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Complejos de Hierro no Hémico con Nitroxilo y sus Precursores: Síntesis, 
Caracterización y Reactividad 

 

 

 
 En este trabajo de Tesis se ha estudiado la química de coordinación de nitroxilo 

(HNO/NO–) en la plataforma de [FeII(CN)5]
3–, como sistema modelo de procesos 

enzimáticos que involucran transformaciones redox en moléculas nitrogenadas 

pequeñas (desde nitratos hasta amoníaco) que operan en los ciclos naturales del 

nitrógeno. Como ruta de síntesis, se realizó la reducción por dos electrones del anión 

nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2–, utilizando ditionito (S2O4
2–) como reductor. El nuevo 

complejo, [FeII(CN)5HNO]3–, fue caracterizado en solución por combinación de técnicas 

espectroscópicas (UV-visible, FT-IR/ATR, RMN 1H y Raman resonante). Se 

determinaron el potencial de reducción de la cupla FeIII /FeII por voltametría cíclica (E = 

0,44 V), y el pKa = 7,7 del par ácido-base FeII(HNO)/FeII(NO–) mediante titulación por 

RMN 1H. Los estudios de reactividad de [FeII(CN)5HNO]3– frente al ditionito muestran 

que es reducible hasta [FeII(CN)5NH3]
3–. Ambas especies coordinadas, HNO y NO–, 

reaccionan diferenciadamente frente a oxidantes. Mientras que el complejo de HNO se 

comporta como un reductor entre débil y moderado, el complejo desprotonado es un 

reductor muy fuerte. 

 Se estudió también la reactividad del fármaco hidroxiurea (HU, H2NCONHOH) 

frente a complejos [FeII/III (CN)5]
3–/2–, ya que su actividad farmacológica podría estar 

asociada con la capacidad dadora de HNO/NO−, o de NO, en reacciones mediadas por 

complejos de hierro. La HU generó un nuevo complejo estable por reacción con 

[FeII(CN)5H2O]3–, en presencia de oxidantes, que fue aislado como sólido de fórmula 

Na3[Fe(CN)5(NOCONH2)].2H2O, y caracterizado en solución por técnicas 

espectroscópicas diversas. El ligando es la nitrosoformamida, que funciona como un 

dador de HNO/NO−, por hidrólisis alcalina, frente a aceptores selectivos, por vía de un 

mecanismo que resulta similar a los observados en medios biorelevantes.  

 
 
Palabras claves: compuestos nitrosilados de hierro – nitroxilo – hidroxiurea, 
nitrosoformamida – cianoferratos. 
 



 

Nitroxyl Iron Complexes and their Precursors: 

Synthesis, Characterization and Reactivity 

 

 

 
 We have studied the coordination chemistry of nitroxyl (HNO/NO–) on the 

[FeII(CN)5]
3– platform, as a model system for enzymatic processes of the nitrogen cycle 

that involve the redox transformations of nitrogen-containing small molecules (from 

nitrate to ammonia). The synthetic strategy consisted in the two electron reduction of 

the nitroprusside anion, [Fe(CN)5NO]2–, using dithionite (S2O4
2–) as the reducing agent. 

The new complex, [FeII(CN)5HNO]3–, was characterized in solution by combination of 

spectroscopic techniques (UV-vis, FT-IR/ATR, 1H RMN and resonance Raman). The 

redox potential of the FeIII /FeII couple was determined by cyclic voltametry (E = 0,44 

V), and a pKa = 7,7 for FeII(HNO)/FeII(NO–) was estimated, following the acid- base 

titration by 1H RMN. Further reduction of [FeII(CN)5HNO]3– with dithionite showed the 

formation of [FeII(CN)5NH3]
3–. Coordinated HNO or NO– exhibit a different chemical 

profile toward oxidants: while the HNO complex is a weak or mild reductant, the NO– 

complex is a strong reducing agent. 

 The chemical reactivity of the drug hydroxyurea (HU, H2NCONHOH) toward 

[FeII/III (CN)5]
3–/2– complexes was also explored, as its pharmacological activity is 

supposed to be associated with the release of  HNO/NO− or NO, assisted by iron 

complexes. A new and stable complex was obtained by the reaction of HU with 

[FeII(CN)5H2O]3–, in the presence of oxidants. The solid 

Na3[FeII(CN)5(NOCONH2)].2H2O was isolated and characterized, and the spectroscopic 

properties of the [FeII(CN)5NH2CONO]3– ion were investigated. After alkaline 

hydrolysis of the latter complex, the C-nitrosoformamide ligand behaves as a HNO/NO− 

donor, through a mechanism that resembles the one proposed in biorelevant conditions.  

 
 
 

Key words: nitrosyl complexes – nitroxyl – hydroxyurea – nitrosoformamide – 
cyanoferrates. 
 

 

 



 

 

 

 

 

 

Índice 
 
 
 
 

 

 



Índice. 

 

Capitulo 1 – Introducción           

1.1. La especie nitroxilo HNO/NO–. Descripción electrónica y algunas  

propiedades fisicoquímicas.                                                      

1.2. El nitroxilo libre: síntesis y biosíntesis                                                  

1.2.1 Obtención de HNO/NO−                                                              

1.2.2 Formación de HNO/NO a nivel biológico                                    

1.3. Reactividad del nitroxilo libre                                                               

1.3.1 Equilibrio ácido–base de las especies nitroxiladas                       

1.3.2 Reacción de dimerización del 1HNO                                            

1.3.3 Reacción de HNO con O2                                                             

1.3.4 Reacción de HNO con NO•                                                           

1.3.5 Reacción de HNO con tioles                                                         

1.4. Coordinación del nitroxilo en metales de transición                              

1.4.1 Propiedades generales de enlace en los nitrosilos coordinados               

1.4.2 Complejos con el anión NO−                                                   

1.4.3 Complejos con HNO 

1.5. Reactividad del nitroxilo coordinado 

1.6. Los complejos de nitroxilo a nivel biológico. Interconversiones redox 

1.6.1 Ciclo del nitrógeno 

1.6.2 Las óxido nítrico reductasas (NOR) 

1.6.3 La guanilato ciclasa 

            1.7. Bibliografía 

 

Capitulo 2 – Reducción del [FeII(CN)5NO]2− por dos electrones: Formación de nitroxilo 

Coordinado 

2.1 Propiedades del ion nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2− 

2.2 Ensayos preliminares  

2.3 Estequiometría de la reacción de reducción del [FeII(CN)5NO]2–  

2.4 Caracterización espectroscópica de P445 

2.4.1 RMN 1H 

2.4.2 FTIR / ATR 

2.4.2.1 Espectros FTIR/ATR en solución 

2.4.2.2 Espectros de FTIR en fase sólida 

2.4.3 Espectroscopía UV- visible  

1 

 

3 

5 

5 

5 

7 

7 

9 

9 

10 

11 

11 

11 

13 

14 

17 

19 

19 

20 

23 

 

23 

 

 

28 

28 

31 

33 

36 

36 

38 

38 

41 

 

 



Índice. 

2.4.4 Raman Resonante 

2.5. Bibliografia 

 

Capitulo 3 – Reactividad de los complejos [FeII(CN)5HNO]3– (I) y [FeII(CN)5NO]4–(II) 

3.1 Equilibrio ácido-base de (I) – Titulación (1H RMN)  

3.2 Descomposición del [FeII(CN)5HNO]3−, (I). Destino del ligando HNO 

3.3 Reactividad fotoquímica de (I). Estudio preliminar por espectroscopía UV-

visible, a pH 6. 

3.4 Reactividad de (I) frente a reductores: Na2S2O4 (SDT), pH 6 

3.5 Reactividad de (I) frente a oxidantes, pH 6: [FeIII (CN)6]
3–, [FeII(CN)5NO]2–,  

y metilviológeno (1,1-Dimetil-4,4’-bipiridina, MV2+). 

3.5.1 Reacción de (I) con [FeIII (CN)6]
3– a pH 6  

3.5.2 Reacción de (I) con nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2−, a pH 6  

3.5.3 Reacción de (I) con metilviológeno, MV2+, a pH 6  

3.6 Estabilidad y Reactividad del complejo nitroxilado [Fe(CN)5NO]4–, pH 10 

3.6.1 Determinación cualitativa de la reactividad fotoquímica de 

[FeII(CN)5X]n−, pH 10. 

3.6.2 Reacción de (II) con [FeIII (CN)6]
3−, pH 10 

3.6.3 Reacción de (II) con nitroprusiato, [Fe(CN)5NO]2−, pH 10 

3.6.4 Reacción de (II) con metilviológeno, pH 10  

3.7 Bibliografía 

 

Capitulo 4 – Reactividad del fármaco hidroxiurea coordinado al pentacianoferrato: un  

precursor de nitroxilo? 

4.1 Propiedades de la hidroxiurea 

4.1.1 Antecedentes farmacológicos 

4.1.2 Vías de descomposición oxidativa de la hidroxiurea 

4.1.3 Oxidación química de la HU 

4.1.4 Oxidación biológica de la hidroxiurea 

4.2 La hidroxiurea coordinada en las plataformas pentacianoferrato 

4.2.1 Aislamiento y caracterización del complejo P465  

4.2.2 Estequiometría de la reacción de HU y [FeIII (CN)5H2O]3− 

4.2.3 Espectroscopía UV-visible del complejo [FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3− 

4.2.4 Registros de espectroscopía de resonancia paramagnética  

adquiridos durante la síntesis de [FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3– 

42 

44 

 

47 

48 

51 

 

53 

54 

 

58 

59 

64 

65 

65 

 

67 

68 

70 

71 

72 

 

 

74 

74 

74 

75 

76 

77 

78 

78 

80 

82 

 

83 

 

 



Índice. 

 

 

4.2.5 Mecanismo de reacción postulado para la oxidación de HU por el 

complejo [FeIII (CN)5H2O]2–. Estabilidad del complejo FeII(acilnitroso) 

4.3. Reactividad química del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3− 

4.3.1 Descomposición espontánea e inducida por agregado de base (pH 9 y 

10). 

4.3.2 Descomposición espontánea del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3–  

por agregado de base (11<pH< 13). 

4.4 Bibliografía 

 

Capitulo 5– Parte Experimental 

5.1 Materiales 

5.2 Técnicas Espectroscópicas y métodos analíticos  

5.3 Reducción química del anión nitroprusiato 

5.4 Cuantificación de [FeII(CN)5NO]2− 

5.5 Espectro de FTIR en fase sólida de (I) 

5.6 Estimación del potencial rédox en el complejo (I) 

5.7 Experimentos preliminares para la obtención de complejo acilnitroso  

a partir de hidroxiurea (HU) y [FeII(CN)5H2O]3− en presencia de oxidantes. 

5.8 Determinación de NH3 liberado por el complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– 

5.9 Determinación de CO2 liberado por el complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– 

5.10 Determinación de [FeII(CN)5H2O]3– y [FeII(CN)5NO]2– en los productos de  

descomposición del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– 

5.11 Bibliografia 

 

Capitulo 6– Conclusiones 

 

 

 

 

84 

85 

 

85 

88 

 

92 

 

 

95 

96 

100 

100 

101 

101 

102 

103 

103 

103 

104 

 

104 

 

106

 

 

 
 

 

 



 

 

 

 

 

 

Capítulo 1 
 

 

 

Introducción 

 

 

 

 

 



Capitulo 1. Introducción                                                                                                      

En este trabajo de Tesis se propone estudiar aspectos de estructura electrónica y de 

reactividad en la química de coordinación del nitroxilo (HNO) en condiciones 

biológicamente relevantes, esto es, en soluciones acuosas a pH fisiológico, y mediante 

la selección de complejos de FeII/FeIII , como modelo de sus potenciales destinos 

bioquímicos.  

El HNO es una molécula que contiene al átomo de N en el estado de oxidación +1, y 

por ende opera como intermediaria en los ciclos del N, pudiendo ser oxidada o 

reducida. Es conocida hace años, aunque ha comenzado a ser adecuadamente 

caracterizada mucho más recientemente. Es una especie muy reactiva en solución 

acuosa, que conduce rápidamente a la formación de N2O por 

dimerización/deshidratación. La química de coordinación del HNO y de su especie 

desprotonada, NO–, ha sido bastante estudiada en varios metales de transición, aunque 

muy limitadamente con hierro y en soluciones acuosas. En esos iones complejos, ambas 

especies pueden resultar notoriamente estables, según el caso. En años más recientes, el 

interés en las especies nitroxiladas ha adquirido mucha importancia, en paralelo con la 

explosión de investigaciones relacionadas con la bioquímica del óxido nítrico, NO, así 

como en los estudios mecanísticos acerca del funcionamiento de las enzimas 

nitrificantes y desnitrificantes que operan en los suelos. 

Para disponer de modelos adecuados en fase acuosa, se ha propuesto la preparación 

y caracterización de un ion complejo de HNO coordinado a una plataforma de 

pentacianoferrato(II), [FeII(CN)5]
3–. La estrategia diseñada se basó en la disponibilidad 

de un precursor accesible, el ion nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2–, cuya química ha sido 

estudiada intensamente en años recientes, en particular relacionada con su utilización 

como agente hipotensivo. La idea central consistió en evaluar la factibilidad de reducir 

al nitroprusiato mediante 2 electrones con un reductor adecuado, y estudiar la 

reactividad del producto. La plataforma de pentacianoferrato(II) ha sido utilizada en una 

serie de complejos [FeII(CN)5L]n–, para los cuales han sido bien descriptos varios 

compuestos que contienen diferentes ligandos L nitrogenados (L = NH3, N2H4, NH2OH, 

NO+, NO2
–), todos ellos muy relevantes en la discusión mecanística de las enzimas que 

participan del ciclo del nitrógeno. Los complejos de L = HNO/NO– adquieren así un rol 

estratégico en este marco más amplio. 
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Complementariamente, y siendo que el HNO puede también generarse por 

oxidación, se consideró el uso de hidroxiurea, NH2C(O)NHOH, un fármaco empleado 

en varias quimioterapias, el que se coordinaría a centros metálicos (por ej.: a la 

plataforma pentacianoferrato(II)) y un proceso oxidativo terminaría en la liberación de 

HNO, en condiciones controladas, al medio acuoso.  

En el contexto anterior, en este primer capítulo se introduce como antecedente un 

resumen de las propiedades generales de la molécula HNO, sus métodos de obtención 

in vitro y las controversias sobre su generación endógena, sus propiedades 

fisicoquímicas y reactividad química. Se analiza la obtención y características 

estructurales de complejos de metales de transición conteniendo al HNO o al NO−, y la 

eventual participación de ellos en el ciclo del nitrógeno, o como intermediario en  otros 

procesos enzimáticos. 

 El capítulo 2 introduce las propiedades de la familia de complejos [FeII(CN)5L]n−, 

donde L es un ligando nitrogenado, para presentar y discutir el procedimiento 

experimental desarrollado para la obtención de un complejo de L = HNO. Finalmente, 

este capítulo presenta las evidencias químicas y espectroscópicas para caracterizar el 

nuevo complejo de HNO y las comparaciones con otros complejos relacionados.  

En el capítulo 3 se presentan los resultados obtenidos para diferentes formas de 

reactividad del nuevo complejo de HNO, a saber: su desprotonación,  la estabilidad en 

solución acuosa de los complejos nitroxilados (que incluye estudios fotoquímicos) y sus 

reacciónes frente a reductores y oxidantes. 

En el capítulo 4 se investigan aspectos de la química de coordinación de la 

hidroxiurea en la misma plataforma de pentacianoferrato(II), luego de una presentación 

general acerca de sus propiedades farmacológicas, dentro de las cuales se destaca su 

tendencia a la generación endógena de NO y/o de HNO. 

El capítulo 5 resume las diferentes metodologías experimentales, de validez general, 

que hemos utilizado en el trabajo. Los detalles más específicos acerca de algunas 

técnicas de medida se presentan, por el contrario, en los capítulos anteriores 

correspondientes. 

Finalmente, el capítulo 6 resume las conclusiones del trabajo y sus perspectivas de 

avance. Las referencias bibliográficas se agrupan al final de cada capítulo.



Capitulo 1. Introducción                                                                                                      

1.1 La especie nitroxilo HNO/NO–. Descripción electrónica y algunas 

propiedades fisicoquímicas.  

 
El nitroxilo, también denominado hidruro de nitrosilo, o azanona (HNO),1, 2, 3 es el 

producto de la reducción por un electrón del ubicuo óxido nítrico (NO•), y resulta ser la 

especie más simple que contiene al nitrógeno en estado de oxidación +1. La especie es 

conocida desde el siglo XIX y, a pesar de ello, diversos aspectos fisicoquímicos, de su 

reactividad química y de sus roles bioquímicos resultan hoy todavía controversiales o 

bien desconocidos.4 En la Figura 1.1 se describe a la molécula HNO con sus parámetros 

geométricos (molécula angular con doble enlace N=O), y frecuencias características en 

el IR.5  

 

 
Datos vibracionales (cm−1) 

      νNH (est) 

      νNO (est) 

      νNO (def) 

        2685 

        1565 

        1500 

 

 

 

 

 

Figura 1.1 Datos estructurales y vibracionales para el HNO libre. 

 

Al desprotonar HNO se genera el anión nitroxilo, NO–, el cual resulta ser 

isoelectrónico con el O2 y, por ende, con posibilidades de acceder a los estados triplete 

(estado fundamental) y singlete (estado excitado). Si bien el 1HNO es la forma más 

estable, el 3NOH también es una forma accesible a partir de la protonación del 3NO–, 

presentando al protón unido al átomo más electronegativo. Ambas formas han sido 

detectadas espectroscópicamente,6, 7 y la barrera energética que las separa es ≈ 20-23 

kcal/mol.8 De igual manera, las especies 3NO– y 1NO– presentan una barrera energética 

de ≈ 17-21 kcal/mol (Figura 1.2). 
 

