+ obtida por dois métodos indepen
dentes ê comparável ao valor obtido cineticamente para o correspon
dente complexo |Ni(III)(LH)|2+ com o ligante L-hexadentado, estru

43turalmente similar (pKa-̂  = 4,05)

R. /NOH HON .R

R ^ ^ N  NH NH N^^^R
V U \ _ J V U

= L

De acordo com o que foi postulado por Mcauley"^ através de estudos 
preliminares de raio-x, este pKa corresponde â protonação do pr.i
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melro grupo oximato no complexo |n í (III)(LH)|2+.
A protonação do segundo grupo oximato apenas é possível em condi
~ - 50 59ções fortemente ácidas - pKa2 < 0 .Um comportamento similar

tamém ocorre com o complexo de níquel (III) aqui utilizado =
-0,8. Na verdade, os parâmetros cristalogrãficos obtidos para os
complexos Ni(IV) e Ni(II) vem a reforçar a similaridade de estru
turas destes compostos com os dois ligantes, demonstrando que a
geometria das moléculas, bem como os comprimentos e ângulos de liga
- . , . 42,52çao sao aproximadamente os mesmos .

Conforme pode ser observado na figura XII a protona
ção do íon complexo |Ni(III) (T)^+ resulta num aumento substancial
da velocidade de oxidação da tiouréia. Um comportamento semelhante

43pode ser observado por Lappin e Laranjeira estudando. as rea a;,
2+ j. 

ções de oxidação de | Co (II) (phen) ̂  | através dos íons |Ni(III)(L)| :r;
e |Ni (III) (LH) \2Al .

Utilizando os potenciais redox para as espécies mò r
noprotonada |Ni(TH) (T) | + - = 0,576 V e deprotonada JníCT^ | + °̂

- = 0,315 V pode-se fazer uma avaliação da diferença de rea i-
tividade das duas espécies com o auxílio da equação 38 (k^^/kl5 =
( K ^ ) ^ 2) . O valor de = 162 assim obtido, está em excelen
te concordância com o valor obtido experimentalmente a partir dos
dados cinéticos ^ 4 ^ 1 5  = sugerindo que as constantes de velo
cidade de auto-troca de elétron para |Ni(T)2 |+^° e |Ni(TH) (T) |2+/+
são idênticas. Tendo em vista o que foi discutido anteriormente (a
similaridade das estruturas dos complexos de níquel com os ligan
tes tridentádo e hexadentado) e o fato das constantes de velocida
des de auto-troca corrigidas (efeitos eletrostãticos) do elétron
para |Ni(III)(L)|+^° e |Ni(III)(LH)|2+/+ serem idênticas (k = 103 

- 1 - 1 59M s  ) ' vem a reforçar os resultados encontrados neste trabalho: 
Dessa forma k^^ |Ni(TH) (T) |2+//+ = k ^  |Ni(T)2 l+//° = 103 M "̂s  ̂e a 
diferença de reatividade com a tiouréia pode ser atribuída exclusi
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vãmente à diferença de potenciais das duas espécies reativas. Haja 
visto que estes complexos de níquel (III) são relativamente iner 
tes nessas condições experimentais e que os resultados obtidos são 
compatíveis com aqueles previstos pela teoria de Marcus, é sugeri_ 
do que também neste caso o mecanismo mais provável é o de esfera 
externa (equações 39 e 40) sendo a formação do cãtion radical
(RSH^) a etapa determinante da reação.

De forma idêntica â realizada para jpe(III) (phen) 3+
34-  ~e |Fe(IIT)bpy)^| ê possível se fazer uma avaliaçao do potencial

redox para RSH^/RSH. Utilizando-se as equações 41, 43 e 44 e AG^ =
18,7 kcal mol \  = 21,7 kcal mol ^, r^ = 2 ,8 A°, r^ = r^ =
5,52 A° 52 se obtém um valor mêdio para o potencial redox - E°=1,30V,

** —Qem relativa boa concordancia com o valor de En  = 1*58 V ;obtido 
usando-se os complexos de | Fe ( III) (Lj^l^"1"- -
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CAPÍTULO V 

CONCLUSÕES

Ao final de nossas pesquisas experimentais e biblio 
gráficas, chegamos âs seguintes conclusões:

1 - A oxidação da tiourêia pelos complexos de 
|Fe(III) (phen)3|3+, |Fe(III)(bpy)3|3+, |Ni(III)TH)(T)|2+ e 
|Ni(III)(T)2 |+ procede em duas etapas. Na primeira etapa, a oxida 
ção da tiourêia (RSH) , ocorre a transferência do elétron ( etapa 
determinante), com a formação de um cãtion radical (RSH^). A segun 
da etapa é a dimerização do câtion radical RSH* (rápida).

2 - A tiourêia na faixa de pH =1-9 não se coordena 
na esfera de coordenação do íon metálico.

3 - Os complexos de níquel(III) monoprotonado e de 
protonado apresentam sensível dependência da |H+ | , com o primeiro 
pKa em 5,57.

4 - Utilizando-se o modelo de Marcus estimou-se o 
potencial redox (1,58 V) e a constante de velocidade de auto - tro 
ca do elétron ( 3 x 10^ M .̂s'̂ ) para o par RSH^/RSH.

5 - A concordância entre as razões das velocidades 
obtidas experimentalmente e através da equação de Marcus, conduz 
para a hipótese de que as constantes de velocidade de auto - troca
do elétron, dos complexos |Ni(III) (TH) (T) | 2+ e |Ni(III) (T) 2 I+ s^o

3 -1 -1 43 59 semelhantes e assumem o valor de 10 M s  '

6 - Os valores positivos e elevados de bem como 
ò potencial redox estimado para o par RSH^/RSH (1,58 V) indicam 
que as reações são endergônicas, ou seja termodinâmicamente desfa 
vorecidas ( K_-̂  >> ) .

7 - Os resultados cinéticos idênticos obtidos na
2+oxidação da tiourêia pelos complexos de |Ni(III)(TH)(T)| e



\
|Ni(IV)(T)2 |+/ demonstram claramente ser o níquel(III) a espécie 
reativa na etapa determinante da reação.

8 - 0  provável mecanismo de transferência de elê 
trons para os sistemas estudados é de esfera externa.

73
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