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ABSTRACT

The decomposition reactions of 2,2,2- 

trichloro-l-phenyl-ethanone (TCA) and 2,2,2-trichloro-l-(p- 

chloro-phenyl)-ethanone (p-ClTCA) were studied in the pH 

range of 7.09 to 9.21 and they sh'owed first order dependen­

ce in both TCA and hydroxide ion co n c e n t r a t i o n . The faction 

products were the corresponding benzoic acid and chloroform.

The isotopic effect in the hydration 

reaction of TCA, p-ClTCA and 2 , 2 ,2-trichloro-l-(m-nitro-ph^ 

nyl)-ethanone (m-N0 2TCA) was studied and the values of the 

equilibrium constants and rate constants for hydration and 

dehydration were determined in the pre.sence of different 

H2O/D2O mixtures in tetrahydrofurane. The experimental da­

ta, using the proton inventory technique, are indicative of 

a multiproton transition state for TCA and a two proton

transition state for p-ClTCA and m - N02TCA. A  transition sta 

te consistent with the experimental data is proposed.

The hydration and dehydration

reactions of the compounds described above, were also stu­

died in the presence of LCl (L= H or D) as catalyst. The 

experimental data indicates strong hydrogen bonding in the 

transition state. This result suggests that proton transfer 

occurs through an initial pre-equilibriiam step.
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RESUMO

As reações de decomposição da 2,2,2- 

triclorò-l-feniletanona (.TCA) e 2 ,2 ,2-tricloro-l-(p-cloro- 

fenil)-etanona (p-ClTCA) em meio básico foram estudadas a 

diferentes valores de pH. A  reação na faixa de pH 7,0 9 a 

9,21 é de primeira ordem em relação ao hidróxido e primeira 

ordem em relação a TCA. Os produtos da reação foram os áci­

dos benzõicos correspondentes e clorofórmio.

No estudo do efeito isotópico nas 

reações de hidratação da TCA, p-CITCA e 2 , 2 ,2-tricloro-l- 

(m-nitrofenil)-etanona (m-N0 2TCA) foram determinados os va­

lores das constantes de equilíbrio e constantes de velocida 

de de hidratação e desidratação na presença de diferentes 

misturas H2O/D2O em t e t r ^ i d r o f u r a n p .  Os dados experimen­

tais, usando a técnica de inventário de prótons, sugerem a 

participação de infinitos prótons pára TCA e dois prótons 

para p-CITCA e.m-N02TCA no estado de transição. Um estado 

de transição consistente com os dados é proposto.

As reações de hidratação e desidrata
1

ção dos compostos acima citados, também foram estudadas em 

presença do catalisador LCl (L= H ou D ) . Os dados experimen 

tais sugerem a existirícla de forte formação de pontes de hi 

droginio no estado de transição, o'que por sua vez sugere 

que a- transferência de prótons ocorre através de iam pré-e- 

quillbrio de protonação inicial.



CAPITULO I

INTRODUÇÃO

1.1. OBJETIVOS

Os principais objetivos do presente trabalho são os e^ 

tudos sobre o efeito isotópico nas reações de hidratação de 

tricloroacetofenonas e a degradação destas em meio básico.

A  justificativa deste trabalho prende-se ao fato da 

perspectiva de utilização destes compostos como pesticidas.

Para uma melhor compreensão dos objetivos e o desenvo]^ 

vimento deste trabalho, apresentaremos a seguir uma breve 

introdução dos seguintes tópicos:

- H i d r a t a ç ã o ,de Cetonas

- Efeito Isotópico

- Degradação de Pesticidas

1.2. HIDRATAÇÃO DE CETONAS

A  cinética e o equilíbrio de adição reversível da água 

a compostos carbonílicos ( equação (1 ))

\  Rl OH

^ C  = O + H2O ^ C ^  (1)
R 2 R^ OH

foram estudadas por vários pesquisadores^. Elas são um caso



R, R. OH

C = 0 + R^OH < C (2)
/ 3 / \

^2 ^2 

onde R^ pode ser alquila, arila ou hidrogênio.

Estudos cinéticos destas reações sugerem que as mesmas 

estão sujeitas ã catálise ácida geral e específica, assim 

como também à catálise básica geral e específica. Bell e 

Higginson^ sugeriram os seguintes mecanismos para a catáli­

se nas reações de hidratação:

a) Catálise ácida geral:

® 0H2 oh

RH  ̂ R ©  ^
- C - + H„0 > - C - - C - + BH (3)

II ■ ̂  I I
O OH OH

especial de uma reaçãom a i s  geral (equação (2)):

b) Catálise básica geral:

OH OH

R ‘ BH® ‘
- C - + H„0 - C - - C - + B (4)

II-  ̂ I I
O 0 ©  OH

As etapas finais dos dois mecanismos envolvem simples 

transferência de prótons ,de e , pa.ra o átomo de oxigênio na 

catálise ácida' geral e na catálise básica geral respectiva­

mente.-^ As experiências mostraram que estes equilíbrios são 

estabelecidos muito rapidamente. Assim as etapas iniciais



são as determinantes da velocidade, pois envolvem maiores 

mudanças estruturais, (transferência de próton e formação 

de ligações covalentes entre carbono e oxigênio), o que e n ­

volve uma maior barreira de energia. A  segunda etapa nos do 

is mecanismos, a etapa de transferência de prótons, deve ter 

a sua velocidade controlada por difusão.

Existem boas evidências que o estado de transição con­

tém pelo menos uma molécula de água e sugeriu-se que um qua 

dro físico mais razoável seria ôbtido se duas moléculas a 

mais fossem incluídas, tornando possível a siobstituição das 

etapas iniciais ou finais por um processo concertado, inclu 

indo várias moléculas de água^. Assim para a catálise ácida 

pode ser escrito (equação(5)):

H H H H 
I I  I I  
0 - H ..... O - H Kh 0 ____H - O. . .H

\ / \  (5)\ -• ■*. k
C B ---C B

/  \  / ^

O.....H-O...H 0 - H  0 - H *
I ' IH H

Ainda que seja óbvio por simples inspeção da e q u a ç ã o (5) 

parece-nos importante salientar que a ordem da reação com 

relação ã água é diferente para a reação de hidratação (kĵ , 

ordem 3) e para a reação de desidratação (k̂ j, ordem 2) .

1.3. EFEITO ISOTOPICO

0 estudo do efeito isotópico baseia-se no fato,de que 

as velocidades de reação dependem da massa isotópica e isto



tem-se tornado vim dos mais importantes instrumentos pará o 

esclarecimento dos mecanismos das reações químicas. E v i d ê n ­

cias sôbre a possível estrutura do estado de transição p o ­

dem ser obtidas utilizando-se de compostos isotopicamente 

substituídos, sendo que o conhecimento da estrutura do esta 

do de transição nos dá significativas informações sobre os 

requisitos dinâmicos e estruturais dos mecanismos das r e a ­

ções químicas. Além disto, a substituição isotópica é a m e ­

nor mudança e m  vim sistema ordenado que nos fornece informa­

ções sôbre os mecanismos das reações. Assim, a distribuição 

eletrônica, carga nuclear e energia potencial permanecem i- 

nalteradas e as reações ocorrem na mesma superfície de po-
r-

tencial**. Como a única mudança é a da massa, as propriedades 

que distinguem as diferentes espécies isotópicas são: e n e r ­

gia translacional da molécula como um todo e as energias ro- 

tacionais e vibracionais das ligações dos átomos isõtopos. 

A energia vibracional no estado padrão de uma ligação depen 

de da massa reduzida dos átomos que formam a ligação e d i ­

minue com o aumento da massa reduzida®. Assim, as velocida­

des das reações para compostos com átomos isótopos serão di 

ferentes e valores experimentais de efeitos isotópicos p o ­

dem ser obtidos destas reações. Essas medidas experimentais 

de efeitos isotópicos nos permitem determinar os mecanismos 

de reações e possíveis estruturas do estado de transição.
/

1.3.1. Efeito Isotópico do Deutério

Quandò a substituição de vim átomo de hidrogênio em 

uma molécula reagente é feita por um átomo de deuté-



rio, resulta em mudanças na velocidade da reação. 

Tais mudanças são conhecidas como efeito isotópico 

do de u t é r i o ® .

