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1.1 Introduccién a la Quimica Organica W

Quimica Organica (Quimica de los organismos,

‘fuerza vital’
Hasta principios del siglo XIX: )

\ Quimica Inorganica (Quimica de las fuentes no
vivas: minerales y gases)

Por serendipia, Friedrich Wohler ® 9 A C||)

. HsN O—C=N ———» C
en 1828 consigue obtener urea H,N” > NH,
a partir de un compuesto no harias dumnotis -
Vivo (inorganico) (Organico)

Quimica Organica (Quimica de compuestos que
contienen atomos de carbono)
A partir de entonces:

Quimica Inorganica (Quimica de compuestos
gue no contienen atomos de carbono)



1.1 Introduccién a la Quimica Organica W
[
Quimica Organica = Quimica del Carbono .‘ :.
[

El carbono es sin duda el atomo mas importante para el ser humano

Los alimentos (glucidos, lipidos, proteinas)

Nuestros sentidos (olfato, gusto, la vista)

Nuestro organismo (ADN, ARN, células)

Industria (vestimenta, plaguicidas, pinturas, adhesivos, plasticos)

Productos Farmacéuticos: son moléculas organicas que en la
mayoria de los casos interaccionan con ‘receptores’ del cuerpo
humano que a su vez son compuestos organicos



1.1 Introduccion a la Quimica Organica
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COOH
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[Acido acetil salicilico]
Acido 2-(acetiloxi)-benzoico
(Aspirina)

jont

N-(4-hidroxifenil)acetamida
(Paracetamol)

R. Ne =
"*—I/? S_ _CH.
\{l;r //f—N\)<CH3
0 =

COOH

Familia de las penicilinas

OH

O

Acido (RS)-2-(4-isobutilfenil)propanoico

(Ibuprofeno)

HyC”

k CH;

Citrato de 1-[4-etoxi-3-(6,7-dihidro-1-metil-
7-oxo-3-propil-1H-pirazol[4,3-d]pirimidin-5-il)

fenilsulfonil]-4-metilpiperazina (Viagra)



1.1 Introduccion a la Quimica Organica
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La Quimica organica es la herramienta que va a permitir al

farmacéutico multitud de tareas relacionadas con los farmacos:

* |dentificar compuestos

* Disenar nuevas familias de farmacos

* Nombrar moléculas

 Generar nuevos farmacos dentro de una familia
* Identificar dianas terapéuticas

e Sintetizar nuevos compuestos

* Disenar nuevas rutas sintéticas

 Entender los mecanismos de reaccion

Es la rama de la quimica mas importante para un farmacéutico



1.2 Enlace y estructura de la Materia

o
.C. El Carbono va a ser nuestra pieza principal de

estructura, aunque no sera la Unica.
@

H, O, N, Halogenos y otros elementos en menor medida van a
generar enlaces con el Cy van a formar parte de los compuestos

organicos.
Tetravalente | Trivalente | Divalente Monovalente
| H— X-—
-C—- | =N=| -0-
| | X=F Cl Br |
4 enlaces 3 enlaces | 2 enlaces 1 enlace

La interaccion entre los distintos atomos es lo que nos va
a dar lugar a las diferentes moléculas
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1.2 Enlace y estructura de la Materia &

H o H H
|
H—C—0—C—H H—C—C—0O—H
|
H H H H

Dimetil éter (C,H,O) Etanol (C,H.O)

Misma forma molecular (C,H,O) y diferente estructura |$ Isdmeros estructurales

Cuanto mayor sea la molécula mayor numero de isdmeros
estructurales, aunque pueden ser estables o inestables

o S O O S
151 Sl Tl e 1

HHHH H H H H HHHH OH

H K H-C—H Isdmeros estructurales del

veh H-C—H H—C—H | \ (C,H,,0)
H-C-C-C—-0-C—H H H I H-C—~C—C-H

2 I 7 [ I : H @ H | [ I

HHH H H_fI;_(I:_?_H H-é—é—l’lj—H H H H

H OH H b b W
.




1.2 Enlace y estructura de la Materia @

Aunque representamos los atomos, lo que realmente va a
producir los enlaces son los electrones (e).