 

 

 

 

N = O 

H 
1.026 Å  

1.211 Å  

108.5o 
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        1NO−

3NOH  
 
                                                                          17-20 kcal/mol 
  
 
 
   20-23 Kcal/mol                                                                                                     33-35 kca
 

l/mol 

 
3NO− 

                                                                                    15 kcal/mol                
                                                                                                  
1HNO 

 
Figura 1.2 Diferentes conformaciones de espín para la especie nitroxilo (HNO y su 
base conjugada NO–)  

 

Es sabido que la entidad diatómica NO admite otras especies accesibles con 

diferente número de electrones, con estructuras y reactividades bien diferenciadas, que 

pueden interconvertirse entre ellas. Una de ellas es el famoso óxido nítrico, NO•, otra es 

el catión nitrosonio, NO+ y otra es el anión nitroxilo, NO−, Ec. 1.1. 

NO NO NO + . ee_ _
 

                                                          (1.1) 

 

Las distancias N-O y frecuencias de vibración νNO para las tres especies se 

presentan en Tabla 1.1. 

 

Molécula Estado de 

oxidación del N 

Orden de 

enlace 

Distancia 

NO (Å) 

νNO 

(cm–1) 

Ref.

Nitrosonio, NO+ +3 3 1,06 2377 9 

Óxido nítrico, NO• +2 2.5 1,15 1875 9 

Nitroxilo, NO– +1 2 1,26 1470 10

 

Tabla 1.1 Comparación de las distancias de enlace y νNO para las especies NO+, NO• y 
NO– 

 
Se observa que las distancias N−O y las frecuencias de estiramiento νNO crecen y 

decrecen, respectivamente, al descender en la tabla, reflejando los órdenes de enlace 
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decrecientes y la mayor población electrónica en los respectivos orbitales 

antienlazantes. 

 

 

1.2 El nitroxilo libre: síntesis y biosíntesis 

 
1.2.1 Obtención de HNO/NO− 

Una de las primeras referencias acerca del HNO lo identifica como producto de la 

descomposición del trioxodinitrato de sodio, Na2N2O3, conocido como sal de Angeli, 

(Ec. 1.2).11  

 

Na2N2O3 + H+ → [NaHN2O3] + Na+ → HNO + NO2
− + Na+                            (1.2) 

 

Otras vías de obtención comprenden la reacción de átomos de hidrógeno con 

óxido nítrico, congelando los productos a baja temperatura,12 y la fotólisis aeróbica de 

amoníaco. Estas reacciones inorgánicas son significativas en estudios atmosféricos.13 La 

detección infrarroja de HNO,7a fue lograda por fotólisis de nitrito de metilo en una 

matriz de argón. A comienzos de los 70, dos grupos investigaron independientemente la 

radiólisis pulsada de NO en solución acuosa,4a, b observando que adicionaba 

rápidamente al electrón hidratado o al átomo de hidrógeno, formando NO– y HNO, 

respectivamente.14 Más recientemente el HNO ha sido generado por fotólisis del 

trioxodinitrato,4d brindando la información actualmente aceptada sobre el diagrama de 

energías de la Figura 1.1 y el punto de partida para la reconsideración del pKa 

HNO/NO–  y del Eº (HNO/NO•), que se discutirá más adelante. 

 

1.2.2 Formación de HNO/NO− a nivel biológico 

Las óxido nítrico sintasas (NOS) son un conjunto de enzimas que sintetizan NO y 

citrulina a partir de L-arginina. El sitio de reacción contiene un porfirinato de 

hierro(III). En una primera etapa, se forma el intermediario N-hidroxi-L-arginina, que 

contiene al grupo RNHOH, un eficiente dador de HNO en compuestos sintéticos. Ha 

sido sugerido que la obtención de NO puede estar intermediada por el HNO, o bien que 

las NOS pueden producir HNO, además de NO.15 La producción alternativa de HNO 
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ocurriría en condiciones de deficiencia del cofactor tetrahidrobiopterina (H4B);16 la 

reducción del sustrato L-arginina llevaría a la obtención de HNO (Figura 1.3). 

NH

H3N COO

H2N NH2

NH

H3N COO

H2N N      OH

BH4

NO

HNO   +

+ H2N H
N

O

H2N

O

OH

H2N H
N

O

H2N

O

OH

 

Figura 1.3 Esquema propuesto para la obtención de HNO o NO a partir de arginina. 
Mecanismo de acción de las óxido nítrico sintasas.  

 

Existen evidencias de experimentos in vitro en favor de esta hipótesis, como la 

detección de óxido nitroso, N2O, e hidroxilamina, NH2OH,15b, 17 así como de la forma 

FeII(NO) de las NOS.15a También ha sido sugerido, en base a estudios con modelos 

sintéticos, que la N-hidroxi-L-arginina puede disociarse del sitio activo de la NOS 

formando HNO en presencia de ciertos oxidantes.18  

Han sido sugeridas otras vías para la formación de HNO que no dependen 

directamente de la enzima NOS. Los tioles (RSH), compuestos presentes en 

concentraciones considerables en medios biológicos, pueden reaccionar con S-

nitrosotioles (R´SNO) en un proceso redox que conduce a la formación de HNO y del 

disulfuro correspondiente, RSSR´  (Ec. 1.3).19 A su vez, el HNO formado puede 

reaccionar con S-nitrosotioles o tioles, para formar NO o NH2OH como productos 

nitrogenados, y sulfinamidas que conducen a la formación de ácidos sulfinicos (Ecs. 

1.3–1.6). 

 

R´SNO + RSH → HNO + RSS´R´                                                                    (1.3) 

 

HNO + RSH → RS−NHOH                                                                               (1.4) 

 

RS-NHOH + RSH → RSSR + NH2OH                                                              (1.5) 
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RS-NHOH → [RS+NH + HO−] → RS+(OH)NH → RS(O)NH2                        (1.6) 

 

Estos productos azufrados, RSNONH2, provenientes de la reacción de tioles con 

HNO, a diferencia de los nitrosotioles, resultan irreversibles. La NH2OH endógena 

podría ser también precursora de HNO,20 así como diversas enzimas o metaloproteínas 

que contienen metales de transición coordinados en sus sitios activos, o ciertos 

oxidantes biológicos, los cuales pueden catalizar la reducción de NO• a HNO, como por 

ejemplo las Cu/Zn/Mn-SOD´s (superóxido dismutasas),21 el citocromo c,22 el 

ubiquinol,23, 24 o la xantina oxidasa. 25 

A pesar de las diversas vías potenciales para la formación endógena de HNO, a la 

fecha no hay evidencia de la formación in vivo de esta especie, ya que la cuantificación 

está limitada por la evolución de los métodos para su detección directa.  

 

 

1.3 Reactividad del nitroxilo libre 

 
La Figura 1.2 constituye un punto de partida para la interpretación de la 

reactividad de las especies de nitroxilo. En esta sección, se describen la reacción de 

desprotonación del HNO, y aspectos de la reactividad frente a moléculas pequeñas de 

relevancia biológica: O2, NO•, tioles, metaloproteínas y metales. 

 

1.3.1 Equilibrio ácido–base de las especies nitroxiladas 

Un aspecto singular y fascinante de la química del HNO es su desprotonación, Ec. 

1.7. 

 
1HNO + H2O  3NO– + H3O

+                                                                      (1.7) 

 

El valor inicialmente aceptado del pKa del 1HNO era de 4,7.4a Esto se traducía en 

que, a pH fisiológico, más del 99% de la especie nitroxilo presente sería la forma NO−. 

A partir de este valor se determinó un potencial de reducción de 0,39 V para la cupla 

NO•/3NO−, que indica que la reducción del NO debería resultar muy favorable, en 
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comparación con la reducción del O2 (–0,16 V). Este valor, sin embargo, no podía 

explicar porqué el NO• no resultaba significativamente reducido a pH fisiológico. 

Bartberger M.D. y cols.,4c (mediante cálculos mecano-cuánticos, voltametría cíclica y 

espectrofotometría de la reducción del viológeno), además de Shafirovich y Lymar,4d  

(mediante experimentos de radiólisis pulsada), reportaron la revisión de los valores de 

pKa y de potenciales rédox a comienzos del siglo XXI, según se detalla en la Figura 1.4. 

El nuevo valor de pKa = 11,6 para dar el 3NO−, indica que la forma predominante en 

condiciones fisiológicas es el 1HNO, una molécula pequeña y neutra capaz de atravesar 

membranas. Un segundo valor de pKa = 23 está en acuerdo con la elevada basicidad 

esperada para la forma 1NO−. La Figura 1.4 resume la información reportada desde 

1970 sobre los valores de pKa y potencial redox. 4a, d, 26 

 

 

NO + e−                       3NO−                     HNO  

  

NO + e−                        1NO−  

 

 

 

 

 

 

 
Figura 1.4 Potenciales de reducción NO/NO– y pKa HNO/NO−. Entre paréntesis se 
consignan los valores anteriormente reportados. 

 

Los valores negativos para los potenciales de reducción de un electrón para ambas 

cuplas NO•/3NO− y NO•, H+/1HNO indican que la reducción directa por un electrón del 

NO• implica un proceso de transferencia de electrones que no es probable que ocurra 

bajo condiciones biológicas.27 Además, los valores indican que el NO y el HNO podrían 

coexistir en condiciones fisiológicas, por lo que los resultados de experimentos 

bioquímicos obtenidos por suministro de dadores de HNO no se explicarían por 

conversión a NO•, sino por la acción propia del HNO. Como consecuencia, los valores 

actualmente aceptados para la constante de equilibrio ácido-base y el potencial de 

NO, H+ + e−     1HNO 

E1
0 – 1,7 V 35b, c 

(- 0,30 V35e) 

E  

        

1
0 – 0,81 V 35a, b + H+ 

pKa 11,6 35b, c

     

1
0 >> –0,2 V35f  

(+ 0,30 V35d) 
(4,735c) 

E
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reducción NO•/3NO− brindan una nueva perspectiva sobre los potenciales destinos 

bioquímicos de la especie.  

1.3.2 Reacción de dimerización del 1HNO 

La rápida dimerización del HNO genera ácido hiponitroso, H2N2O2, un 

intermediario lábil que deshidrata para producir N2O (Ec. 1.8).28, 29 

 

2HNO → [HONNOH] → N2O + H2O                                                               (1.8) 

 

La constante de dimerización inicialmente aceptada, kdim= 1,8 × 109 M−1s−1 (pH 7, 

25 0C),29 fue corregida recientemente, kdim= 8 × 106 M−1 s−1.4d La diferencia es clave a la 

hora de evaluar la presencia de HNO en medios aeróbicos. Debido a las dificultades en 

la detección directa de HNO en los sistemas biológicos, la reacción de dimerización se 

ha utilizado ampliamente como método indirecto, ya que el N2O se puede detectar por 

cromatografía de gases acoplado con espectrometría de masas, o por técnicas de FT-

IR.30  

 

1.3.3 Reacción de HNO con O2 

Esta reacción, muy relevante a nivel biológico, ha generado controversias. 

Interesantemente, si bien el uso de cantidades controladas de trioxodinitrato ha 

presentado resultados benéficos en situaciones de recuperación post-isquémica,31 las 

elevadas concentraciones de HNO han causado citotoxicidad en condiciones 

aeróbicas,31 e inducen daño oxidativo del ADN.32  

En el estado fundamental, el 3NO– reacciona con O2 para generar peroxinitrito, 

OONO−.33 Esta reacción (Ec. 1.9) es isoelectrónica a la reacción del NO con el anión 

superóxido (O2
−), Ec. 1.10. Ambas reacciones presentan constantes de velocidades 

cercanas al valor difusional, de 2,7 × 109 M−1s−1 y 4–7 × 109 M−1s−1, respectivamente: 

 
3NO− + 3O2 → OONO−                                                                                       (1.9) 

 

NO + O2
−

 → OONO−                                                                                        (1.10) 
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Sin embargo, estudios realizados por Miranda K. y cols. indican que la reacción 

del HNO con O2 genera un potente oxidante de dos electrones,26f, 27 cuyo perfil de 

reacción sería distinto al del OONO−. En concordancia, si la descomposición aeróbica 

de la sal de Angeli formara peroxinitritos, por descomposición se obtendría NO3
−, lo 

cual no fue verificado. Se han realizado cálculos teóricos para predecir los potenciales 

productos de la reacción entre HNO y O2.
34 

Aunque se considera que la posible generación de oxidantes juega un papel poco 

probable en la bioquímica del HNO endógeno, debido a la alta reactividad y la 

concentración celular de otros objetivos biológicos (ej., tioles), la reacción del HNO con 

O2 (cuya estequiometría aún es dudosa) sigue siendo uno de los enigmas más 

significativos e importantes en el campo de la química y la biología del HNO.  

 

1.3.4 Reacción de HNO con NO•  

La evaluación de subproductos en la obtención del 3NO−, por reducción de NO 

mediante radiólisis pulsada, mostró que a medida que se forma la especie reducida, ésta 

reacciona secuencialmente con el reactivo en exceso para dar N2O2
− y N3O3

−. La última 

especie se descompone formando N2O y NO2
− (Ecs. 1.11 a 1.14).4a, 35Esta reactividad 

excluye la posibilidad de sintetizar sales de anión nitroxilo a través de la reducción 

directa del NO•, porque a medida que se forma el anión este reaccionaría rápidamente 

con el exceso de NO•. 

 

NO− + NO•  → N2O2
−                                                                                       (1.11) 

 

N2O2
− + NO•  → N3O3

−                                                                                     (1.12) 

 

N3O3
−→ N2O + NO2

−                                                                                        (1.13) 

 

La reacción del HNO con el NO• (Ec. 1.14) también fue estudiada mediante flash- 

fotólisis del trioxodinitrato, como dador in situ del HNO; esta reacción presenta una 

constante de velocidad k = 5,8 × 106 M−1 s−1.4d 

 

HNO + NO•  → HN2O2                                                                                     (1.14) 
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Las reacciones de HNO/NO− con NO• pueden tener interés biológico ó 

farmacológico, ya que ambas especies pueden estar presentes al mismo tiempo. De 

hecho, el nitroxilo puede ser capaz de atenuar las acciones del NO• (y viceversa).27 

 

1.3.5 Reacción de HNO con tioles 

Uno de los aspectos más importantes y biológicamente relevantes de la química de 

HNO es su capacidad para reaccionar como electrófilo frente a tioles. El producto 

inicial de esta reacción es la N-hidroxisulfonamida, la cual como se ha dicho 

anteriormente (sección 1.2.2), puede reaccionar con exceso de tiol generando 

hidroxilamina y el correspondiente disulfuro, o se puede reordenar y formar sulfinamida 

(reacción irreversible).19, 36 Por ejemplo, el glutatión se considera un objetivo celular 

primario del HNO,37 aunque muchos de los productos de reacción no son fáciles de 

controlar o cuantificar.19 La reacción con tioles ha sido utilizada para distinguir el HNO 

del NO•, porque el HNO es mucho más reactivo.38 

 

 

1.4 Coordinación del nitroxilo en metales de transición 

 
Se ha visto en 1.2 que la generación de HNO en las NOS´s implica una 

coordinación del sustrato en el centro de hierro, y la subsiguiente reactividad. Esto se 

manifiesta también en otras enzimas y compuestos modelo. Ello evidencia la necesidad 

de reforzar los estudios de la química de coordinación de HNO/NO– en metales de 

transición, que es un objetivo central de esta Tesis. Por ello se anticipa una breve 

descripción del enlace coordinativo. 

 

1.4.1 Propiedades generales de enlace en los nitrosilos coordinados 

En la sección 1.1 se han presentado las especies nitrosiladas en cualquiera de las 

tres formas redox (NO+, NO•, NO–). En 1974, J.H. Enemark y R.D. Feltham elaboraron 

un formalismo para describir la naturaleza covalente de la unión del grupo nitrosilo al 

metal M.39 Se considera la distribución electrónica total en el fragmento, {MNO}, sin 

definir de antemano la densidad electrónica real sobre M o NO, ni tampoco especificar 
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la naturaleza de los coligandos. Los complejos son clasificados como especies {MNO}n, 

donde n es el número total de electrones asociados con los orbitales d del metal o con 

los orbitales π* del ligando NO. Nótese que la descripción no especifica a priori estados 

de oxidación para el metal, ni para el grupo nitrosilo, aunque estos suelen usarse a título 

de aproximación. 

Luego de resolver estructuras cristalinas en numerosos compuestos nitrosilados,40 

se ha encontrado que los fragmentos {MNO} pueden ser lineales o angulares (Figura 

1.5). Esto se racionaliza en términos del número de coordinación, del número total de 

electrones (n) y el ordenamiento de los orbitales moleculares (Figura 1.6). 

 

N

O

M-NO 6{ }

N

O

M-NO 7{ }

N

O

M-NO 8{ }

. ..

M MM

 

 

 

 

 

 

Figura 1.5 Dependencia del ángulo MNO con la configuración electrónica. Geometría 
lineal y angular de {MNO}n, n= 6, 7, 8. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
Figura 1.6 Ordenamiento de orbitales moleculares en complejos hexacoordinados {MNO}n. a) situación lineal para n ≤ 6 y b) situación angular n = 7 u 8. 

 
a1(dz

2) 
 
b1(dx

2 – y
2) 

 
e2(π*(NO), dxzdyx) 
 
 
b2(dx y) 
 
e1(π*(NO), dxzdyz) 

a′′(dz
2) 

 
a′(dx

2 – y
2) 

 
a′′(π*(NO), dyz) 
a′(π*(NO), dz

2) 
 
 
dxy 
dxzπ*(NO) 
dyz π*(NO)  
 

(a)                                                        (b) 

 

La mayoría de los complejos mononitrosilados {MNO}n son hexacoordinados, y 

son los más relevantes para este trabajo. Si el número n está entre 0 y 6, la Figura 1.6a 

ubica los electrones en los orbitales moleculares más bajos e1 y b2, presentando una 
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geometría lineal (Figura 1.5). Así, para n = 6, se obtiene una configuración 

(e1)
4(b2)

2(e2)
0. Al agregar un electrón se genera el fragmento {MNO}7, con la 

configuración electrónica (e1)
4(b2)

2(e2)
1. La eliminación de la degeneración en el orbital 

e guía a una nueva distribución geométrica (Figuras. 1.5b y 1.6), con un ángulo MNO 

menor que para n = 6. Finalmente, la adición de otro electrón genera el fragmento 

{MNO}8, con la configuración electrónica (e1)
4(b2)

2(e2)
2. El ángulo para esta 

distribución es aún menor que para n = 7. 

