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AB5TRAT

The effect of alkaline and a I ka I ine-earth perchl orates 

upon the redox potential (F e <115' < 1 1 1 > ) and charge transfer

band ( F e ---> tt ** p h e n ) in organic solvents of di cyanobis(1,10

- phenanthro I i n e ) i r o n (1 1 ) was studied.

Was observed shifts of the redox potential to more 

positive values depended on the nature and concetration of 

the cation and of the solvent.

Ad diction of inorganics perchlorates caeused a hypso- 

chromic shift of de ch ar ge -transfer band of the complex.

The association constant between complex and metalic 

cation allows us to quantify the effect of each cation upon 

the redox potential os complex in a given eletrolyte 

solution. Association decrease with the size of cation,

Na < Li < Ba < 5r < Ca < Mg.

For the same salt the association constant increase in 

the order DM50 < DMA < DMF < A C N .

The electrochemical treatment led to same empirical 

expression that had been previously suggested for Rezende to 

describe in a quantitative way the halochromic behaviour of 

Reichardt's E T (30) dye.



RESUMO

Neste trabalho foi estudado o efeito de percloratos de 

metais alcalinos e alcalinos terrosos sobre o potencial 

redox F e <1 1 >'‘1 1 1 > e sobre a banda de transferência de

carga me t a l - l i gan t e ( F e ---> ir* phen ) do d i c i a n o b i s (1,10-

f e n a t r o  l ina ) f e r r o ( 1 1 ) em s o l v e n t e s  orgânicos.

Foi observado um deslocamneto do potencial redox para 

valores mais positivos dependendo da natureza e da 

con cen tr aç ão do cátion adicionado, bem como da natureza do 

solvente. 0 adição de percloratos também provocou um 

d es lo ca mento hipsocrômico da banda de transferência de carga 

do complexo.

A constante de associação entre o complexo e o cátion 

met ál ic o reflete o efeito de cada cátion sobre o potencial 

redox do complexo num dado solvente. A constante de a s s o c i a ­

ção diminue com o tamanho do cátion na seguinte o r d e n :

Na < Li < Ba < Sr < Ca < Mg.
r

Para um mesmo cátion a constante de associação depende 

do solvente e, aumenta na seguinte ordem : DM50 < DMA < DMF 

< ACN.

0 tratamento eletroquímico resultou na mesma expressão 

empírica que foi desenvolvida por Rezende para descrever 

numa maneira quantitativa o comportamento halocrômico do 

corante de Reichardt E r (30).
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I- INTRODUÇÃO 

.......... 1.1 - OBJETIVOS

A adição de um determinado sal inorgânico provoca alteração 

na polaridade do solvente. Esta alteração na polaridade pode 

ser monitorada através da mudança nas propriedades de uma 

substância adicionada ao solvente .

A alteração na polaridade do solvente pode ser acompanhada 

através do comportamento esp ectroscópico da solução. A mudança 

na polaridade , pela adição de sal, pode provocar alteração 

na posição e algumas vezes na intensidade de uma determinada 

banda do espectro de absorção do corante usado como indicador 

ad icionado ao solvente.

Rezende e colaboradores <1 ,2 .3 ,» acompanharam a mudança da 

polar id ad e da solução com a adição de sal inorgânico através do 

de sl oc amento na posição da banda de transferência de carga

interna, n--- --- >ir * , do 2,6 -f if enil--4 -( 2 , 4, 6 -t r if en i l- 1 -p i ri di n io )

fenóxido ( complexo de Reichardt <«>). Como resultados destes 

estudos tivemos a proposta de uma equação empírica que



relaciona o deslocamento da banda de absorção do complexo de 

Reichardt tA> com a concentração de sal adicionado.

Algumas substâncias podem apresentar um comportamento 

e le tr oq uímico sensível à presença de sais inorgânicos . Peover e 

□avies <s> observaram que o potencial redox da quinona era 

deslocado sistematicamente com a adição de um sal inorgânico 

à solução. A partir desta observação, Peover e Davies *55 * 

deduz iram uma equação que relaciona o deslocamento do potencial 

redox com a concentração de sal adicionada.

0 principal objetivo deste trabalho é o estudo da correlação 

entre o des locamento de uma determinada banda, no espectro de 

aborção e o deslocamento do potencial redox de uma mesma 

substância, na presença de sal. 0 estudo destas correlaçBes tem 

por finalidade encontrar um tratamento teórico para a equação 

desenv olvida por Rezende <3> .

Um segundo ponto importante do trabalho foi relacionar a 

alteração do comport amento el etroquímico e espect roscópico com 

algumas características dos solventes usados, ou seja, com alguma 

escala de polaridade de solvente.

Finalmente, o terceiro ponto do trabalho foi estudar a 

influência do cátion do sal inorgânico sobre o comportamento



e letroq uí mi co e e s p e c t r o s c ó p i c o . Como a troca de cátion pode 

alterar a constante de interação entre o soluto e o cátion do 

sal.

0 primeiro passo de nosso trabalho foi a escolha do complexo 

indicador. Este composto teria que possuir propriedades 

solvatocrômicas que perm it is sem o monitoramento das alteraçSes 

no espectro de absorção UV/Vis. Outra característica importante 

do composto em estudo é apresentar um comportamento eletroquímico 

reversível para o acompanhamento da alteração nos valores do 

po tenc ia l r e d o x .

Burgess e colaboradores <*-*> mostraram que as transiçSes de 

transferência de carga em complexos inorgânicos do tipo 

F e ( L L ) 2 (CN)2 , (onde LL é phen ou bipy) são muito sensíveis à 

natureza do solvente.

0 complexo F e (p h e n )2 (CN)2 <io> (Figura 1) apresenta uma

t r a n s i ç ã o  de t r a n s f e r ê n c i a  de ca rga , ( Fe --- > ir* phen  ) que

ocorre próximo a BOOnm muito sensível à natureza do solvente

(Figura 2). Estas transiçSes de transferência de carga m e t a l--- >

ligante são, atribuída às transiçSes dos elétrons dos orbitais 

t2a do metal para os orbitais tt” dos ligantes diimínicos
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Figura 1: Complexo F e (p h en ) 2 (C N )a . Segundo referência 11

Figura 2: Efeito do solvente sobre o espectro do

complexo F e (p h e n ) * (CN)2 : 1- d i m e t i l a c e t a m i d a ,

2- d i m e t i l f o r m a m i d a , 3- d i m e t i l s u l f ó x i d o , 4- 

etano l .



0 efeito solvatocrômico deste composto possibilitou criar 

uma escala de polaridade, baseada no comprimento de onda da banda

de transferência de carga m e t a l --- > ligante, que se correlacio na

linearmente com outras escalas, como a de Reichardt < •* >

parâmentro E T ( 3 0 > e de Kosower parâmetro Z , 0

partir desta observação, <*> obteve uma equação que relaciona o

de slocamento da banda de transferência de carga m e t a l ---- >

ligante diimínico com a escala de polaridade E r (30) ‘+>

P =a + p.E t (30) (1)

onde,

P = escala de polaridade baseada no d e sl o ca me nto ( 1/^ )

da banda Fe --- > phen ir* complexo F e (p h e n )2 ( CN )2 ,

Et (30) = escala de polaridade baseada no des loc am en to da 

transição n --- > rr** do complexo de Reichardt < A > ;

0 complexo F e (p h e n )2 (C N ) 2 apresenta com po rt amento 

reversíveis e os potenciais redox para o acop lamento

F e < i i > / < i n >  sensível à natureza do solvente (,S) . Complexos do 

tipo F e ( p h e n ) 2 ( C N .BX 3 )2 , ( X = H, CH3 , F, Cl, Br ) apres en tam 

valores de potencial redox que dependem do grupo que está ligado 

aos cianeto <1!> . R alteração nos valores do potencial é

atribuída ao aumento do caráter ir da ligação F e --- CN favorecendo

a retro-doação e estabilizando os orbitais t2o do ferro <*=>.
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Hamer e Orgel <**> observ ar am  que a protonação dos grupos 

cianeto do complexo FeíptienJaíCN);, provoca um des loc am en to do 

potencial redox para valores mais positivo se comparado com o 

valor do potencial para o complexo deprotonado. 0 de slocamento do 

potencial é atribuído à estabilização do ferro devido a 

diminuiç ão  da capacidade cr doadora e ao aumento da capacidade ir 

aceptor a dos ligantes cianetos.
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1.2- ESCRLRS DE P OLRRIDR DE  DE SOLVENTES

1.2.1- ESCRLRS DE POLRRIDRDE DE SOLVENTE 

POR MEDIDRS E S P E C T R O S C O P I C R S .

Rs car acterísticas solvatocrômicas de alguns compostos são a 

base para o desenvolvimento de escalas de polaridades através de 

parâmetros e s p e c t r o s c ó p i c o s . Os deslocamentos solvatocrômicos 

oc or re m devido à diferença na estabilização do estado fundamental 

em relação ao estado excitado destes compostos com a troca de 

solven t e .

0 solvatocromismo depende da alteração do moment o dipolar 

do soluto com a mudança de solvente. Se o momento dipolar ()j) do 

soluto aumenta durante ás transições eletrônicas observa-se uma 

maior estabilização do estado excitado com o aument o na 

polaridade  do solvente , o que resulta num deslocam en to  

batocrômico, Figura 3(a). Se o momento dipolar (y) diminui, a 

energia do estado fundamental é reduzida mais que a do estado 

excitado com o acréscimo da polar id ade do solvente, o que provoca 

um deslocamento, Figura 3(b) < * > .



(a)

í"“-
estado
excitado

A E =  h y

estado
fundamentai

Aumento da polaridade do solvente

Figura 3 :Influência do solvente sob a estabilidade dos 

estados fundamental e e x c i t a d o :(a ) ;

(b) > ij„ . Segundo referência 4

Kosower f0 i quem primeiro relacionou as

alteraçSes nos espectros de absorção UV/Vis de um determinado 

composto com a mudança de solvente. 0 composto orgânico iodeto 

de 1- e t i l - 4 - c a r b o m e t o x i p i r i d í n i o , Figura 4, foi escolhido como 

indicador solvatocrômico para estabelecer uma escala de 

polaridade de solvente.
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J L Í-------*  H g C C ^ C - / ' '  7 Tí 'N — C 2Hs

V -/
- . - ■ r  -

Figura 4: Iodeto de 1 -e t i l -4-carbometoxipiri dí ni o

fl escala foi baseada na energia de transição do máximo de

absorção da banda de transferência de carga do par iônico padrão

em vários solvente através da Equação (2). Consi de rando a energia

de transição molar como sendo o parâmetro Z

ET (K c a l .M ~ 1 )= h . c . N / A = Z (2) 

onde,

E t = energia de transição molar; 

h = constante de Plank; 

c = velocidade da luz no vácuo;

N = número de Rvogadro;

^  = comprimento de onda da absorção do composto.

R equação (2) indica que altos valores de Z co rrespon de m a 

altas energias de transição. 0 par iônico no estado fundamental 

sente o efeito est abilizan te  do solvente mais que o estado

HgCOgC —
\
-t- N— C^Hg
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excitado, que é menos polar. 0 composto apresenta solvat ocromismo 

negativo

Os valores de Z cobrem uma faixa de Z = 94,6 para água a Z= 

60 para isooctano.

Outra escala de po laridade foi estabelecida por Reichardt e 

Dimroth Ela é baseado na energia de transição da banda de

tran sferência de carga do corante 2 , 6 - d i f e n i l -4-(2,4,6-

t r i f e n i l - 1 - p i r i d i n i o )fe n ó x i d o , Figura 5.

Q energia de transição molar é calculada pela equação (2).

Figura 5: 2 , 6 - d i f e n i l - 4 - ( 2 , 4 , 6 - trifeni l - 1 -

- p i r i d i n i o )fenóxido

0 parâmetro ET (3Q), cobre uma faixa muito ampla de sol­

ventes, estendendo-se de 810 nm CET (30) = 35,3] para o éter 

difenílico, à 453 nm [ET (30) = 63,13 para a água. Como a maior 

parte desta faixa solvatocrômica situa-se na região do visível 

do espectro, é possível fazer uma estimativa visual da

polaridade do solvente.



1.2.2 - CRRflTER DORDOR E RECEPTOR DO SOLVENTE 

E5CRLPS DE GUTMRNN

Para medir a força doadora de um solvente Gutmann 

propos monitorar o calor que acompanha os processos de 

solvatação, já que este calor é ca racterístico de força de 

solvatação no caso de um dado aceptor e vários solventes 

doadores. Gutmann u -17) realizou estudos sistemáticos com um 

grande número de solventes, caracterizados pela afinidade com o 

pen tac lo reto de antimônio (V), usado como aceptor de referência, 

através do calor de reação, A  H, deste aceptor com vários 

solventes, D, (preparados em solução diluída de um solvente 

inerte como o 1, 2- d i c l o r o e t a n o ).