Em geral os estudos dos efeitos isotópicos envolvem 

isótopos do hidrogênio, pois os efeitos isotópicos 

serão maiores, principalmente por duas razões®: p r i ­

meira, a razão das massas = ^deutério V

= 1 : 2 : 3  é significativamente maior que 

as razões correspondentes dos outros elementos, as 

quais estão entre 1 e 1 ,1 ; segunda, a massa menor 

destes átomos por si só favorece um efeito isotópi­

co significativo. De fato, ainda que considerando to_ 

dos os outros fatores como sendo iguais, a contribui 

ção do efeito quântico, o efeito túnel (tunelamento) 

que depende dos desvios do comportamento clássico , 

são maiores para partículas de massa pequena.

Ujn dos fatores que contribuem para a mais baixa rea 

ti vi dade das ligações do deutério comparadas :com a 

correspondente ligação.-do. Jxiiiragênio-_é.-a_ diferença 

de energia livre de ativação, ocasionada pela dife­

rença na energia no ponto ze^ro entre uma ligação do 

deutério e a correspondente ligação do hidrogênio . 

Considerando o primeiro nível vibracional de \ima mo 

lecula a quantidade de energia vibracional é dada 

por (equação (6 )) :

E = 4 -  hv
o 2 o

onde h = constante de Planck



= freqüência fundamental das moléculas

A  freqüência fundamental é função da massa dos áto­

mos ligados e é dada pela lei de Hooke ( equa­

ção .(7).:

1
^o 2tt

(7)
y

onde k é a constante de força e tem um valor que d e ­

pende da natureza dos átomos ligados e y é a massa 

reduzida dos átomos que formam a ligação.

As curvas da energia potencial de ligações X - H e 

X - D tem valores da constante de força idênticos pa 

ra hidrogênio e deutério, mas o valor de é ve

zes maior para o hidrogênio.

A  figura 1 ilustra este fato, onde está relacionada 

a energia potencial e distância interatômica, m o s ­

trando a diferença de energia no ponto zero devido 

ao efeito da diferença da massa sobre as freqüências 

de estiramento. Esta diferença é da ordem de 1,2 a 

1,5 k c a l / m o l ^ .

Figura 1: Diagrama de potencial indicando a energia 

no ponto zero do hidrogênio e deutério.



Assim sendo, a diferença de energia no ponto zero 

dos reagentes resulta em uma entalpia de ativação d_i 

ferente para os compostos hidrogenado e deuterado. 

Como conseqüência, tem-se diferentes constantes de 

velocidade para reação onde a razão expressa o

efeito isotópico correspondente à reação, onde k̂  ̂ é 

a constante de velocidade para a reação com composto 

hidrogenado e k̂  ̂ a constante de velocidade para a re 

ação.com composto deüterado*

Quando k„/k„>l tem-se efeito isotópico normal e quan H D —
d o k „ / k _ < l  efeito isotópico inverso. A  figura 2 é uma id D

representação esquemática de ambos os casos, mostran 

do a diferença de energia dos reagentes ao estado de 

transição“* :

Figura 2: Esboço da energia para a coordenada da 

reação ilustrando as diferenças de e- 

nergia no ponto zero ao estado de tran­

sição originando efeito isotópico n o r ­

mal e inverso.



Efeitos isotópicos podem ser divididos em primário e 

secundário. Estas divisões não são inteiramente dis­

tintas, mas lima definição útil é que o efeito isotõ- 

pico primário é aquele em que o átomo isotopicamente 

substituído é o que reage, isto é, as ligações dos á 

tomos isõtopos estão sendo quebradas e/ou foirmadas 

durante o curso da reação. Efeito isotópico secundá­

rio é a diferença na velocidade da reação produzida 

pela substituição isotõpica de átomos que não fazem 

parte das ligações que estão sendo quebradas ou for­

madas durante a reação. Tais efeitos são classifica­

dos como a,B ou remotos {y,6 ) dependendo da posição 

do isótopo em relação ã ligação na qual as mudanças 

estão ocorrendo. Efeitos isotópicos secundários a são 

em geral, considerados originados das mudanças nas 

frequências de ^formação, angular das ligações isotó- 

picas aò atingir o estado de transição. Efeitos iso- 

tõpicos oriundos da hiperconjugação são chamados de 

efeito secundário 3- Efeitos remotos podem originar- 

se de uma combinação de muitos efeitos que dependem 

do sistema em estudo. Diferenças estéricas também 

tem sido usadas para explicar muitos efeitos isotóp^ 

cos remotos ®.

1.3.2. Efeito Isotópico do Solvente

As constantes de velocidade de reação freqüentemente 

mudam quando mudamos o solvente de H 2O para ^2^’ 
tas diferenças de constantes de velocidades são con-



vencionalmente expressas e descritas como a razão 

das constantes de velocidade para a reação em oxido 

de hidrogênio e óxido de deutério (k̂ j q ) • Esta

razão define o efeito isotópico do solvente. Este e- 

feito pode ser causado por um ou mais dos seguintes 

fatores**:

- Efeito de transferência, o qual provém da mudança 

das propriedades do solvente;

- Efeito de solvatação, o qual é originado de d i f e ­

renças nas interações soluto-solvente;

- Diferenças no ponto zero de energia de ligação

O - L (L = H ou D) das moléculas de água que rea­

gem durante o processo;

- Diferenças no ponto zero de energia das ligações do 

soluto cujas moléculas tornam-se labilizadas pelá 

rápida troca do hidrogênio com o solvente.

Estes dois últimos fatores provem das mudanças na l_i 

gação, podendo ser classifiçados como efeitos isotõ- 

picos primários ou secundários do solvente. Explica­

ções destas várias contribuições ao efeito isotópico 

do solvente igualmente envolverão ou**:

1 . o efeito da substituição isotõpica nas freqüências 

vibracionais internas (deformações axial e/ou an­

gular das moléculas que reagem) das ligações do hj. 

drogênio ou deutério e as mudanças nestas freqüên­

cias ao ir do reagente ao estado de transição, ou:

2 . o efeito da substituição isotõpica nas freqüências
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de rotação impedida ("libration") das moléculas 

de água do solvente e as mudanças nestas frequên­

cias na ativação.

O efeito isotópico do solvente pode ser dado p e ­

lo produto de cada uma das várias contribuições 

do efeito isotópico, isto ê‘* ' ̂ ̂ (equação (8)):

H
X

H

\ k / kD / - \ k /
"D2O Y Dy primário y  J secundário \ ^2^/

(8)

O caminho para se descrever um efeito isotópico 

do solventè, observado experimentalmente, é pro­

por um númerò de estruturas razoáveis do estado de 

transição, designando para cada uma o efeito iso- 

tõpico esperado e comparar o resultado real com o 

modelo proposto. Para calcular rigorosamente o e- 

feito isotópico esperado, é necessário uma anali­

se vibracional completa, o que é xim processo di­

fícil.

Schowen^^ descreve um método aproximado, porém 

s i m ples,utilizando-se do fator de fracionamento i 

sotõpico para obter a contribuição do efeito iso­

tópico secundário e o modelo de Westheimer^^ pro 

pondo um estado de transição triatômico de tran£ 

ferência protônica, para obter a contribuição pr_i 

mária.
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Colocando-se uma molécula SH com um átomo de h i ­

drogênio intercambiável numa mistura de solvente 

de ROH e ROD resulta nò estabelecimento do eguilí 

brio abaixo (equação ■ ( 9 -

SH ROD SD ROH (9)

A  constante de equilíbrio para a reação acima des 

crita é:

SD ROH SD / SH
K = = <}> (10)

SH ROD ROD / ROH

A  constante de equilíbrio é chamada de fator de 

fracionamento, (p , e ê uma expressão da preferên­

cia da posição do hidrogênio em SL (L = H ou D)do 

deutério sobre o prótio em relação à preferência 

da posição do hidrogênio de ROL (L = H ou D) do 

deutério sobre o prótio.

Para um fator de fracionamento maior do que 1, a 

equação (10) implica que o D prefere o sítio par­

ticular do soluto em relação a um sítio particu­

lar do solvente, indicando que os hidrogênios são 

mais firmemente ligados em SL do que no solvente. 

Do mesmo modo,'para valores de 0 menores do que 1

implica que o H prefere o sitio particular do so-
)

luto em relação ao solvente e que a ligação pairti^ 

cular SL é mais fraca do que as ligações do sol-
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vente ao hidrogênio.

Valores de fatores de fracionamento tem sido ex­

perimentalmente determinados e estão na tabela I,“' 

vê-se que o fator de fracionamento isotópico para 

uma posição - 0 - L é 1,0, significando que deuté 

rio ou hidrogênio está aleatoriamente distribuído 

entre tais ligações.