En la base de este formalismo se basa la idea de que la geometría y estructura 

electrónica en los complejos está principalmente determinada por el fragmento 

{MNO}n. Los coligandos, aunque no aparecen en esta descripción, si determinan 

variaciones menores aunque significativas en la densidad electrónica de M o del grupo 

NO, tal como se aprecia en los valores de νNO para complejos similares con n = 6–8, que 

siguen las mismas tendencias que se aprecian en los nitrosilos libres (Tabla 1.1). 

 

1.4.2 Complejos con el anión NO−  

Los complejos que contienen NO– han sido estudiados en especies hexa- y 

pentacoordinadas.40 Las preparaciones iniciales implicaron la adición de ligandos 

monoaniónicos (NCS−, Cl−, Br−, etc.) a complejos {MNO}6 pentacoordinados, 

generando productos que implicaban una conversión formal del fragmento MII−NO+ (n 

= 6) a MIII−NO− (n = 8). Esta estrategia resultó exitosa con complejos de Co(II). Una 

reacción representativa se muestra en la Ec. 1.15.41 Igual estrategia se aplicó a otros 

complejos análogos de CoII con derivados de arsina (das = o-fenilenobis dimetilarsina, 

C6H4[As(CH3)2]2. 

 

[CoII(en)2NO]2+ + Cl− → trans-[CoIIICl(en)2NO]+                                           (1.15) 

 

La Tabla 1.2 incluye resultados de complejos seleccionados. Nótese que la 

nitrosilcobalamina (NOCbl) es hexacoordinada, mientras que la [CoNO(oep)] es 

pentacoordinada, probablemente por la fuerte labilización trans inducida por el NO–. Se 

incluyen en la tabla los dos únicos complejos nitroxilados de hierro caracterizados al 

momento: el [FeII(cyclam-ac)NO] (cyclam-ac: monoanión pentadentado 1,4,8,11-

tetraazaciclotetradecano-1-ácido acético), y el [Co(C5H5)2]
+[Fe(TFPPBr8)NO]− 
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(TFPPBr8: 2,3,7,8,12,13,17,18-octabromo-5,10,15,20-[Tetrakis-(pentafluorofenil)] 

porfirina). El primero de ellos se obtuvo por reducción electroquímica del análogo 

[Fe(cyclam-ac)NO]+ en acetonitrilo. La identificación de NO– se logró por análisis IR, 

Mössbauer (15N y 18O), y mediante cálculos DFT.42  

Por su parte, Doctorovich F.A. y cols.43 obtuvieron el segundo complejo a partir 

de la reducción monoelectrónica del [Fe(TFPPBr8)NO], usando como reductor al 

cobaltoceno. El producto fue caracterizado por FT-IR, RMN 1H y 15N, y por cálculos de 

DFT, confirmando inequívocamente la presencia del NO–, que es descripto como 

singlete, FeII(1NO–), en el complejo. En la Tabla 1.2 se resumen los resultados 

alcanzados.  

Complejo  

{MNO}8 

νNO  

(cm−1)

dM–N 

(A°) 

dN–O 

(Ǻ) 

乾MNO (◦) Ref. 

[FeIINO(cyclam-ac)] 1271 1.75 1.26 122.4 42 

NOCbl(CoIIINO–)  1.93 1.18 117.4 44 

CoIIINO(oep)  1.84 1.16 122.7 45 

[CoIII (das)2(NCS)NO]+ 1587 1.85 1.18 132 46 

[CoIIICl(en)2NO]+ 1611 1.82 1.043 124.4(11) 41 

[FeII(TFPPBr8)NO]− 1547 1.79 1.20 1.23 43 

 

 

Tabla 1.2 Complejos de metales de transición {MNO}8 conteniendo NO–. 

 

Como puede apreciarse en la Tabla 1.2, los valores de νNO dependen del tipo de 

fragmento, particularmente del número de oxidación formal del metal. Sin perjuicio del 

valor de los resultados anteriores, ambos complejos de hierro son insolubles en agua, 

limitando su relevancia bioinorgánica. 

 

1.4.3 Complejos con HNO 

Los pocos complejos con HNO bien caracterizados han sido preparados en su 

gran mayoría en medio orgánico, y suelen ser sensibles al aire y al agua, con muy baja 

solubilidad en este solvente. Contienen en general metales de transición d6 de bajo 

espín, principalmente de los períodos 4 a 5. 
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En la Figura 1.7 se muestran diversas estrategias de obtención, con una variedad 

de precursores. Las reacciones pueden ser oxidativas o reductivas, o bien por vía de una 

sustitución directa sobre el metal.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

N

M

H

(NH2OH)ML 5

H  ML 5

(NO)ML 5 (NO)ML 5

ML 5

O
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(NO)ML 4-

HNO

HX

2HX
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-2e-/2H

-1e-/1HH -

 

Figura 1.7 Métodos de obtención de complejos con ligando HNO. M puede ser Fe(II), 
Ru(II), Os(II), Ir(III), Re(I), etc. 

 

A continuación se explicitan algunas reacciones típicas de síntesis.  

En base a antecedentes de Roper R. y cols.,47 Hillhouse G.L. y cols.,48 aislaron y 

caracterizaron complejos de iridio, osmio y renio, Ecs. 1.16-1.18.47 

 

Ir(NO)(PPh3)3 + 2HCl → IrIIIHCl2HNO(PPh3)2 + PPh3                                                    (1.16)  

 

OsIICl(CO)(PPh3)2NO + HCl → OsII(Cl)2(CO)(PPh3)2HNO                           (1.17)  

 

Re(CO)2(NO)(PR3)2 + HCl → ReICl(CO)2HNO(PR3)2                                   (1.18) 

 

Sellmann D. y cols.49 reportaron el primer complejo de rutenio, 

[RuII(‘pybuS4’)HNO], preparado por reducción del [RuII(‘pybuS4’)NO]+ mediante 

NaBH4, en metanol (Ec. 1.19).  
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[RuII(‘pybuS4’)NO]+ +H−→ [RuII(‘pybuS4’)HNO]                                             (1.19) 

 

Richter-Addo G. y cols.50 obtuvieron la primer metaloporfirina, [Ru(ttp)(1-

MeIm)HNO] (ttp = dianión tetratolilporfirinato; 1-MeIm = 1-metilimidazol), por 

adición de hidruro al complejo catiónico de nitrosilo, en metanol. El aducto de HNO es 

moderadamente estable como sólido, pero descompone en solución de CDCl3 bajo 

atmósfera de N2. Recientemente Doctorovich F.A. y cols.,51 sintetizaron el complejo 

[Ir IIICl5HNO]2−, mediante ataque de hidruro al [IrCl5NO]−, en acetonitrilo. El complejo 

es estable pero tiende a labilizar el cloruro trans o incluso el cis.  

También han sido evaluadas hemoproteínas como aceptoras de nitroxilo. Así, la 

mioglobina y la hemoglobina, ancladas a la superficie de electrodos, son capaces de 

reducir NO a HNO, formando compuestos estables.52 Esta estrategia permitió aislar un 

complejo de mioglobina-HNO, MbIIHNO.53 El aislamiento del aducto MbIIHNO 

posibilitó una completa caracterización espectroscópica de la unión FeII-HNO. El 

aducto se obtuvo por diversas estrategias sintéticas: reducción química (CrII) o 

electroquímica de Mb-NO,54 reacción de desoximioglobina con dadores de nitroxilo, 

como el ácido metansulfohidroxámico.55 El aducto MbIIHNO permitió obtener una 

completa descripción del enlace FeII-HNO: se obtuvo información espectroscópica y 

estructural por combinación de técnicas UV-visible, FTIR, RMN 1H, resonancia Raman 

y absorción de rayos X (EXAFS y XANES).80 La alta estabilidad del complejo (escala 

de meses, en anaerobiosis) fue atribuída a la formación de un puente de hidrógeno entre 

el HNO coordinado y la histidina 64 de la cavidad distal de mioglobina, de acuerdo con 

los datos obtenidos por RMN 1H.57  

En la Tabla 1.3 se muestran ejemplos de complejos de HNO con sus propiedades 

de enlace y espectroscópicas. Sólo se han incluidos aquellos en que se dispone de la 

señal de RMN para la caracterización. 
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Complejos con HNO  

n = 8 

1H 

RMN 

νNO 

(cm−1) 

dM–N 

(A°) 

dN–O 

(A°) 

乾MNO 

(◦) 

Ref.

[RuII(‘pybuS4’)HNO]  19.56 1358 
1378 

1.875(7) 1.242(9) 130.0(6) 49

[RuII(ttp)(1-MeIm)HNO] 13.64 1380    50

[ReICl(CO)2HNO(PPh3)2] 22.66 1376    58

[OsIICl2(CO)(PPh3)2HNO] 21.2 1410 1.915(6) 1.193(7) 136.9(6) 59

[Ir IIIHCl2(PPh3)2HNO] 22.75 1493 1.879(7) 1.235(11
) 

129.8(7) 48

[MbIIHNO] 14.8 1385 1.82 1.24 131 56

 
Tabla 1.3 Complejos de HNO. Las determinaciones fueron realizadas en solventes 
orgánicos, a excepción de la MbIIHNO, que fue estudiada en medio acuoso.  

 

 

1.5. Reactividad del nitroxilo coordinado 

 
Los estudios de reactividad de las especies coordinadas, HNO y NO–-, estuvieron 

y siguen estando limitados por la disponibilidad de complejos adecuados y bien 

caracterizados. Aunque varios de ellos lo son, tal como surge de lo que hemos 

presentado anteriormente como antecedente, la relevancia biológica es limitada, pues 

comprenden estudios en soluciones no-acuosas. Aparte, las referencias en estos medios 

acerca de las reactividades son fragmentarias y no sistematizadas, aunque resulta 

evidente que el HNO puede convertirse a especies oxidadas (NO, NO2
−) o reducidas 

(NH2OH) manteniendo su coordinación al metal. Por ello, en esta sección no nos 

referiremos en detalle a los estudios de reactividad en medios no-acuosos.  

Los trabajos en solución acuosa se limitan a la MbIIHNO y a los que surgen del 

presente trabajo de Tesis. En función de los resultados existentes, son notorias las 

carencias. La más notoria es que la especie de NO– no ha sido bien descripta todavía en 

solución acuosa en complejo alguno, por lo cual cualquier estudio de reactividad resulta 

ambiguo. Nos referimos aquí a los aspectos que consideraremos cruciales en la 

reactividad de ambas especies coordinadas de nitroxilo.  
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a) Estabilidad del ligando. En los complejos de HNO, P.J Farmer88 ha 

destacado la notoria estabilidad del complejo MbIIHNO, que se mantiene aparentemente 

inalterado durante meses en medios anaeróbicos y en el intervalo de pH 6-10. No ha 

sido reportada la formación de N2O, y de ello se deduce que la constante de disociación 

de HNO es aún menor que k = 10−8 s−1 a 25 ºC. La estabilidad del aducto MbIIHNO  no 

se ve afectada por CO, tal como se ha observado en algunos complejos de HNO en 

medios no-acuosos, donde aparentemente el CO o el nitrosobenceno reemplazan al 

HNO disociativamente.  

b) Coordinación: El HNO no es estable frente a porfirinatos de Fe(III), 

formando FeIINO por nitrosilacion reductiva.43 Sin embargo, el HNO libre es atrapado 

por la desoximioglobina, generando una vía adicional directa para la formación de 

MbIIHNO. Esta reacción ocurre en competencia con la dimerización del HNO.  

c) Reacciones rédox frente a diversos reactivos. El O2 descompone a la 

MbIIHNO generando met-Mb (MbIII ). Notoriamente, la MbIIHNO es oxidada también 

por el metilviológeno, MV2+, generando MbIINO, sugiriendo que es fuertemente 

reductora.54 No han sido reportadas las reacciones con otros oxidantes, ni con 

reductores. Hay que hacer notar que sólo muy recientemente han sido reportados 

estudios de reacciones rédox del HNO libre. 60 En cuanto a la especie NO– coordinada, 

surgen las mismas carencias, aunque la literatura registra el hecho de que ella sea 

apreciablemente más reductora que el HNO coordinado.61 Debe remarcarse que el 

FeIINO− es un singlete,43 a diferencia del 3NO– libre. En cuanto a las reacción de 

MbIIHNO frente a NO o NO2
−, en exceso de ambos reactivos ocurre la conversión a 

MbIINO. Esto ocurre en pocos minutos en atmósfera de NO, mientras que la reacción es 

más lenta para el NO2
− y, aparentemente, resulta pH dependiente.55 

Los enunciados anteriores constituyen un importante antecedente del presente 

trabajo y generan expectativa acerca de los estudios de reactividad que se presentan más 

adelante.  

 

 

 

18 

 



Capitulo 1. Introducción                                                                                                      

1.6 Los complejos de nitroxilo a nivel biológico. Interconversiones redox 

 
1.6.1 Ciclo del nitrógeno 

El nitrógeno (N) se presenta en la naturaleza en una amplia variedad de formas 

químicas, que involucran estados de oxidación desde +V a –III, pudiendo aparecer tanto 

en materia orgánica como inorgánica. Las formas orgánicas del N están presentes en los 

aminoácidos, proteínas, ácidos nucleicos, humus, etc. Muchas especies de N inorgánico 

contienen enlaces N-O y participan de ciclos de procesos biológicos.62 La Figura 1.8 

describe las interconversiones entre estas especies.  
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Figura 1.8 Ciclo inorgánico del nitrógeno. 

 

Se destaca el rol de las tres especies redox del grupo nitrosilo, en el marco de su 

intervención en procesos que involucran la conversión de nitratos en amoníaco, o 

viceversa. Las diversas reacciones del ciclo son catalizadas por complejas 

metaloenzimas con características espectroscópicas y estructurales únicas. En las 

desnitrificaciones bacterianas que convierten NO3
– en N2,

63 se pueden distinguir 4 

procesos consecutivos: 1) NO3
– reductasa (NAR), una enzima que contiene Mo, que se 

transforma en NO2
– mediante un proceso de transferencia de grupo “oxo”. 2) NO2

– 

reductasa (NIR), que transforma NO2
– en NO; existen formas con Fe (del tipo 

citocromo cd1) y con Cu. En las enzimas de hierro, el paso inicial está determinado por 

la coordinación del NO2
– al Fe(II), bajo forma de NO+, seguida de la reducción y 
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subsiguiente liberación del NO. 3) oxido nítrico (NO) reductasa (NOR), que convierte 

NO en N2O. 4) N2O reductasa, que convierte N2O en N2. Los mecanismos que operan 

en los procesos rédox son difíciles de dilucidar, y constituyen actualmente un área muy 

importante de investigación. Se han obtenido estructuras cristalinas en varias de las 

enzimas,64 que han facilitado el estudio de mecanismos. Una manera de abordar esta 

problemática es el trabajo con modelos biomiméticos, apoyándose en determinaciones 

espectroscópicas diversas, estudios cinéticos, y cálculos computacionales. Precisamente, 

nuestro trabajo de Tesis comprende el uso de un ion complejo modelo, a partir del cual 

podrían verificarse transformaciones comparables a las que ocurren en las enzimas, 

comprendiendo a las tres especies redox-interconvertibles del fragmento {FeNO}n (n = 

6, 7, 8).  

La Figura 1.8 no es completa, pues no se explicitan las diferentes especies ácido-

base, y están ausentes sustancias como la hidracina, N2H4, que interviene en algunos 

procesos, por ej. en la oxidación de amoníaco a N2.
63 Han sido verificados otros 

procesos en ciertas bacterias que conducen a la formación de NH3 a partir de NO3
− o 

NO2
−, en lugar de N2. Uno de ellos es la llamada amonificación, con liberación del 

producto al medio. Otro proceso está mediado por ciertas nitrito reductasas asimilatorias 

de plantas y bacterias que convierten NO2
– en NH3 (proceso con 6 electrones) cuyo 

destino es incorporarse en rutas biosintéticas.65 Tampoco se detallan en la Figura 1.5 las 

especies radicalarias que se postulan en los mecanismos de dichos procesos (NH2
•, 

NHOH•, etc).  

A continuación, nos limitaremos a una breve descripción del estado actual en las 

investigaciones sobre el mecanismo de las NO-reductasas, pues son los sistemas más 

relacionados con el objetivo de este trabajo, el cual está también relacionado con la 

conversión de NO en NO–(HNO). 

