A ENERGIA DAS MOLECULAS

A disposicdo espacial dos dtomos de uma estrutura molecular, a quebra e a formacao
de ligacoes quimicas, dando origem a novas substdncias, sdo os dois temas centrais da
Quimica. Nada é mais bdsico para a compreensdo da arquitectura e da reactividade
moleculares que a energia das moléculas.
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principio do menor esforco e a lei da maxima
desorganizacido sao as expressoes populares
das duas primeiras leis da Termodindmica, sin-
tetizadas pela equacio 1. O sentido da “seta do tem-
po” que determina a evolucdo das coisas (a energia de
Gibbs, G), € definido por um balanco entre o esfor¢co
(a entalpia, H) e a desordem (o produto da temperatu-
ra absoluta, 7, pela entropia, §): uma situacdo estavel
corresponde a um minimo de esforco (H) e a

constituido por metano, € niao s6 o principal combus-
tivel gasoso como também matéria-prima para uma va-
riedade de produtos, por exemplo metanol e
amoniaco. A sua utilizacdo é, no entanto, dificultada
por varios factores, alguns de cardcter econémico: as
principais reservas de gas natural estdo afastadas dos
locais com tecnologia para o transformar, o que enca-
rece bastante os produtos finais. O problema é agra-
vado pelo facto de o custo do transporte de gas natural

um maximo de desordem (S).

G=H-TS @))

De entre as vastas aplicacoes da
equacdo 1 (Einstein, nas suas Notas
Autobiograficas, afirmou que as
duas leis da Termodinamica cldssi-
ca sdo, de todas as leis fisicas, as
mais universais), interessa-nos de-
senvolver algumas que se relacio-
nam com a Quimica. E a Quimica
preocupa-se com as moléculas e as
suas transformacoes — as reaccoes
quimicas. Em que medida a equacdo
1 nos pode ajudar a compreender
e a prevér a estrutura de um dado
conjunto de dtomos, a sua estabili-
dade e a sua reactividade, € um dos
objectivos deste artigo. A discussio
serd complementada pela descricao
sumaria de algumas das técnicas
que modernamente se usam em es-
tudos experimentais na drea da
energética de moléculas.

A Conversiao do Metano,
Einstein e Entalpias
de Formacio

O gds natural, essencialmente
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ser varias vezes superior a0 trans-
porte de um combustivel liquido
com valor energético equivalente e
de este acréscimo do custo aumen-
tar muito com a distancia a percor-

| rer. Essa diferenca de custos tem

varias origens. Por exemplo, para
que o gas seja transportado em
grandes quantidades hd necessida-

- de de o comprimir a pressoes ele-

vadas, o que implica um consumo
de energia (logo, de dinheiro); por

" outro lado, o transporte de gases a

altas pressoes exige a utilizacao de
recipientes adequados para supor-
tar essas pressoes. Seria assim van-
tajoso arranjar um método simples
e barato de converter o metano nu-
ma outra substancia, de preferéncia
liquida a temperatura ambiente, an-
tes do transporte para o destino
final.

A conversdo do metano, assun-
to que serd tratado mais adiante, é,
de facto, uma quetao muito impor-
tante nos nossos dias e também um
bom exemplo para se introduzirem al-
guns conceitos elementares na lin-
guagem dos quimicos, mas nem
sempre bem compreendidos. A
reaccdo de combustio do metano



(equacdo 2; “g” e “Q” designam gas e liquido, res-
pectivamente) é uma reac¢cao praticamente total, isto
¢ todo o metano é consumido por reac¢ao com O OXi-
génio. Na linguagem termodinimica (equacido 3), isto
significa que a soma das energias de Gibbs dos produ-
tos da combustiao, uma mole de didéxido de carbono
e duas moles de agua, € bastante menor que a soma
das energias de Gibbs dos reagentes, uma mole de me-
tano e duas de oxigénio.

CH,(@) + 20(g) = COL(@) + 21,0(D) @)
G(CO,) + 2GH,0) - G(CH,) - 2G(0,) = AG <0 (3)

Recorrendo a equacdo 1, a equacido 3 pode ser es-
crita em termos das entalpias e das entropias de pro-
dutos e reagentes, ou, de forma mais abreviada, em
termos das variacoes (A) da entalpia e da entropia pa-
ra a reaccdo 2:

AG = [H(CO,) + 2H(H,0) - H(CH,) - 2H(O,)] - TIS(CO,)
+ 28(H,0) - S(CH,) - 25(0,)] = AH - TAS < 0 4

E oportuno referir que a anilise anterior pressupoe
que a reaccao de combustao do metano ocorre a pres-
sdo e a temperatura constantes. Se ela se desse num
recipiente fechado, com um volume constante, a lin-
guagem utilizada incluiria as variacdes da energia de
Helmholtz, AA, e da energia interna, AU(A = U - TS;
AA = AU - TAS, a temperatura constante). A Termodi-
nimica elementar ensina-nos que a variacao de ental-
pia, AH, pode ser identificada com o calor libertado
ou absorvido no processo a pressio constante, enquan-
to que AU equivale ao calor libertado ou absorvido se
a reaccao ocorrer a volume constante. As duas ener-
gias sao facilmente relaciondveis, mas os quimicos pre-
ferem falar em termos de entalpia, uma vez que
normalmente lidam com processos que decorrem a
pressao constante.

A variacdo da entalpia (ou, simplesmente, entalpia)
para muitas reac¢des quimicas €, em modulo, bastan-
te maior que a variacao do termo entropico. Por ou-
tras palavras, o peso da contribuicao de T'AS para o
valor de AG € frequentemente desprezavel face ao va-
lor de AH. Por exemplo, na caso da reaccdo 2 a 298
K, TAS = - 72,4 kJ/mol, comparado com AH= - 890,7
kJ/mol. Embora nem sempre assim seja (o peso do ter-
mo TAS pode ser maior que o de AH), centraremos a
nossa atencdo no aspecto energético das moléculas, es-
quecendo a sua entropia. Quase no final do artigo, ve-
remos um exemplo em que o termo TAS nido é
desprezavel.

A entalpia de combustio do metano pode
determinar-se no laboratério com o auxilio de um ca-
lorimetro de combustdo. Este método experimental,
que normalmente se baseia na medida da elevacdo de
temperatura provocada pela reaccao completa de uma

Caixa 1 - Unidades

As unidades de energia, temperatura e pressio no
Sistema Internacional sdo respectivamente o joule
(simbolo J), o kelvin (K) e o pascal (Pa). 1000 calo-
rias equivalem a 4 184 J, sendo uma caloria a quan-
tidade de calor necessaria para elevar de 1 kelvin (ou
de um grau celsius) a temperatura de 1 grama de agua
inicialmente a 15°C. Por exemplo, a combustido do
metano liberta uma enorme quantidade de energia,
890,7 kJ/mol, ou seja 55 519 joules por grama do
combustivel — € uma reaccdo muito exotérmica.
Por outras palavras, a combustio de uma mole
(6,022 x 10* moléculas, ou 16 gramas) de metano
¢ suficiente para aquecer cerca de trés litros de dgua de
0 a 70°C.

A equivaléncia entre a escala absoluta de tempe-
ratura e a que usamos no dia-a-dia é dada pela rela-
¢do: (temperatura em K) = (temperatura em
°C) + 273,15. A temperatura ambiente, 25°C, equi-
vale, portanto, a 298,15 K.

As unidades de pressao no Sistema Internacional
sao as menos conhecidas do ndo iniciado: a pressao
atmosférica normal equivale a 101 325 Pa ou
1,01325 bar (1 bar = 10° newton por metro quadra-
do). Assim, para a maioria dos efeitos praticos, po-
demos identificar 1 atm com 1 bar.

Caixa 2 - Calorimetria

Muitos dos calorimetros actuais sao do tipo iso-
peribol, ou seja, o recipiente fechado onde a reac-
¢lo ocorre, seja ela de combustao ou qualquer outra,
estd mergulhado num banho onde a temperatura
(normalmente 25°C) é mantida tao constante quan-
to possivel (x 0,001°C). A quantidade de calor liber-
tada ou absorvida (reaccdes exotérmicas ou
endotérmicas, respectivamente) é determinada me-
dindo a variacdo de temperatura no recipiente, pro-
vocada pela reac¢do. Para se conhecer a constante
de proporcionalidade entre a quantidade de calor e
a variacao de temperatura, o calorimetro tem que ser
previamente calibrado, o que normalmente se faz re-
correndo ao efeito Joule (a passagem de corrente
eléctrica através de uma resisténcia liberta calor) ou
utilizando uma reac¢ido cuja variacao de entalpia se-
ja bem conhecida. Na calorimetria de combustao
mais tradicional, o recipiente € construido para su-
portar uma pressao elevada de oxigénio (cerca de 30
bar). A ignicao da substancia a “queimar” faz-se por
passagem de corrente num filamento eléctrico. E im-
portante garantir que a combustao seja completa e
limpa. Por exemplo, deve procurar-se que a combus-
tao de um hidrocarboneto produza apenas dgua e
dioxido de carbono e niao deixe residuos de carbo-
no. Para tal, ensaiam-se as melhores condi¢coes ex-
perimentais, inclusive, se necessario, misturando-se a
amostra com uma outra substincia que auxilie a
combustao. Em muitos casos € extremamente difi-
cil conseguir combustoes completas. Houve mesmo
alguém que afirmou que o controle da reac¢ao de
combustdo € mais uma arte que uma ciéncia.
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Fig. 1 — Diagrama de uma bomba de combustido rotativa. (1) Cadi-
nho (onde a amostra é colocada); (2) corpo da bomba; (3) cabeca
da bomba; (4) vilvula para a entrada de oxigénio; (5) vélvula para
saida de gas (permite a andlise dos gases formados na combustdo);
(6) eléctrodo (para a igni¢do da amostra); (7) anel de vedacdao em
borracha; (8) sistema de rolamentos e rodas dentadas para rotacao
da bomba. Esta operacio, realizada ap6s a combustio, e que permi-
te a lavagem das paredes com um liquido, é essencial para o estudo
de muitas substancias. A dimensao tipica das amostras utilizadas na
bomba da figura é da ordem de grandeza de 1 grama.

substidncia com o oxigénio, ja no século passado e des-
de entido tem sido utilizado pelos quimicos para ava-
liar o contetido energético de muitas moléculas
(Figuras 1 e 2). No entanto, como ficou bem expresso
pela equacido 4, a medida proporcionada pelo calori-
metro € uma diferenca entre as entalpias dos produ-
tos e dos reagentes e nao o valor absoluto da entalpia
da molécula que é objecto de estudo.

Em principio, nio seria dificil conhecerem-se os va-
lores absolutos dos contetdos energéticos (ou ental-
picos) das moléculas: bastaria determinar rigorosa-
mente as massas molares e aplicar a equacio de Eins-
tein E = mc?. O problema esta, contudo, no rigor com
que € possivel determinar essas massas molares. Con-
sideremos novamente a combustdo do metano, que li-
berta 890,7 kJ/mol. De acordo com a equacido de
Einstein, isto significa que a soma das massas molares
dos produtos € apenas cerca de 10! kg menor que a
soma das massas molares dos reagentes. Esta exacti-
dio &, por enquanto, inatingivel: nos casos mais favo-
raveis, como o hidrogénio, a massa atémica molar é
conhecida com um rigor inferior a 10® kg. Para quais-
quer efeitos praticos, continua portanto valida a lei da
conservacdo da massa de Lavoisier (numa reac¢do qui-
mica a soma das massas dos reagentes € igual a soma
das massas dos produtos).