Pode-se definir um fator de fracionamento do esta 

do de transição para se calcular o efeito isotõp^ 

co cinético secundário do hidrogênio. Demonstra- 

se que o efeito isotópico cinético pode ser dado 

pela razão dos fatores de f.racionamentos do rea­

gente e estado de transição**

k a R<P
(11)

“"d

e para substratos com múltiplas posições do H ca­

pazes de se intercambiarem, o efeito isotópico é 

dado por (equação(1 2)):

Valores aproximados do efeito isotópico primário 

do solvente podem ser obtidos pelo método descr^ 

to por Schowen^ ̂ . Considere-se um estado de tran£ 

sição para a transferência de um próton do 0 ^̂ pa-
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Tabela I - Fator de fracionamento isotópico em relação 

ã á g u a , ( L = H ou D ).

Grupo Funcional

V
0 - L . 1,0

- C O 2 - L 1,0

0 - L
\ /
c 1,23 - 1,28

/ \0
■

' 0®- L 0,69

“ 0 - L 0,47 - 0,56

\
. N - L 0,92

- N®- L 0,97

V.
S - L 0 , 4 0 - 0 , 4 6

S C - L 0,62 - 0,64

= C L 0,78 - 0,85
1
1

- c - L 0,84 - 1,18
1

O
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ra o O^'

1 - X
.0 ,

onde X define a ordem de ligação para a ligação H- 

O que está sendo formada. Para x~ O, o estado de 

transição é igual aos reagentes e não há efeito i- 

sotópico, isto é k„/k„ = 1. Para x = 1/ o estado
n U

de transição é igual aos produtos e o efeito isotõ 

pico é igual ao efeito isotópico no equilíbrio:

K
H

,R

(13)

"D
K
D <P

onde R e P referem-se aos reagentes e produtos pró 

ximos da etapa determinante da velocidade. Um ter­

ceiro valor de X é x - definido como a ordem de
m a x .

ligação que dá um efeito isotópico máximo. Utili­

zando-se das equações (1 4 ) g (15) para valores de 

« W .  ® ^ W .  respectivamente:

A j , \

\ /pri.

"D

-  1

'‘D / i t B X .

X

,^mãx

(14.)

■/

4>
R 1 - X

V (15)

1 -X - / max.

chega-sé a estimar o efeito isotópico primário.
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A  contribuição do meio ao efeito isotópico resulta 

das interações soluto-solvente, isto é, da solva- 

tação dos solutos que reagem, pelas moléculas de á 

gua do solvente. Segiindo Thornton e ThorntoÀ** tais 

efeitos isotópicos são estimados estarem na faixa 

de 1,2 a 1,3. As interações soluto-solvente que o- 

riginam o efeito isotópico de solvatação são devi­

das à estrutura da água. Baseado neste fato dois 

modelos físicos tem sido propostos para explicar o 

efeito isotópico de solvatação.

Bvinton e Shiner^ ̂  enfatizam o papel das mudanças 

das freqüências de deformação axial internas de li 

gações com hidrogênio nas moléculas do solvente , 

produzidas por variações na acidez ou basicidade 

do soluto durante o processo de ativação.

Swain, Bader e Thornton^ ® ^ , por outro lado, sa­

lientam as mudanças nas freqüências de rotação e x ­

terna impedida {"libration") das moléculas do sol­

vente, como origem do efeito isotópico de solvata­

ção, que tem seus movimentos parcialmente impedi­

dos por pontes de hidrogênio.

De um modo geral, porém, pode-se expressar o e f e i ­

to isotópico total do solvente por (equação (16)) .

^ H 2p  A h \  / ^ H

K
(16)"D2O \ ^/ J

já que as maiores contribuições provêm ou dos e-
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feitos isotópicos primários ou dos efeitos isot5p_i 

cos secundários**.

Assim, uma vez determinado o efeito isotópico do 

solvente e comparado com os valores experimentais 

obtidos, pode-se chegar a uma possível estrutura 

do estado de transição. Embora para sistemas mais 

c o m p l e x o s , com numerosos hidrogênios intercambiá- 

veis, o que acarretará um certo grau de ambiguida­

de, os efeitos isotópicos obtidos dos solventes i- 

sotópicos puros podem sempre ser usados para dar 

informação inicial sobre o estado de transição.

1.3.3. Técnica do Inventário de P r ó t o n s . Efeitos Isotópicos

do Solvente em Misturas de Oxido de Hidrogênio_____e

Oxido de D e u t é r io.

Para processos mais simples, através dos dados exper^ 

mentais e cálculos dos efeitos isotópicos do solvente 

pode-se chegar a estruturas do estado de transição com 

boa precisão. Contudo, para processos químicos mais 

complexos, a determinação do mecanismo e estrutura do 

estado de transição também t o m a - s e  mais complexa. Pa 

ra estes casos, a técnica do inventário de prótons tem 

sido de muita importância para se chegar a estruturas 

razoáveis do estado de transição.

Esta técnica consiste em se listar todos os hidrogê­

nios que sofrem uma mudança ao ir para o estado de 

transição e que dão origem ao efeito isotópico e em 

se determinar o efeito isotópico para cada hidrogênio.
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Estes dados sáo obtidos de estudos da velocidade de 

reação em misturas de H 2O / D2O.

LaMer e Chittiam^ ® Gross et. all^'^'' e Butler^^'^^ des

creveram que o efeito isotópico do solvente, k^/k^,on

de k é a constante de velocidade em H_0 pura e k  ̂a 
o 2 ^ n

constante de velocidade para uma fração atômica de 

deutério igual a n, para uma série de reações de trans 

ferência protônica e m  misturas de E^0/D2 0\ não variam 

linearmente com n, a fração atômica de deutério na 

mistura. Eles basearam a razão deste comportamento no 

fato de que nem todos os prótons que sofrem mudanças e 

portanto, responsáveis pelo efeito isotópico, tem a 

mesma composição isotópica no solvente, ou seja, seus 

fatores de fracionamento, <p , não são necessáriamente 

iguais ã unidade. Tratamento teórico deste fato le­

vou às equações (17) e (18) para as constantes de e- 

quilíbrio e velocidade respectivamente.

(1 - n + ncPp / (1 - n + n(p̂ ) (17)

^n = k . 
o

(1 - n + n<j)T) / (1 - n + n<í)̂ ) (18)

Estas equações são conhecidas como Equações de Gross- 

Butler onde:

n = fração atômica de deutério

= constante de equilíbrio da reação a 

uma fração atômica de deutério n 

k^ = constante de velocidade da reação a
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uma fração atômica de deutério n.

= constante de equilíbrio a n = 0

k = constante de velocidade a n = 0 
o

A  equação (18) pode ser expressa em termos da contr^ 

buição do reagente (CR) e contribuição do estado de 

transição (CET) , portanto:

k = k . r(CET)1 / [(CR)] (19)n o 1- —) L -I

Como k^ e k^ são valores experimentais e (CR) pode 

ser calculado dos fatores de fracionamento conheci­

dos ou estimados, é possível calcular (CET) e obter

informações sobre o número e valor dos fatores de

T
fracionamento. Uma lista de todos os obtidos da 

um inventário dos prótons no estado de transição e 

o efeito isotópico associado a cada um.

Gráficos de k^ v s - n podem ser construídos e a forma 

das curvas podem imediatamente fornecer dados sobre

o número de prótons no estado de transição e conse­

quentemente a expressão geral da equação de Gross-Bu 

tler para o sistema em estudo.

Assim, por exemplo, em uma série de reações que apre 

sentam efeito isotópico normal (k^> k^ ), a constante 

de velocidade diminue ã medida que aumenta a fração 

molar de deutério, porém, a forma das curvas poderão 

ser diferentes. Um gráfico linear informa a existên 

cia de \un único próton no estado de transição que 

está sofrendo mudanças e a equação de Gross-Butler 

terá a forma dada pela equação (2 0):
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k = k { 1 - n + ncf)̂ ) (2 0 )
n o 1

Curvas com convexidade para baixo indicam xam estado 

de transição com dois ou mais prótons contribuindo pa 

ra o efeito isotópico global, sendo que uma curvatura 

mais pronunciada implica em um maior número de prótons

Um mecanismo auxiliar para se saber o número de pró-

~ - 1 / 2  
tons envolvido é a construção de gráficos (k^/k^) '

1 /2
v s . n e In k vs. n. Um grafico linear de (k /k )

n n o
- T T

vs. n indica a existencia de dois protons e íJ)̂  = (J)̂

T
e o valor de 4> pode. ser calculado pela raiz quadrada 

de k^/k^. Um gráfico linear de In k^ v s . n sugere i n ­

finitos prótons no estado de transição.

