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INTRODUCERE 
 

Cunoscută drept cea mai largă clasă de procese chimice, clasa reacţiilor oxido-

reducătoare cuprinde procese de la cele mai simple până la unele deosebit de complexe, atât din 

sfera chimiei anorganice cât şi a chimiei organice. Pentru a da doar câteva exemple se pot 

aminti aici sintezele simple ale unor compuşi din elementele lor, dar şi fenomenele de 

coroziune, putrefacţie, sau tot ceea ce înseamnă ardere, incluzând aici şi ardereile energetice 

din organismele vii. Chimia reacţiilor oscilante – un subiect de mare actualitate datorită mai 

ales implicaţiilor sale în medicină (posibilitatea de a explica bătăile inimii) are şi ea la bază 

transformări de tip redox. Este uşor de imaginat din această perspectivă interesul deosebit şi 

perpetuu pentru desluşirea mecanismelor după care se desfăşoară astfel de procese. 

  
 
 

STRUCTURA TEZEI 
 

Teza cuprinde două mari secţiuni: una bibliografică în debut (capitolele I şi II), urmată 

de secţiunea practic-experimentală (capitolul III) ce cuprinde rezultatele studiilor întreprinse. 

Capitolul I trece în revistă aspecte esenţiale privind reacţiile redox în soluţii.  

Capitolul II introduce mai întâi clasa reducătorilor tiolici şi se ocupă apoi cu prezentarea 

detaliată, pe bază de exemple, a cunoştinţelor despre modelele de comportament redox ale 

sistemelor oxidante care s-au utilizat în lucrare, în reacţiile lor cu substraturi diferite, informaţii 

necesare pentru interpretarea cinetică şi mecanistică a rezultatelor din partea practică a lucrării. 

Capitolul III – secţiunea practică a tezei – cuprinde un prim subcapitol dedicat 

descrierii detaliate a aparaturii şi procedeelor experimentale folosite, apoi cinci subcapitole 

grupate în două părţi, dedicate studiilor efectuate asupra a tot atâtea sisteme de reacţie (figurate 

în schema de mai jos) cu contribuţiile originale pe care le-am putut aduce la înţelegerea 

cineticii şi mecanismului acestora.  

Conluziile generale, care încheie partea practică a tezei, încearcă nu doar să sumarizeze 

rezultatele obţinute, ci mai degrabă să ofere o privire comparativă, evidenţiind asemănările şi 

deosebirile observate în comportamentul sistemelor studiate.  
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I. CONSIDERAŢII TEORETICE PRIVIND PROCESELE REDOX 
 
 

I.1. ASPECTE GENERALE 

Trăsătura definitorie a unei reacţii de oxidare – reducere este schimbul de electron între 

speciile chimice participante. Aceasta presupune modificări la nivel atomic – şi anume în 

învelişul de electroni – ale unora din constituienţii moleculelor reactante1 

Teza abordează reacţii redox mixte, substratul reducător fiind o moleculă organică, iar 

oxidantul o specie anorganică, anume complex al unui ion metalic tranziţional într-o stare de 

oxidare superioară. 

 
 
 

I.2. MECANISMUL TRANSFERULUI DE ELECTRON. REACȚII DE SFERĂ 
EXTERIOARĂ ȘI INTERIOARĂ 

După mecanismul transferului de electron Henry Taube5 (premiu Nobel în 1983) a 

clasificat pentru prima dată procesele redox în:    -  procese redox de sferă exterioară 

       -  procese redox de sferă interioară 

Figura I.2.1 prezintă schematic cele două posibile moduri de transfer electronic. 

 
ox1       red2             ox1       red2 

a)          b) 
Figura I.2.1. Reprezentarea schematică a modului de interacţiune al reactanţilor 

în mecanisme de sferă exterioară (a) şi de sferă interioară (b). 

Mecanismele de sferă exterioară presupun un transfer direct de electron, pe fondul unei 

interacţiuni minime între oxidant şi reducător, care va avea ca rezultat doar modificarea 

compoziţiei sferei de solvatare şi rearanjări minore ale sferei de coordinare. Electronul se 

transferă prin efect tunel, supunându-se restricţiilor Franck-Condon, care provin din faptul că în 

timpul saltului electronic (10-15 s) nucleele rămân “îngheţate” în poziţia iniţială, timpul necesar 

pentru o schimbare de poziţie fiind de 10-13 s.  

Pornind de la reacţii de sferă exterioară de tip “self-exchange” R. A. Marcus (premiu 

Nobel în 1992) a introdus şi dezvoltat un model de calcul teoretic al constantei de viteză a 

transferului de electron8,10, verificat cu succes pentru complecşi anorganici13-16. Extinderea la 

procese redox implicând molecule organice a condus la dezvoltarea modelului teoretic de către 
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o serie de alţi autori18-21. Una din contribuţiile mai recente, la care am adus un aport27, confirmă 

potrivirea teoriei lui Marcus în cazul oxidării N,N,N’,N’-tetrametil-p-fenilendiaminei 

(TMPPD) cu oxidanţi ca Fe(CN)6
3-, MnO4

-, Co(NH3)6
3+ sau Ru(OH)3+.  

 Mecanismele de sferă interioară, dimpotrivă, presupun o interacţiune intimă între 

sferele de coordinare ale ionilor complecşi, cu legarea fermă a celor doi parteneri prin cel puţin 

un ligand, în urma unei reacţii de substituţie, într-o etapă anterioară procesului propriu-zis de 

transfer electronic, formându-se astfel o “punte” prin care este favorizată trecerea electronilor.  

Astfel de mecanisme se desfăşoară în trei etape: a) formarea punţii de ligand, urmată de 

b) transferul electronic şi apoi c) desfacerea punţii28. Deşi, în principiu, oricare din ele poate fi 

determinantă de viteză, cel mai frecvent, aceasta este etapa transferului de electron (b)1,2,29.  

Transferul de ligand de la oxidant la reducător este o dovadă clară a mecanismului de 

sferă interioară37. Variaţia vitezei de reacţie cu schimbarea ligandului de punte poate fi, de 

asemenea, un argument. Dimpotrivă, lipsa oricărei influenţe la schimbarea ligandului arată 

mecanism de sferă exterioară.  

În general, sistemele inerte la substituţie vor reacţiona prin mecanisme de sferă 

exterioară. Pentru sisteme labile la substituţie, o viteză de reacţie comparabilă cu reacţiilor de 

substituţie indică mecanism de sferă interioară, iar o viteză mult mai mare dovedeşte clar un 

mecanism de sferă exterioară. Indicii mecanistice pot da şi parametrii de activare; aşa, o energie 

de activare mică poate pleda în favoarea sferei exterioare. 

 

I.3. OXIDAREA ŞI REDUCEREA LIGANZILOR COORDINAŢI 

 Literatura este bogată în studii ale unor reacţii în care specia oxidată de către ionii 

metalici complecşi este tocmai ligandul organic40-43 sau anorganic, şi nu ionul central al unui 

complex reducător. În multe cazuri se poate pune în evidenţă un complex intermediar de sferă 

interioară (ML) ce se formează între metal (M) şi ligand (L), care fie va conduce la produşi, fie 

va concura formarea acestora. Al doilea caz presupune structuri considerabil diferite pentru ML 

şi complexul activat ce conduce la produşi.  

 Existenţa speciei ML poate fi efectiv detectată sau numai dedusă pe baza legii de viteză. 

Multe exemple de oxidare a ligandului se găsesc în reacţiile CeIV, FeIII, MnIII, CoIII, VV, CrVI, 

AgII sau CuII.  

Mult mai rar se întâlneşte fenomenul de reducere a ligandului. Din această categorie fac 

parte reacţii între ioni metalici şi complecşi cu oxigen molecular, ce decurg prin intermediul 

unor peroxocomplecşi44.  
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I.4. EVIDENȚIEREA INTERMEDIARILOR 

Când legea de viteză sugerează prezenţa intermediarilor, dovezile cele mai directe sunt 

măsurători fizico-chimice care să evidenţieze proprietăţile lor. Această abordare este 

condiţionată de existenţa unei tehnici experimentale adecvate de detecţie, dar şi de formarea 

intermediarului în cantităţi suficiente pentru a fi detectat (de exemplu fromarea într-un 

preechilibru rapid, când concentraţia să este comparabilă cu cea a reactanţilor). În funcţie de 

timpul său de viaţă, detecţia va necesita aranjamente clasice sau specifice proceselor rapide.  

În studiile cuprinse în această lucrare s-au pus în evidenţă intermediari prin 

spectrofotometrie sau prin spectrometrie de rezonanţă electronică de spin (RES)45,46 . 

Dovada că nu există intermediar 

 Când atât reactantul cât şi produsul de reacţie prezintă absorbţie pe un interval spectral, 

dar spectrele lor sunt suficient de diferite, înregistrarea de spectre succesive ale amestecului de 

reacţie în evoluţie aduce informaţie privind implicarea unor intermediari. Apariţia de puncte 

izosbestice dovedeşte corelarea liniară47,48 a concentraţiilor de reactant şi produs, deci 

transformarea directă a unuia în celălalt, excluzând intervenţia unui intermediar. Dimpotrivă, 

lipsa punctelor izosbestice, sau apariţia lor doar la începutul procesului dovedeşte formarea de 

intermediar(i) în cantităţi semnificative, pledând pentru o succesiune de etape. 

I.5. FENOMENE DE CATALIZĂ REDOX 

Cataliza printr-un alt cuplu redox 

Acest fenomen are loc atunci când cuplul redox catalizator poate face faţă atât unui 

transfer monoelectronic cât şi unuia bielectronic şi deci poate efectiv media între participanţii la 

o reacţie neechivalentă. Spre exemplu, oxidarea CrIII la CrVI cu ionul peroxodisulfat (S2O8
2−, 

oxidant bielectronic) este catalizată de AgI, datorită abilităţii lui de a forma AgIII, care 

reacţionează cu un alt AgI, formând AgII. Acesta la rândul său va reacţiona monoelectronic cu 

speciile de crom formate pe parcurs, până la obţinerea CrVI. Multe reacţii redox din chimia 

organică sunt de asemenea catalizate prin intermediul cuplurilor redox. Aşa putem aminti 

diverse sinteze catalizate de OsO4 cu formare de intermediari cu punţi duble57-59 sau reacţii 

catalizate de ceriu(IV) cu formarea intermediară a Ce(III)60, etc.  

Cuplul Cu2+/Cu+ exercită acţiune catalitică asupra multor sisteme redox54-56. Uşurinţa cu 

care Cu2+ primeşte un electron trecând în Cu+, pe de o parte, şi instabilitatea speciei Cu+ în 

soluţie, pe de altă parte, fac din cupru un bun catalizator. De multe ori acesta este un fapt 

nedorit, devreme ce cuprul este una dintre cele mai răspândite impurităţi cationice în reactivii 

chimici, putând cauza rezultate nereproductibile, care să complice interpretarea datelor cinetice.  
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II. CARACTERIZAREA SISTEMELOR REACTANTE UTILIZATE 

 

II.1. TIOLII 

Tiocompuşii sunt substanţe organice ce conţin în molecula lor sulf, larg prezente în 

general în natură şi în particular în organismele vii – plante, animale sau om. Compuşii cu sulf 

care formal pot fi consideraţi derivaţi organici monosubstituiţi ai H2S se numesc tioli (conform 

IUPAC) sau mercaptani şi au cel puţin o grupare funcţională –SH ataşată direct de un atom de 

carbon, analog grupării –OH din alcooli. 

Oxidarea compuşilor tiolici 

Datorită similitudinilor dintre compuşii tiolici şi hidroxilixi, se obişnuieşte adeseori ca 

reacţiile celor două clase de substanţe să fie studiate comparativ. Asemănarea păleşte atunci 

când se ia în discuţie oxidarea. Dacă în cazul alcoolilor cel care îşi modifică starea de oxidare 

este carbonul purtător al grupării funcţionle –OH65-70, oxidarea tiolilor are loc la atomul de sulf 

din funcţiunea –SH73-81. În plus, compuşii hidroxilici sunt în general reducători bielectronici, pe 

când tiocompuşii sunt cunoscuţi ca reducători monoelectronici în procesele de oxidare blândă.  

 Oxidarea tiolilor decurge diferit, în funcţie de condiţiile de reacţie şi de natura 

oxidanţilor. Treptele de oxidare posibile sunt ilustrate în figura II.1.2.  

R S S R
disulfura

R SH
tiol

R S OH
acid sulfenic

R S OH

O

acid sulfinic

R SO3H  
acid
sulfonic 

R S S R

O

O

O

O
disulfona

R S S R

O

O
tiosulfona

 

Figura II.1.2. Tiocompuşi în diverse trepte de oxidare 

În urma oxidărilor energice se formează acizii sulfonici, substanţe extrem de stabile.  

 În principiu, în urma oxidărilor blânde se pot obţine fie disulfuri, fie acizi sulfenici. 

Acizii sulfenici nu sunt stabili (nu s-au putut izola) şi se oxidează mai departe. Disulfurile sunt, 

în schimb, substanţe foarte stabile, aşa încât ele sunt în general produşii oxidărilor blânde. Un 

argument în favoarea formării lor este şi uşurinţa cu care legătura S–H se poate rupe homolitic 

în aceste condiţii. Radicalii liberi tiil (RS•) astfel formaţi dimerizează rapid. Eventuale procese 

mai rapide decât dimerizarea, pot împiedica formarea disulfurii. Mecanismele radicalice sunt 

de departe cele mai frecvente la oxidarea blândă a tiolilor.  
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Tiocompuşii luaţi în studiu 

Structurile compuşilor tiolici supuşi studiului în cadrul tezei sunt prezentate în figura 

II.1.3. Toţi trei sunt mono-tioli alifatici, dar cu diferenţe semnificative între catenele organice, 

care este de aşteptat să le confere şi proprietăţi diferite. 

