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CAPÍTULO 6.
EQUILIBRIO QUÍMICO
En el capítulo anterior se estudiaron reacciones que ocurrían en un solo sentido y en las que además se asumía que ocurren de forma completa, o sea, que todos los reaccionantes llegan a transformarse en productos.

Este capítulo  se basará en reacciones  que ocurren en dos sentidos opuestos (reacciones  reversibles) y que, en determinadas condiciones, alcanzan un estado de equilibrio químico.

El estudio de estos estados de equilibrio es de vital importancia para comprender la fisiología humana pues, aunque el organismo humano en su conjunto no constituye un estado de equilibrio, algunos de sus sistemas pueden ser analizados como tales. Ejemplo de ello son las disoluciones reguladoras de pH, el transporte de O2  por la hemoglobina y otros. Se tratarán entonces las condiciones, características y leyes que rigen el equilibrio químico y su aplicación a sistemas de interés biológico.

6.1. El estado de equilibrio químico: condiciones para su establecimiento y características.

El  estado  de  equilibrio  químico  se  establece  en  reacciones  reversibles  que ocurren en sistemas cerrados a temperatura constante, es decir, sistemas en los cuales no hay intercambio de sustancias con el exterior y por lo tanto la masa es constante. Así por ejemplo, si en un recipiente cerrado se calienta una muestra de carbonato de calcio, en los inicios ocurre la   descomposición de la  sal, lo que puede representarse por la ecuación química siguiente:

[image: image19.png]


CaCO3 (s)
CaO (s)   + CO2 (g)

Al transcurrir cierto intervalo de tiempo, los productos comienzan a combinarse entre sí formando nuevamente el carbonato de calcio y llega el momento en que los dos procesos opuestos, es  decir la descomposición y la síntesis del carbonato de calcio, ocurren con igual velocidad. A partir  de ese momento, y como consecuencia de lo anterior,
las
propiedades
macroscópicas30
del
sistema
(concentración,
color, temperatura, etc) permanecen constantes y no se observa cambio alguno en el sistema. Esto puede observarse experimentalmente acoplando un manómetro al recipiente para medir la presión parcial1    del CO2 (g)  que aumenta inicialmente al formarse el gas dióxido de carbono, hasta llegar a un valor constante.

En ese momento en que los dos procesos opuestos ocurren a la misma velocidad y las propiedades macroscópicas permanecen constantes, se ha alcanzado un estado de equilibrio químico que se representa de la siguiente manera:

[image: image20.png]
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CaCO3 (s)
CaO (s)   + CO2 (g)

30   Propiedades que dependen de una cantidad de sustancia tal que puede ser medida u observada directamente

1   La presión parcial de un gas en una mezcla se define como la presión que ejercería dicho gas si ocupase

solo el mismo volumen a la misma temperatura
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A la reacción que da lugar a los productos se le llama reacción directa y a la velocidad con que ocurre se le representa por Vd. A la reacción que origina las sustancias reaccionantes se le llama reacción inversa y su velocidad se representa por Vi.

El  estado  de  equilibrio  químico  es  un  equilibrio  dinámico  donde  las  dos reacciones opuestas no se detienen sino que coexisten y continúan ocurriendo cambios a nivel microscópico, aunque a simple vista (nivel macroscópico) el sistema permanece invariable. Esto puede comprobarse experimentalmente introduciendo cierta cantidad de CO2 “marcado” con isótopos radioactivos del carbono (C14), que más tarde se detectan en el CaCO3.

El hecho de que las dos reacciones opuestas ocurran con igual velocidad no significa que ambas reacciones ocurran en igual extensión, ya que una de ellas, la más espontánea,  ocurrirá  en  mayor  extensión  que  la  otra.  Esto  determinará  también  la proporción  de  reaccionantes  y  productos  para  un  sistema  dado  en  equilibrio  y  a determinada temperatura.

Debido  a  lo  anterior,  en  el  estado  de  equilibrio  existe  una  mezcla  de reaccionantes y  productos que se caracteriza por tener una entropía máxima y una energía libre mínima, por lo que constituye el estado más estable de un sistema químico y una vez que se alcanza no se modifica  espontáneamente, sino sólo por el efecto de acciones externas. De ahí que todos los sistemas tienden  a alcanzar y mantener su estado de equilibrio

En síntesis, el estado de equilibrio químico sólo se alcanza en reacciones reversibles y en sistemas cerrados y sus principales características son:

Es un equilibrio dinámico en el que ocurren simultáneamente dos procesos opuestos a  nivel  microscópico  o  molecular  (se  representan  por  dos  flechas  en  sentidos opuestos).

Las velocidades de los dos procesos opuestos son iguales (Vd  = Vi). Las propiedades macroscópicas del sistema permanecen constantes.

Puede alcanzarse a partir de los reaccionantes o de los productos y en él coexisten esas especies.

Las cantidades de reaccionantes y productos en equilibrio pueden variar pero de forma tal que su relación es constante a una temperatura dada.

Su energía libre es mínima y su entropía es máxima y por tanto es el estado más estable de un sistema químico y no se modifica espontáneamente.

Las variaciones que experimentan las velocidades de las reacciones opuestas y las  propiedades  macroscópicas  del  sistema  pueden  representarse  gráficamente.  Por ejemplo,  para  un  sistema  que  alcanza  el  equilibrio  partiendo  de  los  reaccionantes, representado de manera simplificada por la ecuación siguiente:

[image: image22.png]CH;- CHy- CHy- CHy- OH CH;- CH,-O- CHy- CH
T-butanol (n-butanol) Etoxictano (éter)



Reaccionantes
Productos

la  variación  de  las  velocidades  y  de  la  concentración  de  los  componentes  aparece reflejada en los gráficos de la Figura No. 6.1
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Figura 6.1 (I). Variación de las velocidades de las reacciones directa e inversa en un sistema que alcanza el equilibrio en el momento teq.
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(II). Variación de las concentraciones de reaccionantes y productos para el sistema R
P que alcanza el equilibrio en el momento teq.
Existen otros estados que guardan cierta semejanza con el estado de equilibrio pero no llegan a serlo. Tal es el caso de los estados estacionarios que ocurren en sistemas abiertos donde se intercambian sustancias y energía con el exterior. Debido a esto se realiza trabajo en el sistema y la variación de energía libre  es diferente de cero, aunque tiende a este valor. En un estado estacionario  pueden ocurrir dos procesos opuestos manteniendo  constante  algunas  propiedades  macroscópicas   del   sistema  como  la temperatura, concentraciones, etc.

6.2. Constante de equilibrio en función de las concentraciones.
Se demuestra experimentalmente que, para todo estado de equilibrio químico, existe una relación constante entre productos y reaccionantes que es característica para cada  sistema  y  que  depende  de  la  temperatura.  Esta  relación  puede  expresarse  en función de las concentraciones de cada componente y se denominará entonces constante de equilibrio en función de las concentraciones, que se representa por Kc2.

Esta   constante   se   define   como
la   relación
entre
el   producto
de   las concentraciones de las sustancias productos y el producto de las concentraciones de las sustancias  reaccionantes,  estando  elevada  cada  concentración  a  una  potencia  que coincide con el coeficiente estequiométrico de cada sustancia. Para un sistema químico representado por la siguiente ecuación general:

[image: image1.png]b + B «— Cop+ Do




la expresión de la constante de equilibrio será: Kc

cc (C ).cd

(D)
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Los
términos
del
segundo
miembro
de
la
expresión
representan
las concentraciones de productos y reaccionantes en el estado de equilibrio, expresadas en mol.L-1.

2   En su forma más correcta esta ecuación se expresa en función de Kp
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A continuación se representan algunos sistemas en equilibrio y la expresión de

Kc para cada caso:
[image: image35.png]NH,

P
N;IN>
i



Kc
c(H 2O).c(CO)
[image: image36.png]


H2 (g) + CO2 (g)
H2O (g)   +  CO (g)
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N2 (g) + 3 H2 (g)
2 NH3 (g)

Kc
c
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c( N2 ).c (H 2 )
CaCO3 (s)
CaO (s) + CO2 (g)


Kc
c(CO2 )
Cu (s) + 2 Ag+  (ac)
Cu2+


+ 2 Ag



(s)


c(Cu 2    )
Kc
c2 ( Ag  )

Si en  el  sistema  existen  sólidos  o  líquidos  puros  la  concentración  de  esas sustancias es   constante y queda incluida en el valor de la Kc del sistema en cuestión, por  lo  que  no  aparece  en  la  expresión  de  la  constante  de  equilibrio,  como  puede observarse en los ejemplos anteriores.

6.2.1. Relación entre  la constante de equilibrio (Kc) y la variación de energía libre

(  G).

Según la termodinámica toda reacción química que ocurre espontáneamente lo hace hasta alcanzar un estado final de equilibrio que es su estado más estable y al cual le corresponde un valor mínimo de la energía libre. La relación entre el parámetro Kc, que caracteriza al estado de equilibrio y la variación de energía libre  puede expresarse por la siguiente ecuación3:

G =
Go  + RT ln Kc
donde:

G = Variación de energía libre (J/mol)

Go = Variación de energía libre de la reacción directa en condiciones estándar

(J/mol)

R = Constante de los gases ideales (8,31 J/mol.K). T = Temperatura absoluta (K).

Kc = Constante de equilibrio en función de las concentraciones.

Cuando se alcanza el estado de equilibrio, la energía libre permanece constante y por  tanto
Geq    = 0.  Entonces  la  expresión  planteada  puede  ser  modificada  de  la siguiente manera:

0 =
Go   + RT ln Kc

Go  = - RT ln Kc

Puesto que
Go     representa la variación de energía libre de la reacción directa, considerando  que  ocurre  completamente,  se  hace  evidente  la  relación  entre  la espontaneidad de esa reacción (dada por
Go) y su extensión, representada por Kc.

6.2.2. Interpretación de los valores de Kc.

3   En su forma más exacta esta ecuación se expresa en función de Kp.
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La constante de equilibrio define cuantitativamente el estado de equilibrio a un temperatura dada y de su valor se pueden conocer las concentraciones relativas de los productos   y   reaccionantes   en   el   equilibrio   y   por   tanto   deducir   el   grado   de completamiento de la reacción directa (o la inversa), es decir, se puede conocer cuál de las dos   reacciones ocurre en mayor extensión. Así por  ejemplo, si representamos un sistema en equilibrio de manera simplificada por la siguiente ecuación:

[image: image2.png]reaccionantes =¥  productos




la expresión de la constante de equilibrio será: Kc

c( productos)

c(reaccionantes)

Como puede observarse, el valor de la constante de equilibrio es directamente proporcional a la concentración de las sustancias productos e inversamente proporcional a   la   de   las   sustancias   reaccionantes.   Este   hecho   permite   obtener   importantes conclusiones para un sistema dado y entre ellas se encuentran las siguientes:


Si el valor de la constante de equilibrio es mayor que uno (Kc>1) significa que la concentración   de  los  productos  en  ese  equilibrio  es  mayor  que  la  de  los reaccionantes y por tanto, la reacción directa es la más favorecida y ocurre en mayor extensión o, como se dice comúnmente, el equilibrio se encuentra desplazado hacia los productos. Esto significa además que los productos  son más estables que los reaccionantes pues, en este caso,
Go    será menor que 0 y por  tanto la reacción directa es espontánea, lo cual se deduce de la relación
Go  = - RT ln Kc  donde R y T son términos positivos siempre.


Mientras  mayor  sea  el  valor  de  la  constante  Kc  en  mayor  extensión  ocurre  la reacción directa  y es mayor su rendimiento; así cuando su valor es muy grande puede afirmarse que la reacción  directa ocurre prácticamente de manera completa mientras que la reacción inversa apenas tiene lugar y puede despreciarse.


Cuando  el  valor  de  la  constante  es  menor  que  la  unidad  (Kc<1)  significa  lo contrario, es decir, que la reacción inversa es la que ocurre en mayor extensión y que  los  reaccionantes  son  más  estables  que  los  productos  y  predominan  en  el equilibrio. Esto se corrobora en el valor de
Go  que en este caso será positivo según se desprende de la relación
Go  = - RT ln Kc, lo que indica que la reacción directa no es espontánea.

Estas conclusiones pueden comprenderse mejor si se representa gráficamente la variación de la  energía libre durante el curso de la reacción que se muestra en los gráficos A y B de la Figura 6.2 para el sistema tomado anteriormente como ejemplo. En el primer caso la posición del equilibrio está más próxima a los productos mientras que en el segundo está más cercana a los reaccionantes.

El hecho de que la relación entre las concentraciones de los productos y las de los reaccionantes sea constante (Kc) implica que si desde el exterior se varía la concentración de cualquiera de ellos (por adición o sustracción) necesariamente variarán las concentraciones de las otras especies, de forma tal que su relación siga siendo constante e igual al  valor de Kc, siempre que la temperatura permanezca constante.