 

1.6.2 Las óxido nítrico reductasas (NOR) 

Siendo el N2O el producto de reducción monoelectrónica del NO durante la 

actividad enzimática, las enzimas NOR son singulares en las desnitrificaciones, por 

cuanto debe formarse una nueva unión N-N. Las NOR contienen hemo en su estructura 

y pertenecen a la familia de las citocromo-P450s. Sin embargo, las P450(NOr) presentan 

diferencias claves respecto de las más famosas mono-oxigenasas P450: una red de 
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puentes de hidrógeno que facilitaría la migración de protón y una zona de densidad de 

carga positiva, que funcionaría como sitio de unión del reductor NADH.66 Mediante las 

estructuras cristalinas de formas salvajes y mutadas de estas P450(NOr), comparadas en 

presencia y ausencia del nucleótido reductor, se ha puesto en evidencia un cambio 

conformacional causado por la unión del NADH, previo a la transferencia de hidruro al 

sitio activo hemo-NO a través del canal de protones.67 Esta transferencia de hidruro, que 

involucra la transferencia de dos electrones, no sería posible frente a un aceptor de un 

electrón (por ej.: el hierro hémico), sin la asistencia de otra molécula aceptora (por ej.: 

una flavoproteína). Sin embargo, la transferencia de hidruro de NADH o NADPH a las 

P450(NOr) no requeriría de otro aceptor rédox. Se ha postulado el siguiente mecanismo 

de reacción para este proceso (Ecs. 1.20, 1.21 y 1.22).68 

 

FeIII  + NO → FeIII -NO                                                                                      (1.20) 

 

FeIII -NO + NAD(P)H → intermediario + NAD(P)+                                         (1.21) 

 

intermediario + NO → FeIII  + N2O + H2O                                                       (1.22) 

 

La naturaleza del complejo intermediario ha sido propuesta en base a información 

espectroscópica obtenida de experimentos realizados sobre la enzima con agregado de 

nucleótido reductor y de un ligero exceso de NO.69 El mecanismo propuesto contempla 

la distribución de densidad de carga en el complejo enzima-sustrato, según se muestra 

en la Figura 1.9: 
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Figura 1.9 Mecanismo propuesto para el ciclo catalítico de la reducción de NO mediada 
por P450(NOR), dependiente de NADH. (Falta NO –H2O (flecha 1) y NO (flecha 5) 

 

Para que este mecanismo resulte operativo, la matriz proteica debe proveer el 

entorno adecuado para acomodar al nucleótido reductor (Figura 1.10), en las 

proximidades del sitio activo. 
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Figura 1.10 Mecanismo propuesto para la transferencia de hidruro en P450(NOr) y 
formación del complejo intermediario. La transferencia de hidruro ocurre sobre una 
forma mesomérica del complejo FeIII -NO. El complejo intermediario sería un FeII-
(HNO).  

 

En la Figura 1.10 está representada la estructura del posible intermediario 

FeII(HNO) obtenido por adición de hidruro a FeIINO+.69 Sin embargo, a la fecha no hay 

evidencia directa del mismo, aunque existen estudios computacionales y modelos 

biomiméticos70 que permiten evaluar su estabilidad y predecir sus propiedades 

espectroscópicas. 71 
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1.6.3 La guanilato ciclasa 

Estudios realizados con las tres formas nitrosiladas rédox –NO+, NO• y NO–– 

mostraron que únicamente el NO• puede activar de manera significativa a la guanilato 

ciclasa soluble (GCs) y provocar la relajación del músculo liso. Usando sal de Angeli y 

ácido bencenosulfohidroxámico como dadores de HNO/NO–, no se observó activación 

de la enzima, indicando que en el medio de reacción el nitroxilo no sería oxidado a 

NO•.72 

Contrariamente, existen publicaciones recientes que señalan que el HNO podría 

activar el mecanismo de catálisis de la GCs, en forma adicional a la activación mediada 

por NO.73 La activación de GCs por HNO, al igual que la activación por NO, ocurriría a 

través de la interacción con los grupos hemo en estado ferroso únicamente. En exceso 

de HNO la enzima sufriría inhibición por modificación irreversible de grupos tiol de 

cisteína. Otros experimentos mostraron que el reemplazo del grupo hemo por la 

protoporfirina IX (grupo hemo desmetalado) resulta en cierta activación, que sería 

atenuada por agregado de HNO.  

Los resultados informados a la fecha respecto de la activación de GCs por HNO son 

controversiales. Hay evidencias importantes de la participación de HNO en un 

mecanismo regulatorio de GCs a través de interacción con grupos hemo y grupos tiol.73 

Estos últimos resultados colocarían al HNO en la categoría de gasotransmisor, al igual 

que el NO, el CO y el H2S,74 y destacan la relevancia de comprender las características 

de la unión FeII/III -HNO. 
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Capitulo 2. Reducción del [FeII(CN)5NO]2− por 2 electrones: Formación de nitroxilo 
coordinado. 

En este capítulo se presenta la preparación y caracterización de un nuevo complejo 

nitroxilado, utilizando la plataforma pentacianoferrato(II). Resulta conveniente anticipar 

las propiedades del reactivo utilizado, el ion nitroprusiato, cuya química es bastante 

conocida, y en el cual se ha previsto la reducción por 2 electrones del grupo NO+ 

(nitrosonio). 

 

2.1 Propiedades del ion nitroprusiato, [FeII (CN)5NO]2− 

 
Este ion complejo pertenece al grupo {FeNO}6, y formalmente contiene Fe(II) y el 

ligando NO+ (nitrosonio). Por ende, es un interesante punto de partida para explorar la 

reducción del NO+, que en general puede lograrse por vía química o electroquímica, y 

en cuyo proceso se acepta que los electrones se alojan en orbitales antiligantes vacantes, 

conduciendo a reducciones predominantemente centradas en el nitrosilo.1  

 El ion nitroprusiato (NP) es una droga comercial, que se sintetiza en el 

laboratorio mediante reacción de hexacianoferrato(II) con ácido nítrico. Es soluble en 

medios orgánicos o en agua, dependiendo del contraión. La sal sódica (SNP) tiene un 

lugar especial entre los complejos nitrosilados de hierro, como agente hipotensor 

altamente eficaz,2 lo cual se atribuye a su acción dadora de NO. El NO activa la 

guanilato ciclasa en el músculo liso vascular mediante coordinación al Fe(II) de la 

enzima y labilización de su histidina trans; ello provoca aumento de la producción 

intracelular de cGMP, y relajación de la musculatura lisa de los vasos, con la 

consecuente vasodilatación.3 Los conocimientos adquiridos en la última década sobre la 

participación de la especie HNO/NO− en la activación de la GCs, o en procesos 

metabólicos, así como sobre las características de la conversión de HNO en NO libres o 

coordinados, indican que la potencial formación de HNO a partir del suministro 

farmacológico de nitroprusiato resulta un tópico de interés. 

 El NP es notoriamente inerte respecto a la labilización térmica del NO+, pues la 

unión FeII–NO+ es muy fuerte. Por ello, la actividad dadora del SNP presupone que 

debe haber una reducción del NO+ coordinado a NO, seguida por la disociación de éste 

del Fe. Estas reacciones han sido estudiadas in vitro, y efectivamente el SNP reacciona 

con diversos reductores (Cr(II), tiolatos, HS-, ditionito, etc.), siendo que el producto 

[FeII(CN)5NO]3− (caracterizado por EPR e IR) puede disociar NO (k ≈ 10−5 s–1).1
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 Notoriamente, la reducción del NP y posterior liberación de NO al medio ocurre 

fácilmente en presencia de luz visible-UV cercana, según la Ec. 2.1.  

 

[FeII(CN)5NO]2−  +  hv  →   [FeIII (CN)5H2O]2−  +  NO                                      (2.1) 

 

Esta reacción implica un proceso de transferencia de electrones intramolecular, 

con oxidación del metal y reducción de NO+. La formación de FeIIINO en el estado 

excitado facilita la rápida liberación de NO.4  

 El carácter electrofílico del grupo {FeNO}6 en el NP facilita la reacción con 

varias especies nucleofílicas como el ion hidróxido,5 aminas,6 carbaniones,7 y tioles.8 

Las reacciones con tioles son bastante rápidas (k ≈ 3–4 × 104 M–1 s–1).8 En general, 

implican la adición del nucleófilo al grupo {MNO}, con posterior descomposición del 

aducto y eventual oxidación del nucleófilo. El principal producto de estas reacciones de 

adición/descomposición es el ion [FeII(CN)5H2O]3−, que presenta una enorme 

versatilidad sintética, pues debido a la labilidad del agua, puede generar una variedad de 

complejos estables del tipo [FeII(CN)5L]n− con ligandos L = NO+, NO, NH3, py, pz, 

CN−, NO2
−, CO, etc. Muy importante es también el hecho de poder oxidar el Fe en estos 

complejos, generando los análogos [FeIII (CN)5L] (n-1).1 Así se comprende que aspiremos 

a generar el nuevo ligando NO− (o HNO) en estos sistemas, contextualizando nuestro 

principal blanco de estudio. Es de notar que varios de los ligandos L que se estabilizan 

en la plataforma de pentacianoferrato son de directo interés en las interconversiones 

redox en los ciclos naturales. 

 Se han publicado muchos trabajos sobre la reducción electroquímica 

(polarografía, voltamperometría cíclica, culombimetría) del SNP en soluciones 

acuosas.9 Empleando un cátodo de mercurio, se observaron dos reducciones sucesivas 

reversibles: para –0,16 V (NHE) a pH > 6,5, y para –0,35 V, seguidas por una reducción 

irreversible multielectrónica en –0,76 V y otra a potenciales más negativos en –1,1 V.9 

El proceso que ocurre a –0,16 V a pH > 6,5 corresponde a la reducción por un electrón 

(Ec. 2.2). A pHs < 6,5 el potencial cambia porque el producto labiliza cianuros (Ec. 2.3) 

 

[FeII(CN)5NO]2−            [FeII(CN)5NO]3−                                                           (2.2) e
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[FeII(CN)5NO]3−             [FeII(CN)4NO]2− + CN−                                             (2.3) 

 

Las demás ondas han sido asociadas con las reacciones 2.4 y 2.5 (potenciales a –

0,35 V a –0,76 V). Esta última corresponde a un proceso de reducción por dos 

electrones. Finalmente la onda monoelectrónica centrada en –1,1 V se asocia a la Ec. 

2.6. 

 

[FeII(CN)4NO]2−             [FeII(CN)4NO]3−                                                          (2.4) e

 

[FeII(CN)5NO]4−              [FeII(CN)5NH2OH]3−                                                  (2.5) 2e

 

[FeII(CN)5NO]3−               [Fe(CN)5NO]4−                                                          (2.6) e

 

Estos estudios electroquímicos presentan resultados complejos y difíciles de 

interpretar aisladamente. Complementando con estudios espectroscópicos, puede  

mostrarse que el producto de reducción por un electrón, [FeII(CN)5NO]3−, es una especie 

estable a pH > 9.10 Sin embargo, a pHs menores, se genera una fracción creciente de la 

especie [FeII(CN)4NO]2−, pues existe un equilibrio entre las especies hexa- y 

pentacoordinada (Ec. 2.3). La especie generada por reducción de 2 electrones ha sido 

caracterizada ambiguamente, pero constituyó un antecedente valioso para nuestro actual 

trabajo.9 También se propuso la formación de un producto de reducción del 

[FeII(CN)5NO]2− por cuatro electrones, el ion [FeII(CN)5NH2OH]3−, el cual ha sido 

reportado previamente por Olabe J.A. y cols.11 

 Olabe J.A,  Estrín D. y cols. predijeron teóricamente las propiedades 

espectroscópicas de la especie reducida por dos electrones.12 Los espectros IR y UV de 

las especies estables [FeII(CN)5NO]2−, [FeII(CN)5NO]3− y [FeII(CN)5HNO]3−, fueron 

calculados usando técnicas DFT y ZINDO/S, respectivamente. El espectro UV-visible 

para el complejo [FeII(CN)5HNO]3− predice un valor para la banda MLCT (M→π*(NO) 

de 460 nm. Las bandas FTIR se calculan en un rango entre 1338 y 1394 cm−1 para las 

νNO
 y entre 1955 y 2018 cm−1 para las νCN. Estos resultados teóricos impulsaron la 

elaboración de la estrategia experimental de este trabajo de Tesis. 
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2.2 Ensayos preliminares  

 
El punto de partida de los estudios de reducción del NP fue la observación directa 

y espectroscópica de la reacción frente al reductor ditionito (S2O4
2–), en solución acuosa 

de pH 4 a 13 (Figura 2.1). La imagen muestra lo que se observa al completar el 

agregado de reactivo en cada caso.  

 

 

 

 

 

 

 

Figura 2.1 Reducción del anión nitroprusiato con ditionito de sodio (1:1, relación 
molar) en ausencia de oxígeno, a pH 4, 5, 7, 8, 10, 11, 12 y 13, de izquierda a derecha 

 

La Figura 2.1 muestra soluciones de color azul o verde a pH 4 y 5. Entre pH 7-12, 

las soluciones presentan un máximo de intensidad variable en 445 nm. A pH 13, el 

agregado de ditionito lleva a la completa decoloración de la solución (λmax = 394 nm) 

del anión NP.  

La reacción observada a pHs 4 y 5 ha sido muy bien caracterizada 

anteriormente,10 y responde a la descomposición del producto de reducción por un 

electrón del [FeII(CN)5NO]2−. El ligando NO de la especie reducida [FeII(CN)5NO]3− 

induce la labilización del ligando CN– en posición trans, formando la especie 

[FeII(CN)4NO]2−, de color azul. (Ec. 2.7).  

 

[FeII(CN)5NO]3−          [FeII(CN)4NO]2− + CN−                                                (2.7) 

 

Las concentraciones relativas de las especies [FeII(CN)5NO]3− y [FeII(CN)4NO]2− 

en solución acuosa son dependientes del pH.13 A pH ácido (pH <<5) la especie 

[FeII(CN)4NO]2− es la predominante; su formación se debe a la eliminación de cianuro 

por protonación (Ec. 2.8).  
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CN− + H+           HCN                                                                               (2.8) 

 

A pH >8, predomina la especie [FeII(CN)5NO]3– en el equilibrio 2.7. 

 

A pH 13, se obtuvo una solución incolora. Esto se debe a que el complejo 

[FeII(CN)5NO]2– adiciona OH− a este pH y forma el complejo [FeII(CN)5NO2]
2– (Ec. 

2.9) que se acuatiza según la Ec 2.10. 5  

 

[FeII(CN)5NO]2– + 2OH−           [FeII(CN)5NO2]
4– + H2O                               (2.9) 

 

[FeII(CN)5NO2]
4– + H2O            [FeII(CN)5H2O]3– + NO2

–                              (2.10) 

 

El espectro de absorción del [FeII(CN)5H2O]3– muestra un máximo de baja 

intensidad (λmax = 440 nm, ε = 640 M−1 cm−1) 

A 7 < pH < 12 se observó la formación de un máximo en λ = 445nm. A pH 10 se 

obtuvo la máxima absorción, y una rápida descomposición que llevó sucesivamente a la 

obtención de [FeII(CN)5NO]3–, y NP. A pH 7-8 se obtuvo un rendimiento 15-20% 

menor que a pH 10 en la formación del nuevo P445; sin embargo, la estabilidad del 

complejo P445 resultó significativamente más alta que a pH alcalino, sin detectarse la 

descomposición oxidativa. Por su parte a pH 12 se formó sólo una pequeña cantidad del 

P445, ya que a este pH operan también las Ecs 2.9 y 2.10.   

Dado que se advirtió que la reacción 2.7 disminuía el rendimiento de reacción,10 

se realizaron ensayos a pH 10 con el agregado de cantidades variables de cianuro (CN–

/NP= 5:1, 20:1, 100:1, y en ausencia de cianuro). Los rendimientos máximos se 

obtuvieron con agregados de 5 a 20 veces de cianuro, respecto del NP. Cantidades 

mayores (100:1) condujeron a la formación de [FeII(CN)6]
4−.  

El rendimiento en la obtención del complejo P445 se vio favorecido por el 

agregado de un agente quelante, el EDTA (ácido etilendiaminotetracético). El EDTA, 

además de atrapar iones Ca2+ y Mg2+ presentes en la solución acuosa, atrapa otros iones 

metálicos (Mn+) provenientes de la descomposición térmica del complejo 

[FeII(CN)5H2O]3−, que se forma por la labilización del ligando NO del [FeII(CN)5NO]3–. 
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Estos ensayos preliminares permitieron elaborar un protocolo óptimo de obtención del 

P445 para abordar estudios de caracterización cuyos detalles experimentales se incluyen 

en el capítulo 5. 

 

 

2.3 Estequiometría de la reacción de reducción del [FeII (CN)5NO]2–  

 
El ditionito de sodio (Na2S2O4, SDT) es un reductor de dos electrones. Por 

ejemplo, frente a oxidantes monoelectrónicos (viz., [FeIII (CN)6]
3−), su estequiometría de 

reacción es [S2O4
2−]/[FeIII (CN)6

3−] = 1:2.14 En este trabajo hemos verificado una 

estequiometría similar para la reacción con el ion NP, [FeII(CN)5NO]2−, lo cual es 

consistente con el mecanismo postulado para la acción reductora del ditionito, Ecs. 

2.11-2.12: 

 

S2O4
2−          2SO2

−•                                                                                           (2.11) 

 

SO2
–• + [FeII(CN)5NO]2− + 2OH− → SO3

2− + [FeII(CN)5NO]3− + H2O            (2.12) 

 

La Ec. 2.12 y la Figura 2.2 revelan la reducción monoelectrónica del NP, 

generando [FeII(CN)5NO]3− (λmax = 348 nm y 440 nm, İ = 3.5 × 103 y 5.5 × 102 M–1 cm–

1, respectivamente),10 con un rendimiento del 90%. Es de notar que desde el comienzo 

de esta reacción se observó una ligera absorción en 445 nm, que luego decayó frente al 

agregado del resto de S2O4
2−, hasta que la especie [FeII(CN)5NO]3− alcanzara su máximo 

de absorción. Este hecho sugiere y anticipa que el S2O4
2− podría reducir por 2 electrones 

al inicio (445 nm), produciéndose rápidamente una comproporcionación del producto 

con el NP aun en exceso, generando el complejo de NO, [FeII(CN)5NO]3−. De ahí que se 

explorara la posibilidad de que [FeII(CN)5NO]3− pudiera ser adicionalmente reducido 

por un exceso de S2O4
2−, visto que éste es un reductor fuerte. Efectivamente, la Ec. 2.13 

y la Figura 2.3 muestran que el segundo equivalente convierte al [FeII(CN)5NO]3− en 

una solución de color rojo anaranjado con λmax = 445 nm, que provisoriamente 

identificaremos como P445.  
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SO2
−• + [FeII(CN)5NO]3− + OH− → SO3

2− + H2O + P445                                     (2.13) 
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Figura 2.2 Espectros UV-visible durante el agregado del primer equivalente de 
reducción a la solución de [FeII(CN)5NO]2−. Formación de P455 como intermediario y 
obtención de [FeII(CN)5NO]3−. [NP] = 2,5 × 10−4 M; [CN−] = 1,25 × 10−3 M; pH 10; 
buffer PO4

3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl); T = 25.0 ºC. 
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Figura 2.3 Espectros UV-visible durante el agregado del segundo equivalente de 
reducción a la solución de [FeII(CN)5NO]2−. Formación de P455. [NP] = 2,5 × 10−4 M; 
[CN−] = 1,25 × 10–3 M; pH 10; buffer PO4

3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC.  
 