A expressao de Einstein ndo € pois muito Gtil aos
quimicos que se preocupam com a energética das mo-
léculas. Na falta de alternativa para se determinarem
valores absolutos para as energias (ou entalpias), hou-
ve que escolher uma escala relativa para essas gran-
dezas. Um paralelo da vida corrente € a altitude de um
lugar, definida em relacdao ao nivel médio das dguas
do mar, e as alturas dos degraus de uma escada.

Fig. 2 — Fotografia de uma micro-bomba de combustio. Este calorimetro, instalado num laboratério do IST, permite medir as entalpias de
combustiao de amostras com massas de cerca de 10-15 mg, o que possibilita investigar a energética de compostos que nao se encontram dispo-
niveis em grandes quantidades. Foi o caso do piracileno e, também, do C, ambos referidos no texto.



Ninguém com um minimo de senso vai definir a alti-
tude dos varios degraus, mas sim as alturas de cada um
deles, estabelecidas em relacdo ao solo ou a cota do
degrau anterior. E um pouco assim com as entalpias
das moléculas: elas sio arbitrariamente estabelecidas
relativamente as entalpias das moléculas dos seus ele-
mentos constituintes, nos seus estados de referéncia,
isto € os estados mais estaveis, a pressao de 1 bar e a
uma dada temperatura. Em geral, usa-se para esta tem-
peratura 298,15 K (25° C). Por exemplo, toma-se a en-
talpia do metano igual a entalpia da reac¢do 5, uma
vez que os estados mais estaveis do hidrogénio e do
carbono, naquelas condicdes (1 bar e 298,15 K), sdo
respectivamente o0 gasoso e o solido (grafite).

C(grafite) + 2H,(g) — CH,(g) )

Uma vez que a entalpia desta reaccio se refere a
formac¢io do metano a partir dos seus elementos cons-
tituintes, chama-se-lhe entalpia de formagdo do me-
tano. E, uma vez que ela foi definida nas condicoes
padrio referidas acima, acrescenta-se-lhe a palavra
padrdo.

As entalpias de formacdo padrdo (ou, mais abre-
viadamente, entalpias de formacio), embora nio te-
nham significado fisico, reflectem pois o contetado
entdlpico das moléculas, relativamente aos seus ele-
mentos constituintes, cujas entalpias de formacio pa-
drio se tomam arbitrariamente iguais a zero. Podem
representar-se pelo simbolo AH’, ou, mais moderna-
mente, por A.HS, (onde 0" indica o estado padrao e
“m” significa que se trata de uma grandeza definida
para uma mole da substincia em causa).

Nio é facil determinar experimentalmente a ental-
pia da reaccdo 5. Assim, a entalpia de formacio do me-
tano ndo é directamente acessivel. No entanto, o
problema pode ser resolvido recorrendo 4 medida la-
boratorial das entalpias das reaccoes 6 e 7, respectiva-
mente a combustio do hidrogénio e da grafite. Essas
entalpias ndo sao mais que as entalpias de formaciao
da 4gua e do dioxido de carbono.

H,(g) + 1/2 O(g) = H,0(]) ©)

C(grafite) + O,(g) = CO,() @)

Obtém-se A H%(H,0,[) = -28583+004 e
A H(CO,,g) = -393,51 £ 0,13 kJ/mol (o valor que
se segue ao “t” indica a incerteza do resultado expe-
rimental). E agora simples calcular o valor da entalpia
de formacdo do metano, igual a entalpia da reac¢ao
5. Primeiro soma-se duas vezes a entalpia da reaccao
6 [ou 2AHS, (HZO,Q)] com a entalpia da reacc¢ao 7 [ou
A/HS, (CO,, @), 0 que equivale a entalpia da reac¢do
8. Finalmente, subtrai-se deste resultado o valor ex-
perimental da entalpia de combustio do metano (reac-
¢do 2). Chega-se a entalpia da reacc¢do 5, ou seja
AHS, (CHy,g) = -74,4 £ 0,4 k]/mol. Esta metodologia
vem resumida nas equacoes 9 e 10.

C(grafite) + 2H,(g) + 20,(g) = CO,(g) + ZHZO(Q) €©)

AH(8) = AHY,(CO,g) + 2AH,H,0,0)
- A H,(C grafite) - 2A.H,,(H,,g) - 2A.H,,(0,,2)

= AH2(CO,g) + 20,H,H,0.]) ©

AH(2) = AHY(CO,g) + 2AHH,00) - A HO(CH, )
- ZAfH(,)ﬂ(Oz,g) = AH(8) - Aj‘H%(CH/Lg) 10$)

Desta descricio, um pouco mag¢adora mas neces-
sdria para os ndo iniciados no dominio da energética
das moléculas, podem extrair-se duas conclusdes im-
portantes: (1) uma entalpia de formac¢io € o conteado
energético de uma molécula (ou de uma mole), relati-
vo as moléculas dos seus elementos constituintes;
(2) a entalpia de qualquer reac¢do quimica pode ser cal-
culada desde que sejam conhecidas as entalpias de for-
macao de todos os reagentes e produtos (X indica uma
soma):

AH,pecq0 = ZAH, (produtos) - ZA M, (reagentes) an

A importincia pratica da segunda conclusao é enor-
me. Dado o namero virtualmente infinito de reaccoes
quimicas possiveis, seria estulto pensar-se na viabili-
dade de determinar experimentalmente a variacdo de
entalpia para todas elas... O acesso a uma base de da-
dos de entalpias de formacio de moléculas diminui
consideravelmente o problema, uma vez que esses va-
lores permitem calcular a entalpia de muitas reac¢oes
que nio foram objecto de estudo no laboratorio. Mes-
mo assim, embora a variedade de moléculas existen-
tes seja obviamente muito inferior a de reac¢des, é
impossivel conhecerem-se experimentalmente as en-
talpias de formacio de todas! Dai a necessidade de se
desenvolverem métodos de previsdo para valores de
entalpias de formacio que sio desconhecidos. Em bre-
ve voltaremos a este assunto.

Regressemos agora ao problema da utilizacdo in-
dustrial do metano. Como se disse, haveria imenso in-
teresse em transformar este gis num produto liquido
a temperatura ambiente, menos dispendioso de trans-
portar até aos locais onde existe tecnologia para pos-
teriores transformacoes. Um produto adequado seria,
por exemplo, o metanol, CH;OH, normalmente pro-
duzido através do chamado “gis de sintese’” (mono-
xido de carbono e hidrogénio), o qual é por sua vez
obtido por gaseificacio do carvio em presenca de va-
por de dgua e oxigénio. Poder-se-ia, para tal, imaginar
a reaccdo

CH,(2) + 1/2 O\(g) > CHSOH(Q) (12)

A entalpia de formacdo do metanol no estado



liquido é conhecida (-239,1 + 0,3 kJ/mol), o que, jun-
tamente com a entalpia de formacio do metano
(-74,4 0,4 kJ/mol), permite calcular a entalpia da
reaccdo 12: - 164,7 kJ/mol. Sendo um processo mui-
to exotérmico (AH muito menor que zero, ou seja a
reaccdo liberta calor), a variacio de energia de Gibbs
vai ser também bastante negativa (embora neste caso
TAS= - 48,3 kJ/mol a 298 K seja significativo), logo
pode prevér-se que praticamente todo o metano vai
ser convertido em metanol. Infelizmente, nio é assim:
o metano prefere reagir com o oxigénio de acordo com
a equacdo 2, a qual é, como podemos ver, 726 kJ/mol
mais exotérmica. Por outras palavras, o metano reage
de forma a que os produtos da reaccdo tenham o me-
nor contetdo energético possivel.

O conhecimento das entalpias de formacao de rea-
gentes e produtos permite-nos pois prevér qual ou
quais as reaccoes que vao dominar um dado proces-
so: em principio serdo as mais exotérmicas. Em casos
mais dificeis de decidir (por exemplo, valores de AH
semelhantes) é necessario ter em conta a contribuicdo
de TAS. Estes termos sdo alids essenciais se se preten-
de determinar o rendimento de cada reac¢do, ou seja
a percentagem de reagente que se transforma em de-
terminados produtos, a qual se relaciona de forma sim-
ples com AG. Este assunto, embora obviamente
importante, ndo sera explorado no presente artigo.

Convém ainda referir que, embora a conversiao do
metano ndo possa concretizar-se eficazmente por me-
ra reaccao do gis com oxigénio, ela é possivel através
de esquemas reaccionais bem diferentes, mediante o
uso de catalisadores! e de oxidantes suaves. Este é,
alids, um assunto fascinante, e constitui um dos topi-
cos de investigacdo mais “quentes” da quimica de
hoje.

Adivinhas, Adivinhas
Fundamentadas e Estimativas

Uma das caracteristicas mais notaveis da lingua in-
glesa € a sua capacidade para, de forma sintética, tra-
duzir rigorosamente uma ideia complexa. E o caso da
expressao “educated guess”, que aqui foi traduzida por
“adivinha fundamentada”, mas que — como quase
sempre acontece nas linguas latinas — requer uma ex-
plicacdo adicional. Embora possa ter significados mais
sofisticados, uma adivinha é simplesmente uma pre-
visdo sem qualquer base que a sustente (“wild guess”).
Pelo contrario, uma adivinha fundamentada baseia-se
na intuicdo e na experiéncia adquirida, embora as li-
gacoes com o facto a adivinhar possam ser tio ténues
que dificilmente sejam explicadas. Em Ciéncia, as adi-
vinhas fundamentadas tém um papel crucial, uma vez que
ultrapassam a mera aplicacio dos modelos e dos
resultados conhecidos e permitem descobrir o que é
realmente novo.

1 — Ver o artigo Catdlise e Catalisadores, de A. Romao Dias no nime-
ro 3 do Coloquio-Ciéncias.

Seria interessante continuar a discussiao anterior,
mas ndo € esse 0 nosso objectivo. Ela s6 foi invocada
para salientar um terceiro grau de adivinhacdo — a es-
timativa — que €, como vimos atras, muito importan-
te no dominio da energética das moléculas, uma vez
que nos permite prevér com rigor as entalpias de for-
macido de muitas moléculas que nio foram objecto de
estudo laboratorial. Quando se fala em estimativa ou
em previsdo, pensa-se imediatamente num método ou
modelo que nos permita calcular, tanto quanto possi-
vel de forma simples, os valores daquelas grandezas.

As entalpias de formacido de muitas moléculas po-
dem, felizmente, ser estimadas através de varios mé-
todos. A descricdo destes modelos seria fastidiosa e
bastaria dizer que existem, nao fora a sua aplicacio na
analise de um problema extremamente interessante: a
relacdo entre a energia e a estrutura das moléculas.