A)
Kc>1
B)
Kc<1
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FIGURA 6.2. Variación de energía libre en una reacción química que alcanza el equilibrio y se representa por la ecuación  R
P.
Gráfico A): Posición de equilibrio (E) en casos donde Kc>1 y
 G0<0. Gráfico B): Posición de equilibrio (E) en casos donde Kc<1 y
G0>0.
6.3. Principio de Le-Chatelier. Factores que modifican el estado de equilibrio.
Teniendo en cuenta que en el estado de equilibrio las propiedades del sistema permanecen  constantes porque las velocidades de las reacciones directa e inversa son iguales, cualquier factor que haga variar alguna de ellas, provocará una alteración en el estado  de  equilibrio.  Como  este  es  el   estado  más  estable,  el  sistema  tiende  a contrarrestar cualquier cambio impuesto hasta alcanzar un  nuevo estado de equilibrio con otras condiciones. Este comportamiento queda expresado en el  Principio de Le- Chatelier que plantea: "Cuando se imponen modificaciones a un sistema en equilibrio, en este se originan procesos que tienden a contrarrestar parcialmente la modificación impuesta, tratando de restaurar las condiciones originales del sistema en equilibrio”.

Los factores que pueden alterar el estado de equilibrio de un sistema son:

La variación en la concentración de cualquiera de las sustancias presentes en el equilibrio.

La variación de la presión cuando en el sistema intervienen sustancias gaseosas. La variación de la temperatura.

El conocimiento de estos factores permite modificar un estado de equilibrio

determinado e interpretar las alteraciones que pueda experimentar.

6.3.1. Desplazamiento del estado de equilibrio por cambio de concentración.
Al variar la concentración de alguna de las sustancias presentes en el estado de equilibrio, el  sistema tiende a contrarrestar parcialmente este cambio favoreciendo la reacción directa o la inversa hasta alcanzar el nuevo estado de equilibrio. Por ejemplo, supongamos  que  el  sistema  representado  a  continuación  esta  en  equilibrio  a  una temperatura dada:
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2 H2 (g)   + O2 (g)
2 H2O (g)


Kc
c


(H 2O)

c (H 2 ).c(O2 )
Si en el sistema se introduce cierta cantidad de dioxígeno, momentáneamente aumenta  la  velocidad  de  la  reacción  directa  (Vd)  y  se  favorece  la  formación  de productos  (H2O).  Al  aumentar  la  concentración  del  producto,  aumenta  entonces  la velocidad de la reacción inversa (Vi)  hasta que llega un momento en que se igualan nuevamente  las  velocidad  opuestas  (Vd  y  Vi)  y  se  alcanza  un  nuevo  estado  de equilibrio.

Estas modificaciones también pueden analizarse a partir de la constante de equilibrio pues a una temperatura dada su valor es constante. En este caso, al aumentar inicialmente  la concentración  de dioxígeno, momentáneamente  la relación  entre las concentraciones deja de ser igual al valor de la constante de equilibrio, siendo menor en este caso. Para restablecer el estado de equilibrio debe aumentar la concentración del agua, o disminuir la de dihidrógeno, o ambas a la vez que es lo que ocurre realmente. En el nuevo estado de equilibrio la concentración del agua es mayor que en el equilibrio inicial, mientras que la de dihidrógeno es menor. Por ello se dice que en este caso, el nuevo estado de equilibrio queda "desplazado" hacia los productos.

En síntesis, al aumentar la concentración de un componente se favorece la reacción cuya velocidad es proporcional a esa concentración. Lo contrario sucederá al disminuir la concentración de un componente.

6.3.2. Desplazamiento del estado de equilibrio por variación de la presión.
La presión influye en el desplazamiento del estado de equilibrio en aquellos sistemas en los que intervienen sustancias gaseosas y para los cuales el total de moles de las sustancias reaccionantes  gaseosas (dado por los coeficientes estequiométricos) es diferente al de las sustancias productos en estado gaseoso, como sucede en el sistema:

2 H2 (g) + O2 (g)
2 H2O (g)

En estos casos un aumento de la presión sobre el sistema  disminuye su volumen y hace que el equilibrio se desplace en el sentido de formar menor número de moles gaseosos que ocupan menor volumen; en el ejemplo anterior se favorecerá la formación de agua. Lo contrario ocurre si se disminuye la presión. Cuando el número de moles de los reaccionantes y productos gaseosos es igual, la variación de presión no desplaza ese equilibrio, tal es el caso del sistema siguiente:

H2 (g) + Cl2 (g)
2 HCl (g)

6.3.3. Desplazamiento de la posición del estado de equilibrio por variación de la temperatura.
Al variar la concentración de una de las especies que intervienen en el equilibrio o la presión del sistema, se alcanza un nuevo estado de equilibrio pero sin que varíe el valor de la constante de equilibrio. Sin embargo, una variación de la temperatura hace variar  las  concentraciones  en  el  equilibrio  de  forma  tal  que  provoca  además  el incremento o la disminución del valor de la Kc.
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De manera general se puede plantear que:


Un aumento de temperatura desplaza el equilibrio en el sentido de la reacción que absorbe calor, o sea, favorece la reacción endotérmica.


Una disminución de la temperatura provoca que el equilibrio se desplace en el sentido de la reacción que libera calor, o sea, favorece la reacción exotérmica.

Se asume que el
H que se escribe en las ecuaciones termoquímicas corresponde a la  reacción  directa; el

H de la reacción inversa tendrá el mismo valor pero signo contrario. Por ejemplo, en el sistema:

H2 (g)   + I2 (g)
2HI (g)
ΔH(715 K) = -12,56 kJ

Si se  aumenta  la  temperatura  el  equilibrio  se  desplaza  en  el  sentido  de  la reacción inversa que es endotérmica y por lo tanto, aumenta la concentración de todos los reaccionantes y  disminuye la del producto, con la consiguiente disminución del valor de la constante de equilibrio,  como puede observarse en los siguientes datos correspondientes a ese sistema:

	T (K)
	Kc

	666,8
	60,80

	730,6
	48,70

	763,8
	45,62


6.4. Efecto de los catalizadores sobre el estado de equilibrio.

Los catalizadores no afectan los parámetros termodinámicos del sistema y por tanto no desplazan el estado de equilibrio, pero hacen que el sistema alcance ese estado más rápidamente pues aumentan por igual la velocidad de las dos reacciones opuestas.

6.5. Ejemplos sobre desplazamiento del estado de equilibrio.

De los factores que afectan el equilibrio, la concentración es el más importante para los  sistemas de interés biológico y por ello, mostraremos algunos ejemplos de ejercicios resueltos donde se muestra el efecto que tiene sobre esos sistemas la variación de la concentración de alguno de sus componentes.

Ejemplo 1: El dioxígeno necesario para la respiración celular es transportado desde los pulmones hasta  las células por la hemoglobina de la sangre que reacciona en forma reversible  con  el  dioxígeno  formando  oxihemoglobina,  lo  cual  puede  representarse simplificadamente por la siguiente ecuación:

Kc
c

Hem
O2
Hem + O2
Hem- O2


c Hem .c O2
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Todo lo que facilite la formación de la oxíhemoglobina facilitará entonces la respiración  celular.  Se  sabe  además  que  la  constante  de  equilibrio  tiene  un  valor elevado.

a)  ¿Qué indica el elevado valor de la constante de equilibrio?

b)  ¿De qué especies depende el transporte de O2  hasta las células?

c)  ¿Cuál de esas especies predomina en ese equilibrio?

d)  Para  que  la  concentración  de  oxihemoglobina  se  mantenga  alta.  ¿Qué  valores relativos deben tener las concentraciones de Hemoglobina y de dioxígeno?

e)  Si la concentración de hemoglobina o de dioxígeno disminuye. ¿Cómo se desplazará el  equilibrio?,  ¿Cómo  variará  la  concentración  de  oxihemoglobina?,  ¿Cómo  se afectará la respiración celular?.

Respuesta
a)  Si Kc >>>1 esto significa que en el estado de equilibrio que alcanza ese sistema la concentración  del  producto  (oxihemoglobina)  es  mucho  mayor  que  la  de  los reaccionantes  (oxígeno  y   hemoglobina),  o  sea  la  reacción  directa  es  la  más favorecida y en el equilibrio predominan los productos.

b)  Del dioxígeno,  de  la  hemoglobina  y  de  la  oxihemoglobina.  La  variación  de  la concentración de cualquiera de ellas origina un desplazamiento del equilibrio.

c)  Predomina la oxihemoglobina (producto)ya que Kc >1.

d)  También deben ser elevados para favorecer la reacción directa.

e)  Si disminuye la concentración de uno de los reaccionantes (o de ambos) el sistema tiende a contrarrestar esa disminución y para ello se favorece la reacción inversa, con el consiguiente  aumento en la concentración de reaccionantes (O2       y Hem) y disminución en la de los productos (oxihemoglobina). Al disminuir la concentración de oxihemoglobina llega menos oxígeno a los  tejidos y por tanto se dificulta la respiración celular.

Ejemplo2 : La hemoglobina tiene una estructura compleja cuyo ión central es el Fe2+  y es  la  encargada  de  transportar  el  oxígeno  para  la  respiración  celular  mediante  la formación de oxihemoglobina según la ecuación siguiente:

Hem + O2
Hem- O2
a)  ¿Qué consecuencias tendrá para la concentración de oxihemoglobina en el equilibrio los siguientes hechos?

-Disminución de la concentración de hemoglobina en la  sangre debido  a la anemia.

-Déficit de oxígeno (hipoxia) en la sangre a grandes alturas.

b)  En los dos casos anteriores el individuo se fatiga con facilidad. ¿Por qué?.

c)  En  el  segundo  caso,  uno  de  los  mecanismos  de  adaptación
a  grandes  alturas consiste  en  aumentar  la  producción  de  hemoglobina,  lo  cual  se  aplica  en  el entrenamiento  de atletas. Explique qué reacción se favorecerá y como variará la concentración de oxihemoglobina.

d)  En caso de anemia se suministran medicamentos ricos en Fe2+  (Ej. Fumarato ferroso, etc.)  ¿Qué  efecto  tiene  esto  sobre  las  concentraciones  de  hemoglobina  y  de oxihemoglobina en el equilibrio?
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Respuesta
a)  En  ambos  casos  se  está  diminuyendo  la  concentración  de  un  reaccionante.  El sistema trata de  restablecer esa concentración y para ello se favorece la reacción inversa lo que provoca un  aumento en la concentración de reaccionantes
y una disminución  en  la  de  los  productos  (oxihemoglobina),  o  sea,  en  ambos  casos disminuye la concentración de oxihemoglobina en el equilibrio.

b)  En ambos casos el individuo se fatigará porque al disminuir la concentración de oxihemoglobina, que es la transportadora de dioxígeno, llega menos O2  a los tejidos y se dificulta la respiración  celular que es la que proporciona energía según la reacción que se representa a continuación:

C6H12O6(s)  + 6O2 (g)
6CO2 (g) + 6H2O (l)
H01  = - 2,85 kJ/mol

c)  Al aumentar la concentración de hemoglobina (reaccionante) se favorece la reacción directa y aumenta entonces la formación de oxihemoglobina (producto) por lo que llega más O2  a los tejidos para la respiración celular.

d)  El aporte de iones Fe2+  facilita la elaboración de hemoglobina por el organismo. Al aumentar la  concentración de hemoglobina en la sangre se favorece la reacción directa y se obtendrá más oxihemoglobina (producto).

6.6. Equilibrio iónico
Cuando en un estado de equilibrio algunas de las especies presentes sean iones que  no  cambian  su  estado  de  oxidación,  al  equilibrio  en  cuestión  se  le  denomina equilibrio iónico y a él son aplicables todas las leyes y consideraciones del equilibrio químico, pues es un caso particular de éste.

Este  tipo  de  equilibrio  es  fundamental  para  comprender  la  fisiología  del organismo  humano  ya  que importantes  sistemas  del  mismo,  como  las  disoluciones reguladoras de pH, constituyen sistemas de equilibrio iónico.

6.7. Electrolitos. Clasificación.

Los electrolitos son sustancias moleculares o iónicas que  disueltas  en el agua o fundidas conducen la corriente eléctrica, ya que en esas condiciones aportan iones que son portadores de carga. Según la magnitud de esta ionización se clasifican en fuertes y débiles. De acuerdo a su solubilidad se clasifican en solubles y poco solubles, pero nos referiremos solamente a los que son solubles en agua.

Electrolitos fuertes: Son sustancias que al disolverse en agua se disocian en iones en gran extensión, por ejemplo el ácido clorhídrico.

HCl (ac)
H+

+ Cl-


(ac)

Los ácidos clorhídrico, nítrico y sulfúrico, los hidróxidos de sodio y de potasio, así como muchas sales (por ejemplo: el cloruro de sodio) son electrolitos fuertes.  Las sustancias iónicas en general son electrolitos fuertes.
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Electrolitos débiles: Son sustancias que en disolución no se disocian totalmente sino que la mayor parte de sus moléculas permanecen sin ionizarse. Por este motivo se establece un equilibrio entre los iones y moléculas en disolución, como sucede con el ácido acético:

CH3  COOH(ac)
CH3  COO-

+
(ac)

Los electrolitos débiles son en general sustancias moleculares entre las que se encuentran  el   agua,  el  amoníaco  y  muchos  ácidos  fundamentalmente  de  origen orgánico.

