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RESUMEN 

En este trabajo se estudió la interacción entre siete derivados de urea  y un nuevo complejo 

dinuclear derivado de benceno-carboxilato de Cu(II) con fórmula general 

[Cu2L2(Tmen)2(H2O)2], 1 (L= 3,4,5,6-tetracloroftalato; Tmen= tetrametiletilendiamina) en 

estado sólido y en solución utilizando múltiples técnicas espectroscópicas (UV-Vis, IR-ATR, 

RPE), espectrometría de masas, cálculos teóricos y difracción de rayos X de monocristal.  

El complejo de Cu(II) 1 fue obtenido en buen rendimiento (>90%) como monocristales de 

color azul por la reacción equimolar entre los iones Cu(II), Tmen y la sal de tetracloroftalato 

en condiciones ambientales; el compuesto fue caracterizado estructuralmente y analizado a 

través de superficies de Hirshfeld. Los estudios cristalográficos muestran que 1 es un 

complejo neutro, centrosimétrico y dinuclear. Los centros metálicos son pentacoordinados del 

tipo [Cu(N2O3)] con geometrías de pirámide de base cuadrada distorsionadas donde la 

diamina y dos grupos carboxilatos están coordinados en las posiciones de la base y una 

molécula de agua está coordinada en la posición apical.  

Los estudios espectrofotométricos en solución de 1 muestran dos bandas de absorción intensas 

a 218 y 280 nm y una débil a 627 nm. Con base en cálculos teóricos DFT-TD, las bandas 

intensas de absorción fueron asignadas a transiciones intraligante y la banda débil puede ser 

descrita como una combinación de transiciones d-d y transferencia de carga.  

La reacción entre el complejo 1 y urea en metanol a temperatura ambiente generó 

monocristales de un nuevo complejo mononuclear con fórmula general 

[CuL(Tmen)(urea)](H2O), 1a. A partir de los estudios cristalográficos se observa una fuerte 

interacción entre el fragmento Cu-O=C y la urea, la interacción es dirigida principalmente por 

la coordinación del grupo carbonilo al centro metálico (>=O…Cu) con una contribución 

cooperativa de un enlace de hidrógeno entre el NH de la urea y un átomo de oxígeno del 

fragmento carboxilato-cobre (Cu-O). La coordinación de la urea desplaza la molécula de agua 

fuera de la primera esfera de coordinación del metal.  

El complejo 1 tiene afinidad en solución por las ureas cíclicas como N,N′-propilenurea, N,N′-

etilenurea, y urea, las constantes de asociación fueron estimadas entre 110 y 1300 M-1. Las 
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constantes de afinidad correlacionan con sus valores de basicidad en fase gas. La afinidad de 

estas ureas es interpretada en términos de una interacción cooperativa entre un enlace de 

coordinación (>=O…Cu) y un enlace de hidrógeno (N-H…O) consistente con la estructura 

cristalina 1a. Este mecanismo de interacción cooperativa fue soportado por estudios de ATR-

IR y RPE en solución y por el estudio cuantitativo de la afinidad entre el complejo 1 y ureas 

N-metiladas, que carecen de grupos donadores de enlace de hidrógeno NH, las cuales tienen 

constantes de afinidad considerablemente menores (≤45 M-1) a las ureas análogas no 

metiladas.  

Finalmente, el complejo 1 muestra afinidad por un derivado biológico de urea (éster metilado 

de biotina), con una constante estimada de 780 M-1, lo cual demuestra que complejos 

metálicos que contienen el enlace Cu-O, y sitios disponibles de coordinación pueden ser útiles 

para el desarrollo de receptores artificiales de derivados de urea. 
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ESTRUCTURAS 

Complejos sintetizados en este trabajo: 

                     

1. [Cu2L2(Tmen)2(H2O)2]                                       1ª. [CuL(Tmen)(urea)] 

 

Analitos derivados de urea utilizados en este estudio 
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ABREVIATURAS 
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INTRODUCCIÓN 

 

El reconocimiento molecular de biomoléculas pequeñas, ha llamado la atención de áreas de 

la química(1), biología(2), medicina(3) e incluso del sector agrícola(4) y ambiental. El 

reconocimiento molecular en solución  es el resultado de las interacciones intermoleculares 

complementarias entre una molécula anfitriona y un huésped(5). Dentro de las moléculas de 

interés químico y agrícola, se encuentra la molécula de urea y sus derivados. La urea es uno 

de los subproductos en el metabolismo de las proteínas y es el principal compuesto 

nitrogenado en la orina, y en menores cantidades en la sangre(6).  

Entre sus funciones fisiológicas están el control de agua y desintoxicación de amonio del 

organismo. Altas concentraciones de urea en la sangre causa problemas renales, hepáticos, 

circulatorios y digestivos. En algunas cremas está presente la urea debido a las propiedades 

hidratantes y queratolíticas que exhibe(7), al igual que algunos fertilizantes; sin embargo, en 

estos últimos es necesario controlar el uso de urea, debido a la generación de gases de efecto 

invernadero al ambiente(8). La urea es una molécula neutra, de baja masa molecular y polar 

(momento dipolar 4.20 D(9)). El fragmento de urea está presente en la estructura química de 

múltiples moléculas con relevancia biológica como las bases nitrogenadas, en vitaminas como 

la biotina, en drogas como ácidos barbitúricos(10) y en metabolitos como el ácido úrico(11). 

La urea tiene grupos donadores (NH) y aceptores (C=O) de enlace de hidrógeno débiles, 

debido a que es una molécula neutra y su reconocimiento en medios próticos polares ha sido 

un desafío continuo en la química supramolecular.  

El reconocimiento molecular de urea en solución ha sido dominado por el uso de macrociclos 

que contienen un arreglo convergente de donadores de enlace de hidrógeno del tipo NH y OH 

en su estructura química(12,13). Estos receptores funcionan en medios poco polares y no 

competitivos como disolventes clorados y acetonitrilo  con constantes entre 102 y 106 M-1; sin 

embargo en medios próticos polares o acuosos no tienen afinidad por urea debido a que los 

disolventes polares son fuertes competidores por los sitios de unión y la urea puede ser 

fuertemente solvatada por alcoholes o moléculas de agua.  
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El reconocimiento de urea en alcoholes ha sido logrado con receptores que contienen centros 

metálicos con sitios de coordinación disponibles. Complejos derivados de terpiridina de 

Cu(II), y bases de Schiff de Ni(II) han mostrado afinidad por urea en metanol con constantes 

(Ka) modestas <50 M-1  a través de la coordinación del carbonilo al centro metálico(14,15). 

Una de las estrategias más efectivas consiste en receptores con centros metálicos oxofílicos  

como U(VI) o Mg(II) que contienen ligantes aceptores de enlace de hidrógeno; de esta forma 

el reconocimiento de urea se lleva por interacción cooperativa entre dos puntos de contacto 

que incluye la coordinación del carbonilo al centro metálico y una interacción secundaria de 

enlace de hidrógeno(16,17).  

El cobre (II) es un metal transición que en términos de la teoría de Pearson es un ácido 

intermedio entre duros y blandos. Suele formar complejos estables con N, O y Cl, con número 

de coordinación cuatro, cinco y seis, siendo cinco el más común, con geometrías de 

bipirámide trigonal o pirámide de base cuadrada, ambas distorsionadas debido al efecto Jahn 

Teller. Sus complejos suelen ser de color azul o verde; generalmente  son importantes para 

los sistemas biológicos, por el funcionamiento de muchas enzimas celulares (18), además 

presentan ciertas propiedades biológicas como antitumoral, anti bacteria y anti fungicida. La 

estabilidad de ligantes con sitios de unión de oxígeno y nitrógeno  proveen a los complejos 

de Cu(II) de propiedades químicas, ópticas, eléctricas y biológicas (19). 

Una búsqueda en la base de datos de cristalografía (CSDB) ha mostrado que la molécula de 

urea puede formar complejos cristalinos a través de un enlace de coordinación y enlace de 

hidrógeno, con complejos mononucleares y dinucleares derivados de carboxilatos de Cu(II). 

Entre las estructuras cristalinas de los carboxilatos metálicos con urea, los complejos de Cu(II) 

son los más numerosos (22 ejemplos) en la base de datos. A pesar de estos ejemplos en la 

base de datos su estudio como receptores artificiales de ureas en solución y estado sólido no 

ha sido explorado (ver datos de la búsqueda en el anexo).  

Considerando la reproducibilidad de la interacción cooperativa de enlace de 

coordinación/enlace de hidrógeno entre la urea y el enlace Cu-O de carboxilatos de Cu(II) en 

estado cristalino, en este estudio se preparó un complejo dinuclear de Cu(II) derivado de un  

carboxilato, se caracterizó estructuralmente por difracción de rayos-X de monocristal, y por 



18 

 

diferentes técnicas espectroscópicas (FTIR, espectrometría de masas, espectroscopia EPR, 

RMN y espectrofotometría). La superficie de las estructuras cristalinas de 1 y 1a fue calculada 

por las superficies de Hirshfeld, al igual que las contribuciones de interacciones 

intermoleculares. Con la obtención del complejo 1 se estudió en detalle la interacción con una 

serie de ureas. Nuestro concepto de reconocimiento de ureas por carboxilatos de Cu(II) se 

muestra en la Figura 1.   

 

Figura 1. Representación del reconocimiento de urea del presente trabajo. 
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1 CAPÍTULO I. MARCO CONCEPTUAL 

 

1.1 QUÍMICA SUPRAMOLECULAR 

 

La química supramolecular se ha definido desde sus primeros años como la química del auto-

ensamblaje molecular o de las interacciones intermoleculares, lo que lleva a definirla como 

“la química más allá de la molécula”. Aunque gran parte de los fenómenos (efecto quelato) y 

moléculas (ciclodextrinas) que hoy son conocidas como supramoléculas se determinaron a 

finales del siglo XIX, la química supramolecular como área de estudio en si misma se 

estableció a finales de los años de 1960 e inicios de 1970. Una supramolécula está compuesta 

por dos entidades, un anfitrión y un huésped, lo cual hace alusión a la analogía de un sistema 

“llave-candado”, como se aprecia en la Figura 2. 

  

Figura 2. Representación sistema supramolecular (fuente: el autor).  

 

El modo de interacción de estas dos unidades moleculares es de tipo no covalente o con cierta 

cantidad de covalencia, que corresponden a las interacciones intermoleculares. Es por ello que 

son consideradas interacciones energéticamente más débiles que los enlaces iónicos o 

covalentes (dadas por interacciones electrostáticas o traslape de orbitales, respectivamente). 

A- Anfitrión 

H1- Huésped 1 

H2- Huésped 2 

H3- Huésped 3 

1. Sitio de unión disponible 

2. Efecto quelato 

3. Complementariedad  

4. Enlace cooperativo  

5. Preorganización  
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En la Tabla 1 se describen las interacciones intermoleculares más comunes, con sus 

respectivas fuerzas de enlace, que conlleva la atracción o repulsión molecular. 

Tabla 1. Interacciones inter e intramoleculares más comunes (20). 

 

Interacción  no 

covalente 

Descripción   Energía de enlace 

(kJ*mol
-1

) 

Ion-Ion 

(enlace iónico) 

Atracción de cargas como una red iónica, ejemplo de esto 

el NaCl; por lo tanto presenta una energía similar a la del 

enlace iónico. 

100-350 

Ion-Dipolo  Atracción entre un ion con  carga total y un dipolo con 

carga parcial. Por ejemplo  Na+ interactúa  con el átomo 

de oxígeno del agua y los enlaces de coordinación.  

50-200 

Enlace de 

coordinación  

También denominado enlace dativo, donde la interacción  

tiene carácter iónico y covalente; así,  una base de Lewis 

dona densidad electrónica a un ácido de Lewis (en 

química inorgánica generalmente un sitio metálico). Es 

un enlace reversible o irreversible. 

200 

Dipolo-Dipolo Alineamiento de los dipolos con densidad electrónica 

parcial, ya sean dipolos de cargas iguales u opuestas.  

5-50 

Enlace de 

hidrógeno  

Es la interacción no covalente entre un átomo donador 

(D) enlazado a un átomo de hidrógeno ácido y un átomo 

aceptor (A) de densidad de carga positiva;  tanto D como 

A son átomos electronegativos, como N, O, Cl, S o F. 

10-170 

Apilamiento π-π Es la interacción entre dos sistemas aromáticos, uno rico 

en densidad electrónica y otro deficiente.  

 90 

Catión-π La densidad electrónica arriba y abajo del plano de un 

anillo aromático, permite que su centroide  interactúe con 

un catión y forme un enlace catión-nube electrónica π. 

5-80 

Van der Waals Se da por la polarización de la nube electrónica a causa 

un núcleo adyacente. Esta interacción es aditiva con los 

enlaces presentes en la molécula a priori a la interacción. 

<5  
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Con esto en mente, se puede decir que las moléculas anfitrionas suelen ser grandes y presentan 

una cavidad como sitio de unión de tipo convergente (por ej. Sitios ácidos de Lewis, 

donadores de enlace de hidrógeno, entre otros); mientras que las moléculas huéspedes suelen 

ser más pequeñas y simples que presentan un sitio de enlace divergente (por ej. Sitios 

donadores de densidad electrónica como las bases de Lewis, aceptores de enlace de 

hidrógeno).  

1.1.1 Interacciones que podrían ser de interés en el nuevo complejo de Cu(II) 

 

Como se describió en la Tabla 1 hay diversas interacciones no covalentes las cuales ayudan a 

la formación de sistemas supramoleculares, y les dan estabilidad estructural y termodinámica. 

En conexión a esto en el presente proyecto se hará énfasis en el empleo de algunas de estas 

interacciones, ya que pueden dar tanto en estabilidad del empaquetamiento cristalino como  

estructural del complejo Cu(II) para el reconocimiento molecular de la urea. 

 Enlace de coordinación 

 

El enlace de coordinación se basa en la relativa labilidad de un centro metálico, generalmente 

es un tipo de interacción de carácter iónico y covalente, aunque se producen fuerzas de 

atracción entre los centros metálicos y los ligantes cargados, también existe un traslape de 

orbitales por la donación de densidad electrónica entre orbitales llenos y vacíos tanto del metal 

como del ligante.  

Los ligantes pueden ser de tipo quelatante, es decir que pueden coordinar al metal en más de 

un sitio dependiendo de los sitios de unión del ligante y el número de coordinación del metal; 

con ello podrían exhibir efecto quelato y así mismo un favorecimiento entrópico en la 

formación del complejo anfitrión-huésped (5).  