 
 

 
a. benzilmercaptan 

(α-toluen tiol) 
b. acid tiolactic 

(acid 2-mercaptopropionic) 
c. glutation  

(γ-glutamilcisteinilglicină) 

Figura II.1.3. Formule structurale ale celor trei compuşi tiolici luaţi în studiu. 

 

 

II.2. CROMUL (VI) 
 

Ca orice metal tranziţional, cromul prezintă stări de oxidare multiple.  

În soluţii apoase, posibile stări de oxidare sunt +6, +5, +4, +3 şi +2. Treapta +2, 

instabilă, are caracter reducător agresiv. În stare de oxidare +6, cea mai înaltă, cromul are 

caracter oxidant. Stările +5 şi +4 sunt şi ele cu caracter oxidant, foarte labile. În particular, 

starea de oxidare +3 este cea mai stabilă pentru crom, în aer şi soluţii apoase – mai ales acide – 

fapt ce-l singularizează între elementele grupei sale. Fiind rezistent atât la reducere cât şi la 

oxidare, cromul(III) este produs final atât al oxidării Cr(II), cât şi al reducerii Cr(VI).  

În toate stările de oxidare, cromul se găseşte în soluţii sub formă complexătă. 

Cromul(III) este un foarte bun formator de complecşi; aceştia sunt octaedrici (N.C.=6) şi inerţi 

la substituţie. Dimpotrivă, cromul(II) este un slab formator de complecşi. Aşa se explică 

vitezele extrem de mari de schimb de ligand ale hexahidratului său, apropiate de limita 

controlului difuziv100. Cromului(VI), îi sunt caracteristici complecşi cu geometrie tetraedrică 

(N.C.=4), labili la substituţie. De aceea reacţiile sale decurg prin mecanisme de sferă întreioară. 

Complecşii de Cr(V) şi Cr(IV) sunt de asemenea labili la substituţie, dar instabilitatea acestor 

configuraţii a indus dificultăţi în studierea şi caracterizarea lor. Multă vreme s-au atribuit 

structuri tetraedrice complecşilor de Cr(V)65 şi octaedrice celor de Cr(IV), prin aceasta 

justificându-se faptul că formarea Cr(IV) apărea ca etapă determinantă de viteză în multe 

sisteme de reacţie. Studii mai recente, mai ales prin metoda rezonanţei electronice de spin, au 

putut evidenţia complecşi de Cr(V) cu structuri penta- sau chiar hexacoordinate 140,155,302b. 

Obţinerea unor complecşi pentacoordinaţi102 sau chiar heptacoordinaţi104b de Cr(IV) cu agenţi 

chelatizanţi, a deschis şi în cazul acestuia noi posibilităţi de interpretare a structurii speciilor 

din soluţie102a,105d.  
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 Echilibre ionice în soluţii de crom (VI) 

Soluţiile de crom VI pot conţine specii diferite în funcţie de aciditatea mediului şi 

concentraţia totală de crom. Cele mai importante astfel de echilibre prezente în soluţii apoase 

sunt prezentate mai jos (ecuaţiile 2.2.3 – 2.2.7)99,108. 

 +− + HCrO2
4

−
4HCrO    K:  7,94·105 (M-1)            2.2.3 

 +− + HHCrO4 42CrOH   K:  5,5·10-1 (M-1)            2.2.4 

 −
4HCrO2 OHOCr 2

2
72 +−   K:  ≈  158 (sau 98)109 (M-1)            2.2.5 

 +− + HOCr 2
72

−
72OHCr   K:  1,41·10-1 (M-1)            2.2.6 

 +− + HOHCr 72 722 OCrH   K:  foarte mică            2.2.7 

S-a putut stabili prin calcul că la concentraţii de crom de ordinul 10-4 M şi mai mici, 

chiar şi în soluţii numai slab acide (pH 1÷5), specia puternic majoritară este HCrO4
-.48 

După modelul condensării 2.2.5, pot avea loc reacţii similare cu specii care pot elibera 

un ion de hidrogen108,109,110b (ec. 2.2.8).  

 −+− ++ XHHCrO4 OHXCrO 23 +−                2.2.8 
 

Astfel de specii pot fi acizi din mediul de reacţie sau chiar substratul reducător. Adesea 

aceasta înseamnă o primă condensare a HCrO4
- cu acidul din mediu, cu formarea unei noi 

specii oxidante, care va intra mai departe în reacţie cu substratul. Reactivitatea noului oxidant 

poate fi uneori apreciabil diferită de cea a HCrO4
-. Acidul percloric în soluţii diluate s-a dovedit 

printre cei mai inerţi acizi la astfel de condensări, motiv pentru care a fost ales ca mediu de 

reacţie pentru multe studii, inclusiv cele abordate în această lucrare. 

 Oxidări cu crom (VI)  

Din punct de vedere mecanistic, oxidările cu crom (VI) sunt de sferă interioară. Cu un 

partener potrivit, au ca primă etapă un echilibru de condensare de forma celui din ecuaţia 

2.2.856,67,69,76,111,115,156,176-181. Complexul de condensare format se descompune ulterior într-o 

etapă de transfer de electron(i). Cel mai adesea, pasul redox este determinant de viteză.  

În reducerea să la Cr(III), cromul (VI) va accepta trei electroni. Transferul acestora 

poate avea loc simultan sau prin variate succesiuni de etape, trecând prin unele sau altele din 

stările de oxidare instabile. În figura II.2.3. sunt ilustrate diverse posibilităţi.  

Varianta aleasă este rezultatul unui compromis între tendinţa cromului de a se reduce 

bielectronic şi capacitatea substratului de a ceda electroni. Transferurile trielectronice sunt rare 

(de ex. în reacţia cu sulfitul); în rândul speciilor organice acestea înseamnă cooxidări144, 

deoarece nu se cunosc grupări funcţionale capabile să cedeze trei electroni.  
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1              2             3             4              5             6
Cr (VI)

Cr(V)

Cr(IV)

Cr(III)

Cr(II)
 

Figura II.2.3. Căi de reacţie posibile la reducerea Cr(VI) 

Dacă în reacţiile cu substraturi hidroxilice, şi ele bielectronice, formarea într-un singur 

pas a Cr(IV) este calea preferenţial aleasă, în cazul oxidării tiocompuşilor – substraturi 

monoelectronice – calea monoelectronică cu formarea Cr(V) devine apreciabilă176-181. În multe 

cazuri cele două căi coexistă. Odată formată, specia intermediară (Cr(V) sau Cr(IV)) preia rolul 

de oxidant, deschizând o cale paralelă de reacţie. De aceea, mecanismele oxidărilor cu 

crom(VI) sunt extrem de complicate. 

 

II.3. VANADIUL (V) 

II.3.1. Chimia soluţiilor apoase de vanadiu185,186 

Multitudinea de specii de vanadiu (V) ce participă la diferite echilibre în soluţii apoase 

sunt ilustrate în diagrama de mai jos (figura II.3.1), din care speciile minore au fost omise. Cum 

se poate vedea, diversele specii sunt interconectate prin echilibre acido-bazice sau de 

condensare (policondensare). Existenţa lor depinde, aşadar, de concentraţia totală de vanadiu şi 

de aciditatea soluţiei. 

 
Figura II.3.1. Specii de vanadiu (V) în soluţii apoase, funcţie de concentraţia vanadiului şi pH-ul soluţiei186.  

 

9 



 

De asemenea, poziţia echilibrelor poate fi influenţată de factori de mediu (temperatură, 

forţă ionică etc). Aceasta face dificilă găsirea unui domeniu suficient de larg pentru a desfăşura 

un studiu cinetico-mecanistic, de exemplu, de aşa natură încât specia care participă la reacţie să 

rămână cu bună aproximaţie aceeaşi. 

II.3.2. Oxidări cu vanadiu (V) ale substanţelor organice 

Printre cele câteva trăsături considerate generale217 pentru oxidările cu vanadiu (V) sub 

forma VO2
+ (în medii acide) ale substraturilor organice, sunt mecanismele lor de sferă 

interioară, cu un prim pas de formare rapidă a unui intermediar chimic legat vanadiu-substrat, 

de obicei în raport 1:1 (uneori şi 1:2 sau 2:1) şi respectiv considerarea V(IV) ca produs final. 

Totuşi, adesea se presupune reducerea bielectronică a V(V) la V(III), care ar urma să fie 

reoxidat ulterior la V(IV) pe seama unui nou V(V). Aceasta este mai dificil de argumentat 

pentru cazurile în care se lucrează în exces de substrat reducător.  

Când forma oxidantă este ionul decavanadat214,215, s-a propus o fragmentare graduală a 

acestuia, cu desprinderea pe rând a câte unei unităţi de vanadiu(V) şi reducerea la vanadiu (IV), 

fragmentarea fiind determinantă de viteză.  

În ultima vreme vanadiul este tot mai studiat în legătură cu tiocompuşi prezenţi în 

organism, cum este glutationul218,219. Atenţia s-a îndreptat asupra complecşilor stabili vanadiu 

IV - glutation, produşi probabili ai reducerii V(V). Cum V(IV) este izoelectronic cu Cr(V), 

complecşii de vanadiu(IV) sunt consideraţi şi modele structurale pentru complecşii de crom V. 

În contextul preocupărilor privind activitatea cancerigenă şi mutagenă a cromului, atribuită 

tocmai cromului(V), vanadiul şi compuşii săi au devenit un subiect de interes. 

 
II.4. HEXACIANOFERATUL (III) 

 
Complecşii feri- şi fero-cianici  

Dintre multiplele stări de oxidare cunoscute pentru fier, numai cele mai uzuale două, +2 

şi +3, formează complecşi de tip hexacianoferat, extrem de stabili, inerţi la schimb de ligand. 

Ionul FeIII(CN)6
3-, cunoscut şi sub numele de fericianură, este anionul neutru din punct de 

vedere acido-bazic al acidului fericianic – H3Fe(CN)6, un acid puternic în toate cele trei trepte 

de disociere ale sale221: 

 H3Fe(CN)6 H2[Fe(CN)6]- + H+  K1 = 1,78·106 M           2.4.1 
 
 H2[Fe(CN)6]- H[Fe(CN)6]2- + H+  K2 = 1,70·103 M           2.4.2 
 
 H[Fe(CN)6]2- Fe(CN)6

3- + H+   K3 = 3,98 M            2.4.3 
 

Practic, pe un domeniu larg de pH, forma total disociată este singura prezentă în soluţie.  
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Similar, hexacianoferatul II – FeII(CN)6
4- – cunoscut şi sub numele de ferocianură, este 

anionul complet deprotonat al acidului ferocianic – H4Fe(CN)6 – un acid tare în primele două 

trepte de disociere şi mai slab în celelalte două, conform constantelor sale de aciditate227: 

H4Fe(CN)6 H3[Fe(CN)6]- + H+  K1
' = 3,47·102 M           2.4.4 

 
H3[Fe(CN)6]- H2[Fe(CN)6]2- + H+  K2

' = 1,20   M            2.4.5 
 
H2[Fe(CN)6]2- H[Fe(CN)6]3- + H+  K3

' = 2,24·10-3 M           2.4.6 
 
H[Fe(CN)6]3- Fe(CN)6

4- + H+   K4
' = 6,46·10-5 M           2.4.7 

 
Ca urmare, Fe(CN)6

4- se protonează mai uşor decât Fe(CN)6
3- la aceeaşi aciditate a mediului.  

Oxidări cu hexacianoferat III  

Cum, în complecşi, transferurile redox au loc la nivelul ionului central, cuplul redox 

[Fe(CN)6]3-/[Fe(CN)6]4- este un sistem monoelectronic. El este de asemenea foarte stabil, 

datorită inerţiei acestor complecşi la substituţia de ligand. De aceea, cuplul acţionează aproape 

fără excepţie după un mecanism de sferă exterioară. O constantă de viteză de 5,54·104 M-1s-1 a 

fost găsită pentru transferul de electron225:  

Fe(CN)6
3- + e- Fe(CN)6

4-              2.4.11 

În principiu, potenţialul redox al unui cuplu este dependent de pH numai pentru anionii 

ai căror protoni sunt implicaţi în ecuaţia de oxidare-reducere, aşadar potenţialul cuplului redox 

[Fe(CN)6]3-/[Fe(CN)6]4- este independent de aciditate233,234 pe un domeniu larg de pH (4÷13) 

Valoarea lui este relativ mică, anume 0,41 V (la [K+] = 0,1 M), ceea ce pune ionul fericianură 

în categoria oxidanţilor slabi. Aceasta îi conferă selectivitate, oxidând numai substraturi 

puternic susceptibile la oxidare. În plus, el va acţiona ca oxidant blând pentru acele substraturi 

cu trepte de oxidare multiple, oxidându-le în general până la prima treaptă. 

Etapa cheie a mecanismelor de oxidare este în mod uzual transferul electronic. Pentru ca 

acesta să aibă loc, este necesară formarea în prealabil, într-un preechilibru rapid, a unei perechi 

ionice substrat/oxidant. Transferul electronic are loc în interiorul acestui complex precursor de 

sferă exterioară şi este pasul determinant de viteză. Din acest motiv, procesul chimic este în 

general de ordinul întâi atât cu oxidantul cât şi cu reducătorul. 