Gráficos de k^ vs. n podem apresentar-se com convexi­

dade para cima e ocorrem em reações que: 1 . apresentam 

um efeito isotópico normal que é parcialmente contra- 

balanceado por um efeito isotópico inverso; 2 . apre­

sentam uma mudança de mecanismo na etapa determinante 

de velocidade de reação com a variação da fração molar 

de deutério.

Informações análogas podem ser tiradas das formas dos 

gráficos de k^ v s . n para reações com efeito isotópi­

co inverso do solvente.

Desta maneira, um completo inventário de prótons so­

bre uma variedade de condições é indicativo das c o n ­

tribuições dos diferentes prótons na etapa limitante 

da velocidade. A partir daí pode-se examinar várias es
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truturas do estado de transição que sejam compatíveis 

com esses dados.

1.4. DEGRADAÇÃO DE PESTICIDAS

Hã cerca de lans 35 anos, pesticidas químicos tem sido 

aplicados em larga escala, visando iam aumento da produtivida 

de agrícola. Através de uma combinação das propriedades fís^ 

cas, químicas e biológicas, determinados compostos químicos 

adquirem propriedades de pesticidas. As propriedades físicas 

e químicas determinam como esses produtos se estendem no me^ 

o e a persistência dos pesticidas em termos de possíveis rea 

ções de degradação e remoção por adsorção. As propriedades ' 

biológicas determinam não somente o fim para os quais os pes 

ticiadas são utilizados, como também o grau de perigo inci­

dental para outras espécies v i v a s ^ ^ .

Com o desenvolvimento industrial desses defensivos, ’ 

com os custos dos produtos sendo r e d uzidos, o uso indiscrim_i 

nado desses produtos químicos resultam em efeitos iirconvenien 

tes. Algiimas pragas t o m a m - s e  resistentes aos pesticidas e o 

poder residual acaba tornando-os, em alguns casos, imprópri­

os à alimentação humana e animal. Assim a produção agrícola 

é afetada em sua quantidade e qualidade, apresentando custos 

mais elevados e acarretando pre juizos ̂ .

Outro problema que tem causado preocupações é a e x t e n ­

são da contaminação ambiental que estes pesticidas podem pro 

duzir, b e m  como sua persistência no meio ambiente. A  par di£ 

to, a preocupação com os efeitos ambientais e biológicos so­

bre os pesticidas também tem sido objeto de e s t u d o”
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Po r t a n t o , lun contínuo e permanente trabalho de pesquisa 

visando ao aperfeiçoamento dos produtos, se faz necessário. 

Pesticidas são produtos químicos e portanto eles tem certas 

propriedades que governam sua eficiência e destino em um da­

do, sistema. Eles vaporizam-se, oxidam-se, hidrolizam-se e 

são m e t a b o l i z a d o s . As diferenças nas propriedades e veloci­

dades de reação são aquelas que as tornam então úteis como 

pesticidas sob dadas condições e determinam sua importância 

como contaminantes do meio ambiente. Sua simples presença no 

meio ambiente não necessariamente compromete a saúde humana. 

As quantidades presentes, sua toxicidade e sua velocidade de 

desintoxicação e decomposição devem ser considerados para es 
timar sua significância no ambiente^

Três importantes fases da decomposição de pesticidas de 

vem ser considerados: as causas, os caminhos químicos e as 

velocidades de degradação.

Pesticidas podem ser degradados por processos fotoquí-. 

micos, químicos e micro b i o l õ g i c o s .

Processos de fotodecomposição dos pesticidas no ar e 

na água são muito c o m u n s ^ I s t o  ocorre devido à presença da 

luz solar e abundância de oxidantes e catalisadores.

As transformações químicas são as mais c o m u n s A s  rea 

ções, em geral, tem participação da água, que funciona como 

um reagente ou como meio da r e a ç ã o .Hidrólise e oxidação são 

fenômenos muitos comuns. Menos conhecidos são as reduções , 

isomerizações químicas e substituição nucleofílica.

• Skujins^^ mostrou que enzimas extracelulares, sem d ú ­

vida, desempenham um papel significativo na degradação de
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muitos pesticidas e representam o ponto de transição entre 

a decomposição química e a microbiòlõgica intracelular. Em 

geral a decomposição microbiolõgica de pesticidas é conside 

rada como sendo um processo pelo qual os microorganismos a- 

daptam-se aos pesticidas e produzem enzimas capazes de de­

gradá-los^^. -

Tendo e m  vista os problemas que podem ser causados pe 

los pesticidas, existe a necessidade da pesquisa de novos 

compostos que minimizam esses problemas, bem como a necessi 

dade de um desenvolvimento da tecnologia nacional nessa á- 

rea, com conseqüente barateamento dos insumos agrícolas.

Neste trabalho procurou-se estudar os mecanismos das 

reações das tricloroacetofenonas. Estes compostos tem sido 

testados como pesticidas e sua ação verificada, como he r b i ­

cidas e desfolhantes^® no combate ãs ervas daninhas do to­

mate, trigo e outrõs, e como inseticidas no combate ã m o s ­

ca d o m é s t i c a ^ e  outras variedades de moscas^®.
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CAPITULO II

PARTE EXPERIMENTAL

2.1. I-IATERIAIS

A  2,2,2-tricloro-l-feniletanona (TCA), a 2,2,2-triclo- 

ro-1-(p-clorofenil)-etanona (p-ClTCA) e 2,2,2-tricloro-l-(m- 

nitrofenil)-etanona (in-̂ N02TCA) foram preparados em nossos la 

b o r a t õ r i o s ^ ^ ^ ^ ^ ^  e sua pureza, determinada por cromatogra 

fia gasosa, considerada satisfatória.

0 tetrahidrofurano (THF) (MERCK) utilizado no preparo' 

das soluções e nos estudos cinéticos, foi seco com sódio me 

tãlico e destilado.

A  água deuterada (UVASOL-MERCK) e cloreto de deutério' 

(ALDRICH, 20% em solução de D 2 0 ,% D 99'*’) foram utilizados 

sem purificação. A  pureza isotópica da água deuterada foi 

determinada por medidas de densidade e os resultados { d “= 

1,100029) concordam com a pureza especificado pelo fabrican 

t e .

A  água foi destilada antes do uso.

No estudo da decomposição das tricloroacetofenonas fo­

ram utilizados trishidroximetilaminometano (MERCK) e fosfa­

to diácido de sódio (MERCK) para o preparo das soluções tam 

pão.

2.2. SOLUÇÕES

Soluções estoques 5.10 ^M de TCA, p-ClTCA e m - N02TCA fo
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ram preparadas em THF previamente seco.

Soluções de HCl foram preparadas pela diluição do /áci­

do concentrado (MERCK, 37%) com água destilada e foram titu 

ladas com hidróxido de sódio Titirisol da MERCK, usando como 

indicador a fenolftaleína. Foram efetuados um mínimo de três 

titulações para a solução estoque e considerado o valor m é ­

dio para a concentração do ácido.

Soluções de DCl foram preparadas a partir de diluições 

do DCl (5,8M) com D 2O e tituladas com hidróxido de sódio Tri_ 

tisol da MERCK.

Para as soluções tampão o seguinte procedimento foi uti 

lizado: calculou-se a massa de soluto (TRIS, pH=8,00 , 8,38, 

8,99 , 9,21 e N a H ^ P O ^ , pH= 7,09 e 7,52) necessária para a. 

prèparação de lOOml de solução 0,1M. Dissolveú-se essa mas 

sa em cerca de 50ml de H 2O destilada. Ajustou-se ao pH dese 

jado com soluções estoques padronizadas de HCl ou NaOH, em 

um pHmetro digital B-222 da Micronal. A seguir em um balão 

volumétrico completou-^se o volume a lOOml com água destila­

da. Antes do seu uso o pH foi confirmado no pHmetro previa­

mente calibrado.

2.3. ESTUDOS CINÉTICOS

2.3.1. Estudos da Hidratação da TCA, p-ClTCA e m - N O ^TCA em 

misturas H^O/D^O.

As reações de hidratação em misturas H 2O/D2O em THF 

TCA, p-CITCA e m-N0 2TCA foram acompanhadas seguindo 

a diminuição da absorbância a 258, 269 e 244 ,5 nm re£
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pe c t i v ã m e n t e . As reações foram acompanhadas num es- 

pectrofotômetro Shimadzu UV-210 A  acoplado a um . re­

gistrador Shimadzu U-135, a 25,0 °C mantendo-se a t e m  

peratura constante com oscilações de ±0,1 °C, ut i l i ­

zando-se um banho termoregulado HAAKE FJ n9 73914 o 

qual fornfecia um fluxo contínuo de água.