El complejo P445 no resultó estable a pH 10. Por ello, una vez alcanzado el 

máximo de absorción en 445 nm se llevó rápidamente a pH 6-7 por agregado de HCl, 

lográndose una notable estabilización del mismo máximo en 445 nm. Previamente a 
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este agregado se añadió un ligero exceso de S2O4
2− (5%), para mantener el ambiente 

reductor durante el cambio de pH y asegurar el máximo rendimiento en este paso clave. 

El exceso de S2O4
2− se pone en evidencia por su absorbancia característica a 315 nm. 

Esta operación se visualiza en el espectro de la Figura. 2.4. 
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Figura 2.4 Espectros UV-visible que muestran la adición de un 5% de reductor. 
Formación de P455. [NP] = 2,5 × 10−4 M; [CN−] = 1,25 × 10–3 M; pH 10; buffer PO4

3− 
0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
 

De esta manera se obtuvieron los mejores rendimientos de P445, expresados por las 

absorbancias máximas a 445 nm. En consecuencia, la estequiometría de la reacción 

global de formación de P445 queda expresada por la Ec. 2.14, y la Figura 2.5: 

 

S2O4
2– + [FeII(CN)5NO]2− + 3OH− → 

            → 2SO3
2− + H2O + P445 ([FeII(CN)5HNO]3−)                (2.14) 
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Figura 2.5 Espectros UV-visible que muestran la adición de HCl. [P445] = 2,5 × 10−4 M; 
[CN−] = 1,25 × 10−3 M; pH 6-7; buffer PO4

3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
 

 En definitiva, y dado que el S2O4
2− y el [FeII(CN)5NO]2− reaccionan en relación 

molar 1:1 para formar la especie P445, podemos asignarla tentativamente como un 

miembro de la serie [FeII(CN)5L]n− , donde L sería HNO, o eventualmente NO–.  

 

 

2.4 Caracterización espectroscópica de P445 

 
2.4.1 RMN 1H 

 En la Figura 2.6 se muestra el espectro de RMN 1H (500MHz, solvente 

H2O/D2O= 75:25) del complejo P445 a pH 6, en el cual se aprecia una señal singlete a į 

= 20,02 ppm. Esta puede atribuirse al protón del grupo nitroxilo, HNO, sobre la base de 

haber identificado resonancias similares de protones a campos bajos para otros 

complejos metálicos que inequívocamente contienen este ligando (Tabla 2.1).15 Para 

confirmar la asignación anterior, se ha utilizado nitroprusiato enriquecido con 15N, 

[FeII(CN)5
15NO]2–, como reactivo (Figura 2.6). El espectro de RMN 1H del producto de 

reducción de [FeII(CN)5
15NO]2– mostró un doblete cuyo centro estaba ligeramente 

desplazado de la posición del singlete. La constante de acoplamiento medida es JN-H = 

71,14 Hz.  
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Figura 2.6 Espectro de RMN 1H del complejo P445 obtenido a partir [Fe(CN)5NO]2– en 
abundancia natural y enriquecido [Fe(CN)5

15NO]2–. [P445]= 2,8 × 10–3 M; [CN−] inicial = 
0,056 M; pH 6; buffer PO4

3− 0,03 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
 

 
Fragmento que contiene 

el HNO 
RMN    1H Ref. 

δ (ppm) JN-H (Hz) 

[Ir IIIHNO(H)(Cl)2(PPh3)2] 22,75 77,6 16 

[OsIIHNOCl2(CO)(PPh3)2] 21,20 75 17 

[ReIHNOCl(CO)2(PPh3)2] 20,66 66,2 18 

P445      20,02 71,14 Este trabajo, 19 

[RuIIHNO(‘pybuS4] 19,56 72,5 20 

MbIIHNO 14,80 72 21 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tabla 2.1 Complejos con HNO como ligando: comparación de desplazamientos 
químicos y constantes de acoplamiento entre 15N y 1H. 

 

El valor de la constante JN-H está en el rango esperado para un protón que se une a 

un N con hibridación sp2, el cual está coordinado a un metal de transición. Dicho valor 

es similar al de otros complejos pseudo-octaédricos de metales de transición que tienen 

en su estructura al ligando HNO. Se incluyeron en la Tabla 2.1 los valores para el 

complejo de HNO con la mioglobina, MbIIHNO.21 

El desplazamiento observado en el hidrógeno del complejo de nitroxilo P445 se 

debe a que el centro metálico retira densidad electrónica del entorno electrónico que 
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rodea al protón, quedando el átomo de hidrógeno menos protegido. La consecuencia es 

que el protón resuena a un campo magnético menor, o sea con alto valor de 

desplazamiento químico. Debe notarse que el valor de desplazamiento químico 

reportado para el protón de nitroxilo del complejo MbIIHNO es inferior a los restantes y 

cercano al de un porfirinato de Ru−HNO,22 posiblemente por el apantallamiento del 

ligando porfirínico sobre el entorno del protón observado. Los experimentos de RMN 
1H proveen una evidencia concluyente que el ligando L coordinado al fragmento 

[FeII(CN)5]
3− contiene el grupo HNO, discriminando así respecto a la posibilidad que 

esté presente el nitroxilo desprotonado, NO–. En adelante, como se indica en la Tabla 

2.1, identificaremos a P445 como el ion [FeII(CN)5HNO]3–. 

 

 

2.4.2 FTIR / ATR 

 
2.4.2.1 Espectros FTIR/ATR en solución 

 Los espectros ATR/FTIR de P445 en abundancia isotópica natural, muestran que al 

completar el agregado de S2O4
2− (1:1mol) se observa la desaparición de las frecuencias 

de estiramiento características del ion [FeII(CN)5NO]2− (νNO = 1938 cm−1, νCN = 2143 

cm−1),23 en paralelo con la formación de nuevas bandas en 1384 y 2086/2040 cm−1. Al 

marcar con 15N se observó un corrimiento del pico de 1384 → 1352 cm−1 (Figura 2.6). 

Este corrimiento isotópico de ≈ –30 cm−1 apoya su asignación al estiramiento νNO. El 

valor concuerda con las frecuencias reportadas para otros complejos similares del tipo 

[M IIX5HNO]x (Tabla 2.2),13 , 24, 16,  25 siendo que νNO es notoriamente más baja que en los 

complejos nitrosilados más oxidados. En la Tabla 2.2 puede verse que la naturaleza del 

metal y de los coligandos influyen sobre νNO, en un rango alrededor de 1350-1400 cm−1 

para M(II) y valores mayores para M(III). 
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1384  

 
1480         1440        1400        1360        1320 
                              ν / cm−1 

1352 

 
 

Figura 2.7 Espectro FTIR/ATR (zona ampliada en la nNO, cristal de germanio) del 
complejo P445 en abundancia natural y enriquecido con 15N. [P445]= 2,8 × 10–3 M; 
[CN−] inicial = 0,056 M; pH 6; buffer PO4

3− 0,03 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
 

Compuesto IR (νNO) 
(cm-1) 

Ref. 

[OsIIHNO (CO) Cl2 (PPh3)2] 1410 17a 

[Ir IIIHNO (H)(Cl)2(PPh3)2] 1493 16 

[RuIIHNO(‘pybuS4] 1358 20 

[ReIHNO (CO)2Cl (PPh3)2] 1376 18 

P445 1384 Este trabajo, 19 

MbIIHNO 1385 24 

 

Tabla 2.2 Frecuencias IR (νNO) para complejos del tipo [MX5HNO]x  
 

Los valores de νCN en 2086/2040 cm−1 merecen un comentario. Si bien el primer 

pico es razonablemente asignable al ion [FeII(CN)5HNO]3− (pues los estiramientos de 

cianuro suelen aparecer a mayores frecuencias cuanto más aceptor π sea el sexto 

ligando L) el pico de 2040 cm−1 es llamativamente similar al que se reporta para el 

[FeII(CN)6]
4−. Visto que para la obtención de estos espectros es necesario trabajar en 

soluciones concentradas, es posible que dicha banda provenga de un reordenamiento de 

los cianuros luego de dimerizaciones y labilizaciones. Esa banda también podría 

corresponder a un dímero (II, II) puenteado por cianuros. 
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Analicemos ahora el espectro IR comparando con otros [FeII(CN)5L]3−, que 

incluyen a los complejos nitrosilados más oxidados, listados en la Tabla 2.3. En líneas 

generales los complejos listados presentan vibraciones en la zona de 2080 a 2100 cm−1, 

que se asignan a los modos axiales y ecuatoriales de νCN y no sufren corrimiento con 
15N. Las vibraciones en la zona de 1300 a 1900 cm−1 están asociadas a modos de 

estiramiento del enlace N−O. La tendencia de las frecuencias νNO en la conversión de 

[FeII(CN)5NO]2− (1945 cm−1) a [FeII(CN)5NO]3− (1648 cm−1) y a P445 (1380 cm−1) 

refleja que las reducciones sucesivas están centradas en el grupo nitrosilo. Corresponde 

también comparar la frecuencia del HNO coordinado (1380 cm−1) con la del HNO libre 

(1510 cm−1), lo cual es consistente con un carácter de aceptor π del ligando HNO en el 

complejo de FeII.  

 

 Compuesto    ν / cm−1 Asignación Ref. 

[FeII(CN)5NO]2– 2142 
1936 

νCN 

νNO 

13 

[FeII(CN)5NO]3− 2088 
1648 

νCN  
νNO 

13 
 

[FeII(CN)5N(O)CH2C(CH3)2OH]3– 2080 
1400 

νCN 

νNO

10 
 

[FeII(CN)5HNO/ NO−]3–/4–

Cálculos teóricos 
1955-
2018 
1338-
1394 

νCN  
νNO 

12 
 

[FeII(CN)5(NOSEt)]3− 1380 νNO 13 

P445 
 

Sólido (FTIR) 
2097 
1383 

νCN 

νNO

Este trabajo 

P445, pH 6
Solución (ATR) 

2086 
2040 
1384 

νCN 

νCN 

νNO 

Este trabajo, 19 

 

P445, pH 6
Solución (Raman Resonante) 

2100 
1380 
1304 
1214 

νCN 

νNO 

νNO 

- 

Este trabajo, 19 

Tabla 2.3 Comparación de νNO y νCN para diferentes especies nitrosiladas: NO+, NO•, 
NO−/HNO, N(O)CH2C(CH3)2OH, NOSEt coordinadas al fragmento [FeII(CN)5]

3− con 
los valores obtenidos para P445 por distintas técnicas. 
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El ligando HNO puede considerarse similar al grupo de los aril y alquilnitrosos, 

RNO. Por ello en la Tabla 2.3 también se incluyó al ion 

[FeII(CN)5N(O)CH2C(CH3)2OH]3−. La Figura 2.8 muestra las analogías estructurales, 

que también alcanzan a los complejos análogos con nitrosotiolatos, M-N(O)SR. 

 

Fe       N

R

O O

H

Fe       N

3 3
a) b) c)

3

Fe       N

SEt

O

 

 

Figura 2.8 Estructuras para el complejo [FeII(CN)5N(O)R]3− donde R = 
CH2C(CH3)2OH (a), H (b) y SEt (c) 

 

2.4.2.2 Espectros de FTIR en fase sólida 

 Vistas las dificultades para aislar el compuesto P445 con cationes monovalentes, se 

logró la precipitación de un sólido agregando ZnSO4 sólido a una solución concentrada 

de [FeII(CN)5HNO]3−. El espectro FTIR se muestra en la Figura 2.9. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 2.9 Espectro de FTIR de [FeII(CN)5HNO]3− precipitado con Zn2+. 
 

Siendo que el espectro muestra picos en 2097 y en 1383 cm−1, asignables a 

[FeII(CN)5HNO]3−, el resultado no presenta novedades respecto a los espectros en 

solución. El sólido es muy probablemente una mezcla compleja con otros componentes, 

1383

2097

3500       3000        2500       2000        1500        1000       500 
                                   / cm-1ν
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como sales de hexacianoferrato. Una presentación crítica de estos resultados se amplía 

en el Capítulo 5.  

 

2.4.3 Espectroscopía UV- visible  

 En la Figura 2.10 se muestran los espectros UV-visible de los complejos 

[FeII(CN)5NO]2−, [FeII(CN)5NO]3−, y [FeII(CN)5HNO]2−. 

200 300 400 500 600
0

1

2
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λ /nm

A
bs
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ia

 

Figura 2.10 Espectros UV-visible de las especies [FeII (CN)5NO]2−, [FeII (CN)5NO]3− y 
[FeII (CN)5HNO] 2−. [C] = 2,5 × 10−4 M; [CN−] = 1,25 × 10–3 M; pH 10 (para NO+ y NO) 
y pH 6 (para HNO); buffer PO4

3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
 

Los espectros presentan las siguientes características: 

Ü Una banda intensa en la región UV (≈ 200 nm) cuya posición no depende de la 

identidad de L. El complejo [FeII(CN)5HNO]3− absorbe en 225 nm, tal como se predijo 

por cálculos teóricos,12 y a lo observado con otros [FeII(CN)5L]n–, (L = NO+, CN−, 

etc.).26 Esta transición se asigna a una transferencia de carga (MLCT) dπ(Fe) → π*(CN). 

Ü Por analogía con complejos [FeII(CN)5N(O)R]3− (R = H,12 C6H5NO,27 

N(O)CH2C(CH3)2OH),10 la banda de [FeII(CN)5HNO]3− en 445 nm se asigna también a 

una transición MLCT, desde orbitales dπ del Fe hacia los orbitales π* vacantes del 

ligando HNO. Estas bandas desaparecen por acción de oxidantes, y su energía depende 

de la reducibilidad de L. El valor de 445 nm compara muy bien con el valor teórico de 

460 nm.12 
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Ü Los complejos de la Figura 2.10 presentan hombros en la zona de 250 nm, que 

son asignables a transiciones d-d. 

En la Tabla 2.4 se resumen los datos espectroscópicos para [FeII(CN)5L]3−, (L = 

NO+, NO) y [FeII(CN)5N(O)R]3− (R = H, CH2C(CH3)2OH y C6H5NO). 

 

 

Complejo λmax  (nm) εmax  
(M -1 cm-1) 

 

Asignación Ref. 

 
[FeII(CN)5NO]2– 

200 
238 
264 

330sh 
394 
498 

24000 
700 
900 
40 
25 
8 

M→π*(CN) 
d-d 

 
 

M→π*(NO) 
 

26 

 
[FeII(CN)5NO]3− 

200 
430 
345 

12000 
550 
3500 

M→π*(CN) 
d-d 

M→π*(NO) 

10 

 
[FeII(CN)5HNO/NO−]3−/4− 

240 
338 
518 
532 
330 
460 

- 
- 
- 
- 
- 
- 

M→π*(CN) 
d-d 

 
 

M→π*(NO) 
M→π*(NO) 

12 
 

[FeII(CN)5N(O)CH2C(CH3)2OH]3– 250 
476 

8900 
5100 

 
M→π*(NO) 

10 

[FeII(CN)5NOC6H5]
3– 528 5300 M→π*(NO) 27 

 
[FeII(CN)5HNO]3− 

225 
236sh 
445 

12000 
- 

4000 
 

M→π*(CN) 
d-d 

M→π*(NO) 

Este 

trabajo, 19 

Tabla 2.4 Máximos de absorción e intensidad de las bandas para las series de complejos 
[FeII(CN)5L] 3− (L = NO+, NO) y [FeII(CN)5(NO)R]3–. 

 

Los espectros UV-visible del complejo P445 a pHs 6 y 10 no presentan cambios en 

la banda de absorción de 445 nm.  

 

2.4.4 Raman Resonante 

Estos experimentos se realizaron con [FeII(CN)5HNO]3− a pH 6, irradiando con un 

láser de Ar+ (457,9 nm). Visto el máximo en 445 nm, deben activarse las vibraciones 
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acopladas con la transición electrónica que hemos asignado como de carácter MLCT. 

En la Figura 2.11 se observan los espectros de [FeII(CN)5HNO]3− sintetizado a partir del 

precursor en abundancia isotópica natural y enriquecido con 15N. Las bandas en 2100 y 

565 cm-1 no se corren con la marcación, y por ende se asignan a νCN y al modo 

combinado įFe-C/νFe-CN, respectivamente, por comparación con modos relacionados para 

complejos [FeII(CN)5L]3− (L = NO+, NOR, piridina, 4-cianopiridina, pirazina, etc.).28, 23,  

10 Por su parte, las bandas de 1380, 1304, 1214 y 662 cm−1, se corren a 1350, 1286, 

1204 y 649 cm−1 con la marcación de 15N (Figura 2.10). Las dos primeras se asignan a 

modos de estiramiento simétrico y antisimétrico de νNO. La banda en 662 cm−1 es una 

mezcla de los modos νFe-N/įFe-NO, en posición similar a la observada para el 

nitroprusiato13 y para MbIIHNO. La asignación de la frecuencia a 1214 cm−1 es dudosa. 

 

 

0 700 1400 2100 2800
Δv/cm-1
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1304         

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 2.11 Espectro Raman resonante del complejo [FeII(CN)5HNO]3− pH 6, con 14N, 
15N. [P445] = 2,2 × 10–3 M; [CN−] inicial = 0,044 M; pH 6, buffer PO4

3− 0,03 M; I = 0,1M 
(NaCl). T = 25.0 ºC. 