 

 Enlace de hidrógeno 

 

El enlace de hidrógeno es una interacción atractiva no covalente entre un átomo donador de 

protón D y un aceptor de protón A. El siguiente esquema representa dicha interaccion: 
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El átomo de hidrógeno es enlazado a átomos electronegativos como O, N, S o F; A, es ya sea 

una región electronegativa, o de alta densidad electrónica (21). Con la ocurrencia del enlace 

de hidrógeno, la distancia entre D…A  se acorta  y D-H se alarga, la distancia D…A es menor 

que la suma de los radios de Van der Waals para D y A, como consecuencia la banda D-H 

sufre un desplazamiento al rojo en las frecuencias de vibración de estiramiento y 

ensanchamiento de la señal. Una de las clasificaciones más usuales para los enlaces de 

hidrógeno son interacciones: fuertes, moderadas o débiles. La energía de enlace para los 

enlaces de hidrógeno fuertes son de 60 a 170 kJ/mol; mientras que las interacciones de enlace 

moderadas y débiles están en el intervalo entre 16-60 kJ/mol  y 4- 16 kJ/mol respectivamente. 

Así mismo el enlace D-H….A es anisotrópico y por tanto direccional, por lo que el ángulo de 

enlace también mide la fuerza del contacto, para un enlace fuerte el ángulo se encuentra entre 

180°-170°, para el enlace moderado >130° y para los contactos débiles >90°. La formación 

de esta interacción es una contribución electrostática, de polarización, de Van der Waals y de 

covalencia (22). 

En cuanto a la naturaleza de la transferencia de carga, un aceptor de enlace de hidrógeno dona 

densidad electrónica a un donador de enlace de hidrógeno, desde el orbital n del enlace del 

aceptor, hasta el orbital σ* del enlace X-H. Este tipo de enlaces es ampliamente utilizado en 

química supramolecular, ingeniería de cristales, síntesis de nuevos materiales y estructura y 

función de biomoléculas (23). 

 

 Enlace de halógeno, hueco sigma 

 

El enlace de halógeno es una interacción atractiva no covalente, específica y altamente 

direccional, entre un halógeno (ácido de Lewis) y una base de Lewis neutra o aniónica, los 

aniones son usualmente mejores donadores que las especies neutras (N, O, S, P, otros 

halógenos, o donadores electrónicos π). Generalmente se representa como:  
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Donde X es el halógeno como región electrofílica, D es el átomo donador de densidad 

electrónica como región nucleofílica, y A es un átomo de halógeno, carbono, oxígeno o 

nitrógeno al cual esta enlazado el halógeno (24). 

La naturaleza atractiva del enlace de halógeno se da cuando la distancia entre X…D, es más 

corta que la suma de los radios de Van der Waals de los átomos involucrados (X y D), entre 

menor distancia mayor fuerza de atracción; la energía de esta interacción es de 5-180 kJ/mol.  

La tendencia para formar enlace de halógeno fuerte de los cuatro halógenos es: I>Br>Cl>>F. 

En el caso de Flúor solo será buen donador de enlace de halógeno en el caso que se encuentre 

como F2, pero no como halocarbono. La hibridación del átomo de carbono unido al halógeno 

es importantes ya que efectos estéricos disminuyen la fuerza del contacto, por tanto la fuerza 

de enlace aumenta así: C(sp)-X > C(sp2)-X > C(sp3)-X(25). 

En general se conocen tres tipos de interacciones de halógeno: X…D, X…X y X…π. El ángulo 

entre el enlace covalente y no covalente alrededor de X es de 180°, para A-X…D. El contacto 

X…X es de dos tipos, el primera cuando es simétrico tipo I y el segundo cuando el contacto 

es doblado, tipo II, en cada tipo hay un ángulo θ1 y θ2; para el tipo I, θ1 = θ2, mientras que para 

el tipo II θ1=180° y θ2=90° (Figura 3. a)). Para la interaccion X…π el ángulo entre los planos 

será de 180°, su variación se da en cuando al contacto del sistema π y el halógeno; localizado 

(X directamente hacia  el carbono), semilocalizado (X orientado hacia un doble enlace del 

anillo) y deslocalizado (la interacción de X con el centroide del anillo) (Figura 3. b)).(26) 
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Figura 3. Representación enlace de halógeno: a) halógeno-halógeno b) halógeno-sistema 

π (fuente: el autor). 

 

Las moléculas sintetizadas en el presente estudio exhiben interacciones inter e 

intramoleculares, especialmente de tipo enlace de hidrógeno y de coordinación en el 

reconocimiento del fragmento ureico. Para tal propósito, la afinidad entre el receptor y el 

analito es medida a partir de su constante de asociación. 

1.1.2 Constante de asociación Ka 

 

La estabilidad termodinámica de un complejo anfitrión-huésped es medida a una determinada 

temperatura, a partir de la constante de afinidad. La dimensión de la constante para un sistema 

1:1, es M-1, también se le suele denominar constante de estabilidad (Ks), constante de 

formación (Kf) o constante de asociación (Ka); para sistemas biológicos suele tenerse en 

cuenta el valor inverso, es decir la constante de disociación (Kd). Para la complejación de un 

anfitrión (A) y un huésped (H) y la formación del complejo anfitrión-huésped (C), se tiene el 

siguiente equilibrio:  

𝑎A + bH → C 

Ka =
[C]

[Aa][Hb]
  (ec. 1) 

[A] =  [A]0 − a ∙ [C] (ec. 2) 

[H] =  [H]0 − b ∙ [C] (ec. 3) 

Las ecuaciones 2 y 3, indican las concentraciones de las especies H y G en el equilibrio 

respectivamente. Reemplazando en la ec. 1, Ka puede ser calculada como sigue: 

a) b) 
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Ka =
[C]

([A]0 − a ∙ [C])
𝑎 ∙ ([H]0 − b ∙ [C])

𝑏
  (ec. 4) 

Con esta relación se infiere que entre más grande sea la constante de asociación mayor será 

la concentración de ©  formado. Teniendo en cuenta que Ka es una variable termodinámica 

según la relación de 𝐾 = 𝑒−∆𝐺/𝑅𝑇, también se puede calcular la energía libre de Gibbs y con 

ello la espontaneidad en la formación del complejo. De manera análoga las variables 

termodinámicas de entalpia y entropía pueden ser calculadas, por un ajuste de regresión lineal 

y la ecuación de Van’t Hoff  (lnK = −
∆H

RT
∗
∆S

R
) (20). 

 

1.2 CARACTERÍSTICAS DE UN SISTEMA SUPRAMOLECULAR  

 

Antes, durante y posterior a la formación del complejo anfitrión-huésped, los sistemas 

supramoleculares exhiben algunas generalidades que los hacen característicos como: la 

complementariedad,  cooperatividad, efecto quelato y preorganización (ver Figura 2), estas 

propiedades otorgan estabilidad tanto cinética como termodinámica de la molécula formada, 

y con ello se usan como máquinas moleculares en el  transporte de fármacos, catálisis, 

fotorreactores, sensores, electrodos y como receptores moleculares(27–29). 

1.2.1 Complementariedad 

 

Los sistemas supramoleculares están basados generalmente en el principio llave-candado el 

cual evalúa la especificidad tanto del receptor como del analito para que ocurra el enlace 

correspondiente. La mayor complementariedad se mide con la fuerza y/o energía de enlace 

entre analito y receptor, así mismo indica la selectividad que tiene un receptor hacia diversos 

analitos(5). 

1.2.2 Cooperatividad 

 

Para un sistema supramolecular con múltiples pasos en el cual la interacción del anfitrión con 

el huésped provoca un cambio de energía del paso inicial al paso subsiguiente, se dice que es 
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un sistema cooperativo. Si la energía libre disminuye se dice que la cooperatividad es positiva, 

mientras si aumenta la cooperatividad es negativa. Aunque las interacciones no covalentes 

son más débiles que las covalentes, la suma de un conjunto de interacciones no covalentes 

hace que se efectué más fácil, estable y fuerte, contactos que en ocasiones no ocurre en los 

enlaces covalentes. Para ello, tres tipos de cooperatividad son conocidas: 

 Cooperatividad intermolecular: también puede ser identificada como el efecto 

alostérico en el cual el huésped tiene dos o más sitios de enlace para un huésped con 

un sitio de enlace.  

 Cooperatividad intramolecular: en este caso la unión anfitrión huésped se lleva a cabo 

por medio del concepto de multivalencia; es decir la múltiple presencia de sitios de 

unión tanto en el anfitrión como en el huésped. 

 Cooperatividad intranular: el anfitrión y el huésped presentan múltiples sitios de 

unión; sin embargo el anfitrión exhibe más sitios de unión que el huésped 

preorganizando al anfitrión para una subsiguiente interacción analito-receptor, 

llevando consigo el auto-ensamblaje supramolecular(20). 

 

1.2.3  Efecto quelato 

 

Durante la interacción anfitrión-huésped, hay una disminución de la entropía, la cual es 

solventada por la entalpía liberada. Una de las estrategias para disminuir el costo entrópico, 

es la presencia de más de un sitio de unión en el anfitrión, lo cual es conocido como efecto 

quelato; dicho efecto es el medio por el cual se establecen varios enlaces desde el ligante hacia 

un único centro metálico en los complejos de coordinación. 

La presencia de dos o más sitios de unión resulta en un aumento de la entalpía libre de reacción 

y con ello la disminución del gasto entrópico causado. Estos sitios de unión también provocan 

la formación de anillos de diversos números de miembros, los ideales son los anillos de cinco 

miembros; los de menos de cinco miembros pueden sufrir tensión de anillo y los de más de 

cinco tendrán mayor flexibilidad conformacional, y con ello se afectara la entropía por la 

pérdida de los grados de libertad en la molécula final(20).   
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1.2.4 Preorganización  

 

La preorganización es la disposición de los sitios de enlace en el anfitrión, antes de que ocurra 

la interacción con el huésped; esto debido al efecto macrocíclico y a la quelación del huésped 

por múltiples sitios de enlace. La preorganización por sistemas macrocíclicos implica una 

mayor estabilidad termodinámica pues hay favorabilidad entrópica y entálpica. 

Dentro de las aplicaciones de los sistemas supramolculares, se encuentra el reconocimiento 

molecular, debido a la formación de interacciones inter e intramoleculares, que pueden ser 

evaluadas mediante técnicas como espectroscopía UV-Vis, RMN, calorimetría diferencial de 

barrido, fluorescencia, entre otras; en cuyo análisis es proporcionada cuantitativamente la 

afinidad entre anfitrión y huésped con el cálculo de Ka(30).   

 

1.3 QUÍMICA DEL COBRE (II) 

 

                               

Figura 4. Compuestos de Cu(II) a) representación de las redes formadas en α-Cu(NO)3, 

b) representación del compuesto CuCl2·2H2O y su interacción intermolecular con 

otros átomos de Cl.    

                                                           

La unidad de reconocimiento molecular en este trabajo es la coordinación de carbonilo ureico 

al centro de Cu(II) y el enlace de hidrógeno cooperativo N-H de la urea y el ligante 

carboxilato. El cobre, antiguamente llamado cúprico, es un metal de la primera serie de 

transición correspondiente al grupo 11 con configuración 3d10-4s1; aunque es el metal menos 

reactivo de su serie, presenta cuatro estados de oxidación 0, 1+, 2+, 3+ y 4+, siendo este último 

muy raro de encontrar, es el único metal de la primera serie de transición que presenta 

a) b) 
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estabilidad en los complejos con carga +1. La gama de colores de sus complejos van desde 

amarillo, verde, azules intensos o colores fríos intermedios; incluso llegando al color negro 

en el CuO(31).  

El estado de oxidación más común del Cu es 2+, suele formar complejos con los iones 

comunes como dihaluros (menos con el yodo), óxidos, sulfatos, hidróxidos y nitratos. Los 

compuestos de Cu(II) suelen encontrarse en forma de cadenas, estabilizándose incluso por 

interacciones intermoleculares como es el caso del CuCl2·2H2O como se representa en la 

Figura 4.  Otro aspecto a resaltar de los compuestos de Cu(II) es que se hidratan fácilmente; 

sin embargo su deshidratación puede ocurrir a bajas temperaturas por ejemplo el 

[CuSO4]·5H2O pierde dos moléculas de agua al ser sometido a 300 K [CuSO4]·3H2O, 

subsecuentemente otras dos moléculas de agua con 380 K [CuSO4]·H2O y finalmente a 520K 

resulta su forma anhídrida, CuSO4 (31). 

El ion de Cu(II) se encuentra en la línea fronteriza entre los ácidos duros y blandos en la 

clasificación de Pearson, por lo que las bases con las que mejor interactúa son la que contienen 

átomos de oxígeno,  nitrógeno y el ion cloruro, razón por la cual se considera un buen agente 

oxofílico; no obstante los complejos de Cu(II) con ligantes nitrogenados como las aminas son 

los más estables y evitan procesos de reducción a Cu(I), por la presencia de agentes reductores 

fuertes como el I-. Con otros ligantes presenta números de coordinación generalmente de 4, 5 

y 6; esto le lleva a exhibir complejos de geometría plano cuadrada, tetraédrica, piramidal y 

octaédrica, con cierto grado de distorsión, por el principio de Jahn-Teller, debido a que la 

degeneración de los orbitales moleculares eg, se ve afectada a razón de que  uno de ellos estará 

completamente lleno (energéticamente menor) y el otro con un electrón desapareado 

(energéticamente mayor), comparados con sus congéneres como el Ni(II) esto no sucede, pues 

tiene sus cinco orbitales d llenos, y no se rompe la degeneración (32,33).  

1.3.1 Efecto Jahn-Teller (EJT) 

 

La simetría es una propiedad fisicoquímica, que tiene como objeto determinar la estabilidad 

estructural de una molécula. La variación en la simetría, además de ocasionar alteraciones 

estructurales, puede llevar a cambios espectroscópicos; por consiguiente a menor simetría 
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mayor número de estados y transiciones electrónicas, no obstante las bandas de absorción en 

UV-Vis también aumentan (34). La ubicación de los orbitales atómicos al traslaparse, toma 

la posición en energía que más favorezca una geometría determinada, y evite las fuerzas de 

repulsión. Cuando dos o más orbitales electrónicos tienen la misma energía se dice que están 

degenerados. 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 5. Representación EJT en el Cu(II) de a) compresión tetragonal; b) Elongación 

tetragonal del eje axial de la geometría octaédrica, (fuente: el autor). 