A’ (RH,g)/(ki/mol)

0

-0 b

m -

_m L
CHyC{CHyJ,CH,CH

= CHyC{CH),CH,CH(CHy ),

W2 3 4+ 5 6 7 8 9 0
N° de Atomos de Carbono

Fig. 3 — Entalpias de formacado de varios alcanos, representadas em
func¢ao do nimero de datomos de carbono da cadeia. Os desvios a
linearidade (metano e alcanos de cadeia ramificada) sio explicados
no texto.

A Figura 3 mostra-nos uma representacdo das entalpias
de formacido de alguns hidrocarbonetos saturados (al-
canos) em funcdo do nimero de dtomos de carbono.
Pode observar-se que os valores para as moléculas de
cadeia linear de atomos de carbono.

CH,— CH,...—...CH, — CH,

caem, de forma perfeita, numa recta, enquanto que os
de cadeia ramificada, como o isobutano,

CH,— CH—CH,
CH,

tém entalpias de formacio inferiores as que se preve-
riam com base na recta e no respectivo nimero de ato-
mos de carbono. Isto significa que a existéncia de
cadeias ramificadas confere uma estabilidade adicio-
nal as moléculas. Por exemplo, as entalpias de forma-



c¢do do butano linear e ramificado indicam-nos que a
entalpia da reaccio 13 (isomerizagdo na fase gasosa)
é igual a - 8,6 kJ/mol.

CH,—

CH, — CH,—CH, — CH,—CH —CH,

(13)
CH,

Qual é a origem desta estabilizacdo do isobutano
em relacdo ao seu andlogo de cadeia linear? Atenden-
do a que ambas as moléculas tém o mesmo numero de
atomos de carbono e de hidrogénio, a resposta s6 po-
de ser que o conjunto das ligacdes quimicas no isobu-
tano é mais estdvel que no butano. Mas uma ligacio
quimica estavel € uma ligacao forte, ou seja, é€ neces-
sdrio gastar muita energia (ou entalpia) para quebri-
-la. Assim, por outras palavras, a soma das entalpias
de ligagdo no isobutano terd que ser 8,6 kJ/mol maior
que no butano. Para avan¢armos um pouco mais, te-
mos que definir quais os tipos de ligacdes presentes
numa e noutra molécula. Cada dtomo de carbono num
hidrocarboneto saturado, de formula geral C H,,,,,
tem sempre quatro ligacoes simples; se trés dessas li-
gacdes se fazem com atomos de hidrogénio, o dtomo
de carbono diz-se primdrio; se duas sio com dtomos
de hidrogénio (logo, as outras duas com atomos de car-
bono), o 4tomo de carbono em causa é secunddrio;
se o atomo de carbono esta ligado a um tnico dtomo
de hidrogénio (e trés de carbono), chama-se tercidrio;
finalmente, chama-se quaterndrio a um atomo de car-
bono ligado a quatro outros dtomos de carbono. No
butano temos seis ligacdbes C-H primarias (dois grupos
CH;), quatro ligacdes C-H secundarias (dois grupos
CH,) e trés ligacoes C-C. O isobutano € constituido
por nove ligacdes C-H primdrias, uma ligacio C-H ter-
cidria e trés ligacdes C-C. Assim, a entalpia que teria-
mos de gastar para quebrar todas as ligacdes em cada
uma das moléculas (a chamada entalpia de atomiza-
cdo, AH,,,) podera ser calculada pelas equacdes 14 e
15, onde o simbolo E representa a entalpia das liga-
¢oes e os indices “p”, “s” e “t” indicam se a ligacdo
C-H é primaria, secundaria ou terciaria.

AH,(butano) = 6E(C-H), + 4E(C-H), + 3E(C-C)
AH,,(isobutano) = 9E(C-H),, + E(C-H), + 3E(C-C)

(14)
a1s)

Se admitirmos, em primeira aproximac¢do, que as
entalpias das ligacoes C-C sdo constantes, concluimos
que a origem da estabilizacdo do isobutano, 8,6 kJ/mol,
¢é essencialmente devida ao maior nimero de ligacoes
C-H primdrias:

8.6 kJ/mol = AH,,,(isobutano) - AH,,.(butano)

= 3E(C-H),, - 4E(C-H), + E(C-H), (16)

Para continuarmos esta espécie de jogo, temos de
confirmar se, de facto, as ligacdes C-H primarias sdo

mais fortes (ou mais energéticas) que as secunddrias.
Nada mais facil: a recta da Figura 3 foi construida com
base nos alcanos lineares — logo envolvendo apenas
ligacdes C-C, C-H primdirias e C-H secundirias. Por
exemplo, para o etano (CH;CH;) e para o propano
(CH,CH,CHy,) ¢é facil ver que:

A[_[ul()m(propano) - AI_]zlmm(etanO)

= 2H(C-H), + E(C-C) (7

obtendo-se idéntico resultado para os pares (propano,
butano), (butano, pentano), (pentano, hexano), etc.
Ora as entalpias de atomizacdo sio grandezas facilmen-
te calculaveis através das entalpias de formacao do al-
cano respectivo e dos seus dtomos constituintes na fase
gasosa, por exemplo,

C,Hy(g) — 2C(g) + 6H(®) (18)

AH(18) = AH,,,(etano) = 2A,H,(C,g) + 6A,H, (H,g)
- AH;(CHg,8) 19

E assim possivel, utilizando valores experimentais
de entalpias de formacao de alcanos lineares e ramifi-
cados, construir um sistema de equacoes que conduz
aos valores de E(C-H),, E(C-H),, E(C-H),, e E(C-C). Os
resultados confirmam a conclusio extraida sobre a cau-
sa da maior estabilidade do isobutano face ao seu is6-
mero linear: E(C-H), = 410,8 kJ/mol, E(C-H), = 407,0
kJ/mol, E(C-H), = 403,9 kJ/mol e E(C-C) = 357,6
kJ/mol. Notemos, finalmente, que o metano, CH;,
também se situa abaixo da recta da Figura 3. A estabi-
lizacio extra do metano reflecte-se no valor de
E(C-HD) = 415,8 kJ/mol, superior a E(C-H),,.

A discussdo anterior foi deliberadamente detalha-
da porque é necessario compreender bem as regras do
jogo para o poder criticar. E 0 jogo €, como vimos,
tdo simples como util: apenas com base nos quatro pa-
rimetros definidos, as trés entalpias de ligacio C-H e
a entalpia de ligacdo C-C, podemos prevér as entalpias
de atomizacdo (logo, as entalpias de formacao) de to-
dos os alcanos! Conseguimos também explicar porque
¢é que alcanos ramificados sio mais estaveis que 0s seus
isobmeros lineares (sio indicados mais dois casos na Fi-
gura 3). O que convém salientar € que os parimetros
a que chamamos entalpias de ligacdo tém um signifi-
cado fisico dificil de compreender: o processo de que-
bra simultinea de todas as ligacdes de uma molécula
é meramente conceptual e, como veremos adiante, nio
¢ licito identificar um desses parimetros com a verda-
deira entalpia de ligacdo quimica, ou seja com a ental-
pia gasta para quebrar uma s6 ligacdo. Com o objectivo
de evitar confusdes, chamar-lhes-emos, a partir de ago-
ra, termos de entalpia de ligacdo ou simplesmente ter-
mos de ligagdo.

A utilidade dos termos de entalpias de ligacao, um
conceito proposto nos anos 50 por um quimico cana-



diano, Keith Laidler, ndo se restringe, evidentemen-
te, aos alcanos. Aplica-se, em principio, a quaisquer
moléculas. E apenas necessirio que sejam conhecidos
suficientes valores experimentais de entalpias de for-
macdo para que se possam calcular os termos de en-
talpia de ligacdo adequados. E o caso, por exemplo,
dos alcoois (Figura 4), onde, para além dos termos de-
finidos para os alcanos, hd que ter em conta E(C-O)
e E(O-H).

aH° (ROH,g)/(kd/mol)

-450 1 L L L 1 1 1 L
0 1 2 3 4 9 ] ! 8 10

N° de Atomos de Carbono

Fig. 4 — Uma representacao semelhante a4 da Figura 3: entalpias de
formacido de alcoois alquilicos em fun¢ao do nimero de atomos de
carbono da cadeia. Os quadrados negros indicam cadeias lineares.

Existem outras possibilidades, ou outros métodos,
para se estimarem, com rigor, entalpias de formacao
de moléculas orginicas, mas o que descrevemos € su-
ficiente para o nosso objectivo imediato: continuar a
relacionar a estrutura e a energética de algumas mo-
léculas.

Energética e Estrutura:
Tensio das Ligacdes Quimicas.

Consideremos a molécula do ciclopropano, forma-
da por trés grupos CH, ligados segundo um tridngulo
equilatero:

A entalpia de formacao desta molécula na fase ga-
sosa € 53,3 + 0,6 kJ/mol. O niimero nao nos diz mui-
to, mas se o utilizarmos para calcular a entalpia de
atomizacao, 3 405 kJ/mol, podemos comparar este va-
lor com o que poderiamos prevér com base nos ter-
mos de entalpia de ligacio 6E(C-H), + 3E(C-C) obtidos
acima, ou seja 3 515 kJ/mol. A diferenca, 110 kJ/mol,
traduz a destabilizacdo do ciclopropano face a uma mo-
lécula imaginiria, contendo o mesmo nuimero de liga-
¢oes C-C e C-H, mas onde estas ndo estivessem sob
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tensdo. Nos alcanos nio ciclicos, as quatro ligacdes qui-
micas centradas em cada dtomo de carbono tém uma
geometria tetraédrica, ou seja fazem angulos de cerca
de 109° entre si. Esta situacdo ideal (que corresponde
ao que os quimicos chamam uma hibridacio sp?) es-
ta longe de verificar-se no ciclopropano, onde os an-
gulos entre duas ligagdes C-C sdo apenas de 60°. Assim,
aquela enorme destabilizacao (110 kJ/mol) podia ser
antecipada.

Serd igualmente previsivel que as tensoes nas liga-
¢oes do ciclobutano, CHg, e no ciclopentano, C;Hy,
moléculas que tém a configuracdo de um quadrado e
de um pentagono regular, respectivamente,

s

H,C———CH
2 2 Hzc\ /CHz
H,C———CH, H,C CH,

sejam inferiores a do ciclopropano. De facto assim é.
As entalpias de formacio destas duas moléculas,
28,4 + 0,6 k]/mol e - 76,4 + 0,8 kJ/mol, juntamente
com os termos E(C-C) e E(C-H),, conduzem a destabi-
lizacoes de 104 kJ/mol e 18 kJ/mol. O pequeno valor
no caso do ciclopentano reflecte o facto de os dngu-
los entre as suas ligacoes C-C serem de 108°, logo ja
bastante proximos dos verificados nos alcanos ndo-
-ciclicos.