As constantes de velocidade foram determinadas em cé 

lulas de quartzo, com caminho ótico de 1 cm, na qual 

se colocava 3ml de mistura em THF cujas pro­

porções variavam de 0 a 100% de D^O. AS reações eram 

iniciadas após 3 minutos da colocação da célula no 

espectrofotõmetro para a termoestabilização e po s t e ­

rior injeção de 5yl da solução estoque de TCA, p-Cl- 

TCA e m-N02TCA.

As constantes experimentais de pseudo-primeira o r ­

dem ( ) foram calculadas a partir dos gráficos de

In (A — A  - -
t <») vs. tempo de reaçao. Estes gráficos a-

presentam boa linearidade para no mínimo 90% da rea­

ção e a figura 3 mostra o gráfico para a reação de 

hidratação da p-ClTCA. Os valores das constantes de 

velocidade foram confirmados através da regressão 1^  

near e calculados os coeficientes de correlação t o ­

dos se encontravam próximos a 0,,999 .

2.3.2. Estudo da Hidratação da TCA, p-ClTCA e m - N O ^TCA em 

presença de LCl (L = H ou D ) .

A  partir dos dados obtidos das reações de hidratação
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t e m p o ,s

Figura 3' - Determinação da constante .de velocidade de 

pseudo-primeira ordem para a reação de h i ­

dratação da p-CITCA a 25,0 ± 0,1 °C a fra­

ções molares de d^O de 0 ,0 ( Ö ) ,  0 ,2  
( A ) ,  0,4 (□), 0,6 ( ® ) ,  0,8 (Jk) e 1,0 ( «  ).
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da TCA, p-CLTCA e m-N0 2TCA a diferentes frações mola 

res de ãgua^^, procurou-se inicialmente uma fração mo 

lar de água adequada para a reação de hidratação ca­

talisada pelo LCl.

Para a reação da TCA, a partir das soluções estoques 

de LCl , foram preparadas soluções na proporção de

2 V  LCl para 1 V THF, o mesmo ocorrendo com as solu­

ções de L 2O (L = H ou D ) . Diferentes volumes destas 

soluções foram misturadas obtendo-se diferentes con­

centrações de ácido.

Para a p-CiTCA utilizou-se 1 V LCl (L2O) para 1 V 

THF e para a m - N0 2TCA 1 V LCl (L2O) para 9 V THF.

2.3.3. Estudo da Decomposição da TCA e p - C I T C A .

No estudo da decomposição das 2,2,2-tricloroacetofe- 

nonas utilizou-se de soluções tampão na faixa de pH 

7 , 0 9 ^ 9 , 2 1 .  Na célula de quartzo adicionou-se 3ml de 

tampão e uma vez termoestabilizada, 5yl da solução e£ 

toque foram adicionados.As reações foram estudadas em 

condições de pseudo-primeira ordem, sendo que as con£ 

tantes de velocidade de decomposição foram determina 

das seguindo-se o aparecimento dos respectivos ácidcs 

benzõicos a um comprimento de onda de 22 7 e 2 34 " nm 

para TCA e p-CITCA respectivamente.

2.3.4. Determinação da Absortividade Molar dos Reagentes e 

P r o d u t o s .
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Valores da absorbância dos reagentes em THF e dos 

produtos de hidratação em THF/H^O foram determinados 

em pelo menos cinco concentrações diferentes e v a l o ­

res da absortividade molar foram calculados pelo grã 

fico de absorbância vs. concentração. Ao final de ca 

da experimento valores da absorbância infinita foram 

determinados para os cálculos dos valores das cons­

tantes de equilíbrio da reação.
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CAPITULO II

RESULTADOS E DISCUSSÃO

3.1. ESTUDO DA DECOMPOSIÇÃO DE TCA e p-ClTCA EM MEIO

BÃSICO

Quando TCA (ou p-ClTCA ou m-NO^TCA) é agregada a ixma 

solução de pH>7, uma decomposição irreversível toma lugar , 

sendo que o produto da reação é o ácido benzóico (pCl-ben- 

zóico e m-N0 2-benz6ico nos casos de p-ClTCA e m-N02TCA res­

pectivamente) .

A  reação de TCA com base foi estudada com detalhes em 

nossos laboratórios^^e nossos resultados na faixa de pH e n ­

tre 7,09 a 9,21, concordam plenamente com os resultados an­

teriormente descritos (Tabela I I ) .

A  reação de p-ClTCA nos mesmos valores de pH observou- 

-se ser mais rápida do que aquela .observada para TCA (Tabe­

la II)., Estes resultados podem ser visualizados na figura 4.

Para a m-N0 2TCA não foi possível seguir a reação, vis­

to que a absortividade molar do hidrato em solução aquosa é 

aproximadamente igual a do ácido m-nitrobenzóico. Ainda que 

a reação não pode ser acompanhada por espectroscopia ultra­

violeta, após acidular a mistura, o ácido m-nitrobenzõico ' 

foi isolado da mistura reacional após um tempo' equivalente 

aquele do TCA e p-ClTCA para atingir o infinito.

O mecanismo proposto por J.F.Vianna^^ está descrito no 

esquema I:
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Tabela II - Constantes de velocidade de pseudo-primeira 

ordem para a reação de decomposição da TCA 

e p-ClTCA na presença de. soluções tampão a

25,0 ± 0,1 °C.

TCA p-CiTCA

pH k , s ^ip k , , s ^\P

7,09 8,73.10"^ 1,55.10“̂

7,52 3,06.10"^ 3,65.10“̂

8 , 0 0 8,83.10"^ 1 ,0 2 .10“̂

8,38 1,43.10"^ 1,63.10“̂

8,99 3,46.10"^ 5,96.10“̂

9.21 5,33.10“̂ 1,18.10“̂
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pH

Figura 4 - Constantes de velocidade de pseudo- 

primeira ordem observadas para a 

reação de decomposição de TCA (O )e 

p-ClTCA ( A )  na presença de soluções 

tampão a 25,0 ± 0,1 °C.
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O
IIC - CCl^ + H O

K,
OH
I
C - CCl- +
I 3
OH

O

\
OH

HCCl.

O®
I
C - CCl.

oe

o

\OH
HCCl.

ESQUEMA I

Infelizmente não temos dados suficientes a pH>9, onde 

a reação deve atingir um patamar e portanto não é possível 

reafirmar a validade do mecanismo proposto. Porém na faixa 

de pH estudada, a reação mostra ser de primeira ordem com 

relação ao hidróxido e primeira ordem em TCA como foi suge­

rido anteriormente.

O fato das triclorometilarilcetonas se degradarem com 

facilidade em meio básico produzindo ácidos benzóicos, suge 

re que sua utilização como pesticidas não deve representar 

um perigo maior de contaminação e/ou acumulação,desde que os
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ácidos benzóicos podem ser eliminados com facilidade.

3.2. ESTUDO DO EFEITO ISQTÕPrCO E M  MISTURAS DE H ^O / D ^O

A  reação de hidratação das 2,2,2-tricloroacetofenonãs 

foram e s t u d a d a s ^ ^ ^ ^  a diferentes frações molares de água e 

a diferentes temperaturas. A equação abaixo (equação (21)) 

descreve os resultados o b t i d o s .

O OH

- C - C C I 3 + H 2 0 ^ ^  ( C \  C - CCl^ (21)

X OH

X  =  H,p-Cl,m-NO„ K ^ ^h
V
> d

A  reação pode ser caracterizada pelas constantes de ve 

locidade e k^ para a hidratação e desidratação respecti­

vamente e lama constante de equilíbrio Kĵ . T o d a s , as três con£ 

tantes dependem da concentração de água, sendo que as velo­

cidades de hidratação e desidratação dependem também da n a ­

tureza e concentração de catalisadores presentes.

A  constantes de velocidade observada é uma função das 

constantes individuais de hidratação e desidratação (equa­

ção (2 2)),sendo necessário o ,conhecimento da constante de 

equilíbrio para se obter o valor das constantes k^ ® '

+ ka <221

A  constante de equilíbrio pode ser determinada por m é ­

todos espectroscópicos a partir da relação (equação (23)):

\

ó
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C “ £
(cetona) (cetona + hidrato)

K = ------------------------------------- -- (23)
0 " C
(cetona + hidrato) (hidrato)

0 valor da absortividade molar das 2 ,2 ,2-tricloroaceto

fenonas não hidratadas,e , . w  foram determinadas e m  THF,
(cetona)

sendo que os valores da c , , . i, • ̂  __\ foram determina^ (cetona + hidrato) —

das individualmente para cada reação após atingir o tempo 

infinito. Os valores da ^ foram possíveis de

se medir experimentalmente, devido ao fato de que os dime- 

tilacetais das 2 ,2 ,2-tricloroacetofenonas não foram possí­

veis de serem sintetizados, provavelmente devido à razões 

estéricas. As s i m  os compostos feniltriclorometil carbinol , 

p-clorofeniltriclorocarbinol e 1- (m-nitrofenil)-l-hidróxi-2- 

cloro-epoxietano foram usados como modelos para se fazer u- 

ma estimativa razoável das tricloroacetofenonas totalmente 

hidratadas.