 

Los científicos Jahn y Teller, identificaron cambios espectroscópicos en una impureza de Cu 

(II) en la degeneración de los orbitales moleculares. De ahí proviene el efecto Janh-Teller 

(EJT), el cual se describe así: “una molécula no lineal con alta simetría, que tenga orbitales 

electrónicos degenerados, espontáneamente será distorsionada, con ello la geometría 

molecular, con el objeto de la disminución de energía de los orbitales moleculares; 

análogamente la degeneración será removida, y disminuirá la simetría”(35). El EJT es 

visualizado por técnicas espectroscópicas como EPR (resonancia paramagnética electrónica), 

a una temperatura suficientemente baja; a medida que aumenta la temperatura dicho efecto 

será menos perceptible(36) 

En el caso del Cu(II) presenta configuración electrónica 3d9, para una geometría octaédrica, 

es esperado el desdoblamiento de los  cinco orbitales d en los orbitales triplemente 

degenerados t2g y los doblemente degeneraos eg, estos últimos con mayor energía, ya que 

presentan mayor repulsión electrónica con los ligantes. En la Figura 5 se observa la 

a b
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disposición de los electrones en un campo octaédrico para el átomo de Cu II; sin embargo la 

degeneración de los orbitales dx
2

-y
2 y dz

2 es distorsionada, cuando el orbital dx
2

-y
2 se encuentra 

lleno baja en energía, y el orbital dz
2 con un solo electrón en una posición más alta de energía, 

aumentando las repulsiones del eje axial y por tanto dicho eje sufre una contracción. Por otro 

lado si en el orbital dz
2 se ubican dos electrones y en dx

2
-y

2, el orbital dz
2 disminuye su energía 

y por tanto se da una elongación del eje z para disminuir la repulsión metal-ligante (34,37). 

 

1.4 TRANSICIONES ELECTRÓNICAS EN COMPLEJOS DE COORDINACIÓN 

 

Las transiciones electrónicas se dan entre los orbitales moleculares, debido a la perturbación 

de los electrones en el complejo de coordinación, por medio de una fuente de radiación 

electromagnética; para espectroscopía electrónica la radiación utilizada para excitar los 

electrones es de las regiones  UV, Visible y parte del Infrarrojo cercano del espectro 

electromagnético. Naturalmente cuando una molécula absorbe fotones (comóforo), se 

produce una excitación de los electrones desde el estado HOMO (Orbital Molecular más Alto 

Ocupado), al orbital LUMO (Orbital Molecular más Bajo Desocupado)(38).  

La radiación absorbida varía de una molécula a otra y es representada en un espectro de la 

absorción con respecto a la longitud de onda observada. La medida de la absorbancia (A) es 

realizada por un espectrofotómetro en el cual se mide la relación entre intensidad inicial y 

final de radiación. De esta manera la absorción del analito será directamente proporcional a 

la concentración molar (C) de éste, y a la longitud de paso óptico (l) de la luz, que es 

representado por la Ley de Lambert-Beer de la siguiente forma: 

A ∝  C ∗ l             A =  ε ∗ C ∗ l ec. 5 

Donde ε, es el coeficiente de absortividad molar que es independiente para cada especie 

absorbente, y precisa la capacidad que tienen las especies químicas para absorber fotones. 

Los complejos de metales de transición generalmente presentan una gama extensa de colores, 

debidas a las transiciones electrónicas entre orbitales d, dado que la teoría del campo cristalino 

conlleva la separación de los orbitales según la geometría exhibida. La separación del campo 
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cristalino además de depender de la geometría y naturaleza del centro metálico, también 

depende del llenado de electrones en cada uno de sus orbitales y de los ligantes coordinados. 

Las transiciones en complejos de coordinación pueden ser prohibidas o permitidas, 

dependiendo las reglas de selección. 

1.4.1 Reglas de selección en transiciones electrónicas 

 

 Regla de selección de espín: en las transiciones electrónicas no debe haber cambio de 

multiplicidad de espín, por tanto ΔS=0. Las transiciones prohibidas de espín son más 

intensas en complejos de coordinación de metales pesados, debido al acoplamiento 

espín-orbita.  

 Regla de selección de Laporte: para complejos con un centro de simetría, las 

transiciones entre niveles de igual simetría como t2geg están prohibidas. Esta regla 

de selección puede ser superada cuando el centro de simetría es afectado por la 

vibración molecular. La interacción entre los modos vibracionales y electrónicos se 

llama acoplamiento vibrónico, y permite estas transiciones pero con una intensidad 

débil. Los complejos tetraédricos no tienen centro de simetría, por lo que dan 

transiciones más intensas de este tipo. Así mismo, el momento angular se ve afectado 

Δl=±1, por tanto las transiciones sp, pd o df son permitidas, mientras que en el 

caso de s d, o dd son no permitidas.   

 

1.4.2 Tipos de transiciones electrónicas  

 

Las transiciones electrónicas  para complejos de metales de transición pueden darse 

principalmente de tres formas: 

 Transiciones de transferencia de carga que pueden ser de dos tipos: Transferencia de 

Carga Metal-Ligante (TCML) o Transferencia de Carga Ligante-Metal (TCLM). Estas 

transiciones suelen ser más intensas que las d-d, por tanto se encuentran en la región UV 

y en algunos casos en la región visible del espectro electromagnético. Son consideradas 

transiciones moleculares, en las cuales el HOMO de la transición para TCML se encuentra 
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en el ion metálico y el LUMO en el ligante; para TCLM el HOMO está en el ligante y el 

LUMO en el metal. 

 Transiciones entre los orbitales del átomo central influenciado por los ligantes. Los 

espectros electrónicos presentan bandas anchas, poco intensas y poco energéticas, debido 

a que son transiciones están prohibidas por la regla de selección de paridad o de Laporte. 

También son consideradas transiciones entre orbitales moleculares pero únicamente 

centradas en el metal.  

 Transiciones debidas a los ligantes, cuando hay electrones π en el sistema dan un aumento 

a la intensidad de las transiciones π-π*(33). 

 

1.5 ANALITOS POR RECONOCER 

 

El proyecto se enfoca en la síntesis de un complejo de Cu(II) para el reconocimiento molecular 

de la molécula de urea y algunos de sus derivados. Así,  es necesario identificar algunas 

propiedades fisicoquímicas y aplicaciones de los analitos a reconocer. 

1.5.1 Urea  

 

La urea también se denomina carbamida; su fórmula molecular CON2H4 y fórmula 

semidesarrollada es CO(NH2)2, con un peso molecular de 60 g/mol. A temperatura ambiente 

es un sólido cristalino e incoloro, su punto de fusión es de 133°C, luego de esta temperatura 

sufre descomposición. Posee una densidad de 1,34 g/mL y solubilidad en agua de 1000 g/L a 

20°C, por consiguiente es altamente polar. Dentro de su estructura, es uno de los pocos 

compuestos orgánicos que no contiene enlaces C-C y C-H (ver Figura 6).  

En la Figura 6, se ilustran los sitios unión de la molécula de urea, para la formación 

interacciones por enlaces de hidrógeno; ya sean donadores de enlace de hidrógeno (DEH) en 

los nitrógenos amídicos o aceptores de enlace de hidrógeno (AEH) en el átomo de oxígeno 

del grupo carbonilo; es por esta razón que es muy soluble en compuestos altamente polares 

como el agua.                                                               
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Figura 6. Representación de la estructura molecular de la Urea y sus sitios de unión. 

 

La urea tiene gran importancia a nivel fisiológico debido a que es uno de los principales 

productos en el metabolismo de proteínas; su naturaleza tiene lugar de la descomposición de 

aminoácidos en el organismo, y con ello es el principal componente nitrogenado de la orina, 

incluso la piel tiene cierta cantidad de urea para preservar su hidratación. En síntesis, la urea 

se encarga del control del agua y la desintoxicación de amonio en el organismo. La 

importancia de la urea también se ve reflejada en funciones biológicas, como en la alteración 

del ciclo del nitrógeno por el uso excesivo de herbicidas(12). 

Con ello en mente la urea en los procesos fisiológicos y biológicos tiene un papel 

determinante; por tanto es necesario controlar los niveles de este compuesto en el organismo. 

El exceso de urea  puede generar problemas renales, uremia, fallas del corazón, hemorragia 

gastrointestinal, deshidratación e incluso problemas neurológicos; la hipo e hiper 

concentración de urea en suero correspondientemente son <1.33mM y > 3.3mM en el suero 

sanguíneo(6). Además, la urea puede producir la desnaturalización de proteínas, ayudando a 

solubilizar proteínas hidrofóbicas. Debido a las propiedades hidratantes y queratolíticas de la 

urea también se encuentran en productos comerciales como cremas (7). 

 

 

 

----: DEH 

----: AEH 



34 

 

1.5.2 Derivados biológicos de urea 

 

 Éster metilado de biotina: esta molécula de peso molecular 

258.1 g/mol, es sólido a temperatura ambiente, y soluble en 

agua. La biotina es un micronutriente perteneciente a los 

complejos de la vitamina B, que puede actuar como cofactor en 

la mitocondria y el citoplasma; también presente en rutas 

metabólicas, de azúcares, ácidos grasos y aminoácidos; y en la 

transferencia de CO2, controlando niveles de azúcar en la sangre(39). Por esta razón, 

la deficiencia de ésta en el organismo ocasiona anormalidades dermatológicas y 

neurológicas, para la retardación de crecimiento y el desarrollo(40,41). Debido al 

fragmento ureico en su estructura, la biotina presenta sitios DEH y AEH, que llevan a 

su reconocimiento molecular por interacciones de enlaces de hidrógeno. El acido 

carboxílico de la biotina puede reducirse y presentar el respectivo carboxilato para 

luego esterificarse.  
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2 CAPÍTULO II. ESTADO DEL ARTE 

 

El reconocimiento molecular de moléculas neutras suele ser menos trivial que con iones, y el 

anfitrión necesita tener ya sea sitios de enlace altamente preorganizados o interacciones de 

autoensamblaje alrededor del huésped. La urea es una molécula pequeña y neutra, por lo que 

sus fuerzas de atracción en su interacción como huésped dificultan su reconocimiento. En este 

sentido hay  poca información en la literatura del reconocimiento molecular de urea. Aunque 

la información reportada es mínima, algunas áreas como la química orgánica, nanomateriales, 

química supramolecular y la química inorgánica, han realizado esfuerzos en el desarrollo de 

receptores para urea  y algunos de sus derivados,  por medio de diferentes métodos, teóricos, 

electroquímicos, espectrofotométricos y espectroscópicos. 

De esta manera, algunas de las moléculas orgánicas desde dendrímeros hasta macrociclos 

complejos hacen parte de las especies anfitrionas para urea (Figura 7). Según lo describe en 

su estudio Hegde et al., 1993, cuando se hace reaccionar hidracina con una quinolina, se 

produce la correspondiente hidrazona que por medio de la ciclación de Fisher induce la fusión 

de los anillos; con esto el compuesto final llega a tener cuatro sitios de unión dos donadores 

de enlace de hidrógeno (DEH) y dos aceptores de enlace de hidrógeno (AEH). Partiendo de 

esto, algunos compuestos orgánicos se han sintetizado para tener al nitrógeno tanto  DEH 

como AEH, por ejemplo las fenantrolinas. (42)  

Así lo evidencia Mahapatra et al., 2010, en su estudio con 1,10-fenantrolina y otro receptor 

que además forma un enlace imínico entre la fenantrolina y 2,6-aminopiridina, sus estructuras 

cristalinas con urea indican la  formación de red de enlace hidrógeno, tanto con los sitios DEH 

de la 1,10-fenantrolina como de la misma molécula de urea, esto hacía que la fluorescencia 

se apagara en la adición de la urea con constantes de asociación del orden de (1-9)*103 M-1 

(43). Otros ejemplos de reconocimiento de urea con fenantrolina son representados en los 

estudios de Goswami et al., 2005 (44). Entre tanto, Biswakarma et al., 2018, estudiaron por 

medio de la espectroscopía de fluorescencia la interacción de la urea con sistemas no ciclados 

comparando la presencia de más sitios de unión y la importancia de una cavidad como unidad 

receptora, y el sistema aromático de fenantreno como unidad de reconocimiento(7). 
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Los estudios de Goswami et al., 2005, también presentan otra interacción correspondiente a 

los átomos de oxígeno de la cadena de polieter en los macrociclos de las supramoléculas, pues 

son AEH, que estabilizan el complejo formado con urea (44). Esto también sucede en un par 

trabajos, en los cuales se sintetizaron dos compuestos macrocíclicos, que tenían en común una 

unidad de dicarboxamida unida a una aminopiridina en cada posición del nitrógeno amídico; 

la molécula está ciclada por una cadena de poliéteres a partir de un digol y un trigol. Su 

interacción con urea se midió por espectroscopía de UV-Vis y fluorescencia, disminuyendo 

la  absorbancia y la intensidad, correspondientemente. Por medio de la difracción de rayos X 

de monocristal se visualizó la interacción entre la molécula de urea y los átomos de oxígeno 

(AEH), de las cadenas de poliéter del macrociclo (12,13). 

Otra de las interacciones importantes de los trabajos hasta ahora reportados es la interacción 

de enlace de hidrógeno del tipo N-H…O (O- carbonilo); tanto los sistemas propuestos 

macrocíclicos y abiertos, poseen en sus estructuras nitrógenos amídicos que son DEH, 

direccionales hacia el átomo de oxígeno del grupo carbonilo de la molécula de urea. Esta 

interacción además de ser determinada por difracción de rayos X de monocristal también es 

comúnmente reconocida por el desplazamiento a campo bajo en RMN-1Hde los protones 

unidos al nitrógeno amídico (7,12,43,44). Goswami y Mukherjee, 1997, hacen una 

comparación entre 2 sistemas isoftaloilamida; uno de ellos sustituido en los grupos amídicos 

una por 2-metilaminopiridina y el otro por 1,8–naftiridina; con el propósito de identificar el 

efecto que tiene dos sitios AEH adicionales, en el compuesto con naftiridina. En efecto, el 

sistema con más sitios de unión representó una Ka= 6,6*104, un orden mayor que la Ka del 

otro sistema (4,2*103), medidas por método gravimétrico de Horman(45). 

Con base a estos informes, Pinilla et al., 2011, realizaron la misma sustitución que Goswami 

y Mukherjee, 1997, aunque en este caso las unidades centrales ya no era isoftaloilo sino piridin 

dicarboxamida o pirrol dicarboxamida, aumentando un sitio de unión AEH  o DEH, 

respectivamente. Para evaluar los sistemas resultantes se utilizaron cuatro derivados de la 

urea: éster de biotina, 2-imidazolidona, N,N’-trimetilenurea y barbital; por medio de los 

estudios teóricos conformacionales y RMN-1H se determinaron las Ka, para todos los 

sistemas, donde el sistema con 7 sitios de unión (pirrol dicarboxamida con 1,8-naftiridina), 
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presentó la mayor afinidad con Ka=9432 M-1 con la éster biotina(46). Bajo este panorama, 

dentro de los derivados de urea reconocidos por huéspedes orgánicos neutros, Goswami S. y 

Dey S., está la biotina y biotin etil éster (ver estructura Figura 7 k)), los estudios indican un 

avance en el reconocimiento de estos analitos en disolventes menos polares como el 

cloroformo; la asociación de los analitos con los huéspedes se evaluó principalmente por los 

desplazamientos en las señales de 1H-RMN y espectroscopía UV-Vis. Los tres huéspedes 

sintetizados, presentaban sitios para formar enlace de hidrógeno, el compuesto  2 el que más 

sitios tenía y el 3 menos sitios; sin embargo, las Ka presentaron un mayor valor para el 

compuesto 1, ya que además de tener más sitios para formar enlaces de hidrógeno presentaba 

menos impedimento estérico para la entrada de la biotina en la cavidad(47). 