C'Q/’ H

—C Brs—> ‘CI c H +.Br
H

El movimiento de e es el responsable de |las reacciones

Entender porqué los e reaccionan selectivamente con un sustrato
determinado nos permite predecir la reactividad de las moléculas
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1.2 Enlace y estructura de la Materia W

El enlace del Carbono con otros atomos sera la mayoria de las
veces covalente

IA

b 2A 3IA  4A

AE < 0,5 enlace covalente AETRE l_l’BL & PR

'Na Mg Al si
00 12 15|18

6A  TA

20 1

0,5 < AE > 2,0 enlace covalente polar 16 | 15 |20k S0ty
In | So|Sh|Te D

| 17 | 18 | 19 [EREas

L, . T Pb Bi  Po | At

AE > 2,0 enlace ionico 13 | 18 | 19 (2022

SIAE>15 —C—Li 0 —<|:': Li



1.2 Enlace y estructura de la Materia

enlace covalente polar

5+ 6- +—>
C-0 C-0 Efecto Inductivo

La diferencia de electronegatividad
hace que se produzcan cargas parciales

Enlace covalente polar

e b

H-C—O0—H H-

H

|
I
T
?_
I
I

I-0O—T

Los atomos de la molécula tienen diferente
predisposicion ante un ataque de otra molécula
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1.2 Enlace y estructura de la Materia W

El momento dipolar de la molécula va a depender de la suma
vectorial de los momento dipolares individuales

H\
;\(%\\Ct Cl
H ¢z
H
+—
n=19D
Clorometano

H\ /Br

Cl Cl wOw

4 iy I

+ X\ Cl N\, Cl X
Cl Cl H Br

: e —
iw=10D =90 w=19D

Triclorometano Tetraclorometano Cis-1,2-dibromoetano

o Cloroformo

Momento dipolar molecular depende de:
Polaridad del enlace, geometria de la molécula y pares de

electrones no compartidos
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1.2 Enlace y estructura de la Materia W

El momento dipolar de la molécula es responsable de su solvatacion

Semejante disuelve a semejante: polar disuelve a polar
apolar disuelve a apolar

COMPUESTO ESTRUCTURA  MOMENTO ; COMPUESTO ESTRUCTURA  MOMeNTg
DIPOLAR DIPOLAR
Metanol CH,OH 287D 1 Amoniaco NH, 1470
Acetona G+ 269D ! Dimetl ter R 115D
] | . \
£ TR
HaC i
_______________ S NN NN - . SN N S
Clorometano CH.CI 187D Cloruro de CH,CL, 1,14D
S —— ). i <
Agua H,0 185D i Pentano l-‘i T T T }li 0D
: H—C—C—C—C—C—H
': I T A
T . . HHHHH
ano ) ST S v
H H 166D + Tetracloruro CC| 0D
H~C—C—0—H \ de carbono )
i |

12




1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion

N
)
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Los electrones se situan dentro de los orbitales atomicos

¢ }I’ y y
/Z /Z 4 /Z /Z
\ \
/‘\x / X 9’\x ‘ TT~—x
Orbital s | py P, P,

2 electrones en cada orbital

El Carbono tiene configuracion electronica: 1s? 2s? 2p?
Orbitales de valencia: 2sy 2p

S Q=

N vt

1s 2s 2py 2py 2p, 2s sz zp}f 2P Z
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1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion &

Hibridacion sp3

Mediante hibridacidon combinacidn de orbitales atomicos

Q=) A ) 9 o
I

1 ; hibridacion 1 ; T T

2s 2px  2py  2p, sp?

1orb.s+3orb.p 4 orb. sp?

|\109,5°
C"ll
“N\

Geometria tetraédrica

14
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1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion ‘3:;{?

Hibridacion sp3

Los orbitales sp3 interaccionan con orbitales de otros elementos

Enlace o

Enlace o
Enlace o _ Enlace o
CH,-CH,
Metano: interaccion s — sp3 Etano: interaccion s —sp3y sp3—sp?

Todos los enlaces sencillos del carbono se explican mediante
hibridacién sp3y geometria tetraédrica

15
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1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion 42

X
Hibridacion sp?
Q=L Y& P
hibridacion
N b — |t o+
2s 2py 2[3:,- 2p, sz 2p,
1orb.s+3orb.p 3 orb.sp?+ 1orb.p
o] "
’ * = ' splorbital

ol ¥
¥

/

—C') 150° Ggometna
"H trigonal plana

16
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1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacién "%3'?