Deoarece decurg prin mecanisme de sferă exterioară oxidările cu fericianură sunt de 

obicei “curate”, lipsite de procese secundare. Dacă proprietăţile enumerate mai sus recomandă 

hexacianoferatul III ca oxidant, o limitare se datorează sensibilităţii reacţiilor sale la efecte 

catalitice ale impurităţilor ionice, în special ale Cu2+, chiar în urme. Acest efect trebuie fie 

cuantificat, fie eliminat, sau cel puţin minimizat folosind reactivi de înaltă puritate, preferabil 

din acelaşi lot. 
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III CONTRIBUȚII ORIGINALE 
 

III.1. ASPECTE EXPERIMENTALE 

 

Pentru marea majoritate a determinărilor cinetice s-a folosit ca metodă de detecţie 

spectrofotometria în ultraviolet şi vizibil (UV-VIS). O serie de alte determinări au implicat 

detecţia prin spectroscopie de rezonanţă electronică de spin (RES).  

În funcţie de viteza procesului, respectiv etapei de proces urmărite, s-au utilizat 

aranjamente experimentale statice sau în regim de curgere, oprită sau continuă. 

Acest capitol descrie în amănunt aparatura corespunzătoare şi modul de utilizare a 

tehnicilor experimentale, precum şi procedeele de preparare a amestecurilor de reacţie şi de 

achiziţie a datelor experimentale.  

 

III.2. OXIDAREA ACIDULUI TIOLACTIC CU Cr(VI) 
ÎN MEDIU DE ACID PERCLORIC 

 

 Dacă se ţine seama de echilibrele în care sunt implicate speciile de Cr(VI) în soluţii 

apoase acide, se pot găsi condiţiile de concentraţie şi aciditate pentru ca specia dominantă în 

soluţie să fie HCrO4
−. Măsurătorile spectrale UV-VIS pot stabili aceste condiţii. 

Observaţii preliminare.  

Se constată că la amestecarea soluţiilor de reactanţi apare o schimbare a culorii de la 

galben-portocaliu la roşu brun, care dispare apoi. Aceasta sugerează formarea unei noi specii, 

un intermediar de reacţie. 

 Determinarea stoechiometriei. S-a folosit metoda titrării spectrofotometrice, ce constă 

în măsurarea absorbanţei remanente datorate Cr(VI) nereacţionat după finalizarea reacţiei sale 

cu tiocompusul (acidul tiolactic, notat RSH), într-o serie de amestecuri de reacţie cu diferite 

rapoarte molare RSH:Cr(VI). Amestecurile au conţinut întotdeuna aceeaşi concentraţie iniţială 

de crom VI şi concentraţii crescătoare de tiocompus. S-a constatat consumarea completă a 

cromului VI (absorbanţă zero) la raport molar 3 şi mai mare. La valori mai mici, dependenţa nu 

apare liniară (Fig. III.2.2.) din cauza oxidării superioare la compuşi oxigenaţi. Observaţia este 

în concordanţă cu datele din literatură115,172,173,176,177,179,299 
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Figure III.2.2. Rezultatele titrării spectrofotometrice. ([RSH] crescător, [Cr(VI)]0 = 6,67·10-5 M,  
[H+] = 1·10-3 M (HClO4), μ =0,5 M (NaClO4), T = 293 K) 

Raportul stoechiometric de 3:1 s-a verificat prin titrări iodometrice. În şase amestecuri identice, 

reacţia a fost lăsată să se desăvârşească şi s-a titrat excesul de tiocompus rămas cu iod. 

Valoarea medie a raportului a fost 3,09 ± 0,03. Astfel, stoechiometria reacţiei în exces de 

tiocompus este: 

        6 CH3CH(COOH)SH + 2 HCrVIO4
- +8 H+  3 (CH3CH(COOH)S)2 + 2 CrIII + 8 H2O        3.2.1 ⎯→⎯

 Spectre electronice ce dovedesc formarea de intermediar.  

Spectrele electronice ale HCrO4
−, acid tiolactic şi amestecului lor la diferite momente de 

timp după amestecare sunt prezentate în figura III.2.3. Se observă apariţia unei benzi de 

absorbţie mai intense la 420 nm, faţă de cea a HCrO4
−. Deplasarea batocromă a maximului de 

transfer de sarcină de la 350 nm pentru HCrO4
− la 420 nm în amestec, demonstrează că atomul 

de oxigen, ca ligand în Cr(VI), este înlocuit cu un atom de sulf. Compusul de condensare de tip 

esteric, un tiolato-cromat, se formează în urma unuia sau ambelor echilibre de mai jos: 

CH3CH(COOH)SH +HOCrO3
-  CH3CH(COOH)SCrO3

- + H2O             3.2.2 

CH3CH(COOH)S-+ HOCrO3
-+H+  CH3CH(COOH)SCrO3

- + H3O+             3.2.3 

Progresul reacţiei se poate urmări atât la 350 nm cât şi la 420 nm, însă nici una dintre 

aceste benzi nu corespunde unei singure specii. 
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Figure III.2.3. Spectre comparative ale reactanţilor şi amestecului reactant. 1- acid tiolactic 0.1 M; 2- Cr(VI) 
7.22·10-M; 3÷7-amestc reactant la diferiţi timpi de reacţie . ([RSH] = 2,67·10-3 M, [Cr(VI)]0 = 6.67·10-5 M, 

[H+] = 3,16·10-3 M, μ =0,5 M, T = 293 K) 

 
CINETICA REACŢIEI.  

Curbe cinetice. Modelul mecanistic şi abordarea matematică 

Procesul redox decurge rapid şi ajunge la desavârşire în cel mult câteva minute. Figura III.2.4 

arată exemple de evoluţie în timp a reacţiei. 

 
 

0 

0.5 

0.1 

0.2 

0.3 

0.4 

0 300100 200

Ab
so

rb
an
ţă

   
/ u

.a
. 

Timp  / s 

a 

b 

1) 

Figura III.2.4. Curbe cinetice experimentale înregistrate la 350 nm(a) şi 420 nm (b)  
([RSH] = 1,33·10-3 M, [Cr(VI)]0 = 6.67·10-5 M, [H+] = 3,16·10-2 M, μ =0,5 M, T = 293K);  

 

Forma bifazică a curbelor la 420 nm este dovada prezenţei a două procese consecutive. 

Atât înregistrările la 350 nm, cât şi cele la 420 nm prezintă o alură aparent exponenţială către 

sfârşitul procesului. Prin urmare, un model matematic pentru sistem este: 

 R + S (+ H+)  I (+ H+)   k1, k-1              3.2.4 

 I (+ S) (+ H+)  P (+ H+)  k2              3.2.5 

în care R este reactantul, S substratul şi P produsul de reacţie. 

În condiţiile unui exces de reducător şi de ioni de hidrogen, modelul se simplifică la:  

 R  I  P                  3.2.6 ⎯⎯ →⎯ obsk1 ⎯⎯ →⎯ obsk2
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care este o secvenţă de două procese consecutive aparent de ordinul întâi. Forma integrată a 

legii de viteză acesteia, în care concentraţiile speciilor participante la reacţie au fost exprimate 

prin intermediul absorbanţelor – proprietatea măsurată – este: 

 tk

obsobs

PIobstk

obsobs

IobsPobs
R

obsobs e
kk

kRe
kk
kkeRAA 21 })({][}{][

21

1
0

21

12
0

−−
∞ −

ε−ε
+

−
ε−ε

+=− ll         3.2.8 

în care A şi A∞ sunt absorbanţa curentă şi respectiv la sfârşitul procesului în cuva cu drum optic 

l, iar εR, εI, şi εP sunt absorbaţele molare ale reactantului R, intermediarului I şi respectiv 

produsului P. Notând cu γ1 şi γ2 cele două expresii conţinând numai constante din faţa celor 

două exponenţiale, se obţine pentru ecuaţia 3.2.8. o nouă formă: 

tktk obsobs eeAA 21
21

−−
∞ γ+γ=−                   3.2.9 

 

Procesarea datelor: Metoda A –regresia liniară 

O manipulare clasică a acestei ecuaţii pentru a obţine constantele de viteză aparente este 

liniarizarea. Dacă se respectă condiţia k1obs > 5 k2obs
300, la valori mari ale timpului de reacţie 

prima exponenţială devine nesemnificativă (primul process s-a definitivat, doar al doilea mai 

evoluează) şi este posibil să se determine k2obs şi γ2  din forma liniară logaritmică.  

 ( ) tkAA obs22lnln −γ=− ∞                 3.2.11 

Pentru începutul procesului, când prevalează formarea intermediarului, ecuaţia 3.2.9 se 

rearanjează ca 3.2.12: 

tktk obsobs eeAA 12
12

−−
∞ γ=γ−−                 3.2.12 

care, în forma liniară 3.2.13, permite determinarea lui γ1 şi k1obs. 

( ) tkeAA obs
tk obs

112 lnln 2 −γ=γ−− −
∞                3.2.13 

Prelucrarea datelor prin astfel de regresii liniare s-a făcut utilizând programul Microsoft 

Excel. La valori mari ale timpului (peste 90 % din reacţie), reprezentările ecuaţiei 3.2.11 arată 

un comportament liniar cu valori R2 între 0,9925 şi 0,9990. Reprezentările ecuaţiei 3.2.13 au 

fost de asemena liniare (R2 ∈ [0,9911÷0,9999]) la timpi scurţi de la amestecare. Curbele 

cinetice obţinute la 350 nm şi cele de la 420 nm au condus la valori comparabile ale 

constantelor observate, cum s-a exemplificat în tabelul III.2.1.  

 
Avantajele şi limitările metodei sunt discutate în detaliu în lucrare, referitor la selecţia 

domeniilor de timp, dar şi la condiţia k1obs > 5 k2obs, neîndeplinită, cum arată datele din tabel. 

15 



 

 
Tabel III.2.1. Valori medii (3-5 replici individuale) ale k2obs şi k1obs obţinute în aceleaşi condiţii experimentale la 

cele două lungimi de undă. ([HCrO4
-] = 6,67⋅10-5 M, T = 293 K, μ = 0,5 M).  

k2obs, med   (s-1) k1obs, med   (s-1) k1obs, med / k2obs, med k420 / k350 
103⋅[RSH]   

(M) 
102⋅[H+] 

(M) 350      
nm 

420      
nm 

350      
nm 

420      
nm 

350      
nm 

420      
nm 

k2obs, 

med 
k1obs, 

med 

3,3 7,93 0,108 0,117 0,21 0,25 1,94 2,14 1,08 1,19 

3,3 6,24 0,100 0,107 0,19 0,22 1,90 2,06 1,07 1,16 

3,3 1,97 0,075 0,077 0,100 0,120 1,33 1,56 1,03 1,20 

3,3 0,79 0,061 0,062 0,080 0,090 1,31 1,45 1,02 1,13 

3,3 0,65 0,060 0,062 0,078 0,087 1,30 1,40 1,03 1,12 

3,3 3,12 0,086 0,077 0,136 0,135 1,58 1,75 0,90 0,99 

1,3 3,12 0,038 0,035 0,048 0,053 1,26 1,51 0,92 1,10 

4,0 3,12 0,100 0,091 0,16 0,16 1,64 1,80 0,91 1,00 

5,3 3,12 0,134 0,117 0,21 0,21 1,60 1,75 0,87 0,96 

6,7 3,12 0,150 0,139 0,24 0,24 1,61 1,76 0,93 1,01 
Obs. Erorile estimate sunt în jur de 5% pentru k2obs şi 5-6% pentru k1obs, dacă se consideră propagarea în medii a 

erorilor determinărilor individuale, dar nu şi propagarea erorilor k2obs şi γ2 în valorile k1obs. 
 

 

 Procesarea datelor: Metoda B – regresia neliniară 

 Curbele experimentale au fost procesate pentru fitare cu o ecuaţie cu sens cinetic, 

derivată pe baza modelului matematic admis. Ecuaţia 3.2.9 a fost rescrisă astfel încât să 

satisfacă cerinţele programului utilizat. 

0
))((

2
))((

1
0201 YeFeFY XXkXXk obsobs +⋅+⋅= +−+−               3.2.14 

cu:  )(0003335,0
21

2

21

1
1

obsobs

obsP

obsobs

obsI
R kk

k
kk

k
F

−
⋅ε

+
−
⋅ε

−ε⋅=  şi )(0003335,0
21

12
obsobs

PI
obs kk

kF
−

ε−ε
⋅=     

 

în care Y = A (absorbanţă), X = t (timp), X0 = timpul de întârziere la startul achiziţiei de date, 

Y0 = o corecţie pentru linia de bază (translatarea curbei pe axa OY, incluzând A∞), Factorul 

0,0003335=l⋅[Cr(VI)]0⋅. Celelalte mărimi au fost definite mai înainte.  

B1. Potrivirea unei singure curbe. S-a utilizat programul TableCurve 2D 5.0 (Systat 

Software). Acesta operează cu iteraţii succesive modificând parametrii specifici până la cea mai 

bună potrivire. Detaliile iniţializării şi limitele metodei sunt prezentate în lucrare, alături de 

potrivirea absorbanţei molare şi a timpului de întârziere. Rezultatele sunt comparabile, deşi 

metoda A aparent supraestimează k1obs. 
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 B2. Potrivirea pe grupuri de curbe. S-a folosit programul Origin 8.0 (Origin Labs) 

pentru potrivirea unui grup de curbe cinetice cu metoda celor mai mici pătrate (Levenberg-

Marquardt). În aceste fitări s-a cerut programului ca potrivirea să se facă de aşa natură încât să 

utilizeze/furnizeze o valoare pentru absorbanţa intermediarului comună tuturor curbelor. S-au 

putut face variate selecţii pentru grupurile de curbe fitate simultan: De exemplu, s-au putut 

alege toate curbele în condiţii experimentale identice, grupuri de curbe în care variabilă a fost 

doar concentraţia unei singure specii, restul de condiţii experimentale fiind aceleaşi, sau în care 

două concentraţii au fost variabile. Figura III.2.6 prezintă compararea cu punctele 

experimentale, rezultând o bună suprapunere mai ales când s-au eliminat porţiunile de sfârşit.  
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Figura III.2.6. Potrivirea“globală” prin programul  Origin 8.0 pentru o selecţie de curbe experimentale cu toate 
punctele (a), sau după eliminarea celor de sfârşit (b)  (T=293K, μ.=0.5 M, [H+] = 0.0316 M; [RSH]= variabl). 