Otros sistemas orgánicos como dendrimeros funcionan como receptores de aminoácidos que 

contienen el fragmento ureico(48); heterociclos con tres sitios de unión de enlace de 

hidrógeno(49) y películas de poliacrilamida en la detección de nitrato de urea por cambios 

colorimétricos(50), y derivados de barbiturato en la determinación de urea y tiourea (51), son 

otros de los ejemplos orgánicos en el reconocimiento molecular de la urea y sus derivados. 

Las estructuras de algunos de los sistemas mencionados se muestran en la Figura 7. 

                

 

 

 

 

 

 

 

 Disolvente: cloroformo 

Ka: 4,2*103 - 6,6*104 M-1 

a) b) 

Disolvente: cloroformo 

Ka: 3530 M-1 
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Disolvente: cloroformo 

Ka: 1*105 M-1 

Disolvente: cloroformo 

Ka: No reporta 

Disolvente: Acetonitrilo, metanol y etanol.       

Ka: 44 M-1,38 M-1 (acetonitrilo), 50 M-1 (metanol). 

50 (metanol) 

 

 

Disolvente: cloroformo 

Ka: 1*104 M-1 

Disolvente: acetonitrilo 

Ka: (1-9)*103 M-1 

Disolvente: modelado para cloroformo 

Ka: 3000-9500 M-1 

c) 
d) 

e) f) 

g) 
h) 
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Figura 7. Estructuras de algunas moléculas orgánicas utilizadas para reconocimiento 

molecular de urea y algunos de sus derivados(13,42,52,43,44,46–51). 

 

En el reconocimiento de urea, también se han desarrollado biosensores en forma de 

nanomateriales (como puntos cuánticos, nanodiscos, películas de óxidos metálicos, 

nanolaminas) aparte de detectar el analito son sensibles a los cambios de pH, ya que el 

proceder la reacción de la urea con ureasa inmovilizada (ec. 6) se genera NH4OH, lo cual 

induce a un aumento en el pH y un cambio de algunas propiedades fisicoquímicas. Este 

principio ha resultado ser el método por el cual se ha detectado urea por voltamperometría, 

potenciometría e incluso de fluorescencia (53). La reacción enzimática de ureasa con urea, 

por lo tanto,  produce cambio en la conductividad; esto debido al aumento de  iones en 

solución luego de  la hidrólisis de la urea; según el estudio de Ansari y colaboradores, 

Disolvente: acetona 

Ka: no reporta 

Disolvente: acetonitrilo y THF 

Ka: no reporta 

Disolvente: cloroformo 

Ka: 1*103 - 1*104 M-1 

Disolvente: DMSO 

Ka: 1*105 - 1*106 M-1 

i) 
j) 

k) l) 
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nanomateriales de ZnO inmovilizan ureasa, con la adición sucesiva de Urea aumenta la 

conductividad, por la producción de iones en la descomposición de la urea (54).   

(NH2)2CO 
Ureasa
→     2NH4

+ + OH− + HCO3
− ec.6 

El mismo principio de la detección de urea por medio de su hidrolisis y la generación de iones 

NH4
+OH- y HCO3

-, al tener como catalizador enzimático a la ureasa, es necesario por tanto 

que esta enzima sea inmovilizada en algún material que tenga propiedades como alta área 

superficial, amplia energía de banda prohibida, y un tamaño de cristalito adecuado. Algunos 

de los nanomateriales que han servido como soporte catalítico e inmovilizador para ureasa, 

están constituidos por compuestos metálicos como Yb2O3(55), ZnO(56), CdSe/ZnS(57), 

MoS2 (58), NiO (6), NPs Au(50); por diferentes métodos, como sol-gel, electrodeposición, 

hidrotermal, entre otros, que favorecen las propiedades electroquímicas y en ocasiones 

fotofísicas en la detección de urea.   

Como se ha descrito anteriormente, la estructura de la urea consta de sitios DEH y sitios AEH, 

lo cual facilita la formación de interacciones fuertes (enlaces iónicos y covalentes) e 

interacciones débiles de transferencia de carga, para la formación de co-cristales. De esta 

manera, la urea puede formar complejos de coordinación con diversas especies metálicas. En 

muchas ocasiones las interacciones de enlace de hidrógeno que presenta la urea, se ajustan 

estructuralmente ocasionando la complementariedad e  interacciones inter e intramoleculares; 

con el fin de dar estabilidad termodinámica o cinética a los complejos formados. 

En la literatura, son  descritos diversos complejos metálicos, formados con metales alcalinos, 

alcalinotérreos, de las tierras raras y de transición. La característica de complejación de la 

urea varía en algunos parámetros, como la fuerza de enlace, sitios, geometría y 

direccionalidad de enlace. Sin embargo, el oxígeno del grupo carbonilo por sus pares solitarios 

en los orbitales de no enlace y su amplia capacidad de donación de carga, se efectúan traslapes 

efectivos, para la formación de los enlaces de coordinación o dativos (59).  

Uno de los ejemplos de complejos de coordinación de metales alcalinos formados con urea 

fue reportado por  Tesch y colaboradores, en el cual se coordinó el ambiente octaédrico de 

magnesio con urea. En el estudio se aprecia la capacidad de la molécula de urea para desplazar 
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el agua coordinada al magnesio; de este modo,  se sintetizaron tres especies químicas, la 

primera magnesio coordinado con dos moléculas de urea y cuatro de agua, la segunda con 

cuatro moléculas de urea y dos de agua, y la tercera completamente anhidra. Los complejos 

cristalizaron en agua para obtener los cristales aptos para DRX de monocristal, los cuales 

aportaron las interacciones intramoleculares que daban estabilidad a los complejos, además 

de la longitud de enlace que fue corroborada por espectroscopia FTIR. También se llevó a 

cabo análisis térmicos, determinando así las pérdidas de masa y eventos endotérmicos dentro 

de los complejos sintetizados(60).   

Un importante aspecto a resaltar en la coordinación de la urea a metales de transición, es su 

modo de enlace. Además de ser favorecido el enlace con el oxígeno por sus orbitales 

moleculares, el oxígeno hace a la molécula una base dura; en tanto, requiere un ácido duro o 

levemente duro para ser enlazado. En un estudio realizado por Harkness y colaboradores, se 

pudo determinar la incidencia que tiene el átomo de oxígeno en un derivado de la urea 

denominado N‑Imidazol-2-iliden‑N′‑p‑tolilureato, coordinando un metal duro del grupo 4, 

Ti(IV) y dos metales duros del grupo 10, Ni(II) y Pd(II). En el estudio se pudo determinar y 

corroborar por estudios de DRX-M, FTIR y RMN de 1H y 13C, que en este derivado de urea, 

el metal duro era coordinado por el nitrógeno del imidazol y el átomo de oxígeno duro del 

fragmento ureico; dado que la frecuencia de vibración C=O disminuía para el complejo 

(1524cm-1) y para el ligando ureico libre (1642 cm-1), al igual del desplazamiento de las 

señales de 13C-RMN. Mientras que con los metales blandos el complejo se formó por los 

nitrógenos del imidazol y el nitrógeno del fragmento ureico con el metal(61). 

Por otra parte, ligantes de 2-bencimidazoil-urea fueron sintetizados por Banti, Poyraz y 

colaboradores, para formar complejos de coordinación con Cu(II), Zn(II) y Ni(II), que eran 

indispensables en el tratamiento del cáncer y como agentes, antivirales, antimicrobianos y 

antiprotozoarios. Los complejos formados según los estudios de caracterización se 

coordinaron a los metales con el átomo de oxígeno ureico. Una de las similitudes de estos tres 

metales es que son ácidos duros, lo que podría explicar de alguna manera su preferencia por 

coordinarse con la base dura de oxígeno en la urea; tal como se muestra  el desplazamiento 

del ν(C=O) de 1725-1705 cm-1 a 1678 cm-1 en FTIR. La tendencia de mayor dureza la tiene 
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Cu(II), por tanto su fuerza y distancia de enlace con el oxígeno de la urea son favorecidos; así 

lo muestran las estructuras cristalinas, donde la distancia M-O siguen orden creciente 

Cu(II)<Zn(II)<Ni(II) (con los valores de 1.947Å, 2.0572Å y 2.0953Å, 

respectivamente)(62,63). 

El reconocimiento molecular consiste en el autoensamblaje por interacciones débiles de un 

anfitrión y un huésped; en este trabajo se presenta la urea como huésped, el complejo de Cu(II) 

como anfitrión, y la interacción es de tipo dativa o de coordinación y una interacción 

complementaria de enlace de hidrógeno. Aunque pocos ejemplos son encontrados en la 

literatura, algunos de los más relevantes tienen que ver con la mimetización de la enzima 

ureasa que tiene dos átomos de Ni en el sitio activo que hidrolizan la urea a CO2 y NH4
+OH-.  

Es así como Kryatov y colaboradores, sintetizaron un complejo de Ni(II), intentando simular 

el modo de acción de la ureasa al entrar en contacto con la urea (ver Figura 8ª)). Ellos 

describen que a un pH óptimo la urea se coordina inicialmente a un Ni por el grupo C=O 

amídico y posteriormente sufre la desprotonación de –N amídico, para coordinar el otro átomo 

de Ni. Para evaluar la reversibilidad de su estudio, llevan los complejos sintetizados a 

diferentes medios: acetonitrilo, acetona y metanol, y miden sus propiedades ópticas y 

cinéticas por UV-Vis; observan que la longitud de onda de absorción tiene una leve variación, 

al adicionar urea o cuando el medio esta hidratado; y concluyendo que el complejo y la urea 

tienen una mayor estabilidad cinética en metanol, seguida por Acetonitrilo(14). 

             

 

 

Disolvente: acetona, acetonitrilo, metanol. 

Ka: no reporta 

Disolvente: metanol. 

Ka: no reporta 

a) b) 
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Figura 8. Representación de los complejos inorgánicos anfitrión-huésped para el 

fragmento ureido (14–17). 

 

Como se muestra en la Figura 7, se han sintetizado algunos compuestos orgánicos para 

capturar y/o reconocer la molécula de urea dentro de ello algunos macrociclos. Sin embargo, 

aunque pocos estudios lo demuestran, una interacción complementaria de dos tipos iguales o 

diferentes de interacciones intermoleculares, aumentan el efecto sinérgico en la asociación y 

formación de un complejo anfitrión-huésped. En la Figura 8. b), se puede identificar un 

complejo ternario, formado a partir de una estructura macrocíclico, el catión uranilo y la urea. 

De la cual su estructura cristalina reporta los enlaces de hidrógeno presentes, y además el 

enlace de coordinación entre el ion uranilo y la urea, uno de los sitios de coordinación del 

uranio reconocer la urea por el oxígeno carbonílico, mientras que los hidrógenos amídicos de 

la urea forman los enlaces de hidrógeno con el macrociclo. 

 

2.1 COMPLEJOS DE COORDINACIÓN DE Cu(II) CON UREA 

 

Dentro de los metales de transición de importancia a nivel intra y extracelular, se encuentran 

los complejos de coordinación de Cu(II), el cual llega a actuar como cofactor enzimático en 

diversos procesos biológicos; mientras el Cu libre en el organismo conlleva efectos tóxicos, 

a razón de la generación de radicales libres. Los complejos de Cu(II) en trazas pueden ser 

Disolvente: metanol. 

Ka: 45.3 M-1 

Disolvente: acetonitrilo 

Ka: 1*103 M-1 

c) d) 
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encontrados en el organismo, controlando la función de algunos órganos y suelen tener mayor 

solubilidad en agua que complejos con otros metales del bloque d.  

Es por esta razón que Gangopadhyay D. y colaboradores sintetizaron un complejo 

heteroligante de urea y creatinina (Crn), [Cu(urea)(Crn)Cl2] (Figura 9. a)). Teniendo en cuenta 

que estas dos moléculas son de interés fisiológico; la creatinina es producida con la ciclación 

de la creatina, y la urea es un excelente agente antioxidante, que proviene del catabolismo de 

las proteínas, y es el principal componente de la orina. En este estudio se identificó el sitio de 

coordinación por medio de la comparación entre las especies libres y las especies coordinadas 

por separado con Cu(II). 

Gangopadhyay, determinó los desplazamientos de ῡ (cm-1) en espectroscopía FTIR, para 

identificar el sitio de complejación. De esta manera, se evidencia un desplazamiento del ῡ 

enlace C=N en la creatinina de 1590 cm-1 en el compuesto puro, hasta 1503 cm-1 en el 

complejo con Cu, aludiendo el modo de enlace a Cu-N. Entre tanto la urea tiene tres posibles 

sitios de coordinación, de forma análoga se evaluaron los desplazamientos por FTIR para las 

vibraciones de enlace N-H y C=O. La vibración de enlace N-H permaneció igual tanto en la 

urea libre como en el complejo con Cu; mientras que para el enlace C=O, el modo vibracional 

se desplazó desde 1679-1625cm-1 hasta 1653-1627 cm-1, también se encontró la vibración Cu-

O en 280 cm-1, determinada por espectroscopía Raman; las otras vibraciones también fueron 

corroboradas por espectroscopía Raman. Aunado a esto, se pudo concluir el complejo se 

enlaza de la forma Cu-O ocasionando trasferencia de carga de Cu a los grupos NH2 de la urea 

y debilitando el enlace C=O; se verificó por cálculos DFT donde la carga de los grupos NH2 

paso a de -0,4 a -0,6 ya en el complejo. La espectroscopía UV-Vis tuvo un pico de absorción 

máximo en 256 nm(64).  
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Figura 9. Representación de algunos complejos de coordinación Cu-urea; a) 

[Cu(Crn)2(urea)2Cl2]; b) [Cu2(CH3COO)4(urea)2]; c) [Cu(NO3)2(urea)4 (fuente: 

tomada del autor)(64,65). 

Según los estudios realizados por  Esmaeili y colaboradores, el acomplejamiento de la urea al 

cobre como ligando monodentado, lleva a que pueda cumplir funciones como antioxidante y 

agente cardioprotectivo, los respectivos análisis espectroscópicos y citotóxicos corroboraron 

su presencia y actividad biológica. La detección de urea es llevada a cabo en suero sanguíneo, 

orina, e incluso se ha llegado a probar analizar las lágrimas, por la baja complejidad en su 

composición química(66). 

