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RESUMO 

 

            A biodisponibilidade e o transporte de íons metálicos no solo para as plantas 

são fortemente influenciados pela presença de ligantes orgânicos no ambiente. O 

ácido cafeico ocorre na rizosfera de muitas plantas, juntamente com outros 

compostos polifenólicos. Desta forma, plantas com deficiência de Ferro exsudam 

ácido cafeico para tornar o Ferro biodisponível, suprindo a necessidade desse 

importante íon metálico. 

Neste trabalho foram investigadas as interações dos íons Fe(III) com o ácido 

cafeico para poder avaliar, na presença de ácidos húmicos, onde esse íon está 

complexado, e se será liberado.  As interações foram determinadas pela técnica de 

titulação potenciométrica, que é muito eficaz na determinação das constantes de 

equilíbrio.  Por isso é a técnica escolhida para caracterizar os equilíbrios ácido-báse 

e de complexação. Além do estudo potenciométrico, foram realizados 

espectroscopias UV-Vis para comparar com os resultados potenciométricos e 

estudos eletroquímicos por voltametria cíclica, envolvendo o ácido cafeico em 

presença e ausência do íon metálico. Esses estudos são importantes para entender 

o mecanismo de absorção de cátions metálicos por raízes de plantas dicotiledôneas. 

Esses estudos mostram que em meio ácido, neutro, e levemente alcalino, o ácido 

húmico libera íons Fe(III) para o ácido cafeico, facilitando a absorção do íon Fe(III) 

pelas raízes das plantas.   

  

 

  

Palavras-chave: complexos metálicos, Fe(III), Ácido Húmico e Ácido Cafeico.  
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1. Introdução  
 

            A matéria orgânica do solo (MOS) é formada de resíduos de plantas e 

animais. Ela exerce importante papel como fonte de alimentos para a fauna do solo 

e atua diretamente sobre a fertilidade do solo, por compor a principal fonte de macro 

e micro nutrientes essenciais às plantas. O interesse em relação ao meio ambiente 

tem sido crescente nos últimos anos, tanto para avaliar a biodisponibilidade de micro 

nutrientes para as plantas, como: B, Cl, Co, Cu, Fe, Mn, Mo, Ni, Na, Se, Zn, quanto à 

possível contaminação do solo em função de metais tóxicos originados das 

atividades industriais, como: Mn, Al, Cr, As, Se, Sb, Pb, Hg. Devido à sua toxicidade, 

esses metais são chamados fitos tóxicos. 1       

 As plantas dicotiledôneas, quando em deficiência de ferro, exsudam ácidos 

orgânicos (ácido málico, ácido cítrico, aminoácidos) e fenóis (ácido caféico) de baixa 

massa molecular capazes de formar complexos solúveis chamados quelatos. Por 

meio da formação de quelatos, os nutrientes minerais são protegidos de novas 

ligações e, ao mesmo tempo, podem ser absorvidos mais facilmente pelas raízes 

das plantas.2            
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2 Revisão da Literatura. 

 

2.1 Substância Húmica. 
 

A matéria orgânica do solo consiste de uma mistura de compostos em vários 

estágios de decomposição, que resultam da degradação biológica de resíduos de 

plantas, animais e da atividade sintética de microrganismos.3 A matéria orgânica 

pode ser agrupada em substâncias húmicas (SH) e não-húmicas. As substâncias 

não-húmicas são formadas por substâncias com características químicas definidas, 

tais como polissacarídeos, aminoácidos, açucares, proteínas e ácidos orgânicos de 

baixa massa molar.4                  
As substâncias húmicas (SH) são os componentes em maior quantidade na 

matéria orgânica: cerca de (70%) do carbono orgânico total. Estão presentes em 

águas, sedimentos e solos. Estes compostos têm uma grande participação em 

processos químicos, físicos e geoquímicos nestes ambientes.5 Eles são fontes de 

elementos essenciais para a vida, como nitrogênio e fósforo. 

A composição das SH, bem como suas propriedades, pode variar de acordo 

com o grau de decomposição da matéria orgânica e o local da sua formação. O 

processo de humificação é influenciado por fatores como clima e vegetação, 

determinando de certa forma as características das SH. Um alto grau de 

aromaticidade da SH indica alto grau de humificação, devido a atividades 

microbianas.6 A presença de grande quantidade de alifaticidade  do húmus marinho, 

por exemplo, resulta da contribuição de lipídeos de origem microbiana, 

particularmente algas.7 

A estrutura das SH vem sendo estudada por diversos pesquisadores. Mas 

nenhuma delas ainda é bem aceita devido a variações de acordo com o grau e 

mecanismo de decomposição, não possuindo uma identidade estrutural. Através da 

análise de diversas técnicas, Schulten e Schnitzer (1994) propuseram uma estrutura 

para os ácidos húmicos (Figura 1). 
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Figura 1: Ácidos húmicos proposto por Schulten e Schinitzer.8 

 

Esta estrutura consiste em um agregado de moléculas com átomos de C, O, H 

e N. O oxigênio está presente na forma de carboxilas, hidroxilas fenólicas e 

alcoólicas, carbonilas e ésteres. As substâncias húmicas têm sido amplamente 

estudadas, pois elas possuem aplicações na agricultura, indústria, farmácia e, 

principalmente, na área ambiental. 