 

Compararea celor trei metode de prelucrare a datelor este prezentată în tabelul III.2.5. 

Deşi apar câteva diferenţe între ele, erorile sunt de acelaşi ordin de mărime între cele două 

variante de fitare. Erorile ceva mai mici ale metodei B2 se datorează unui n statistic mult mai 

mare. Metodele B au avantajul ca erorile de determinare ale coeficienţilor de viteză k1obs şi k2obs 

sunt distribuite ambelor constante de viteză, faţă de metoda A, în care determinarea k1obs nu se 

poate face cu o precizie mai bună decât a k2obs; astfel că mai ales valorile k1obs ar trebui să fie 

îmbunătăţite.  
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Tabel III.2.5. Valori medii k1obs, k2obs şi erori relative la 293K, [H+]0=3.12⋅10-2 M, [Cr(VI)]0=6.67⋅10-5 M  

Metoda A Metoda B1 Metoda B2 
350 nm 420 nm 420 nm 420nm 103 

[RSH] 
(M) k1obs 

(s-1) 
*eroare 
relat. % 

k1obs 
(s-1) 

*eroare 
relat. % 

k1obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

k1obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

1,3 0,048 10,9 0,053 12,3 0,051 7,8 0,038 3,2 
2,7 0,120 4,3 0,110 4,5 0,086 6,8 0,071 3,5 
3,3 0,136 5,6 0,135 5,7 0,119 6,3 0,092 3,8 
4,0 0,164 4,4 0,164 6,5 0,130 6,9 0,113 4,1 
5,3 0,213 4,8 0,205 4,9 0,182 7,3 0,163 4,8 
6,7 0,241 5,7 0,244 6,9 0,216 6,5 0,202 5,1 
8,0 - - 0,297 7,5 0,253 6,1 0,224 5,1 

 k2obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

k2obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

k2obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

k2obs 
(s-1) 

eroare 
relat. % 

1,3 0,039 3,8 0,035 6,2 0,048 7,2 0,055 3,2 
2,7 0,081 4,3 0,063 3,5 0,066 7,2 0,081 3,6 
3,3 0,087 4,3 0,077 3,7 0,089 5,9 0,089 3,8 
4,0 0,100 3,7 0,091 4,7 0,101 6,7 0,100 3,9 
5,3 0,136 6,9 0,117 5,3 0,129 5,4 0,111 4,4 
6,7 0,150 4,8 0,139 5,0 0,148 4,0 0,130 4,4 
8,0 - - 0,150 5,4 0,177 4,8 0,149 4,2 

* Din erorile k1obs lipsesc erorile provenite de la determinarea valorilor singulare k2obs. Pentru unele cazuri 
numărul de cifre semnificative ar fi mai mic, cum s-a prezentat în celelalte tabele. S-a păstrat, cu scop pur 
comparativ, o cifră mai mult decât cele semnificative. 

 

Cu toate că se obţin pentru constantele de viteză valori uneori diferite prin cele trei 

metode, interpretarea cinetică conduce la aceleaşi concluzii. Considerând că s-au impus mai 

puţine constrângeri în metoda B1, mai departe se vor prezenta valorile obţinute în acest mod. 

 

Interpretarea cinetică. 

Din datele anterioare s-a stabilit că procesul are loc în două etape distincte, formarea 

compusului de condensare intermediar şi reacţia acestuia mai departe spre produşi. Constantele 

de viteză aparente de ordinul întâi sunt dependente de condiţiile experimentale (concentraţie de 

tiol, aciditate, temperatură, forţă ionică). 

 

Formarea intermediarului. Cum concentraţia substratului organic şi a ionului H+ au 

fost totdeauna în mare exces, dimensiunile lor (de s-1) corespund unui ordin întâi cu HCrO4
−, 

care a fost întotdeauna componentul limitativ.  

Pentru a determina ordinele de reacţie în raport cu reactanţii în exces, modelul impune 

ca, având în vedere cele două sensuri ale echilibrului: . În bba
obs HkHRSHkk ][][][ 10011

+
−

+ +=
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exces de acid tiolactic termen ul k-1[H+]b devine neglijabil. Utilizând reprezentările dublu 

logaritmice, se obţine: 

0011 ]lg[]lg[lglg +⋅+⋅+= HbRSHakk obs               3.2.19 

ecuaţie ce poate fi folosită la determinarea ordinelor de reacţie cu RSH sau H+. Prin urmare, la 

aciditate constantă panta regresiei liniare furnizează ordinul în raport cu RSH, a cărui exces a 

fost variat. La exces constant de RSH şi modificarea concentraţiei acidului mineral se obţine 

ordinul în raport cu H+. Figura combinată din III.2.7 şi 8 ilustrează aceste dependenţe. 
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Figura III.2.7-8. Reprezentări bilogaritmice pentru determinarea ordinului de reacţie 

 

Se constată că ordinul faţă de RSH este întâi şi că pentru ionul de hidrogen are loc o creştere a 

unui ordin fracţionar pe măsura creşterii acidităţii. Acest tip de dependenţă apare sistematic în 

toate măsurătorile făcute (diferite excese de RSH şi diferite temperaturi). Prin urmare, ordinul 

în raport cu H+ este fracţionar, între zero şi unu. Din punct de vedere al mecanismului, acest 

comportament se poate interpreta ca o concurenţă între două procese, unul de ordinul zero cu 

H+, şi altul de ordinul întâi, contribuţia acestora depinzând de nivelul acidităţii. Folosind 

această concluzie şi ţinând cont şi de principiul micro-reversibilităţii, se poate scrie coeficientul 

de viteză aparent de ordinul întâi ca: 

 ( ) ( )][]][[][ 11
0
1

0
11

+
−

+
− +++= HkRSHHkkRSHkk HH

obs               3.2.20 

Deoarece sunt bazate pe valorile k1obs, obţinute cu o eroare ceva mai mare, concluziile 

trase s-au verificat prin tehnici pentru reacţii rapide. S-au înregistrat curbe cinetice care au fost 

extrapolate la timp zero, obţinând viteze iniţiale. Viteza exprimată ca variaţie a absorbanţei este 

dba

R
nm VICrHRSHk

dt
dA

dt
VICrdr 0001

350
350 )]([][][1)]([ +=

⋅
−=−=

lε
                 3.2.21 

Modificând pe rând excesul de RSH şi HClO4, sau concentraţia de Cr(VI) (întotdeauna 

component limitant), au fost deduse următoarele ordine din reprezentările dublu logaritmice : 
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HCrO4
− : 1.1 ±0.1;   RSH: 1.02 ±0.06 ;   H+: 0.68±0.06  

Rezultatele le confirmă pe acelea ale metodei cinetice clasice, prin secvenţa celor două etape.  

 Pentru evaluarea constantelor de viteză s-au utilizat datele în condiţii statice. Prin 

reprezentarea k1obs în funcţie de concentraţia de tiol şi respectiv de aciditate, s-au obţinut 

dependenţele din figurile III.2 10 şi 11.  

0,000 0,003 0,006 0,009 0,012
0,0

0,1

0,2

0,3

panta ordonata
 30.7 ± 0.8 0.012 ± 0.004
 18.2 ± 0.6 0.014 ± 0.003
 17.8 ± 0.2 0.0065 ± 0.0009

 [H+] = 0.0312 M
 [H+] = 0.0098 M
 [H+] = 0.0031 M

 

 

k 1o
bs

 / 
s-1

[RSH] / M  

0,00 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10 0,12

0,0

0,1

0,2

0,3

panta ordonata
 2.39 ± 0.09 0.089 ± 0.004
 1.53 ± 0.06 0.072 ± 0.003
 0.91 ± 0.02 0.035 ± 0.001

 [RSH] = 0.0050 M
 [RSH] = 0.0033 M
 [RSH] = 0.0017 M
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 / 
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Figura III.2.10. Reprezentări liniare k1obs în funcţie de 
[RSH], de pantă k1

0+k1
H[H+] (M-1 s-1) 

Figura III.2.11. Reprezentări liniare k1obs în funcţie de 
[H+], de pantă k-1

H+k1
H[RSH] (M-1 s-1) 

 
   

 Ordonatele la origine din III.2.10 sunt uşor pozitive (statistic diferite de zero), dar 

afectate de eroare mai mare decât pantele. Ele ar putea reprezenta . Panta este 

 (M-1s-1). Din acestea se obţine k1
0 = 15±2 M-1s-1 şi k1

H= (5±1)⋅102 M-2s-1 pentru 

formarea intermediarului, cu sau fără contribuţia ionului de hidrogen.  

0
1−k ][1

+
−+ Hk H

01
0
1 ][ ++ Hkk H

Din figura III.2.11, unde ordonatele la origine diferă de zero, apare clar contribuţia 

termenului de ordinul zero faţă de H+ şi cea de ordinul întâi cu acesta. Acest comportament s-a 

observat în toate condiţiile experimentale. Parametrii calculaţi de aici sunt k1
0 = 16±3 M-1s-1 şi 

k1
H= (4.4±0.4)⋅102 M-2s-1, în bună concordanţă cu valorile de mai sus.  

 

 Cinetica procesului redox. Descompunerea intermediarului.  

Pentru determinarea ordinelor de reacţie s-au utilizat constantele de viteză k2obs, care 

sunt, ca şi k1obs, dependente de concentraţiile speciilor în exces. Grafice de tipul celor de mai 

jos au fost obţinute pentru diversele circumstanţe experimentale.  

În cazul substratului organic apare o dependenţă liniară, dar cu un ordin fracţionar între 

zero şi unu în toate cazurile. Această observaţie se poate interpreta ca o concurenţă a două 

procese de ordin zero şi respectiv întâi faţă de RSH. 
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Figura III.2.12. . Reprezentări log-log pentru determinarea ordinelor de reacţie în etapa de transfer electronic  

 
 Din punct de vedere mecanistic acest fapt poate fi considerat ca o descompunere 

monomoleculară a intermediarului ca să dea naştere radicalului liber RS• (tiil), alături de un 

proces bimolecular cu o nouă moleculă de tiol, formând disulfura şi Cr(IV) într-un transfer de 

doi electroni. Pe de altă parte, ordinul fracţionar poate fi privit prin prisma unei dependenţe de 

forma unu-plus301, k2obs = α[RSH]/(1+β[RSH]), fapt sugerat de prezenţa preechilibrului de 

formare a intermediarului. Această a doua ipoteză este cea testată mai departe. 

Pentru modul de intervenţie al ionului de hidrogen se găseşte din nou un ordin 

fracţionar subunitar, ce creşte la mărirea acidităţii, la fel ca în cazul formării RSCrO3
−. Din 

nou, cele găsite ar putea fi exprimate prin procese concurente sau prin forma unu-plus. 

][1
][])[( 2

0
22 RSH

RSHHkkk H
obs β

α
+

+= +     3.2.22;      
][][1

]][[
2 +

+

++
=

HRSH
RSHHk obs γβ

α         3.2.22’ 

Al doilea mod (ec. 3.2.22’), însă, stipulează o descreştere a efectului acidităţii pe măsura 

creşterii ei, ceea ce nu se găseşte experimental. Prima formă (ec. 3.2.22), cu cele două procese 

paralele, corespunde unei dependenţe liniare a lui k2obs de aciditate, cu o intersecţie diferită de 

zero. Figura III.2.13 demonstrează acest lucru. 
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 [RSH] = 0.0033 M
 [RSH] = 0.0017 M
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Figura III.2.13 Dependenţa 
constantei observate k2obs de 
concentraţia H+ 
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Forma acceptată a ecuaţiei III.2.22 conduce la parametrii: 

 Panta=
][1

][][2 RSH
RSHHk H

β
α
+

+        3.2.23;            Ordonata=
][1

][0
2 RSH

RSHk
β

α
+

              3.2.23’ 

Mai departe, pentru dependenţa lui k2obs  de concentraţia de substrat, ecuaţia 3.2.22 prevede o 

formă curbă cu gradientul scăzând pe măsura creşterii concentraţiei de RSH. Cum se poate 

vedea în figura III.2.14, s-a obţinut într-adevăr un astfel de comportament. În acelaşi timp s-a 

obţinut o curbă cu panta scăzătoare la reprezentarea pantelor şi ordonaleor din figura III.2.13 

faţă de concentraţia acidului tiolactic. Acestea verifică cu succes ecuaţia de viteză avansată. 
 

0,000 0,003 0,006 0,009 0,012
0,0

0,1

0,2
 [H+] = 0.0312 M
 [H+] = 0.0098 M
 [H+] = 0.0031 M

 

 

k 2o
bs

 / 
s-1

[RSH] / M
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figura III.2.14.   
Mersul k2obs cu creşterea 
concentraţiei de acid 
tiolactic 

 

Creşterea forţei ionice nu a prezentat nici un efect asupra reacţiei de formare a 

tioersterului, dar aduce o descreştere a vitezei la descompunerea acestuia. Acestea sunt în acord 

cu interacţia dintre un ion şi o moleculă la formare şi o interacţie a unor specii ionice la declinul 

concentraţiei de RSCrO3
− în procesul redox. 