Se o ciclohexano, um hexagono regular, fosse pla-
no, os dngulos entre as ligacoes C-C seriam de 120°
e assim esperar-se-ia uma maior destabilizacdo que no
caso do ciclopentano. No entanto, a entalpia de for-
macio do CiH,,, - 123,4 + 0,8 kJ/mol, conduz-nos a
uma entalpia de atomizacido que é coincidente com a
soma 6E(C-C) + 12E(C-H),, ou seja, a uma total ausén-
cia de tensido nas ligacdes. Este resultado é consisten-
te com a geometria real da molécula, que nio é plana
mas antes adopta configuracdes onde as quatro liga-
¢Oes centradas em cada carbono formam dngulos te-
traédricos. As duas possibilidades, “barco” e
“cadeira”, sdo as seguintes (os atomos de hidrogénio
nao serdo representados de agora em diante):

Todos os exemplos anteriores sdo conhecidos de
qualquer iniciado em Quimica. Mas recorda-los nao
deixa de ser um exercicio interessante, até porque nos
permite abordar casos de moléculas menos cldssicas
e com geometrias interessantes. O biciclobutano,



C,H, e o espiropentano, C;Hg, ambas definindo dois
tridngulos,

tém entalpias de formacdo na fase gasosa iguais a 217,2
e 185,1 kJ/mol. Um exercicio idéntico aos anteriores
conduz a destabilizacoes semelhantes em ambos os ca-
sos: 266 e 259 kJ/mol, respectivamente. No entanto,
estes valores sio mais do dobro do resultado obtido
para o ciclopropano (110 kJ/mol), formado por um s6
tridngulo! Outro caso curioso € o do prismano, C¢Hg,
um isomero do benzeno, assim chamado porque tem
uma forma prismatica, e um dos raros hidrocarbone-
tos ndo substituidos que € explosivo quando puro:

S

A sua entalpia de formacio, estimada em 534 kJ/mol,
conduz a uma destabilizacdo de 568 kJ/mol (1), supe-
rior em cerca de 36 kJ/mol a destabilizacdo de dois ci-
clopropanos e trés ciclobutanos. Finalmente, o cubano
(em forma de cubo), CiHg,
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cuja entalpia de formacdo é de 622 kJ/mol, tem uma
entalpia de destabilizacdo de 667 kJ/mol, aproximada-
mente 43 kJ/mol maior que a destabilizacio de seis ci-
clobutanos. Ao contrdario do prismano, o cubano nio
é explosivo. A primeira vista este resultado parece im-
compativel com a maior destabilizacio do cubano. No
entanto, € preciso ndo esquecermos que a destabiliza-
cio reflecte-se nas ligacdes quimicas entre os dtomos
e que, quanto maior for o nimero destas ligacoes, mais
“distribuido” se torna o excesso de entalpia. E por is-
so que muitas vezes se prefere falar em destabilizacdo
por ligacdo ou mesmo em destabilizacdo por datomo
de carbono. Para o prismano a destabilizacdo por li-
gacdo € igual a 568/9 = 63 kJ/mol, enquanto que no ca-
so do cubano ela € igual a 667/12 = 56 kJ/mol.

Os exercicios anteriores sao suficientes para ilus-
trar a relacdo entre a geometria das ligacdes quimicas
e a sua energética. O conhecimento detalhado das re-
gras do jogo permite-nos, por exemplo, estimar o con-
teido energético de moléculas cujas entalpias de
formacao ndo foram determinadas experimentalmen-
te. Um exemplo, apenas: € previsivel que o (1, 1, 1) -
- propelano, CsHy,

uma molécula cuja geometria lembra uma hélice (“pro-
peller”), tenha uma entalpia de destabilizacdo por li-
gacdo pelo menos igual 4 do biciclobutano (266/5 = 53
kJ/mol), ou seja, as suas sete ligacoes corresponderdo
a uma entalpia de destabilizacdo de 7 x 266/5 = 372
kJ/mol. S6 nos resta repetir o processo utilizado nos
exercicios acima, mas agora em sentido inverso, para
chegarmos a um valor minimo da entalpia de forma-
cao do propelano na fase gasosa: 318 kJ/mol.

AH,, (propelano) = 7E(C-C) + 6E(C-H), - 372 =
4573 kJ/mol = 5A,H;(C,g) + 6A H,,(H,2)

- A HY(propelano, g) (20)

Existem outros métodos, alguns um pouco mais so-
fisticados que o que temos vindo a descrever, para ava-
liar a destabilizacdo das moléculas devida a geometrias
desfavoraveis. Nio hd contudo modo totalmente se-
guro de prevér se uma dada molécula é suficientemente
estdvel para poder ser sintetizada e isolada. E 6bvio que
uma molécula com uma grande destabilizacdo por li-
gacao serd provavelmente muito instavel, mas € neces-
sario ndo esquecer que a reaccao de decomposicao
dessa molécula, originando produtos energeticamen-
te mais favoraveis, pode ser inibida por uma grande
barreira de activacio?. Sera o caso da decomposicao
do propelano, cuja elevada entalpia de destabilizacao
levou inclusive a previsao de que nao se conseguiria
isolar esta molécula. Nao so6 tal foi possivel, em 1982,
como se constatou a sua razodvel “estabilidade”!

Energética e Estrutura: Aromaticidade

Se o conhecimento dos termos de entalpia de liga-
¢do nos pode antecipar a destabilizacio de uma molé-
cula relativamente a uma dada referéncia (liga¢cdes

2 — Ver o artigo Reaccoes Quimicas, de Sebastiao J. Formosinho, no
namero 5 do Coloquio-Ciéncias. Ver também a Caixa 4 do presente
artigo.



quimicas nio sujeitas a tensoes), pode pensar-se que
a situacao inversa, ou seja, a avaliacdo da estabiliza-
¢do também serd possivel. E, de facto, assim €. A aro-
maticidade das moléculas (ver Caixa 3) pode ser
aferida através de um método semelhante ao descri-
to. A Unica diferenca € que agora a entalpia de forma-
¢ao calculada com os termos de ligacao vai ser superior
ao valor experimental, isto € a molécula tem um con-
tetdo entdlpico menor (é mais estavel) que o espera-
do. O caso classico é o do benzeno, C;Hy, uma
molécula plana cujas ligacoes ndo estao sujeitas a ten-
sdo, uma vez que formam entre si Aangulos de 120°
(exactamente o valor exigido por hibridacdes sp?). Se
o anel benzénico tivesse a estrutura

observar-se-ia que os comprimentos das trés ligacoes
C-C seriam maiores que os das trés ligacdes C=C. A
experiéncia mostra-nos, todavia, que as seis ligacoes
sdo idénticas, e a Quimica Teérica fornece-nos uma ex-
plicacao detalhada desta observacido. A entalpia de res-
sondncia do benzeno, que mede o grau de
aromaticidade da molécula, pode ser estimada com-
parando a sua entalpia de formacao, A, H',(CsHg,g) =
82,6 kJ/mol, com a entalpia de formacdo da molécula
hipotética do ciclo-hexatrieno representada acima. Mas
que termos de ligacdo vamos utilizar? Para além de
E(C-C) e E(C-H), que ja definimos, serd necessario co-
nhecer mais termos: por exemplo, um corresponden-
te a uma ligacdo dupla carbono-carbono, E(C=C), o
outro que reflicta a ligacdo entre um carbono de uma
ligacao dupla e hidrogénio, E(C,-H). Embora esses va-
lores existam, obtidos, tais como os que vimos ante-
riormente, com base no conhecimento experimental
de entalpias de formacido de muitas moléculas, no ca-
SO presente nao sdo necessarios. A solu¢do mais sim-
ples para avaliar a entalpia de ressonincia do benzeno
consiste em comparar a sua entalpia de hidrogenacdo
com a entalpia de hidrogenacdo do ciclo-hexeno,
C¢H,,. Como se vé na reacciao 21, em ambos os
casos o produto é a molecula de ciclohexano e
as respectivas entalpias de reacc¢ido, -206,0 e -118,4
kJ/mol, calculam-se facilmente através dos valores
experimentais das entalpias de formacio,
A/HS(CHg,g) = 82,6, AHS(CHyg) =-50 e
A H,(CeHyp,8) = -123,4 KJ/mol.

O (gJ+IJJ{g. /

Ora se a molécula de benzeno tivesse a geometria do
hipotético ciclo-hexatrieno, seria de esperar que a sua
entalpia de hidrogenacao fosse exactamente trés ve-
zes maior (trés ligacdes duplas) que a do ciclo-hexeno
(uma ligacao dupla), ou seja -355,2 kJ/mol. Mas a hi-
drogenacdo do benzeno so6 liberta 206,0 kJ/mol, o que
significa que a molécula é cerca de 149 kJ/mol mais
estavel do que seria de esperar. Estd encontrada a ener-
gia de ressonincia do benzeno, pelo menos em primei-
ra aproximacao.

A estimativa da aromaticidade de moléculas é um
assunto fascinante, mas torna-se complicado, em es-
pecial quando as moléculas siao estabilizadas por res-
sonidncia mas simultaneamente sio destabilizadas
devido a existéncia de tensoes nas ligacoes. Por exem-
plo, nao é trivial calcular (e individualizar) o efeito da
aromaticidade e da destabilizacdo (esta devida aos anéis
de cinco membros) na molécula do piracileno, C,Hs,

com base no valor experimental da sua entalpia de for-
macido, determinado recentemente com O micro-
-calorimetro de combustio da Figura 2. Mais compli-
cado ainda, serd avaliar os mesmos efeitos numa espé-
cie de “poli-piracileno” - o célebre buckminsterful-
lereno ou futeboleno, Cy,.

Niao vamos desenvolver mais este assunto tao vas-
to. O que se disse € suficiente para ilustrar um dos mé-
todos favoritos para estimar a ressondncia de moléculas



Caixa 3 - Aromaticidade

Embora o significado quimico moderno de aro-
maticidade nada tenha a ver com aroma, na origem
da palavra esta o facto de que muitas das moléculas
responsdveis por sensacoes olfactivas sao (quimica-
mente) aromdticas. Ja no final do século XIX se ex-
plicava a fraca reactividade de moléculas ciclicas,
como o benzeno, pela existéncia de ligacoes simples
e duplas, dispostas alternadamente. Esta alternancia
permite “desenhar” as ligacoes duplas no lugar das
ligacoes simples (e vice-versa). Tal conferiria,
acreditava-se entao, uma estabilidade adicional a mo-
lécula (logo, tornava-a menos reactiva). O caso do
benzeno é paradigmitico: como se refere no texto,
todas as ligacdes carbono-carbono tém comprimen-
tos iguais. Se a estrutura da molécula fosse a que se
mostra (trés ligacoes duplas alternadas com trés sim-
ples), as ligacoes C=C, mais fortes que as C-C, se-
riam mais curtas. E precisamente devido as duas
possibilidades equivalentes de desenhar as ligacoes
duplas na molécula de benzeno que se utiliza o gra-
fismo mostrado por exemplo na equacao 21 — a cir-
cunferéncia inscrita no hexagono traduz a
deslocalizacdo (a ndo-localizacao) das ligacoes. Des-
localizacdao e aromaticidade sdo, no entanto, dois
conceitos distintos. Uma molécula com ligacoes des-
localizadas nio é necessariamente aromatica. E o ca-
so do ciclobutadieno, C;H,, que se pode escrever

ou

Esta molécula, para além de estar destabilizada
devido a sua geometria desfavoravel (os dngulos en-
tre os atomos de carbono sao de 90° e nao de 120°),
diz-se anti-aromdtica: a energia de ressondncia é
nula. A energia de ressonincia é a diferenca entre
a energia da molécula hipotética com as ligacoes lo-
calizadas (a esquerda) e a energia da molécula com
as ligacoes deslocalizadas (a direita).