 

Comparando con los resultados obtenidos con las técnicas de RMN, FTIR/ATR, y UV-

visible, la espectroscopía de Raman Resonante confirma elegantemente la presencia del 

ion [FeII(CN)5HNO]3− en las soluciones acuosas. 
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Capitulo 4. Reactividad del fármaco hidroxiurea coordinado al pentacianoferrato: un 

precursor de nitroxilo. 

Se presenta una revisión de los antecedentes en la química y bioquímica de la 

hidroxiurea (H2NC(O)NHOH, HU), seguida por la síntesis, caracterización y 

reactividad de un nuevo complejo formado a partir de la reacción entre HU y el 

pentacianoferrato(III). 

 

 

4.1 Propiedades de la hidroxiurea 

 

4.1.1 Antecedentes farmacológicos 

La HU presenta similitudes estructurales con la urea, la hidroxilamina y la N-

hidroxiguanidina, el intermediario en la biosíntesis del NO y posiblemente del HNO. 

(Figura 4.1). Las comparaciones entre a, b, c y d sugieren que las funciones biológicas 

de HU pueden relacionarse con el átomo de nitrógeno hidroxilado, adyacente al grupo 

carbonilo. 

H2N NHOH

O

H2N NH2

O

NH2OH H2N OH

NH

NH

a                                    b                      c                        d  

Figura 4.1 Estructura de a) hidroxiurea, b) urea, c) hidroxilamina, d) hidroxiguanidina. 

 

En los comienzos se investigó a la HU como agente antitumoral en casos de 

cáncer en cuello de útero.
1
 Actualmente la HU se emplea en el tratamiento de anemia 

falciforme,
2, 3

 leucemia crónica, y psoriasis severa.
4
 También puede funcionar como 

agente antirretroviral, bloqueando a la ribonucleótido reductasa y provocando la 

inhibición de la síntesis proviral del ADN.
5
 Este comportamiento proporcionó la base 

para el estudio de la inhibición de la enfermedad de inmunodeficiencia humana (VIH), 

por lo que HU es empleada ocasionalmente para la terapia de SIDA.
6
  

La administración de HU no presenta un impacto significativo en los mecanismos 

celulares en los sistemas biológicos. Sin embargo, el mecanismo molecular detallado de 

HU en el tratamiento de la anemia de células falciformes sigue siendo poco descripto, y 

su eficacia clínica ha sido principalmente atribuida a un aumento en el nivel de la 

hemoglobina fetal (HbF).
7
 Los pacientes se benefician del tratamiento con HU antes de 
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que sus niveles de HbF aumenten, por lo que los efectos positivos de esta droga no 

pueden ser completamente explicados por el aumento de nivel de HbF, sugiriendo otros 

mecanismos de acción. En este sentido, la HU es reconocida como dadora de NO,8 

aunque no existe una comprensión detallada del mecanismo molecular in vivo. Se ha 

postulado la  formación de otros derivados nitrogenados como intermediarios, entre 

ellos el HNO (sección 4.1.3).  

 

4.1.2 Vías de descomposición oxidativa de la hidroxiurea 

King, S.B.,9 postuló que la oxidación de HU (usando como oxidante catalasa y  

H2O2, peroxidasa, entre otros) produce no solo NO sino también HNO, según 

mecanismos que se muestran en la Figura 4.2. 

a) NH2CONHOH                  NH2CONHO                  NO    CO2    NH3
              (1)                     (2) Radical nitróxido   

.
++

-1e-

 

 

NH2COOH   HNO            NO

+

+

.b) NH2CONHOH              NH2CONHO             NH2CONO                         
             (1)                       (2) Radical        (3) C- nitrosoformamida   

nitróxido

CO2   NH3

-1e-

-1e- H2O

-2e-

 

+

+c) NH2CONHOH             NH2COOH    NH2OH             NO  
              (1)                          

CO2     NH3

-3e-H2O

 

 

Figura 4.2 Degradación oxidativa de la hidroxiurea. 

 

En la ruta a), la oxidación de HU hasta formar NO (proceso de 3 electrones) 

comienza con la formación del radical nitróxido, que puede desproporcionar para dar 

NO y NH3. Alternativamente, la ruta b) postula la oxidación por 2 electrones de HU 

para formar una C-nitrosoformamida (derivado acilnitroso), que puede hidrolizar 

formando CO2, NH3 y HNO; este último sería precursor de NO. Una tercera opción c) 

postula la hidrólisis de HU para formar ácido carbámico, NH2CO2H, que genera CO2 y 

NH3, e NH2OH, precursora del NO. 
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4.1.3 Oxidación química de la HU 

El tratamiento químico de la HU con oxidantes (Ce(SO)4, Cu(SO)4 , H2O2) 

conduce a la formación del radical nitróxido, NH2C(O)NHO•, (Ec. 4.1) caracterizado 

por espectroscopía  EPR, el cual puede vivir más de 1 hora.10 

 

                                                                                                                             (4.1) .    NH2CONHOH                          NH2CONHO                    
Ce(SO)4. Cu(SO4 en DMSO
                 3% H2O2

 

La identificación de N2O al completarse la reacción hace evidente la 

intermediación de HNO. A continuación del radical nitróxido se forma el intermediario 

C-nitrosoformamida, H2NC(O)NO, identificado por la formación de un producto de 

cicloadición en presencia de 9,10-dimetilantraceno (9,10-DMA). En ausencia de 9,10-

DMA se forma ácido carbámico (H2NCOOH) y HNO (Figura 4.3).11  

+

+

.

    NH2CONHOH              NH2CONHO             NH2CONO             NH2COOH   HNO            NO
                

CO2   NH3

-1e-H2O2

  -1e-
HNO

N2O

H2O2

  -1e-

9,10 DMA

O
N

O

NH2

 

 
Figura 4.3 Descomposición de HU en presencia de H2O2. Atrapamiento del 
intermediario C-nitrosoformamida con 9,10-DMA. 
 

El producto de cicloadición de la Figura 4.3 puede sufrir una reacción retro-Diels 

Alder, liberando la C-nitrosoformamida. (Figura 4.4)12 

+

+

CO2   RNH2

+HNO
O

N

O

NHR

RNH2CONO
retro Diels
    Alder H2O RNHCOOH HNO

-H2O

N2O 

 

Figura 4.4 Retro Diels Alder del aducto acil nitroso 9,10 DMA 
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El FeCl3,
13 y el Fe(ClO4)3,

14 también oxidan HU, formando una variedad de 

compuestos nitrogenados entre los que destacan el N2O, y el radical nitróxido de la HU. 

De forma análoga, el oxovanadio(V) a pH ácido funciona como oxidante de HU, 

formando NH2OH, el derivado acilnitroso o el radical nitróxido de la HU, estos últimos 

precursores de HNO y NH3.
15 Más recientemente, fue reportada la descomposición 

oxidativa de HU mediada por un complejo de rutenio, [RuIII (edta)(H2O)]− en presencia 

de H2O2,
16 que conduce a la formación de NO3

– y NO2
–. Todos estos estudios con 

oxidantes diversos muestran resultados e interpretaciones estequiométricas y 

mecanísticas aun muy preliminares, aunque sugieren la formación de HNO en la ruta de 

descomposición oxidativa del fármaco. 

 

4.1.4 Oxidación biológica de la hidroxiurea 

Las metaloproteínas pueden descomponer a la HU formando NO. Las superóxido 

dismutasas de cobre y zinc pueden mediar la peroxidación de HU para dar NO, en una 

reacción de tipo Fenton en la que interviene el radical •OH.17 Como ejemplo de 

proteínas de hierro que descomponen HU destaca la oxihemoglobina (HbO2), que forma 

el radical nitróxido de la HU además de methemoglobina (FeIIIHb) y 

nitrosilhemoglobina (HbNO) (Figura 4.5).18 La formación de HbNO involucra la 

transferencia específica de NO del grupo -NHOH.11 

 

NH2CONHOH + MetHb HbO2 NH2CONHO . + HbNO
 

 

Figura 4.5 Reacción de HbO2 y HU 

 

La desoxihemoglobina también puede descomponer a la HU, más rápido que la 

oxihemoglobina.19 El mecanismo propuesto se presenta en la Figura 4.6. 20 

+

2Hb

CO2   NH3

H2O

2Hb
NH2CONHOH

Urea +  2OH-

+ 2HU .

+

2NH2CONHO 

NH2CONHOH

NH2CONO
H2O

HNO
 

Figura 4.6 Descomposición  de HU por desoxihemoglobina 
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La descomposición de HU podría ser iniciada tanto por HbIIIO2 como por HbII; en 

este último caso un mol de HU es consumido en la oxidación de Hb para dar MetHb 

(FeIIIHb, Hb+ en la Figura 4.6) y se recupera en la desproporción de dos moles de 

radical nitróxido derivado de HU. De manera similar, la peroxidasa de rábano consume 

HU en presencia de H2O2 formando NO y N2O.21 La catalasa/ H2O2 da origen a 

productos más oxidados como NO2
– y NO3

–.22 Estos mecanismos son relevantes a la 

hora de interpretar las bases moleculares de la acción de la HU en la anemia perniciosa, 

aun no elucidadas.23 

 

 

4.2 La hidroxiurea coordinada en las plataformas pentacianoferrato 

 

Se vuelve a seleccionar a los pentacianoferratos(II) y (III) como modelos para 

estudiar la coordinación de HU, y su eventual oxidación mediada por el centro metálico. 

Con esta hipótesis experimental, se busca interpretar el proceso de activación del 

fármaco HU en condiciones biológicamente relevantes, y determinar la capacidad 

dadora de NO y/o de HNO. Se describen la síntesis y caracterización de un nuevo 

complejo y aspectos de su descomposición y reactividad. 

 
4.2.1 Aislamiento y caracterización del complejo P465  

En ensayos preliminares (Capítulo 5), se obtuvo un complejo de coordinación 

color rojo (λmax = 465nm, P465), a partir de la reacción entre el precursor 

[FeII(CN)5H2O]3− y HU, en presencia de oxidantes (por ej.: H2O2), en solución acuosa. 

Partiendo de soluciones 10−2 M en P465, obtenido en una mezcla de metanol/agua 

(90:10, λmax(MeOH/agua) =  480 nm), el agregado de éter dietílico indujo la separación de un 

precipitado rojo, que fue lavado con etanol y éter y llevado a desecador. Los resultados 

del microanálisis se muestran en la Tabla 4.1, en base a la fórmula indicada. La 

termogravimetría de aguas y la determinación de sodio por emisión son consistentes con 

dicha fórmula. 
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Elemento  

% 
Experimental 

% calculado para  
Na3[Fe(CN)5NOC(O)NH2].2H2O 

C 19.8 19.75

N 25.8 26.86

H  1.6  1.66

 

Tabla 4.1 Datos experimentales de microanálisis y datos calculados para 
Na3[Fe(CN)5NOC(O)NH2].2H2O. 

 

En la Figura 4.7 se muestra el espectro FT-IR del sólido P465 obtenido. 
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Figura 4.7 Espectro infrarrojo del sólido P465 

 

Se destaca una banda de absorción ancha en 3200−3700 cm−1, que asignamos a 

estiramientos OH y NH. El pico en 1630 cm−1 es típico de la deformación HOH. La 

señal intensa en ≈ 2090 cm−1 corresponde a estiramientos C−N de cianuros coordinados 

a un M(II), conteniendo un ligando L π-aceptor moderado. Las frecuencias en 1730 y 

1302 cm−1 se asignan a modos de estiramiento de CO y NO, respectivamente. La 

asignación de νCO es consistente con la observación de un pico en 1735 cm−1 asignado a 

especies transientes del tipo acilnitroso, PhC(O)NO.24 El valor de νNO es típico de 

nitrosoderivados (N=O). Han sido reportados valores en esa zona de frecuencias 

(1300−1400 cm−1) para varios metalo-nitrosoalcanos, por ej.: 

[FeII(CN)5N(O)CH2C(CH3)2OH]3−,25 [FeII(CN)5N(O)CH3]
3−,25  para nitrosotiolatos, 

[FeII(CN)5N(O)SEt]3−, así como para el complejo (I ).27 
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El espectro UV-visible mostró una banda única (λmax (agua) = 465 nm, İ = 4000±300 

M−1 cm−1), análoga a lo que se observa en los complejos arriba explicitados. Discutimos 

el tema en la sec. 4.2.3, luego de una síntesis efectuada en condiciones muy bien 

controladas. En condiciones anaeróbicas y a pH 6-7, se conserva el máximo en 465 nm 

durante horas, aunque mediante oxidaciones exhaustivas, se observa el decaimiento de 

la banda anterior, siendo que los sólidos aislados presentan a su vez nuevas bandas en el 

IR, en 2143 y 1945 cm−1, características del anión nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2−.
28 

Dado que la reacción con O2 resulta difícil de controlar, en varias repeticiones del 

procedimiento se obtuvieron mezclas, claramente evidenciadas en la zona de 

estiramientos C-N de cianuros. Algunas preparaciones sugieren que los sólidos 

contienen impurezas de tipo monomérico/polimérico, características de la química de 

complejos pentacianoferratos puenteados por cianuro, cuya formación es favorecida a 

las concentraciones utilizadas.  

En conclusión, el nuevo ligando H2N(CO)NO muestra su coordinación en la 

plataforma de pentacianoferrato(II), en la que se estabiliza fuertemente por vía de 

uniones σ-π. Este ligando acilnitroso es la C-nitrosoformamida postulada en las 

reacciones de descomposición de la HU libre (sección 4.1.3). 

 

4.2.2 Estequiometría de la reacción de HU y [FeIII (CN)5H2O]3− 

Los resultados obtenidos en los ensayos preliminares y durante el aislamiento del 

sólido P465 indican que se forma un complejo de coordinación con HU oxidada, donde 

la especie activa oxidante es el ion [FeIII (CN)5H2O]2−. Dado que las propiedades de 

absorción de esta especie son conocidas, se efectuó un estudio estequiométrico de la 

oxidación de HU con este reactivo. Se prepararon soluciones de igual concentración de 

HU y  [FeIII (CN)5H2O]2− (0,05 M en buffer fosfato 0,02 M, pH 7,1, I = 1M NaCl). El 

[FeIII (CN)5H2O]2− se obtuvo por disolución de Na2[Fe(CN)5NH3].H2O.29 

a) Valoración espectroscópica de la solución de [FeIII (CN)5H2O]2−: Se tomó 

una alícuota de la solución de [FeIII (CN)5NH3]
2− en atmósfera de argón y se diluyó a 2 ×  

10-4 M; se hizo un primer ajuste a pH 11 y luego de 15 min, se llevó a pH 7. De esta 

manera se obtuvo una solución anaeróbica de [FeIII (CN)5H2O]2−, 2 × 10-4M, a pH 7. A 

una alícuota de 3 ml de ésta se añadió un exceso de ácido ascórbico sólido; el ácido 

ascórbico redujo al complejo [FeIII (CN)5H2O]2− formando el [FeII(CN)5H2O]2– (λmax = 
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440 nm, ε = 640 M−1 cm−1). Debido a la baja absortividad molar del [FeII(CN)5H2O]2– se 

realizó su cuantificación por sustitución del ligando acuo con isonicotinamida. Después 

de unos minutos, se adicionaron 0,4 ml de una solución 0,2 M de isonicotinamida en 

condiciones anaeróbicas. La formación del complejo [FeII(CN)5(isonicotinamida)]3− 

resulta cuantitativa y puede determinarse su concentración satisfactoriamente por 

espectroscopía UV- visible, λmax = 435 nm, ε = 4570 M−1 cm−1.30 

b) Reacción entre [FeIII (CN)5H2O]2− y HU. Valoración espectroscópica de 

[FeII(CN)5H2O]2− en el producto de reacción: De igual manera que en a), se preparó una 

solución 2 × 10−4 M de [FeIII (CN)5H2O]2−, a la que se agregó un exceso de HU (2,7 ×  

10−3 M). Después de alcanzar un valor constante de absorbancia en 465 nm, se añadió 

un exceso de dimetilsulfóxido ((CH3)2SO, DMSO), hasta una concentración final de 

0,02 M. El agregado de este reactivo se realizó para atrapar al [FeII(CN)5H2O]3- que 

pudiera haberse formado en el curso de la reacción. El complejo [FeII(CN)5(DMSO)]3− 

no presenta bandas de absorción en el visible, por lo que permite la lectura directa de la 

diferencia de los valores de absorbancia a 445 nm; de esta forma, se determinó la 

concentración de [FeII(CN)5H2O]3− al final de la reacción, dando cerca de un 50% del 

valor inicial de Fe (III).  

Los resultados obtenidos en los experimentos precedentes, en conjunto con la 

interpretación espectroscópica y el microanálisis, permiten plantear la ecuación 4.2 para 

describir la estequiometría del proceso redox operante. 

 

2[FeIII (CN)5H2O]2– + NH2CONHOH →  

                               [FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3– + [FeII(CN)5H2O]3– + 2H+ + H2O       (4.2) 

 

Se verificó la reacción repitiéndola en condiciones estequiométricas. La relación 

2:1 de reactantes (ligero exceso de HU) permitió detectar espectroscópicamente la 

concentración de P465 ([FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3−) esperada para la estequiometría 

propuesta. La ecuación 4.2 muestra que dos moles de Fe(III) se consumieron para la 

oxidación por 2 electrones de la HU.  

De la solución obtenida en la parte b) hicimos una estimación del valor de İ465 
para el complejo [FeII(CN)5NOC(O)NH2]

3−, obteniéndose İ = 4300 M−1 cm−1. El 

valor concuerda muy bien con el determinado a partir de la disolución de sólido 
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Na3[Fe(CN)5(NOC(O)NH2)]2H2O en una solución buffer. (İ = 4300 M−1 cm−1, λmax = 

465 nm). La principal suposición fue que la concentración del complejo 

[FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3– era igual a la diferencia entre la concentración inicial de 

[FeIII (CN)5H2O]2− y la concentración final de [FeII(CN)5H2O]3–.  