 

Determinarea energiilor de activare. Din pricina complexităţii sistemului, doar 

energiile de activare experimentale, de tip Arrhenius, au putut fi determinate. Șapte valori de 

temperatură între 280 şi 315 au fost utilizate, la cinci acidităţi diferite. Reprezentările liniare 

Arrhenius au condus la drepte cu R2 între 0,990 şi 0,997. Din pantele dreptelor s-au determinat 

energiile de activare din tabelul III.2.6 
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Tabelul III.2.6. Energii de activare calculate la diferite temperaturi, pe baza datelor din figura III.2.15  
(valorile singulare au eroarea sub 2%) 

Ea  (kJ/mol) 
102⋅[H+] (M) 

Formare intermediar Proces redox  

5.0 33.5 34.1 

3.2 35.6 36.4 

2.0 34.6 35.3 

1.0 34.9 35.2 

0.63 33.5 33.9 

0.31 33.5 33.6 

Media: 34 ± 3 35 ± 2 
 

Investigarea implicării altor intermediari. Complexitatea sistemului reactant reclamă 

utilizarea unor metode necinetice pentru a găsi alţi intermediari. Datele din literatură aduc 

dovezi despre prezenţa unor radicali liberi tiil în majoritatea cazurilor de oxidare a tiolilor. Un 

test la îndemână este acela de iniţiere a polimerizării cu ajutorul reacţiei studiate. În amestecul 

de reacţie preparat într-un minicalorimetru s-a introdus monomer metacrilat de metil şi s-a 

iniţiat apoi reacţia. S-a măsurat o creştere de temperatură de 1 – 1,2 oC. La sfârşitul procesului 

s-a putut izola polimer.  

S-au înregistrat, de asemenea, spectre RES pentru identificarea unor specii 

paramagnetice, cum ar fi Cr(V) sau radicalii till. Rezultatele s-au comparat cu valori g din 

literatură. Lucrând într-un sistem de curgere continuă, în condiţii de [Cr(VI)]0 = 2,5⋅10-3 M şi 

[RSH] 0 = 1,5⋅10-2 M, s-au obţinut spectrele din figura III.2.18. 
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Figura III.2.18. Intermediari paramagnetici identificaţi prin RES. Semnalul marcat cu * reprezintă sateliţii 

53Cr ai semnalului principal cu g = 1,985, cu cea de-a patra linie suprapusă peste semnalul unui radical 
organic la g = 2,002. 
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Semnalele locate la g = 1,985 şi g= 1,088 sunt specifice oxo-complecşilor de Cr(V), iar 

cel cu g = 2,002 aparţine, foarte probabil, unui radical organic. 

Într-o variantă stopped-flow, la g = 1,985 şi g = 2,002, s-au înrergistrat curbe cinetice ca 

în figura III.2.19. Discuţia detaliată este prezentată în teză. Un aspect de remarcat ar fi acela că 

specia de Cr(V) nu este extrem de reactivă; timpul său de viaţă este mai degrabă lung, în 

contrast cu multe afirmaţii din literatură.  

 

0 25 50 7

-0.2

0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

5

 

 

[RSH]0=1,5x10-2 M

[Cr(VI)]0=2,5x10-3 M
 Cr(V)
 radical organic

U
ni

ta
ti 

ar
bi

tra
re

Timp / s
 

Figura III.2.19. Evoluţia în timp a semnalelor cromului (V) şi  
semnalului mixt înglobând şi radicalul organic. 

 

 

Discuţii. Mecanismul de reacţie.  

Pe baza rezultatelor cinetice şi extracinetice prezentate mai sus, următoarea schemă de 

reacţie este foarte probabilă: 

RSH + HOCrO3
−  RSCrO3

− + H2O      ,     Kf          3.2.25 0
1

0
,1 kk −

RSH + HOCrO3
− + H+  RSCrO3

− + H3O+    ,     Kf          3.2.26 H
1

H
,1 kk −

 RSCrO3
−+ RSH  Cr(IV) + RSSR   k21           3.2.29 

 RSCrO3
−+ RSH + H+  Cr(IV) + RSSR  k22           3.2.30 

Nu se pot face afirmaţii precise despre etapele succedând etapei determinante de viteză. 

Pentru a ajunge la stoechiometria găsită, specia Cr(IV) trebuie să reacţioneze mai departe 

pentru a forma produşii finali, dar şi Cr(V). Procesele sunt caracterizate de constante de viteză 

mari şi se produc aşa de rapid precum se formează specia intermediară, cu excepţia etapei 

3.2.33: 
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 Cr(IV) + RSH  Cr(III) + RS•               3.2.31 

 Cr(IV) + Cr(VI)  2 Cr(V)               3.2.32 

 Cr(V) + 2 RSH  RSSR + Cr (III)              3.2.33 

O alternativă indistinctibilă pe cale cinetică (furnizează aceeaşi lege de viteză), având 

etapele determinante de viteză reacţii monoechivalente cu formare de Cr(V) şi specia ion-

radical disulfură ar fi: 

 RSCrO3
− + RSH  Cr(V) +RSSR−•   k21’           3.2.34 

 RSCrO3
− + RSH + H+  Cr(V) +RSSR−•  k22’           3.2.35 

Specia ion-radical disulfură are un electron în orbitalul de antilegătură al legăturii S-S 

şi a fost pusă în evidenţă prin bombardament cu raze β a soluţiilor de tioli184. Ea este mult mai 

stabilă în comparaţie cu radicalul tiil, cum s-a dovedit din calculele entalpiilor de formare, care 

sunt -254.3 kcal/mol pentru RSSR−• şi respectiv -64.19 kcal/mol pentru RS•. 

Ecuaţia de viteză dedusă din mecanism este: 

][
][1

][][
][

][1
][][

4

2
22

4

2
214 −

+
−

−

+
+

+
=− HCrO

RSHK
HRSHKk

HCrO
RSHK

RSHKk
dt

HCrOd
f

f

f

f        3.2.40 

în perfectă concordanţă cu cea găsită experimental. Trebuie de avut în vedere că ordinul întâi în 

raport cu tioesterul înseamnă, prin formarea sa, ordin întâi atât cu HCrO4
− cât şi cu RSH. Prin 

urmare, ordinul global în raport cu acidul tiolactic este unul fracţionar între 1 şi 2. Dovezile 

extracinetice privind prezenţa unor radicali organici şi a Cr(V), precum şi stoechiometria, sunt 

argumente importante în favoarea mecanismului propus. 

 

III.3. OXIDAREA ACIDULUI TIOLACTIC CU VANADIU(V)  

ÎN MEDIU DE ACID PERCLORIC302 

 
 Dificultăţile ce sunt întâmpinate la oxidările cu V(V) se datorează existenţei a 

numeroase echilibre acido-bazice şi hidrolitice ale acestei stări de valenţă, care depind puternic 

de nivelul concentraţiei şi acidităţii. Apar în soluţie8-14 o serie de specii monomere ca 

, şi VO2
+, precum şi un număr mare de izo-polivanadaţi: 

. Descompunerea şi disocierea 

decavanadatului a fost studiată spectrofotometric în medii bazice15,16, neutre, slad bazice17 sau 

acide18-20, chiar şi din punct de vedere cinetic. 

4342
2
4

3
4 VOH,VOH,HVO,VO −−−

−−−− 6
2810

4
124

3
93

2
72 ,OV,OV,OV,OV −− 4

28102
5
2810 OVH,OHV
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Scopul abordării acestui sistem constă în studiul oxidarii acidului tiolactic în condiţiile 

în care specia dominantă este fie decavanadatul, fie ionul vanadil şi observarea unor specii 

intermediare. S-a folosit spectrofotometria clasică pentru oxidantul HV10O28
5- de culoare 

galbenă intensă185 şi în curgere oprită pentru studiul oxidării cu VO2
+ la aciditate în exces. 

 Stoechiometria reacţiei s-a considerat a fi  2 CH3CH(SH)COOH : 1 V(V), aşa cum au 

determinat Pickering and McAuley216 la oxidarea acidului mercaptosuccinic. Produşii au fost 

disulfura şi V(III), fapt ce s-a confirmat prin titrare spectrofotometrică. 

 Observaţii preliminare. Pentru stabilirea domeniului spectral unde să se urmărească 

reacţia s-au ridicat spectrele HV10O28
5-, VO2

+ la concentraţie de 2.22⋅10−4 M sau acid tiolactic 

1.11⋅10−2 M. Apar diferenţe majore între ele. Cea mai mare diferenţă se observă la 340 nm. 

Specia monomeră VO2
+ reacţionează foarte rapid şi necesită tehnici pentru reacţii rapide. 

Decavanadatul în schimb reacţionează mai lent şi procesul poate fi urmărit prin metode 

clasice298c,d. 

Oxidarea cu decavanadat.  

În condiţiile unui mare exces de acid tiolactic (RSH) evolutia absorbanţei prezintă un 

mers exponenţial, cum se poate vedea din figura III.3.2. Trebuie mentionat ca, la aciditatea 

folosită în experimente are loc şi  hidroliza decavanadatului alaturi de procesul redox. Aceasta 

este de asemenea aratat în figura III.3.2.  Cum rezulta din aceasta procesul de hidroliza este 

mult mai  lent. Hidroliza urmeaza o cinetica de ordinul întâi în specia colorata (decavanadatul). 

Reprezentarea semilogaritmică  

tkAAAA obsh−−=− ∞∞ )ln()ln( 0         3.3.1 

conduce la drepte pentru mai mult de 90 % conversie a reacţiei. Mărimile A, A0 şi A∞ au fost 

definite anterior, este constanta de viteză la hidroliză. obshk

 

a

 
Figura III.3.2. Curbe experimentale obţinute în aceleaşi condiţii de aciditate  

a)  în absenţa acidului tiolactic, când are loc doar hidroliza, 
b)  în prezenţa acidului tiolactic, când atât hidroliza cât şi procesul redox sunt prezente.  

([HV10O28
5-] = 2,22⋅10-5 M-1, [RSH] = 2,22⋅10-2 M-1 , HClO4 = 7,98⋅10-2 M, μ = 0,5 M şi T = 293 K) 
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Acestea sunt în concordanţă cu lucrarea lui Clare şi colaboratorii195. Un acelaşi tip de 

dependenţă se găseşte şi pentru procesul de reducere cu RSH. Trebuie menţionat că liniaritatea 

este respectată doar pentru circa o unitate de logaritm natural (in jur de 25 % conversie a 

reacţiei). În acest interval, coeficienţii de corelare s-au situat în domeniul 0,999 -0,9999. 

Explicaţia pentru un astfel de comportament constă în reactivitatea mai mare la reducere a 

polioxovanadaţilor cu număr mai mic de unităţi sau formei monomere. Atât hidroliza, cât şi 

reducerea generează fragmente mai mici şi mai reactive. S-a arătat ca ionul VO2
+ reacţionează 

foarte rapid. Prin urmare, concentraţia lui este mică şi astfel nu contribuie semnificativ la 

absorbanţa soluţiei. Deoarece procesele de hidroliză şi reducere au loc simultan, urmând fiecare 

cinetici de ordinul întâi, se poate face diferenţa între constanta de viteză aparentă de ordinul 

întâi pentru procesul global kobs şi cea de hidroliză kh obs, pentru a o afla pe cea care corespunde 

reacţiei redox kr obs.  

 kr obs = kobs - kh obs                  3.3.5 

Tabelul combinat III.3.1 şi III.3.2 din teză conţine rezultatele obţinute. 
 

Tabel III.3.1 şi III.3.2 Constante de viteză pentru procesul global (hidroliza şi procesul redox ) la câteva excese 
de acid tiolactic, diferite acidităţi şi forţă ionică μ = 0,5 M. T = 293 K, [HV10O28

5-] = 2,22⋅10-5 M-1 (2,22⋅10-4 M-1în 
V(V)total). Valorile medii s-au obţinut din 3-4 determinări cinetice singulare. 

102[HClO4] 
M 

102[RSH] 
M 

103 kobs  
(s-1) 

103 kh obs  
(s-1) 

103 kr obs 
(s-1) 

1,00 - - 0,475 - 
1,59 - - 0,854 - 
2,51 - - 1,42 - 
3,16 - - 1,80 - 
5,01 - - 3,06 - 
7,94 - - 5,04 - 
10,00 - - 6,63 - 
1,59 2,22 12,23  11,38 
2,51 2,22 8,55  7,13 
3,16 2,22 7,96  6,16 
5,01 2,22 6,50  3,44 
7,94 2,22 7,70  2,66 
10,00 2,22 9,17  2,54 
3,16 0,556 2,80  0,997 
3,16 1,11 4,43  2,63 
3,16 3,33 12,23  10,42 
3,16 4,44 14,83  13,02 
3,16 5,56 18,28  16,47 

 

După cum rezultă din datele prezentate, hidroliza depinde liniar de aciditate. Aşa s-a găsit mai 

înainte şi de către Clare195 la acidităţi mai mari, realizate cu acid azotic. Rezultatele din 

prezenta lucrare extind domeniul spre acidităţi mai mici, cu HClO4. 
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 Referitor la procesul redox, s-a găsit o dependenţă de ordinul întâi cu acidul tiolactic, 

cum se poate observa din reprezentarea liniară din figura III.3.5, iar dependenţa de aciditate 

este mai complexă, cum apare din figura III.3.7.  
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Figura III.3.5. Dependenţa constantei  observate 

pentru reacţia redox de concentraţia de tiocompus la 
293K, pH=1,5, forţa ionică=0,5, [H+]=0,0316 M 

Figura III.3.7. Dependenţa neliniară a constantelor 
kr obs de concentraţia ionilor H 

 

Ecuaţia dreptei la aciditate constantă este: 

])[009,0312,0()0003,00007,0( RSHkobs ±+±−=               3.3.6 

confirmând ordinul întâi cu RSH.  

Figura III.3.7 indică un ordin negativ (-1) faţă de concentraţia ionilor de hidrogen. Dacă 

se formează vreun complex vanadiu - acid tiolactic prin intermediul unei legături V – S, aşa cum 

a aratat McAuley216, atunci funcţia tiol trebuie să fie disociată acid, ceea ce este în accord cu 

ordinul unitar negativ. O reprezentare a kobs funcţie de [H+]-1 a furnizat un mers liniar. 