A classificacdo moderna das moléculas em aro-
maticas e anti-aromaticas € devida a Hiickel e ape-
nas pode ser compreendida com base numa
descricao detalhada das ligacoes quimicas (feita com
o auxilio da Mecdnica Quantica). Do ponto de vista
pratico, no entanto, essa analise conduz a conclu-
sdo que uma molécula que tenha 4n + 2 electroes 7,
sendo n um nimero inteiro, € aromatica (como o
benzeno), enquanto se tiver 4n electroes w diz-se
anti-aromatica. Os electroes @ (um por cada atomo
de carbono que tenha uma ligacdo dupla; 6 no ben-
zeno e 4 no ciclobutadieno), sao os responsaveis pe-
las ligacoes quimicas deslocalizadas, que por isso se
chamam também ligacaes .

orginicas — a determinac¢io de entalpias de hidroge-
nacdo — e, talvez, para estimular a consulta de arti-
gos onde o problema seja tratado em maior
profundidade (ver sugestoes de leitura).

Energias de Dissociacio:
Do Hidrogénio a Vitamina E

As técnicas calorimétricas cldssicas, como os calo-
rimetros de combustao (Figuras 1 e 2), sio adequadas
para determinar entalpias de formacio de moléculas
com tempos de vida longos, ou seja, moléculas cuja
estabilidade nos permite manusea-las durante minutos,
horas, ou anos... E assim possivel, para muitas delas,
determinar entalpias de formacdo e, como vimos, pre-
vér estas grandezas para muitas outras que nao foram
objecto de estudo experimental. Como poderemos co-
nhecer a energética de moléculas transientes, ou seja
espécies com tempos de vida por exemplo da ordem
do mili-segundo ou do micro-segundo? Isto pode pa-
recer irrelevante, porque, afinal de contas, lidamos
com moléculas estaveis. No entanto, o mecanismo das
reaccdes quimicas, o modo como os reagentes origi-
nam os produtos, envolve muitas dessas espécies tran-
sientes. Por exemplo, a "simples" reac¢do de oxidacao
do metano (reac¢do 2) ndo ocorre por mera interac-
cdo (colisao) entre uma molécula de CH, e duas mo-
léculas de O,: 0 mecanismo € muito mais complexo
e inclui dezenas de passos elementares (colisdes reac-
tivas entre moléculas) envolvendo uma variedade de
espécies transientes. Por outras palavras, o conheci-
mento das entalpias de formacdo do metano, do di6-
xido de carbono e da dgua di-nos informacio sobre
a energética inicial e final do processo, mas nada nos
diz sobre a energética do percurso. E esta € obviamente
importante para os quimicos. Ignora-la seria um pou-
co como construir uma estrada entre dois locais sem
antes se procurar optimizar o tracado. Ora uma das
maiores utilidades na compreensido detalhada dos me-
canismos das reac¢des quimicas € exactamente conse-
guir optimizar as condi¢cdes experimentais em que essas
reacgcdes ocorrem e mesmo arranjar percursos alter-
nativos com o auxilio de catalisadores.?

Regressemos ao exemplo da combustio do meta-
no. A reaccao 22 é um dos passos elementares dessa
combustido e envolve trés radicais livres (moléculas
com pelo menos um electrdo desemparelhado). Para
calcular a variacdo de entalpia que lhe estd associada
(equacio 23) é necessario conhecer as entalpias de for-
macido daquelas espécies transientes.

CH,(g) + 0%g) — CH,*(g) + OH*(g) (22)

AH(22) = A HS(CH,®, @) + A,H(,(OH®, @)
- A;HY(CH,, ) - A;H;,(0%, @) (23)

3 -Vd, nota 1.



A entalpia de formacio do radical hidroxilo, OH®, po-
de ser obtida desde que se saiba a entalpia de disso-
ciagcdo da ligacdo O-H da agua (ou seja a entalpia da
reaccao 24), representada por D(HO-H); a entalpia de
formacio do radical metilo, CH,®, pode ser calcula-
da se se achar a entalpia de dissociacdo da ligacio C-H
do metano (a entalpia da reac¢io 26), D(H,C-H); fi-
nalmente, a entalpia de formacio do radical O® é igual
a metade da entalpia de dissociacio do O,. Como se
veé pelas equacodes 25 e 27, necessitamos também co-
nhecer a entalpia de formacio do dtomo H®, que se
pode obter através da entalpia de dissociacao H-H da
molécula de hidrogénio.

H,0(g) — OH*(g) + H%(g) 4
AH{(OH®, @) = A/H{,(H,0, g) + IXHO-H)

- AHH®, @) (25)

CH,(g) = CH,*(g) + H*(g) (26)
AH(CH,®, @) = A/H',(CH,, @) + D(H,C-H)

- AH(H®, @) @27

0,(g) - 20%(g) (28)

AH(O%, g) = DXO-0)/2 (29)

Hy(g) — 2H%(g) (30)

AH(H®, @) = D(H-H)/2 (3D

O caso conceptualmente mais simples da determi-
nacdo de uma entalpia de dissociacao é o de uma mo-
lécula diatomica como o H,. Se imaginarmos que a
ligacdo entre os dois atomos de hidrogénio vibra co-
mo uma mola, podemos pensar na dissocia¢io como
correspondendo a quebra da mola quando a sua ex-
tensao atinge um dado valor. A energia da molécula
(ou da mola) € assim funcao da extensao e esta depen-
déncia pode ser expressa de uma forma aproximada
por uma equacao do tipo da representada na Figura
5 - o chamado potencial de Morse:

V=D,[1-erp (32)
V ¢é energia potencial do oscilador, D, a energia de
dissociagdo espectroscopica (assim chamada porque
se determina com base em técnicas espectroscopicas),
r, a distancia entre os dois dtomos no ponto minimo
da curva, e a € uma constante que depende da frequén-
cia de vibracao (nimero de oscilagdes por segundo),
v, da energia de dissociacdo e da massa dos dtomos.
O facto de a curva da Figura 5 passar por um minimo
¢ facilmente explicavel. Por um lado, se os dtomos de
hidrogénio sao comprimidos um contra o outro, a par-
tir de uma certa distincia predominara a repulsao

entre eles - logo € preciso fornecer energia para ven-
cer essa repulsdo (parte esquerda da curva); por outro
lado, para estender e eventualmente quebrar a ligacao
também € necessario fornecer energia (parte direita da
curva). O ponto mais estdavel, correspondendo a um
equilibrio entre atraccao e repulsdo, acontece para
r=r, A Mecanica Quintica ensina-nos que, ao contra-
rio de uma mola, a energia de vibracio de uma liga-
¢do quimica nao pode tomar quaisquer valores, entre
V=0 e V=D, Alguns dos valores da energia permiti-
dos estdao assinalados na Figura 5 (v =10, 1, 2,...).
Observa-se que a diferenca entre as energias de dois
niveis consecutivos decresce 4 medida que a energia
aumenta, de tal modo que no limite da dissociacio es-
sa diferenca € nula. Assim sendo, somando todas as di-
ferencas, é facil calcular D, Para o caso do H,
obtém-se 458 kJ/mol.
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Fig. 5 — A curva de Morse para o caso do hidrogénio. As linhas ho-
rizontais dentro do "fosso" representam as energias de vibracao per-
mitidas da molécula. Sao indicadas pelo nimero quiantico de
vibracao, v =0, 1, 2,... Como se explica no texto, D, € a energia
de dissocia¢cao do Hz ao zero absoluto.

O método que acabou de se descrever pode ser apli-
cado com maior ou menor aproximacao, consoante a
expressdo que se utilize para representar a energia dos
niveis vibracionais. O caso mais simples baseia-se no
potencial de Morse, referido acima, e é conhecido co-
mo o método de Birge-Sponer. Para os objectivos do
presente artigo, mais importante que explorar este as-
sunto € salientar que o valor da energia de dissocia-
¢do em que estamos interessados nao € nem D, nem
a energia de dissociacdo quimica, D,, também indi-
cada na Figura 5 e facilmente obtida a partir de D,. D,
representa, como se vé, a diferenca de energia entre
o limite da dissociacdo e o primeiro nivel de energia
vibracional. Por outras palavras, como o minimo de
energia vibracional que as moléculas de hidrogénio po-
dem ter € a do nivel v = 0, D, (e nao D,) corresponde
de facto a energia que é necessario fornecer a molécu-
la de H, para a dissociar. A Ginica questao € que este
valor de D, (432,0 kJ/mol no caso em estudo) se re-
fere 4 temperatura do zero absoluto e nio a



298 K, temperatura de referéncia para o calculo das
entalpias de reac¢des. A conversdao € porém imediata:
basta conhecer as capacidades calorificas (C,) do H, e
do H® (calculdveis com grande rigor através dos algo-
ritmos da Termodindmica Estatistica) e aplicar a equa-
€d0 33. Obtém-se D,q=4306,0 kJ/mol.

298
Dys= D, +[ 2G,(H®, @) - C,(H,, @ldT (33

O método espectroscopico de determinacio de en-
talpias de dissociacio, doravante apenas designadas
por D e referidas a 298 K, é mais dificilmente aplica-
vel a moléculas com mais de dois dtomos (muitas mo-
las a oscilarem simultaneamente perturbam-se umas as
outras...) e mesmo a moléculas diatomicas para as quais
nao existe informacao sobre a energia dos niveis vi-
bracionais. Felizmente que temos hoje ao nosso dis-
por uma variedade de técnicas experimentais para esse
objectivo. Muitas delas sio extremamente sofisticadas
e foram desenvolvidas na Gltima década. Na Figura 0,
onde se apresenta uma (tentativa de) sistematizacio das
mais importantes, € notéria a importincia da espec-
trometria de massa neste campo. E precisamente atra-
vés de algumas entre as muitas variantes deste método
instrumental que € possivel obter as entalpias de for-
macio dos radicais CH,* e OH®, envolvidos na reac-
cdo 22.

Nao é necessario entrar em detalhes técnicos de ins-
trumentacdo para entender os fundamentos essenciais
da determinacdo de, por exemplo, Ame(CH;, g), por
espectrometria de massa. Se uma molécula de metano
absorver uma quantidade de energia suficiente,
observa-se a quebra de uma (ou mais) das liga¢cdes
C-H. Essa energia pode ser fornecida por varios méto-
dos, mas os mais vulgares consistem na absorcao pe-
las moléculas de metano de radiacdo electromagnética
com um comprimento de onda adequado, ou na coli-

sdo dessas moléculas com um feixe de electrdes de
energia conhecida. A radiacdo ou os electroes suficien-
temente energéticos desencadeiam o processo esque-
matizado na Figura 7. Como se vé&, ndo s6 se quebra
a ligacdo H,C-H como também se ioniza uma das es-
pec1es produ21das ¢ arrancado um electrao ao radical
CH,®, formando-se o catido CH;*.