Con base en esto, Sarakinou y colaboradores sintetizaron dos complejos de urea y Cu(II), 

denominados  [Cu(CH3COO)4U2] y [Cu(NO3)2U4], al igual que en el trabajo de Esmaeilia, la 

urea coordina de forma monodentada al Cu(II) con geometría de pirámide tetragonal y 

octaédrica, respectivamente. El complejo con acetato, es dinuclear, conformado por dos 

átomos de Cu (implica interacción de cuprofilicidad), enlazados en el plano ecuatorial a dos 

oxígenos acetato y dos oxígenos de carbonilo, en su posición ecuatorial se encuentran la 

molécula de urea (Figura9 b)). Por DRX de monocristal se corroboró la estructura y las 

longitudes de enlace Cu-O(acetato): 1.985Å y Cu-O=C: 1.953Å, la cual no difirió mucho; no 

obstante, la distancia Cu-O(urea): 2.141Å, es más larga que las anteriores a causa de la 

distorsión por el EJT. El complejo con ligantes nitratos, eran mononucleares, con cuatro 

moléculas de urea en el eje ecuatorial y dos nitratos en el axial (Figura 9 c)). De forma similar, 

las distancias para las ureas en el eje ecuatorial, C-O era menores que las presentadas por Cu-

O(nitrato), del orden de 2.5Å, por el mismo EJT. Dada la presencia de sitios DEH o AEH en la 

urea, ambos complejos formaron redes porosas tridimensionales. Los complejos también se 

 b) c) a) 
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caracterizaron por FTIR, obteniendo las vibraciones de enlace N-H, C=O, O-C=O, N-O, O-

N=O; los respectivos desplazamientos de  ῡC=O a menor ῡ, al formar el complejo urea-Cu, 

fueron evidenciados para ambos complejos (65). 

 

Figura 10. Polímero de coordinación [Cu(H2O)2(urea)(C6(COO)4(COOH)2)]n
2n-  (fuente: tomada 

del autor)(67). 

Dentro de los compuestos que forma la urea al coordinarse con el Cu(II), también cabe 

mencionar los polímeros de coordinación. En este caso, se busca una molécula que sirva como 

puente entre dos átomos de Cu, una de ellas puede ser el ácido benzacarboxílico, el cual está 

hexasustituido por unidades carboxilatos protonados y desprotonados. Los complejos 

sintetizados por Köberstein y colaboradores, [Cu(H2O)2(urea)(C6(COO)4(COOH)2)]n
2n-, 

forman cadenas infinitas debido a que las unidades de puenteo que unen los átomos de Cu son 

dos COO-, en la posición ecuatorial en orden al Cu, este plano ecuatorial lo complementan un 

ion hidruro y una molécula de urea, dando una geometría de pirámide base cuadrada; en el 

ápice se halla otra molécula de H2O (Figura 10). Los demás grupos N-H, COO- y COOH, 

contribuyen a interacciones intermoleculares y la formación de estructuras laminares. 

A partir de la importancia y aspectos relevantes del Cu(II) como centro oxífilico y los 

complejos de urea-Cu(II), estudiados en las bases de datos y en la literatura, se realizó el 

estudio de reconocimiento molecular de un nuevo complejo de Cu(II) y la molécula de urea. 
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3 CAPÍTULO III. OBJETIVOS 

 

3.1 OBJETIVO GENERAL 

 

Desarrollar un nuevo complejo de Cu(II) estable en disolución basado en carboxilatos y 

diaminas, que tenga en su estructura química el fragmento Cu-O y sitios de coordinación 

disponibles en el centro metálico para el reconocimiento molecular de ureas. 

 

3.2 OBJETIVOS ESPECÍFICOS 

 

 Diseñar y sintetizar un nuevo complejo de cobre (II) basado en ligantes voluminosos 

de ftalato y una diamina que contenga sitios de coordinación disponibles. 

 Explorar diferentes técnicas de cristalización para la obtención de  cristales del nuevo 

complejo de Cu(II) adecuados para difracción de rayos-X de monocristal. 

 Llevar a cabo la caracterización del complejo dinuclear de Cu(II) por medio de  DRX-

M, superficies de Hirshfeld,  espectroscopía FTIR, espectrometría de masas ESI+, 

espectroscopía UV-Vis, modelamiento teórico, espectroscopía de EPR y RMN. 

 Estudiar la estabilidad química en solución y las propiedades de absorción del nuevo 

complejo de Cu(II), mediante métodos experimentales y teóricos. 

 Estudiar la interacción del nuevo complejo de Cu(II) con una serie de ureas que 

incluye urea, ureas cíclicas, ureas N-metiladas y un derivado biológico de urea (éster 

de biotina), a través de titulaciones de UV-Vis y determinar sus constantes de 

asociación.  

 Estudiar el modo de interacción entre el complejo de Cu(II) y la urea a través de 

técnicas espectroscópicas y estructurales. 
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4 CAPÍTULO IV. PLANTEAMIENTO DEL PROBLEMA 

 

4.1 JUSTIFICACIÓN 

 

El reconocimiento molecular se ha convertido  en una alternativa efectiva para la rápida 

detección  de iones, macromoléculas, biomoléculas, moléculas orgánicas cargadas y neutras, 

que causen algún desorden fisiológico, biológico o ambiental, en concentraciones 

micromolares. Aunque diversas técnicas y metodologías, son utilizadas en el reconocimiento 

de estas especies químicas, como la cromatografía y algunos métodos potenciométricos, 

resultan costosos, menos precisos, poco sensibles e incluso con un mayor tiempo de respuesta. 

Por otro lado, moléculas como la urea tienen varios sitios donadores y aceptores de enlace de 

hidrógeno, lo que la hace efectiva en la formación de interacciones intermoleculares; sin 

embargo, son especies neutras, pequeñas y altamente polares, lo que dificulta su 

reconocimiento ya que su energía de solvatación en agua es alta, y es poco soluble en medios 

menos polares. Si bien los reportes en la literatura indican  algunos ejemplos del 

reconocimiento molecular de urea con moléculas orgánicas, el uso de estructuras inorgánicas 

para tal fin es limitado. El reconocimiento de urea podría evitar la propagación de patologías 

cardiacas, hepáticas, renales y digestivas (6). Bajo este panorama, el centro metálico de Cu(II) 

puede actuar como un ácido intermedio entre duro y blando; por eso suele ser un centro 

altamente oxofílico, que pueda tener una gran interacción con grupos como el carbonilo de la 

urea. Los ligantes dan estabilidad al complejo para formar complejos dinuclares de Cu(II), 

además de llegar a tener interacciones cooperativas con el analito y aumente la afinidad entre 

anfitrión y huésped(32).  

4.2 HIPÓTESIS 

 

Complejos metálicos basados en carboxilatos de Cu(II) con sitios disponibles de coordinación 

y estables en solución, pueden funcionar como receptores artificiales de ureas a través de una 

interacción cooperativa de enlace de coordinación y enlace de hidrógeno entre el fragmento 

Cu-O del complejo y los grupos carbonilo y amida de la urea. 
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5 CAPÍTULO V. MARCO METODOLÓGICO 

 

5.1 REACTIVOS Y DISOLVENTES 

 

Los reactivos y disolventes utilizados fueron adquiridos de fuentes comerciales (Sigma-

Adrich, Tecsiquim), se usaron tal y como se recibieron, excepto en los casos que se indique 

el método de purificación. La mayoría de los disolventes son anhidros o grado HPLC, sin 

embargo, algunos fueron secados por técnicas convencionales. La sal de potasio, 

tetracloroftalato de potasio, fue preparada a partir de la hidrólisis del anhídrido 

tetracloroftálico con KOH. 

 

5.2 INSTRUMENTACIÓN 

 

Los estudios de difracción rayos X de monocristal fueron llevados a cabo por un difractómetro 

de Monocristal Bryker-APEX con un detector de área CCD y un monocromador de grafito 

(λM0Kα=0.71073Å). Los datos fueron colectados a T= 100 y 298 K. Las intensidades medidas 

fueron reducidas a F2 y correlacionadas por absorción con SADABS (SAINT-NT). Las 

estructuras fueron resueltas por métodos directos y refinados usando el software SHELXTL-

NT. Los átomos diferentes a hidrógeno fueron refinados anisotrópicamente. Los átomos de 

hidrógeno tipo CH fueron localizados en posiciones geométricamente calculadas usando el 

modelo rígido. Los átomos tipo OH y NH fueron localizados por mapas potenciales de Fourier 

y refinados mediante modelo rígido, fijando las longitudes de enlace 0.84 y 0.86, 

respectivamente. Las figuras cristalográficas fueron creadas mediante SHELXTL-NT, 

MERCURY 4.1.3. El análisis de superficies de Hirshfeld y de huella dactilar se ejecutó con 

el software Crystal Explorer 21, Copyright © 2005-2021 University of Western Australia. 

Los espectros de IR, se obtuvieron usando un equipo Perkin-Elmer Attenuated Total 

Reflectance FT-Spectrometer (ATR); en todos los espectros obtenidos se muestra el número 

de onda (cm-1) contra el porcentaje de transmitancia (%T). Los espectros de masas se 

obtuvieron usando un espectrómetro de masas marca JEOL modelo JMS-T100LC con un 
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cromatógrafo de líquidos acoplado a masas marca Bruker Daltonics modelo Esquire 6000 

para el modo de ionización fue ESI.  Los experimentos por espectrofotometría de UV-VIS se 

hicieron con un espectrofotómetro de arreglo de diodos, Agilent modelo Cary 100, con 

resolución de 2nm con una precisión de longitud de onda <± 0.5nm y una precisión 

fotométrica <±0.005. Se utilizaron celdas de cuarzo (paso óptico [1cm], volumen [2.5mL]). 

Los espectros de RPE se obtuvieron utilizando un espectrofotómetro de resonancia 

paramagnética electrónica marca JEOL modelo JES-TE300 con 1.4 T de campo magnético 

en la banda X, posibilidad de variación de temperatura entre ambiente y 6.5K así como una 

lámpara de luz UV para irradiación in situ. Las gráficas de los datos obtenidos por algunas 

técnicas de caracterización, al igual que la determinación de constantes de asociación fueron 

realizadas con el Software OriginPro 2019b (64-bit), Copyright © 1991-2019 OriginLab 

Corporation. 

 

5.3 SÍNTESIS  

 

5.3.1 Reacción química general del complejo de coordinación 1. 

 

 

Figura 11. Reacción química general del complejo 1. 
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5.3.2 [Cu2L2(Tmen)2(H2O)2] (1) 

 

La sal de Cu(II), Cu(ClO4)2·6H2O (0.2 mmol, 0.074 g) fue disuelta en 10 mL de metanol, y 

se adicionó a  una solución de Tmen (0.2 mmol) en metanol (10 mL). Luego el dianión TClf 

(0.2 mmol, 0.075 g) fue solubilizado en una mezcla metanol-agua  5:1 (10 mL), se adicionó 

lentamente bajo agitación a temperatura ambiente a la mezcla de la sal de Cu con Tmen; la 

solución final de color azul profundo, se calentó a 50°C por tres minutos; posteriormente se 

enfrió en baño de hielo, se filtró, se descartó el sólido y se conservó el filtrado. El filtrado fue 

concentrado hasta 10 mL bajo presión reducida, el cual se dejó en reposo por 1 hora, se filtró 

y se desechó el KClO4 (sólido blanco) precipitado. Finalmente cristales de color azul profundo 

crecieron de la solución final por evaporación lenta del disolvente durante cinco días, los 

cuales fueron adecuados para difracción de rayos X de monocristal.  

5.3.3 Estabilidad cinética del complejo 1 en solución  

 

Una solución 2 mM del complejo 1 en metanol, fue llevada a una celda de cuarzo al 

espectrofotómetro UV-Vis para evaluar la estabilidad cinética del complejo a baja dilución, 

con una solución 1mM midiendo la absorción en 627 nm, cada tres minutos hasta completar 

de 90 minutos. Para determinar la estabilidad cinética a alta dilución, se realizó el mismo 

procedimiento en el espectrofotómetro, pero con una solución 0.036 mM del complejo 1  en 

metanol, teniendo en cuenta la banda de absorción a 285 nm. 

5.3.4 [Cu(Tmen)(L)Urea] (1a)  
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El complejo de Cu(II) 1 (0.02 mmol, 20 mg), fue llevado a sequedad a 125°C por 1 hora. En 

un matraz fue disuelta urea (0.1 mmol, 6 mg) en 10 mL de metanol anhidro; el compuesto 1 

previamente secado, se solubilizó en 20 mL de metanol anhidro y  se adicionó lentamente  

gota a gota cada 5s  a la solución de urea bajo agitación continua a 50°C. La mezcla se agitó 

durante 30 minutos. Finalmente el volumen de la solución fue reducido hasta 10 mL, los 

cristales adecuados para difracción de rayos X crecieron del filtrado obtenido por evaporación 

lenta del disolvente durante cinco días. 

5.4 TITULACIONES ESPECTROFOTOMETRICAS 

 

Una solución stock 3mM del complejo 1 fue preparada en metanol, 2.5 mL de esta solución 

stock se llevó a una celda de cuarzo de 3 mL. Por otro lado se preparó una solución de analito: 

urea 2 M en metanol, alícuotas de esta solución de diferentes volúmenes fue adicionada a la 

solución de complejo. Al hacer cada adición se llevó a cabo una medición de la absorbancia 

y longitud de onda por espectroscopía UV-Vis, para obtener los perfiles de absorción y con 

ello el posterior cálculo de las constantes de asociación. El mismo procedimiento fue llevado 

a cabo con la solución stock 2mM del complejo 1 pero con soluciones de los analitos: 

dimetilurea (1M), tetrametilurea (1M), imidazolidona (0.22M), trimetilenurea (0.22M), 

biotina esterificada (0.028M) y N,N’-dimetilpropilenurea (0.028M). 

 

5.5 DETERMINACIÓN CONSTANTE DE ASOCIACION (Ka) 

 

La constante de asociación Ka, indica la afinidad entre anfitrión y huésped para en la 

formación del nuevo complejo por interacciones intermoleculares; en relación a esto, con los 

datos obtenidos por técnicas como la espectroscopía UV-Vis, Resonancia Magnética Nuclear, 

Calorimetría Diferencial de Barrido, Fluorescencia, entre otras, ayudan al cálculo de la 

constante de asociación.  