Cuando se dice que un electrolito es más fuerte que otro significa que está más disociado  y  por  tanto  aportará  mayor  concentración  iónica  a  la  disolución  si  se comparan sustancias de similar fórmula y concentración inicial.

Para clasificar  un  electrolito  puede  hacerse  uso  de  las  siguientes  reglas  de fortaleza:

Son electrolitos fuertes:

a)  Todas las sales, excepto los halogenuros de Cd y Hg, el PbAc2 y el FeCl3.
b)  Los ácidos  cuyas  fórmulas  responden  a los  tipos  generales  HX, HXO3, HXO4, H2X2O7  y H2XO4, siendo X no metal distinto de P, As,. Sb.

c)  Los hidróxidos de los grupos I y II de la Tabla Periódica.
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6.7.1. Diferencias entre electrolitos fuertes y débiles. Constante de disociación.
Si partimos de sendas disoluciones diluidas de igual concentración, de ácido clorhídrico (HCl) y de ácido acético (CH3  COOH) y se mide la conductividad eléctrica de cada una se observa que:


La conductividad eléctrica del ácido clorhídrico es mucho mayor que la del ácido acético.


Al  diluir  considerablemente  las  dos  disoluciones,  la  conductividad  de  la disolución del ácido acético aumenta en una proporción muchísimo mayor que la del ácido clorhídrico.

¿Cómo explicar estos hechos experimentales?

Cuando los  electrolitos  fuertes  como  el  HCl  se  disuelven  en  agua,  casi  la totalidad de  sus moléculas (cerca del 100%) se disocian en iones. Las constantes de equilibrio para estos electrolitos tienen un valor muy elevado y por tanto se admite que la reacción directa (disociación en iones) es prácticamente completa y como la porción de moléculas que queda sin disociar es muy pequeña, se puede despreciar. Dicho de otra manera, estos electrolitos se consideran totalmente disociados en iones y por tanto no presentan equilibrio de disociación, por lo que la forma más correcta de representarlos en disolución es la siguiente:

HCl  + H2O
H3O+ (ac)   + Cl- (ac)
O simplemente:   H+ (ac)   + Cl (ac)
Los  electrolitos  fuertes  existen  en  disolución
sólo  como  iones.  La  elevada concentración de iones que presentan sus disoluciones explica la alta conductividad eléctrica de éstas.

Sin embargo, cuando se disuelven en agua electrolitos débiles como el ácido acético sólo  una pequeña porción de moléculas se disocia en iones. Por tanto, en la disolución resultante estarán presentes moléculas e iones del electrolito, entre los cuales se establece un estado de equilibrio. Por ejemplo, para el ácido acético, que de manera abreviada se representa como HAc, el equilibrio es el siguiente:

HAc (ac)   + H2O
Ac- (ac)   +  H3O+ (ac)

Este  equilibrio  de  disociación  en  el  agua  también  puede  ser  expresado cuantitativamente por una constante que se denomina constante de disociación o de ionización4    y que, para el ejemplo en cuestión, tiene la expresión siguiente:

Ki
c(H 3O

).c( Ac )

c(HAc)

Observe que la concentración del agua no aparece en la expresión pues por ser el disolvente, su concentración es muy elevada y puede considerarse constante e incluida en el valor de Ki.

4   Los términos de ionización y disociación iónica no son equivalentes pero los asumiremos como tales dado el alcance de este curso.
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El  valor  de  esta  constante  es  una  medida  de  la  tendencia  del  electrolito  a disociarse en iones por lo que se le denomina constante de disociación: cuanto menor sea  su  valor  significa  que  el  electrolito  está  menos  disociado,  las  concentraciones iónicas son menores y más débil es el electrolito. Por el contrario, altos valores de Ki corresponden a electrolitos más fuertes. En  conclusión,  el valor de la constante de disociación es una medida de la fortaleza relativa de los electrolitos.

Como en las disoluciones de electrolitos débiles las concentraciones iónicas son pequeñas la conductividad eléctrica también lo es. Al añadir agua, según el principio de Le Chatelier, se favorece la disociación y aumenta la cantidad de iones presentes y por ende la conductividad. Sin embargo, este efecto se compensa con la dilución que sufre el sistema de forma tal que el equilibrio prácticamente no se desplaza.

Al diluir el electrolito fuerte no aparecen nuevos iones portadores de carga pero éstos  quedan  más  separados  y  pueden  moverse  con  más  facilidad,  por  lo  que  la conductividad aumenta ligeramente.

Como la fortaleza de los electrolitos es relativa debe especificarse el disolvente de que se trata y para ello, en general, se toma el agua. Por tanto, se enfatizará en el comportamiento de ácidos y bases en disolución acuosa.

Desde el punto de vista biológico, los electrolitos de mayor importancia son los ácidos y las bases y para definirlo existen diferentes teorías.

6.8. Teoría ácido-base de Bronsted-Lowry. Reacciones ácido-base. Pares ácido-base conjugados.

La teoría de Bronsted-Lowry se basa en la capacidad de una sustancia o especie química para  aceptar o ceder protones (H+) al medio. Si en la interacción entre dos sustancias ocurre la transferencia de un protón (H+) de una sustancia a otra, se define como ácido a la sustancia que lo  cede y como base a la sustancia que lo acepta. La fortaleza de un ácido será entonces una medida de su tendencia a ceder protones (H+) y la de una base es una medida de su tendencia a aceptarlos.

De acuerdo con esta teoría existe una interdependencia entre un ácido y una base pues uno no puede reaccionar sin la presencia del otro. Además cuando un ácido actúa como tal y cede un protón a una base, el residuo del ácido tiende a recuperar el protón y por tanto se comporta como base, llegando  a  establecerse un equilibrio entre las dos reacciones ácido-base opuestas. Por ejemplo, si se analiza  una disolución de ácido cianhídrico (HCN) presentará las reacciones ácido-base siguiente:

Disolución # 1

HCN (ac)   +  H2O
CN- (ac)   + H3O+



Ka
c(H3O


)c(CN


)
= 4.93 10-10
ácido 1
base 2
base 1
ácido 2

c(HCN )
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En esta disolución el electrolito disuelto (HCN) actúa como ácido por lo que su constante  de  disociación  se  simboliza  por  Ka  y  se  denomina  constante  ácida  de disociación; su valor es una medida de la fortaleza del ácido.

Si analizamos  ahora  una  disolución  de  amoniaco  (NH3), ésta  presentará  un equilibrio entre las dos reacciones ácido-base opuestas que puede representarse por la ecuación siguiente:

Disolución # 2



c( NH


)c(OH  )
NH3 (ac)   + H2O
NH+

+  OH-


(ac)


Kb
 
4 
= 1,77 . 10-5
c( NH 3 )
base 1
ácido 1
ácido 1
base 2
En este caso el electrolito disuelto (NH3) se comporta como una base por lo que su constante de disociación se representa por Kb y se le denomina constante básica de disociación; su valor es una medida de la fortaleza del electrolito como base.

El ácido y la base que difieren en un protón constituyen un par ácido-base conjugados. En las disoluciones 1 y 2 existen dos pares de ácido-base conjugados en cada uno.

Disolución 1
Disolución 2
Par 1:
HCN  -  CN-
ácido 1
base 1

Par 1:  NH3       -  NH+
base 1
ácido 1
Par 2:
H2O
-  H3O+
base 2
ácido 2

Par 2:   H2O  -   OH-
ácido 2
base 2
Si se comparan las dos disoluciones se observa que en la primera el agua se comporta como una base y en la segunda como un ácido. A las sustancias que actúan como bases frente a los ácidos y como ácidos frente a las bases se les llama anfóteras y el agua es un ejemplo de ellas.

En la medida en que sea mayor la tendencia de un ácido a ceder un protón, será menor la tendencia de su base conjugada a aceptarlo, por tanto un ácido fuerte siempre estará acompañado de una base conjugada débil y viceversa. Esta relación se observa claramente en la Tabla 6.1 y es consecuencia de que las constantes de disociación de un par ácido-base conjugados son inversamente  proporcionales y en disolución acuosa están relacionadas por la expresión:

Ka  .   Kb  =  10-14
En la disolución 2 la constante de disociación se representa por Kb ya que el electrolito al  que  corresponde (NH3) es una base. Sin embargo, para simplificar las comparaciones entre ácidos y  bases, la disociación de las bases también puede ser representada por Ka, tomando para ello el  comportamiento de sus ácidos conjugados frente al agua, que es el disolvente y puede tomarse como electrolito de comparación. El

ácido conjugado del NH3  es el ión NH+

y la ecuación de su interacción con el agua será:
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+
4  (ac)


+  H2O
NH



3 (ac)


+
H3O+


(ac)

ácido 1
base 1
La constante de equilibrio del sistema será:
Ka
c( NH 3 )c(H3O

)
= 5,6 . 10-10
c( NH 4    )
El valor de esta constante de equilibrio expresa la fortaleza relativa del ión NH+ como ácido y de manera indirecta (e inversa) la del amoníaco como base. Este enfoque es sumamente importante  pues  se aplica como una simplificación en sustancias que presentan  grupos  ácidos  y  grupos  básicos  en  su  estructura,  como  por  ejemplo  los aminoácidos, donde la fortaleza de ambos grupos se expresa en función de Ka, como se verá mas adelante.

Los valores de las constantes de disociación son muy pequeños y por ello se prefiere trabajar con su forma logarítmica (pKa) que para los ácidos se define como:

pKa = - log Ka

Por ejemplo, para el ácido acético, Ka = 1,8 . 10-5 , entonces:

pKa = -  log 1,8 . 10-5
pKa = 4,75

Es evidente que los valores del pKa y de la constante de disociación (Ka) de los ácidos varían  en relación inversa, ya que se ha visto que mientras más fuerte sea un ácido, mayor será el valor de su constante de disociación (Ka) y por tanto más pequeño será el valor de su pKa. Entonces, mientras menores sean los valores de pKa más fuerte será el ácido. En la Tabla 6.1 aparecen los valores de las constantes de disociación (Ka) y el pKa de algunos pares de ácido-base conjugados.

	FÓMULA
	Ka
	pKa
	FÓMULA
	Kb
	pKb

	H3PO4
	7.5.10-3
	2.12
	H2PO4-
	1.3.10-12
	11.88

	CH3COOH
	1.76.10-5
	4.75
	CH3COO-
	5.6.10-10
	9.25

	CO2
	4.4.10-7
	6.36
	HCO3-
	2.3.10-8
	7.64

	H2PO4-
	6.2.10-8
	7.21
	HPO42-
	1.61.10-7
	6.79

	NH4+
	5.6.10-10
	9.25
	NH3
	1.8.10-5
	4.75

	HCO3-
	5.6.10-11
	10.25
	CO32-
	1.77.10-4
	3.75

	HPO42-
	2.2.10-13
	12.66
	PO43-
	4,5.10-2
	1,35


Tabla 6.1. Valores de las constantes de disociación y pK
de algunos ácidos y sus bases conjugados.
En el caso de ácidos polipróticos como el ácido fosfórico, la disociación ocurre en varias  etapas, a cada una de las cuales le corresponde un valor de la constante de disociación (Ka) y del pKa. Por ejemplo:

H3PO4    + H2O
H2PO4- (ac)   + H3O+ (ac)
Ka = 7,5 . 10-3
pKa = 2,12
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H2PO4- (ac)   + H2O
HPO42- (ac)   + H3O+ (ac)
Ka = 6,2 . 10-8
pKa = 7,21

HPO42- (ac)   + H2O
PO43- (ac
+
H3O+ (ac)
Ka = 2,2 . 10-13
pKa =

12,66

Como puede observarse el ácido fosfórico es un ácido más fuerte que el ión dihidrógeno
fosfato,
ya
que
pierde
el
protón
con
más
facilidad
y
el
ión dihidrógenofosfato a su vez es más fuerte que el ión hidrógeno-fosfato. Esto se hace evidente  al  comparar  los valores de los constantes de disociación  que disminuyen, mientras que aumentan los valores de pKa.

6.9. Equilibrio de disociación del agua. Producto iónico del agua.

El  agua  es  un  electrolito  débil  y  además  una  sustancia  anfótera  que  puede autoionizarse, lo que puede plantearse de la siguientes manera:

H2O +  H2O
H3O+ (ac)   +
OH- (ac)

O simplemente:  H2O
H+ (ac)   +  OH- (ac)
La constante de equilibrio de este sistema sería: Kc

c(H 3O
2

)c(OH  )

(I)

c (H 2O)
Pero, por ser un electrolito débil, la concentración del agua es mucho mayor (55,5 mol/L) que la de los iones hidróxido e hidronio y puede considerarse constante e incluirla en el valor de Kc.  Transformando entonces la expresión I, la constante de equilibrio puede plantearse como:

Kc .  c2(H2O) = c(OH-) . c (H3O+) Kw = c(H3O+) . c(OH-)

A esta constante (Kw) se le denomina constante del producto iónico del agua y al igual que cualquier constante de equilibrio su valor sólo varía con la temperatura. En el agua pura las  concentraciones de los iones hidronio (H3O+) e hidróxido (OH-) son iguales y a la temperatura de 298 K tienen un valor de  10-7 mol . L-1, por lo que:

Kw =  (10-7) . (10-7) A TPEA:
Kw = 10-14
Al  disolver  ciertas  sustancias  en  agua  puede  desplazarse  el  equilibrio  de disociación  presente en el agua pura, provocando un aumento o disminución de las concentraciones hidrogeniónica o hidroxídica, sin que se altere el valor de la constante del producto iónico del agua si no se varía la temperatura.