Variando a energia da radiacdo ou do feixe de elec-
troes € possivel medir a energia minima capaz de pro-
duzir CH;*. Esta energia minima chama-se energia
de aparecimento do ido em estudo e representa-se por
AE (CH;). Na Figura 8 mostra-se o aspecto geral de
uma curva de aparecimento de um dado ido. Em or-
denadas representa-se uma grandeza proporcional a
quantidade dos ides que se formam e em abcissas a
energia da radiacdo ou do feixe de electroes. O valor
de AE de um dado ido corresponde aproximadamen-

a abcissa para a qual a intensidade deixa de ser nula
(limiar de detecc¢ao do ido).

hv
AE (CH3) o
CH - HE + H®+ e
IE(CH3)
D(CH3—H)
CHs + H

Fig. 7 — Ilustracao esquemdtica da determinacao da energia de dis-
sociacao C-H no metano através da medida da energia de apareci-
mento do catido CH3* e da energia de ionizacdo adiabatica do
radical CH;,®.
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Fig. 6 — Sistematizacao de algumas das técnicas utilizadas para o estudo da energética de moléculas e de reaccdes quimicas.



Como se vé na Figura 7, para obter o valor da en-
talpia da reacg¢do 20,

D(CH,-H) = AE(CH;*) - IE(CH,®) (34)

e daf calcular a entalpia de formacio do CH,®, é ain-
da necessario saber a energia envolvida na ionizacio
deste radical, conhecida como energia de ionizagcdo
adiabdtica e representada por IE(CH,®). A energia de
ionizacdo adiabdtica (a energia minima para se arran-
car um electrdao ao radical metilo a zero kelvin) é nor-
malmente medida através de uma técnica chamada
espectroscopia do fotoelectrdao (“photoelectron spec-
troscopy”, PES; ou UV-PES quando a radiac¢do ionizan-
te é ultravioleta), a qual se baseia num principio muito se-
melhante ao de uma célula fotoeléctrica.

Intensidade (escala arbitriria)

Energia dos fotdes

Fig. 8 — Curva de aparecimento de um ido. A intensidade é pro-
porcional a quantidade de ides formados e cresce com a energia dos
fotdes (ou electroes) do feixe incidente. No entanto, se se aumentar
muito esta energia, a intensidade ird eventualmente diminuir, devi-
do ao facto de, nessas condicdes, a energia ser suficiente para pre-
ferencialmente se quebrar mais do que uma ligacio C-H no metano
(esta parte da curva ndo é mostrada na figura). O inicio da deteccdo
dos ides (parte inicial da curva) marca aproximadamente a energia
de aparecimento do ido, a partir do precursor neutro.

O procedidento que muito resumidamente acaba-
mos de descrever — medida de energias de apareci-
mento de ides e de energias de ionizacio de
radicais — ilustra um dos métodos que durante déca-

das foi o favorito para investigar a energética de espé-
cies transientes, neutras ou i6nicas. Embora continue
a ser utilizado, existem hoje outras técnicas que em ge-
ral proporcionam valores mais fidveis de energias de
dissociacdo, em particular no caso de espécies neutras.
Sdo varios os problemas associados a medida de ener-
gias de aparecimento, estando a discussio deste assun-
to fora do Ambito do presente texto. Apenas se refere,
como exemplo, uma possivel fonte de erro. Os ioes
formados por accio do feixe de radiacdao ou de elec-
trées podem ser produzidos ndo no estado fundamen-
tal (estado de mais baixa energia) mas num estado
excitado. Se assim for, o valor medido para a energia
de aparecimento serd um majorante do verdadeiro va-
lor, uma vez que se gastou mais energia que a necessa-
ria para produzir o ido no estado fundamental. Como
se vé pela equacio 34, o valor obtido para a energia
de dissociacdo sera também um majorante.

Entre as técnicas sistematizadas na Figura 6, as de
cinética em fase gasosa sdo das mais utilizadas para in-
vestigar a energética de radicais. Consideremos um ra-
dical alquilo, R®, que pode ser produzido a partir de
um alcano, por abstrac¢do de um atomo de hidrogé-
nio (o metano da origem ao metilo, o etano ao etilo,
o propano ao propilo, etc). Esta abstraccao do dtomo
de hidrogénio é frequentemente feita com o auxilio de
um atomo de halogénio, como o iodo:

ks
RH(g) + 1°(g) = R*(g) + HI(g) (35)
O estudo da variacdo da constante de velocidade (&s5)
com a temperatura conduz ao valor da entalpia de ac-
tivagdo da reac¢cdo (AH?), a qual permite calcular a
entalpia da reaccdo desde que seja conhecida a ental-
pia de activacdo da reacc¢io inversa de 35 (ver Caixa 4):

k6
RH(g) + 1%(g) « R*(g) + HI(g) (36)
AH@35) = AH* (35) - AH* (36) 37

O procedimento descrito, conhecido como méto-
do de iodagdo, foi, desde os anos 60, aplicado 4 de-
terminacao das entalpias de formacio de muitos
radicais. Tinha, no entanto, um ponto fraco: por ra-
z0es varias, a entalpia de activacdo da reac¢do 36 ndo
era conhecida, admitindo-se que teria um valor baixo,
da ordem de 4-8 kJ/mol. O valor de AH(35), e logo o
da entalpia de formacio de R®, continham assim uma
incerteza proveniente daquela estimativa. No entan-
to, como havia alguma evidéncia experimental que a
hipotese era razoavel, durante muitos anos os valores
das entalpias de formacao de radicais obtidos pelo mé-
todo da iodacao foram os “oficialmente” aceites pela
comunidade cientifica. Outros métodos experimentais
(Figura 6) iam produzindo, contudo, resultados de
Afon(R°, g) discordantes, sistematicamente superio-
res (em cerca de 12 kJ/mol) aos obtidos pela técnica
da iodacdo. A primeira vista esta discrepancia é difi-



Caixa 4 - Cinética

Para uma breve introduc¢do a Cinética Quimica,
incluindo o significado mais detalhado de grande-
zas como constante de velocidade e energia de ac-
tivagdo, veja-se o artigo de Sebastiao J. Formosinho
no Coloquio-Ciéncias n° 5. Como o nome indica,
a constante de velocidade de uma reacgao reflecte
a velocidade de transformacio dos reagentes em pro-
dutos. Uma energia de activacao, por outro lado, tra-
duz o facto de os reagentes, para se transformarem
em produtos, terem que vencer uma dada barreira
de energia. Em reaccoes elementares envolvendo es-
pécies neutras, o topo dessa barreira de energia situa-
-se sempre acima da energia dos reagentes e dos
produtos. E o que se mostra esquematicamente na
Figura 9: do “vale” dos reagentes passa-se ao “va-
le” dos produtos através de uma montanha. Assim,
para que a reac¢do ocorra & necessario fornecer ener-
gia suficiente aos reagentes. Como aumentar a tem-
peratura do meio reaccional mais nao € que aumentar
a energia destas moléculas, é previsivel que a velo-
cidade da reaccio (logo, a constante de velocidade)
aumente com a temperatura no caso de uma reac-
¢do elementar. Como se indica na Figura 9, a ental-
pia de activacido, AH?(1), é a diferenca entre a
entalpia de formacao da espécie formada no topo da
barreira (o chamado estado de transicdo ou comple-
xo activado, X*) e a soma das entalpias de forma-
cao dos reagentes. Portanto, a entalpia da reac¢ao
é a diferenca entre AH?(1) e a entalpia de activa-
cdo no sentido inverso, AH(-1).

ENTALPIA

Fig. 9 — Diagrama de energia (ou de entalpia) de uma reaccao
elementar, x é a chamada coordenada reaccional e aqui repre-
senta o avanco da reaccdo (os reagentes estdo no vale da esquer-
da, os produtos a direita). Os restantes simbolos vém explicados
na Caixa.

cil de explicar: se os resultados da iodacdo estavam er-
rados devido a hipotese de atribuir um valor baixo a
AH?#(36), admitir um valor mais elevado apenas acen-
tuaria a diferenca (ver equac¢do 37)! A questao s6 foi
resolvida (?) em 1990, quando o grupo de um quimi-
co americano, David Gutman, demonstrou experimen-
talmente que a constante de velocidade da reaccido 36
diminui com o aumento de temperatura — logo tem
uma entalpia de activacao negativa! Esta hipotese es-
tava fora de cogitacdo porque se admitia que a reac-
¢do 36 era elementar, implicando um valor positivo
para a entalpia de activacdo. Os valores negativos de
AH?*(36) encontrados por Gutman para varios radi-
cais alquilo ndo so explicaram a discrepancia entre os
resultados do método de iodacao e os obtidos por ou-
tras técnicas, como também indicaram que o mecanis-
mo da reaccio entre o HI e R® é mais complexo do
que se antecipava: ndo se trata de uma simples colisao
entre duas moléculas.

A saga da energética dos radicais alquilo — um as-
sunto extremamente importante dadas as aplicacoes
deste tipo de dados em processos industriais (por
exemplo, relacionados com a combustio de hidrocar-
bonetos) — ndo vai certamente parar por aqui. Para
além do seu interesse cientifico e tecnologico, serd um
bom exemplo de andlise para os socidlogos da Cién-
cia. Embora, durante anos e anos, se acumulassem pro-
vas de que os valores obtidos com base na hipotese
AH#*(36) = 4-8 kJ/mol sao menores que os valores cor-
rectos, a maioria dos quimicos preferiu (e alguns ain-
da preferem) ignorar essa evidéncia.

Os estudos energéticos na fase gasosa tém uma
grande vantagem sobre os realizados em solucdo: a in-
formacido obtida (entalpias de reac¢io, entalpias de for-
macao, entalpias de dissociacao) refere-se a “molécula
isolada”, isto € os valores nio vém afectados por ener-
gias intermoleculares. Na fase gasosa, a baixas pres-
soes, as moléculas estdo afastadas umas das outras, o
naimero de colisdes € pequeno, e portanto sdo despre-
zaveis as energias de atraccdo e de repulsio entre elas
(dai a designacdo “molécula isolada”). O mesmo nio
acontece no estado liquido, onde as moléculas estio
muito mais proximas das suas vizinhas. A entalpia de
coesdo intermolecular no estado liquido influencia, co-
mo seria de esperar, o valor da entalpia de formacio.
Por exemplo, a entalpia de formacao do benzeno na
fase gasosa é maior (82,6 kJ/mol) que na fase liquida
(49,0 kJ/mol). A diferenca, 33,6 kJ/mol, chamada en-
talpia de vaporizacdo, reflecte a entalpia das interac-
¢oes das moléculas de benzeno liquido. Por outras
palavras, para obter “moléculas isoladas” a 25° C &
necessario fornecer uma entalpia de 33,6 kJ/mol ao
benzeno na fase condensada. Como é 6bvio, estas in-
teraccoes variam de substidncia para substancia, sen-
do mais intensas para moléculas polares e/ou para
moléculas que possam interactuar entre si de alguma
forma particular. E o caso da dgua, cuja estrutura no
estado liquido envolve a formacao de ligacoes de



hidrogénio. A sua entalpia de vaporizacio, 44,0 kJ/mol,
¢ superior a do benzeno, uma molécular nao-polar.