5 b C l s + D«--- ------» 5b Cl s D £ H  (-Kcal/Moi) (3)

Os deslocamentos químicos do núcleo de metais alcalinos , 

halogênios e de fósforo podem ser utilizados para car acterizar as 

propri edades de um solvente.



12

Gutman n <A> introduziu um parâmetro empírico, o número 

aceptor, CRN), para as propriedades aceptoras dos solventes. E

sta escala é baseada no deslocam en to  químico do núcleo 31 P do 

trifeni l fosfóxido , usado como composto padrão. 0 deslocamento 

químico resulta da polarização da ligação P = .  0

induzida por interação , de solvente e l e t r o f í l i c o s , com o átomo 

de oxigênio. Isto provoca uma diminuição na densidade eletrônica 

sobre o átomo de fósforo provoc ando um deslocamento químico que 

está r e l a c i o n a d o c o m a f o r ç a d a  interação.

Gutman n <A> definiu o AN como sendo o deslocamento químico 

do 3 1 P-NMR do composto padrão, 8, relativo ao deslo ca mento do 

composto Et 3 P 0— 5bCls dissolv ido em 1,2 d i c l o r o m e t a n o , como sendo 

100 de acordo com a Equação (4)

(E t3 P =  0 <--- > E 1 3 P**---- *0«-) + fl < « = >  Et 3 P * * - --0«- -- R

R N = [ S I S (E t3 P0 — SbC ls ) ] . 100 (4)

0s valores RN representam em forma de números, as p r o ­

priedades aceptoras de um solvente “R" relativo ao SbCl-;.



1.3- 0 INFLUENCIA DA RDIÇRO DE 5RI5 SOBRE O C O M ­

PORTAMENTO ELETROQ UI MI CO DE ALGUN5 COMPOSTO 

EM SOLVENTES NflO AQUOSOS.

Peover e Davies <s> est udaram o efeito de eletrólitos 

suportes sobre o comportamento eletroquímico de quinonas. ELes 

o bs er varam que os potenciais redox destes compostos eram 

deslocados à medida que a concentração de sal aumentava. A partir 

destes estudos, Peover e Davies <s> de duziram uma equação que 

relaciona o deslocamento do potencial redox com a concentra çã o de 

sal, equação (5).

E ly2 = E 1/3° + RT/nF InK + RT/nF p ln CM*] (5)

onde,

E 1/2 = p ot e n c i a l  redox na p r e s e n ç a  de sal;

Ei/2 = potencial redox na ausência de sal;

K = constante de formação do par iônico quinonarcátion;

p = n° de coordenação do cátion metálico à quinona;

Fazendo um gráfico do E 1/2 (-Eiys - E 1/2°) versus o ln de 

CM*] , obtem-se uma reta cujo coeficiente angular nos fornece o 

valor de p e o coeficiente linear nos fornece o valor de K .

P os teriormente Krigoswski e Fawcett (lí> de duziram  uma 

equação, muito semelhante a equação (5), que também relaciona o

13



potencial redox de um det ermina do  soluto com a con centraç ão  de 

sal adicionado, equação (6)

E 1/2 = E ^ ao + RT/nF I n í  1 + K [ p > (6)

o n d e ,

E 1/2 _ é o potencial redox em presença de sal;

E 1/2° - é o potencial redox ausência de sal;

K- constante de formação do par iônico s o l u t o :c á t i o n ; 

p- número de coordenação de cátions ao complexo.

Kalinowski <**> em estudos sobre a influência dos cátions 

dos eletrólitos suportes no comportamento e l et ro químico de 

benzofenona s e fluoronas observou que o potencial redox destes 

compostos eram deslocados com a mudança do cátion do eletrólito. 

R partir destes resultados Kalinowski <*?> apresentou uma equação 

que relaciona o potencial com o tipo de cátion presente, equação 

(7)

E i /2 = E i / 2 ° ^ jj.S ( 7)

onde,

E 1/2 = potencial redox na presença do sal;

E iys° = potencial redox na ausência de sal; 

p = constante de s e n s itividade de E iys com a mudança 

do cátion;

§ = potencial iônico do cátion (densidade catiônica de 

c a r g a ) ;

14
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Um ponto muito importante no estudo da influência de sais 

sobre o comportamento eletro qu ím ico de um soluto esta relacionado 

com a natureza do solvente no qual o soluto e o sa l estão 

dissolvido. Fuginaga e co laboradores (2°> durante estudos do 

efeito de íons metálicos sobre a redução de n a f t o q u i n o n a s , em 

solventes dipolares apróticos, observara m que a ordem de 

d es locamento do potencial estava ligado pr in ci palment e a 

solvatação dos cátions metálicos. Em solventes com pequeno poder 

de solvatação o potencial bem mais deslocado quando comparado 

com o deslocamento em solventes com grande poder de solvatação.

R partir dos resultados encontrados por Fuginaga e 

col aboradores <»*> , Krigowski 1211 procurou dar um tratamento 

teórico sobre o efeito do solvente Co ns i de ra ndo uma solução 

formada por um soluto , um solvente e um sal inorgânico, durante 

o processo redox temos o seguinte equilíbrio:

r-

([R ] + M n* ) m o iv.<--- ►(C03...M + e-

(C01....M «o i v!«----►CC0]»olv + M so lv . )

onde ,

R - forma reduzida livre;

0 - forma oxidada livre;

M n * - cátion metálico;

Segundo Krygowski <=*> o deslocamento do potencial pode ser 

interpretado como a variação da energia livre entre as espécies 

oxidadas e reduzidas, através da seguinte relação
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- A G  = nF £ E  = E iys (8)

onde,

A G  = G a U Ü l .  . .solv. ) - G i C C R ] . . .solv.)

E nt re ta nt o  os valores da energia livre da forma oxidada Ga 

depende do equilíbrio da reaçSo

( CO] . . . . M e " + )„oi v <----- >([0],o i„ + M n+ ... solv. )

E nt re ta nto o deslocamento do equilíbrio depende do solvente 

da solução. 5olventes com grande poder de solvatação, interagem 

fortem ente com a cátion metálico deslocando o equilíbrio da 

reação para a direita. 0 deslocamento do equilíbrio , provoca uma 

dim inuição  do valor da energia livre. De acordo com a equação (8) 

esta diminuição do valor de G;> causa uma redução do valor de G 

e, co ns eqüente me nt e provoca uma diminuição do valor do potencial 

redox da espécie . Este efeito do solvente sobre a variação da 

energia livre é mostrado na Figura 6.



G

Figu ra 6: Efeito do solvente sobre a variação da e n e r ­

gia livre. Segundo referência 21.
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1.4- INFLENCIR DA ADIÇHO DE 5RI5 5QBRE 0 C O M ­

PORTAMENTO  E5 P EC T RO SC 0P ICO DE ALGUNS 

COMPOS TOS EM 50 LVENTE5 NAO AQUOSOS

A adição de sais provoca alteração no co mportamento 

e sp ec troscópi co  de soluç3es. Como foi mencionado - an teriormente 

Rezen de <3> propos uma equação empírica que relaciona alteração 

da posição da banda de transferência de carga do complexo de 

Reic hardt <A>, parâmetro E T (30) <* > , com a concentração de sal 

adicionado, equação (8)

ET (30) = E t °(30) + A ln ( C/C- + 1 ) (9)

o n d e ,

E T (30) = polaridade da solução em presença de sal;

ET°(30) = polaridade de solvente puro;

A e C* = parâmetros ajustáveis;

C = concentração de sal adicionado;

Esta equação foi aplicada com bastante sucesso para vários 

solventes alcoólicos.

Os resultados encontrados mostram que os deslocamentos dós

valores de Er (30) com a concentração de sal dependem da natureza

do solvente e da natureza do cátion e ânion do sal inorgânico 

present e na solução.



19

1.5 - VOLTAMETRIA CÍCLICA

A voltametria cíclica é uma técnica muito em pr egada na 

obt enção de parâmetros eLetroquími c o s , pr in cipalmente devido à 

si mplicidade do equ ipamento e à rapidez com que se obtêm os 

resultados. A técnica baseia-se em registrar a corrente que 

originada no eletrodo de trabalho, que está em contato com a 

solução problema, quando esta é submetida a uma varredura 

contínua e cíclica de potencial. 0 potencial aplicado é 

c ontrolado com o auxílio de um eletrodo de referência que está 

interligado por um capilar de Luggin.

A corrente originada quando se aplica a varredura de 

potencial está associada a processos de oxi-redução de c o m ­

ponentes presentes em solução. 0 voltamograma representa a 

corrente (eixo vertical) versus potencial (eixo horizontal) e a 

diferença de potencial aplicada no eletrodo de trabalho é 

variada linearmente de um valor inicial E , , até um valor limite 

predeterminado, Ei (conhecido como potencial de inversão) onde a 

direção de varredura é invertida, ver Figura 7 <==> .
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Figura 7: Típico voL tamograma cíclico para sistemas 

reversíveis, m o n o e l e t r ô n i c o .

Para um processo mo noeletrô ni co  e reversível, Figura 7, a 

varredura do potencial, no sentido negativo, provoca a redução da 

espécie, evidenciada pelo aparecimento de uma onda catódica, 

segundo a reação:

0x + e~ <------- > Red

flpós a inversão do potencial, para o sentido positivo, 

ocorre a oxidação da espécie, formada na primeira etapa, 

provocando o aparecimento de uma onda anódica conforme a reação:

Red <------- > 0x + e~
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Estas reações mencionadas acima ocorrem na superfície do 

elet rodo < 2 3 > .

0 voltamograma cíclico mostrado 

série de informações que são muito 

sistemas eletroquími c o s , tais como:

- Intensidade do pico anódico ( ip „ ) ;

- Intensidade do pico catódico (i p c ) ;

- Potencial de pico catódico CEp c );

- Potencial de pico anódico (Ep „);

- Potencial de meia-onda (Ep */2y Epc^ a );

- Potencial formal redox (.Eiys = iy2 (Ep<r + EP<M);

- Número de elétrons transferido (AEP = Epw - Ep c )/ 0 (057=n

Com base na variação dos parâmetros acima descritos podemos 

ca racteriz ar  e identificar vários sistemas v o l t a m é t r i c o s . No caso 

do complexo em estudo, F e (phen ) 2 (C N )2 os vo11amogramas apresentam 

cara ct er ísticas  de um processo reversível.

Sistemas reversíveis são aqueles processos controlados por 

difusão, isto é, são processos suf icientemente rápidos, em 

ambos os sentidos, para que o desvio das condições de equilíbrio 

seja desprezível <=«>.

na Figura 7 fornece uma 

úteis na interpretação dos



CR IT ÉR IOS PRRR QUE O SISTEMR SEJR REVERSÍVEL:

a) Pico de corrente ip , é fornecido pela equação de Randles-

Sevcik <23)

ip = (6,9 x 10= )n3 / 2 RD0 1''2 v 1''2 C0 (10) 

o n d e , - -

ip = corrente de pico em amperes

R = área do eletrodo em cm2

D0 = coeficiente de difusão em cm2 s-1

v = velocidade de varredura em V cm-1

C0 = concentração da espécie em mol c m -3

n = número de elétrons transferido

b) ip cresce com v 1' 2 , ip vs v 1 ' 2 é uma linha reta;

c) ip./ipe = 1;

d) Potencial de pico A Ep = E c>' + 0,028/n;

e) Diferença entre o potencial de pico anódico e potencial de 

pico catódico igual a 0,057 volts para 1 elétron transferido
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1.6- E5 PECT R 0S C0 P IR  UI5ÍVEL

R absorção molecular na região do ultravioleta e visível 

depende da estrutura eletrônica da molécula. R absorção da 

energia é quantizada e ocasiona a transferência de elétrons de 

orbitais de menor energia (estado fundamental) para orbitais de 

maior energia (estado excitado).

Em geral, as transiçSes eletrônicas de complexos metál icos 

podem ser classificada em três tipos:

1- TransiçSes entre níveis localizados no íon metálico 

(transiçSes internas), por e x e m p l o , transiçSes d— »d , Figura 8;

2- TransiçSes entre níveis localizados nos ligantes, por exemplo, 

transiçSes ir ——— > ir# , em ligantes insaturados, Figura 8;

3- TransiçSes de transferência de carga m e t a l - l i g a n t e , ou vice- 

versa, Figura 8 .