Esto trae como consecuencia que la disolución obtenida se clasifique en ácida, básica  o  neutra  en  dependencia  de  la  relación  que  exista  entre  los  valores  de  las concentraciones de iones hidronio e hidróxido que pueden ser las siguientes:
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Sí en la disolución resultante:


c(H3O+) > c(OH-) se dice que la disolución es ácida.


c(H3O+) < c(OH-) la disolución se clasifica como básica.


c(H3O+) = c(OH-) la disolución es neutra.

6.10. El pH de las disoluciones.

En  el  agua  pura  y  en  las  disoluciones  diluídas  de  ácidos  y  bases,  las concentraciones de los iones hidronio e hidróxido son muy pequeñas (menores que la unidad). Por ello se prefiere  trabajar con la forma logarítmica de esos valores y para esto se define el concepto de pH como:

pH =  - log c(H3O+)

Así por ejemplo, en el agua para la c(H3O+) = 10-7  mol/L, por lo que su pH será

7, ya que:

pH =  - log 10-7 pH = - (-7 log 10) pH = 7

De la expresión que define el pH se observa que hay una relación inversa entre los valores del pH y de la concentración de H3O+, por lo que mientras mayor sea esa concentración, menor será el pH y más ácida la disolución.

En  una  disolución  diluida  los  valores  de  pH  y  c(H3O+) varían  en  el  rango siguiente:

c(H3O+)
1 
10-7 
10-14
pH
0v
7 
14 
 Disolución

Básica

Ácida
Neutra
La clasificación de las disoluciones de acuerdo con los valores relativos de las concentraciones iónicas y el pH se resume en la Tabla 6.2.

	Tipo de disolución
	pH
	Relación entre c(H3O+) y c(OH-)

	
	< 7
	c(H3O+) > c(-OH)
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	Ácida
	
	

	Básica
	> 7
	c(H3O+) < c(OH-)

	Neutral
	7
	c(H3O+) = c(OH-)


Tabla 6.2. Clasificación de las disoluciones según su pH y los valores
relativos de las concentraciones de los iones H3O+  y OH-.
Transformando   matemáticamente   la   expresión   que   define   al   pH,   puede plantearse que en una disolución la c(H3O+)=10-pH. Esta expresión muestra claramente que cada vez que el pH  aumenta en una unidad, la concentración de iones hidronios c(H3O+) se hace diez veces menor. O sea a pequeñas variaciones del pH corresponden variaciones mucho mayores de la concentración de iones  H3O+   y de la acidez de una disolución.

Esta conclusión debe tenerse presente al estudiar la fisiología humana donde pequeñas variaciones de pH originan serios trastornos y hasta la muerte.

A continuación se dan los valores de pH aproximados de algunas disoluciones de importancia:

	Disolución
	pH aproximado
	Tipos de disoluciones

	HCl (0,1mol/L)
	1
	

	Jugos gástricos
	1,5 - 3
	

	Jugo de limón
	2,3
	

	Vinagre
	2,4 – 3,4
	

	Jugo de tomate
	4,3
	Ácidas

	Agua de lluvia
	5,6
	

	Orina
	5,8
	

	Saliva
	6,5
	

	Leche de vaca
	6,6
	

	Agua pura
	7
	Neutras

	Sangre arterial
	7,4
	

	Bilis
	8
	

	Leche de magnesia
	10,5
	Básicas

	Amoniaco casero
	11
	

	NaOH (o,1mol/L)
	13
	


De manera análoga se define el pOH como: pOH=-log c(OH-). Partiendo de la expresión del producto iónico del agua y aplicando logaritmo a la misma se obtiene la relación entre el pH y el pOH para una disolución acuosa, que es la siguiente:

pH  +  pOH = 14

Esta relación permite calcular uno de esos valores a partir del otro.

6.10.1. Calculo de  pH. Ecuación de Henderson – Hasselbach.
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Para calcular el pH de una disolución es necesario conocer la concentración de iones hidronio de la disolución y aplicar la ecuación que lo define: pH=-log c(H3O+).

En  el  caso  de  los  electrolitos  fuertes  esa  concentración  puede  determinarse directamente  a   partir  de  la  concentración  del  electrolito  ya  que  este  se  disocia completamente en iones y no presenta equilibrio de disociación. Ejemplo de esto son los ácidos fuertes monopróticos, como HCl, HNO3  y otros.

En el caso
de electrolitos débiles es necesario considerar su equilibrio de disociación. Así por ejemplo, para un ácido débil de fórmula general  HX tendremos:

HX(ac)   + H2O
X-

+
H O+
Ka
aplicando log:


c( X


)c(H3O )

c(HX )


(ac)


3
(ac)

log Ka

log c( X  )


log c(H3O )

log c(HX )

despejando log c(H3O+) y reordenando:

log c(H O  )


log Ka

log c( X  )
3
c(HX )
como pH=-log c(H3O+) y pKa = -log Ka resulta:

pH
pKa

log c( X  )
c(HX )

Esta  expresión  se  conoce  como  ecuación  de  Henderson  –  Hasselbach  que permite calcular  el pH de la disolución a partir de las concentraciones del par ácido– base  conjugado  (c(X-)/c(HX))  en  el  equilibrio
o  viceversa  y  además  hacer  otros análisis.

A continuación se mostraran algunos ejemplos de calculo de pH en los dos casos mencionados:

Ejemplo 1. Una muestra de sangre tiene una c (H3O+) = 4,16 · 10-8 mol L-1. Determine el pH de la muestra y clasifíquela en ácida , básica o neutra.

Datos:

c (H3O+) = 4,16 · 10-8 mol L-1
pH = - log c (H3O+) Incógnita: pH
pH = - log 4,6 · 10-8
pH = - (log 4,6 + log 10-8 )

pH = 8 – log 4,6 pH = 7,34

La muestra de sangre es ligeramente básica.

Ejemplo 2. Calcule el pH de una muestra de jugo gástrico donde el ácido clorhídrico (electrolito fuerte) tiene una concentración de 0,01 mol L-1.

Datos:
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c (HCl) = 0,01 mol L-1
Incógnita: pH

Como el ácido clorhídrico es un ácido fuerte pude plantearse que en su disolución  la c(H3O+) = c (HCl) porque esta totalmente disociado. Comparendo este valor con el valor de la c (H3O+) en el agua pura (10-7 mol.L-1), éste último puede despreciarse, por lo tanto:

pH = - log c (H3O+)

pH = - log 10-2
pH = 2

Ejemplo 3.  Determine la relación que existe entre el pKa de un ácido HX y el pH de su disolución en concentración equimolecular con su base conjugada. Interprete el resultado.

Datos:
Equilibrio ácido – base c(HX)=c(X-)
HX(ac)   + H2O
X-


+
H O+
(ac)


3
(ac)

La ecuación de Henderson-Hasselbach relaciona el pH con el pKa de un ácido,
según:  pH


pKa

log c( X  )
c(HX )

Si c(HX) = c(X-) la relación c(X-)/c(HX) será igual a la unidad, entonces:
pH
pKa

log1
como log 1= 0, resulta:
pH =pKa

Por tanto, el pKa de un ácido representa también el pH de una disolución en la cual el ácido está disociado a la mitad, de ahí que mientras menor sea el valor de pKa mayor es la acidez y la fortaleza relativa del ácido.

Ejemplo 4. La aspirina o ASA es un ácido débil que presenta el siguiente equilibrio de disociación:

+
H+
pKa = 3,5
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Su absorción a través de las membranas celulares se produce en el estómago y en  el  intestino  delgado  y  es  mucho  más  rápida  cuando  se  encuentra  en  su  forma molecular. El pH del  jugo gástrico es de 1,5 aproximadamente mientras que en el intestino delgado es alrededor de 6.

a.  Diga en  qué forma, molecular o iónica, se encuentra la aspirina en el estómago y en el intestino delgado.

b.  ¿Desde donde se absorbe preferentemente la aspirina?

Respuesta
a.
En el estómago existe una alta concentración de iones H3O+       (bajo pH). Entonces el  equilibrio de disociación se desplazará hacia la forma no disociada del ácido (observe la ecuación de equilibrio). A esta conclusión también se puede llegar si se aplica la ecuación de Henderson – Hasselbach:

pH
pKa


log


c( f .disociada)

c( f .nodisociada)
En el jugo gástrico se da la siguiente condición: pH < pKa, por lo tanto el tercer término de la expresión debe ser negativo, lo que significa que predomina la forma no disociada o molecular del ácido.

En el intestino delgado la condición es que pH > pKa. Para que esto ocurra, el tercer término de la ecuación de Henderson-Hasselbach debe ser positivo y por tanto la concentración de la forma  disociada (iónica ) del ácido debe ser mayor que la de su forma no disociada.

b.  La  aspirina  se  absorbe  preferentemente  desde  el  estómago.  Ya  que  se encuentra en su forma no disociada.

6.10.2. Medición del pH. Indicadores ácido –base.
El  valor  aproximado  de  pH  de  una  disolución  puede  obtenerse  de  manera sencilla mediante un ensayo que consiste en utilizar sustancias denominadas indicadores que tienen la propiedad de cambiar de color cuando varía la acidez o la concentración hidrogeniónica del medio.

Un indicador ácido –base es un ácido o una base débil cuya forma no disociada tiene diferente color al de su forma iónica. Esta característica permite que al producirse desplazamiento  en  el  equilibrio  de  disociación  del  indicador  por  variaciones  en  la concentración de hidronios se  produzcan cambios en el color de la disolución. Por ejemplo,  el  indicador  llamado  fenolftaleína  es  un  ácido  débil  cuyo  equilibrio  de disociación puede representarse simplificadamente por la siguiente ecuación:

HX(ac)
+
H2O
X-

+
H O+
(ac)

Incoloro
Rojo Violeta

3
ac)

En presencia de un ácido,  aumenta  la concentración  de iones hidronio y el equilibrio de disociación del indicador se desplazará hacia su forma no disociada y la disolución se tomará incolora.

HX(ac) + H2O
X-

+ H O+
(ac)


3
(ac)
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+
(ac)

Ante   una   base   como   el   NaOH   los   iones   hidronios   del   indicador   son neutralizados y su concentración disminuye por lo que el equilibrio de disociación del indicador se desplaza hacia su  forma disociada y la disolución tomará un color rojo violáceo característico de este indicador en medio básico.

HX(ac) + H2O
X-

+ H O+
(ac)


3
(ac)

OH- (ac)
2H2O

De forma similar cada indicador tomará un color determinado en medio ácido y otro  color  en  medio  básico.  Existe  a  su  vez  un  rango  de  pH  para  el  cual  las concentraciones de las formas iónica y no disociadas de indicador son similares por lo que la disolución tomaría entonces un color intermedio. A ese rango de pH  se le llama zona de viraje y es distinto para cada indicador.

En la Tabla 6.3 aparecen los indicadores de uso más frecuente, así como la coloración que producen en diferentes condiciones de acidez.

Además  de  indicadores  en  disolución  es  muy  empleado  el  llamado  papel universal,  constituido por una mezcla de indicadores que presenta distinto color para cada   valor   de   pH,   permitiendo   medir   el   pH   con   un   error   de   una   unidad aproximadamente.

El pH puede determinarse de modo más preciso usando un equipo eléctrico llamado pH-metro que es un potenciómetro cuya escala indica directamente el pH.

	Indicador
	Color en la zona más ácida
	Intervalo de pH de la zona de viraje o de cambio
	Color en la zona más básica.

	Metilnaranja
	Rojo
	3,1 - 4,4
	Amarillo

	Tornasol
	Rojo
	4,5 - 8,3
	Azul

	Azul de Bromotimol
	Amarillo
	6,0 – 7,6
	Azul

	Fenolftaleína
	Incoloro
	8,0 – 9,8
	Rojo violáceo


Tabla 6.3.Indicadores ácidos-base más usados en el laboratorio.
6.10.3. Importancia del pH.
La variación  del pH afecta  la  estructura  y actividad  de las macromoléculas biológicas; un  ejemplo de esto es la alteración que sufre la actividad catalítica de las enzimas.  El pH también influye en el estado de equilibrio de numerosos sistemas, en los potenciales de muchas reacciones redox y en la solubilidad algunas sustancias. Por ello  el  normal  funcionamiento  del  organismo   humano  exige  que  el  pH  de  las disoluciones que intervienen en los procesos   fisiológicos se  mantenga prácticamente constante, y sus variaciones indicarán situaciones anómalas.