Quando em vez de um liquido constituido por um
s6 tipo de moléculas (benzeno ou 4gua), temos uma
solucdo, por exemplo uma pequena quantidade de me-
tano em benzeno, embora a interac¢do entre as molé-
culas de metano seja diminuta, o mesmo pode nio
acontecer com as interac¢des entre as moléculas de me-
tano e as de benzeno, uma vez que estas Gltimas estdao
presentes em grande nimero e “rodeiam” as de me-
tano. Esta interaccdo soluto-solvente vai também
reflectir-se na entalpia de formacdo dos constituintes
da solucdo. No caso metano-benzeno, a interaccdo €
fraca (as entalpias de formacido do metano gasoso e em
solucdo sdo parecidas), mas existem muitos exemplos
para os quais a entalpia de solvatacdo (diferenca en-
tre as entalpias de formacdo da molécula em solucio
e na fase gasosa) € enorme.

As consideracoes nos dois paragrafos anteriores fo-
ram feitas apenas com inten¢do de abordar em segui-
da alguns dos métodos que modernamente se utilizam
para estudar a energética de espécies transientes em
solucdo. No entanto, elas permitem também salientar
a importincia que o estudo das forcas infermolecula-
res tem para a compreensio da energia das moléculas.
No presente artigo, restringiu-se a discussido as forcas
intramoleculares, ou seja, as forcas de ligacdo quimi-
ca entre os dtomos de uma molécula.

Como vimos no exemplo metano-benzeno, as en-
talpias de solvatacao podem ser pequenas. Se assim for,
a entalpia de uma dada reaccdo em solucdo serd mui-
to semelhante a entalpia da mesma reaccdo na fase ga-
sosa (isto também pode acontecer se a soma das
entalpias de solvatacido dos reagentes for igual a soma
das entalpias de solvatacdo dos produtos). A Gnica ma-
neira de, em ultima andlise, confirmar este facto é fa-
zer as medidas em ambas as condi¢des e comparar os
valores obtidos... No entanto, a experiéncia acumula-
da ajuda a prevér, num dado caso, se os valores em
solucdo e na fase gasosa serdo mais ou menos pareci-
dos. Mas mesmo que tal ndo aconteca, isso pode nio
retirar qualquer importancia 2 medida que se faca em
solucdo. Muitas reacgdes de interesse ocorrem em So-
lucdo e € em solu¢do que € necessario conhecer a sua
energética. Um exemplo, simultaneamente interessante
e relevante, prende-se com o mecanismo de ac¢do da
coenzima B,,, cuja molécula se mostra na Figura 10.
Embora seja possivel estudar aspectos da energética
desta molécula na fase gasosa (com o auxilio de lasers
ou através de impacto com dtomos de gases raros —
técnicas associadas a espectrometros de massa), € mais
atil fazé-lo em solucdo, sob condi¢cdes o mais seme-
lhantes possivel as que se encontram num organismo
vivo. A coenzima B,, € por vezes impropriamente
chamada vitamina B,,, cuja molécula difere da Figu-
ra 10 por ter um grupo ciano, C=N, ligado ao atomo
de cobalto, em vez do grupo adenosilico (o grupo li-
gado ao cobalto pela parte superior; ver Figura 10).

Ao contrario da coenzima B,, a vitamina B, ndo
existe em sistemas biol6gicos.

HO OH

]
0 OH

Fig. 10 — Molécula de coenzima By, . O dtomo de cobalto situa-se
no centro de um anel macrociclico (constituido por quatro deriva-
dos do pirrol) e esta ligado, acima do anel, a um atomo de carbono
da adenosina (constituida pela ligacao da desoxiribose com a adeni-
na). Abaixo do anel, o cobalto estd ligado a uma base (dimetilben-
zoimidazol), a qual por sua vez se liga a um grupo ribose e este a
um grupo fosfato. Note-se ainda que o fosfato se encontra ligado
a um dos grupos laterais do macrociclo.

Embora o mecanismo de ac¢do da coenzima B,
esteja longe de ser conhecido em detalhe, sabe-se ho-
je que o passo inicial que desencadeia todos os pro-
cessos bioquimicos em que estd envolvida consiste na
quebra da ligacao cobalto-carbono. Um dos factores
determinantes para comprovar este passo mecanisti-
co foi precisamente a medida da entalpia daquela li-
gacdo. Apenas uma ligacao débil seria consistente com
a hipotese de uma cisao facil. Na Gltima década foram
feitos dezenas de estudos com o objectivo de avaliar
D(Co-C), todos eles baseados em medidas da energia
de activacao da reaccao de quebra da ligacdo e esti-
mando um valor para a entalpia de activacao do pro-
cesso inverso. Os valores obtidos situam-se na gama
de 109 a 144 kJ/mol, o que confirma, de facto, a debi-
lidade da ligacao (comparar, por exemplo, com a en-
talpia de dissociacao carbono-carbono no etano, 378
kJ/mol). Contudo, é preciso ndo esquecer que a fiabi-
lidade daqueles valores pode ser posta em causa pela
estimativa da entalpia de activacdo da reaccdo inversa
(recordar o caso da iodacdo, discutido acima).

Seria importante conseguir obter D(Co-C) por um
método mais directo, sem aproximacoes de fiabilidade



desconhecida (embora, segundo se pense, razoaveis).
Ha casos em que, felizmente, tal é possivel. Continuan-
do no dominio das vitaminas, o o-tocoferol (o/TH), nor-
malmente designado por vitamina E (Figura 11), € um
dos anti-oxidantes mais importantes dos organismos
vivos, evitando a chamada peroxidacao lipidica das
membranas celulares. Este fenémeno tem um mecanis-
mo complexo que envolve a formac¢do de radicais pe-
roxido, ROO®, e alcéxido, RO®, “ancorados” nas
moléculas dos lipidos (um lipido, ou uma gordura, &
um éster formado pela reaccio de um dlcool —
normalmente o glicerol — com trés moléculas de aci-
dos gordos, ou seja dcidos organicos de cadeia longa;
R representa assim um grupo lipidico). A consequén-
cia Gltima da accdo destes radicais € a formacao de li-
gacoes cruzadas entre cadeias de diferentes moléculas
de lipidos. A semelhanca do que acontece na vulcani-
zacdo da borracha, onde o enxofre adicionado se liga
a duas cadeias de hidrocarbonetos distintas e assim se ob-
tém um material mais rigido, as ligacdes cruzadas
entre as cadeias lipidicas impedem a mobilidade das
moléculas. Ora esta mobilidade € essencial para asse-
gurar uma correcta fluidez da membrana celular. O pa-
pel desempenhado pela vitamina E consiste em impedir
a proliferacao daqueles radicais e portanto evitar a for-
macio de ligacdes cruzadas entre os lipidos. Quais os
seus mecanismos de accdo? Um deles envolve a cedén-
cia do atomo de hidrogénio do grupo OH (Figura 11)
ao radical peroxido ou alcoxido, formando-se o radi-
cal a-tocoferilo, abreviadamente designado por oT®,
e gerando-se as espécies pouco reactivas ROOH e ROH:

ROO® + aTH — ROOH + oT® (39)

RO® + ¢TH — ROH + oT® 39

Como se discutiu no inicio do presente artigo, as reac-
¢oes 38 e 39 sio favordveis apenas se as respectivas
entalpias forem menores que zero (em ambos 0s casos
os termos entropicos, TAS, sdo desprezdveis). Ora as
entalpias reaccionais sao definidas pelas diferencas
D(oT-H) - D(ROO-H) e D(oT-H) - D(RO-H), respectiva-
mente (gasta-se entalpia na quebra da ligacio O-H no
o-tocoferol e ganha-se entalpia na formacdo da liga-
cao O-H no peroxido ou no alcoxido). Logo, AH(38)
ou AH(39) sio menores que zero se a ligacio O-H no
o-tocoferol for mais fraca que as dos outros dois com-
postos de oxigenio. Por outras palavras, a eficicia da vita-
mina E como anti-oxidante esta directamente re-
lacionada com a debilidade da sua ligacao O-H.
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Fig. 11 — o-Tocoferol, ou vitamina E. Os simbolos Me indicam gru-
pos metilo (CH;®).

Mais importante do que provar que, de facto, a li-
gacao O-H no a-tocoferol é fraca, é estudarem-se 0s
factores que provocam a sua debilidade. S6 assim é
possivel definir estratégias para sintetizar outras mo-
léculas que actuem como anti-oxidantes e possam, por
exemplo, ser utilizadas como farmacos. A medida da
entalpia daquela ligacio, D(aT-H), foi realizada em
1988 por dois quimicos argentinos, Coronel e Colus-
si, através de um método de equilibrio em solucdo. Uti-
lizando uma das técnicas favoritas dos quimicos de
radicais livres, a ressondncia paramagnética electroni-
ca, conseguiram determinar a constante de equilibrio
de uma reaccido do tipo

oTH + X* - oT® + XH (40)

onde X* é um radical que abstrai o atomo de hidrogé-
nio da vitamina E. Em contraste, por exemplo, com
a reaccao de oxidaciao do metano (reacc¢do 2), na qual,
como vimos, a conversao do metano em didxido de
carbono e agua era praticamente total, dada a sua ele-
vada exotermicidade, a reaccao 40 é pouco exotérmi-
ca, de modo que, ao “misturar-se” oTH com X®, nem
todas as moléculas de o-tocoferol serao consumidas.
Esperando tempo suficiente, chegar-se-4 a uma situa-
cdo de equilibrio: as concentracdes de reagentes e pro-
dutos atingirao valores estacionarios. Ora sdo estas
concentracdes que podem ser medidas e relacionadas
de forma simples com a constante de equilibrio K (o
simbolo [ ] indica concentracio):

K= [aT®*]XH] / ([aTHIX®] 4D

A constante de equilibrio relaciona-se, por sua vez,
com a variacdo da energia de Gibbs padriao da reaccio,

AG°=-RTInK (42)

e esta com a entalpia (equacdo 4). Como a variacido de
entropia da reaccdo 40 é pequena, AG é aproximada-
mente igual a AH (a aproximacdo seria desnecessaria
se se conhecesse a variacao de K com a temperatura,
a Termodinimica ensina-nos como relacionar essa va-
riacdo com o valor de AH, sem fazer intervir a varia-
cdo de entropia). Finalmente, atendendo que
AH (40) = D(aT-H) - D(X-H), sendo esta altima conhe-
cida, pode calcular-se a entalpia de dissociacio
O-H na vitamina E.

O valor obtido para D(aT-H), 318 kJ/mol, traduz,
de facto, uma ligacio O-H muito fraca. Compare-se,
por exemplo, com a entalpia de dissociacio O-H
num dlcool alquilico (metanol, CH;OH, etanol,
CH,;CH,OH, etc.), cerca de 430 kJ/mol! Qual a razido
de tamanha diferenca? A primeira suspeita recai no fac-
to de a ligacdo O-H na vitamina E estar ancorada no



anel benzénico. Se assim for, a entalpia de dissociacao
O-H na molécula de fenol,

OH

serd mais proxima da medida para a vitamina E.