As SH são classificadas de acordo com sua solubilidade: o ácido fúlvico (AF) é 

solúvel em qualquer faixa de pH, o ácido húmico é solúvel em meio básico e 

insolúvel em meio ácido, e a humina é insolúvel em todas as faixas de pH.3  A 

diferença entre eles está na composição, onde os AH são mais ricos em carbonos e 

possuem uma quantidade menor de grupos funcionais que os AF. 

O efeito das SH nas plantas está relacionado com o crescimento das plantas 

pela absorção de nutrientes, aumentando a produção de ATP, fotossíntese, 

aminoácidos e proteínas.9 Esses efeitos vêm sendo amplamente estudados por 

diversos pesquisadores. Mas devido às dificuldades já mencionadas, relacionadas 

com a caracterização das SH, resultados contrastantes vêm sendo encontrados. 
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2.1.2 Interações  SH-metal.  
 

As SH, devido suas características estruturais, podem interagir com metais. 

Mas a principal dificuldade de estudá-las está no fato que elas representam uma 

variedade de moléculas. Por serem diferentes uma das outras, possuem variados 

grupos funcionais que podem interagir com os metais.  Manahan, em 1981, verificou 

algumas possibilidades de ligação com o metal: A ligação pode ocorrer como 

quelante entre: A) grupos carboxila e hidroxilas fenólicas, B) quelação entre dois 

grupos carboxila ou C) complexação com o grupo carboxila (Figura 2).   

 
                        A                                            B                                    C 

Figura 2: Diferentes formas da ligação SH-metal.10 

 

As interações entre os íons metálicos e ligantes inorgânicos (ânions) ou 

orgânicos obedecem ao principio de ácidos e bases, moles e duros (conceito de 

“hard” e “soft”) sugerido por Pearson, em 1963.11 Baseado no conceito de ácido e 

base de Lewis, no qual o primeiro é uma substância receptora de um par de elétrons 

e a segunda uma substância doadora de um par de elétrons, a classificação de 

Pearson estabelece que ácidos duros (“hard”) interagem melhor com bases duras 

(“hard”) como por exemplo o grupo carboxílico, sendo uma base dura interage com 

os íons Ca(II), Mg(II), Al(III) e Fe(III) que são metais duros. Os ácidos moles (“soft”) 

como tioésteres e aminos preferem bases moles (“soft”) como Cu(I), Cd(II), Pb(II) e 

Hg(II). O termo duro (hard) indica alta eletronegatividade, baixa polaridade e raio 

iônico pequeno. E o termo mole (soft) indica o contrário.    

 A estabilidade do complexo Metal-húmico não depende somente da natureza 

das SH, mas também de outros fatores como: a concentração de SH, a 

concentração de outros ligantes, a presença ou não de outros metais e ainda as 

condições físico-químicas  do meio (pH, força iônica e temperatura). A presença do 

íon Al(III) pode inibir a absorção de cálcio e magnésio.12.  
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2.2  Ferro nas plantas. 
 

O ferro é um nutriente essencial para as plantas. A falta do mesmo faz com que 

elas sofram de clorose intervenal, sintoma que afeta a redução do cultivo das 

culturas. Uma vez que é relativamente imóvel no floema, a clorose manifesta-se, 

inicialmente nas folhas mais jovens. Subsequentemente pode atingir também as 

nervuras, até a folha ficar amarelada.  E o ferro deixa de participar de processos 

fundamentais para a planta desde a fotossíntese até a respiração, onde participa na 

transferência de elétrons em reações redox, metabolismo de nitrogênio, síntese de 

DNA e hormônios.13,14 Algumas de suas funções se devem à sua capacidade de 

atuar em reações redox reversíveis entre os íons ferroso Fe(II) e férrico Fe(III). 

Abundante na crosta terrestre, o Fe presente no solo está em sua maior parte na 

forma oxidada Fe(III) que não é prontamente absorvido pelas plantas.15  

Plantas em deficiência de Fe liberam compostos fenólicos redutores, como no 

caso do ácido caféico, para plantas de tomate16,17 e pepino.18  Formam quelatos 

onde o íon  Fe(III) é reduzido a Fe(II), devido o Fe(III) possuir pouca mobilidade na 

planta. Para ocorrer uma melhor solubilização do Fe no solo, a rizosfera libera 

prótons, onde acontece uma redução do pH do meio, já que o Fe em meio alcalino 

precipita-se na forma de hidróxido, especialmente em pH acima de 5,0. Tanto a 

liberação quanto a redução são induzidas por enzimas ATPases, que gastam ATP 

para liberação de H+ (Figura 3).19,20,21 

 
Figura 3: Estratégia para absorção de Ferro pelas plantas.21 
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2.3  Compostos Polifenólicos 
 