Por lo tanto las medidas del pH de la sangre y orina pueden ser usadas para detectar algunas enfermedades. En el caso de la sangre arterial el valor de pH normal es de 7,4. (puede oscilar entre 7,35 – 7,45);  si los valores son inferiores a estos se presenta la llamada acidosis sanguínea y si son superiores se produce la alcalosis sanguínea. Por ejemplo, el  pH del plasma sanguíneo de los diabéticos severos con frecuencia es menor que el valor normal de 7,4 (acidosis). Los valores de pH por debajo de 6,8 o por encima de 8,0 ocasionan la muerte en pocos minutos.
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El pH  también es  importante  para los organismos vivos porque influye en la absorción de  las diferentes sustancias a través de las membranas celulares que en el organismo humano están  formadas principalmente por lípidos. Estos son sustancias apolares  que  absorben  fundamentalmente  sustancias  moleculares  neutras  (sin  carga neta). Esto es válido para absorción de algunos  medicamentos: si se trata de ácidos débiles, su forma molecular o no disociada (HX) predomina en un medio fuertemente ácido por efecto del ión H3O+, como puede analizarse en su ecuación de equilibrio:

HX(ac)   + H2O
X-

+
H O+
(ac)


3
(ac)

De  ahí  que  estas  sustancias  sean  absorbidas  fundamentalmente  desde  el estómago  donde  el  pH  del  jugo  gástrico  está  próximo  a  2.  Este  es  el  caso  del fenobarbital y otros barbitúricos.

En el caso de bases débiles como la morfina y la quinina, la forma no disociada (B)  predomina  en  un  medio  más  alcalino,  según  se  analiza  en  la  ecuación  de  su equilibrio de disociación:

B(ac)   + H2O
BH+ (ac)     +
OH-
Por ello este tipo de sustancia se absorbe principalmente desde el intestino donde el pH de su contenido puede variar entre 6 y 8.

Lo anterior influya también en la vida acuática y en los rendimientos agrícolas pues afecta la absorción de nutrientes por las plantas. Por ejemplo,  el fósforo es más asimilable si el pH del suelo está comprendido entre 6 y 7; si los valores son inferiores a

5 o superiores a 8
sus compuestos se hacen insolubles y el fósforo no puede ser asimilado.  Esta es una de las causas por las que  las que las lluvias ácidas (pH< 5,6) ocasionan tanto daño ecológico al bajar el pH de los lagos, arroyos y suelos.

6.11. Hidrólisis salina.
En sentido general la hidrólisis (de griego hidro, agua y lisis, partición) puede interpretarse “como descomposición de una sustancia por acción del agua”, aunque en realidad  es  una  reacción  de  doble  descomposición  donde  el  agua  es  uno  de  los reaccionantes. Este término tiene gran importancia pues varios tipos de hidrólisis están relacionados  con  el  metabolismo  humano  como  la  hidrólisis  de  las  grasas,  de  los carbohidratos, de las proteínas, etc y también la hidrólisis salina.

Hidrólisis salina es la reacción ácido- base que se produce cuando al disolver una sal en agua, al menos uno de los iones de la sal reacciona con el agua formando un electrolito débil. En  dependencia del carácter de la disolución resultante la hidrólisis puede ser ácida, básica  o neutra. Por su mayor importancia se estudiarán las hidrólisis ácida y básica.

6.11.1. Hidrólisis básica.
Al disolver en agua una sal fuerte y soluble como el hidrogenocarbonato de sodio (bicarbonato de sodio NaHCO3) la disolución resultante tiene carácter básico y se dice entonces que esta sal tiene hidrólisis básica.
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El  proceso  que  tiene  lugar  puede  representarse  en  varias  etapas,  de  la  forma siguiente:

1.  En forma global:

NaHCO3(ac) + H2O
H2CO3(ac)   +  NaOH(ac)
El ácido carbónico se descompone en CO2   y H2O pero se representa por H2CO3   para simplificar el análisis.

2.  Representando los electrolitos fuertes (NaHCO3 y NaOH) por sus iones y los débiles

(H2O y H2CO3) por sus moléculas:

Na+

+ HCO -

+ H O
H CO

+  Na+

+ OH-
(ac)


3   (ac)
2


2
3(ac)


(ac)


(ac)

3.  Simplificando los iones Na+   que no han sufrido reacción alguna, la ecuación neta resultante será:

HCO3 -

+ H O
H CO

+ OH-
(ac)
2


2
3(ac)


(ac)

Base 1
Ácido 2
Ácido 1
Base 2

Como se forma un ácido débil (H2CO3) y una base fuerte (OH-) predomina el carácter del electrolito fuerte y por tanto la disolución resultante es básica.

Las  sales  que  al disolverse  en  agua  originan  un  ácido  débil y  una  base fuerte producen hidrólisis alcalina. Esta propiedad tiene importantes aplicaciones en Medicina como la neutralización de disoluciones ligeramente ácidas. Por ejemplo, una disolución de la sal bicarbonato de sodio administrada por vía oral se emplea para:

Neutralizar la acidez estomacal. Contrarrestar la acidosis sanguínea.

Otras sales como el lactato de sodio y el gluconato de sodio, se emplea con fines similares por vía intravenosa.

6.11.2. Hidrólisis ácida.
Si al disolver una sal en agua se originan un ácido fuerte y una base débil, la disolución resultante tendrá carácter ácido y se dice entonces que la sal tiene hidrólisis ácida. Un ejemplo de ello es la disolución de cloruro de amonio (NH4Cl) cuyo proceso puede representarse así:

1.  En forma global:

NH4Cl(ac) + H2O
NH4OH(ac) + HCl(ac)
El hidróxido de amonio se descompone en NH3   y H2O pero se representa por NH4OH

para hacer más sencillo el análisis.

2.  Representando los electrolitos fuertes (NH4Cl y HCl) por sus iones y los débiles

(H2O y NH4OH) por sus moléculas:

NH4 +

+ Cl-

+ H O
NH OH

+ H+

+ Cl-
(ac)


(ac)
2


4
(ac)


(ac)


(ac)
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3.  Cancelando los iones cloruro en ambos miembros quedará la ecuación neta del proceso:

NH4 +

+ H O
NH OH

+ H+
(ac)
2


4
(ac)


(ac)

La disolución final tendrá carácter ácido debido  a que predomina el efecto de ácido fuerte (H+) sobre la base débil (NH4OH).

Este tipo de sales puede utilizarse para neutralizar la alcalinidad de un medio ligeramente básico. Por ejemplo el cloruro de amonio (NH4Cl)se administra por vía oral para contrarrestar la  alcalosis  sanguínea
pues al ser metabolizado por el hígado se transforma en urea (base débil) y ácido clorhídrico (ácido fuerte).

6.12. Efecto del ion común.
Hasta aquí se han analizado los estados de equilibrio que se presentan al disolver en agua una sola sustancia que puede ser un ácido o una base débil o una sal iónica. Ahora se analizará la mezcla de esos dos tipos de sustancias, o sea, el efecto de añadir un electrolito  fuerte
a un electrolito  débil
disuelto,  como  sucede  en el siguiente problema.

Se tiene una disolución de amoníaco (base débil) y al añadirle cloruro de amonio (sal  fuerte)  se  incrementa  el olor  a amoníaco  y  el pH de  la  disolución  disminuye ligeramente ¿Cómo explicar estos hechos?.

En la disolución inicial de amoniaco existe el siguiente equilibrio de disociación:
NH3(ac) + H2O
NH4+

-
(ac)

Al añadir cloruro de amonio (NH4Cl) que es una sal fuerte y soluble, aumenta la concentración  de iones amonio (NH4+) porque la sal se disocia completamente en sus iones:

+
(ac)


-
(ac)

Este aumento de la concentración de iones amonio afectará el equilibrio de disociación del amoniaco, que se desplazará hacia su forma no disociada lo que puede representarse así:

NH3 (ac) + H2O
NH4+

-
(ac)

+
(ac)


-
(ac)

En consecuencia aumentará la concentración de NH3   y disminuirá la del ion hidróxido (OH-) por lo que disminuirá el pH.

Este desplazamiento se debe a la adición de un ion común al equilibrio inicial y se denomina Efecto del Ion Común que puede ser enunciado así:

“Cuando a la disolución de un electrolito débil (Ej. NH3) se le añade un electrolito fuerte  y  soluble (Ej. NH4Cl) que tenga un ion común con el primero (Ej. NH4+), el equilibrio del electrolito débil se desplaza hacia su forma menos disociada”
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Este efecto es un caso particular del principio de Le Chatelier y tiene numerosas aplicaciones,  entre ellas en la preparación de las disoluciones buffer o reguladoras de pH que tanta importancia tienen en Química y en la fisiología humana.

6.13. Disoluciones Buffer o reguladoras de pH.

Las disoluciones buffer son disoluciones capaces de mantener prácticamente constante el pH del medio en que se encuentran aun cuando se añadan ácidos o bases fuertes, dentro de ciertos límites.

De modo general están formadas por una mezcla de un ácido o base débil y de una sal fuerte  y soluble  que al disociarse aporte  uno de los iones  presentes en la ionización del ácido o la base (ion común).

Estas disoluciones presentan un equilibrio ácido – base característico en el que participan un ácido débil y su base conjugada o una base débil y su ácido conjugado, lo que de manera general puede representarse por las siguientes ecuaciones:

1.
HX(ac)   + H2O
X-

+
H O+
(ac)
3

ácido débil
base conjugada

2.
B(ac)
+ H2O
BH+  (ac)     +  OH-

(ac)

base débil
ácido conjugado

(ac)

Ejemplo de ellas son las disoluciones obtenidas a partir de:

1)  Ácido acético (CH3COOH) y acetato de sodio (CH3COONa).

2)  Amoníaco  (NH3) y cloruro de amonio (NH4Cl).

Se explicará cómo se origina ese equilibrio ácido - base, utilizando un ejemplo del primer caso en  que se parte de una disolución de ácido débil como el ácido acético (CH3COOH) a la que se le  añade  una sal fuerte y soluble como el acetato de sodio (CH3COONa) que tiene un ion común con  el  electrolito débil que es el ion acetato (CH3COO-).

Por ser un electrolito débil,
en la disolución inicial de ácido acético existe un equilibrio de disociación que se puede representar de la siguiente manera:

CH3COOH (ac)   + H2O
CH3COO-

+
H O+
(ac)

ácido débil
base conjugada

3
(ac)

En esa disolución inicial las concentraciones iónicas son iguales pero mucho menores que la molecular por ser un electrolito débil, o sea:

c(CH3COOH) >>> c(CH3COO-) = c( H3O+)

Al añadir la sal acetato de sodio (CH3COONa) se disocia completamente en iones, por ser un electrolito fuerte. El  ion acetato es común para el ácido y la sal  y al aumentar su concentración el equilibrio de disociación del ácido se desplaza hacia su forma no disociada para contrarrestar ese  cambio, lo cual puede representarse de la forma siguiente:
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CH3COOH(ac)  + H2O
CH3COO-


+ H O+
(ac)


3
(ac)

CH3COO-(ac)
Como consecuencia de lo anterior disminuye la concentración de iones hidronio y al reajustarse el equilibrio las concentraciones relativas en el nuevo estado de equilibrio serán las siguientes, si se parte de concentraciones similares para el ácido y la sal:

c(CH3COOH)
c(CH3COO-) >>> c( H3O+)

Esta disolución final es la llamada disolución buffer o reguladora de pH y para su mejor comprensión el estado de equilibrio que lo caracteriza puede representarse de esta manera:

CH3COOH(ac)  + H2O
CH3COO-


+ H O+
(ac)


3
(ac)

O sea, en esta disolución buffer existen concentraciones apreciables del ácido y su base conjugada que puede reaccionar con los iones hidronio que entran al sistema, evitando así que la  concentración hidrogeníonica   varíe grandemente
y permitiendo entonces que el pH del medio se mantenga constante dentro de ciertos límites.

Por ejemplo si a esta disolución buffer se la añade una base fuerte como el hidróxido de  sodio, los iones H3O+   del buffer son neutralizados parcialmente por los iones hidróxido de la base con la consiguiente formación de agua. Para contrarrestar la disminución de la concentración   de iones  hidronio se disociará rápidamente el ácido acético que está en exceso, reponiendo así los iones hidronio que fueron neutralizados y evitando que su concentración varíe notablemente. El efecto producido en este caso se representa a continuación:

CH3COOH(ac)   + H2O
CH3COO-

+ H O+
(ac)


3
(ac)

OH-
2H2O

Por el contrario, si a la disolución buffer en estudio se le añade un ácido fuerte como  el  ácido  clorhídrico  se  produce  un  incremento  en  la  concentración  de  iones hidronio. Para contrarrestar este aumento, la concentración adicional de iones hidronio se une a los iones acetato que están en exceso y el equilibrio se desplaza en el sentido de la formación de ácido acético, por efecto del  ion común hidronio. De esta forma la concentración de hidronio  apenas varía y el pH permanecerá prácticamente constante. El efecto producido en este caso puede representarse de la siguiente manera:

CH3COOH(ac)   + H2O
CH3COO-

+ H O+
(ac)


3
(ac)

H3O+
Este efecto de las disoluciones buffer de resistir la adición de ácidos o bases fuertes sin que el pH varíe acentuadamente es lo que se denomina efecto amortiguador o  regulador de pH (también efecto buffer o tampón).
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Todo
lo
señalado
anteriormente
es
válido
también
para
explicar
el comportamiento de un buffer básico como el formado por una mezcla de amoníaco y cloruro de amonio en disolución. En este caso el equilibrio ácido base es:

+
NH3 (ac) +
H2O
NH4

(ac) + OH- ac)
Base débil
ácido conjugado

y las concentraciones relativas en el mismo deben ser las siguientes:

c(NH3)
c(NH4+)>>>c (OH-)

La capacidad reguladora de los buffer no es ilimitada y será máxima cuando la concentración del par ácido - base conjugado sean similares y elevadas con relación a la concentración de iones hidronio (H3O+) o de hidróxido (OH-). De esta forma las altas concentraciones del par ácido – base  constituyen  una especie de “reserva” ácida o básica que impide las variaciones acentuadas de pH.