En la Figura 4.8 se muestran los espectros UV-visible medidos durante la síntesis 

del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– a partir de la reacción entre el [FeIII (CN)5NH3]

2– 

y la HU. 
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Figura 4.8 Control espectroscópico de la síntesis de [FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3– (λmax = 

465 nm). [FeIII (CN)5H2O]2− = 6 ×10−3 M; [HU] = 2,76 × 10–3 M; pH 6,4; buffer PO4
3− 

0,01 M; I = 1 M (NaCl); T = 25,0 0C. Paso óptico = 1mm (dilución 1:6 del complejo).  
 

 

4.2.3 Espectroscopía UV-visible del complejo [FeII (CN)5NOC(O)NH2]
3− 

El espectro UV-visible del nuevo complejo presenta las siguientes características: 

Ü Una banda en 210 nm, presente en otros [FeII(CN)5L]3−, (L = NO+,31 CN–,32 HNO 

(este trabajo de tesis); la transición se asigna a una transferencia de carga 

dπ(Fe)→π*(CN) y su posición es esencialmente independiente de la identidad del 

ligando L. 

Ü Una banda en la región del visible, presente en otros [FeII(CN)5L]3–, cuya posición 

es fuertemente dependiente de la identidad del ligando (λmax = 465 nm, en el nuevo 

complejo). Por analogía con complejos del tipo [FeII(CN)5(NO)R]3–, (donde R= H,33 

C6H5NO,34 N(O)CH2C(CH3)2OH),25 se asignó a una banda de transferencia de carga 

82 

 



Capitulo 4. Reactividad del fármaco hidroxiurea coordinado al pentacianoferrato: un 
precursor de nitroxilo. 

metal ligando (TCML). Esta se da desde orbitales dπ del Fe hacia los orbitales π* 

vacantes del ligando N(O)X π-aceptor.35  

 

4.2.4 Registros de espectroscopía de resonancia paramagnética adquiridos 

durante la síntesis de [FeII (CN)5NOC(O)NH2]
3– 

En la Figura 4.9 se muestra el espectro EPR registrado al inicio de la síntesis de 

complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3–. Se evidencia la presencia de una especie radicalaria, 

cuyo espectro muestra 6 líneas de igual intensidad, de acuerdo con desdoblamientos de 

un átomo de nitrógeno y un protón (triplete de dobletes). Los parámetros resultantes 

fueron: a = (N) 0.805 Tm y a(H) = 1.178 Tm. Como la frecuencia fue de 9.778654 GHz 

y el campo central fue 247,9 Tm, se obtuvo g = 2,0082.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 4.9 Espectro EPR de una especie radicalaria formada al inicio de la síntesis de 
complejo [FeII(CN)5NOCONH2]

3–. (Línea roja, espectro simulado con aN =0,805) 
 

El espectro EPR y los valores determinados del mismo concuerdan muy bien con 

lo reportado para la especie radicalaria oxidada por un electrón de la hidroxiurea, el 

radical nitróxido NH2C(O)NHO•, Ec. 4.3. 10 

 

 

                                                                                                               

                                                                                                                             (4.3) 
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La señal característica del radical nitróxido también fue detectada por van Eldik y 

cols. tanto en la oxidación de HU con iones de oxovanadio(V),15 como en la oxidación 

de HU con H2O2 mediada por el complejo [RuIII (edta)(H2O)]–.16 La identificación de 

esta especie es una evidencia definitiva de que la oxidación por un electrón de la HU 

por el oxidante de Fe (III) evoluciona a través de un mecanismo de esfera externa; el 

consumo de esta especie radicalaria se produjo por la reacción con el segundo mol de Fe 

(III).  

En nuestras condiciones de trabajo, la especie paramagnética se descompone 

rápidamente con la consecuente desaparición de la señal EPR. 

 

4.2.5 Mecanismo de reacción postulado para la oxidación de HU por el 

complejo [FeIII (CN)5H2O]2–. Estabilidad del complejo FeII (acilnitroso) 

La determinación de la estructura del nuevo complejo, sumada a la verificación de 

la estequiometría de reacción y a la información espectroscópica permiten postular un 

mecanismo para la reacción de oxidación de HU por [FeIII (CN)5H2O]2−. La información 

de EPR indica que en un primer paso la reducción de [FeIII (CN)5H2O]2− da origen al 

radical nitróxido libre, NH2C(O)NHO•, y a [FeII(CN)5H2O]3– (Ec. 4.4). En el segundo 

paso, un segundo electrón completa la oxidación del radical formando la C-

nitrosoformamida libre, NH2C(O)NO, Ec. 4.5. Estos son en principio procesos de 

oxidación por esfera externa. En tercer lugar, la C-nitrosoformamida se coordina a 

[FeII(CN)5H2O]3–, originando el complejo rojo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– (Ec. 4.6). 

 

[FeIII (CN)5H2O]2– + H2NC(O)NHOH → 

     NH2C(O)NHO• + H+ + [FeII(CN)5H2O]3–                 

(4.4) 

 

[FeII(CN)5H2O]2– + H2NC(O)NHO• →  

    NH2C(O)NO + [FeII(CN)5H2O]3– + H+                         (4.5) 

 

[FeII(CN)5H2O]3– + H2NC(O)NO ↔ [FeII(CN)5NOC(O)NH2)]
3– + H2O           (4.6) 
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El último paso constituye un nuevo ejemplo de la fácil coordinación de diferentes 

ligandos L en [FeII(CN)5H2O]3–, intercambiando con el ligando acuo.30 Estos procesos 

de segundo orden suelen ser moderadamente rápidos, con kL ≈ 3 × 102 M−1 s−1 (T = 25,0 

°C), que conduce a la formación de complejos [FeII(CN)5L]n muy estables. Visto el muy 

lento decaimiento del máximo en 465 nm a pH 6-7, podemos estimar una constante de 

disociación muy baja para la reacción inversa en la reacción 4.6, k-Fe = ≈ 10−5−10−6 s−1 

(comparar, por ej. con el valor del mismo orden estimado para L = HNO). De ello surge 

un valor del orden de 107 M−1 para la constante de estabilidad del 

[FeII(CN)5NOC(O)NH2)]
3–.  

 

 

4.3. Reactividad química del complejo [FeII (CN)5NOCONH2]
3− 

 
4.3.1 Descomposición espontánea e inducida por agregado de base (pH 9 y 

10). 

Se ha analizado que el complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3− es muy estable a pH 7 y 

en medio anaeróbico. La velocidad de descomposición, medida por decaimiento de la 

banda a 465 nm, se incrementa con el pH. Interesantemente, también los productos del 

decaimiento son dependientes del pH.  

En los experimentos a pH 9-10, el decaimiento de la banda a 465 nm va asociado 

a la formación de una nueva banda, de baja intensidad, en aproximadamente 320 nm. 

(Figura 4.10 y 4.11)  
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Figura 4.10 Espectros UV-visible de la cinética de descomposición anaeróbica 
espontánea de [FeII(CN)5NOCONH2]

3–.[C] = 3,5 × 10− 4 M; pH 9; I = 0.1 M (NaCl); T 
= 25,0 0C. 
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Figura 4.11 Espectros UV-visible de la cinética de descomposición anaeróbica 
espontánea de [FeII(CN)5NOCONH2]

3–. [C] = 3,5 × 10−4 M; pH 10, I = 0.1 M (NaCl) T 
= 25oC. 

 

El decaimiento de la banda a 465 nm se atribuye a la hidrólisis de la C-

nitrosoformamida coordinada. Las soluciones decaídas contienen más NH3 que las 

solución de referencia (el NH3 proviene del [FeIII (CN)5NH3]
2– de partida), indicando 

que la C-nitrosoformamida es una nueva fuente de NH3. También se determinó la 

formación de CO2 en la cámara de aire de la mezcla de reacción. Además, la absorción 

en 320 nm indica la presencia de [FeII(CN)6]
4−, como resultado de la descomposición de 

[FeII(CN)5H2O]3− en la solución agotada.36 Finalmente, al cabo del completo 

decaimiento a pH < 10 se detectaron iones nitroprusiato [FeII(CN)5NO]2−, con un 

rendimiento del 84%.37  

En el análisis de los gases desprendidos de la reacción de decaimiento por CG-

EM se identificó N2O. Este gas sugiere la participación de HNO como intermediario, o 

bien de alguna forma coordinada que contenga al N en un estado de oxidación (+1). 

Este aspecto guarda relación directa con los experimentos presentados en los capítulos 

2 y 3 sobre la reducción por dos electrones del nitroprusiato en medio alcalino. De 

acuerdo al pKa= 7,7 que pudimos estimar, a pH 9 existiría aproximadamente un 10% de 
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la forma [FeII(CN)5HNO]3−, y el resto correspondería a una forma presente en medio 

alcalino (compuesto II ). El compuesto II  no muestra uniones N−H (RMN), ni tampoco 

genera N2O por descomposición. El producto de la descomposición oxidativa es 

[FeII(CN)5NO]3–, a pH 10, y presenta una reacción de comproporción por agregado de 

nitroprusiato (sección 3.6.3).  

Es por ello que agregamos nitroprusiato al [FeII(CN)5NOCONH2]
3– a pH 9-10, 

con el propósito de determinar en forma indirecta la presencia del compuesto II  o un 

análogo en estado de oxidación equivalente. En la Figura 4.12 se muestran los espectros 

sucesivos de ese experimento. 
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Figura 4.12 Adición de un equivalente de [FeII(CN)5NO]2– a una solución de 
[FeII(CN)5NOCONH2]

3–. [C] = 2,3 × 10-4 M; pH = 9 - 9,5. I = 0.1 M (NaCl) T = 25oC. 
Recuadro: ampliación de la banda en 348nm. 

 

Se observó la formación de [FeII(CN)5NO]3– (λ = 348 nm), consumiendo 

lentamente al complejo, lo que sugiere una reacción parcial de comproporción (Ec. 4.7). 

 

Compuesto (II )  + [FeII(CN)5NO]2– → 2[FeII(CN)5NO]3–                                 (4.7) 

 

El resultado anterior, sumado a la formación de N2O entre los gases de reacción, 

sugiere la intermediación mayoritaria de complejos con nitrógeno coordinado en el 

estado de oxidación +1, diferentes de los presentes en la reducción química del 

nitroprusiato. 
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4.3.2 Descomposición espontánea del complejo [FeII (CN)5NOCONH2]
3– por 

agregado de base (11<pH< 13). 

En las Figuras 4.13 y 4.14 se muestran los espectros UV-visible de la 

descomposición del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3− a pH 11 y 13 respectivamente. 

350 400 450 500 550 600 650

0,25

0,50

0,75

1,00

1,25

1,50

0 500 1000 1500 2000
0,0

0,2

0,4

0,6

0,8

1,0

1,2

1,4

A
bs

or
ba

nc
ia

Tiempo / s

A
b

so
rb

an
ci

a

λ / nm  
 
Figura 4.13 Espectros UV-visible de la cinética de descomposición anaeróbica 
espontánea de [FeII(CN)5NOCONH2]

3–. [C] = 3,4 × 10−4 M; pH 11, I = 0.1 M (NaCl);  
T = 25oC. 
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Figura 4.14 Espectros UV-visible de la cinética de descomposición anaeróbica 
espontánea de [FeII(CN)5NOCONH2]

3–. [C] = 3,4 × 10−4 M; pH 13, I = 0.1 M (NaCl); T 
= 25oC. Recuadro: trazas a λ = 465 nm y 348 nm 

 

En este rango de pH, el [FeII(CN)5NOC(O)NH2]
3– se descompone produciendo 

[FeII(CN)5NO]3– (λmax = 348 nm).25 La traza a 348 nm (Figura 4.14) indica que el 

[FeII(CN)5NO]3– se descompone lentamente.38 Las soluciones de [FeII(CN)5NO]3– 

oxidadas y neutralizadas solo contienen iones [FeII(CN)5NO]2–.35  

La formación de [FeII(CN)5NO]3– también se verificó en la descomposición del 

material sólido Na3[FeII(CN)5NOCONH2]2H2O, por contacto con la atmósfera húmeda 

y aeróbica: el registro de EPR de esta muestra puso en evidencia una señal triplete 

(Figura 4.16), con g ≈ 2,02, que asignamos al [FeII(CN)5NO]3–.37, 39 
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Figura 4.15 Espectro EPR del radical encontrado en la exposición al aire del sólido 
Na3[FeII(CN)5NOCONH2]2H2O. 

 

La señal del radical se mantuvo durante 24 h sin cambios. El sólido almacenado 

en atmósfera de argón no presentó señales de EPR. 

La reacción con mercaptosuccinato para el dosaje de nitroprusiato tiene un pH 

óptimo de 10. A pH >11, como el de nuestra situación experimental, no se pudo realizar 

este test ya que el nitroprusiato se convierte en la forma con nitrito coordinado, que se 

libera rápidamente (Ec. 4.8 y 4.9).40  

 

[FeII(CN)5NO]2– + 2OH− → [FeII(CN)5NO2]
4– + H2O                                       (4.8) 
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[FeII(CN)5NO2]
4– + H2O → [FeII(CN)5H2O]3– + NO2

–                                       (4.9) 

 

En la Figura 4.16 se muestra el decaimiento del complejo [FeII(CN)5NOCONH2]
3– 

a pH 11- 11.5 por espectroscopía UV-visible. 
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Figura 4.16 Espectros UV-visible de la descomposición del [FeII(CN)5NOCONH2]
3− 

[C] = 5,5 × 10−5 M; pH=11-11,5; I = 0.1 M (NaCl); T = 25oC. Recuadro: Ampliación de 
la banda de 260-270 nm. 

 

El espectro UV-visible revela una posible fuente alternativa de N2O: la aparición 

de una señal en 265 nm es característica de la especie hiponitrito, N2O2
2− (Figura 4.16). 

En el medio de reacción, la especie se formaría por la reacción del complejo 

[FeII(CN)5NOCONH2]
3− con nitroxilo libre, o bien por intermediación de dímeros, 

formando ácido hiponitroso coordinado (Ecuaciones 4.8 y 4.9) 

 

[FeII(CN)5(N2O2H2)]
3− → [FeII(CN)5(N2O2H)]4–+ H+                                        (4.8) 

 

[FeII(CN)5(N2O2H)]4− → [FeII(CN)5(N2O2)]
5− + H+                                           (4.9) 

 

La intensidad de absorbancia a 265nm disminuye en forma concomitante con el 

decaimiento de [FeII(CN)5NOCONH2]
3– y la aparición de [FeII(CN)5NO]3–. Si bien la 

intermediación de hiponitritos coordinados en la descomposición de 

[FeII(CN)5NOCONH2]
3– es especulativa, su participación no se debe descartar.41 
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A continuación se muestra un esquema completo de los productos y reactivos que 

participan en la oxidación de la hidroxiurea por el complejo pentacianoacuoferrato(III). 

(Figura 4.17). 
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Figura 4.17 Esquema de reacciones obtenido a partir de la oxidación de HU mediada 
por el complejo pentacianoferrato. 
 

En la Figura 4.17 se muestra un esquema que resume los resultados alcanzados en el 

estudio de descomposición de la HU mediada por pentaciano(acuo)ferrato(III). En la 

figura están indicados con itálicas aquellos intermediarios cuya estructura no ha sido 

verificada y cuya participación es especulativa. Es de destacar que la detección de N2O 

es una evidencia indirecta de la formación de nitroxilo o de una forma libre o 

coordinada en estado de oxidación equivalente (+1). Visto lo aprendido en los estudios 

de descomposición espontánea de [Fe(CN)5HNO]3− o del compuesto II , la presencia de 

N2O sugiere un mecanismo de descomposición distinto al de estas especies que forman 

exclusivamente el anión nitroprusiato como producto .  El NO, posible producto de 

descomposición de la HU no fue detectado como producto de la reacción con 

pentacianoferrato. 
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1) Se ha preparado un nuevo complejo de HNO, el ion [FeII(CN)5HNO]3– (I) , reduciendo 

con ditionito sucesivamente al ion nitroprusiato, [FeII(CN)5NO]2–, por vía del intermediario 

[Fe(CN)5NO]3–. Si bien no se dispone de un sólido puro, la caracterización en solución por 

combinación de determinaciones químicas y técnicas espectroscópicas provee una 

identificación estructural concluyente. (I)  es el primer complejo nitroxilado de hierro(II) 

no–hémico caracterizado en solución acuosa. Se muestra que las tres especies redox del 

grupo nitrosilo son interconvertibles en una misma plataforma, sin disociación del metal, lo 

cual es importante en los procesos enzimáticos que catalizan reacciones multielectrónicas. 

 

2) El complejo (I)  es notoriamente estable a pH ≈ 6, en ambiente anaeróbico. Su máximo 

de absorción decae en una escala de horas con una constante cinética de primer orden de ≈ 

10−6 s–1 a 25,0 ºC. El producto principal es [FeII(CN)5NO]2–, por lo que se concluye que se 

ha producido una reoxidación intramolecular de 2 electrones. Al no desprenderse N2O, se 

evidencia que no ha ocurrido la disociación de HNO del Fe(II). Este debe ser un proceso 

aun más lento, asociado con un fuerte enlace σ–π FeII–NHO.  

 

3) Se ha determinado el pKa de (I)  mediante titulación seguida por 1H RMN. El valor de 

pKa = 7,7 es el primero reportado en solución acuosa para el grupo HNO coordinado, y es 

significativamente menor al sugerido para MbIIHNO, ≈ 11. Esta diferencia de tres órdenes 

de magnitud puede ser interpretada en términos de la estabilización adicional del enlace H-

N en MbIIHNO que proporciona la interacción con aminoácidos de la cavidad distal. El 

producto de la desprotonación es probablemente el singlete [FeII(CN)5
1NO]4–. 