Os orbitais moleculares que apresentem densidade eletrônica 

maior co nstituem os orbitais ligantes, apresentando energias 

menores que os orbitais atômicos precursores. Por outro lado os 

orbitais moleculares com densidade eletrônica pequena constit ue m 

os orbitais a n t i l i g a n t e s .
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Figura 8: Diagrama de orbitais moleculares simplifi 

cado, com as respectivas transiç8es.

fls transiçSes de transferência de carga entre um metal de 

transição e um ligante ocorrem numa faixa de energia que varia 

entre 14 e 28 kK (comprimento de onda de 700 à 350 nm, dentro da 

faixa do visível) .

fltomos ou ions com baixo potencial de ionização, têm o r ­

bitais preenchidos de energia relativamente alta. Inversamente 

átomos ou ions com alta afinidade eletrônica têm orbitais vazios 

de energia relativamente baixa. 5e a separação entre os níveis de 

energia for muito pequena pode ocorrer uma transferência "total"



de elétrons entre as espécies, resultando na oxidação do metal e 

redução do ligante.

5e a energia de separação for suficiente para o complexo 

estabi l i z a r - s e , será observada uma absorção de transferência de 

carga com energia relativamente baixa. Estas transiçSes são 

chamadas de transferência de carga.

Rs transiçSes de transferência de carga no sentido 

M — > L são esperadas quando o metal é um bom doador de elétrons 

(baixo potencial de ionização) e o ligante um bom receptor de 

elétrons (alta afinidade eletrônica).

Por ta nt o a energia de transferência de carga pode ser 

calcu lada de acordo com a equação (11)

E e t  = PIM - R E l + C (11)

onde ,

PI„ = potencial de ionização do metal;

R E l. = afinidade eletrô ni ca  do ligante;

C = energia coulômbica de atração entre o elétron 

transferido para o orbital ttw do ligante e o 

ion m e t á l i c o .

Rs principais informaçSes fornecidas pelo espectro UV e 

Visível são a posição da banda e a absortividade molar. Rs 

transiçSes d ---- > d (proibidas) apresentam ab sortividade molar



muito pequenos. Já as bandas de transferência de carga tem a 

absortividade molar na ordem de 103 - 10= M-1 c m - 1 . Rs

transições n ----- > irw nos ligantes, apa recem em geral na região

do ultravioleta. Rs transições de transferência de carga são 

observada na região do visível e responsáveis pelo aparecimento 

da cor nos complexos..
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II- SEÇHO EX PE RIMENTR L

2.1- EQUIPAMENTOS

2.1.1- MEDIDRS E L ET R0 QUIMICR 5

Gs voLtamogramas cíclicos foram obtidos em um potenc io st a to 

com gerador de rampas da Bionalytical Systems Inc., modelo CV- 

27, acoplado ao registrador X-Y da Houston Instrument., modelo 

Om ni gr a ph i c 100, equipado com célula de três eletrodos. Uti- 

lizaram-se eletrodos de carbono vitrificado e eletrodos de ouro 

como eletrodos de trabalho, o eletrodo saturado de calomela no  foi 

usado como eletrodo de referência, como eletrodo auxiliar foi 

usado um fio de platina.
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2.1.2- ME DIDOS ESPE CT RO SC0PICR S

Qs espectros na região do visível foram obtidos no es- 

pec tof o tôme t ro Hewlett Packard, Diode Array, modelo 8540 fl. U t i ­

lizou-se cela de vidro com caminho óptico de 0.1 cm.

0 espectro do complexo na região do infravermelho foi 

obtido através do especto fo tô metro infravermelho da P erkim Elmer 

modelo 781 .
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2.2 - TRATAMENTO D05 DADOS

Os cálculos das constantes de interação entre o complexo e o 

cátion metálico e dos co efi cientes de correlaçSes dos potenciais 

experimentais e dos potenciais calculados a partir da equação da 

equação (6), foram feitos com o auxílio de um programa de com- 

putádor

A análise dos deslocamentos do potencial redox com a c o n c e n ­

tração de sal adicionado, através da equação (9) também foi feita 

com o auxílio de um programa de computador. 0 valor da c o n s ­

tante "A" é obtido quando o valor do coeficiente de co rrelação é 

o melhor possível.
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2.3- MRTERIRIS E MÉTODOS

2.3.1- MRTERIRIS

2.3.1.1- SÍNTESE DO COMPLEXO

O complexo (CN)~,(phen)2 Fe(II) foi preparado a partir da 1 - 

1 0 , fenantrolina monohidratada (Merck grau analítico), suLfato de 

Ferro(III) e amónia hexahidrat ad o (Merck grau analítico) e 

cianeto de potássio (Merck grau analítico) de acordo com o método 

descrito por Schilt ( 1 0 > . Os resultado das análises dos e s p e c ­

tros nas regiães do visível e infravermelho bem como os r e s u lt a ­

dos da microanálise estão de acordo com dados encontrado na 

l i t e r a t u r a < 1 0 > .

2.3.1.2 - PR EPARRÇEO DOS SRIS INORGPNICOS

Os percloratos dos metais alcalinos e alcalinos terrosos 

foram preparados a partir da reação dos respectivos carbonatos 

( Merck grau analítico ) com ácido perclórico ( Merck grau 

a n a l í t i c o ) .
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Os percloratos na forma anidra (necessário ao experimento} 

foram seco rigorosamente por aquecimento ( 100 à 120 °C ) e 

vácuo ( 1 mm Hg ) por várias horas, sendo po st eriorme nt e m a n ­

tido em dessecador.

2.3.1.3- TRRTRMENTO D05 SOLVENTES

Utilizou-se os solventes acetonitrila (RCN), dimetil- 

formamida (DMF), álcool butílico (n-BuOH), álcool isopropílico 

(i-PrOh) grau analítico, foram procedentes da Merck . 0

d i m e tilsulfóxido (DMSO) e dim etilacetamida (DMR) grau analítico, 

foram procedentes da Vetec .

R qualidade dos solventes, pureza e quantidade de água,
i

foram verificadas através de um método que consiste em a d i ­

cionar ao solvente pequena quantidade do composto de Dimroth-Re- 

ichart <*> e acompanhar o deslocamento solvatocrômico das tra n­

sições de transferência de carga i n t r a m o l e c u l a r , através da 

técnica de espectroscopia no visível. Cada solvente apresenta o 

máximo de absorção característico, estes valores são encontrados 

em tabelas ou podem ser calculados utilizando a equação (2).
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R presença de água no solvente provoca uma alteração na 

posição do máximo de absorção para menor co mprimento de onda. Com 

exceção da RCN, todos os outros solventes em estoque a p r e s e n ­

taram valores muito próximos dos valores tabelados. Estes s ol ­

ventes foram mantidos em presença de peneira molecular.

P RCN apresentou um grande deslocamento do máximo de a b ­

sorção em relação ao valor tabelado devido a presença de água. R 

pur ificaç ão  da RCN foi feita de acordo com método descrito na 

literatura <==>.

2.3.1.4- ELETR0LITO

0 eletrólito tetrabutilamonio de tetrafluorborato (TBABF«) 

grau analítico, procedente da Merck , foi seco sobre pentóxido 

de fósforo e vácuo (1 mm Hg) sendo em seguida ma nti do em 

dessecador.

V
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2.3.2- MÉT0D05

2.3.2.1- Vo l ta m e tria Cíclica

Todos os voltamogramas foram obtidos em temperatura de 

238 K. Os voltamogramas cíclicos foram obtidos com velocidade de 

varredura de 100 mV . s -1 , a força iônica foi mantida constante 

com a adição do eletrólito TBRBF* com concentração de 0,1 molar e 

a co ncentração de complexo foi de 2,5 x 10 ~ 3 molar .

Os valores dos potenciais redox foram obtidos a partir 

dos voltamogramas cíclicos, como sendo o valor médio entre o 

valor do potencial do pico catódico Epc e o valor do potencial 

do pico anódico E p „.

Todos os valores dos potenciais redox foram corrigidos 

usando o ferroceno como padrão. Isto foi feito da seguinte 

maneira <26> :

E j. / 2 = E ly.a (Exp.) - E 1/2 (Fe*/Fe°) ( )

o n d e ,

E 1 / 2 ( Exp.) = valor do potencial redox do complexo 

versus ESC;

E 1/2 (Fe^/Fe0 ) = valor do potencial redox do ferroceno;



E 1X= = valor do potencial redox do complexo

corrigido versus ferrocenoj

ESC = Eletrodo 5aturado de Calomelano.

Para evitar a co ntaminação da solução com a umidade do ar, 

os experimentos e l etroquímico foram feitos na presença de argônio 

super seco.

fl quantidade de sal adicionada à solução depende da 

solubilidade do respectivo sal. Para percloratos de metais 

alcalinos a concentração variou de 0 - 2,5 molar . Para 

perclorat os  de metais alcalinos terroso a concentração variou de 

0 - 1 molar.

0 método empregado para a variação da concentração de sal na

*
solução consistiu em adicionar quantidade sucessiva de sal à 

s o l u ç ã o .

r

Os voltamograma cíclicos foram obtidos nas várias c o n c e n ­

trações de sal escolhidas.

34
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2.3.2.2- Es pe ctroscop ia  visível

Os experimentos e s p e c t r o s c ó p i cos foram feitos em temperatura

de 296 K. 0 concentração de complexo utilizada nos experimentos

foi de 2,5 x 10~3 molar. A variação da concentração de sal na 

solução foi feita de acordo com o método descrito anteriormente.
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III- RESULTADOS E DISCUS5A0

3.1- S0LVENTE5 UTILIZADOS

A escolha dos solventes utilizados durante o de sen volvimento 

do trabalho foi feita observando a capacidade de solvatação de 

cada solvente. Isto foi necessário porque desejava-se que tanto 

os parâmetros eletroquími cos como os es pectroscópicos tivessem 

uma variação de forma gradual à medida que o sal inorgânico 

fosse adicionado.

Como escalas de poder de solvatação dos solventes, foram 

escolhi das as escalas de donicidade (DN) e aceptividade (AN} de 

Gutmann <A> . Os melhores valores de deslocamento do potencial 

redox e da posição da banda de transferência de carga foram 

obtidos, para os solventes que apresentavam valores de DN na 

faixa entre 26 e 30. Os solventes que se encontram nesta faixa 

são D M F , DMA e DM50 .

Fo ram também realizados alguns experimentos utilizando a ACN 

como solvente. 0 valor na escala DN para este solvente é 14. Os 

resultados eletroquími cos mostram uma variação muito brusca dos 

parâmet ros e l etroquímicos mesmo quando na presença de pequenas



quan tidades de sais. fllguns resultados satisfatórios foram 

obtidos apenas para Li* e Na*.

Experimentos eletroquímicos em solventes alcoólicos ( EtOH, 

n-BuOH, i-PrOH ) mostram que o processo redox do sistema 

F e (1 1 > / F e (1 1 1 ) torna-se praticamente irreversível. Tanto os 

valores da diferença entre o pico de redução e o pico de oxidação 

( A  EP ) como o valor da razão dos picos de corrente anódico e 

catódico ( Ip * / Ip c ) indicam co mp ortamento irreversível.
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3.2- ANALISE D05 RESULTAD OS  D05 

EXPERIMENTOS ELETROQ UIMICOS

Os melhores resultados dos experimentos eletroquími cos 

foram obtidos utilizando o eletrodo de ouro como eletrodo de 

t r a b a l h o . A Iguns experimentos com eletrodo de carvão vitrificado 

não foram satisfatórios, com os voltamogramas não apresentando a 

revers ibilidade desejada , tornavam o valor de EP grande, além 

de apresent ar em  uma linha base muito larga. Os experiment os  com 

eletrodos de carvão vitrificado como eletrodo de trabalho 

n e ce s si t av a m uma grande quantidade de complexo .

Os resultados dos experimentos e l e t r o q u í m i c o s , ut ili zando a 

técnica da Voltametria Cíclica indicam que o complexo

F e (p h e n )2 (C N )2 tem comportamento reversível nos solventes

polares apróticos C ACN, D M F , DMA, DM50 ) conforme mostra a 

Figu ra 11. ^

Os valores da separação do potencial do pico anódico e 

potencial do pico catódico, A  E p , para os v o l t a m o g r a m a s , situam- 

se na faixa de 60 mV à 70 mV.

A razão entre a corrente do pico anódico e a corrente do 

pico catódico , IP „/IPC , tem valor próximo a 1.
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3.2.1- EFEITO DO 50LVENTE SOBRE O POTENCIAL 

REDOX DO COMPLEXO

O complexo F e (p he n )2 (C N )a é classificado como complexo de 

spin baixo , pois tanto os ligantes fenantrotina como cianeto 

estão classificados na série espectroquími c a , como ligantes de 

campo fortes. Os orbitais t2s do íon F e * 2 estão totalmente 

preenchidos e, tanto o comportamento eletroquímico como o 

espectrosc óp ic o estão relacionado com os elétrons dos orbitais

u . .

