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INTRODUCCION A LA QUIMICA ORGANIC A

1.1. Conceptos basicos de la

estructura atémica y molecular.

El atomo Es la unidad basica que puede
intervenir en una combinacién quimica. Esta
formado por particulas subatémicas, de las

cuales las mas importantes son los electrones,

los protones y los neutrones.
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1.2 Representacién de moléculas orginicas a partir
de estructuras de Lewis.

1.2.1 Estructuras de Lewis y resonancia.

Es una estructura representativa de los electrones de valencia y los
enlaces covalentes en una molécula o ion que sirve para tener una
idea de su estructura molecular. No obstante, ésta estructura falla al
predecir algunos detalles importantes como la geometria molecular

respecto a un dtomo y su entorno

Modelos atémicos. %

A principios del siglo XX, Bohr propuso un modelo

planetario para explicar la estructura atémica: en el

centro del 4&tomo se encontraba el nicleo donde estan
los protones y los neutrones y rodeando dicho nucleo,
los electrones giraban distribuidos en capas o niveles
energéticos.
a finales de los 1920, Schrédinger y Heisenberg

propusieron un modelo mecénico cuantico

\ 1.2.2 Geometria molecular a partir de" \

estructuras de Lewis.

Geometria molecular: tipos y ejemplos La geometria
molecular o estructura molecular es la distribucién espacial
de los dtomos alrededor de un dtomo central.
¢Qué formas geométricas son capaces de adoptar las
moléculas? De acuerdo a la RPECV, los dtomos y pares de
electrones libres deben disponerse en el espacio de tal
manera que disminuyan al mdximo la repulsién
electrostdtica entre ellos.

Geometria ' \
Molecular ! "

Acidez en las moléculas organicas..

Segun la teoria de Arrhenius, desarrollada al final
del siglo XIX, un écido es una sustancia que se
ioniza en disolucion dando iones H + y una base
es una sustancia que se ioniza en disolucién

generando aniones hidroxilos (OH-).
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Efecto inductivo y fuerza acida.

Un sustituyente que estabilice al anion carboxilato Capa de vy, - Pulsion de| Par elect
aumenta la disociacién y produce un acido mas fuerte. Los PARES alencia MO, ELO DE REP r°n'|co de |,
dtomos electronegativos aumentan la fuerza de un acido ELECTRONICOS EN LA o DE
porque su efecto inductivo electrén-atrayente contribuye o VALENCIA‘ (RPE CAP, DE
a des localizar la carga negativa del anion carboxilato modelo fue py, cv).
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Modelo del Orbital Molecular (OM). 13 Tipos de enlaces existentes en compuestos\ ‘

Este modelo considera que los electrones de una organicos:

n : : Caracterizacién de cada uno de ellos de acuerdo a:
molécula ocupan orbitales moleculares, al igual que en

) . _ Longitud de enlace, Angulo de enlace, energia de
un dtomo los electrones ocupan orbitales atémicos. o
enlace. Enlaces mds débiles que el enlace covalente.
El enlace covalente es la unién que explica el
mantenimiento de la unidad estructural de un
compuesto orgénico.

Tipos de enlaces covalentes

Enlace simple Enlace doble Enlace triple
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1.4 Polaridad de las moléculas.

. . , 1.5 Interacciones moleculares
. La polaridad es una propiedad de las moléculas que 5

representa la separacion de las cargas eléctricas dentro de 1. Atraccion dipolo-dipolo: fuerzas que se producen

) ; . . entre dos o mas moléculas polares, por atraccién entre
la molécula, segun el namero y tipo de enlaces que posea.

a cargas parciales positivas y negativas. Ejemplo puente
El enlace covalente entre dos atomos puede ser polar o gasp P yneg jemplo p

de Hidrégeno.

apolar.
2. Atraccién ién-dipolo: fuerza entre un i6n positivo o
POLARIDAD negativa y una molécula polar. \
(de los enlaces y de las moléculas) 3. Fuerzas de Van de Waals (fuerzas de London): son

atracciones débiles entre moléculas no polares.
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1.6 Fuerzas electrostaticas.

La fuerza electromagnética es la interaccion que se da
entre cuerpos que poseen carga eléctrica. Es una de las
cuatro fuerzas fundamentales de la Naturaleza.
Cuando las cargas estin en reposo, la interaccién entre

ellas se denomina fuerza electrostatica.
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1.6.2. Polaridad de los grupos funcionales.

El enlace covalente entre dos atomos puede ser polar o apolar.
Esto depende del tipo de &tomos que lo conforman: si los
atomos son iguales, el enlace serd apolar, pero, si los dtomos son
diferentes, el enlace estara polarizado hacia el atomo mas
electronegativo, ya que sera el que atraiga el par de electrones

con mas fuerza.

POLARIDAD DE ALGUNOS GRUPOS
FUNGIONALES

La pOIaridad de
dipolar (m) que e
Si

1.6.1. Grupos funcionales.

Las propiedades de los compuestos de carbono dependen del arreglo de
sus cadenas y tipos de atomos-a-los que estan unidos; esto-es; a-su
estructura. Un grupo funcional es un atomo o un arreglo de atomos que
siempre reaccionan de una forma determinada; ademas, es la parte de la

molécula responsable de su comportamiento quimico ya que le confiere

propiedades caracteristicas

GRUPOS FUNCIONALES

El momento dipolar es una medida cuantitativa

de la polaridad de una molécula. En presencia

de un campo eléctrico, aquellas moléculas

polares (es decir, aquellas con un momento

dipolar diferente a cero) son alineadas en la
direccién del campo, mientras que las moléculas

apolares no se ven afectadas.

HOH nH20

Pauling desarroll6 una escala de
electronegatividades relativas para la mayoria de
los atomos. En el Sistema Periédico la
electronegatividad aumenta de izquierda a derecha
y disminuye al bajar en una columna, por lo que el

fluor es el elemento mas electronegativo.
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