A  tabela III apresenta os valores da absortividade m o ­

lar dos diferentes compostos estudados.

O valor da absortividade molar do 1 - (m-nitrofenil)-1- 

h i d r õ x i -2-cloro-epoxietano é da mesma ordem de grandeza,con 

siderando o erro experimental, que o produto da reação de 

hidratação da 2 , 2 ,2-tricloro-l-(m-hitrofenil)-etanona. Isto 

indica que neste composto o equilíbrio está fortemente des­

locado para a .forma hidratada, resultando portanto, ser im­

possível determinar com precisão o valór de por métodos 

espectroscõpicos. Uma estimativa de = 67 pode ser feita a 

partir dos valores de o(ajj=0 , e = 0 , 71)^“' e
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Tàbela III - Absortividade molar das tricloroacetofenonas,

triclorometilcarbinol e 1- (m-nitrofenil)-1 -hi 
drõxi-2-cloroepoxietano\

TCA

(cetona)
9844

p-ClTCA m-N02TCA

13265 18451

e 4124
(cetona+hidrato)

2361 ^5000

(hidrato)
396' 4 2 8‘ 5900

a) absortividade molar do feniltriclorometil carbinol

b) absortividade molar do p-clorofeniltriclorofenil 

carbinol

c) absortividade molar do 1 - (m-nitrofenil)-l-hidrõ- 

x i - 2-cloroepoxietanp. ,
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da TCA e p-ClTCA.

O valor estimado é consistente com os dados experimen­

tais, desde que um erro de 2% na determinação das absortiv_i 

dades molares resulta e m  um erro de 1 0 0% no valor dâ cons­

tante de equilíbrio. Ainda que a estimativa da constante de 

equilíbrio usando a equação de Haimnett, pode não ser o m e ­

lhor método para a sua determinação, não temos nenhum. o u ­

tro meio disponível para determinã-la experimentalmente.

Combinando as equações (22) e (23) obtemos:

k, = ^1’ .---  (24)
■ 1 + K,

h

onde é possível determinar o valor de o qual nos permite

calcular também o valor de k, .
h

3.1.1. Inventário de Prótons e Efeito Isotópico no Equilí­

brio .

A  tabela IV apresenta as constantes de velocidade de 

pseudo-primeira ordem para a reação de TCA,p-ClTCA e 

m-NO^TCA em misturas de H^O/D^O em THF a diferentes 

frações molares de D^O. Na figura 5 estão representa 

dos os resultados experimentais contidos na tabela IV.

Usando as equações (22), (23) e (24), os valores das 

constantes de velocidade da tabela IV e as absortivi- 

dades molares da mistura no equilíbrio (e(cetona+hi-

 ̂ .) foram calculados os valores de K, , k e k, em 
drato) h h d
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Tabela IV - Constantes de velocidade de pseudo-primeira 

ordem para a reação de hidratação da TCA 

p-CITCA e m - N 0 2TCA em misturas em

THF a 25,0 + 0,1 °C.

. TCA® p-ClTCA^ m-N02TCA^

k , , s ^ip' S '

0,0 2,78.10“̂ 3 ,4 3 .1 0"^ 4 ,7 3 .1 0"^

0,098 2,49.10"^ 3.08.10"^ 4 ,3 3 .1 0"^

0.198 2.18.10"^ 2,83,10"^ 3 ,9 7 .10“̂

0,298 1,95.10"^ 2 ,5 7 .1 0"^ 3 ,6 6.1 0"^

0,398 1,76.10"^ 2 ,3 4 .1 0“̂ 3 ,3 9 .1 0"^

0,498 1,57.10"^ 2,06.10"^ 3,09.10"^

0,598 1,43.10"^ 1,82.10“̂ 2,80.10"^

0,698 1,29.10“̂ 1 ,6 6.1 0“̂ 2 ,4 7 .1 0“̂

0,799 1,16.10"^ 1 ,4 5 .1 0"^ 2 ,2 1 .1 0"^

0,899 1,01.10"^ 1,28.10"^ 2,04.10“̂

0,997 9,04.10“̂ 1,06,10“̂ 1 ,7 9 .1 0"^

a ) em THF : H 2O = 1 : 2  V/V

b ) em THF : H 2O = 1 •: 1 V/V

c ) em THF ; H 2O = 9 : 1  V/V
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Figura 5 - Inventario de prótons para a reaçao 

de hidratação da TÇA (O ), p-ClTCA 

( A ) ,  e m-NO^TCA (□) em misturas 

H 2O / D 2O em THF a 25,0 ± 0,1 °C.
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misturas H 2O/D2O em THF a diferentes frações molares 

de D^O. Nas tabelas V, VI e VII estão contidos estes 

resultados para TCA, p-ClTCA e m-N0 2TCA respectiva­

mente .

Os valores das constantes de equilíbrio (tabelas V e 

VI) para TCA e p-ClTCA são constantes considerando o 

erro experimental da medida e valores de 1,70 ± 0,08 

e 5,60 ± 0,50 foram calculados para o equilíbrio de 

formação de TCA e p-ClTCA respectivamente. Usando es 
tes valores e um valor de = 67 para m-N0 2TCA, e x ­

trapolado conforme descrito anteriormente, foram ca3^ 

culados os valores de kĵ  e k^ que estão contidos nas 

tabelas V, VI e VII.

E m  todos os casos, tanto k^^’quanto k^ mostram efeitos 

isotópicos normais e uma diminuição da constante de 

velocidade ocorre com o aumento da fração molar de õ 

xido de deutério. Gráficos de k̂  ̂ e k^ versus nĵ  ^ são 

típicos de estado de transição que envolvem mais de 

um próton. De fato, em nenhum dos casos uma relação 

linear entre a constante de velocidade e a fração mo 

lar de deutério foi observado (Figuras 6 , 7 e 8).

Nas figuras 6 , 7 e 8 foram incluídas a dependência ' 

teórica esperada para o aumento de n̂  ̂ q, usando a e- 

quação de Gross-Butler (equação (18)). Os valores das 

constantes de hidratação e desidratação a uma dada 

fração molar de D2O, k^ e k^ respectivamente, foram 

calculados da seguinte relação simplificada:
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Tabela V - Constantes de equilíbrio, constantes de 

velocidade de hidratação e desidrataçao 

da TCA em misturas H 2O / D 2O a 25,0 ± 0,1°C

V
s“l kh , s k^ s“̂

0 1,78 1 ,7 5 .1 0"^ 1,03.10"^

0.098 1,62 1 ,5 7 .1 0"^ 8.08.10“̂

0,198 1,61 1 ,3 7 .1 0"^ 8,07.10“̂

0,298 1,59 1,23.10"^ 7 ,2 2 .10"^

0,398 1,63 1 ,1 1 .1 0"^ 6,52.10"^

0,498 1,67 9,89.10"^ 5,81.10"^

0,598 1,70 9 ,0 0 .1 0"^ 5 ,3 0 .10“̂

0,698 1,73 8,12.10"P 4,78.10"^

0,799 1,76 7,31.10"^ 4,29.10"^-

0,899 1,78 6.36.10"^ 3 ,7 4 .10"^

0,997 1,79 5,69.10"^ 3 ,3 5 .1 0"^

a) valores calculados utilizando-se o v a ­

lor mêdio de = 1,7
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Tabela VI - Constantes de equilíbrio, constantes de v e ­

locidade de hidratação e desidratação da 

p-CITCA emJi^O/D^O a 25,0 ± 0,1°C.

, a - 1 1 a - 1kd , s

0 5,96 2,91.10“̂ 5,19.10"^

0,098 5,20 2,61.10“̂ 4,67.10"^

0,198 5,11 2,40.10“̂ 4,29.10"^

0,298 5,08 2,18.10"^ 3,89.10"^

0,39 8 5,13 1,99 .10"^, 3,55.10“̂

0,498 5,19 1,75.10"^ 3,12.10"^

0,598 5,40 1,54.10"^ 2,76.10"^

0,698 5,60 1,41.10"^ 2,52.10“̂

0,798 5,66 1,23.10“̂ 2,52.10“̂

0,899 6 , 0 0 1,09.10"^ 2,19.10"^

0,997 6,55 0,89.10“̂ 1,61.10“̂

a) valores calculados utilizando-se o valor

médio de = 5,6
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Tabela VII - Constantes de equilíbrio, constantes de 

velocidade de hidratação e desidratação

da m-NO^TCA 

25,0 ± 0,1°

em misturas 

C.