Desta forma uma estabilização dos orbitais t2 „ se 

refletirá no deslocamento do potencial redox R Figura 9 mostra 

o efeito da es ta bilização dos orbitais t2o sobre o potencial 

redox .

fl interação do complexo com os solventes ocorre através dos 

elétrons não ligantes dos nitrogênios dos grupos cianetos. 

Solventes que tendem a retirar estes elétrons , solventes 

aceptores de elétrons, provocam uma diminuição da habilidade cr- 

doadora e um aumenta da habilidade ir-aceptora dos grupos 

cianeto , isto provoca um aumento da carga nuclear do ferro, 

estabiliza nd o os orbitais t2o do metal e deslocando o potencial 

redox para valores mais positivos <=*>.
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eletrodo

o
O.

O

©

solução

CD1
11

eletrodo

2+ s +
Fe — e~ = ±  Fe

so lução

u M

U - , .

aumento do valor de AN  do so lvente

Figura 9 : Efeito da estabi lização dos orbitais t2 , 

sob o potencial redox com o aumento da 

c apacidade aceptora do solvente.

Fl Tabela (I), mostra o deslocamento do potencial redox do

co mplexo com o solvente . Nota-se que à medida que aumentamos a

força aceptora do solvente aumento do valor de RN deslocamos o

po tencial para valores mais positivos.
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Tabela (I):

Mo dificação dos parâmetros eletroquímicos espectr os có picos do 

Fe ( phen )-. ( C N ) a ' com a modificação do solvente.

Onde , ' •

E !/2 - potencia l acoplamento F e‘1 1 >^ <1115 ,

TC - energia de transferência de carga F e ---> phen ir“ ,

TCK - energia de tranferência de carga FE---> phen ir** 

calculada a partir da equação (1),

RN- Número de aceptividade 

DN- Número de donicidade.

Solvente E i / a * * ’ TC n —  :»■ u TCK RN<b > DN< b >

mV kK kcal M~ i

D M R 16 16,13 46, 11 13,6 27,8

D M F 37 16,34 46,71 16 26,6

D M 5 0 44 16,61 47,48 19,3 29,8

R C N 50 18,9 47,89 18,9 14 , 1

< « > p o t  «» r» c: 1a»! v » r' » w «í f' er r* o c «* r» o

< b > v * 1 orom r » t  i r a i do«  da* r ® f « r ê n c i I A < A  > „



R Figura 10 mostra a correlação Linear entre os valores do 

potencial redox e o escala de polaridade. Os valores para a OCN 

não são plotados, porque eles situam-se distantes da reta. Isto 

também foi observado por Soukup e colaboradores < l l > , no estudo 

do efeito do solvente sobre as transiç3es de transferência de 

carga.

F e (ph en ) 2 (C N ) 3 , na ausência de sal inorgânico



43

3.2.2- EFEITO DR RDIÇPIO DE 5RIS SOBRE O 

POTENCIAL REDOX DO COMPLEXO

R adição de sais inorgânicos à solução, formada pelo 

complexo e solvente, provoca alteraçSes no potencial E 1/2 para 

o acoplamento F e ( I I > / < I I I > , conforme mostra a Tabela (II). Estas 

alteraç3es dos valores de E 1/2 dependem da natureza , da 

quantidade e sal inorgânico adicionado e também dependem do tipo 

de solvente empregado.

R alteração nos valores de E l x a , após a adição dos sais, 

está diretamente relacionada com a interação entre o cátion do 

sal inorgânico e os ligantes cianeto do complexo. Os resultados 

mo st ra m que a interação c o m p l e x o :cátion apresenta resultados 

semelhantes à protonação dos grupos CN~ <i*> o U a formação de 

adutos <i = > .
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Tabela (II)

Mod if ic ação dos parâmetros e l etroquímicos es pe ct roscópi co s do 

F e (p h e n )2 (C N )^ com a adição de sais inorgânico em vários 

so lventes .

Onde ,

potencial acopla me nto F e ( i n / < I I I >  ,

TC - energia de transferência de carga F e --- > phen ir* ,

TCK - energia de transferência de carga F E ---> phen ir*

calculada a partir da equação (1)

Solvente: D M F

Sal: L i C 10«

Cone . E 1 X 2

M mV

0 37

0,1 51

0,3 72

0,7 90

1 <5 110

2,5 120
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C on ti nuação da Tabela (II) 

Sal: NaC 10*

Cone . Ei/i.* TC n -> L TCK

M mV kK kcal M 1

0 37 16,34 ^ 46,71

0,5 55 16,78 47,37

1,1 71 17,00 48,62

1,5 78 17,18 43, 12

2 81 17,30 43,46

2,5 83 17,36 43,63

5al : M g (C 10 * J.J

Cone . El /

M mV

0 37

o o cn 50

0,1 85

0,2 111

0,3 122

0,4 129

0,6 139

0,8 145

1 185
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Co ntinuação da Tabela (II)

Sal : C aí C l O * ) 2

Cone. El /2 1 TC TCK

M mV kK kcal M~

0 37 16,45 47,02

0 , D5 74 17,54 50,16

0 , 1 84 17,54 50, 16

0,2 110 17,60 50,33

0,3 122 17,73 50,60

0,4 126 17,85 51 ,05

1 151

5a 1 : S r ( C l 0 « ) 2

Cone E 1 X  2 TC TCK

M mV kK kcal Mi

0 37 16,45 47,02

0,05 68 16,95 48,46

0,1 77 17,12 48,96

0,2 93 17,24 49,29

0,3 105 17,30 49,46

0,4 107 17,36 49,63

0,6 118 17,48

C
O

cncnsr

0,8 123 17,54 50, 10



Co nti n ua ç ão  da Tabela (II)

Sal: B a (C 1 0 * )2

Cone . E w a - TC « - i_ TCK

M mV kK kcal M 1

0 37 16,33 46,87

0,05 50 16,67 47,65

0,1 57 16,84 48, 13

0,2 68 16,95 48,46

0,3 75 17,01 48,62

0,43 90 17,12 48,90

0,64 103 17,24 49,29

1,1 112 17,42 49,80

Solvente: D M 5 0

Sal : L i ( C 10* )

Cone . E i / 2 " TC m -> u TCK

M mV kK Kcal M

0 44 16,61 47,49

0,3 53 16,95 48,46

0,7 62 17,24 49,29

1 70 17,36 49,63

1 / 5 73 17,48 49,98

2,5 02



Conti nuagSo da Tabela (II)

5a L : N a C C I O * )

Cone . P*- 1 .✓ 2 TC M _>u TCK

M mV kK Kca I M

0 44 16,61 47,49

0,3 49 16,84 48, 13

0,7 55 17,00 48,62J *

1 58 17,06 48,79

1,5 63 17,18 49, 12

2 68 17,24 49,29

2,5 70

Sal : M g (C 10« ) *

Cone . E 1 / 2 * T C n _ > L TCK

M mV kK Kca L M

0 44 16,56 47,33

0,05 66 17,24 49,29

0,1 76 17,42 49,81

0,2 91 17,54 50, 16

0,3 108 17,61 50,33

0,4 121 17,67 50,51

0,6 136 17,86 51 ,05



Co nt in u aç ã o da Tabela (II)

Sal: C a (C 10«)2

Cone . E» ,a - TC n - > |_ TCK

M mV kK Kcal M-

0 44 16,61 47,49

0,05 60 16,89 48,29

0,1 80 17,24 49,29

0,2 85 17,48 49,98

0,3 104 17,61 50,33

0,4 115 17,63 50,69

0,6 130 18,05 51 ,61

0,8 146

Sal : 5 r (C 10* ) 2

Cone . E 1 ✓ 2 * TC n ->i_ TCK

M mV kK Kcal M

0 44 16,56 47,33

0,05 60 16,67 47,65

0,1 72 16,84 48, 13

0,2 82 17,00 48,62

0,3 96 17,12 48,96

0,4 109 17,24 49,29

0,6 119 17,36 49,63
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Co nt in ua ção da Tabela (II)

Sal: Ba (C 10* ).

Cone .

M

0

0, 05 

0,2 

0,3 

0,4 

0,6  

0,8

E i / ;

mV

44

57

79

84

97

104

111

TC

kK

16,56

16,64

16,78

16,89

17,06

17,21

17,33

TCK

Kcal M-*

47,33

47,57

47,97

48,29

48,79

49,21

49,55

Sal NaC 10.

Solvente D M R

Cone

M

0

0, 1

0,3

0,7

1

1,5

2 , 0

E 1/2-

mV

16

24

38

52

57

65

79

TC n -> u 

kK

16,13 

16,34 

16,84 

17,12 

17,30 

17,36

TCK 

Kcal M-i 

46, 11 

46,71

48,14 

48,95 

49,46

49,63
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C o ntin ua çã o da Tabela (II)

S a l  M g í C l O « ) *

C o n e  . E 1 y a

M mV

0 16

0,05 57

0,1 64

0,2 90

0,3 103

0,4 112

COo

129

o 03 142

S a l  IC a ( C 10« ) =

C o n e E i

M mV

0 16

0,05 40

0,1 50

0,2 76

0,3 90

0,4 97

COo

119

. 0 , 8  129



Conti nuaçâo da Tabela (II)

Sal : 5 r (C 10« ) a

Cone . E l / J * T C M - > u TCK

H mV kK Kcal M-

0 16 16,13 46, 11

0,05 36 16,56 47,33

0,1 51 16,95 48,46

0,2 71 17,18 49, 12

0,3 86 17,36 49,63

0,4 96 17,60 50,33

0,6 119 17,79 50,87

0,83 130

Sal : B a (C 1 0« ) *

Cone . E l / 2 * t  r*I L. M -  :>• L. TCK

M mV kK Kcal M

0 16 16,13 46, 11

0,05 34 16,35 46,71

0,1 46 16,50 47, 18

0,2 62 16,78 47,97

0,3 68 16,95 48,46

0,4 79 17,06 48, 79

0,6 101 17,18 49, 12

0,82 113
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Solvente: R C N

Sal: LiClO*

C o n e . E 1 / 2 <1,)

M mV

0 50

0,1 140

0,3 184

0,73 215

1,08 225

1,63 228

Co nt in u aç ã o da Tabela (II)

Sal: NaClO*

C o n e . E 1 / a <» >

M mV

0 50

0,2 106

0,6 124

0,9 140

1,5 155

2,1 161

I a 1 v « r « u a  f  » r  r  o c «no
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3.2.2.1- INFLUENCIO DR CONCENTRPÇPIO DE 5RL

SOBRE O PO TENCIRL REDOX DO COMPLEXO

Ob servando a Figura 11 verificamos o efeito da adição de 

sais, em várias c o n c e n t r a ç S e s , sobre o comportamento 

eL etroqu ím i co  do F e (p h e n )2 (C N )2 . Estes resultados mo st r am  que 

ocorre um deslocamento dos valores de E 1/2 para o acoplamento 

p e t i i ) / < i n ) ( no sentido positivo, com o aumento da co ncentração 

de sal na solução.

Figura 11 : Voltamogramas cíclicos do complexo em p r e ­

sença de sal inorgânico; solvente DMR , sal 

NaClO«, velocidade de varredura 100 mV s_ 1 .
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0 deslocamento do potencial no sentido positivo com o 

aumento da concentração de sal tem um efeito semelhante àquele 

p ro vocado pela troca de solvente, fl presença de sal provoca uma 

di minuição da habilidade n-doadora e um aumento da habil idade n- 

aceptora dos grupos cianeto. Isto provoca um aumento da carga 

nuclear do ferro es tabilizando os orbitais t2o do metal, 

de slocando o potencial redox para valores mais positivos <=*>, 

conform e mostra a Figura 12.

e letrodo

o
c
a>
o
Q.

so lu ç ã o

ü
11

eletrodo

Fe

9

i-2 tj
Fe +. é~

solução

aumento da conc.  de sal

1 1
11

Figura 12: Efeito da es ta bi lização dos orbitais t2s 

sobre os valores de E l/2 com o aumento da 

concentração de sal.
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□s resultados quantitativos do de slocamento dos valores de 

E 1/2 com a variação da concentração de sal, mostrado na Tabela 

(II), serão analisados ut ili zando a equação modificada de Peover 

<18) , equação (6):

Prim ei ra mente consideramos o equilíbrio

[0l 3 + ptM*] + e~ < = = - >  [ ] + pCM-]

CR«..]