 Os compostos polifenólicos são descritos na literatura como um grupo de 

compostos encontrados na natureza, tendo como a principal característica a 

presença de múltiplos grupos funcionais do tipo fenol. Os compostos fenólicos nas 

plantas vêm sendo amplamente estudados por desempenharem um importante 

papel morfológico e fisiológico,22 estando presentes em diversas funções como: inibir 

a oxidação lipídica e a proliferação de fungos,23 sendo a mais significativa a 

formação de espécies reativas de oxigênio.24 Os ácidos fenólicos são divididos em 

ácidos hidroxibenzóicos e ácidos hidroxicinâmicos. Nas plantas na maioria das 

vezes ocorrem na forma de ésteres, os quais podem ser ambos solúveis 

(acumulando-se em vacúolos) ou insolúveis (componentes da parede celular).  

Sendo um dos mais importantes entre os hidroxicinâmicos, o ácido cafeico e o ácido 

ferúlico estão presentes no café e em diversas frutas. Dentre os ácidos 

hidroxibenzóicos os mais importantes são os ácidos elágico e gálico, encontrados 

nas frutas vermelhas e castanhas.25   

 

2.3.1  AC. 

 

 Apesar do nome relacionado ao café, pode ser encontrado em frutas e 

vegetais como uva, maçã, ameixa e tomates. Sendo possível isolá-lo das folhas  de 

Alsophila spinulosa, uma pteridófita originária da China, com propriedades já 

descritas para o tratamento de hepatite, gota e reumatismo.26 Chiang (1994) relatou 

os efeitos fisiológicos do AC sobre a sua capacidade de atuar como antiflamatório, 

como ligantes,27 e até mesmo inibir a oxidação de LDL catalisada por íons 

metálicos.28 O AC é produzido a partir da L-fenilamina ou L-tirosina (figura 4). 
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Figura 4: Precursores biosintéticos do ácido cafeico.29 

 

 O potencial antioxidante do AC está intrisicamente ligado à sua estrutura 

molecular, tanto em função de sua capacidade de estabilizar por ressonância o 

radical fenoxil gerado pela doação do seu H fenólico, quanto em função de sua 

capacidade de interagir com metais indutores de dano oxidativo.30 

 O ácido caféico (Figura 5), é encontrado em diversas plantas em conjunto 

com outros polifenóis.31 Tal molécula possui dois sítios de coordenação,  sendo um 

na porção catecol e o outro na função carboxílico.  

 
 

Figura 5: Sítios de coordenação do ácido caféico.31 

 

A importância do grupo catecol em relação à estrutura/atividade de ácidos 

fenólicos indica ser um grupo importante tanto na estabilização dos radicais livres,32 

quanto na complexação de metais.33 O papel dos grupos carboxílico e etilênico 
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também deve ser avaliados. O grupo carboxílico tem demonstrado sua participação 

em algumas reações de complexação do AC com metais. Estudos espectroscópicos 

por UV e IR, realizados por estes autores confirmam a existência de estruturas de 

complexos metálicos do AC nas proporções 1:1 (no caso do Pb(II)), 1:2 (no caso dos 

metais Cu(II) e Zn(II)), 2:1 (também para os íons metálicos Pb(II) e Cu(II)) e 1:3 (no 

caso do Al(III)).34 No entanto, cabe salientar que os diversos estudos da interação do 

AC com diferentes metais demonstram que extrapolações de um complexo para 

outro não podem ser utilizadas no que diz respeito ao sítio ligante e aos mecanismos 

de complexação. Sendo que a natureza do complexo varia com o íon considerado.

 Cornard e colaboradores (2006) estudaram as interações entre ácido cafeico 

e Al(III) atráves das constantes de estabilidade para predizer em qual pH o metal 

complexa melhor um determinado sítio. Cornard notou que a preferência pelo grupo 

catecol está relacionada com o aumento de pH. Enquanto que, em pH mais baixos, 

há uma competição entre os sítios carboxílico e catecol.35 

Deyana, em 1995, comparou o pH com a capacidade do Fe(III) em interagir 

com ácido cafeico. A concentração de ferro nas formas di e trivalentes está 

intimamente ligada à capacidade do ácido na reação de redox, para reduzir o Fe(III) 

a Fe(II). Podendo, em altas concentrações de metal, ocorrer a decomposição 

gradual de complexos Fe(III)-Ácido caféico.36 
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3. Objetivos 

 
3.1 Geral 

 

 Estudar as afinidades dos íons Fe(III) pelo ácido caféico, e compará-las às 

interações com as substâncias húmicas, simulando o ambiente biológico onde 

ocorre o transporte de micronutrientes para as plantas.  

 

3.2.  Específicos 

 

• Determinar por titulação potenciométrica os pKa’s do ácido cafeico e 

comparar com os da literatura. 