Hibridacion sp?

Cuando 2 atomos de Carbono con hibridacidn sp? interaccionan

H H
Enlace o Enlace t N Y .
:: H”C_C\H Eteno o Etileno

Enlace o

e - \ B =
Enlace o
'y % o

Enlace n

1 enlace o0 + 1 enlace it = doble enlace

Todos los enlaces dobles del carbono se explican mediante
hibridacion sp?y geometria triangular plana

Otros atomos con dobles enlaces también pueden
explicar mediante esta hibridacion (O, N) .



1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion

Hibridacion sp

=y P IS

o 4

hibridacion
b — +
2s sz zp}, 2Pz sp zp:‘r’ sz
1orb.s+3orb.p 2 orb. sp?+ 2 orb.p

p Orbitals

180°
O\ )
. sp Orbital 1 :
—“— Lineal [ \ sp Orbital
sp sp

H—C=C—H Etino o Acetileno

Los enlaces triples del Carbono (1 enlace o
+ 2 enlace 1) se explican mediante
hibridaion sp 18




1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacién ’7@'?

Q

Orbitales Geometria

Hibridacion

Tetraédrica

Energia del Longitud de
enlace Enlace

368 kJ/mol 1,54 A
632 Kj/mol 1,34 A

820Kj/mol 1,20 A

Hoy
H  spC—C=C-+H

C—
sp? spysp? A

Etileno

Acetileno

H
3 hepten —6ino
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1.3 Teoria de Enlace de Valencia e hibridacion

Q
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Modelo RPECV

sp® sp?
Disposicion Disposicion

tetraédrica de los
pares de electrones

trigonal plana de
los pares solitarios

Ningun par DO?tpgres U?tpgr S —
solitario lUn solitarios  solitario un |
solitario
solitario
' . ~ Trigonal Trigonal
Tetraédrico piramidal Angular’ plana

!

st L

sp

l

Disposicion
lineal de los
pares de electrones

|

Lineal

@
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1.4 Teoria de Orbitales Moleculares @

* Los orbitales moleculares se forman por la combinacidn o interaccion de orbitales
atomicos procedentes de dos o mas atomos

* Solo los electrones de valencia estan implicados en el enlace quimico, y solamente los
orbitales de valencia se combinan para formar orbitales moleculares

* Los orbitales se conservan durante el enlace quimico. El numero de orbitales que se
combinan es siempre igual al nUmero de orbitales moleculares que se forman

* Los orbitales moleculares exhiben propiedades similares a los orbitales atdmicos. Por
ejemplo, cumplen la regla de Hund y el principio de exclusion de Pauli

 Solo los orbitales atdmicos que tienen propiedades de simetria idénticas pueden
interaccionar entre si

* La mezcla de los orbitales es mas significativa cuando los orbitales atdmicos tienen
aproximadamente la misma energia. A medida que la diferencia de energia entre los

orbitales atdmicos se incrementa, la efectividad del solapamiento disminuye

21



1.4 Teoria de Orbitales Moleculares

Nodo

OM antienlazante

|

\

|

|
—

Energia | H1s 1_

7/
\
\

|

\:— 18 H

’
4

/
4
4
4
4
7
’
7

° OM enlazante

Modelo de Teoria de Orbitales Moleculares para la molécula de H,

\
AY
\
AY
\
\
\
\

Orbital enlazante de baja Energia

Siempre de cada 2 orbitales atdmicos /

Orbital antienlazante de altaEnergia

22



1.4 Teoria de Orbitales Moleculares

Nodo

OM antienlazante

|

\

|

|
—

7
7/
U
/7
7
U
7
4

Energia | H1s mm 15 He

’
4

/
4
4
4
4
7
’
7

° OM enlazante

Modelo de Teoria de Orbitales Moleculares para la molécula de H,

\
AY
\
AY
\
\
\
\

Orbital enlazante de baja Energia

Siempre de cada 2 orbitales atdmicos /

Orbital antienlazante de altaEnergia
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1.4 Teoria de Orbitales Moleculares