 Sunt necesare experienţe suplimentare pentru a sugera un mecanism de reacţie 

argumentat. Este evident că se produc procese consecutive monoelectronice . Amestecul de 

reacţie îşi schimbă culoarea la un albastru palid, caracteristic speciei V(IV) care a fost 

identificat prin spectroscopie RES.  

 S-au făcut măsurători şi pentru determinarea energiei de activare, la temperaturile 293, 

303 şi 313 K, studiind în paralel şi hidroliza. Energiile de activare experimentale au fost Ea h = 

61 ± 2 kJ.mol-1 şi respectiv Ea redox = 41 ± 3 kJ.mol-1 pentru cele două reacţii. Chiar dacă 

măsurătorile au fost puţine, valoarea obţinută pentru hidroliză este concordantă cu cea 

determinată de Clare în acid azotic (75 kJ⋅mol-1).  

 
Oxidarea cu VO2

+   

S-a monitorizat prin înregistrări oscilografice dispariţia VO2
+, la câteva concentraţii de 

VO2
+, RSH şi H+, ultimul ales astfel încât specia dominantă să fie ionul vanadil. Reacţia se 

desavârşeşte în intervalul a 1- 1.5 sec. 
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S-au determinat ordinele de reacţie combinând metoda izolării cu cea a vitezelor 

iniţiale. Astfel, variind concentraţia unui reactant şi menţinând pe ceilalţi la valoare constantă a 

concentraţiei şi la forţa ionică 0.1 M, s-au obţinut valorile vitezelor iniţiale. Din reprezentări 

dublu logaritmice lg(dA/dt) = f(lg C) s-au dedus ordinele de reacţie, ca pante ale acestora. Ele 

au fost 1,11 pentru RSH, 1,51 pentru VO2
+ şi −1,14 pentru H+. Prin urmare se poate considera 

ordinul întâi cu RSH în domeniul de concentraţie (2,5⋅10-3 – 2,25⋅10-2 M) şi la concentraţie 

constantă de VO2
+ (2,5⋅10-3 M), şi respectiv − 1 faţă de H+, într-un domeniu nu foarte larg, 

impus pe de o parte de construcţia aparatului care nu permite acidităţi mai mari şi pe de alta de 

hidroliza incompletă a structurilor polimere de V(V) la acidităţi mai mici. Pentru domeniul de 

concentraţie a VO2
+ 5⋅10-4 M ÷ 3,5⋅10-3 M şi restul condiţiilor constante, metoda conduce la un 

ordin 1,5 cu vanadiul(V), sugerând formarea a două tipuri de intermediari: 1:1 şi 2:1 V:RSH. 

Modificarea forţei ionice în domeniul 0,1 ÷ 1 M a arătat că aceasta nu influenţează 

viteza procesului. 

Investigaţii RES asupra sistemului VO2
+− acid tiolactic.  

Primele măsurători RES s-au făcut în condiţii de curgere în încercarea de a evidenţia 

prezenţa speciei paramagnetice V(IV) cu concentraţiile iniţiale VO2
+ (2.5x10-3 M) şi acid 

tiolactic 7,5x10-3 M, la H+ 0,0316 M  şi forţa ionică 0,1 M. S-a constatat prezenţa V(IV) în 

concentraţii moderate la un stagiu al reacţiei. Aceasta este concordant cu unele rezultate din 

literatură214,215. Figura III.3.12 prezintă intensitatea semnalului RES al V(IV) la câteva valori 

ale timpului după amestecare. Se observă că şi V(IV) se consumă în timp, însă lent. 
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Figura III.3.12. Semnalul RES a vanadiului(IV) şi evoluţia sa în timp. 

 

Ideea de a compara rezultatul cu oxidarea prin Cr(VI), ne-a îndemnat la găsirea unor 

radicali organici. Nu s-au observat astfel de specii datorită fie limitărilor experimentale, fie 

29 



 

formării lor în concentraţii staţionare foarte mici. Cu un sistem experimental similar, dar 

aplicând curgerea oprită, s-au obţinut curbe cinetice reproductibile pentru dispariţia V(IV), care 

urmează a fi interpretate.  

Concluzii.  

Cu toate că sunt necesare date suplimentare pentru a argumenta un mecanism de reacţie, 

apar câteva observaţii evidente cum ar fi ordinele de reacţie, apariţia transferului de electron cu 

polioxovanadatul mai înainte de separarea unei unităţi monomere, implicarea V(IV) care nu 

reacţionează foarte rapid, cum s-a considerat în trecut, şi lipsa efectului forţei ionice. Toate 

acestea sugerează prezenţa unor procese paralele şi successive, formarea de complex 1 : 1 

conţinând legătură S-V, împreună cu un complex 1 : 2  RSH : V(V), în care substratul joacă rol 

de punte şi de asemenea, apariţia V(IV) într-un process monoelectronic, ceea ce reclamă 

formarea unui radical liber tiil . Pe baza acestor rezultate se poate avansa o secvenţă probabilă 

de reacţii pentru oxidarea cu VO2
+.  

 VO2
+ + RSH  VO2 – SR + H+   K1             3.3.7 

 VO2 – SR  V(IV) + RS•    k1             3.3.8 

 2 VO2
+ + RSH  VO2 – SR’COO – VO2 + 2 H+ K2             3.3.9 

 VO2 – SR’COO – VO2  V(IV) + RS•   k2           3.3.10 

 V(IV) + RSH  V(III) + RS• + H+   k3           3.3.11 

 2 RS•  RSSR                 3.3.12 

Cercetări ulterioare vor putea stabili rolul V(IV) în reacţie. Mecanismul reacţiei cu 

HV10O28
5- ar trebui să fie oarecum similar, prin formarea unui aduct ce reacţionează cu formare 

de V(IV), radical liber şi un polioxovanadat cu o unitate mai mică. În acest caz, volumul mare 

al clusterului nu permite formarea complexului 1:2. 

 

 

 

III.4. OXIDAREA ACIDULUI 2-MERCAPTOPROPIONIC (TIOLACTIC) CU 

HEXACIANOFERAT (III). 

  

Hexacianoferatul (III) este bine cunoscut ca un oxidant selectiv mono-electronic de 

sferă exterioară. Etapa cheie în oxidare este este un transfer de electron prin mecanism de sferă 

exterioară, adică prin formarea unui compus “pereche ionică” substrat-oxidant. Câteva spectre 

electronice obţinute cu amestecuri de Fe(III) şi Fe(II) în diferite rapoarte molare, comparate cu 
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spectrele obţinute la diferite momente de timp în prezenţa acidului tiolactic, argumentează 

implicarea unui astfel de complex de sferă exterioară în procesul studiat. 

 

Observaţii preliminare 

 

Stoechiometria reacţiei.  

Oxidarea acidului tiolactic (RSH) cu hexacianoferat (III) s-a dovedit că se desfăşoară în 

raportul stoechiometric 1[Fe(CN)6]3- : 1 RSH, găsit prin titrare spectrofotometrică (figura 

III.4.1).  
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Figura III.4.1. Absorbanţa remanentă a [Fe(CN)6]3- la terminarea reacţiei cu acidul tiolactic. 

 

Aceasta indică oxidarea tiolului la disulfură:  

 
 2HFe(CN)6

2-+2CH3CH(SH)COOH → 2HFe(CN)6
3-+(HOOCCH(CH3)S)2 +2H+       3.4.1 

 

 

 Cinetica procesului.  

 Măsurătorile cinetice s-au făcut prin utilizarea condiţiilor pentru ordin aparent întâi 

(concentraţii în exces ale substratului şi acidităţii) şi forţa ionică μ = 0,5 M. Astfel s-a obţinut 

mers liniar în reprezentările semilogaritmice, cu excepţia porţiunii iniţiale. Pe porţiunea cu 

mers liniar s-au obţinut coeficienţi R2 între 0,9980 şi 0,9999, ceea ce validează ordinul întâi cu 

specia care absoarbe lumina (hexacianoferatul(III) şi intermediarul complex de sferă 

exterioară).  

 Interesul s-a orientat spre influenţa adusă de acidul tiolactic şi de ionii de hidrogen 

asupra constantelor de ordin aparent întâi pentru procesul redox. Constantele de viteză 
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experimentale s-au obţinut din panta reprezentărilor ln(A-A∞) = f(t), şi sunt colectate în tabelul 

III.4.1 (în paranteză este specificat numărul de repetări pentru fiecare set de condiţii, din care s-

a calculat media). S-au făcut serii de măsurători la trei acidităţi constante, când s-a modificat 

concentraţia acidului tiolactic, şi la trei concentraţii de RSH constante, cu modificarea 

acidităţii. În ambele cazuri s-a constatat o comportare complexă.  

 
Tabelul III.4.1. Constante de ordin întâi la 293±0.1 K, μ=0.5 M şi  [[Fe(CN)6]3-] = 2.22 10-4 M, în funcţie de 

acidul 2-mercapto-propionic la 3 excese de HClO4 şi  în funcţie de  [H+] la  3 excese de tiol. 
 

[H+] (M) [RSH] (M) 
0,32 0,10 0,032 0,011 0,017 0,022 

102 
[RSH] 

(M) 103 kobs  
(s-1) 

103 kobs  
(s-1) 

103 kobs  
(s-1) 

102 
[H+] 
(M) 103 kobs  

(s-1) 
103 kobs  

(s-1) 
103 kobs  

(s-1) 
0,44  0,36 (6) 2,96 (3) 15,85 0,94 (6) 2,14 (3) 2,87 (3) 

1,11  2,29 (11) 18,80 (11) 12,59 1,45 (5) 2,93 (3) 4,48 (3) 

1,67  4,42 (9) 36,02 (6) 10,00 2,29 (11) 4,42 (9) 7,41 (14) 

2,22  7,41 (14) 61,46 (7) 7,94 3,66 (7) 6,91 (3) 10,29 (6) 

2,78 1,69 (4) 11,68 (7) 96,95 (6) 6,31 5,10 (10) 10,27 (3) 15,16 (6) 

3,33 2,49 (5) 16,81 (13) 124,96 (5) 5,01 8,08 (8) 14,92 (4) 22,00 (4) 

3,89 3,40 (4) 22,59 (8) 156,36 (7) 3,98 13,81 (8) 22,14 (3) 37,36 (5) 

4,44 4,38 (5) 28,44 (9) 194,23 (6) 3,16 18,80 (11) 36,02 (6) 61,46 (7) 

5,00 5,38 (5) 35,90 (3) 206,86 (5) 2,51 30,23 (6) 51,89 (4) 84,31 (5) 

5,56 6,54 (7) 48,44 (5) 286,91 (8) 2,00 42,42 (7) 78,24 (3) 120,66 (3) 

    1,58 63,36 (9) 114,04 (3) 170,84 (7) 
 

La modificarea concentraţiei de acid tiolactic reprezentările log – log plots au fost liniare cu 

pante similare dar uşor mai mici decât 2 (1,893, 1,95 şi 1,74 pentru concentraţii de acid mineral 

de respectiv 0,5 M, 1.0 M and 1,5 M ). Reprezentările de ordinul al doilea fie au prezentat 

încurbări clare, fie au condus aparent la drepte, dar cu ordonate la origine negative. Astfel, s-a 

considerat ordinul de reacţie fracţionar între unu şi doi. Acest comportament poate fi descris de 

o ecuaţie de viteză de forma unu-plus . Reprezentările liniare de tipul unu-plus nu mai prezintă 

încurbare, iar coeficienţii de corelare s-au îmbunătăţit. Ecuaţiile corespunzătoare sunt:  

 
][1

][ 2

RSHk
RSHkk
b

a
obsd +

=       3.4.4  
a

b

aobsd k
k

RSHkk
RSH

+=
][

11][            3.4.5 

 
în care ka şi kb sunt combinaţii ale constantelor de viteză pentru etapele elementare implicate în 

mecanism. Figura III.4.5 prezintă mersul liniar descris de ecuaţia 3.4.5. 
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Figure III.4.5 Forma liniară a ecuaţiei de viteză de forma unu-plus la trei acidităţi  

 

 La modificarea concentraţiei de acid mineral cu menţinerea constantă a celei a 

substratului tiolic, graficele log –log au condus la ordine fracţionare şi negative între -1 şi -2 (-

1,87, -1,74 şi -1,82, la [RSH] de 0,011 M, 0,017 M şi 0,022 M). Comportamentul susţine 

interpretarea printr-o lege de viteză de forma unu-plus. Forma liniară este: 

 '

'

' ][1
][

1
a

b

aobs k
kH

kHk
+= +

+                    3.4.6 

 
Figura III.4.7 prezintă un bun mers liniar al ecuaţiei . 

0.00 0.04 0.08 0.12 0.16
0

2000

4000

6000

8000

 

 

1/
([H

+ ]k
ob

s)  
/ M

-1
 s

 [RSH] = 1.1 10-2 M
 [RSH] = 1.7 10-2 M
 [RSH] = 2.2 10-2 M

[H+]  / M  
Figure III.4.7. Efectul acidităţii asupra constantelor aparente de ordinul întâi (ec.3.4.6) 

 
 Influenţa temperaturii a fost urmărită în domeniul 283 – 313 K la [H+] = 0,1 M, [RSH] 

=2,22x10-2 M şi forţa ionică constantă de 0,5 M. Rezultatul a fost o reprezentare liniară 

Arrhenius, din panta căreia s-a calculat energia experimentală de activare de 10,6±0,5 kJ/mol  

Aceasta este o valoare mică, ceea ce indică prezenţa unui preechilibru exoterm. 
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 Prezenţa radicalilor liberi.  Apariţia radicalilor liberi în procesul redox s-a demonstrat 

prin iniţierea polimerizării metacrilatului de metil cu acest sistem reactant. La sfarşit, s-a putut 

izola polimer. 