 

• Realizar titulação espectrofotométrica do ácido cafeico para comparação das 

constantes encontradas anteriormente.  

 

• Caracterizar os equilíbrios envolvendo o ácido cafeico e Fe(III) por titulação 

potenciométrica, bem como sua especiação calculando suas constantes de 

formação e pKa’s  

 

• Elucidar qualitativamente a interação entre o ligante estudado e o íon metálico 

por voltametria cíclica. 

 

• Caracterizar o sistema ternário (ácido cafeico:Fe(III):ácido húmico) para fins 

de especiação, demonstrando as possíveis interações existentes nesses equilíbrios.  
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4. Materiais e métodos. 

4.1 Materiais. 

 Os materiais envolvidos nas análises foram adquiridos de fontes comerciais e 

utilizados sem purificação prévia: Ácido Húmico (Aldrich), Ácido Cafeico (aldrich); 

hidróxido de potassio livre de CO2 em ampolas de Backer Diluit-it, Argônio (White 

Martins), EDTA dissódico (Vetec), cloreto de ferro(III) hexahidratado (Vetec) 

4.2 Métodos e Instrumentações 

4.2.1 Titulação Potenciométrica 

 A principal vantagem da utilização desta técnica é o fato de que, como se 

trata de um estudo em solução, a interpretação dos resultados deve ser muito mais 

aproximada do que ocorre na natureza. A técnica de titulação potenciométrica é 

muito empregada para estudos de medidas de equilíbrio de complexos metálicos em 

solução, podendo-se usar eletrodo de vidro, muito preciso nas medidas de 

concentração de hidrogênio. Neste tipo de titulação adicionam-se incrementos de 

volume conhecido uma base ou um ácido padronizados, ao sistema contendo um 

ligante, na ausência ou na presença de íon metálico.    

 Através dos valores das constantes de estabilidade ou das constantes de 

equilíbrio de formação de complexos metálicos é possível verificar a tendência de 

complexação de um determinado ligante por um íon metálico em solução. Para o 

caso das estruturas complexas como as substâncias húmicas, consideradas ligantes 

multidentados, geralmente utilizam-se misturas de moléculas-modelo para avaliar o  

grau de confiabilidade do método utilizado.      

 Os experimentos foram realizados em sistema aquoso devido à solubilidade 

dos ligantes na faixa de pH estudada. As soluções experimentais foram tituladas  em 

uma célula termostatizada a 25,00 ± 0,05 °C refrigerada mecanicamente por um 

banho de circulação termostatizado (Microquímica Ind. Com. Ltda). As titulações 

foram realizadas em um titulador automático (Titrino Plus 350, da Metrohm), 

equipado com um eletrodo combinado Ag/AgCl. Antes de cada titulação o eletrodo é 

calibrado com uma solução diluída de HCl (0,01 mol/L, µ= 0,100mol/L), para que se 

possa ter a leitura direta do pH (pH = - log[H+] ). Amostras de AC e AH 0,05 mmol e 

foram diluídas em 50 mL de água (bidestilada na presença de KMnO4 e fervida). As 

soluções, com força iônica ajustada para 0,100M de KCl, tituladas com solução 
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padrão de KOH 0,100M livre de CO2, através do fluxo de argônio até pH 11. As 

soluções metálicas foram estudadas potenciometricamente com 0,0250 mmol de 

Fe(III). A solução metálica de Fe(III) foi preparada a partir do sal metálico comercial 

e padronizada por titulação com EDTA.37 Para evitar a hidrólise do metal trivalente, 

adiciona-se ácido clorídrico na solução. A quantidade de ácido adicionado é 

determinada quantitativamente pelo método de Gran´s.38 As titulações foram 

realizadas em triplicata e os valores apresentados referem-se à media dos 

experimentos. As constantes foram calculadas com o programa BEST7, que permite 

determinar as concentrações das espécies presentes e as constantes de protonação 

dos ácidos, bem como das constantes de estabilidade ou constantes de equilíbrio de 

formação dos complexos metálicos. A entrada de dados para o programa consiste 

em: o volume inicial da solução, os valores aproximados dos pKas dos grupos 

existentes, a concentração da base ou ácido (titulante) e os mmoles aproximados de 

cada grupo. Nos sistemas com o íon metálico é necessário também conhecer a 

concentração do íon metálico. O programa utiliza o método dos mínimos quadrados 

para minimizar as diferenças entre os valores de pH calculados e os experimentais, 

mantendo fixos os valores das constantes de equilíbrios conhecidas e variando os 

valores das constantes que se desejam determinar, minimizando o erro. Os 

milimoles de cada grupo, quando não forem conhecidos, são também determinados 

pelo ajuste da curva.           