H^O/D^O a

" 0 , 0 ^h
s"^' kh ' s k“̂ s"^

0 67,0 4,67.10“̂ 6,97.10“̂

0,098 67,0 4,27.10"^ 6,37.10"^:

0,198 67,0 3,91.10"^ 5,84.10"'^

0,298 67,0 3,61.10"^ 5,38,10"'^

0,398 67,0 3,34.10"^ 4,98.10"^

0,498 67,0 3,04.10"^' 4,54.10“̂

0,598 67,0 2,75.10"^ 4,11.10“̂

0,698 67,0 2,43.10"^ 3,63.10"'^

0,799 67,0 2,17.10"^ 3,25.10"^

0,899 67,0 2 ,0 1 .1 0"^ 3,00.10“̂

0,997 67,0 1,76.10“̂ 2,63.10"^

a ) calculada utilizando-se a equação de Hammett 

e os valores das constantes de equilíbrio de 

hidratação da TCA e p-ClTCA

b) valores calculados utilizando-se o valor de

K  = 67 
h
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Figura 6 - Variação das constantes de velocida­

de de hidratação ( O )  e desidratação 

( © )  de TCA em função da fração molar 

de diferentes linhas corres­

ponde as curvas teóricas derivadas da 

equação de Gross-Butler (eq.(25)) pa­

ra diferentes valores de s.(õ,®) indi­

cam os ̂ valores experimentais:: obtidos .
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Figura 7 - Variação das constantes de veloci­

dade de hidratação e desidratação 

de p-CITCA em função da fração m o ­

lar de D 2O. As diferentes linhas 

correspondem as curvas teóricas de 

rivadas da equação de Gross-Butler 

(eq.(25)) para diferentes valores 

de s. ( O ) indica os valores expe­

rimentais obtidos.
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Figura 8 - Variação das constantes de velocida­

de de hidratação e desidratação de 

iti-N02TCA em função da fração molar 

de D 2*̂ ' diferentes linhas corres 

pondem as curvas teóricas derivadas 

da equação de Gross-Butler (eg.(25)) 

para diferentes valores de s. ( O )  

indica os valores experimentais obti 

d o s .
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_i^s_

= k° ( 1 n + ncj)̂  ) (25)

na qual considera-se que o produtório dos efeitos 

dos reagentes é considerado como sendo igual a 1 , 0  , 

desde que (})? para o hidrato é igual a 1,0®'^^. Na

equaçao (25):

kJJ d = constante de hidratação e desi­

dratação a uma fração molar n de

D2O

k° d = constante de hid.ratação e desi­

dratação em presença de H 2O

s = número de prótons

,n = fração molar de 0

T
é . = fator de fracionamento do estado 

de transição.

Os diferentes valores de utilizados no calculo '

da variação da constante de hidratação em função de 

n, foraiíi obtidos a partir da relação (equaçao (26)) :

^h
D i=s

k^

i = l 'í̂i ' (26)

onde: k^ = constante de velocidade de hidratação em 

D^O
«

H ~
k^ = constante de velocidade de hidrataçao em
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Os valores obtidos estão na tabela VIII.

A  curvatura para baixo, obtida em todos os casps,su­

gere que vários prótons participam do estado de tran 

sição. Isto vem ao encontro da sugestão de Bell e 

colaboradores^^ de que três moléculas de água p a r t i ­

cipam do estado de transição na reação de hidratação

de 1 , 3-dicloroacetona. O efeito isotópico global,

D H
k /k , é característico de um efeito isotópico nor­

mal e valores de 0,32 , 0,31 e 0,38 foram obtidos pa 

ra TCA, p-ClTCA e m-N0 2TCA respectivamente. Os valo­

res encontrados estão na mesma ordem de grandeza d a ­

quele relatado por Bell e colaboradores^^ para a hi-

D H
dratação de 1,3-dicloroacetona (k /k = 0,37).

Como pode ser observado na tabela VIII, os fatores de 

fracionamento aumentam a medida que aumenta o número 

de prótons que participam do estado de transição e 

portanto, diminuindo a participação individual ao e- 

feito isotópico global.

Dois tipos de comportamento diferentes são observados. 

TCA mostra ura efeito isotópico maior do que aquele 

esperado pela contribuição de oito prótons ao estado 

de transição, enquanto p-CITCA e m-N02TCA mostram um 

efeito isotópico que corresponde a aproximadamente ' 

dois prótons.

Esta inspecção visual das figuras 6 , 7 e 8 pode ser 

confirmada utilizando-se das relações,.específicas pa 

ra dois e infinitos prótons. Schowem e colaboradores"*
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Tabela VIII - Efeitos isotópicos globais e fatores de 

fracionamento do estado de transição pa­

ra diferentes números de prótons

4>

S = 1 s=2 s=4 s=8 S=oo

TCA 3,07® 0,33 0,57 0,76 0,87 1

p-CITCA 3,26^ 0,31 0,55 0,74 0, 86 1

m-NO„TCA 2,10^ 0,37 0,61 0,78 0,89 1

a) valor obtido da Tabela V

b ) valor obtido da Tabela VI

c ) valor obtido da Tabela VII
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sugerein que no caso de infinitos prótons o valor do 

logaritmo natural da razão k^/k° deve variar linear­

mente com a mudança do valor de nj^^^ segundo a rela­

ção (equação (27)):

In k ’̂/k® == - (m.x) (27)

_  ,  T
onde m e o numero de protons e x ~  ̂~ <P •

A figura 9 mostra a relação obtida para a hidratação 

e desidratação de TCA. Os valores do coeficiente de 

correlação para dois casos foram maiores que 0,999.

Para os casos de p-CiTCA e m-NO^TCA, seguindo a su­

gestão de Schowen“* um gráfico (k^/k°)^^^ vs. 

veria obedecer a seguinte relação (equação (28)):

(k"^/k°)^/^ = 1 + (cl)'̂ - 1 ) . (28)

As figuras 10 e 11 mostram os resultados experimen­

tais tratados conforme a equação (28) .

Valores de (j)'̂ de 0,56 , 0,5 7 , 0,61 e 0.,61 foram cal 

culados a par t i r  dos dados de k^ (p-CITCA), k^ 

(p-CITCA) , kĵ  (m-N02TCA) e k^ (m-N02TCA) respectiva­

mente. Os valores encontrados concordam razoavelmen-

T
te bem com os valores de ^ (tabela VIII) usados nos 

cálculos das curvas teóricas com a equação de Gross- 

Butler para s = 2.

Nossos resultados indicam que o número de prótons que



Figura 9 - Teste da linearidade para infinitos 

protons do inventário de prótons pa 

ra a reação d e ,hidratação ( A ) e de 

sidratação ( g ) da TCA a

25,0 ± 0,1 °C.
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^ 2Û

^ 2°

Figura 10 - Teste da linearidade para dois p r o ­

tons do inventário de protons para 

a reaçao de hidratação ( A ) ^ desi^- 

drataçao ( g ) da p-ClTCA a

25,0 ± 0,1 °C.
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V

V
Figura 11 - Teste de linearidade para dois p r ó ­

tons do inventário de prótons, para 

a reação de hidratação ( A ) e desi­

dratação ( B ) m-N02TCA a

25,0 ± 0,1 °C.
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participam do estado de transição depende fortemente 

da natureza do s u b s t i t u i n t e , sendo que grupos acepto 

res de elétrons diminuem fortemente o número de molé 

cuias de água que participam do estado de transição. 

Assim enquanto que e m  TCA, a estrutura I mostra ; um 

esquema razoável do estado de transição da reação e 

no caso de p-CITCA e m-NO^TCA a estrutura II parece 

representar melhor os dados obtidos através do inven 

tário de prótons em misturas de H^O/D^O.

H

C C I 3 0 :--------  H

--------- H

\
N  ■

^(0H2)x

h /

ESTRUTURA I

'«a
\

\

ESTRUTURA II

/O//
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Na estrutura II presumivelmente os dois prÕtons que 

estão sendo formalmente transferidos H sejam res- 

ponsãveis pelo efeito isotópico observado, enquanto 

que os teriam um fator de fracionamento próximo 

a 1 , 0  e portanto não contribuem significativamente ao 

efeito isotópico global.