Onde,

[R] - espécie reduzida 

[0] - espécie oxidada 

M-1- - cátion metálico

K«®« - constante de formação do par iônico

Subscrito L e ass significam livre e associada, 

respec t i vamente

peta equação de Nerst temos:

E ^ 2 = E° - RT/nF ln C03 / C R 3 , (13)

0 potencial terá contribuição do potencial redox da forma 

livre e também da forma associada. Então temos

E W 2  = E° + RT/nF Iní tR„s . ] / t0u ] + [R„ma ] / [Qu ] > (14)
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R constante de formação do par iônicd entre o cátion 

metálico do sal e o complexo é:

«... =CR,..]/ CM+ ]p . [R] (15)

Da equação (15) podemos isolar o termo que representa a 

c on ce ntração da forma associada oxidada,

CR««.] = K , „  [Ru ] . C M D  *• (16)

subst ituindo a equação (16) na equação (14) temos,

Ei ✓a = E° + RT/nF ln U R u ] CM*]* K... / C0L ] +

+ C R._ ] / C0U ]> (17)

ou,

E „ a = E° - RT/nF ln í CRL ] / CO,.] ( 1 + K... CM*] ) >

(18)

ou ainda,

E l/S = E° - RT/nF ln CRU ] /E 0 L 3 + RT/nF ln { 1 +

+ « wmm CM*] * > (19)

Analisando a equação (20) verificamos que os dois primeiros 

termos, representam o potencial redox do complexo na ausência de 

sais. Temos então a equação seguinte,

E » , a = E 1/s» + RT/nF ln ( 1 + K... C M* ] > (20)



fl equação (20) é equivalen te  a equação (6) anterio rm en te 

descrita.

Rs variações de E iys em função da natureza do sal

adici on ad o (Figuras 13 a 18) nos mo stram que a pricípio há uma

grande variação para pequenas quantidades de sal e , que depende 

da naturez a do sal.

Este comportamento reflete a interação entre o complexo e o 

cátion , isto é, cátions pequenos , como o Mg 5-’-* , ou com grande 

potencial iônico, interagem mais facilmente com o complexo, 

est ab i li z an d o mais rapidamente os orbitais t2 „ o que se reflete 

no valor de E ly.2 . No caso do sal de M g + a a adição de pequenas 

q uantid ad es  do sal já provoca um deslocamento muito ac en tuado no 

valor de E 1/2 , como mostra Figura 15.

Para cátion grande ou com pequeno potencial iônico a 

interação com o complexo é dificultada. Observa-se um aumento 

gradual no valor de E iy >̂ com a concentração de sal, não ocorrendo 

uma var ia çã o brusca para baixa concentração de sal , como mostra 

a Figur a 14.
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Figura 13: Variação de E iys com a concen tr ação de sal. 

Solvente D M F . 5al utilizado: LiClO«; 

ovalor experimental

-valor calculado a partir da Equação (19).

[n o c k u ]/ M

Figura 14: Variação de E 1/= com a concentr aç ão  de sal. 

Solvente DMF. Sal utilizado: NaClD*; 

o v a l o r  experimental

i-^valor calculado a partir da Equação (19)
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30- i I I I 1 1 I t I I I I r i I I 1 1  I 1 1  1 1 I 1 1 1 1 I I I I 1 1  I I I r i 1 1  I n
0.1 0.2. 0-3 0<4 05 0-6 0.7 0^8 0.9

[m g(cio4)2]/ m

Figura 15: Variação de com a concentração de sal.

Solvente DMF . Sal utilizado: M g ( C lD « )a ;

o valor experimental

- valor calculado a partir da E q u a ç ã o (19)

Figura 16: Variação de com a concentração de sal.

Solvente DMF. Sal utilizado: C a ( C l ü « ) 2 

ovalor experimental

- v a l o r  calculado a partir da Equação (19)
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Figura 17: Variação de E xys com a concent ra çã o de sal.

5olvente DMF. 5al utilizado: S r ( C l O * ) 2 

o valor experimental

.valor calculado a partir da Equação (13)

[b<1(004 )2] / M

Figura 18: Variação de E l/2 com a concentração de sal.

Solvente DMF. 5al utilizado. B a ( Cl O *) 2 

ovalor experimental

-valor calculado a partir da Equação (19)
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R suposição feita inicialmente de que o valor do número de 

coordenação "p" é igual a 1, foi confirmado pela análise dos 

resultados dos experimentos foram efetuados através da equação de 

Peover < = > , equação 5

Fazendo um gráfico de versus Intel, o co ef iciente

angular da reta representará (RT/F)p. Como R, T e F são 

consta ntes o valor de p é facilmente obtido. Os valores do número 

de coordenação obtidos através do coeficiente angular para os 

vários experimentos apresentam valores próximos a 1.

Rtravés do coeficiente linear destas retas é possível obter 

a constante de interação entre o cátion e o complexo. Estes 

valores obtidos por este procedim en to  apresen ta m valores muito 

próximos daqueles obtidos a partir da equação (20) com o auxílio 

do compu t ado r .

R extensão da interação entre o complexo e o cátion 

metálico do sal expressa pelos valores da constante de formação, 

", está relacionada na Tabela (III) , juntamente com o 

respectivo coeficiente de correlação de cada curva.



Tabela III : Constante de interação c o m p l e x o :c á t i o n .

S ol ve nte DMF R <b>

LiC 10« 9,5 0,999

N a C 10« 2,5 0,997

M g (C 10« )2 85 0,996

C a ( C l O « ) 2 75 0,995

S r ( C l O « ) 2 40 0,999

B a ( C l O « ) 2 18 0,992

Solv en te  DMR « .<* > R <b>

N a C 10« 4 0,995

M g ( C 1 0 « )2 70 0,991

C a (C 10« )2 36 0,991

S r ( C l O « ) 2 30 0,990

B a (C 10« ) 2 14 0,992

Sol vente DMSO R <b>

L i C 10« 1,5 0,995

N a C 10« 0,7 0,998

M g í C l O « )2. 24 0,991

C a (C 10«)2 19 0,990

S r ( C 1 0 « )2 16 0,993

B a (C l 0 « ) 2 13 0,998
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Sol ve nt e RCN K*.,» <* > R <b>

LiC 10« 500 0,993

NaC 10« 40 0,997

<«i> vklor obtido * p »r t I r d d • qu «c £o ( 20 ) . 

<b> v* 1 or obtido uaondo m « 9 u « c K o  ( 20 ) .

Co nt i nu aç ã o da Tabela (II)

\



3.2.2.2- INFLUENCIA DA NRTUREZR DD CRTION

METRLICO SOBRE O POT ENCIRL REDOX DO 

COMPLEXO.

Considerando cátions com a mesma carga, a ordem de 

deslocament o do potencial segue a ordem de raio iônico do cátion. 

Para o caso de cátions univalentes, o Li* desloca os valores de 

E 1/2 para valores mais positivos que o Na*. No caso de cátions 

bivalentes a ordem de de slo camento é a seguinte M g* 2 > C a * 2 > 

5 r-= > Ba .

Podemos também relacionar os resultados encontrados, com o 

potencial iônico de cada cátion (19) ( potencial iônico é 

definido como a razão entre a carga e o raio iônico do cátion 

<27> ). Esta relação é obtida quando analisamos os Valores de 

S ( potencial redox do complexo na presença de sal inorgânico 

menos o valor do potencial na ausência de sal) como sendo uma 

função do potencial iônico do cátion (5), como mostra a Figura 

13.

Quanto maior é o potencial iônico do cátion (maior densidade 

de carga ), mais forte é a interação entre o cátion m et álico é o 

complexo, maior é a interação entre o cátion e o complexo, maior 

é a estabilização dos orbitais t2a do metal o que provoca um 

maior deslocamento dos valores de E ^ s  no sentido positivo.

65



1,0  1 2  1,4 1^6 1,8 2,0 $  (A°‘ )

Figura 13: Variação dos valores do de slocamento

S E iys com a mudança do cátion, numa 

mesma concen tração de sal. Solventes D M F , 

D M R , D M 5 0 .



3.2.2.3- INFLUENCIO DO NATUREZA DO SOLVENTE

SOBRE O POTENCIAL REDOX DO C OMPLEXO

A nalisando a Tabela (II) é possível observar que para um 

de te rminado cátion, mantida a concentra çã o de sal constante, o 

desloc am ento do potencial depende do solvente utilizado.

0 de slocamento de E iys com a presença de sal esta 

relacionado com a solvatação do cátion l 2 0 ) . Solve ntes com 

pequeno poder de solvatação, como por exemplo a ACN , dei xam os 

cátions metálicos mais disponíveis para interagir com o complexo 

, provocando brusca alteração no valor de E 1 / a . Neste solventes 

interação entre o cátion e o complexo ocorre de forma íntima.

Solventes com grande poder de solvatação , como por exemplo 

o D M 5 0 , deixam os cátions metálicos menos disponíveis para 

interagir com o complexo e a alteração no valor de E 1Xi> ocorre 

gradualmen te  . Nestes solventes a interação entre o cátion e o 

complexo é separada por moléculas de solvente.

A importância do efeito do solvente sobre a interação entre 

o complexo e o cátion metálico pode ser acompanhada através da 

variação de £ E 1/:> em função do poder de solvatação do solvente 

<==> . A Figura 20 mostra o gráfico do coeficiente angular ( p ) 

obtido da Figura 18 versus o poder de solvatação do solvente 

(DN).
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DN

Figura 20: Correlação entre p (coeficiente angular 

das retas da Figura 19 ) e o poder de 

solvatação do solvente.

P diminuição dos valores de p à medida que o poder de 

solvatação dos solventes aumenta, é indicativa de em solventes 

fortemente solvatantes (grande valor de DN) tende a ocorrer uma 

inibição da interação entre o complexo e o cátion metálico.



0 poder de solvatação do solvente tem grande influência no 

valor da constante de interação entre o cátion e o complexo, 

conf orme mostrado na Tabela (III). 0 interação entre o cátion o 

e complexo é mais forte em solventes com pequeno poder de 

s olvatação do que em solventes com grande poder de solvata ção .

Este mesmo comportam en to  foi encontrado em estudos sobre o 

efeito da formação do par iônico em compostos orgânicos

<2a.27.30>

69



70

3.3- RNRLI5E DOS RESULTA DO S  DOS

EXPERIME NT OS  E5 PE C T RO S C0 P IC O5

0 espectro de absorção do complexo F e (p h e n )2 (C N )2 apresenta 

diversas absorções na região de 300 - 700 nm do visível . Estas 

bandas são originárias da excitação dos elétrons do nível 3d do 

ferro para orbitais anti-l ig an te do ligante f e n a n t r o l i n a . ( Fe - 

-— > phen irw ), ver Figura 22.

R análise dos espectros mostra uma banda larga na região de 

300 - 350 nm, caracter ís ti ca de compostos com um ou mais anéis 

h e t e r o a r o m á t i cos . Esta banda de absorção é atribuída à transição 

de transferência de carga m e t al-piridina (estas mesmas transições 

estão presentes nos complexos do tipo [F e (CN )0 py ] ~ 3 e CFe(CN)*(2- 

p i c o l a m i n a ) ] - 2 )

< 3 1 > .

0 complexo apresenta uma segunda banda com o máximo de 

absorção próximo à 600 nm característi co  de complexos com

ligantes diimínicos. Esta banda apresenta um ombro deslocado no 

sentido de menor comprimento de onda . t comum a presença de dois 

ou mais componentes atribuídos às estruturas vibrônicas ( 3 3 > .

0s resultados dos experimentos e s pectros có pi cos serão 

analisados em dois enfoques diferentes. Pr i me i ra m en t e será 

estudada a influência dos solventes, sem a adição de sais, sobre



o de sl oc amento da banda de transferência de carga localizada em 

Büü nm.. Posterio rm en te será analisada a influência da adição de 

sais ( espécie catiônica e concentração de sal) sobre a posição 

da banda de transferência de carga.

3.3.1 - INFLUENCIR DO SOLVENTE SOBRE flS 

TR RN 5I Ç0 ES  DE T RRN5FER EN CI R DE 

CRR5R F e ----->phen

Rnalisando os dados da Tabela (I) verifica-se que a 

transiçSes de transferência de carga muito sensível à natureza 

do solvente. R sensibil id ad e é observado através do deslo ca mento

da banda Fe ----  > phen ir**, na região de 600 nm, com a alteração

do solvente.

P presença de sal provoca uma diminuição da habil id ad e a- 

doadora e um aumento da habilidade ir-aceptora dos grupos 

cianeto , isto provoca um aumento da carga nuclear do ferro 

e stabil iz an do os orbitais t2g do metal, provoca ndo um aumento

na energia de transferência de carga Fe---->phen tr* . d es lo ca ndo a

banda de transferência de carga para menor co mp rimento de onda 

<=<*>>, conforme mostra a Figura 21.
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t \

E

Figura

Phen.