 Com a ajuda do programa SPECIES foi calculada a distribuição das 

interações dos íons metálicos com o ácido húmico e ácido cafeico.39  

4.2.2 Espectroscopia de UV-Vis 

Os espectros de UV/Vis foram obtidos em um espectrofotômetro HP8453 com 

arranjo de diodo. O equipamento possui lâmpadas de deutério e tungstênio e é 

utilizado para acompanhar formação de ou desaparecimento de espécies que 

absorvem radiação eletromagnética na região do ultravioleta até o visível. O 

equipamento foi acoplado a um banho termostático Microquímica, modelo 

MQBTC99-20, e a microcomputadores, contendo o sistema de aquisição e 

tratamento de dados, HP ChemStation versão A.02.05. Para a obtenção dos 

espectros de UV/Vis, foram utilizadas celas de quartzo com 1,0 cm de caminho ótico 

e capacidade para 3,0 mL de solução. A titulação espectrofotométrica do ácido 

caféico foi realizada adicionando-se alíquotas de 10µL de uma solução padrão de 
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NaOH sobre uma solução aquosa de ácido caféico 5 x 10-5 M (pH 2,00). Para cada 

adição da solução de NaOH foi medido o pH da solução e o espectro UV-Vis obtido 

em seguida. 

 

4.2.3 Eletroquímica        

 Frequentemente, a voltametria cíclica é o primeiro experimento a ser realizado 

quando se deseja estudar o comportamento eletroquímico de um composto ou a 

superfície do eletrodo. Em voltametria, um sinal de excitação de potencial é aplicado 

sobre uma célula eletroquímica contendo um microeletrodo. Este sinal extrai uma 

resposta característica de corrente no qual se baseia o método. Na voltametria 

cíclica o sinal de excitação é na forma de onda triangular e o potencial varia 

continuamente com o tempo.         

 Nos experimentos de voltametria foi utilizado um potenciostato EG&G da 

Princeton Applied Research, acoplado ao software M270 para aquisição e analise 

dos dados. A célula eletroquímica com capacidade para 20 mL de solução foi 

empregada com um sistema de três eletrodos. Sendo o primeiro o eletrodo de 

carbono vítreo como eletrodo de trabalho, o eletrodo Ag/AgCl como eletrodo de 

referencia e um fio de platina como eletrodo auxiliar.     

 Os testes eletroquímicos foram realizados em meio à solução aquosa de 

KN03 1 mol/L, com diferentes estequiometrias de Ferro(III) e do ácido Cafeico na 

proporção de 1:2, 1:1, 2:1. A concentração do ácido foi mantida constante, enquanto 

a concentração de Fe(III) foi variada para atingir as estequiometrias desejadas. No 

segundo momento a concentração de Fe(III) foi mantida constante até que a 

variação da concentração de ácido cafeico atingisse as devidas proporções 

estequiométricas. A partir dos dados obtidos com o efeito estequiométricos foi 

realizado o estudo cinético para o sistema nas proporções de 1:1 e 2:1 de ácido 

cafeico e ferro respectivamente, a fim de se avaliar a reversibilidade do sistema.  
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5. Resultados e discussões;  

5.1 Titulação Espectrofotométrica 

 A espectroscopia UV-Vis foi utilizada na caracterização dos equilíbrios ácido-

base do AC. A Figura 6, mostra o espectro de absorbância do AC em solução 

aquosa em função do pH variando de 2 a 11. Na faixa de pH estudada podemos 

observar dois pontos isosbésticos em 291 e 322 nm, os quais evidenciam a 

presença de dois equilíbrios ácido-base. Sendo o primeiro equilíbrio relacionado à 

desprotonação do grupo carboxílico e o segundo equilíbrio relacionado à 

desprotonação de uma das hidroxilas do grupo catecol. Cornard e colaboradores por 

análise de (EFA) atribuíram que a forma ácida apresenta um espectro caracterizado 

por uma dupla banda localizada a 320 e 295 nm e absorção abaixo de 250 nm. A 

desprotonação do grupo carboxílico provoca um deslocamento hipsocrômico da 

dupla banda para 309 e 284 nm. Um deslocamento batocdrômico é observado na 

primeira desprotonação do grupo catecol 341 e 298 nm.35 

   

 

Figura 6: Espectros eletrônicos registrados durante a titulação de uma solução 

aquosa 5x10-5  mol L-1 de pH 2 a 11. Temperatura 25°C; I= 0.1 mol L-1 (KCl) 
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 Uma análise direta através do método gráfico, plotando-se a absorbância a 

343 nm em função do pH na Figura 7, forneceu os valores de pka  através do cálculo 

da fração molar das espécies envolvidas no equilíbrio, multiplicado pela suas 

respectivas absorbância máxima como descrito na equação 1:   

Abs= CAH3. χAH3 + CAH2
-. χAH2

- + CAH2-. χAH2- + CA3-. χA3-  (1) 

AH3 AH2
- + H+

AH2
- AH2- + H+

AH2- A3- + H+

k1

k2

k3

 

 

 

 

 

 

 

   

   

Figura 7: Espectros eletrônicos registrados em 343 nm em função do pH. 

 Os dados obtidos referentes aos cálculos de pKa são mostrados na Tabela 1. 