En  los  líquidos  corporales  de  nuestro  organismo  existen  diversas  disoluciones reguladoras del pH y entre ellas las principales son:

El buffer carbónico- bicarbonato (H2CO3-

+ H O
HCO -

+
H O+
),
(ac)
2


3 (ac)


3
(ac)

muy importante en líquidos extracelulares como la sangre.
El llamado buffer fosfato (H2PO4-

+ H O
HPO 2-

+
H O+-
),
(ac)
2


4   (ac)


3
(ac)

importante en los riñones y líquidos intracelulares.

Las proteínas, muy importantes sobre todo en los líquidos intracelulares y también en la sangre donde la hemoglobina juega un importante papel en la regulación del equilibrio ácido – base.

6.13.1. El pH de las disoluciones Buffer.
El pH de las disoluciones buffer puede calcularse partiendo de la constante de disociación o  aplicando la ecuación de Henderson – Hasselbach que es la forma más usada y  que para un buffer ácido de fórmula general HX (HX  + H2O
X-    + H3O+) toma la siguiente expresión:

pH
pKa

log c( X  )
c(HX )

A partir de esta expresión se puede:

Calcular el pH de un buffer de concentración conocida.

Calcular las concentraciones necesarias para preparar un buffer con el pH deseado.

Como puede observarse el pH del buffer depende del valor del pKa del ácido débil y de la  relación entre las concentraciones del ácido y la base conjugada del sistema. Del análisis de esta expresión se deducen tres situaciones diferentes:

1. Si c(X-) = c(HX): el tercer término de la expresión se hace cero y entonces el pH  de  buffer   será  igual  al  pKa  del  ácido  (pH  =  pKa).  En  este  caso,  si  las concentraciones son además elevadas, el buffer ofrece la máxima resistencia al cambio de pH.
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2. Si c(X-) > c(HX): el tercer término de la expresión será positivo, eL pH del buffer será superior al pKa (pH > pKa).

3. Si c(X-)  < c(HX): el tercer término de la expresión será negativo y el pH

resultante será inferior al pKa del ácido.

Para preparar un buffer de un pH determinado   se escoge el ácido cuyo valor de pKa  esté  cercano  al  valor  del  pH  deseado  y  se  encuentra  la  relación  entre  las concentraciones del par ácido - base , de tal manera que al sumar su logaritmo al valor de pKa se obtenga el pH escogido.

Cuando se diluye un buffer su pH no varía  apreciablemente pero sí disminuye en igual proporción la cantidad de ácido o base que puede admitir sin que varíe el pH, o sea disminuye su capacidad reguladora.

En los ejemplos siguientes se muestra el calculo de pH en disoluciones buffer

Ejemplo 1. Calcule
el pH de un buffer que se prepara partiendo de 1L de disolución de ácido acético de concentración 0.5 mol L-  a la que se le añade 0.5 mol de acetato de sodio.

Equilibrio ácido-base:
CH3COOH (ac)   + H2O
CH3COO -

+
H O+
Datos:


pH
pKa

(ac)

log c(CH 3COO  )

3
(ac)

pKa CH3-COOH = 4,75

c(CH3-COOH)= 0,5 mol L-
c(CH3-COO-)= 0,5 mol L-


pH
4,75

pH
4,75

c(CH COOH )

log 0,5
0,5
Ejemplo 2. Calcule la variación de pH que se produce en el buffer anterior al añadir 0,1 mol L-  de NaOH.

Al añadir una base fuerte se forma H2O y para
contrarrestar  la  disminución

de la

c(-OH) el equilibrio del buffer se desplaza hacia la disociación, por lo que en el nuevo estado de equilibrio:

CH3COOH (ac)   + H2O
CH3COO -

+
H O+
(ac)


3
(ac)

+
2H+
c (CH3 COOH) = 0,5 – 0,1= 0,4 mol L-1


2 H2O



0,6
c (CH3 COO-) = 0,5 + 0,1 = 0,6 mol L-1

pH
4,75


log



0,4
El pH varió en 0,18 unidades.

pH
4,75

pH
4,93


0,18
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Ejemplo 3.  Calcule la variación de pH que se produce en un litro de agua al añadir 0,1 mol L-1  de NaOH. Compare esta variación con la que experimenta el buffer anterior.

Datos

Kw =10-14
Equilibrio ácido – base c(-OH) = 0.1 mol.L-1
pH del agua pura = 7
2H2O
H3O+    + -OH

En el agua pura c(H3O+) = c(-OH) = 7 mol.L-1, pero al añadir el hidróxido la nueva concentración de –OH es 0.1 mol.L-1.

K H   O
 
2 


c(H O)

pH = -log c(H O+)
c( OH )
3
3
14
10

10 1


c(H3O)



pH = -log 10-13
10-13= c(H3O+)
pH= 13

El pH del agua pura varió en 6 unidades mientras que el del buffer apenas varió

(0.18 unidades) al añadir igual cantidad de base fuerte.

6.13.2. Aplicación del efecto amortiguador o regulador de las disoluciones Buffer.
La acción de los sistemas  reguladores de pH puede analizarse  de dos maneras diferentes:

1.  Análisis del desplazamiento del equilibrio de disociación del buffer, aplicando las leyes del  equilibrio químico y el principio de Le Chatelier a la variación de las concentraciones. Este análisis permite un enfoque más cualitativo del problema.

2.  Análisis de la ecuación de Henderson-Hasselbach. Esta es la forma más usada en los textos  de  Bioquímica  y  Fisiología  y  permite  un  análisis  más  cuantitativo  del problema.

Estos dos enfoques se complementan y con ambos se puede llegar a conclusiones similares.  Se   tomará  como  ejemplo  el  buffer  más  importante  en  los  líquidos extracelulares  humanos:  el  buffer carbónico-bicarbonato  que presenta  las siguientes peculiaridades:

1.  Es el único sistema buffer del organismo en que está involucrado un ácido volátil.

2.  Presenta dos sistemas de equilibrio acoplados que son los siguientes: CO2(ac)   +  H2O
H2CO3(ac)

H2CO3(ac)
HCO3- ac) + H+ ac)
(
(

3.  La concentración de dióxido de carbono disuelto es pequeña y es proporcional a la presión parcial del dióxido de carbono gaseoso que llega al sistema.
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4.  La concentración de ácido carbónico (H2CO3) es muy pequeña y es proporcional a la concentración de CO2 disuelto.

Para simplificar el análisis se considerarán las sustancias extremas por lo que la ecuación del sistema y su constante de disociación serán:

c H
.c HCO
CO2(ac)   +  H2O
HCO3-

+
(ac)


Ka
 
3 

c CO2

pKa =

6,36



La ecuación de Henderson – Hasselbach para este sistema tiene la siguiente
c(HCO
)
expresión:


pH
pKa

log  
3 

c(CO2 )
Este buffer actúa vinculado a los otros mecanismos reguladores de pH en el organismo que son los sistemas respiratorio y renal, pues la concentración de dióxido de carbono se regula mediante la  respiración mientras que la de bicarbonato se regula a través de los riñones. La relación con los pulmones se muestra en la Figura 6.3.
H +  HCO3-
Reacción 1

H2CO3
Reacción 2

H2O

H2O CO2(ac)

Reacción 3

CO2(g)

Ecuación total:

CO2(g)
CO2(ac)    +
H2O
H2CO3
HCO3- + H+
reacción 3
reacción 2
reacción 1

Figura 6.3. Relación del buffer carbónico-bicarbonato con los pulmones.
(tomada de “Principles of Biochemistry.” de Lehninyer A. y otros)

Como se observa en la figura 6.3 variando la velocidad de la respiración puede ajustarse la concentración de CO2   disuelto, por lo que este buffer está en equilibrio con una alta reserva potencial de CO2
Ejemplo 1: Acidosis y Alcalosis respiratoria:
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La acidosis respiratoria es producida por cualquier anomalía de la respiración que aumente  la   concentración  de  dióxido  de  carbono  en  la  sangre.  Por  ejemplo  la disminución de la intensidad de la ventilación pulmonar (hipoventilación). El fenómeno puede explicarse de las siguientes maneras:

1.  Aplicando el principio de Le Chatelier al sistema en equilibrio:
CO2(ac)   +  H2O
HCO3-

+
(ac)

al aumentar la concentración de dióxido de carbono, el sistema tiende a contrarrestar ese aumento  desplazando  el  equilibrio  hacia  las  formas  disociadas  del  buffer.  Como consecuencia  aumenta  la  concentración  de  (H+) y  disminuye  el  pH
ya  que  pH=- logc(H+).

c(HCO
)
2.  Aplicando la ecuación de Henderson-Hasselbach:  pH

pKa

log  
3 

c(CO2 )
al aumentar c(CO2) disminuye el tercer término de la ecuación y por tanto disminuye el pH.

Por el contrario la alcalosis respiratoria se producirá por cualquier causa que disminuya la concentración de CO2 en sangre (hiperventilación).

Ejemplo 2: Alcalosis y acidosis metabólica
Cualquier anomalía que aumente desproporcionadamente la concentración de iones bicrbonato en sangre o disminuya la de ácidos H+  provocará una alcalosis metabólica. Por ejemplo la ingestión excesiva de NaHCO3, la administración de diuréticos, etc. Su efecto puede explicarse de dos formas:

1.  Aplicando el principio de Le Chatelier : CO2(ac)   +  H2O
HCO3-

+
H+
(ac)

al aumentar la concentración de iones bicarbonato (HCO3-) el sistema trata de disminuir esa concentración. Para ello se favorece la reacción inversa y el equilibrio se desplaza hacia la forma no disociada por lo que disminuye la concentración de H+   y aumenta el pH.

c(HCO  )
1.  Aplicando la ecuación de Henderson-Hasselbach:
pH

pKa

log  
3 

c(CO2 )
al aumentar la concentración de iones HCO3-, aumenta el tercer término de la expresión matemática y por tanto aumenta el pH.

En el caso contrario de que se produzca una disminución de la concentración de iones bicarbonato (HCO3-) o se incremente la de ácidos (H+), se presentará la acidosis metabólica y el análisis será el opuesto.

6.14. Constante de disociación de los aminoácidos.
Los aminoácidos constituyen las unidades estructurales de las proteínas y los más  importantes  para el organismo humano son los llamados
aminoácidos cuya fórmula general es la siguiente:

NH2
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R
C
COOH

H

El grupo carboxilo (-COOH) tiene características ácidas, el grupo amino (-NH2) tiene características básicas (se puede considerar que proviene de sustituir un hidrógeno del amoniaco (NH3)) y R representa una cadena hidrocarbonada.

El grupo amino (-NH2) puede aceptar un protón (H+) y transformarse en el grupo amonio (NH3+) que será el ácido conjugado del grupo amino. O sea, de modo general:

R-NH2       +  H+
R-NH3   +
Por tanto si se parte de la estructura:
NH3+
R
CH
COOH

los aminoácidos pueden ser analizados como ácidos dipróticos que se disocian en dos etapas, cada  una con su correspondiente constante de disociación (Ka). Obviando el agua para facilitar la representación, esa disociación en dos etapas puede representarse así:

Forma no disociada
forma disociada +  H+
I.

COOH
COO-
H3N+
C
H
H3N+
C
H  +
H+
Ka
c(H

).c( f .disociada)

1
c( f .no.disociada)
R
R
Acido1
Base1

II.

COO-
COO-
H3N+
C
H
H2N
C
H  +
H+
Ka
c(H

).c( f .disociada)

2
c( f .no.disociada)
R
R
Acido 2
Base 2
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Por tanto, en cada aminoácido neutro siempre la primera constante (K1) estará referida al grupo más ácido (-COOH) y la segunda al grupo menos ácido (-NH3+) por lo que se cumplirá que: K1 > K2  y por tanto pK1    < p K2.
Ejemplo: Para la glicina, que es el aminoácido más sencillo:

1. H3N+-CH2-COOH
H3N+-CH2-COO-    +  H+
K1= 4,47.10-3
pK1 = 2,35

2. H3N+-CH2-COO-
H2N-CH2-COO-    +  H+
K2= 1,70 10-10
pK2 = 9,78

Analizando las ecuaciones I y II se observa que la especie:

COO-
H3N+
C
H R

actúa como base en el primer sistema y como ácido en el segundo, es decir tiene propiedades  anfóteras. Este hecho implica que las proteínas, al estar constituidas por aminoácidos con grupos ácidos y básicos en sus cadenas R, también pueden reaccionar como ácidos o como bases según el caso y por ello constituyen el sistema regulador de pH intracelular más potente del organismo humano.