 

4) Si bien no ha sido caracterizado con certeza, el [FeII(CN)5
1NO]4– (II) (o bien una especie 

relacionada) se descompone formando [FeII(CN)5NO]3– con una vida media de 50 min. El 

complejo reacciona a pH 10 frente al metilviológeno (E MV2+/MV +. = – 0,4 V) y al 

nitroprusiato (E[Fe(CN)5(NO)]2– /[Fe(CN)5(NO)]3–  = – 0,05V), en contraste con el complejo (I) , que 

no es reactivo. De ello se concluye que II  es un fuerte reductor (E ≅ –1,1 V), en contraste 

con (I) , (E HNO,H+/NO ≅ 0,4 V). 

 

5) (I)  es oxidable por 2 equivalentes de [FeIII (CN)6]
3–, generando [FeII(CN)5NO]2–, a pH 6. 

El análisis cinético y mecanístico establece que existe un primer preequilibrio donde los 
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reactivos generan [FeII(CN)6]
4– + [FeIII (CN)5HNO]2–. Esta última especie se descompone 

lentamente para dar [FeII(CN)5NO]3– mediante transferencia de H, seguida por una rápida 

oxidación para dar el producto final. Los oxidantes más débiles ensayados (metilviológeno 

oxidado, nitroprusiato) no reaaccionan frente a (I ).  

 

6) (I)  es reducible por ditionito mediante un proceso de 4 electrones, generando el ion 

[FeIICN)5NH3]
3–. Complementado por resultados anteriores acerca de la 

[FeIICN)5NH2OH]3–, se muestra la viabilidad del proceso redox de 6 electrones en la 

misma plataforma de FeII(CN)5
3–, sin requerir disociaciones del metal. Así, dado que el 

[FeIICN)5NH3]
3– libera NH3 rápidamente formando [FeIICN)5H2O]3–, este último ion se 

comporta como un modelo de nitrito reductasa, pues puede eventualmente coordinar al 

NO2
– (como NO+) y proseguir el ciclo reductivo.  

 

7) La hidroxiurea (HU) reacciona con oxidantes como el [FeIII (CN)5H2O]3–, generando un 

derivado acilnitroso, [FeII(CN)5NOCONH2]
3– (oxidación por 2 electrones). El nuevo 

complejo resulta muy estable en ausencia de O2, y a pH ≈ 7. A pHs mayores se 

descompone, generando NH3, CO2 y presumiblemente [FeII(CN)5NO]4–, que opera como 

posible precursor de HNO/NO– (se ha detectado N2O), y se oxida sucesivamente a 

[FeII(CN)5NO]3– y [FeII(CN)5NO]2– a pHs 11-13. El mecanismo de conversión de HU en 

HNO/NO se asemeja a los postulados en medios biológicos como base de su acción 

farmacológica. Todos los intermediarios nitrogenados desde –1 (HU) hasta el +3 

(nitroprusiato) han sido detectados. 

 

8) La reactividad de (I)  y (II ) han sido preliminarmente abordadas en este trabajo. 

Particularmente se impone continuar con las reacciones frente al O2 y a los tiolatos. 

También se debe intentar una mejor caracterización de la estructura y la reactividad de la 

especie desprotonada [Fe(CN)5NO]4–. En cuanto a las drogas precursoras de nitroxilo, 

existe una ancha avenida con posibles reactivos como los ácidos hidroxámicos u otros 

estructuralmente relacionados con la hidroxiurea. Finalmente, corresponde seleccionar 

otras plataformas adecuadas del tipo MX5 que generen aún mejores condiciones de 

estabilidad y manejo de las especies nitroxiladas. 
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Fe de erratas 

Pág. 19  
En el ciclo del nitrógeno en la fórmula (NH3), dice amonio, debe decir amoníaco. 
 
Pág. 28 
Las siglas cGMP y GCs significan guanosín monofosfato cíclico y guanilato ciclasa 
soluble respectivamente. 
 
Pág. 34, 35 y 36 
En las Figuras 2.2, 2.3, 2.4 y 2.5, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados 
cada 20s. 
 
Pág. 39  
En la Figura 2.7, donde dice: “ nNO

”, debe decir “�NO
” 

 
Pág. 45 
En la Ref. 19 del cap. 2, donde dice 4242‐4245, debe decir 4213‐4216. 
 
Pág. 48 
En la Figura 3.1, el eje x está corrida la numeración. 
 
Pág. 50 
Donde dice: “Como es llamativo que el espectro electrónico UV–visible de la especie de 
NO− coordinada sea tan similar al de (I ), (Figura 3.X): 
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Figura 3.X Espectros de la especie [FeII(CN)5NO]4– y [FeII(CN)5HNO]3–   
 
 
 
 

 

 



 

Pág. 52 
En la Figura 3.4, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada hora. 
 
Pág. 54 
En la Figura 3.5, donde dice “…pulsos de luz c/10s”, debe decir “…pulsos de luz cada 
1min.” 
 
Pág. 55 
En la Figura 3.6,  los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 2s. 
 
Pág. 58 
En la ecuación de k3, donde dice “…SO2¯ ”, debe decir “… SO2¯

.”   
 
Pág. 59 
1) En las Figuras 3.9 y 3.10, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 
5s. 
 
2)  
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Figura 3.9a Espectro  inicial del complejo [FeII(CN)5HNO]3– antes de la adición de 
[FeIII (CN)6]

 3–. 
 
3) En las Figuras 3.9 y 3.10 se eliminan los espectros iniciales del complejo 
[FeII(CN)5HNO]3– , según sigue: 
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Figura 3.9 Espectros sucesivos UV-visible, luego de agregar a (I ), secuencialmente 
(flechas), 1 y 2 eq de [FeIII (CN)6]

3–.[I ] = 2,5 × 10−4 M; [FeIII (CN)6]
3– = 2,5 × 10−4; 

[CN−] inicial = 1,25 × 10−3 M; M pH 6; buffer PO4
3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 
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Figura 3.10 Espectros sucesivos UV-visible luego del agregado de 2 equivalentes de 
[FeIII (CN)6]

3– al complejo (I ). [I ] = 2,5 × 10−4 M; [CN−] inicial = 1,25 × 10−3 M; [FeIII (CN)6]
3– 

= 5 × 10−4 M; pH 6; buffer PO4
3− 0,003 M; I = 0,1M (NaCl). T = 25.0 ºC. 

 
 
Pág. 61 a 64 
Donde dice: “ Es posible postular…los mismos productos” 
Debe decir: 

 

 

 



 

 Vista la estequiometría (3.8), es razonable suponer que el reactivo 

[FeII(CN)5HNO]3– se oxida a nitroprusiato en dos etapas monoelectrónicas, con 

[FeII(CN)5NO]3– como intermediario. Para ello, es posible postular varias alternativas 

mecanísticas, las que se exponen críticamente a continuación. En la primera de ellas, se 

propone el siguiente esquema de reacciones:  

[FeII(CN)5HNO]3– + [FeIII (CN)6]
3–  [FeII(CN)5NO]3– +  [FeII(CN)6]

4– +  H+           (3.9a) 

 

[FeII(CN)5NO]3– ↔ [Fe(CN)4NO]2– + CN–                                                                    (3.9b) 

 

[FeII(CN)5NO]3–  +  [FeIII (CN)6]
3– → [FeII(CN)5NO]2–  +  [FeII(CN)6]

4–                       (3.9c) 

 

La reacción 3.9a es determinante de la velocidad, consistente con la ley experimental de 

primer orden en cada reactivo. El producto [FeII(CN)5NO]3– reacciona rápidamente a través 

de la reacción de equilibrio 3.9b, y de la conversión final a nitroprusiato, 3.9c. La reacción 

3.9a involucra una transferencia de e– y H+, donde el ligando HNO se oxida a NO y el 

protón se transfiere al medio. El valor de la constante k12 es apreciablemente menor que las 

constantes observadas en las reacciones cruzadas entre [FeIII,II (CN)5L]n-, donde el electrón 

se intercambia entre los centros metálicos (ca. 104 -105 M–1s–1, ver Tabla 3.2). Las figuras 

3.9 y 3.10 no muestran la presencia de [FeII(CN)5NO]3– (ca. 350 nm), lo cual evidencia que 

no puede acumularse debido a la reactividad subsiguiente. Dado que se evidencia un 

hombro alrededor de 500 nm, se sugiere un intermediario reactivo. En la anterior 

interpretación, ese hombro puede corresponder a un complejo de asociación entre los 

reactivos de 3.9a. En el contexto anterior, el pico del voltagrama de la figura 5.2 

correspondería a un proceso redox cuasi-reversible centrado en el ligando (Eo
Fe

II
HNO / 

Fe
II

NO,H
+). 

 Existe una segunda alternativa mecanística para interpretar la ley de velocidad 

observada. En ella podemos dividir la ecuación 3.9a en dos etapas: 

[FeII(CN)5HNO]3– + [FeIII (CN)6]
3–   [FeIII (CN)5HNO]2– +  [FeII(CN)6]

4–             (3.9a1) 

 

 

 

 



 

[FeIII (CN)5HNO]2–  →  [FeII(CN)5NO]3–   +  H+                                                          (3.9a2) 

 

La reaccion 3.9a1 involucra una transferencia electrónica (que suponemos de esfera 

externa) entre los centros metálicos de hierro, tal como se ha observado para diferentes 

cianometalatos (Tabla 3.2). El transiente en 500 nm correspondería ahora al intermediario 

[FeIII (CN)5HNO]2– (Figuras 3.8 y 3.9). La asignación es consistente con que el potencial 

medido para el complejo (I) , 0,44 V, corresponda a la cupla redox FeIII /FeII. De esa 

manera, la constante de equilibrio Keq para la reacción 3.9a1 valdría alrededor de 1, pues el 

potencial de la cupla [FeIII,II (CN)6]
3,4– es = 0,45 V.21 El ion [FeIII (CN)5HNO]2– debería vivir 

lo suficiente para luego reordenarse en la reacción 3.9a2, que puede considerarse una etapa 

de transferencia de átomo de H, formando [FeII(CN)5NO]3–, que como se ha demostrado 

anteriormente es un complejo de NO que labiliza cianuro según la Ec. 3.9b. Si bien la 

constante de equilibrio de esta reacción de descomposición es baja (Keq = 10–5 M–1, kf, 270 

s–1, kr, 4 × 106 M–1 s–1) a pH 6 interviene la protonación del cianuro, desplazando el 

equilibrio, y estableciendo que [FeII(CN)4NO]2– es el producto dominante en esas 

condiciones. Finalmente la oxidación se completa rápidamente a través de la reacción 3.9c. 

En el mecanismo propuesto podemos establecer estado estacionario para la especie 

[FeIII (CN)5HNO]2– considerando las reacciones 3.9a1 (k1, k-1) y 3.9a2 (k2), de lo cual surge 

la siguiente ley de velocidad: v = k2 × k1 × [FeII(CN)5HNO3–] × [FeIII (CN)6
3–] / (k–1 × 

[FeII(CN)6
4–] + k2). Podemos considerar la situación límite de que (k–1 × [FeII(CN)6

4–] >>> 

k2), con lo cual resulta: v = k2 × K1 × [FeII(CN)6
4–]-1 × [FeII(CN)5HNO3–] × [FeIII (CN)6

3–], 

donde K1 = k1/k–1, y agrupamos definiendo k = k2 × K1 / [FeII(CN)6
4–]. Obsérvese que k es 

en realidad dependiente de la concentración de hexacianoferrato(II), que se va acumulando 

durante la reacción. Eso no es compatible con la observación, en la ley experimental, de 

que k12 es de un riguroso primer orden en cada reactivo. Por otra parte, es objetable que el 

intermediario Fe(III)HNO viva lo suficiente como para ser detectado, por lo cual cabe en 

principio descartar esta segunda alternativa, y privilegiar el camino que se ha analizado en 

la primer propuesta. 

 

 

 

 

 

 



 

Reacción k12, M
–1 s–1 Ref 

FeIII (CN)6
3– + FeII(CN)5py3– 3,4 × 104(b) 22 

FeIII (CN)6
3– + FeII(CN)54NH2py3– 4,3 × 105(c) 23 

FeIII (CN)5py2– + FeII(CN)5py3– 7 × 105(d) 22 

FeIII (CN)54NH2py2– + FeII(CN)54NH2py3– 7 × 105(d) 23 

FeIII (CN)6
3– + FeII(CN)6

4– 5 × 103(a) 22 

 

Tabla 3.2 Constantes cinéticas de transferencia de electrones. (a) [K+] = 0,05 M; (b) [KNO3] 
= 0,05 M; (c) [LiClO4] = 0,05 M; (d)  Constantes de autointercambio calculadas mediante la 
relación cruzada de Marcus. 

 

Vistos los trabajos sobre las reacciones cruzadas que se exponen en la Tabla 3.2, 

hemos considerado un tercer tratamiento mecanístico alternativo según el modelo de 

Marcus, suponiendo que la reacción 3.9a1 es lenta, y que es seguida rápidamente por las 

demás etapas. Es decir que intentamos relacionar la reacción 3.9a1 con alguna reacción 

cruzada, por ejemplo: 

 

[FeIII (CN)6]
3– + [FeII(CN)5py]3–  [FeII(CN)6]

4– + [FeIII (CN)5py]2–              (3.10) 

 

La expresión de Marcus es: k12 = (k11 × k22 × K12 × f)½, donde cada término tiene el 

siguiente significado: 

– k12 es la constante de transferencia de electrones de la reacción cruzada (3.10 o 

3.9a1). En general, k12 puede medirse convencionalmente (ver Tabla 3.2), o bien puede 

predecirse aplicando la ecuación de Marcus, a condición de conocer los demás términos. 

– k11 y k22, son las constantes de autointercambio, y se corresponden con las 

reacciones 3.11 y 3.12.  

 

[FeII(CN)5py]3– + [FeIII (CN)5py]2–  [FeII(CN)5py]3–+ [FeIII (CN)5py]2–       (3.11) 

 

[FeII(CN)6]
4– + [FeIII (CN)6]

3–  [FeII(CN)6]
4– + [FeIII (CN)6]

3–                      (3.12) 

k11

k22

 

 

 

 



 

K12 es la constante de equilibrio de la reacción 3.10, y su valor se calcula a partir de 

los respectivos potenciales de reducción Eº para las cuplas correspondientes Fe(III,II). 

Finalmente, f es un factor que contiene a K12 y a las constantes de autointercambio, y que 

puede aproximarse razonablemente a 1 en la mayoría de las situaciones experimentales. En 

la Tabla 3.2 se muestran resultados obtenidos por Toma para la reacción cruzada 3.10. A 

partir de esas medidas, puede calcular k11 (para L = py en la Ec. 3.11). Al intentar estimar 

k11 para L = HNO (ec. 3.13), obtenemos k11 ≈ 0.6 M–1 s–1, que es un valor apreciablemente 

más bajo que los obtenidos para L = py y L = 4NH2py. 

 

[FeII(CN)5HNO]3– + [FeIII (CN)5HNO]2–  

     [FeIII (CN)5HNO]2– + [FeII(CN)5HNO]3–             (3.13) 

 

El resultado tan bajo para k11 nos hizo pensar que la aplicación del modelo de Marcus 

no era correcta en este caso, y que el resultado de medir un proceso más lento debía 

relacionarse con otro mecanismo. De ese modo, la reacción 3.9a, al ocurrir con una k12 

comparativamente baja respecto a los valores de la Tabla 3.2, debe estar asociada con una 

barrera de activación significativa debido a la transferencia de electrón acoplada con 

protón. Es decir, los números no son compatibles con una transferencia de electrones entre 

los centros de hierro como etapa controlante de la velocidad. 

 
Una primera conclusión de estos experimentos es que el complejo (I ) presenta un potencial 

rédox (0,44 V) del mismo orden que los [FeIII/II (CN)5L]2,3–, posibilitando su reactividad 

frente a oxidantes. Se aprecia que (I ) es un reductor moderado, pudiendo convertirse a 

[FeII(CN)5NO]3– mediante una reacción acoplada de transferencia de átomo de H (H+, e–). 

La ocurrencia de esa etapa es muy verosímil, y puede relacionarse con el rápido 

atrapamiento de HNO por las porfirinas de Fe(III), que generan los mismos productos, viz., 

FeIINO + H+.24 

 
Pág. 66 
En la Figura 3.14, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 1 hora y 30 
min. 
 
 
 
 

 

 



 

 

 

Pág. 68 y 69 
En las Figuras 3.16  y 3.17, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 
20s. 
 
Pág.70 
En la Figura 3.18, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 20s. 
 
Pág.71 
En la Figura 3.19,  los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 20s. 
 
Pág. 81 
Donde dice ml, debe decir mL.  
 
Pág. 82 
En la Figura 4.8,  los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados en un tiempo total 
de aproximadamente 2 horas. 
 
Pág. 83 
Donde dice Tm,  debe decir mT. 
 
Pág. 87 
En la Figura 4.12, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 20s. 
 
Pág. 90 
En la Figura 4.16, los espectros secuenciales UV- visible fueron tomados cada 20s. 
 
Pág. 95 
“, mientras que el cianuro de sodio (NaCN), dimetilsulfóxido, (DMSO, CH3SOCH3) y 
sulfato de zinc, (ZnSO4) se adquirieron en Merck.” 
 
Pág. 96 
Donde dice ln [A∞- At], debe decir ln [At- A∞]. 
 
Pág. 102 
Donde dice: Se observa una onda reversible, de decir cuasi-reversible 
 
Pág. 103 
Donde dice NaCl, debe decir CaF2 
 
 
Aclaración: En las leyendas de las Figuras, toda vez que dice “…concentración de buffer 
PO4

3-, pH 10 …”, debe decir “…concentración de PO4
3–/ HPO4

2–…” y  toda vez que dice 
“…concentración de buffer PO4

3-, pH 6…“, debe decir “…concentración de HPO4
2–/ 

H2PO4
–…” 
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