Tabela 1. Valores de pKa encontrados para o ácido cafeico por UV-Vis. 

Quociente Log K Log K* 

[HL2-]/[H][L3-] 

[H2L-]/[HL2-][H] 

[H3L]/[H2L-][H] 

- 

8,78 

4,22 

12.6 

8,67 

4,37 

*Valores encontrados na literatura.35 
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5.2  Estudo de equilíbrio potenciométrico 

As curvas de titulação potenciométrica em presença e ausência de íons Fe(III) 

são mostradas na Figura 8.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 8: Curva de titulação do ácido cafeico em presença e ausência de Fe(III). T = 

25oC, µ = 0,1 KCl, atmosfera de Ar. 

O ácido cafeico livre (a) apresenta duas regiões tamponadas distintas, sendo 

que a primeira região tamponada está em torno de pH 4 que corresponde à 

desprotonação do grupo carboxílico presente na molécula. A segunda região 

tamponada representa a desprotonação do primeiro próton do catecol na faixa de pH 

9. A terceira região tamponada referente à desprotonação do segundo próton do 

catecol não foi observada devido a limitação da técnica de titulação potenciométrica 

se limitar na faixa de trabalho em pH de 2 a 12.35 Cada próton consumiu 0,5 mL de 

base. O diagrama de espécies envolvendo as protonações/desprotonações do AC 

em solução é mostrado na figura 9. 
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Figura 9: Diagrama de distribuição de espécies do ácido cafeico em função 

do pH. 

Os pKa’s encontrados por titulação potenciométrica para o AC estão 

apresentados na Tabela 2. 

Tabela2: Valores de Log K encontrados para o ácido cafeico. 

Quociente Log K Log K* 

[HL2-]/[H][L3-] 

[H2L-]/[HL2-][H] 

[H3L]/[H2L-][H] 

- 

8,80 

4,39 

 

12.6 

8,67 

4,37 

*Valores encontrados na literatura.35 

Os valores encontrados estão de acordo com os da literatura para o cálculo 

dos pKa’s do AC. Observa-se também que esses valores estão de acordo com os 

determinados pela titulação espectrofotométrica anteriormente. Com os valores de 

pKa estabelecidos para nosso sistema em nossas condições experimentais, nos 

permitiu, a partir da titulação em presença do íon metálico, calcular as constantes de 

formação bem como os pKa’s envolvidos no sistema AC - Fe(III)  2:1. 
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Os equilíbrios  envolvidos no sistema do ácido cafeico são mostrados na 

Figura 10, com as estruturas propostas a partir do diagrama de espécies. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 10: Equilíbrios envolvendo o ácido cafeico.  

 

Na figura 8, a curva de titulação em presença do íon Fe(III) encontra-se 

deslocada devido à complexação do ácido cafeico ao íon metálico. O excesso de 

ácido aparece à esquerda em valores negativos. Inicialmente, há um consumo de 2 

moles de KOH por mol de ligante até a primeira inflexão. No segundo tampão, 

próximo de 8, ocorre o consumo de mais 1,5 mol de base, devido à neutralização de 

1 mol de prótons do ligante e ½ mol de prótons de uma molécula de água 

coordenada ao íon metálico no complexo ML2. O diagrama de distribuição das 

espécies detectadas em solução, em função do pH, para o sistema AC-Fe(III), é 

mostrado na  Figura 11.  
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Figura 11: Diagrama de distribuição de espécies do sistema H3Caf : Fe(III) / 2:1 em 

função do pH. (a) [Fe(Caf)(H)]+, (b) [Fe(Caf)], (c) [Fe(Caf)(OH)]-, (d) [Fe(Caf)2]3- e  (e) 

[Fe(Caf)2OH]4-. 

Em valores de pH bem ácidos aparece a espécie 1:1 Fe:Caf monoprotonada, 

(a) [Fe(Caf)(H)]+, que tem um máximo de formação em pH 2. Esta espécie diminui 

com um aumento do pH, dando espaço para a formação da ML, [Fe(Caf)], com um 

máximo de formação em pH 6,4 (90%).  A espécie hidróxida, (c) [Fe(Caf)(OH)]-, tem 

um máximo de formação em pH 8,1 (70%). Ela decresce em valores de pH mais 

alcalinos, dando espaços para a formação de uma outra espécie hidróxida, (e) 

[Fe(Caf)2OH]4-. A espécie (d) [Fe(Caf)2]3- está somente 7% formada, em pH 9. Um 

produto de hidrólise do íon Fe(III) aparece em valores de pH maiores do que 10, 

[Fe(OH)4]-. Os valores das constantes de formação dessas espécies, bem como os 

pKa’s das moléculas de água coordenada no sistema AC : Fe(III) são mostrados na 

Tabela 3.  
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Tabela 3: Valores das constantes de formação para o sistema AC : Fe(III). 