Ka =
[C]

([H]0 − a ∙ [C])𝑎 ∙ ([G]0 − b ∙ [C])𝑏
  (ec. 7) 
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Asumiendo una relación estequiométrica 1:1, la ec. 7 se desarrolla así:  

[1ª] =  Ka[H1]0[Gurea]0 − Ka[1ª]([Gurea]0[H]0) + Ka[1ª]
2 ec.8 

Haciendo el ajuste de la {ec. 8 por ecuación cuadrática la ecuación final resulta ser:   

[1ª] =
1

2
((

1

Ka
+ [H1]0 + [Gurea]0) − √(

1

Ka
+ [Gurea]0 + [H1]0))

2

+ 4[H1]0[Gurea]0) ec. 9 

Si solo el anfitrión y el complejo final absorben radiación UV-Vis la absorción total (Y) estará 

dada por: 

A𝑜𝑏𝑠 = 𝐴1 + A1a = ε1 ∙ [H1] + ε1a ∙ [1ª] ec. 10 

Así se puede hacer el tratamiento final de datos por el método de mínimos cuadrados con la 

ecuación, al graficar la absorción total, en relación a la concentración de analito (ec.10). 

Y = ε1 ∙ [H1] + ε1a  ∙ {
1

2
((

1

Ka
+ [H1]0 + [Gurea]0) −

√(
1

Ka
+ [Gurea]0 + [H1]0))

2

+ 4[H1]0[Gurea]0)} ec.10 

Donde, [1a]: concentración de complejo 1a; [H1]: concentración del complejo anfitrión 1 en 

equilibrio; [H1]0: concentración inicial del complejo anfitrión 1; [G1]0: concentración inicial 

del analito urea; ε1 y ε1a, coeficientes de extinción molar del complejo 1 y 1a, respectivamente; 

A, A1 y A1a, absorción total, absorción de 1 y de 1a, según corresponde. 
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6 CAPÍTULO VI. ANÁLISIS Y DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

 

6.1 RECONOCIMIENTO MOLECULAR Y CARACTERIZACIÓN EN ESTADO                                                

SÓLIDO 

 

6.1.1 Estudios cristalográficos. DRX de monocristal. 

 

En el desarrollo de la presente investigación, fue sintetizado el complejo dinuclear 1, del cual 

fue obtenido el monocristal en metanol. De este modo, se caracterizó por DRX-M; obteniendo 

así los datos cristalográficos y de refinamiento listados en la Tabla  2. Adicionalmente, el 

complejo 1 reaccionó con urea (a.) para generar la especie mononuclear 1a, cuyo monocristal 

también fue obtenido en metanol; los parámetros cristalinos de 1a también son mostrados en 

la Tabla 2. 

Tabla 2. Datos cristalinos y de refinamiento estructural reportados para 1 y 1a. 

 

COMPUESTO 1 1a 

Fórmula C28H36Cl8Cu2N4O10 C16H26Cl4Cu N6O7 

Peso molecular (g mol
-1

) 999.29 619.77 

Temperatura (K) 100(2) 293(2)  

Longitud de onda (Å) 0.71073 0.71073  

Sistema cristalino Monoclínico Triclínico  

Grupo espacial P 21/n P-1 

a (Å); α (°) 13.6430(6); 90 8.5433 (10); 92.06 

b (Å);β (°) 8.9690(4); 111.84 8.9092 (11); 92.07 

c (Å); γ (°) 17.3187(8); 90 17.723(2); 109(2) 

Volumen (Å
3) 1967.02(15) 1268.7(3) 

Z 2 2 

Densidad (calc.) (mg/m
3) 1.687 1.622 

Coef. de absorción (mm
-1) 1.681 1.330 
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F(000) 1012 634 

Tamaño de cristal (mm
3
) 0.281 x 0.213 x 0.114 0.374 x 0.342 x0.128 

Intervalo θ registro de datos (°) 1.635 a 25.349 2.303 a 27.103°. 

Intervalo de índices -16<=h<=14, -

10<=k<=10, -

20<=l<=20 

-10<=h<=10, -

11<=k<=11, -22<=l<=22 

Reflexiones colectadas 16378 27199 

Datos/restricciones /parámetros 3609 / 3 / 245 5569 / 345 / 418 

Índices finales R1; wR2
 0.0222; 0.0566 0.0286; 0.0731 

Min., max.Δρ (e Å
3
) 0.370, -0.347 0.567, -0.504  

 

Figura 12. a) Estructura cristalina de 1 y b) Interacciones no covalentes más importantes 

del cristal 1,  los elipsoides son mostrados con 30% de nivel de probabilidad, y son 

enumerados los principales en los cuales intervienen. Los átomos de hidrógeno no son 

mostrados para mayor claridad. 

 

La Tabla 3 contiene los ángulos y distancias de enlace seleccionados alrededor de los átomos 

de cobre (II) para el complejo 1. La reacción entre el acuo-complejo 

[Cu(Tmen)(H2O)x](ClO4)2 y la sal de tetracloroftalato de potasio en una mezcla metanol/ agua 

(V/V, 5:1) dio el complejo 1, en buenos rendimientos (> 90%) como cristales de color azul 

adecuados para difracción de rayos X. El análisis reveló que el compuesto 1 es un complejo 

dinuclear neutro centro simétrico de cobre (II), el cual cristalizó en el grupo especial de P21/n 

a) b) 
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en un sistema cristalino triclínico (Figura 12), con dos moléculas por celda unidad y media 

molécula en la unidad asimétrica. 

Tabla 3. Longitudes y ángulos de enlace seleccionados para determinar la geometría del 

compuesto 1.  

Distancias (Å) Ángulos (°) 

Cu-Cu 5.45  

O1-Cu1-O5 

 

92.9(6) 
 

N1-Cu1-N2 

 

86.57(6) Cu1-O5 1.96(13) 

Cu1-O3 2.16(13) O1-Cu1-N1 86.7(6) O1-Cu1-O3 111.48(5) 

Cu1-O1 1.98(13) O5-Cu1-N1 175.8(6) O5-Cu1-O3 90.36(5) 

Cu1-N1 2.092(16) O1-Cu1-N2 151.80(6) N1-Cu1-O3 93.57(6) 

Cu1-N2 2.028(16) O5-Cu1-N2 91.74(6) N2-Cu1-O3 96.27(6) 

 

La unidad asimétrica contiene un cobre coordinado a cinco átomos [Cu(N2O3)]  con dos sitios 

ocupados por la diamina y tres sitios por átomos de oxígeno de los dos grupos carboxilatos y 

de una molécula de agua. El parámetro tau de Addison ha sido usado para describir la 

distorsión alrededor de la geometría de coordinación, (τ= diferencia entre los dos más grandes 

ángulos/60 para los cinco centros coordinados al metal, que permiten la distinción, entre 

bipirámide trigonal, idealmente τ=1 y pirámide cuadrada idealmente τ = 0. (43) Bajo esta 

premisa, la geometría de coordinación del complejo 1 es pirámide de base cuadrada, τ = 0.3 

(Figura 13 a)). La distancia Cu….Cu es 5,45 (7)Å y el macrociclo está formado por 14 átomos 

que contienen dos ligandos puente TClf.  

                                                    

    

Figura 13. Geometría del Cu(II) en los monocristales difractados de los compuestos a) 1,  

b) 1a. 

a) b) 
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La combinacion de Cu(II) con acidos multicarboxílicos ha formado uno de los más grandes 

subgrupos en compuestos metal-orgánicos y a pesar de esto, hay pocos ejemplos de complejos 

de coordinación con ácido tetracloroftálico y todas estas estructuras poliméricas 

supramoleculares, con ligandos monodentados  donadores de N tales como: pirazoles, 

diacinamida, 1,2-di(4-pridil)etileno, ligantes radical nitróxido (68) y también ha sido 

reportado el polímero de coordinación [Cu2(L)2(H2O)6.2(H2O)]n (69)(70)(71). 

Bajo este horizonte, el compuesto 1 es el primer macrociclo reportado con el anión 

tetracoloftalato. La formación del macrociclo puede ser un resultado del uso de sistemas 

ternarios con ligantes robustos como L y los ligantes multisustituidos donadores de N como 

Tmen. 

Tabla 4. Ángulos y distancias de las interacciones de mayor interés del monocristal de 1. 

Interacciones de enlace de hidrógeno 

D-H....A D-A [Å] H…A [Å] ∡ (°) 

O-5H5b….O2 2.631(19) 1.821(15) 162.4(2) 

O5-H5a….O4 2.628(18) 1.813(15) 163.68(2) 

C10-H10b…O2 3.385(18) 2.451(14) 157.27(2) 

C12-H12a…O4 3.505(18) 2.548(14) 165.54(2) 

Interacciones de enlace de halógeno 

D-X....A D-A [Å] X….A [Å] ∡ (°) 

C2-Cl1….O2 3.051 3.124 71.93 

C5-Cl4….O4 3.069 3.162 70.34 

 

El compuesto 1 presentó interacciones inter e intramoleculares de enlace de hidrógeno, las 

cuales son listadas en la Tabla 4. El complejo 1 exhibió interacciones de enlace de hidrógeno 

fuertes del tipo O-H…O intramoleculares, en promedio la distancia de enlace H…O fue 1.817 

Å y el ángulo 163.29° indicando contacto cercano y buena direccionalidad entre el átomo de 

hidrógeno y el oxígeno; y otras interacciones intermoleculares moderadas del tipo C-H…O 

con distancia de H…O y ángulo en promedio de 2.4995 Å y 161.4°, aunque si bien es una 

distancia corta entre el átomo de hidrógeno y de oxígeno, es muy cercano al valor de la suma 

del radio de Van der Waals para estos dos, y su direccionalidad es 20° menor al ángulo  ideal 

(180°)(21,23).  
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Por otro lado interacciones intermoleculares de enlace de halógeno hacen parte del 

empaquetamiento cristalino de las dos moléculas de estudio, en el complejo 1 interacciones 

intramoleculares de tipo C-Cl…O con una distancia media de 3.143 Å menor a la suma de los  

radio de Van der Waals entre el átomo de oxígeno y cloro (3.2 Å), pero con una 

direccionalidad baja 71.13° con respecto al ángulo común para el tipo de enlace de halógeno 

(180°)(72)(73).  

              

 

Figura 14. a) Interacciones no covalentes de 1a, b) Estructura cristalina de 1a. Los 

elipsoides son mostrados con 30% de nivel de probabilidad, y son enumerados los 

principales en los cuales intervienen. Los átomos de hidrógeno  en a), no son 

mostrados par mayor claridad. 

 

El complejo 1 reaccionó con la molécula de urea para obtener el complejo 1a, del cual se 

obtuvo un cristal azul, que fue difractado por DRX-M como se muestra en la Figura 14 a) y 

los parámetros cristalográficos mostrados en la Tabla 2. El análisis indicó que el cristal 

obtenido es un complejo mononuclear de Cu(II), que cristalizó en el sistema cristalino 

triclínico y grupo espacial P-1; cada celda unitaria contiene dos moléculas 1a y la unidad 

asimétrica consta de una molécula de complejo 1a, en la cual el átomo de cobre se encuentra 

pentacoordinado [Cu(N2O3)], los dos átomos de nitrógeno de la diamina, dos átomos de 

oxígeno de los carboxilatos y un átomo de oxígeno de la molécula de urea; además, una 

a) b) 
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molécula de urea y otra de agua se encuentran libres sin coordinar el átomo de cobre pero 

hacen parte del empaquetamiento cristalino. El factor τ para 1a fue de 0.1815, exhibiendo así, 

una geometría de pirámide de base cuadrada con distorsión (Figura 13 b)), como se analiza 

en la distancia apical entre el átomo de cobre y el oxígeno (Tabla 5), donde los ángulos y 

distancia de enlace seleccionados indican que la distancia del Cu con los átomos de los 

ligantes en la base piramidal corresponde aproximadamente a 2.0Å mientras que en la 

posición apical es >2.0Å por la distorsión del EJT. 

Tabla 5. Ángulos y distancias seleccionados con respecto al átomo de Cu(II). 

Distancias (Å) Ángulos (°) 

 

Cu1-O5 

 

2.205(14) 
 

O1-Cu1-O5 

 

99.05(5) 
 
N1-Cu1-N2 

 

86(6) 

Cu1-O3 1.97(13) O1-Cu1-N1 166.21(14) O1-Cu1-O3 88.34(6) 

Cu1-O1 2.00(13) O5-Cu1-N1 96.7(5) O5-Cu1-O3 90.31(6) 

Cu1-N1 2.039(3) O1-Cu1-N2 90.2(5) N1-Cu1-O3 91.88(12) 

Cu1-N2 2.046(3) O5-Cu1-N2 92.3(6) N2-Cu1-O3 177.1(16) 

 

Tabla 6. Ángulos y distancias de las interacciones de mayor interés del monocristal de 1a. 

Interacciones de enlace de hidrógeno 

D-H
…

A D-A [Å] H
…

A [Å] ∡ (°) 

N4-H4
....

O1 2.946(2) 2.14(2) 159(3) 

N4-H4B
….

O6 2.925(2) 2.168(2) 151(3) 

N3-H3B
….

O6 2.969(3) 2.166(2) 154(3) 

O6-H6C
….

O2 2.787(2) 1.945(17) 174(3) 

O6-H6D
….

O7 2.714(2) 1.876(16) 176(3) 

N5-H5B
….

O7 3.064(3) 2.226(19) 172(3) 

Interacciones de enlace de halógeno 

D-X
…

A D-A [Å] X
…

A [Å] ∡ (°) 

C5-Cl4
…

O4 3.047 3.054 73.37 

C2-Cl1
….

O4 4.766 3.043 175.79 

 

Tal como se observa en la Tabla 6 y la Figura 14, en el cristal 1ª se dilucidan  interacciones 

de enlace de hidrógeno fuertes del tipo O-H…O y N-H…O, en promedio las distancias de 

enlace aceptor-hidrógeno es de 2.076 Å (menor a la suma de los radio de Van der Waals de 

oxígeno e hidrógeno 2.702) y con alta direccionalidad, pues todas las interacciones estaban 

en el intervalo de 155°-176°; cabe resaltar que además de visualizar una molécula de urea 

coordinada con el átomo de Cu(II), también se encuentra otra molécula libre dentro de la 
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unidad asimétrica del cristal, las moléculas libres de urea entre cada celda unidad forman 

sintones entre sí, propagando así la red cristalina. Por otro lado, la molécula de urea 

coordinada al átomo de cobre, también presenta una interacción intramolecular, siendo 

cooperativa con el enlace de coordinación;  corresponde a la interacción resaltada en la Tabla 

6, N4-H4…O1 de corta distancia aceptor-hidrógeno y buena angularidad de 159°. La 

importancia de este tipo de contactos no covalentes se da en sistemas biológicos y 

bioquímicos, en la tautomerización y cambios conformacionales de las biomoléculas, también 

en materiales de auto organización, fármacos y en la ingeniería de cristales en general (74,75). 

Otras interacciones no covalentes son de halógeno, sin embargo son más débiles debido a que 

su distancia de enlace es más larga. 