” —\_
+28eV
Isz ‘JI EE
-14eV
/ LUH'ID ,1'= 15eV
||| -19eV
Tl T T // 431 - ,"IIII
At [ —-37ev
2p, /2p ,/Ep, H'DHD I|'|||I
[
||
|'I||
\\ { | ||
| \\\
'\. | &
\\ | say
N /
A
.T\\‘-'
[ A
{ ,-"r ,
l | /16
[
2a4
Tl O O
1a
1s B, e .550eV

+ Energia
A

- Energia

O: 6 electrones de valencia
H: 1 electréon de valencia
Total 8 electrones

2 electrones por OM

Podemos saber donde esta el
HOMO (Highest Occupied
Molecular Orbital) y el LUMO
(Lowest Unoccupied Molecular
Orbital)

GAP: |a diferencia de energia
entre el HOMO y el LUMO
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1.5 Fuerzas Intermoleculares y propiedades fisicas 4«’;\.{9"

Las fuerzas intermoleculares van a determinar las propiedades
fisicas de las moléculas (pto. de ebullicidn, pto. de fusion)

Interacciones dipolo-dipolo: Se dan en moléculas con enlace
covalente polar, la interaccion entre las cargas parciales formadas
dan estabilidad a las moléculas, y sus puntos de fusion y ebullicion
aumentan con respecto a moléculas con enlace covalente

CH, 9 Y K
” |cl;I :'-I- =i _‘"'*
C + '-‘ - -
ch/ \CHS HSC/ \CHS j. < Z -
bl b -y
Isobutileno Acetona 4 e, . T
Punto de fusion = —140,3°C Punto de fusion = —94,9°C &

Punto de ebullicion = —6,9°C Punto de ebullicion = 56,3°C + ix

25
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Ejercicio 4

Enlace de Hidrégeno: Se dan cuando un hidrégeno se encuentra unido
a un atomo muy electronegativo. (O, N 6 F). (aprox. 20 Kj/mol)

H H s/‘\d f '\g‘

T L
. » 4+ Enlace puente
H C C O T H H S lC S Q _(i: - H g hidrogeno
[
H H 64 gt
H H ¥ J\
Etanol Metoximetano ¥
Punto de ebullicién = 78,4°C Punto de ebullicion = —23°C | |
ot g ot ]
CHj CfHS T
!
HBC_N_*CHS CH3CH2_'I:\!_“H CHSCchHE__‘[\‘j —"'-H
Trimetilamina Etilmetilamina Propilamina

Punto de ebullicién = 3,5°C  Punto de ebullicion = 37°C  Punto de ebullicion = 49°C

Cuanto mayor sea el numero de enlaces de hidrégeno
mayor sera el cambio en las propiedades fisicas

26



1.5 Fuerzas Intermoleculares y propiedades fisicas 4@"

D

Fuerzas de dispersion (fuerzas de London): En moléculas covalentes
los e pueden fluir por la molécula generando dipolos instantaneos, el
tamano de la molécula favorece la formacion dipolos, las
ramificaciones desfavorecen a estas fuerzas (Aprox. 4 Kj/mol)

ESTRUCTURA

PUNTO DE

EBULLICION (°C)

__________________________________________________________________________________

ESTRUCTURA

PUNTOS DE
EBULLICION (°C)

___________________________________________________________________________________________________

_____________________________________________________________________________________________________

_____________________________________________________________________________________________________

1
|
| H—
I

H Pentano

I—Q—xI

151
—" Nonano
TV 174
-g_ Decano
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1.5 Fuerzas Intermoleculares y propiedades fisicas 4@"

Las ramificaciones no favorecen la formacion de fuerzas de dispersion

H H H
H H H
H H H H H TR H_\cl; L
S S SN N St
H_(I:_—tl\l_lgl—l“ H-_I—1F \_c H—¢~ c—H
H H H H H H H /\\H /‘ I\
H H H
H H H
Pentano 2-metilbutano 2,2-dimetilpropano
Punto de ebullicion = 36°C Punto de ebullicion = 28°C Punto de ebullicién = 10°C

Conocer las fuerzas intermoleculares nos permite comparar prop.
Fisicas de compuestos con similar estructura

Las fuerzas intermoleculares son las responsables de muchas de
las interacciones que se dan entre los compuestos organicos
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1.5 Fuerzas Intermoleculares y propiedades fisicas

La interaccion entre un farmaco y un receptor, en muchos casos se
deben a las fuerzas intermoleculares

C
I Benceno C.H,

29