Quociente Log K 

[Fe(Caf)]/[Fe][(Caf)] 

[Fe(H)(Caf)]/[Fe(Caf)][H] 

[Fe(OH)(Caf)][H]/[Fe(Caf)] 

[Fe(Caf)2]/[FeL][(Caf)] 

[Fe(OH)L2][H]/[Fe(Caf)2] 

24.97 

5,39 

-8.04 

8.44 

-8.61 

 

Espécies semelhantes com comportamentos lineares são encontradas 

envolvendo Fe(III) com outros polifenóis da mesma série. E ainda em outro trabalho 

de Martin e colaboradores40, foram identificadas espécies envolvendo AC e Al(III).               

Os equilíbrios envolvidos no sistema metálico são apresentados na Figura 12.   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 

Figura 12: Equilíbrios envolvendo o sistema Caf :Fe(III) / 2:1. 
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5.3 Estudo Eletroquímico. 

 O comportamento eletroquímico de íons Fe(III) na presença de H2CAF--  foi 

observado através da técnica de voltametria cíclica. Uma variação de potencial 

partindo de 1000 mV até -200 mV, retornando logo em seguida ao potencial de 

partida em uma solução de KNO3 1,0 mol L-1 contendo Fe(III) 68 μmol L-1 (Figura 

13), apresentou um potencial de pico de redução (Epr) em 381 mV e um potencial de 

pico de oxidação (Epo) em 517 mV (Tabela 4). O voltamograma obtido após adição 

de 34 μmol L-1 de H2CAF--  à cela eletroquímica contendo Fe(III), apresentou 

deslocamento do Epr para 367 mV, e do Epo para 430 mV. Além disso, houve 

também a diminuição na intensidade da corrente de pico catódica (ipc), quando 

comparada a ipc do voltamograma contendo apenas Fe(III), enquanto a corrente de 

pico anódica (ipa) manteve praticamente a mesma intensidade. Nos voltamogramas 

referentes às adições sucessivas de 68 μmol L -1 e 136 μmol L-1 é possível observar 

um aumento nas ipc e ipa além do deslocamento dos Epr e Epo para valores mais 

negativos.                           

 

Figura 13: Voltamogramas cíclicos de (a) uma solução de  KNO3 1,0 mol L-1 com (b): 

(a) + de  Fe(III) 68 μmol L-1, (c): (b) + H2CAF-- 34 μmol L-1, (d): (b) + H2CAF-- 68 μmol 

L-1 e (e): (b) + H2CAF-- 136 μmol L-1 . 
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A separação dos potenciais de pico de oxidação e redução (ΔEp) de 136 mV  

no voltamograma contendo apenas íons Fe(III) caracteriza um processo envolvendo 

a transferência de 2 mols de elétrons, conforme a equação 2. No voltamograma de 

H2CAF--:FE (1:2) a ΔEp assume o valor de 63 mV e se mantém semelhante nos  

voltamogramas de H2CAF--:Fe (1:1) e (2:1) caracterizando um processo que envolve 

a transferência de apenas 1 mol de elétrons. A diminuição da intensidade da ipc no 

voltamograma H2CAF--:Fe (1:2) está associada a interações entre os íons Fe(III) e o 

H2CAF--.41  

     ΔEp = Epa – Epc = 0,059 / n      (n = número de mols de elétrons)   (2) 

 Comportamento semelhante pode ser observado quando Fe(III) é adicionado 

ao sistema contendo H2CAF--, Figura 14.  O voltamograma de H2CAF--  68 μmol L-1 em 

uma solução de  KNO3 1,0 mol L-1 apresentou um Epr em 293 mV e um Epo em 354 

mV. A adição de Fe(III) 34 μmol L-1 à cela eletroquímica contendo H2CAF--  promoveu 

um aumento da ipc alem de um deslocamento do Epr para valores mais positivos. 

Este comportamento também foi observado com os valores de  ipa e  Epo. Os 

voltamogramas mostrando as adições sucessivas de Fe(III) 68 e 136 μmol L-1 

também apresentaram  comportamento, ou seja, aumento na intensidade de 

corrente e deslocamento do potencial de pico para valores mais positivos 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 14: Voltamogramas cíclicos de (a) uma solução de  KNO3 1,0 mol L-1 com (b): (a) +   H2CAF--  

68 μmol L-1, (c): (b) + Fe(III) 34 μmol L-1, (d): (b) + Fe(III) 68 μmol L-1 e (e): (b) + Fe(III)  136 μmol L-1 . 
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ΔEp, 61 mV, para o voltamograma contendo apenas H2CAF-- caracteriza um 
processo envolvendo a transferência de 1 mol de elétrons, o mesmo número de 
elétrons transferidos nos voltamograma após adições sucessivas de H2CAF--:FE (2:1, 
1:1 e 1:2) onde ΔEp manteve-se em 57 mV. Os resultados encontrados em ambos 
os voltamogramas demonstram claramente a interferência do ácido cafeico no 
processo de redução de Fe(III), evidenciado na sutil diminuição da ipc de Fe(III) na 
presença de H2CAF-- assim como na mudança de mecanismo de transferência de 
elétrons modificando de 2 para 1 mol de elétrons na reação  eletroquímica, podendo 
tal comportamento estar associado à ocorrência de alguma reação química entre o 
Fe(III) e o H2CAF--  presentes na solução.40 

Tabela 4: Parâmetros eletroquímicos avaliados no sistema AC/Fe(III). 