6.1.2 Análisis de superficie de Hirshfeld 

 

La representación de los puntos de contacto de una molécula dentro de una red cristalina es 

conseguida por medio del análisis de superficie de Hirshfeld, discriminando así las 

interacciones del empaquetamiento cristalino. El mapa de superficies representa con color 

rojo las interacciones intermoleculares de menor distancia (menores al radio de Van der 

Waals), el blanco alrededor del radio de Van der Waals y el azul los contactos de mayor 

distancia (76). 

Las áreas rojas en la Figuras 15 a),  y b) corresponden a las interacciones intramoleculares, la 

Figura 15 a)  presenta interacciones del tipo del tipo de O-H….O para el complejo 1. Entre 

tanto las superficies rojas de la Figura 15 b) indican la interacción del tipo N-H….O cuando la 

urea es coordinada al compuesto 1, representando así la cooperatividad y complementariedad 

de los grupos N-H y C=O del sistema al coordinar la urea al átomo de Cu(II). Además, los 

contactos intermoleculares para los tres cristales se visualizan en las Figuras 15 c), y d). Para 

el monocristal de la especie 1, en la Figura 15 c), se observan cuatro áreas rojas 

correspondientes a contactos del tipo C-Cl….O, un poco difusas. Los contactos 

intermoleculares para el compuesto 1a se observan en la Figura 15 d) en el cual se presentan 

puntos rojos bien definidos para las superficies y contactos O…H-O y N-H…O, los contactos 

de enlace de halógeno también están presentes pero son un tanto más difusos.   
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Figura 15. Superficies de Hirshfeld  dnorm con los contactos intramoleculares de: a) 1, b) 

1a; y los contactos intramoleculares de: c) 1, d)1a. 

 

 

Figura 16. Porcentaje de contribución a las áreas superficiales de Hirshfeld para los 

contactos cercanos de las moléculas 1 y 1a.  

 

Las superficies de Hirshfeld proporcionan un análisis cualitativo de los contactos en la red 

cristalina; sin embargo un análisis cuantitativo a partir de las superficies de Hirshfeld  solo es 

logrado debida la relación de di y de (distancias internas y externas a los núcleos más cercanos 

a la superficie de Hirshfeld) (77). En la Figura 16 se representan las contribuciones de los 
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diferentes ambientes moleculares que dan estabilidad al empaquetamiento cristalino para 1,  

y 1a. Bajo este contexto, las interacciones Cl…H predominan para el compuesto 1 con 41 %, 

indicando que el empaquetamiento cristalino se ve afectado en mayor medida por 

interacciones del tipo Cl…H; aunque este contacto es visto en el compuesto 1a, tan solo llega 

a ser del 20% de contribución, que puede ser causa de solo una molécula de L que coordina 

al átomo de Cu(II). Las contribuciones de tipo O….H que representan los enlaces de hidrógeno, 

tienen un bajo porcentaje de 10% para 1, comparado con el 24% para 1a, conduce a que una 

cuarta parte de su ambiente molecular es estabilizado por enlaces de hidrógeno. De manera 

análoga el complejo 1a tiene interacciones del tipo X…X (9%), están en menor proporción 

para 1. Otros contactos intermoleculares como H…H, N…H y O…O, también están presentes. 

6.1.3  Espectroscopía FTIR 

 

En la Figura 17, se muestra el espectro FTIR-ATR del compuesto 1 y los modos vibracionales 

correspondientes. El complejo está coordinado en la primera esfera de coordinación por una 

molécula de agua, que presenta una banda ν(O-H) en 3282 cm-1; sin embargo el espectro no 

presenta dicha banda debido a que el compuesto fue previamente secado. Otro grupo de 

bandas débiles características se presentan en el intervalo de 3010-2796 cm-1, debidas a la 

vibraciones de estiramiento aromático C-H, además de ν(C-H)s y ν(C-H)as del grupo -CH3 de 

Tmen(78). 
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Figura 17. Espectro FTIR del compuesto 1. 

 

Los modos vibracionales en 1606cm-1 y 1336cm-1, son debidos a los estiramientos simétricos 

ν(OCO)s y asimétricos ν(OCO)as del grupo carboxilato respectivamente. A partir de la 

diferencia de ῡ entre ν(OCO)s y ν(OCO)as (Δν(OCO)), se puede determinar el tipo de 

coordinación del carboxilato con el átomo de Cu(II); es así como se obtiene un valor de 

Δν(OCO) = 270cm-1, lo cual indica que el carboxilado coordina al Cu(II) de forma 

monodentada(79). El estiramiento del enlace C-N de Tmen se encuentra a 1261cm-1;otras 

bandas medianas en 482cm-1 y 402cm-1, se deben a los estiramientos ν(Cu-O) y ν(Cu-N), 

respectivamente. (65). 
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Figura 18. Comparación espectros FTIR del cristal 1a (línea azul) con la molécula de urea 

pura (línea roja). 

Se realizaron los estudios vibracionales para 1a y la molécula de urea pura por espectroscopía 

FTIR. En la Figura 18 se muestran la comparación de los espectros FTIR para los compuestos 

1a y urea. Las bandas en común para la urea  y 1a en 3436 cm-1, 3338 cm-1 y 1446 cm-1, 

corresponden a los modos vibracionales νa(NH2), νs(NH2) y ν(CN), respectivamente(67). La 

señal en 1586 cm-1 para la urea corresponde al modo vibracional C=O del grupo carbonilo; 

comparativamente, la señal de (1627-1575)cm-1 es debido al grupo carbonilo pero en el 

compuesto 1a. Como se aprecia la banda C=O para el complejo 1a se encuentra más 

ensanchada por dos posibles razones: se están traslapando entre sí, la señal carbonilo de la 

urea y del complejo de partida, y también, porque al estar coordinada la urea al átomo de 

oxígeno la señal sufre un ensanchamiento. Esta señal del carbonilo en 1a también sufre un 

desplazamiento en relación a la determinada para el complejo 1(Figura 17) y en urea, 

indicando que es allí donde se produce la coordinación con el centro metálico(64). Otras 

señales de interés para la urea es en 1144 cm-1 para ρ(NH2), mientras que el complejo 1a, 

conserva aún las señales en: (2975-2822)cm-1, 1327cm-1 y 1087 cm-1, como se determinó para 

1 corresponden a  ν(C-H)arom o ν(C-H) del grupo -CH3, ν(C=O)as y C-Cl, respectivamente(80). 
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6.1.4 Espectrometría de masas 

 

La especie dimérica 1 fue detectada en una solución en metanol por espectrometría de masas 

ESI. En un barrido de carga positiva, el espectro de 1 mostró esencialmente dos fragmentos 

que pueden ser asignados al complejo protonado [1+H]+ (962.83 m/z) y un segundo más 

abundante correspondiente al complejo más un sodio [1+Na]+ (984.81 m/z) (Figura 19)), 

ambas señales con pérdida de sus dos ligantes de agua.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 19. Espectro de masas ESI+ de soluciones de 1 en metanol (3.0 mM). 

 

De la misma manera el espectro de masas del complejo 1a. fue conseguido a partir de una 

solución en metanol de los  monocristales determinados por DRX-M. En la Figura 20 se 

observan los patrones isotópicos para el complejo 1a protonado, en el cual el ion molecular 

se encuentra en 542.7 m/z, determinado por un barrido de carga positiva por el método de 

ionización ESI+. 

984.81 

962.83 
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Figura 20. Espectro de masas ESI+ en solución compuesto 1a en metanol.  

 

6.2 RECONOCIMIENTO MOLECULAR EN SOLUCIÓN  

 

6.2.1 Espectroscopía UV-Vis: análisis experimental y teórico de los complejos 1 y 1a.  

 

El compuesto 1 fue caracterizado por absorción de radiación UV- Vis. Los coeficientes de 

absorción calculados a partir de la regresión lineal la relación entre concentración vs 

absorbancia, precisan que el compuesto 1 presenta un mayor ε para las dos primeras señales 

de absorción de las tres bandas más intensas como se enlista en la Tabla 7 para las especies 

absorbentes en metanol. De este modo, las tres bandas principales del complejo, se deben  las 

dos primeras a transiciones interligante y de transferencia de carga ligante-metal, y del tipo 

nπ* o ππ*, según las reglas de selección son altamente energéticas; mientras que una 

tercera banda  en 625 nm corresponde a una mezcla de transiciones de transferencia de carga 

ligante-metal- y transiciones prohibidas d-d. Esta premisa es corroborada por modelamiento 

teórico a continuación.  

 

542.7 
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Tabla 7. Coeficientes de extinción molar para el compuesto 1. 

 

Compuesto λabs ( log ε) 

1 218 (4.76); 280 (4.04); 627 (2.37) 

 

El cálculo del espectro electrónico para el complejo 1 se muestra en la Figura 21, en la cual 

se observan respectivamente los espectros teórico y experimental, en rojo y negro, y las barras 

azules corresponden a la fuerza del oscilador en el modelamiento. Como se observa los dos 

espectros, teórico y experimental, tienen un comportamiento similar, lo que puede llevar al 

cálculo y comparaciones, de las transiciones vibroelectrónicas de interés.  

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 21. Los esquemas superiores representan los orbitales frontera involucrados en la 

banda de menor absorción (625 nm). En la parte inferior se representa el espectro UV-Vis 

teórico y experimental para el complejo 1, y el acercamiento de la banda a 625 nm. 
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En la Tabla 8, se enlistan los valores correspondientes a las transiciones electrónicas a la 

respectiva longitud de onda y fuerza del oscilador (se tomó valor de fuerza de oscilador mayor 

a 0.04 para representar las transiciones de mayor absorción). Según los datos obtenidos se 

observa que por encima de 270 nm las transiciones electrónicas que tienen lugar corresponden 

principalmente a la transición de transferencia de carga ligante-metal, además de las 

transiciones prohibidas d-d; los orbitales moleculares de la transición molecular debida a la 

banda en ~600 nm son también esquematizados en la parte superior de la Figura 21, en la cual 

se observa que la transiciones podrían estar íntimamente relacionadas con la transferencia de 

carga ligante-metal (especialmente a tmen), e incluso transiciones entre los orbitales d del 

metal. Las principales transiciones en se presentan en los orbitales frontera: H-7→LUMO, H-

10→LUMO y H-16→LUMO. A partir del descenso de 256 nm de longitud de onda las 

transferencias son interligante del ftalatotetraclorado hacia la diamina. Como se determina a 

226 nm con la pérdida de 18% de densidad de TClf y la ganancia de 10% de Tmen. 

 

Tabla 8. Transiciones electrónicas de interés para calcular el espectro teórico de 1. 

Longitud 

de onda 

(nm ) 

Fuerza 

del 

oscilador 

Transiciones 

electrónicas 

% de densidad electrónica 

en el estado inicial (Ei) 

Diferencia de densidad 

electrónica  (Ef-Ei) 

Cu L Tmen H2O Cu L Tmen H2O 

603 0,047 
H-7→LUMO (52%) 

21 64 13 2 14 -27 10 3 
H-5→LUMO (13%) 

330 0,088 

H-22→LUMO (15%) 

20 68 8 4 14 -28 12 2 H-10→LUMO (41%) 

H-7→LUMO (15%) 

270 0,050 
H-22→LUMO (12%) 

15 69 14 2 16 -28 9 3 
H-16→LUMO (69%) 

256 0,027 
H-24→LUMO (12%) 

26 42 24 8 10 -15 4 0 
H-17→LUMO (41%) 

226 0,158 

H-31→LUMO (20%) 

38 49 11 2 5 -18 10 3 
H-28→LUMO (22%) 

H-26→LUMO (10%) 

H-14→LUMO (14%) 

211 0,168 
H-22→LUMO (15%) 

30 39 23 7 9 -14 4 0 
H-17→LUMO (39%) 

140 0,070 
H-33→LUMO (51%) 

43 39 15 3 2 -12 7 2 
H-26→LUMO (18%) 
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De manera análoga a 1 se llevó a cabo el modelamiento teórico para el cristal 1a en el cual el 

espectro teórico coincide con el experimental en longitud de onda y absorbancia (ver Figura 

22. a)); el espectro simulado de la Figura 22. b) consta de un acercamiento en la región de 

500-800nm para visualizar más claramente las transiciones implicadas en esta región 

espectral, ya que debido a que son transiciones débiles y poco energéticas es difícil 

considerarlas a bajas concentraciones.  

 

Figura 22. Espectro UV-Vis teórico y experimental para a) complejo 1a y b) acercamiento 

del espectro banda de 500-800nm.  

Al igual que en el tratamiento del complejo 1 se seleccionaron las fuerzas de oscilador más 

grandes dado que éstas son las que mayor absorción ocasionan con su respectiva transición y 

longitudes de onda como se enlista en la Tabla 9. Las fuerzas de oscilador en 602, 581 y 567 

nm, si bien tienen un valor pequeño son de gran interés pues corresponden a la señal que en 

la cual se identifica el reconocimiento de urea. 
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Tabla 9. Transiciones electrónicas de interés para calcular el espectro teórico de 1a. 

Longitud 

de onda 

(nm ) 

Fuerza del 

oscilador 

Transiciones 

electrónicas 

Diferencia de densidad electrónica  

(Ef-Ei) 

Cu L Urea Tmen 

602 0,0021 

H-17→LUMO (31%) 

24 -27 -6 10 H-7→LUMO (14%) 

H-6→LUMO (11%) 

581 0,0024 

H-17→LUMO (13%) 

25 -27 -8 11 
H-16→LUMO (22%) 

H-7→LUMO (10%) 

H-6→LUMO (11%) 

567 0,0004 H-22→LUMO (41%) 20 -14 -12 7 

303 0,0252 H-1→LUMO (43%) 35 -45 -1 11 

294 0,0387 H-4→LUMO (68%) 56 -64 -5 13 

270 0,0152 
H-5→LUMO (17%) 

10 -11 -1 2 
H-4→L+1 (22%) 

270 0,0228 HOMO→L+1 (27%) 5 -5 -1 2 

255 0,0160 H-1→L+1 (15%) -1 1 -1 0 

250 0,0241 
H-16→LUMO (10%) 

48 -20 -39 11 
H-8→LUMO (52%) 

 

De esta manera se puede determinar en la Tabla 9 las primeras tres transiciones electrónicas 

corresponden a las transferencia de carga ligante-metal tanto del L como de la urea hacia el 

Cu; la transición en 294 y 303 nm también implican una transferencia de carga ligante-metal 

pero con menor contribución de la molécula de urea. Desde 270 nm las contribuciones de 

ganancia y pérdida de densidad electrónica son menores por lo tanto no son de gran interés; 

sin embargo en 250 nm la molécula de urea contribuye en mayor medida a la transición 

electrónica, solo que en este caso parte de la densidad electrónica perdida además de ser 

transferida al metal, también puede provocar una interaccion inter-ligante con el 

tetracloroftalato. 