3.1.2. Efeito Isotópico na Catãlise Acida da Reação de 

Hidratação de TCA e p - C l T C A :

Quando a reação de hidratação de TCA e p-ClTCA é

realizada e m  presença de LCl (L = H ou D ) , um aumen­

to da constante de velocidade é observado com o au­

mento da concentração de ácido (Tabela IX , X , XI e 

XII) .

O valor da constante de equilíbrio, em todos os c a ­

sos, diminue com o aumento da concentração de LCl. 

Resultados semelhantes tem sido relatados por Bell e 

colaboradores^^ e por El Seoud e colaboradores^^ em 

reações de hidratação da 1 ,3-dicloroacetona.

Os valores das constantes de velocidade de hidrata­

ção (kĵ ) e de desidratação (k^) em fionção da concen­

tração de ácido estão contidos nas figuras 12 e 13. 

Como pode ser visualizado, as tendências experimen­

tais são semelhantes para TCA e p-CITCA, sendo que

os valores de k°^^ e k° ^̂  variara linearmente com
h d

a concentração de ácido.

A  partir dos valores de e descritos nas



Tabela ÏX - Constantes de equilíbrio, constantes de 

velocidade de hidratação e desidratação 

da TCA em presença de HCl/H^O a

25,0 ± 0,1°C.

HCl
^ohs - 1 , obs - 1  

^d ' ^

0 , 0 1,75 1,55.10"^ 9,03.10'^

0 , 2 1,79 2,25.10“̂ 1,25.10"^

0,4 1,65 2,73.10“̂ 1,65.10"^

0 , 6 1,56 3,17.10"^ 2,04.10“̂

08 1,50 3.89.10"^ 2,60.10"^

1 , 0 1,37 4,18.10"^ 3,13.10"^
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Tabela X - Constantes de equilíbrio, constantes de 

velocidade de hidratação e desidratação 

da TCA em presença de DC I / D2O a

25,0 ± 0,1 °C.

[d c í
, obs -1 
kh s

, obs -1

0,0 1,73 4,67.10"^ 2.69.10"^

0,2 1,64 7,27.10"^ 4 ,4 3 .10"^

0,4 1,58 9 ,9 9 .1 0"^ 6,31.10"^

0,6 1,49 1 ,2 0 .10"^ 8,07.10~^

0,8 1,45 1 ,4 5 .1 0"^ 1,00.10~^

1,0 1,35 1 ,7 5 .1 0"^ 1,28.10“̂
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Tabela XI - Constantes de equilíbrio, constantes de 

velocidade de hidratação e desidratação 

da p-ClTCA em presença de HCl/H^O a

25,0 ± 0,1 °C.

[h c i]
^h

, obs - 1  
kh , s

T^obs - 1

0, 0 4,89 2,54.10"^ 0,51.10"^

0, 2 4,63, 2,91.10"^ 0,63.10"^

0,4 4,44 3,46.10"^. 0,78.10"^

0, 6 4,28 3,89.10"^ 0,90.10“̂

0 , 8 4,00 4,67.10"^ 1,17.10"^

1 , 0 3,78 . 5,18.10"^ 1,37.10"^
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Tabela XII - Constantes de equilíbrio, constantes de

velocidade de hidratação e desidratação

da p-ClTCA em presença de DCI/D2O a

25,0 ± 0,3 ° C.

[d c í
\

, obs - 1  
kh , s

T obs - 1  
kd , s

0 , 0 5,96 0,75.10"^ 0 ,1 2 .1 0"^

0 , 2 4,38 1,13.10"^ 0,26.10"^

0,4 4,33 1,40.10"^ 0 ,3 3 .1 0"^

0 , 6 3,98 1 ,6 6.1 0"^ 0,42.10“̂

0 , 8 3,84 2 ,0 2 .1 0"^ 0 ,5 2 .1 0"^

1 , 0 3,63 2,33.10"^ 0,64.10”̂
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J.C1

Figura 12 - Constantes de velocidade de hidrata­

ção ( O )  e desidratação ( A )  em HCl, 

constantes de velocidade de hidra- 

-tação (@ ) e desidratação (a ) em 

DCl de TCA a diferentes frações m o ­

lares de D 2O a 25,0 ± 0,1 °C.
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LCl

Figura 13 - Constantes de velocidade de hidrata­

ção {O ) e desidratação (A ), cons­

tantes de velocidade de hidratação 

( ® )  e desidratação (a ) em DCl de 

p-CITCA a diferentes frações molares 

de D^O a 25,0 ± 0,1 °C.
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tabelas IX , X , XI e XII, é possivel calcular o v a ­

lor da constante de catalise ácida específica pelo 

íon hidrônio. E m  todos os casos, a reação é de p r i ­

meira ordem com relação à concentração de LCl (figu­

ras 12 e 13). Os valores das constantes de segunda 

ordem para a catálise ácida específica nas reações 

de hidratação e desidratação de TCA e p-ClTCA foram 

calculados da dependência de na concentração de

LCl segundo a equação (29):

= k, , + , ÍLCl 
h ,d h ,d h ,d L

(29)

e estao contidos na tabela XIII.

Ainda nesta tabela, pode-se observar que os e f e i ­

tos isotópicos são normais em todos os casos e 

sendo maiores do que aqueles observados na h i ­

dratação de 1 ,3-dicloroacetona pelo ácido clorídri-

^^h(H20)^h(D20)
O efeito isotópico observado sugere que existe for­

te formação de pontes de hidrogênio no :estado de 

transição, o que por sua vez sugere que a transferên 

cia de próton ocorre através de um pré-equilíbrio i- 

n i c i a l ^’, concordando com o mecanismo sugerido por 

Bell e colaboradores^^.

~  < 2 2 - 
As razões das constantes catalíticas (kj^/k^) estao

incluídas na tabela XIII e mostram um efeito de á-

proximadamente 1,2 e 3,1 para TCA e p-ClTCA respecti
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vãmente, independentemente de se HCl ou DCl é utili­

zado como catalisador. Isto sugere que a concentra-

2
çoes altas de acido, onde k

,-h,d
>> k, - ,  o v a ­ra , d

lor da constante de equilíbrio- para a reação de h i ­

dratação deve aproximar-se deste valor desde que (e- 

quação (30)):

K, =

+

LCl

(30)

LCl

Estes valores limités de para altas concentrações 

de ãcido> sugerem que alguma outra espécie esteja 

sendo incluída no equilíbrio em consideração. Se nõs 

consideramos que o efeito isotópico obtido com LCl 

sugere um mecanismo de pré-associação, uma possibil^ 

dade de explicar os resultados experimentais consis­

te em considerar o seguinte modelo (esquema I I ) :

C + 

lí
O.

+H® pK.

\
C +

I
H

H2O

H 2O

K.
hl

K,

\ /
C/ \

0 0

H
/

H

P K 2 +H®

V

0^
/  \  \

H H H

ESQUEMA II
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onde na presença de ácido, as formas protonadas da 

cetona e do hidrato estariam contribuindo ao equilí­

brio de forma significativa.
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CAPITULO IV

CONCLUSÃO

Os estudos realizados com as tricloroacetofenonas no 

presente trabalho, permitem chegar a algumas conclusões que 

podem servir de base para estudos posteriores com outros de 

rivados das tricloroacetofenonas, bem como para uma necessá 

ria complementação deste estudo.

1. Em meio básico, as reações com as tricloroacetofenonas ' 

produzem os respectivos ácidos benzóicos e confirma os 

resultados obtidos dos estudos já realizados^^. É impor­

tante salientar que há necessidade de um estudo da de­

gradação destes compostos a pH > 9, para iam estudo mais 

completo do mecanismo da degradação destes compostos.

2 . A  degradação destes compostos ocorrem facilmente em meio 

básico e assim sua utilização como pesticidas não deve 

representar um perigo maior de contaminação e/ou acumula 

ção, já que os produtos da decomposição podem ser elimi­

nados facilmente.

3. Em meio ácido, estes compostos formam os hidratos corre^ 

pondentes numa reação reversível, sendo caracterizados ' 

pelas contantes de equilíbrio e constantes de velocidade 

de hidratação e desidratação.

4. 0 número de prótons que participam do estado de trans^ 

ção, usando a técnica de inventário de prótons, é infin^ 

to para a TCA e dois para p-ClTCA e m-N02TCA. Os resul-
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tados indicam que o substituinte no anel tem importante 

influência para o número de prótons no estado de transi­

ção .

5. Os resultados obtidos no estudo do efeito isotópico, na 

reação catalisada pelo LCl, sugerem que á transferência 

do próton ocorre através de um pré-èquilíbrio inicial.
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