Fe

Aumento do valor de  AN do solvente

21: Efeito da estabiliz aç ão  dos orbitais t2o 

sobre a banda de transferência de carga 

Fe ---- > phen ü" com o aumento da capacidade

aceptora dos solventes

R Figura 22 mostra a correlação linear encontrada entre 

os valores do deslocamento da absorção de transferência de carga 

e os valores de RN do solvente.
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Figura 22 : De sl ocamento  da banda de transferência de 

carga F e—— > phenu“ em função de RN, na 

ausência de sais inorgânicos.



3.3.2 - EFEITO Dfl ADIÇRO DE SAIS SOBRE 05 

TR RN5IC0 ES  DE T R 0 N 5 F E R E N C I 0 DE CORGO 

F e ----- > p h e n

0 presença de um determinado sal inorgânico provoca 

alteraç ões nas pr op riedade espectrosc óp ic as do complexo, de 

m an ei ra  similar ao efeito produzido no comportamento 

e l e t r o q u í m i c o . R presença de cátion metálico desloca a banda 

situada próxima a BOOnm, para menor comprime nto de onda, conforme 

mostra a Figura 23.

Figura 23: De sl ocament o da banda de transferência de

carga Fe --- ->phen em função da co ncentração

de sal. Solvente DMA, s a l. Ba (C 1 0* ) :>



fl interação entre o cátion e o complexo provoca um efeito 

semelh ante ao produzido pelo solvente, protonação dos ligantes 

cianeto <**> e formação de adutos <*=> favorece a es tabilização 

dos orbitais t2a do ferro , produzindo efeito semelha nte ao da 

pro tonação  dos ligantes cianeto o i >  ou ainda da for mação de 

aduc tos <11 > .

Entre tanto o orbital antiligante da fenantrolina não sofre 

nenhuma alteração com a interação entre o cátion e o complexo. 

Com isto aumenta a energia necessária para que ocorra as 

transiçSes e portanto há um deslocam en to  da posição da absorção 

de t-hansferência de carga para menores comprimento de onda 

co nforme mostra a Figura 24

T1
Phen-

Fe
t
29

Aumento da c o n ce n t ra çã o  de s a l

Figura 24: Efeito da est ab il ização do orbitais t2g

sobre a transição de transferência de carga

F e --->phen irM com o aumento da con centraçã o

de sal.



Os resultados encontrados, mostrados na Tabela (II), seguem 

a mesma tendência dos resultados dos experimentos e l e t r o q u í m i c o s . 

C o ns i de ra ndo um mesmo cátion, em diferentes solventes nota-se que 

em solventes com pequeno poder de solvatação ( pequeno valor de 

DN ) o deslocamento da banda é muito acentuado. Os valores dos 

de slocame nt os  diminuem à medida que o poder de solvatação do 

solvente aumenta. Foi encontr ad a a seguinte ordem de desLo ca me nto 

da banda de transferência de carga RN > DMF > DMR > DM50.

Para cátions diferentes, em mesmo solvente a ordem-7 de

d es l ocament o encontrada é igual àquela observada para os

d esloca me nt os do potencial redox, ou seja, Na* < Li* < B a * 2 < 

S r * 2 < C a * 2 < Mg*2 .

Esta mesma ordem de deslocamento das transiçSes de 

tranferência de carga foi enc ontrada para o complexo de Reichardt 

< A > , durante o estudo do efeito salino sobre a polaridade de 

soluçães < i , 2 . 3 > .

R Tabela (II) relaciona o deslocamento das transiçSes de 

transfe rência de carga com a concentração de sal adiciona do  em 

di ferentes solventes.

Rs Figuras 25 e 26 mo st r a m o gráfico do d e sl o ca me nt o da 

banda de transferência da carga com a m o difica çã o da
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co nc en tração de sal adicionado. 0 efeito é monito rado através da 

alteração da posição da banda de transferência de carga 

calculado a partir da equação (2).

77

Os resultados experimentais estão de acordo com os re­

sultados encontrados por Rezende < 3 > , que utilizou o composto de 

Reic hardt ‘* * como corante indicador.

Figura 2 5 :D e s l o c a m e n t o  dos valores de E r com a 

c o n c e n t r a ç ã o  de sal. S o l v e n t e  DM50. 

Sal u t i lizado: Li CIO*



Figura 26: D e s l o c a m e n t o  dos v a l o r e s  de E r com a c o n ­

c e n t r a ç ã o  de sal. S o l v e n t e  DM50. 5al 

u t i l i z a d o  MgCClO,. )3
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3.4- ES TUDOS DRS CO R RE LR ÇOES ENTRE OS PRRRM ET ROS 

EL ET RO QU ÍM I CO S  E ESP ECTROSC OP IC OS

Os resultados dos experimentos discutidos anterior me nt e 

m o s tr am  uma correlação entre as propr iedades eletroquími cas e 

espectrosc ópicas. Tanto as propriedades aceptoras dos solventes, 

como a interação entre o complexo e o cátion provocam 

d es lo cam entos no potencial redox e nas transições de 

transf erência de carga para o complexo .

Com base nestes resultados há evidencias de uma correlação 

linear entre as variações do parâmetros estudados. Fa zendo um 

gráfico dos valores do deslocamen to  do potencial versus a posição 

da transição de transferência de carga, para uma mesma 

c on ce nt ração de sal adicionado, esta correlação é evidenciada, 

con forme mostram as Figuras 27 e 28.

R proposta inicial de estudo das correlações entre o 

com portam en to  el et roquímico e esp ectro sc ópicos do complexo tinha 

por objetivo dar um tratamento teórico à equação empírica 

des envolvi da  por Rezende <3> , equação (9).



(
m
V
)

1 5 0 -

100

O J

OJ

5 0  -

16,0
n  i rui" !  i | I i i i r i i n  i i i i i i i i h | i i i i i 1 1 i i | i i

16 ,5 17 ,0 1 7 ,5 18,0

T C
(kK)

F i g u r a  27: P o t e n c i a i s  de meia onda em função da. e n e r ­

gia de t r a n s f e r ê n c i a  de carga F e ..... >phen

para os sais NaC 10« , C a C C l 0,, ) , 5 r ( C L 0 , 

Ba (CIO,, em DMF .
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TC (k K)

F i g u r a  28: P o t e n c i a i s  de meia onda em função da ener

gia de t r a n s f e r ê n c i a  de carga F e ..... >phen

para os sais NaClO.,., Ca(ClCL).,, 5 r-( C l 0,. ) a 

' Ba (CL D,,)., em DM5Ü.

r r
18.5



R partir da correlação linear entre os deslocam entos dos valores 

de Et/? e os deslocamentos da banda de tranferência de carga 

podemos obter a equação (9) a partir da equação (6).

Ree scr ev endo as equações temos

E t (30) = Et° (30) + R ln (C/C** + 1) (9)

E 1/3 = E j / j 0 + RT/nF ln (1 + K . . . C M * ]" ) (6)

Fazendo uma comparação entre as duas equações nota-se uma 

semelhança entre elas. No entanto a equação (9) ser uma equação 

empírica e está relacionada com o comportamento es pectroscópico 

de um composto em solução. Já a equação (6) está relacionada com 

o comp or tam ento elet ro químico  de um composto em solução, sendo 

uma equação teórica obtida a partir da equação fundamental da 

eletroquímica.

considerand o inicialmente que 

p = 1 ; K... = 1 / C- e CM*] = C

e, a partir da correlação linear, obtida nos experimentos, entre 

o Ei /2 e a posição da transição de transferência de carga ,

E iy * = a + p . P (21)

onde P é uma escala qualquer de polaridade , inversamente 

proporcional ao
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su bstituindo a equação (21) na equação O )  temos,

a + (3 . P = a + (3 . P° + RT/nF ln (C / O  + 1) (22)

si mp lificando a equação (22) e dividindo todos os termos por (3 

temos,

P = P° + RT/nFp ln (C / O  + 1) (23)

Burgess e colaboradores <7 - ô - 9 > , o bservar am  uma correlação 

linear entre os valores de deslocamento da transição de 

transferência de carga do complexo F e (p h e n )s (C N ) 2 e a escala de 

p ol ar idade E r (30) <*>, isto é,

P = a ’ + p' . Et (30) (1 )

su bstituindo a equação (1) na equação (23) temos,

a ’ + p ’.ET (30) = a' + (3' . ET (30) + RT/nF(3 ln (C/C*1 + 1) (24)

simplificando a equação (24) e, dividindo todos os termos por |3' 

t e m o s ,

E t (30) = Et - (30) + RT /n F (3(3' ln (C / O  + 1) (25)

onde ,

P representa o coeficiente angular do gráfico de E 1/3 

versus P



(3' representa o coeficiente angular do gráfico 

de E-r (30) versus P

5e considerarmos RT/nF(3[3' como sendo o termo R da equação 

(3) nos obtemos uma equação que pode tanto ser aplicada no 

estudo do comportamento el etroquímico como no com po rt amento 

esp ectroscópico.

A análise dos desl oc amentos  do em função da

c on ce ntração de sal adicionado, através da equação (9), mostrou 

que para as curvas com bom coeficiente de correlação entre os 

resultados experimentais e teóricos, o valor de R manteve-se 

praticam en te  constante, independentemente do cátion adicionado 

o u d o s o l v e n t e .



Tabela IV : Valor da constante R para a interação 

entre o cátion metálico e o complexo

S o l v e n t e  DMF 

L i C 10«

NaClO*

M g ( C 1 0« ) a 

CaCCIO* )a 

S r í C l O * )* 

B a C C I O « ) a

r < * > 

0 , 0 2 6 6  

0 , 0 2 6 6  

0 , 0 2 6 6  

0 , 0 2 6 6  

0 , 0 2 4 6  

0 ,0 2 6 4

R < - >

0,  937

0 , 9 9 8

0 , 9 9 6

0 , 9 9 3

0 , 9 9 7

0 , 9 9 3

Solvente DMR 

NaClO*

0 < * > 

0 ,0271

R < •> > 

0 , 9 9 5

Solvente DMSO 

L i C 1 0*

NaClO*

BaCClO* ),

n < - >

0 , 0 2 4 8  

0 , 0 2 6 7  

0 , 0 2 7 8

R < * > 

0 , 9 9 5  

0 , 9 9 8  

0 , 9 9 7

Solvente OCN 

L i C 10«

NaClO*

R < * > 

0 , 0 2 7 6  

0 , 0 2 5 0

r < * > 

0 , 9 9 3  

0 , 9 9 7

<*> vn 1 ore» cftlculMdos « p «i r t i r d « e quo c Ko < 9 >
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IV- CONCLUSRO

P hipótese inicial, de que tanto o solvente como os sais 

inorgânicos provocariam uma estabilização dos elétrons dos 

orbitais t2w alterando o comportamento eletroquímico e

esp ectrosc óp ic o do complexo pode ser obs ervado pela correlação 

linear entre os de sl ocamentos da transições de transferências de 

carga mostrada pelas Figuras 25 e 24.

R proposta de relacionar os de slocamentos do potencial 

redox e das transições de tranferência de carga com escalas de 

solventes pode ser observado através das Figuras 11 e 21 que

relaci onam os deslocamentos com o caráter aceptor do solvente

■H.
(RN). Também foi observada uma relação entre as constantes de 

interação complexo: cátion metálico e o caráter doador do 

s o l v e n t e ( D N ) .

Rtravés da correlação linear entre os parâmetros 

el et roquímicos e espectroscópicos, foi possível a obtenção da 

equação desenvolvida por Rezende <3> (que está relacionada com o 

comportamento espectroscópico) a partir da equação de Peover

<i s > (que está relacionada com o comportamento eletroquímico). 

Rpesar dos indícios de que estas equações são equivalentes são 

necessários mais estudos para a comprovação destas observações. 

Isto seria possível através do estudo do comportamento
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h a l o c r ô m i c o  do c o m p o s t o  

p i r i d i n i o ) f e n ó x i d o .

2 ,6 - d i f e n i l - 4 - C 2 ,4 ,6 - t r i f e n i L -
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C 0 RREL AÇ DE 5 ENTRE AS T R A N S I Ç Õ E S  DE T R A N S F E R E # I 0 DE C ARb A E 
P OT E NC IA I S E L E T R 0 Q U I M I C 0 5  NA IN TERHÇRO DO C O M P L E X O  Dl- 
C I A N O B I S ( 1 - 1 0 , F E N A N T R O L I N A ) F E R R O ( I I ) COM 5 A I S  INORGÂNICOS EM 

DMF .