6.2.2 Estabilidad química en solución del complejo 1.  

 

Los primeros estudios en disolución del complejo 1  fueron experimentos de estabilidad 

química y linealidad en metanol por espectrofotometría.  En general, el complejo dinuclear 1 

es insoluble en disolventes clorados, acetona, acetonitrilo y THF en concentraciones 
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micromolares; en contraste con las disoluciones stock del complejo 1 en metanol son estables 

hasta concentraciones milimolares (< 5x103 M) y cumplen bien la ley de Lambert-Beer hasta 

3.0 mM. Por lo tanto estas condiciones fueron utilizadas para los siguientes estudios.  

 

  

Figura 23. a) Espectro de absorción de 1 (36 M) en metanol, b) Espectro de absorción 

de 1  en metanol a diferentes concentraciones ( 1 – 3 mM)  

El espectro de absorción de 1 (Figura 23. a)) contiene dos bandas intensas intraligante (IL) en 

la región del UV con máximos en 218 nm (log y 280 nm (log y una banda 

de absorción débil en la región visible de 627 nm (log) que corresponde a una 

combinación de transiciones del tipo d-d y transferencias de carga ligante-metal como fue 

descrito en la sección de cálculos teóricos 6.2.1. Para observar las transiciones centradas en 

el metal (627 nm), se analizó los espectros de absorción a altas concentraciones (Figura 23. 

b)).  
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Figura 24. Estabilidad cinética del complejo 1 en solución de metanol a alta (0.036mM) 

y baja dilución (1mM). 

 

Las Figuras 24. a) y b) muestran los espectros de 1 en un intervalo de concentraciones 

milimolares y las señales de absorción en función del tiempo. Como se puede observar 

prácticamente la intensidad de las absorciones permanece constante hasta los 90 min. La 

Figura 25 muestra los datos de linealidad de la absorción a 627 nm del complejo 1 en un 

intervalo de concentración 1 – 3 mM. En general estos datos son evidencia de la estabilidad 

química del complejo 1 en metanol en presencia de oxígeno. Adicionalmente, la linealidad de 

la absorbancia vs [1] sugiere que en metanol el complejo 1 se mantiene como una especie 

monomérica. 
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Figura 25. Absorbancia del complejo 1 en metanol a diferentes concentraciones mostrando el 

ajuste lineal. 

6.2.3 Afinidad de ureas al complejo 1 por UV-Vis  

 

Las constantes de estabilidad entre el complejo 1 y una serie de ureas fueron medidas por 

titulaciones espectrofotométricas. En general, las adiciones de urea y ureas cíclicas (N,N′-

propilenurea, N,N′-etilenurea) a una solución concentrada de 1 (3.0 mM) generan un 

desplazamiento batocrómico de la banda del visible (~15 nm) con un modesto incremento de 

la absorbancia. En todos los casos la adición de las ureas induce dos puntos isosbésticos uno 

a 475 nm y otro a 625 nm, lo cual sugiere que dos especies están en equilibrio. La familia de 

espectros de la titulación de 1 con urea junto con su ajuste se muestra en las Figuras 26 y 27. 
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Figura 26. Titulación espectrofotométrica de 1 (3.0 mM) con urea en metanol, las flechas 

muestran la dirección de los cambios espectrales 

 

Figura 27. Perfil de la titulación espectrofotométrica de 1 (3.0 mM) con urea en metanol. 

La línea sólida corresponde al ajuste utilizando la ecuación 10 

 

Acorde a lo esperado, el espectro a saturación con urea (~10 mM, 3.3 equiv.) coincide con el 

espectro de absorbancia del complejo 1a con fórmula general [CuL(Tmen)(urea)], debido a 

la interacción del complejo con urea (Figura 28). A partir de esta comparación, es posible 

sugerir que la estructura cristalina del complejo 1a obtenida por la reacción del complejo 1 

con urea, es consistente en solución y estado cristalino. Además, el espectro de MS-ESI de 
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1a obtenido en solución metanólica (Figura 20) soporta la formación del complejo de Cu(II)-

urea. El equilibrio químico entre las dos especies en solución puede ser descrito como: 

[Cu2L2(Tmen)2(H2O)2], 1 + 2 urea   ↔   2 {[CuL(Tmen)(urea)](H2O)}, 1a 

 

 

Figura 28. Comparación de espectros del complejo 1, 1 + urea de la titulación y el espectro 

del complejo 1a.   

 

Las constantes de estabilidad aparente entre el complejo 1 y una serie de ureas fueron 

determinadas a partir de los perfiles en el máximo del visible (627 nm). Las gráficas de las 

titulaciones UV-Vis para las 6 ureas (Figura 29) y un derivado biológico de urea (vitamina 

B7, éster metilado de biotina) se muestran en la Figura 30 con sus ajustes correspondientes 

para un modelo 1:1. Las constante aparente para urea fue estimada en un valor de K1-urea= 110 

M-1. Este valor representa una de las mayores constantes reportadas para la urea en un medio 

prótico competitivo como metanol. Entre las ureas estudiadas las que tienen mayor afinidad 

hacia el complejo 1, son las ureas cíclicas no metiladas como N,N′-etilenurea (EtU) y N,N′-

propilenurea (PrU) con constantes estimadas de K1-EtU= 1150 y K1-PrU= 950 M-1, lo cual es un 

orden de magnitud mayor comparado con urea. En principio no es inesperada una mayor 
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afinidad de las ureas cíclicas comparadas con la urea debido a su mayor basicidad de Lewis 

por efecto inductivo de los metilenos.  

 

Figura 29. Estructura química de las ureas estudiadas 

 

 

Figura 30. Perfiles de titulaciones espectrofotométricas de 1 (3.0 mM) con ureas en 

metanol. La línea sólida corresponde al ajuste de las curvas con un modelo 1:1 usando 

la ecuación 10.   
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En contraste, las ureas cíclicas N-metiladas, mostraron cambio espectrales pequeños sobre la 

banda visible del complejo 1 y constantes de afinidad menores a 45 M-1, la pérdida de afinidad 

puede ser atribuida a un efecto estérico de los grupos metilo. La Tabla 10 compila las 

constantes de estabilidad aparentes entre 1 y las ureas estudiadas.  

Esta comparación cuantitativa entre ureas con grupos donadores de enlace de hidrógeno (NH) 

y sus análogas N-Metiladas muestra que la presencia de los grupos NH  favorece la interacción 

con el complejo 1 a través de un segundo punto de contacto basado en un enlace de hidrógeno 

de tipo NH … O, como se muestra en la estructura cristalina de 1a.  

Tabla 10. Constantes de estabilidad entre ureas y el complejo 1 en metanol.  

Urea Ka (M
-1) estequiometría 1:1 

urea  110 ± 10 

N,N′-etilenurea 1150 ± 50 

N,N′-propilenurea 950 ± 60 

Dimetilurea 45 ± 4 

Tetrametilurea 40 ± 3 

Dimetilpropilenurea 32 ± 2 

Ester metilado de  biotina  780 ± 20 

 

Considerando que las ureas cíclicas tienen afinidad por el complejo 1 se midió 

cuantitativamente la constante de estabilidad con una urea cíclica con relevancia biológica, el 

éster metilado de la biotina. A partir de la titulación por UV-Vis se estimó una constante 

aparente de 780 M-1.   

Finalmente se estableció una correlación preliminar entre las constantes de afinidad aparente 

y la energía libre de protonación  (-ΔG°H) de las ureas en fase gas (81). La Figura 31 muestra 

la correlación, en general para las ureas no metiladas existe una linealidad positiva, donde las 

ureas ciclícas (EtU y PrU) tienen la mayor energía de protonación lo cual fue consistente con 

las constantes de afinidad aparente con el complejo de Cu(II), 1. En contraste las ureas 

metiladas (DMU y TMU) tienen una desviación negativa probablemente debido al efecto 

estérico. Metanol tiene un valor de -ΔG°H= 724.5 kJ/mol que es menor al valor de las ureas 
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analizadas, lo cual explica porque estas ureas neutras se unen al complejo de Cu(II) 1, a pesar 

de ser ligantes con modesta basicidad.  

 

Figura 31. Gráfico de log K vs. la energía libre de protonación en fase gas. Datos tomados 

de la ref (81). 

 

6.2.4 Resonancia Paramagnética Electrónica  

 

Tal como se evidenció en el análisis por DRX-M los complejos sintetizados poseen como 

catión metálico Cu(II), llevando consigo un electrón desapareado por su configuración d9; no 

obstante esto indica que los compuestos sintetizados son de naturaleza paramagnética. Una 

de las técnicas más influyentes para la caracterización de centros paramagnéticos es la 

resonancia paramagnética electrónica, la cual evalúa la resonancia de los electrones 

desapareados en una molécula al aplicar un campo magnético externo para alinear los 

electrones y desdoblar los estados electrónicos (desdoblamiento de Zeeman), y luego se 

produce la excitación de los electrones en torno a una fuente de microondas (82,83). 
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Figura 32. Espectros RPE para los compuestos 1 (línea negra) y 1a (línea roja). 

Soluciones en metanol.  

 

En la Figura 32, se pueden ver los espectros de RPE para soluciones de los complejos 1 y 1a 

en metanol a 77K. Los espectros RPE presentan un ambiente axial, en el cual los valores de 

g son anisotrópicos g⊥ (gx, gy) y g|| (gz), con un acoplamiento superhiperfino que es causado 

por los dos núcleos de nitrógeno de los ligantes amínicos (14N, I=1/2), el número de señales 

debido a tal acopamiento serán 2nI+1(n: número de núcleos) (84); en efecto, tres señales entre 

3000 y 2500 G son visualizadas y los valores para los tensores g||. Dichos los valores para los 

tensores g, g⊥ para 1 y 1a son correspondientemente 2.03 y  2.06; los valores de g|| son 2.33 y 

2.34, para 1 y 1a respectivamente. Como se puede deducir no hay bastante diferencia entre 

los valores de g⊥ y g|| para ambos complejos, y esto es coherente con la estructura obtenida 

por M-DRX, ya que el ambiente químico tanto de 1 y 1a no varían en gran medida pues 

mantienen la coordinación Cu[N2O3]. Para los complejos sintetizados se cumple la relación 

g|| >> g⊥ > 2.003, lo cual indica que la geometría es pirámide de base cuadrada (estado 

elemental elongación dx
2

-y
2,) para el átomo de Cu(II)(32,85). 
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7 CAPÍTULO VII. CONLUSIONES 

 

Se  sintetizó el complejo dinuclear de Cu(II) 1, con un 90% de rendimiento y se caracterizó 

por las técnicas espectroscópicas: UV-Vis, FTIR y RPE, espectrometría de masas y difracción 

de rayos X de monocristal, corroborando así las propiedades fotofísicas, estructurales y 

composicionales del complejo 1. 

Se obtuvieron cristales del complejo 1 y del complejo 1 con urea, 1a, aptos para difracción de 

rayos X de monocristal con lo cual se determinó que se trataba de un complejo dinuclear de 

Cu(II) para 1 y de un complejo mononuclear para 1a; en ambos casos se infirió que los 

complejos presentaban  geometría de pirámide de base cuadrada distorsionada (valor de τ 

=0.3 τ =0.18, para 1 y 1a respectivamente), debido al efecto de Jahn-Teller, esto también esta 

correlacionado con la comparación de los tensores g por RPE g|| >> g⊥ > 2.003. De manera 

análoga por DRX-M se determinaron las distancias entre el Cu y los átomos de nitrógeno y 

oxígeno, de los ligantes que correspondían a ~2.00 Å, y >2.00Å para la posición apical de la 

pirámide interpretado como la elongación del enlace Cu-O, tanto para 1 y 1a.  

También se determinaron las distancias y ángulos de las interacciones inter e 

intramoleculares, para 1 prevaleció una interacción de enlace de hidrógeno intramolecular al 

igual que de halógeno pero poco direccional. Para 1a, la presencia de interacciones de enlace 

de hidrógeno tuvo lugar con una interacción intramolecular del tipo -C=O...H-N entre el 

carboxilato del ligante y la molécula de urea, provocando así un contacto cooperativo al enlace 

de coordinación de la urea con el centro metálico, además las moléculas de urea y agua libres 

presentaron enlaces de hidrógeno del tipo N-H…O y O-H…O altamente direccionales. 

La superficie de las moléculas fue determinada por las superficies de Hirshfield, las cuales 

indicaron los contactos cercanos inter e intramoleculares, al igual que la proporción de 

contactos intermoleculares en los complejos sintetizados. Así, para 1 sobresalieron los 

contactos  Cl-H con un 41% de probabilidad y para 1a el contacto O-H y Cl-Cl con 24% y 

9% de probabilidad respectivamente, corroborando así lo determinado por DRX-M.  

Por medio del análisis teórico de las transiciones electrónicas se determinó correlación entre 

los espectros electrónicos teórico y experimental, con ello se pudieron simular la transiciones 
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electrónicas en el complejo 1 y se determinó que la contribución de transiciones electrónicas 

era debida a las transferencias de carga ligante-metal para las señales en 218 y 280 nm, y que 

la banda pequeña en 627 nm correspondía a una combinación de transiciones TCLM y d-d. A 

partir de estudios de estabilidad se encontró que el complejo 1 era estable con respecto al 

tiempo (90min), pues no hubo cambios de absorbancia en las bandas representativas a alta y 

baja dilución. 

La evaluación de la afinidad del complejo 1 con urea y algunos de sus derivados fue evaluado 

por la correlación del estudio de la interacción de 1 con urea en fase sólida y en solución. La 

afinidad entre la urea y 1 se determinó con el cálculo de su Ka, la cual fue de 110 M-1, 

indicando así una de las mejores constantes de asociación en un medio prótico altamente 

competitivo, en relación a otras moléculas receptoras. La afinidad con otras ureas metiladas 

cíclicas y no cíclicas fue menor debido a efectos estéricos en la estructura.  

Finalmente se determinó la afinidad con una molécula con fragmento ureico de interés 

biológico, como lo es el éster metilado de biotina, con el cual la constante de asociación fue 

de   780 M-1. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



82 

 

8 PERSPECTIVAS Y RECOMENDACIONES 

 

 Efectuar la mimetización de la ureasa para reconocimiento y degradación de urea con 

el complejo de Cu(II) como centro metálico con los mismos ligantes. 

 Continuar en la búsqueda de complejos metálicos con sitios de unión disponibles para 

la coordinación de moléculas  de interés biológico, químico y ambiental, obteniendo 

altas constantes de asociación en medios altamente competitivos. 

 Ejecutar pruebas de reconocimiento molecular de urea en algunos fluidos corporales 

como suero sanguíneo y orina humana, para confrontar la utilidad de las moléculas 

sintetizadas. 
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