Otra observación importante es que esos dos equilibrios están concatenados o acoplados a  través de esa especie anfótera y cualquier modificación en uno de ellos repercutirá en el otro. Para mayor simplificación se representarán así:

1. RH2+
RH  +  H+
2. RH
R-    + H+
forma no
forma disociada disociada

Pueden presentarse tres situaciones generales:

1. Si el medio es muy ácido (alta concentración de H+) el equilibrio (2) se desplaza hacia su forma no disociada y como consecuencia el equilibrio (1) también, por lo que llegará a predominar la forma menos disociada (y más ácida) del aminoácido (RH2+). El pH  para  que  esto  ocurra  puede  determinarse  aplicando  la  ecuación  de  Henderson- Hasselbachal:

pH
pK1


log


c( f .disocida)

c( f .nodisociada)
Si predomina la forma no disociada del aminoácido el tercer miembro de la ecuación será negativo y resultará que pH<pK1.
2. Si el medio es muy básico (bajas concentraciones de H+) se favorece la disociación en los dos  sistemas  y llegará a predominar la forma más disociada (y más básica) del aminoácido (R)-. Aplicando la ecuación de Henderson-Hasselbach, puede determinarse el pH para que lo anterior ocurra:
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pH
pK2


log


c( f .disocida)

c( f .nodisociada)
Al predominar la forma disociada del aminoácido, el tercer término de la ecuación será positivo y resultará que: pH>pK2.
3. Para que predomine la especie anfótera (R-H) el pH deberá estar comprendido entre pK1  y pK2.
Para facilitar el análisis de la disociación de los aminoácidos se acostumbra a representar los dos equilibrios de disociación concatenados de la siguiente manera:

COOH
COO-
COO-
-  OH
-OH

H3N+       C
H

H3N+           C
H

H2N
C
H H+


H+

R
R
R

pH < pK1
pK1 < pH < pK2
pH > pK2
Los aminoácidos pueden tener más de un grupo ácido o más de un grupo básico y en estos casos tendrán más de dos valores de Ka  y de pKa  pero en todos los casos a los grupos más ácidos corresponderán los mayores valores de Ka   y los menores valores de pKa.
RESUMEN
  El estado de equilibrio químico se alcanza en reacciones reversibles que ocurren en sistemas  cerrados y se caracteriza por la existencia de dos procesos opuestos (reacción directa e inversa) que se verifican a igual velocidad y por la constancia de las propiedades macroscópicas del sistema. Constituye el estado más estable para un sistema
químico
por
lo
que
se
opone
a
cualquier
modificación.
Este comportamiento se expresa en el Principio de Le Chatelier que establece que “si un  sistema  en  equilibrio  se  somete  a  un  cambio  de  condiciones,  el  sistema  se modificará tratando de restablecer las condiciones originales”. Entre los factores que afectan el estado de equilibrio se encuentran la concentración, la temperatura y la presión.

  El equilibrio químico se expresa cuantitativamente por la constante de equilibrio que relaciona  las  concentraciones de producto y de reaccionantes en el estado de equilibrio (sección 6.2). El valor de la constante de equilibrio  depende del sistema y de la temperatura, mientras mayor sea su valor más completa es la reacción directa, que es la que da lugar a los productos.

  Los  electrolitos  son  sustancias  que  disueltas  o  fundidas  conducen  la  corriente eléctrica debido a que se disocian en iones y se clasifican en fuertes y débiles. Los electrolitos
fuertes
se   consideran
totalmente
disociados
mientras
que   los electrolitos débiles solo se disocian parcialmente por lo que presentan un equilibrio de disociación en el que participan los iones y la forma no disociada del electrolito. Este  equilibrio  también  se  expresa  por  una   constante  llamada  constante  de ionización o de disociación (sección 6.7.1). Su valor es proporcional a la magnitud de la disociación del electrolito y es una medida de su fortaleza relativa.
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  Los electrolitos de mayor importancia biológica son los ácidos y las bases. Según la definición  de  Bronsted – Lowry un  ácido es cualquier  especie  capaz de donar protones H+  y una base es cualquier especie que pueda aceptarlos. La constante de disociación para los ácidos débiles se simboliza por Ka y la de las bases débiles por Kb.

  Cuando un ácido se disuelve en agua cede un protón H+ y se transforma en una base.

Cuando se disuelve una base, esta acepta un protón proveniente  del agua y se transforma en un ácido. El ácido y la base que difieren en un protón constituyen un par  ácido-  base  conjugado.  La  fortaleza  relativa  de  un  par  ácido  -  base  es inversamente  proporcional  y  sus  constantes  de  disociación  se  relacionan  por  la expresión: Ka . Kb = 10-14. Es común trabajar con la forma  logarítmica de estas constantes, en el caso de los ácidos se define como  pKa = -log Ka mientras menor es el valor de pKa mayor es la fortaleza del ácido.

  El agua es una sustancia anfótera porque puede comportarse como ácido o como base. Una molécula de agua puede transferir un protón H+  a otra molécula de agua dando lugar pequeñas  concentraciones (pero iguales) de iones hidróxido (OH-) e hidronios  (H3O+).  El  producto  de   estas  concentraciones  iónicas  constituye  la constante del producto iónico de agua (Kw). La concentración de iones H3O+  se expresa en términos de pH que se define como el negativo del  logaritmo de la concentración de H3O+  (pH = -log c(H3O+)).

  La hidrólisis salina es la reacción ácido – base que se produce entre una sal y el agua,  dando  lugar  a  una  disolución  que  puede  ser  ácida,  básica  o  neutra  en dependencia de la naturaleza de la sal.

  El  efecto  del  ion  común  consiste  en  el  desplazamiento  del  equilibrio  de  un electrolito por la presencia de un ion producido por más de un  soluto.

  Las  disoluciones  buffer  son  disoluciones  que  pueden  mantener  prácticamente constante el pH del medio en que se encuentren aunque se adicionen ácidos o base fuertes en cantidades moderadas.

  Los aminoácidos son compuestos que presentan grupos ácidos (-COOH) y grupos básicos
(-NH2)  en su estructura, pero pueden ser analizadas como ácidos dipróticos si se considera el grupo básico en su forma protonada (-NH3+).

Capítulo 7. Introducción a la Química
Orgánica.
A comienzos  del  siglo-XIX
se  reconocía  a  la  Química  Orgánica  como  la química de los compuestos derivados de fuentes animales y vegetales y se estimaba que era indispensable la  contribución de una llamada “fuerza vital“para la formación de estas sustancias. Sin embargo en 1828 el químico alemán Friedrich Wohler sintetizó por primera vez urea a partir de cianato de amonio por calefacción o sea se había sintetizado una sustancia  orgánica de origen animal a partir de una  sustancia  inorgánica. Este descubrimiento y otros que ocurrieron en el transcurso de este siglo  condujeron al abandono de la teoría vitalista. Hacia la mitad del siglo-XIX a la Química Orgánica se le conocía como: la química de los compuestos que contienen al elemento carbono y que actualmente constituye la definición de la Química Orgánica. Además de carbono e hidrógeno los compuestos  orgánicos suelen presentar otros elementos tales como:
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fósforo, azufre, oxígeno, nitrógeno, halógenos y determinados metales. Por razones históricas y por sus propiedades se excluyen de esta definición algunas sustancias del carbono que son inorgánicas, por ejemplo, el dióxido de carbono, los carbonatos, etc. que son poco numerosos y no invalidan la definición anterior.

En la actualidad el desarrollo de la Química Orgánica es impetuoso. No se conoce con  exactitud la cantidad de compuestos existentes ya que todos los años se reportan numerosos nuevos compuestos. Los compuestos orgánicos tienen aplicación en fines diversos como la agricultura (plaguicidas y fertilizantes), la industria del plástico, cosméticos, colorantes y pigmentos, refrigerantes,  y otros usos. En el campo de la medicina  han  encontrado  aplicación  en  la  producción  de  antibióticos,  vitaminas, alcaloides  y  otros  medicamentos,  en  general  la  mayoría  de  los  medicamentos  son sustancias orgánicas. La vinculación de esta ciencia con la Bioquímica es enorme  ya que  casi
todas  las  sustancias  de  los  organismos  vivos  son  sustancias  orgánicas: proteínas,  azúcares,  lípidos  y  los  procesos  metabólicos  constituyen  sucesiones  de reacciones orgánicas.

Este  capítulo  se  dedica  al  estudio  de  las  propiedades  de  los  compuestos orgánicos  derivadas  de  la  estructura  así  como  las  funciones  que  algunos  de  estos compuestos cumplen en el organismo vivo.

De todo lo anterior se debe deducir que el estudio de la Química Orgánica reviste una gran importancia para el futuro estudiante de Medicina.

7.1 Carácter químico especial del elemento carbono
Resulta interesante conocer en que a pesar de ocupar el elemento carbono el lugar   duodécimo  entre  los  elementos  más  abundantes  del  sistema  periódico,  se conozcan más de un millón de compuestos orgánicos y que este valor exceda en varios cientos de miles a los compuestos inorgánicos.

La prolífica naturaleza del carbono se puede ilustrar observando en la tabla 1.7 el número de  hidruros conocidos de los elementos del segundo período de la Tabla Periódica.

	Grupo
	IA
	IIA
	IIIA
	IVA
	VA
	VIA
	VIIA
	VIIIA

	Elemento

Número de hidruros
	Li

1
	Be

1
	B

7
	C

2300
	N

6
	O

2
	F

1
	Ne

0


Tabla 7.1. Número de hidruros de los elementos del segundo período de la Tabla Periódica.

¿Qué características le dan al carbono esta situación única entre los elementos de la Tabla Periódica?

El átomo de carbono es tetravalente, o sea  presenta cuatro valencias, podemos imaginar la valencia como la posibilidad de unión que tiene un elemento para unirse a las valencias de otros átomos y producir un enlace químico. Así el átomo de carbono puede unirse a otros cuatro átomos monovalentes como el hidrógeno. Pero el carbono se puede enlazar de forma covalente a un segundo átomo de carbono y a un tercero y así formar largas cadenas carbonadas. Además el enlace de estos  átomos de carbono se
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puede realizar en diferentes disposiciones. Por ejemplo, cinco átomos de carbono se pueden enlazar de las siguientes formas:

– C –

– C – C – C – C – C –
– C – C – C – C –
– C – C – C –

– C –
– C –

C

C

C C
C

Esas valencias libres de los átomos de carbono se pueden unir a átomos de hidrógeno, azufre, nitrógeno, oxígeno o halógenos.

Además  los  anillos  se  pueden  unir  a  otros  anillos  formando  compuestos policíclicos. Estas consideraciones planteadas para el átomo de carbono se desarrollaran de forma más rigurosa en el resto del capítulo, solo queremos llevar la idea de la vasta complejidad que pueden tomar las  moléculas  orgánicas. Esa posibilidad del carbono para combinarse consigo mismo no la posee ningún otro elemento de la Tabla Periódica en la misma extensión que el átomo de carbono y esta es la característica fundamental que hace a este elemento único entre todos los demás. La alta  complejidad  de las moléculas orgánicas la podemos observar en la molécula de colesterol:

CH3

CH3
/ CH3 
CH2 
CH2 
CH

\
/
\
/
\
/
\

CH
CH2 
CH2 
CH3
CH3


Colesterol
HO

7.2
Hibridación de orbitales
El  elemento  carbono  se  encuentra  en  el  grupo  IVA  período  2  de  la  tabla periódica  por   lo  que  es  un  átomo  relativamente  pequeño  y  con  un  valor  de electronegatividad de 2,5. Estas características dan lugar a que siempre forme enlaces covalentes de cierta fortaleza. En su distribución electrónica 1s2   2s2   2p1   2p1   se observa
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que posee dos electrones no pareados por lo cual este elemento debería ser divalente, sin embargo,  se   conoce  que  el  átomo  de  carbono  forma  en  una  gran  cantidad  de compuestos, cuatro enlaces covalentes energéticamente iguales, comportándose como si tuviera cuatro electrones desapareados, o  sea, tetravalente. Por ejemplo en el metano (CH4) el átomo de carbono está enlazado a cuatro átomos  de hidrógeno con enlaces covalentes iguales.

¿Cómo explicar esta aparente contradicción?

El modelo de la hibridación de orbitales, propuesto por los científicos Pauling y Slater dio una explicación satisfactoria a esta aparente incongruencia. De acuerdo a este modelo, en el proceso de formación del enlace, el átomo de carbono tiende a combinar los orbitales atómicos puros s y p de la última capa, para formar los llamados orbitales híbridos. En el caso del átomo de carbono la hibridación puede ocurrir de tres formas y la formación de cada una de ellas estará gobernada por el número de átomos a los cuales se una el átomo de carbono. Veamos cada uno de los tipos de hibridaciones.