               Espécie  Epr 

( mV) 

ipc 

(µA) 

Epo 

( mV) 

ipa 

(µA) 

Espécie Epr 

( mV) 

ipc 

(µA) 

Epo 

( mV) 

ipa 

(µA) 

Fe(III) 381 1,43 517 1,16 H2Caf- 293 2,05 354 2,51 

H2Caf- : Fé(III) / 1:2 367 0,87 430 1,08 H2Caf- : Fé(III) / 2:1 301 2,69 358 3,17 

H2Caf- : Fé(III) / 1:1 335 2,46 398 2,85 H2Caf- : Fé(III) / 1:1 313 3,04 370 3,43 

H2Caf- : Fé(III) / 2:1 321 4,17 384 4,62 H2Caf- : Fé(III) / 1:2 331 3,24 387 3,62 
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5.4 Caracterização do Sistema Ácido Cafeico:Fe(III):Ácido Húmico. 

A caracterização do sistema AC:Fe(III):AH foi realizada a fim de poder 

predizer a competição das interações entre essas moléculas e o íon Fe(III), 

simulando o meio ambiente onde o AC é liberado pela rizosfera da planta, quando a 

mesma tem deficiência de Fe e consegue capturar o Fe do AH. O diagrama de 

distribuição das espécies e das interações em função do pH, para o sistema 

AC:Fe(III):AH, é mostrado na  Figura 15. Nela aparecem as possíveis espécies 

formadas resultantes da interação com o íon metálico na faixa de pH estudado. 

 

Figura 15. Interações detectadas no sistema ácido AC-Fe(III)-AH, (a) = [Fe(H)(Caf)+], (b) = Fe(Caf), 
(c) = [Fe(OH)2(Cat)2]-3,  (d) = [Fe(OH)2(Sal)2]-3, (e) = [Fe(OH)(Cat)(Fta)]2-,  (f) = [Fe(OH)(Sal)2]2-,e (g) = 
[Fe(OH)(Caf)]-. 

 

Observa-se na Figura 15 que em pH ácido há uma predominância das 

espécies envolvendo o AC com o Fe(III) em relação ao AH. A espécie protonada (a) 

[Fe(H)(Caf)]+ atinge a formação máxima em pH 2 (100%), decrescendo em valores 

de pH mais elevados. A espécie (b) [Fe(Caf)], tem um máximo de formação em pH 

5.8 (50%). Em pH mais básico ocorre a preferência do Fe(III) por moléculas do AH. 

A espécie (c) [Fe(OH)2(Cat)2]- a partir do pH 6.4 começa a se formar em maior 

quantidade até o pH 7, mantendo-se constante até o pH 12 (45%). Em pH 7.8 a 

espécie (d) [Fe(OH)2(Sal)2]- é majoritária até atingir o máximo em pH 8.7 (55%), 
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permanecendo constante até o pH 12. Os valores das constantes de formação, bem 

com os pKa’s das espécies detectadas no sistema AC :Fe(III):AH são mostrados na 

Tabela 5. 

Tabela 5 – Log K para as espécies de Fe(III)-ácido cafeico e para as interações do 
íon Fe(III) com o ácido húmico (AH). Medidas a 25,00oC e μ=0,100 (KCl). 

Razão Log K 

Fe(Caf)/Fe.(Caf) 

Fe(OH)Caf.H/Fe(Caf) 

Fe(H)(Caf)/Fe(Caf).(H) 

Fé(Caf)2/Fé(Caf).(Caf) 

Fe(OH)(Caf)2.H/Fe(Caf)2 

Fe(OH)2(Cat)2.H2/ Fe.(Cat)2 

Fe(OH)(Sal)2.H /Fe.(Sal)2 

Fe(OH)2(Sal)2.H/Fe(OH)(Sal)2 

Fe(OH)(Cat)(Fta).H/Fe.(Cat).(Fta) 

24.97 

-8.04 

5.39 

8.44 

-8.61 

26.78 

27.86 

-6.56 

22.64 
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6. Conclusão: 

 

 Os estudos ponteciométricos, espectrofotométricos e elétroquimicos nos 

permitiram calcular as constantes de equilíbrio do Ácido Cafeico e do Ácido Húmico 

na presença de Fe(III).  

O estudo elétroquímino confirma a transferência de elétrons entre Ácido 

Cafeico e Fe(III).  

Pela análise da distribuição de espécies em função do pH pode-se observar 

que em meio ácido e levemente alcalino o Ácido Cafeico consegue retirar o Fe(III) do 

Ácido Húmico. 
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