Os Gritos das Moléculas

A entalpia de dissociacio O-H no fenol é cerca de
365 kJ/mol, logo bastante mais proxima da observada
na vitamina E. O enfraquecimento da ligacio O-H no
fenol, relativamente a dos alcoois alquilicos, explica-
-se facilmente em termos da estabilizacdo por resso-
nincia do radical C;H,O®. Idéntica estabilizacdo deve
verificar-se também no a-tocoferol. No entanto, € ain-
da necessdrio justificar 47 kJ/mol — tal é a diferenca
entre as entalpias de dissociacdo O-H no fenol e na vi-
tamina E. Por outras palavras, a debilidade da ligacao
nesta ultima molécula ndo € apenas consequéncia da
estabilizacio por ressonincia do radical oT®,

Uma discussdo mais profunda da questio levanta-
da no paragrafo anterior esta fora do ambito deste ar-
tigo. A debilidade de ligacdes O-H em moléculas
contendo grupos fenoxido permite-nos todavia intro-
duzir uma técnica experimental, a calorimetria fotoa-
custica, que pode dar uma contribuicao significativa para
investigar esse e outros problemas semelhantes,
os quais, sendo embora de indole académica, tém um
impacto significativo em dreas como as industrias far-
macéutica e alimentar.

A calorimetria fotoactstica € uma técnica que per-
mite a medida directa da energética de reaccoes en-
volvendo espécies transientes em solucdo. Foi pela
primeira vez aplicada a este tipo de problemas por um
cientista americano, Kevin Peters, no inicio dos anos
80. Um diagrama simplificado de um calorimetro fo-
toacustico € apresentado na Figura 12. O seu princi-
pio de operacido € extremamente simples: A célula de
quartzo C contém uma solucdo onde estd presente a
substancia em estudo. Com o auxilio de um laser*
pulsado, de comprimento de onda adequado, irradia-
-se a amostra, provocando a quebra de uma dada liga-
cdo. A energia dos fotdes do laser, hv, € no entanto
superior a entalpia de dissociacdao da ligacao em cau-
sa, de modo que nem toda essa energia € utilizada pa-
ra quebrar a ligacdo. A energia que sobra é depositada
na solucao. Este subito deposito de energia (o laser é
pulsado e cada pulso tem uma duracio de cerca de 10
nanosegundos, 10% s), sob a forma de calor, provoca
o aparecimento de uma onda de choque que se trans-

4 —Ver o artigo Os Lasers, de José Salcedo, no nimero 1 do Coloquio-
-Ciéncias
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mite através da solucido e que vai ser detectada por um
transdutor piezoeléctrico (M) em contacto com a
célula.

Tal como uma pedra que se atira a um lago, e as
ondas formadas se propagam circularmente, com cen-
tro no ponto onde a pedra cai, a onda de choque cria-
da pela deposicio de energia na solu¢do tem origem
na compressio repentina das moléculas do solvente.
Ora esta onda, formada pela deposi¢io de energia, em
nada se distingue de uma onda sonora: o som propaga-
-se num meio por ciclos de compressio-expansio das
moléculas desse meio. Assim, utilizando um dispositi-
vo que seja sensivel a variacoes de pressio (um micro-
fone!), transformando-as em sinais eléctricos, é
possivel ndo apenas detectar essas variacdes como tam-
bém medir a sua intensidade. E este o papel do trans-
dutor ou detector piezoeléctrico (a palavra significa
que o dispositivo transforma energia mecinica -
variacoes de pressdo - em energia eléctrica).
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N []°
V

Laser I,-

Osciloscopio 1,

Fig. 12 — Diagrama simplificado de um calorimetro fotoacustico.
I - iris; L — lente colimadora; C — célula de quartzo; M - transdutor pie-
zoeléctrico; A - pré-amplificador.

O sinal eléctrico detectado pelo microfone € am-
plificado e registado num osciloscopio. A sua ampli-
tude é proporcional a quantidade de energia
depositada na solucio (quanto maior for a pedra, maio-
res sdo as ondas...), pelo que, para calcular a entalpia
da ligacdo em estudo, apenas ha que fazer um simples
balanco: a energia total posta em jogo, hv, & parcial-
mente utilizada para quebrar a ligacdo (D), sendo o que
resta depositado sob a forma de calor (AH,,,):

hv=D + AH,, (43)

Embora a aplicacdo pritica da calorimetria fotoa-
custica seja um pouco mais complexa do que transpa-
rece da descricdo anterior, o principio basico do
método é tal como se indicou. E foi usando um calori-
metro fotoacustico que um grupo canadiano (Griller
e colaboradores) investigou, em 1988, o efeito de gru-
pos substituintes no anel benzénico na entalpia de dis-
sociacao O-H. Verificou-se, por exemplo, que a
presenc¢a de um grupo butilo terciario, (CH;);C, em
posicdo oposta a ligacio O-H, enfraquece esta ligaciao



em cerca de 8 kJ/mol, enquanto que se esse grupo for
o metoxido, CH;0, a ligacao fica 25 kJ/mol mais fra-
ca, relativamente a4 observada no fenol.

OH OH

O O

OMe CMe,

Embora estes valores ndo se apliquem no caso do o-
-tocoferol, eles ilustram bem a importiancia do efeito
do substituinte na energética da ligacao O-H. Alias, a
aplicacdo pratica do efeito do grupo metoéxido ndo é
dificil de encontrar. A molécula

DH Me

: fME

[of

DME

¢ utilizada para conservar margarinas e outras gordu-
ras, evitando o desenvolvimento do desagradavel sa-
bor a ranco. O seu mecanismo de accao como
anti-oxidante é parecido com o da vitamina E: o hi-
drogénio ¢é abstraido por radicais peroxido, evitando-
-se assim o ataque destes as ligacoes duplas das cadeias
insaturadas de carbono das gorduras e dos 6leos. Exis-
tem muitas outras moléculas usadas como conservan-
tes alimentares que se baseiam na debilidade de
ligacoes O-H de grupos fenoxido: a salva, o tomilho
e o cravinho da India sao alguns exemplos.

A calorimetria fotoactstica, bem como outras téc-
nicas mencionadas na Figura 6 , tém dado uma contri-
buicao importantissima para o conhecimento da
energética das moléculas. Os exemplos apresentados
serdo talvez suficientes para agucar o apetite do leitor
para se informar sobre outros casos, nio menos rele-
vantes, como a energética de ligacdes silicio-hidro-
génio em silanos, um assunto que podera ter um im-
pacto assinaldvel na quimica farmacéutica. Nao € pos-
sivel, no entanto, encerrar este capitulo sem explicar
a razao do seu titulo — Os Gritos das Moléculas. Na
apresentacao do autor deste artigo, antes de um semi-
nario, alguém mencionou que um dos topicos a abor-
dar seria uma técnica que permite ouvir os gritos das

moléculas — de dor, pois que se partem ligacoes. Em-
bora a imagem seja boa, esta longe de ser correcta:
quem grita sio as moléculas de solvente, que se véem
apertadas umas contra as outras!

Entalpias de Ligaciao
Metal-Hidrogénio e Metal-Carbono:
As Chaves da Catalise

Havera talvez algum exagero no titulo deste topi-
co, mas uma dose moderada de “marketing” nao é des-
cabida em Ciéncia. E, de facto, a energética de ligacoes
entre metais de transicdo e grupos organicos ou inor-
ganicos (designados normalmente por ligandos), de-
sempenha um papel muito importante na compreensao
das reac¢oes elementares de que se compodem os ci-
clos cataliticos®. Podemos aplicar os critérios descri-
tos no inicio deste artigo para avaliar se uma dada
reaccao serd mais favordvel para um metal que para
outro, e assim tentar definir estratégias de sintese (e
de catalise). Como exemplo, regressemos ao proble-
ma da activacao do metano, a que Derek Barton cha-
mou “a busca do Santo Graal dos Quimicos”. Quebrar
a ligacao C-H desta molécula, com o auxilio de um
complexo organometdlico, M (assim se chama uma
molécula onde o elemento central € um metal, em ge-
ral de transicao, ligado a pelo menos um atomo de car-
bono de um dos ligandos), implica que a energia de
Gibbs da reaccio

M + CH,; — H-M-CH, (44)

¢ menor que zero. Neste caso o termo 7AS ndo ¢ des-
prezavel: vale cerca de -44 kJ/mol a 298 K. Assim, a
condicdao em termos de entalpia é AH<-44 kJ/mol.
Por outro lado, atendendo a que

AH(44) = D(CH;-H) - DOM-H) - DIM-CH,) ~ (45)

e que D(CH;-H) = 439 kJ/mol, para que se observe
aquela condicao é necessario que a soma das entalpias
de dissociacao D(M-H) + D(M-CH;) exceda a entalpia
de dissociacdo C-H no metano em 483 kJ/mol. Ora as
entalpias de dissociacio metal-carbono e metal-
-hidrogénio sao ambas substancialmente mais baixas
que este valor. Apenas alguns metais tém ligacoes su-
ficientemente fortes para garantir a activacao do me-
tano ou de outros alcanos. E o caso do iridio, como
se demonstrou, por exemplo, pela estabilidade do
complexos.

5-Vd. Nota 1.
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um dos primeiros metil-bhidretos (o0 metal estd ligado
a um grupo metilo e a um hidrogénio) que se conse-
guiu isolar (Graham e colaboradores, 1984).

A energética das ligacoes metal-ligando num com-
plexo organometidlico contendo varios ligandos nao
depende exclusivamente do metal. Os outros ligandos
sao também determinantes para a estabilidade de uma
dada ligacdo. Atendendo a grande variedade de me-
tais e as infinitas possibilidades de combinacio destes
com ligandos, pode imaginar-se a dificuldade em cons-
truir uma base de dados sobre entalpias de ligacao
metal-ligando, com uma dimensao adequada para per-
mitir o desenvolvimento de métodos de estimativa —
a semelhanca do que, como vimos, se consegue para
moléculas orginicas. Este € um assunto que seguramen-

te ocupard os quimicos durante muitos anos (ver su-
gestdes de leitura)... Para ja, no entanto, os esforcos
da maioria dos grupos de investigacao que trabalham
nesta area vao mais no sentido de obter informacdo
sobre a influéncia do centro metalico na energética das
principais reaccdes elementares importantes em qui-
mica e catalise organometalica (Figura 13).

Epilogo

Como se procurou demonstrar, o conhecimento da
energética das moléculas e das suas ligacdes quimicas
tem dado uma contribui¢do extremamente valiosa pa-
ra a compreensao da estrutura molecular e da reacti-
vidade. O reconhecimento deste facto levou ao
desenvolvimento de uma variedade de métodos (Figura
6), alguns abordados no presente artigo, outros des-
critos nas referéncias indicadas nas sugestoes de leitu-
ra. De entre todos os que nao foram tratados, uma
mencdo especial aos incluidos no grupo da Quimica
Teorica. Os enormes progressos observados nesta area,
na Gltima década, em grande parte devidos a rapida
evolucio dos meios de calculo, fazem prever que, num
futuro ndo muito distante, serd possivel obter infor-
macdo fiavel sobre a energética de qualquer ligacio qui-
mica ou de qualquer molécula. Para ji, e pelo menos
durante alguns anos, os métodos experimentais sdo in-
substituiveis, inclusive porque sdo eles que fornecem
a informacdo necessaria para poder avaliar a qualida-
de dos resultados produzidos num computador.
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Fig. 13 — Principais reaccdes elementares, importantes em quimica e catilise organometilica. E sobre a energética destas reacgdes que incide
grande parte do trabalho de investigacio actual em termoquimica de compostos organometalicos.
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