 

Mecanismul de reacţie.  

Rezultatele experimentale cuprinzând ordinele de reacţie, forma legii de viteză, 

evidenţierea pe cale spectrofotometrică a prezenţei unei specii intermediare şi dovada existenţei 

radicalilor liberi au condus la a avansa următoarea schemă de reacţie:  

 
RSH +− + HRS       K1            3.4.8 

RSH])CN(Fe[ 3
6 +− ( ) +− +⋅ HSR])CN(Fe[ 4

6    K2            3.4.9 

( ) −− +⋅ RSSR])CN(Fe[ 4
6    k, e.d.v.        3.4.10 −− ∴+ SRRS])CN(Fe[ 4

6

−− +∴ 3
6 ])CN(Fe[SRRS               3.4.11 −+ 4

6 ])CN(Fe[SR:RS

 
Specia reactivă este complexul de sferă exterioară care suferă transferul de electron asistat de o 

nouă moleculă deprotonată a acidului tiolactic, pentru a forma un ion radical disulfură, care 

reacţionează mai departe cu hexacianoferatul pe măsură ce se formează, oxidându-se la 

disulfură.  

 Legea de viteză dedusă din acest mecanism, când se urmăreşte [Fe(III)]t prin 

modificarea intensităţii culorii la 420 nm, este de forma unu-plus şi explică dependenţa atât de 

concentraţia tiolacidului cât şi a acidului mineral. 

 

 ])([
]}/[][1]{[

]/[][)]([ 2
6

2

2
21 −

++

+

+
= CNHFe

HRSHKH
HRSHKkK

dt
IIIFed t             3.4.16 

 

Forma liniară a constantei observate de ordinul întâi din această ecuaţie (factorul în [H+] şi 

[RSH] din membrul drept) este: 

 
121

1
][

][1
][

][
kKRSH

H
KkKHk

RSH
obs

+=
+

+                3.4.17 

 
S-a obţinut o astfel de dreaptă cu toate datele colectate, (figura III.4.10) atât la modificarea 

acidităţii, cât şi a concentraţiei substratului: Y = (4.9±0.4) + (4.95±0.079)X. Coeficientul de 

corelare este acceptabil (R2 = 0.9707)  
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Figura III.4.10. Mersul liniar descris de ec.3.4.17, dedusă pe baza mecanismului. 

 
Din parametrii regresiei liniare a fost posibil să se calculeze valorile K2 = 0,99 ± 0,09 şi 

kK1= 0,2 ± 0,02 s-1, probând astfel valabilitatea mecanismului sugerat.  

 
Concluzii.  

Datele experimentale respectă o lege de viteză de forma unu-plus cu exponenţi întregi. 

Apare implicarea unui complex intermediar de sferă exterioară format într-un preechilibru. 

Procesul de transfer electronic este etapa determinantă de viteză. Prezenţa ionilor de hidrogen 

inhibă oxidarea cu fericianură. S-au calculat coeficienţii de viteză fenomenologici precum şi 

parametrii unor etape elementare. Datele se potrivesc cu expresia de viteză dedusă din 

mecanismul propus, argumentând justeţea acestei alegeri. 

 

 
III.5. OXIDAREA GLUTATIONULUI CU CROM(VI) ÎN MEDIU  

DE ACID PERCLORIC 
 

 Reacţia de oxidare a glutationului s-a studiat în condiţii similare celor folosite la studiul 

reacţiei dintre acidul tiolactic cu cromat. S-a utilizat spectrofotometria convenţională, deoarece 

reacţia decurge relativ lent. 

 

Observaţii preliminare.  

Odată cu amestecarea reactanţilor culoarea se modifică spre roşu-castaniu, culoare care 

păleşte încet spre incolor în câteva ore, însemnând că are loc formarea unui intermediar de viaţă 

lungă. Figura III.5.1 prezintă comparativ spectrul HCrO4
− şi al unui amestec de reacţie la 

diferite momente de timp, probând formarea de intermediar.  
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Figura III.5.1. Spectrele amestecului în timp comparat cu cel al  HCrO4

- (4,7⋅10-4 M), 
T=293 K, [Cr(VI)]0 = 5⋅10-4 M,  [GSH]0 = 3,33⋅10-3 M, [H+] = 3,67⋅10-2 M şi  μ ≈ 0,037 M. 

 
Aici abrevierea glutationului este GSH. Poziţia de maxim a benzii de absorbţie este la 435 nm. 

Deplasarea batocromă în comparaţie cu acidul cromic probează formarea unei legături S−Cr în 

complexul 1 : 1 , în acord cu date din literatură 176,177,179,183 precum şi cu cele prezentate în 

capitolele anterioare. Formarea complexului este foarte rapidă şi nu poate fi urmărită cu metode 

clasice. De aceea pentru această fază a reacţiei s-a folosit curgerea oprită. 

CINETICA PROCESULUI 

Cinetica formării intermediarului.  

Dacă reacţia se urmăreşte chiar la început (conversie cel mult 2% 300), viteza exprimată 

prin modificarea absorbanţei la 435 nm depinde de valorile concentraţiilor iniţiale: 

 cba
nm VICrHGSH

dt
dAr 000

435
435 )]([][][ +α==                 3.5.1 

în care α conţine constanta de viteză şi absorbanţa molară iar exponenţii reprezintă ordinele 

parţiale de reacţie. Facând experienţe cinetice prin modificarea concentraţiei câte unei specii la 

concentraţii constante ale celorlalte se pot obţine vitezele iniţiale, ca dependente de 

concentraţia modificată. Reprezentările dublu logaritmice vor conduce la ordinele parţiale de 

reacţie. Figurile de mai jos prezintă aceste forme liniare. 
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Figura III.5.3 Determinarea ordinului în raport cu  
Cr(VI) ). ([GSH]0 = 0,004 M; [H+]=0,0257 

[Cr(VI)]0=0,0002 ÷ 0,0012 M) 

Figura III.5.4. Determinarea ordinului în raport cu 
GSH ([Cr(VI)]0=0,0004 M; ([H+]=0,0257 M; 

[GSH]=0,0012 ÷ 0,02 M) 
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Figura III.5.5. Ordin de reacţie în raport cu [H+]  

([GSH]0 = 0,004 M; [Cr(VI)]0=0,0004; 
 [H+]=0,0257 ÷ 0,1 M) 

Figura III.5.6. Dependenţa globală a vitezei  
([GSH]=0,004 M; [Cr(VI)]0=0,0004 M;  

[H+]=0,01 ÷ 0,1 M) 
 
Luând în considerare drumul optic de 0,336 cm al celulei de măsură din instalaţia de curgere 

oprită, s-a putut calcula absorbanţa molară a Cr(VI) din panta unei reprezentări A0 = 

f([Cr(VI)]0). S-a obţinut ε= 227±4 M-1⋅cm-1, în perfectă concordanţă cu datele din literatură 

pentru specia HCrO4
−.  

 

 Cinetica descompunerii intermediarului.  

Urmărind evoluţia absorbanţei la 435 nm, s-au găsit curbe de felul celei din figura III.5.7, cu 

aspect bifazic, prima fază fiind mult mai rapidă decât cea de descompunere a complexului.  
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Figura III.5.7. Evoluţia absorbanţei, o curbă de formă bifazică la 435 nm. 
T = 293 K, [Cr(VI)]=1.33⋅10-4 M, [GSH]=1.33⋅10-2 M, [H+]=2.97⋅10-2 M şi μ=0.5 M. 

 

A doua parte a curbei prezintă o dependenţă aparent exponenţială. Într-adevăr, ecuaţia 

logaritmică familiară generează drepte foarte bune, a căror pantă este k2obs , demonstrând 

ordinul întâi cu intermediarul GSCrO3
−. La modificarea pe rând a concentraţiei în exces de 

glutation sau de acid mineral, s-au găsit de asemenea dependenţe complexe. S-a determinat un 

ordin fracţionar între zero şi unu (mai aproape de unu) faţă de glutation. Interpretarea constă fie 

în prezenţa a două căi de reacţie, una de ordin zero şi alta de ordin întâi, fie printr-o dependenţă 

de forma unu-plus. Această situaţie este similară sistemului acid tiolactic – cromat. 
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Similitudinea se menţine şi la influenţa acidităţii. Reprezentările dublu logaritmice arată un 

ordin subunitar crescător odată cu creşterea acidităţii, însemnând că la creşterea concentraţiei 

ionilor de hidrogen creşte contribuţia căii ce implică H+. Prin urmare, se impune să admitem 

două căi concurente, cu sau fără implicarea protonului.  

 S-a determinat de asemenea o energie de activare Arrhenius de Ea = 40 ± 1 kJ⋅mol-1 

pentru procesul redox , măsurând k2obs la 6 valori de temperatură în domeniul 293 - 323 K. 

 

Implicarea speciilor paramagnetice.  

Au fost efectuate măsurători RES în regim static la temperaturi de 277 K şi 293 K. 

Rezultatele au arătat prezenţa câtorva complecşi Cr(V)-glutation, formaţi în procesul global. 

Speciile complexe au o viaţă dependentă de aciditate. Semnalele RES sunt prezentate în figura 

III.5.11 .  
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Figura III.5.12. Complecşi cromV-glutation prezenţi în amestecul de reacţie la diferite acidităţi (a) 
şi evoluţia în timp a semnalelor lor RES (b-d) 

 

Aceşti intermediari persistă în soluţie la 293 K, fie datorită stabilizării prin complexare 

cu excesul de glutation, fie prin atingerea unor stări staţionare în concentraţie semnificativă. 

Evidenţierea unor radicali organici nu a dat rezultate, probabil din cauza marii lor reactivităţi şi 

în consecinţă atingerii unei concentraţii staţionare foarte joase. 
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Concluzii.  

Având în vedere similitudinile cu sistemul acid tiolactic - Cr(VI) în privinţa dependenţei 

constantei de viteză observate de concentraţia de substrat şi aciditate, precum şi implicării unor 

specii Cr(V), s-a considerat că există argumente suficiente pentru a considera o secvenţă de 

etape elementare şi o lege de viteză de acelaşi tip.  

 

 

III.6. OXIDAREA BENZILMERCAPTANULUI (α-TOLUENTIOLULUI) 

CU CROM(VI) ÎN ACID ACETIC GLACIAL304 

 
 Acest sistem implică un compus tiolic ce conţine un inel aromatic. Acest rest 

hidrocarbonat cu volum molar mare, precum şi faptul că în acid acetic glacial oxidantul este 

ionul acetocromat109 (CH3COOCrO3
−), aduce prezenţa unor efecte electronice şi sterice 

importante. Din acest punct de vedere, studiul acestei reacţii devine interesant. 

 
Observaţii preliminare.  

Stoechiometria procesului este 3 α−toluen tiol : 1 Cr(VI), după cum s-a confirmat prin 

titrare spectrofotometrică la 350 nm. La amestecarea soluţiilor de tiol şi acid acetocromic, 

ambele în acid acetic glacial, culoarea soluţiei se schimbă brusc la verde-gri, odată cu 

amestecarea. Culoarea scade în intensitate cu timpul, relativ rapid. 

 
 Spectrul electronic al amestecului s-a ridicat punct cu punct, citind absorbanţele la 

lungimi de undă diferite ale unor amestecuri identice, la 10 s după amestecare, cu un 

spectrocolorimetru Zeiss Spekol. Figura III.6.1. prezintă acest spectru în comparaţie cu cel al 

acidului aceto-cromic. 
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Figura III.6.1. Spectrul calitativ al  intermediarului la 10 s după amestecare. 

([Cr(VI)]0 = 5x10-4 M si[C6H5CH2SH]0 = 1.79x10-2 M), comparativ cu cel al acidului acetocromic  
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Legarea atomului central de un ligand cu sulf în locul celui cu oxigen face ca banda de transfer 

de sarcină să se deplaseze de la 348 la 680 nm în complex 76,177,179,183  

 
 C6H5CH2SH + HOCrO2OAc  C6H5CH2SCrO2OAc + H2O             3.6.2 
 
Considerând formarea şi descompunerea intermediarului, s-au înregistrat câteva spectre 

complete la fiecare 4,5 secunde cu un spectrofotometru cu arie de diode, cum se prezintă în 

figura III.6.2. 

 

 
Figura III.6.2. Spectre de absorbţie succesive ale amestecului cu 5⋅10-4 M Cr(VI) şi 2,49⋅10-2 M C6H5CH2SH 

în acid acetic (drumul optic al cuvei de 1 cm) 
 

Inclusiv primul dintre spectre este diferit de cel al speciei acid acetocromic, confirmând 

maximul de la 680 nm şi formarea intermediarului. Dispariţia acestuia este relativ rapidă, în 

decursul a două minute în condiţiile de lucru. 

 

Cinetica procesului.  

Toate măsurătorile au utilizat condiţii de ordin pseudo-întâi. Atât scăderea de 

absorbanţă la 350 nm, cât şi cea de la 680 nm arată un profil exponenţial, cu excepţia primelor 

puncte, când formarea intermediarului prevalează. Prin urmare, forma liniară  

 tkAAAA obs ⋅−−=− ∞∞ 20 )ln()ln(                 3.6.3 

cu semnificaţiile cunoscute ale termenilor, a condus la drepte cu panta k2 obs pentru procesul 

redox. S-au obţinut coeficienţi de corelare buni.  

Tabelul III.6.1 conţine valorile medii ale 4-5 măsurători individuale, obţinute la 680 nm.  
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Tabel III.6.1. Constante de viteză medii la descompunerea tioesterului cromic (la 680 nm). 