Clóvis Antonio ::odr igues , Marcos Caroli Rezende e Eduardo 
Stadler (Depar ismento de Qu ímica - U n iv e rs id ad e Federal de 
Santa Catarina. C . P . 476, F l or i an ó po li s , S.C.)

INTRODUÇÃO

A polaridade de uma solução pode ser alterada quando 
um outro soluto, g e r a l m e n t e  um sal inorgânico, é adicionado 
à solução. Esta a l t e r a çã o  na p ol a ri d a d e  da solução pode ser 
m on it or ada através de técnicas espect roscópicas ou eletro- 
químicas. Tem sido feito em nossos laboratórios, o 
ac om panhamento da m o d i f i c a ç ã o  da po la ri dade de soluções 
através de e x pe rime nt os  espect roscópicos m o n i t o r a n d o - se a 
alteração na posição da banda de transferência de 
carga interna ir -- >11“, do co rante betaina, 2,6-difeni l- 4-  
C2 , 4 , B - t r i f e n i l - 1 -p i r i d i n i o ) fenóxido ( complexo de 
Reichardt) { 1 > , em solvent es  puros ou m i s t u r a s <2> .

Como resultado destes estudos foi proposta uma equação 
empírica que relaciona a vari aç ão da polarid ade com a c o n ­
ce ntração de sal adic ionado, Eq u aç ã o (1)

E T (30) = ET o (30) + A ln ( c/c« + 1 ) (1) Onde:
ETC30) é o valor de po l ar i d a d e  d solução com uma con- 

centração-c de sal.
ET O C30.) é 0 valor de p ol ar i da d e do solvente puro.
A e c-*! são pa r âm e t r o s  ajustáveis.
Esta equação tem sido apl ic ad a com sucesso em vários 

sistemas s o l v e n t e s /eletró l i t o s <2 > .
Peover <3> estudou o efeito de sais inorgânicos sobre 0 

potencial redox de co mp ostos or gâ ni cos (quinonas) e, deduziu 
a partir da equação de Nernst uma equação que relaciona a 
va riação do potencial com a c o n ce n tr a çã o de sal adicionado, 
Eq uação (2)

E l/a = E 1/a«> + RT/nF ln ( K (M )p + 1 ) (2) Onde:
E 1/:, é 0 potencial redox da quinona, dependente da c o n ­

ce nt ra ção molar de sal.
E 1 /2° é o potencial redox na ausência de sal.
K é uma constante de formação do par iônico.
p é o número de c o o rd e na çã o  do metal.
Neste trabalho procura mo s  co rr el a ci o na r  o comportamento 

espect r o s c ó p i c o , Equa çã o (1), e o co mp ortamento eletro- 
químico, Equação (2), em compost os  inorgânicos. Para tanto 
escolhemos. 0 composto F e ( p h e n ) n ( C N ) oor apresentar uma
banda de tra nsferência de carga F e --->phen muito sensível à
nat ureza do solvente t c o mp o rtament o e l e t r oq u í m i c o bem
d e f i n i d o ' ® 5 , e além disso, o composto F e (p h e n )^ (C N )^ , é a 
base de uma escala de po l ar i d a d e  proposta por B u r g e s s ^ - 7 ' , 
ap resentan do  valores de po la r id a de  que se relacionam bem. com 
a escala de R è i c h a r d c1 >.



PORTE E XP E RI M E N T A L

O complexo de fórmula geral F e ( p h e n ) 2 (CN)s,, foi s i n t e ­
tizado seguindo um p r o c e di m en t o descrit o na l i t e r a t u r a ' 9 ».

Rs medidas el et ro qu í mi c as  de vot tametria cíclica foram 
realizadas em um p ot e n c i o s t a t o  com gerador de rampa da Bio- 
an alytical Sy st em  Inc., mod. CV-27 acoplado a um registrador 
X-Y da Houston Instruments, Mod. O m n ig ra p hi c  100. Um sistema 
de três eletrodos foi ut il izado sendo ca rbono vítreo e 
ouro ( área de 2,01 x 10 ~2 .c m ̂  ) 
um fio de platina como eletrodo 
c a l o m e l a n o  saturado de calom el ano 
p ot e n c i a i s  foram corrigidos 
ceno/f errocino.

Os espectros na região do visível foram obtidos 
p e c t r o f otômetro mod. HP 8540 da Hewllet Packa rd  
cela de 1 mm de caminho ótico.

0s sais per cloratos  anidros foram obtidos pela 
ácido percl ór ico sobre os respectivos carbonatos, 
c r i s t a l i z a ç ã o  em água, estes perc lo ra tos eram secos r i g o ­
ro sa me nte por aq ueci me nt o (8 0- 1Q0o C) e vácuo (1 mmHg) por 
vár ias horas. ,

como elet ro do  de trabalho, 
auxiliar e um eletrodo de 
(ESC) como referência. Os

f erro-a o potencial

num e s - 
com uma

acão do 
Opó s a

RE SU L T A D O S  E DI SC U SS Ã O

0 complexo Fe ( CN ) 2 ( p hen ) apresento u vol tamogramas re ­
versíveis, e bem def in id o em D M F . Conforme podemos o b s e r ­
var na Tabela I a adição de sais inorgânicos à solução, 
p r o v o c a  um des l o ca me n to  do E 1/2 no sentido positivo. Esta 
a l t e r a ç ã o  do potencial depende da natureza do sal e da n a ­
tureza do solvente. Este d e sl o c a m e n t o  esta di re ta mente 
relac i on a do  com a f orma çã o do par iônico entre os grupos 
cianos', presentes no complexo, e o cátion do sal i n o r ­
gâ ni c o  < s 5 .

A h a b i l i d .t d <:• de formação do par iônico entre o complexo 
e o cátion metálico do sal expresso pelos valores da c o n s ­
tante de formação K , pode ser obser vada na Tabela I j u n t a ­
mente com o respectivo coe fi ciente de corre la çã o de cada 
curva. Nota-se um aumento dos valores de K com o aumento
do potencial iônico do cátion. Isto tambem foi observado
por L e s n i e w s k a -Lada ‘lo > para o 1,4-be nz o qu in ona e por 
Desbene-tionvernay < i j > para o orto -chloran i l .

R formação do par iônico provoca uma diminui çã o da 
d e n s i d a d e  eletrônica  dos grupos cianos, au mentando a sua
c a p a c i d a d e  aceptora de elétrons e favorecendo a retrodoação 
(Fe-->CN). Este efeito provoca uma diminui çã o da d e n s i ­
dade de carga no átomo de ferro, resultando em uma e s t a b i ­
li zação do estado de oxi dação mais baixo ( Fe1 1 ) , e levando a 
um d e s l o c a m e n t o  do E X/ S para valores mais positivos.



T ab el a  I : Va r i aç ão dos p a râ me t r o s  e le troq uí mi cos e
espec t roscópicos do Fe( phen) r ( C N ) .j, com a
adição de sais i n or g â n i c o  em D M F.

Sal : NaClO*
Cone . TC f-i — :>• t.. K Corre lação
M mV Y.Y.
ü 36 16,34 2,5 0,937
0,1 34 16,50
0 , 5 55 16,78
1 , 1 71 17,00
1,5 78 17,18
2 81 17,30
2,5 89 17 ,36

Sal : C a ( C l 0 « ) a
Cone . Ei/jS TC n — > L- K Correlação
M mV kK
0 34 16,45 75 0, 995
0,05 74 17,54
0,1 84 17,54
0,2 110 17,60
0,3 122 17,73
0,6 135 18,15
1 155

Sal : SrCClO«
Cone . Ei /2 a TC n _ K Co rrelação
M mV kK
0 37 16,45 40 0,998
0 , 0 5 66 16,95
0,1 77 17,12
0,2 93 17,24
0,3 105 17,30
0,4 107 17,36
0,6 118 17,48
0,8 123 17,54

Sal : BaíClO* )a
Cone . Ex/zZ TC o -> u K Correi ação
M mV kK
0 34 16,39 18 0,992
0, 05 50 16,67
0,1 57 T6,84
0,2 68 16,95
0,3 75 17 ,01
0, 43 90 17, 12
0,64 103 17 , 24
1,11 112 17 , 42



Figura 1: Po ten ci a is  de meia onda em função da energia
da banda de tra nsferênc ia  de carga F e --->phen
para  os sais NaCl O«,  C a ( C 10 « ) 2 , 5 r( C lO * Ja e 
B a ( C l O * ) 2 .

0 complexo F e ( p h e n ) :, ( C N ) E ap re senta espectro de a b s o r ­
ção na região do visível em 6 0 0 nm . Esta banda é rin vida à 
transição do nível 3rí do ferro para orbital antiliqante do 
ligante fenant ro lina ( F e ---> phen tt ** ).

R adição de sais inorgânicos à solução provoca um 
de slocamento na posição da banda, devido a formação de um 
par iônico entre o complexo e os cátions metálicos, através 
dos grupos cianetos. Este efeito é semelhante ao efeito da 
pr otonação dos cianetos < * = > ou ainda, semelhante ao efeito 
da formação de complexos com ácidos de lewis <e> .

Na Tabela I o bservamo s o d e sl ocam en to  das transiçSes de 
transferencie de c a r g a com a c on c en tr ação de sal adicionado 
em diferentes solventes.

Rnalisando os resultados para os diferentes cátions, 
observa-se que o desl o ca m en t o da banda está relacionado com 
o potencial ionização dos cátions. Cátions com grande p o t e n ­
cial ionização int eragem mais fortemente com os grupos 
ci anosi do complexo, fav orecendo a formação do par iônico. D 
par iônico aumenta a retrodoação, do metal ao ligante , 
diminuindo a energia dos níveis t-. * do metal. Esta estsbi-



lizaçao do estado fundamental aument a a energia necessária 
para que oc orram as transições eletrônicas, provocando um 
d es l oc a m e n t o  hi psocrômi co  da banda .

R ordem de de sl o ca me nto da banda das transições de 
t ransfe re nc ia de carga, en c on t r a d a  durante o desenv ol vi mento 
dos ex per imentos , segue a o rdem de de nsidade de carga dos 
cátions, ou seja, Na* < Ba-*=‘ < 5 r * 2 < Ca-*-’ .

Recente-mente Dodsworth e Lever' í3> u ti l is a r a m  p a r â m e ­
tros te rmodinâmicos em um d iagrama  de energia livre nos f a ­
tores envolvidos nas corr e l ac õe s  de p ot en ci ais eletroquími- 
cos e energias de t r an sf er ência de carga co ns i de r an d o vários 
solventes.

Os potenciais de meia onda em função da energia da
banda de transferência de carga F e --->phen estio ilustrados
na Figura 1, para os sais NaClO«, Ca (C 1 0* )->, 5r(ClO,,)-a e 
BaCClO* );. cujas correlações pode m ser expre ssas por meio das 
e q u a ç d e s :

E l / J  = - 1 , 0 2 2 + 0 , 0 6 4 •Eç; y Í F p --->phen>

El  /  2 = - 1 , 3 2 2 + 0 , 0 81 ■ E c t < F- e»---> p h p n ?

El / 2  = - 1 ,3 05 + 0 , 0 8 1 • E C T < F «r---> p h ®r> >

E ^ s = - 1 , 3  + 0 , 0 8 1 .E CT <F*r--->p h on )

Phen

‘29 Fe‘

\ 7

—

—̂ ..

aumento da concentrapão de sal

Figura 2: Repr es e nt a çã o  e sq ue má tica do efeito da f o r m a ­
ção do par iônico sobre as transições de 
transferência de carga.

É importante observar que os orbitais de simetria do 
íon m et ál ic o interagem s i m u l t a n ea m en te  com os orbitais re­



ce ptores do ligante f e n a n t r o l i n a  e ciano, ap arenteme nt e i n ­
d ep e nd e nt e da ordem de d e n s i d ad e de carga dos cátions. R s - 
sim, à medida que a a fi n id ad e eletr ôn ica do íon me t ál ic o  
cresce devido a formação do par iônico rm grupo c i a n o ( 
ocorre uma estabilizai. ao pr oporcio na t dos orbitais d - tt , a u ­
m entand o c o n s eq u en t em en t e a sepa ra çã o energética com r e s ­
peito aos orbitais receptores do Ligante fenantrolina.

Fi nancia me nt o: CNPq, FINEP.
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E F E I T O  D A  F O R M A Ç  f f  O  D O  P A ß  l  A M I  C O  

S O B R E  A S  P R O P R I E D A D E S  E S P E C T R O S -  

C O P I C A S  E  E L E T R O Q U f M I C A S  D O  C O M ­

P L E X O  D I C I A N O B I S C I  —l O f F E H A N T R O L  I  — 

N A 1 F E R R O C I I >  E M  S O L V E N T E S  M f f O  

A Q U O S O S .

C L O U IS  AHTOHIO RODRIGUES, MARCOS CAROLI R E Z E H B E  E E D U A R D O  

S T A D L E R  (D EP A RTA M EN T O  DE QUÍMICA -  U N IV E R S ID A D E  F E D E R A L  
DE SAHTA C A T A R IH A ,  C _ P _ 4 ? 6 ,  F L O R I A N Ó P O L I S ,  S . C  _>

IHTRDBUpäO

A a d i ç ã o  d e  u m a  c e r t a  q u a n t i d a d e  d e  s a l  i n o r g â n i c o  n u m a  
s o l u ç ã o  f o r m a d a  p e l o  s o l v e n t e  e o c o m p l e x o  m e t á l i c o ,  i n d u z  a  
f o r m a ç ã o  d e  um p a r  i ô n i c o  e n t r e  o c á t i o n  d o  s a l  i n o r g â n i c o  e  o 
c o m p l e x o  _
A f o r m a ç ã o  d o  p a r  i ô n i c o  c o m p I e x o : m e t a I  , p r o v o c a  um d e s l o c a ­
m e n t o  n a  p o s i ç ã o  d a  b a n d a  d e  t r a n s f e r ê n c i a  d e  c a r g a  m e t a l ----
—  l i g a n t e  . O p a r  í f i n i c o  t a m b é m  p r o v o c a  u m  d e s l o c a m e n t o  do
v a l o r  do p o t e n c i a l  r e d o x .

\

A n o s s a  p r o p o s t a  d e  t r a b a l h o  é  o e s t u d o  d a s  c o r r e l a ç õ e s  
e n t r e  o s  d e s l o c a m e n t o s  d o  p o t e n c i a l  r e d o x  e  o s  d e s l o c a m e n t o s  
d a  b a n d a  d e  t r a n s f e r ê n c i a  d e  c a r g a  d o  c o m p l e x o ,  c o m  a c o n c e n ­
t r a ç ã o  d e  s a l  a d i c i o n a d o .

PARTE E X P E R I M E N T A L

O c o m p l e x o  F e < p h e n ) g ( C H ) g  f o i  s i n t e t i z a d o  s e g u i n d o  um 

p r o c e d i m e n t o  d e s c r i t o  n a  l i t e r a t u r a  * * \



A s  m e d i d a d a s  e l e t r o q u í i m i c a s  d e  v o l t a m e t r i a  c í c l i c a  f o ­

r a m  r e a l i z a d a s  em um p o t e n c i o s t a t o  c o m  g e r a d o r  d e  r a m p a s  

d a  B i o a n a l y t i c a l  S y s t e m  I n c . ,  mo d. C V - 2 7  a c o p l a d o  a  um r e g i s ­

t r a d o r  X - Y  d a  H u s t o n  I n s t r u m e n t s  ,  m o d .  O m n i g r a p h i c  Í O O  . 

Um s i s t e m a  d e  t r ê s  e l e t r o d o s  f o i  u t i l i z a d o  , s e n d o  o o u r o  

( á r e a  d e  2 , 0 1  x  1 0  —2 >  c o m o  e l e t r o d o  d e  t r a b a l h o  um f i o  d e  

p l a t i n a  c o m o  e l e t r o d o  a u x i l i a r  e um e l e t r o d o  d e  c a l o m e l a n o  

s a t u r a d o  ( E C S )  c o m o  r e f e r ê n c i a  _ Os p o t e n c i a i s  f o r a m  c o r ­

r i g i d o s  a o  p o t e n c i a l  f e r r o c e n o / f e r r o c i n o .

Os e s p e c t r o s  n a  r e g i ã o  d o  v i s í v e l  f o r a m  o b t i d a d s  nu m  e s -  
p e c t r o f o t f l m e t r o  m o d .  HP 8 5 4 0  d a  H e u j l l e t  P a c k a r d  em u m a  
c e l a  d e  lmm d e  c a m i n h o  d t i c o .

Os s a i s  p e r c l o r a t o s  a n i d r o s  f o r a m  o b t i d o s  p e l a  a ç : 3 o  do  
á c i d o  p e r c l d r i c o  s o b r e  o s  r e s p e c t i v o s  c a r b o n a t o s  _ f í p d s  
r e c r i s t a l i z a ç í o  em á g u a ,  e s t e s  p e r c l o r a t o s  f o r a m  s e c o s  r i g o ­
r o s a m e n t e  p o r  a q u e c i m e n t o  < 8 0  —ÍOO o C > e v á c u o  < 1 mm Hg > 
p o r  v á r i a s  h o r a s .

RESULTADOS E BISCUSS 8 Ü

O c o m p l e x o  F e < p h e n > £ < C H > 2  » F i g u r a  1 ,  f o i  e s c o l h i d o  p a r a  
e s t e s  e s t u d o  p o r q u e  a p r e s e n t a v a  u m a  b a n d a  d e  t r a n f e r ê n d a
d e  c a r g a  F e ------t í * p h e n  s e n s í v e l  a n a t u r e z a  d o  s o l v e n t e  e ,

a p r e s e n t a  um c o m p o r t a ü i e n t o  e l e t r  o q u í m i c o  b em  d e f i n i d o  

c o m  o p o t e n c i a l  r e d o x  F s e n s í v e l  a o  s o l v e n t e  _



F i g u r a  1= C o m p l e x o  F e < p h e n > 2 < C H > 2

O c o m p l e x o  a p r e s e n t o u  v o l t a m o g r a i n a s  c í c l i c o s  r e v e r s í v e i s  
e b e m  d e f i n i d o  n o s  s e g u i n t e s  s o l v e n t e s  : a c e t o n i t r i l a ,  d i m e -  

t i l f o r m a i a i d a ,  d i m e t i l a c e t a m i d a  e  d i m e t i l s u l f d x i d o .  C o n f o r m e  
m o s t r a  a F i c j u r a  E.

a c e t a n s i d a ,  s a l  H3 CIO4 , v e l o c i d a d e

d e  v a r r e d u r a  lOQmU s -1



A a d i ç ã o  d e  s a i s  i n o r g â n i c o  à s o l u ç ã o  p r o v o c a  um  
d e s l o c a m e n t o  d o  p o t e n c i a l  r e d o x  d o  c o m p e x o  m a i s  p o s i t i v o .
A m a g n i t u d e  d o  d e s l o c a m e n t o  e s t a  d i r e t a m e n t e  r e l a c i o n a d o  
c o m  a f o r m a ç ã o  d o  p a r  í ô n i c o  e n t r e  o  c o m p l e x o  e o  c á t i o n  
m e t á l i c o  do s a l .

A h a b i l i d a d e  d e  f o r m a ç ã o  do p a r  í ô n i c o  d e p e n d e  do t i p o  d e  
c á t i o n  p r e s e n t e  e d o  t i p o  d e  s o l v e n t e .

A f o r m a ç ã o  do p a r  i f i n i c o  p r o v o c a  u m a  d i m i n u i ç ã o  d a  d e n s i ­
d a d e  e l e t r ô n i c a  d o s  l i g a n t e s  c i a n e t o  a u m e n t a n d o  a s u a  c a p a c i ­
d a d e  a c e p t o r a  d e  e l é t r o n s  f a v o r e c e n d o  a  r e t r o d o a ç á o  F e ------>CH
E s t e  e f e i t o  p r o v o c a  u m a  d i m i n u i ç ã o  d a  d e n s i d a d e  e l e t r ô n i c a  s o ­
b r e  o á t o m o  d e  f e r r o  e s t a b i l i z a n d o  o s  e l é t r o n s  d o s  o r b i t a i s  t ^ g
do m e t a l ,  l e v a n d o  à  um  d e s l o c a m e n t o  d o  p o t e n c i a l  r e d o x  p a r a  
v a l o r e s  m a i s  p o s i t i v o s ,  c o n f o r m e  m o s t r a  a  F i g u r a  3 .

F i g u r a  3 :  E f e i t o  d a  e s t a b i l i z a ç ã o  d o s  o r b i t a i s  t g g

s o b r e  o p o t e n c i a l  r e d o x  do  
e s o b r e  a s  b a n d a s  d e  t r a n s f e r ê n c i a  d e

c a r g a  F e -----------> p h e n  T f



O c o m p l e x o  F e ( p h e n > £ < C H >2 a p r e s e n t a  e s p e c t r o  d e  a b ­
s o r ç ã o  n a  r e g i d o  d o  v i s í v e l  em 6 0 0  nm _ E s t a  b a n d a  é 
d e v i d o  à  t r a n s i ç ã o  d o s  e l é t r o n s  d o s  o r b i t a i s  t g g  do f e r r o

p a r a  o o r b i t a l  a n t i l i g a n t e  <-if* ) d a  f e n a n t r o l í n a  < F e ------>

p h e n  Tf*) .

A a d i ç ã o  d e  s a l  à s o l u ç ã o ,  p r o v o c a  um d e s l o c a m e n t o  n a  
p o s i ç ã o  d a  b a n d a  p a r a  m e n o r e s  c o m p r i m e n t o  d e  o n d a .  O d e s l o ­
c a m e n t o  é  d e v i d o  a f o r m a ç ã o  do p a r  i d n i c o  e n t r e  o c o m p l e x o  
e  o c á t i o n  m e t á l i c o ,  v e r  F i g u r a  4.

F i g u r a  4 :  D e s l o c a m e n t o  d a  p o s i ç r â o  d a  b a n d a  F e ------

p h e n  if d o  c o m p l e x o  F e ( p h e n } g < C H )2  
c o m  o a u m e n t o  d a  q u a n t i d a d e  d e  s a l  a d i ­
c i o n a d o ;  s o l v e n t e  DMA, s a l  B a C C l O ^ g .



A e s t a b i l i z a ç ã o  d o s  e l é t r o n s  d o s  o r b i t a i s  t g g  d e v i d o  a o
a u m e n t o  d a  r e t r o d o a ç â o  p r o v o c a  um a u m e n t o  n a  e n e r g i a  d e  
t r a n s i ç ã o .  C om o r e s u l t a d o  d o a c r e c i m o  d a  e n e r g i a  d e  t r a n s i ç ã o  
t e m o s  o d e s l o c a m e n t o  d a  b a n d a  d e  t r a n s i ç ã o  d e  c a r g a  p a r a  
m e n o r  c o m p r i m e n t o  d e  o n d a .  I s t o  o c o r r e  p o r q u e  a f o r m a ç S o  d o  
p a r  i ô n i c o  n ã o  p r o v o c a  n e n h u m a  a l t e r a ç ã o  n o s  o r b i t a i s  a n t i l i — 
g a n t e  d a  f e n a n t r o l i n a ,  c o n f o r m e  m o s t r a  a F i g u r a  3 .

A n a l i s a n d o  a F i g u r a  3  v e r i f i c a i - s e  a  f o r m a ç ã o  d o  p a r  i ô n i —
. c o  p r o v o c a  u m a  e s t a b i l i z a ç ã o  d o s  o r b i t a i s  t g g  , d e s l o c a n d o
s i m u l  t S n e a m e n t  e o p o t e n c i a l  r e d o x  e a  p o s i ç ã o  d a  b a n d a  d e  
t r a n s f e r ê n c i a  d e  c a r g a  d o  c o m p l e x o  _

Com b a s e  n e s t a  o b s e r v a ç ã o  h á  e v i d ê n c i a s  d e  u m a  c o r r e l a ç ã o  
e n t r e  a s  v a r i a ç C e s  d o s  p a r â m e t r o s  e l e t r o q u í m i c o  e  e s p e c t r o s — 
c d p i c o .  F a z e n d o  um g r á f i c o  d o s  v a l o r e s  d o  d e s l o c a m e n t o  d o  p o ­
t e n c i a l  v e r s u s  a  p o s i ç ã o  d a  b a n d a  d e  t r a n s f e r ê n c i a  d e  c a r g a  
o b s e r v a —s e  u m a  c o r r e l a ç ã o  l i n e a r  e n t r e  o s  d e s l o c a m e n t o s .  C on  
f o r m e  m o s t r a  a F i g u r a  4 .

t

E TC (k K)
F i g u r a  5  : P o t e n c i a i s  r e d o x  em f u n ç ã o  d a  e n e r g i a  

d e  t r a n s f e r ê n c i a  d e  c a r g a  p a r a  o c o m  — 
x o  F e ( p h e n > 2 ÍC H )g  p a r a  o s  s a i s  N a C 1 0 4  
C a < C 1 0 4 > 2 »  S r C C 1 0 4 > g ,  B a < C 1 0 4 > 2  em d i m e — 
t i l s u l f  d x i d o .



F i n a n c i a m e n t  o  :  C N P q  ,  F I N E P .
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