102 ⋅[C6H5CH2SH] (M) 102 ⋅ k2obs   (s-1) R2 

1,12 2,89 ± 0,03 0,9988 
0,56 2,75 ± 0,05 0,9910 
0,28 2,96 ± 0,40 0,9823 
0,224 3,04 ± 0,40 0,9831 

 
Valori similare s-au obţinut prin urmărirea reacţiei la 350 nm, unde descreşterea 

absorbanţei se datorează atât Cr(VI) cât şi tioesterul intermediar. Aici, ca şi la celelalte sisteme 

abordate în teză, se urmăreşte formarea rapidă a speciei de condensare, urmată de transferul de 

electron. În mare exces de substrat, procesul global este, deci, o secvenţă de trepte 

 în care k1obs = k1 [C6H5CH2SH] + k-1 iar notaţiile sunt: R = acidul 

acetocromic, I = tioesterul şi P = produsul oxidării. Sistemul a fost tratat clasic, similar 

sistemului acid tiolactic - Cr(VI) din secţiunea III.2.4. Prin urmare, evoluţia absorbanţei este 

descrisă de modelul A-A∞ = γ1e-k1obs + γ2e-k2obs. Forma sa liniară la timpi lungi este ln(A – A∞ ) = 

lnγ2 – k2obst, iar pantele dau constanta de ordin întâi pentru procesul redox. Pentru partea de 

formare a intermediarului s-a trecut la ecuaţia cu forma liniară 3.6.8 ce conduce la constanta 

observată k1obs. 

PIR obs2obs1 kk ⎯⎯ →⎯⎯⎯ →⎯

 
 ln(A – A∞– γ2e(-k2obs)) = ln γ1 – k1obs⋅t                   3.6.8 
 

Figura III.6.5 prezintă cele două reprezentări liniare, cu date de sfârşit şi de început de reacţie, 

iar pantele dreptelor sunt trecute în tabelul III.6.2. 
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Figura III.6.5. Dependenţele liniare pentru procesul redox şi formarea intermediarului; [Cr(VI)] = 5,0 x 10-4 M  
şi [C6H5CH2SH] = 1,12 x 10-2 M, la 360 nm şi 288 K (punctele exemplifică distribuţia valorilor absorbanţei, 

regresia liniară s-a obţinut din media valorilor de timp la absorbanţa dată pentru 4-5 replici ale curbei cinetice) 
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Tabel III.6.2 Constante de viteză pentru cele 2 procese succesive la 288 K şi [Cr(VI)] = 5,0 x 10-4 M 

102 [C6H5CH2SH]  (M) k1obs  (s-1) R2 102 k2obs  (s-1) R2 

1,39 0,17 ± 0,02 0,9773 2,95 ± 0,04 0,9992 

1,12 0,16 ± 0,01 0,9880 3,16 ± 0,07 0,9984 

0,84 0,154 ± 0,003 0,9986 2,94 ± 0,07 0,9988 
 

După cum rezultă din tabelele III.6.1 şi III.6.2, constanta de viteză k2obs nu depinde de 

concentraţia substratului; procesul redox urmează o cinetică de ordinul zero în raport cu α-

toluentiolul. Pe de altă parte, se respectă condiţia matematică k1obs ≥5 k2obs, ce permite calculul 

celor două constante în modul arătat. 

 Totodată, apare o tendinţă de creştere a lui k1obs odată cu creşterea concentraţiei de tiol, 

aşa cum se aştepta. Deşi sunt necesare mai multe date, o reprezentare k1obs faţă de tiol prezintă 

o dependenţă liniară, cu ordonata la origine diferită de zero. Din parametrii regresiei liniare 

k1obs = k1 [C6H5CH2SH] + k-1, se pot estima valorile k1 ≈2,7±1,3 M−1s−1 şi k−1 ≈0,13±0,02 s−1 la 

288K precum şi constanta de echilibru aparentă ca 20,7 ± 12,8 M-1. 

 Efectul temperaturii asupra lui k2obs a fost cercetat în intervalul 288÷300 K, când 

procesul s-a urmărit la 680 nm. Constantele de ordinul intâi s-au obţinut din drepte cu 

coeficienţi de corelare foarte buni (R2 între 0,9984 şi 0,9986). Reprezentarea Arrhenius şi cea 

Eyring au condus la drepte din care s-au determinat parametrii de activare: Ea= 50,9±1,3 

kJ.mol−1, ΔH≠ = 48,4± 1,3 kJ.mol−1 şi ΔS≠ = −106 ±5  J.mol−1K−1. Entropia de activare mare şi 

negativă este în concordanţă cu formarea compusului de condensare.  

 

Constanta de echilibru la formarea tioesterului.  

S-au utilizat două metode pentru calculul constantei de echilibru.  

(a-x)(b-x)
x 

SHCHHOAc][CHOCrO
OAcSCrOCHHC

O] [H
K K' ===

][
][  

2562

2256

2
             3.6.9 

 
Înregistrarea curbelor absorbanţă - timp la 680 nm, a permis extrapolarea (forma liniară) la 

timp zero, găsind absorbanţele iniţiale. Se admite prin aceasta că formarea este mult mai rapidă 

decât descompunerea. S-a utilizat un procedeu iterativ pentru a calcula K’. S-a considerat că la 

cea mai mare concentraţie de α-toluentiol întreaga cantitate de Cr(VI) se găseşte sub formă de 

complex. Astfel, s-a obţinut o valoare aproximativă pentru absorbanţa molară a acestuia. Cu 

aceasta s-au calculat concentraţiile de complex la celelalte concentraţii de tiol şi s-a estimat K’. 

Din această valoare s-a ajuns la concentraţia actuală de complex la concentraţia cea mai mare 
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de tiol şi s-a obţinut un nou ε. Cu acesta s-au calculat concentraţiile corectate de tioester la 

celelalte măsurători şi din nou valorile K’. Procedura s-a repetat până la convergenţa valorilor 

K’ şi ε ( 8 până la 30 de iteraţii). Datele calculului sunt cuprinse în tabelul III.6.3. 

 
Tabelul III.6.3. Absorbanţe iniţiale la 680 nm, în cuve cu drumul optic de 5 cm, la T = 288 K,  

[Cr(VI)] = 5,0x10-4. Constante de echilibru şi coeficienţi de absorbţie pentru tioester. 

102 [C6H5CH2SH] 
(M) A0 

105 [RSCrO2OAc]    
(M) 

K’          
(M-1) 

ε             
(M-1⋅cm-1) 

1,12 1,545 9,94 22,3  
0,56 0,869 5,67 22,5 3066 
0,28 0,437 2,85 21,9 3058 

0,224 0,329 2,09 21,9 3142 
0,168 0,250 1,56 19,5 3190 

 Media: 21,6 ± 3,0 3114 ± 100 
  

O metodă alternativă a utilizat expresia absorbanţei totale în care concentraţia 

intermediarului s-a scris în funcţie de K’ şi reactanţi. Definind coeficientul de absorbţie aparent 

ca , cu l  fiind drumul optic, se obţine ecuaţia liniară de forma l⋅=ε )(/[0 VICrAap

ε
+⋅

ε⋅
=

ε
1

][
1

'
11

0256 SHCHHCKap
      3.6.1 

 
Pe baza ecuaţiei se obţine K’=19,4±2 M-1.  

 
Concluzii.  

Oxidarea α-toluentiolului cu Cr(VI) debutează prin formarea unui complex 1:1 într-un 

proces de echilibru şi continuă cu procesul redox. Din pricina congestiei sterice datorate 

faptului că de Cr(VI) se leagă atât gruparea acetil cât şi substratul, atacul unei noi molecule de 

tiol nu poate avea loc. Astfel, se transferă un electron cu formarea radicalului tiil şi a Cr(V) 

într-un proces monoelectronic, etapa lentă implicând doar complexul. Cinetica, echilibrul şi alte 

date extracinetice sunt argumente pentru următorul mecanism: 

 
C6H5-CH2SH + HOCrO2OAc             C6H5-CH2SCrO2OAc + H2O             3.6.2 

k1

k-1

C6H5-CH2SCrO2OAc  C6H5-CH2S• + CrVOAc k2, e.d.v.          3.6.17 

2 C6H5-CH2S•  C6H5CH2SS CH2C6H5             3.6.18 

CrVOAc + C6H5-CH2SH(exces)  produşi             3.6.19 
 

Speciile mai reactive - Cr(V) şi radicalii liberi - se consumă în măsura formării lor.  
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CONCLUZII GENERALE 

 

S-au studiat din punct de vedere cinetic şi mecanistic cinci sisteme de reacţie, implicând 

trei oxidanţi diferiţi din clasa ionilor metalelor tranziţionale (Cr(VI), V(V), şi Fe(CN)6
3- ) şi trei 

reducători organici aparţinând clasei tiolilor (cu grupare funcţională –SH). Se constată un 

număr de trăsături comune, dar şi o serie de deosebiri. 

 

• Fără excepţie, procesele invesigate sunt complexe şi implică două etape distincte, 

decelabile cinetic. 

• Prima etapă este întotdeauna formarea unui intermediar de viaţa relativ lungă între 

oxidant şi substratul reducător, într-un preechilibru mai mult sau mai puţin rapid; chiar 

şi atunci când oxidantul inert la substituţie (hexacianoferatul III) impune un mecanism 

de sferă exterioară pentru transferul de electron.  

• Aceşti intermediari au fost evidenţiaţi direct prin spectrofotometrie, mai puţin în cazul 

vanadiului, când existenţa lor s-a dedus din comportamentul cinetic. 

• În cazul Cr(VI) şi V(V), intermediarii sunt complecşi în care substratul reducător se 

leagă coordinativ de ionul oxidant prin intermediul sulfului tiolic. Pentru crom, în toate 

cazurile această afirmaţie este demonstrată de apariţia unei deplasări batocrome a 

maximului de absorbţie al noii specii faţa de cel al oxidantului  

• În cazul hexacianoferatului, absenţa punctelor izosbestice pe traseul reacţiei a fost cea 

care a indicat formarea de intermediar. În schimb, nu se constată modificări majore în 

spectrele electronice, arătând că nu se formează noi legături chimice. Vorbim, aşadar, 

despre un complex de asociere ionică.  

• Toţi complecşii intermediari de acest tip conţin oxidantul în starea de oxidare iniţială şi 

sunt în general în raport 1:1 oxidant:reducător, dedus din ordinele de formare. Excepţie 

face vanadiul(V) sub forma monomeră (VO2
+), care într-o cale de reacţie paralelă poate 

forma un complex 2:1 V(V): tiol.  

• Ionii de hidrogen intervin cu rol catalitic în formarea acestor complecşi intermediari în 

toate oxidările cu crom, în condiţiile folosite asistând, cel mai probabil, oxidantul. În 

cazul vanadiului şi hexacianoferatului III, ei au rol inhibitor. 

 

• Etapa următoare formării intermediarilor este în toate cazurile decompunerea lor prin 

transfer de electron. Ea este de fiecare dată de ordin întâi în raport cu intermediarul. 

• Transferul de electron este în toate aceste cazuri etapa determinantă de viteză. Sunt 

posibile căi mono- sau bielectronice, adesea acestea fiind cinetic indistinctibile. 

44 



 

• În general, descompunerea complecşilor intermediari este asistată de prezenţa unei alte 

molecule de reducător. Excepţie face doar oxidarea cu crom(VI) a bezilmercaptanului în 

mediu de acid acetic glacial, unde apar efecte sterice considerabile.  

• Ionii de hidrogen se implică şi în această etapă; ei pot fie cataliza (cazul Cr(VI)) fie 

inhiba (pentru V(V) şi hexacianoferat (III)) transferul de electron. 

• Investigaţiile RES şi iniţierea polimerizării cu aceste sisteme redox au dovedit apariţia 

în sistem a unor radicali liberi de viaţă scurtă. 

• Pe baza comparaţiilor făcute, se conturează convingerea că, atunci când în mecanism 

intervine o a două moleculă de substrat, speciile care se formează sunt ioni radicali 

disulfură (RSSR-•), mai degrabă decât radicali tiil (RS•). Un argument este faptul că 

asistenţa celei de a două molecule de tiol este prezentă chiar şi cu agentul oxidant 

monoechivalent hexacianoferat. Alte argumente provin din calculele de orbitali 

moleculari privind stabilitatea acestor specii, care arată călduri de formare mai negative 

pentru un radical disulfură decât pentru o pereche de radicali tiil. Se poate conchide că 

în cazurile studiate, pentru Cr(VI) este posibilă formarea directă de Cr(V).  

• Spectroscopia RES întăreşte concluzia de mai sus; astfel, s-a putut evidenţia formarea 

unor specii intermediare paramagnetice de crom (V) şi vanadiu (IV). Acestea sunt mai 

degrabă de viaţă lungă.  

• În condiţiile unui exces de reducător tiolic, produsul de oxidare este disulfura 

corespunzătoare. Aceasta nu exclude, însă, modificări ale căii de reacţie respectiv 

produsului final în cazul inversării raportului dintre reactanţi. 

• Pe de altă parte, V(IV) nu este produsul final al reducerii V(V), cum arată tot 

investigaţiile RES. În exces de substrat, se formează V(III). 

• S-au propus pentru fiecare caz mecanisme de reacţie susţinute de dovezile cinetice şi 

extracinetice. Legile de viteză deduse pe baza mecanismelor propuse sunt în 

concordanţă cu faptele experimentale, aducând argumente solide despre operabilitatea 

acestor mecanisme. 

• Se dovedeşte că folosirea metodei calsice de prelucrare a datelor pentru reacţii 

monomoleculare consecutive de ordin aparent întâi – regresia liniară pe domenii de 

timp - aplicată unor curbe cinetice cu aspect bifazic, poate conduce la rezultate 

satisfăcătoare şi în afara condiţiei restrictive k1≥5k2 stipulate în literatură, aşa cum a 

arătat paralela între calculele prin regresie liniară şi prin două variante de regresie 

neliniară. 
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