Hibridación sp3.
En este tipo de hibridación se combinan el orbital s de la última capa con los tres orbitales p para formar 4 orbitales híbridos sp3, este tipo de hibridación fue estudiado en el Capítulo “El agua y las disoluciones” y es el correspondiente al átomo de oxígeno en la molécula de agua.

Cuando el átomo de carbono se une a otros 4 átomos como en el caso del metano (CH4) el  átomo de carbono que es el átomo central, toma este tipo de hibridación quedando la distribución  electrónica del átomo de carbono hibridado de la siguiente forma:

Chib   1s2    2sp31 2sp31  2sp31   2sp31
Cada uno de los átomos de hidrógeno se enlazará a los orbitales híbridos a través del orbital 1s1   del hidrógeno con cuatro enlaces
quedando formada la molécula de CH4.  La  disposición espacial que tomarán los orbitales híbridos, será aquella que les permita mantener la mayor distancia posible entre ellos. En el caso de cuatro orbitales, la disposición espacial será la tetraédrica con ángulo de enlace de 109,50  entre ellos.

109,50
C
Hibridación sp2 .
Cuando el átomo de carbono se une a tres átomos como en el caso del eteno

en cuya  molécula  los  átomos  de  carbono  se  enlazan  entre  sí  y  a  dos  átomos  de hidrógeno, la hibridación correspondiente se formará combinando un orbital s con dos
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orbitales  p  para  formar  tres  orbitales  híbridos  sp2, quedando  un orbital  p  puro sin hibridar:

1s2    2sp21     2sp21
2sp21     2p1
Cada  uno  de  los  átomos  de  carbono  en  la  molécula  de  eteno  toma  está hibridación. En este caso el ángulo de enlace que tomarán entre si los orbitales será de

1200     ya que debido a la repulsión electrónica que existe entre los orbitales les permite mantenerse lo  más alejado posible. A este tipo de geometría espacial se le denomina trigonal plana. Para formar los enlaces, los tres orbitales sp2  se solapan con los orbitales

1s1   de los átomos de hidrógeno y con el orbital híbrido sp2   del otro átomo de carbono, formando tres enlaces σ El orbital p, que está situado perpendicular al plano formado por los orbitales híbridos, se solapará con el orbital p del otro átomo de carbono para formar un enlace de tipo π, con lo que queda conformada la doble ligadura:

π
σ
H   σ
H

1200
C
 
C

H
H

A
B
Figura 7.1 Molécula de eteno. A. Uno de los átomos de carbono con el orbital p perpendicular al plano formado por los tres enlaces σ. B. La molécula de

eteno donde se representan los enlaces σ y π.

Este tipo de hibridación lo toma el átomo de carbono siempre que exista un doble enlace con cualquier otro átomo.

Hibridación sp.

Este tipo de híbrido se forma cuando el átomo de carbono se enlaza a dos átomos como en el caso del etino H – C
C – H y es característico de las moléculas que contienen triple enlace carbono-carbono.

Se combinan el orbital s con uno de los orbitales p para formar dos orbitales híbridos  sp,   quedando  dos  orbitales  p  perpendiculares  entre  sí,  sin  hibridar.  La configuración espacial es lineal y el ángulo de enlace es de 1800. La molécula de etino quedará formada por dos enlaces
entre los  orbitales p puros, un enlace
carbono- carbono y los enlaces
carbono-hidrógeno:
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H – C  –   C  –  H
	Tipo
de híbrido
	Número de orbitales
	Angulo
de enlace
	Geometría espacial

	sp3
	4
	109,50
	Tetraédrica

	sp2
	3
	1200
	Trigonal plana

	sp
	2
	1800
	Lineal


Tabla 7.2 Resumen de las características fundamentales de los orbitales híbridos
Una conclusión muy interesante que se obtiene a partir del modelo de orbitales híbridos,  es  la  conformación  espacial  de  las  moléculas  orgánicas,  pongamos  como ejemplo la siguiente molécula:

CH3  – CH = CH – C
C – H
1
2
3
4
5
En esta molécula el carbono 1 está unido a 4 átomos (3 de hidrógeno y 1 de carbono) por enlaces simples, la hibridación que tomará este átomo de carbono será sp3 y por tanto tomará una disposición tetraédrica:

El átomo de carbono 2 se une a tres átomos (un átomo de hidrógeno y dos átomos de  carbono) por lo cual su hibridación será sp2, el ángulo de enlace entre los átomos será de 1200  y forma la doble ligadura:

El átomo de carbono 3 tendrá la misma hibridación que el anterior.

Los átomos de carbono 4 y 5 están unidos cada uno a dos átomos, la estructura será lineal con ángulo de 1800. En conjunto la molécula tendrá una disposición espacial como la representada a continuación:
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Observe las disposiciones espaciales tan disímiles que adoptan cada una de las moléculas debidas a la hibridación que toma  cada uno de los átomos de carbono.

7.3 Fórmulas empleadas en química orgánica
La representación de los compuestos orgánicos se puede realizar a través de diferentes  tipos  de  fórmulas  químicas.  El  empleo  de  cada  una  de  estas  fórmulas dependerá de los propósitos que persigamos en cada caso.

Fórmula global
Es aquella en que sólo se representa el número de átomos de cada elemento en la molécula. Por  ejemplo, para el compuesto butano que consta de cuatro átomos de carbono y diez átomos de hidrógeno, tenemos como fórmula global C4H10. Esta fórmula no nos informa acerca de cómo están dispuestos los átomos en la molécula, o sea nos brinda poca información.

Fórmula semidesarrollada
Es aquella en que representamos los enlaces carbono – carbono y los enlaces del carbono con  otros átomos diferentes al átomo de hidrógeno. Tomando como ejemplo nuevamente al butano que tiene dos posibles estructura, una lineal y otra ramificada, las fórmulas semidesarrolladas correspondientes serían:

CH3   – CH2   – CH2   – CH3
n-butano
CH3   – CH – CH3
metilpropano
Otros ejemplos de fórmulas semidesarrolladas serían:

| CH3
O
O
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||
||

CH3  – CH2  – C – H
CH3  – C – OH

propanal (propanaldehído)
ácido etanoico (ácido acético)

Fórmula desarrollada:
En  este  tipo  de  fórmula  se  representan  todos  los  enlaces  presentes  en  la molécula,  por   ejemplo  en  el  caso  del  n-butano  y  el  metilpropano  las  fórmulas desarrolladas serían las siguientes:

H  H
H
H
H
H
H

H– C – C – C – C – H
H – C – C – C – H H   H
H
H

H
H

n-butano
H – C – H
metilpropano
H

La fórmula más empleada es la semidesarrollada, no obstante se emplearán los otros dos tipos de fórmulas, cuando el aspecto que estemos tratando lo exija.

En ocasiones, cuando la complejidad de la molécula es muy alta y sólo interesa observar  o   resaltar  una  parte  de  la  estructura  molecular,  se  puede  utilizar  una combinación de fórmulas para una misma molécula, como por ejemplo, en el caso de los triacilglicéridos:

O

||

CH2  – O – C – C15H31
O

||

CH – O – C – C17H35
Triacilglicérido
O

||

CH2  – O – C – C17H35
Obsérvese que en una parte de la molécula se utiliza la fórmula global y en otra la fórmula semidesarrollada.

Hacia mediados del siglo XIX la composición de las sustancias orgánicas sólo era  conocida  a  través  de  la  fórmula  global.  El  comportamiento  químico,  físico  o fisiológico de algunas  sustancias de alta complejidad como la quinina C20H24O2N2, la glucosa C6H12O6    y otras no podían  ser explicadas a través de estas fórmulas. ¿Cómo conocer la disposición de los átomos? ¿Cómo  determinar la estructura químicamente activa de la molécula?
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En 1859 el científico alemán August Kekulé propuso una brillante y sencilla teoría estructural  que  proporcionó  un  gran  avance  al  desarrollo  de  la  Química  Orgánica. Kekulé postuló que cualquiera que fuera la complejidad estructural de una molécula:

  El carbono siempre tiene valencia 4.

  El hidrógeno y los halógenos tienen valencia 1

  El oxígeno y el azufre valencia 2.

  El nitrógeno valencia 3.
Valencia

1
2
3
4
─ H
─ O─
─ N ─
─ C ─
׀
─ Cl
O =
─ N=
─ C═
׀
─ Br
─ S ─
N≡
– C≡
Tabla 7.3  Valencias de Kekulé.
Al lado de cada símbolo químico Kekulé señaló con guiones el número de valencias que posee cada elemento.

A partir de la creación de estas normas se pudieron formular las estructuras de las moléculas  orgánicas y fueron una herramienta poderosa para la determinación de estructuras.  Esta  teoría  proporcionó  un  gran  avance  al  desarrollo  de  la  Química Orgánica.

7.4. Grupos funcionales
Ya  hemos  visto  la  alta  complejidad,  variedad  y  número  de  los  compuestos orgánicos ¿Cómo emprender el estudio de esta disciplina de tan alta complejidad? Un concepto que ayuda a la sistematización del estudio de esta materia, es el concepto de grupo funcional.

Un grupo funcional es un átomo o agregado de átomos que en una molécula le confiere a esta un comportamiento químico característico. Todos aquellos compuestos que posean el mismo grupo funcional, tendrán propiedades semejantes y pertenecen a la misma clase de compuesto, independientemente del resto de la cadena carbonada. Por ejemplo las sustancias que poseen el grupo funcional – C=O (carbonilo), pertenecen a la familia de las cetonas.
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El concepto de grupo funcional nos permite clasificar las  sustancias orgánicas por   clases   de   compuestos   atendiendo   a   que   cada   grupo   funcional   tiene   un comportamiento químico diferente.

	Grupo Funcional
	Clase de Compuesto

	Estructura
	Nombre
	Fórmula general
	Nombre

	–OH
	Hidroxilo
	R – OH
	Alcohol

	–NH2
	Amino
	R – NH2
	Amina

	–OR
	Alcoxilo
	R – OR
	Eter

	–CH = CH–
	Alqueno
	R – CH = CH – R
	Alqueno, olefina

	–C≡ C–
	Alquino
	R – C ≡ C – R
	Alquino, acetileno

	–CH = O
	Formilo
	R – CH = O
	Aldehído

	– C –

|| O
	Carbonilo
	R – C – R

|| O
	Cetona

	OH

/

– C = O
	Carboxilo
	OH

/

R – C = O
	Ácido carboxílico

	OR

/

– C = O
	Alcoxicarbonilo
	OR

/

R – C = O
	Ester

	NH2
/

– C = O
	Carboxiamida
	NH2
/

R – C = O
	Amida

	–C≡ N
	Ciano
	R –C ≡ N
	Nitrilo

	O

/

– N = O
	Nitro
	O

/

R – N = O
	Nitroalcano


Tabla 7.4   Grupos funcionales y clases de compuestos
Se acostumbra a simbolizar por la letra R, un grupo alquilo o sea un residuo de cadena  carbonada. Por ejemplo cuando la familia de las cetonas puede representarse como:

[image: image4.png]=le]

R-C
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Existen compuestos que poseen más de un grupo funcional, a estos compuestos se les  denomina compuestos polifuncionales, ejemplos de ellos son los aminoácidos, que poseen el grupo amino y el grupo carboxilo, los carbohidratos que poseen varios grupos hidroxilos y el grupo carbonilo o el formilo, por ejemplo:

	NH2
	OH
	OH
	OH
	OH
	O

	|
	|
	|
	|
	|
	||


R-CH-COOH
CH2  – CH –  CH –  CH –  C – H

Aminoácido
Aldopentosa  ( carbohidrato)

7.5. Isomería
Es común en química orgánica que dos o más compuestos presenten la misma fórmula global pero que su fórmula estructural sea diferente. A estos compuestos se les denomina   isómeros   y   al   fenómeno   isomería.   Los   isómeros   pueden   presentar propiedades semejantes, pero en la mayoría de las casos difieren notablemente en sus propiedades físicas, químicas y biológicas y a esto se debe la importancia del estudio de este fenómeno. Existen varios tipos de isomería.

Isomería de cadena
Es aquella  en que lo único que cambia  es la disposición  de los átomos de carbono en la cadena carbonada. Los isómeros de cadena pertenecen a la misma clase de compuestos. Por ejemplo, para los compuestos que presenten la fórmula  C4  H10  O, se pueden presentar dos  isómeros de cadena.

CH3
|

CH3- CH2- CH2- CH2- OH
CH3-CH- CH2- OH

1-butanol  (n-butanol )
2-metil-1-propanol

Isomería de posición
En este caso el grupo funcional se presenta en átomos de carbono diferentes. Ambos isómeros pertenecen a la misma clase de compuesto.

Fórmula global C4  H10O

CH3- CH2- CH2- CH2- OH
CH3-CH- CH2  -CH3
1-butanol  (n-butanol)

| OH

2-butanol

Isomería de función
En este tipo de isomería los átomos de cada uno de los isómeros se agrupan de forma tal que se obtienen compuestos que pertenecen a diferentes clases de compuestos, pero responden a la misma fórmula global, por ejemplo:
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Fórmula global C4  H10O
Existen otros dos tipos de isomería: la isomería geométrica o de CIS-TRANS, la cual trataremos  en los alquenos y la isomería óptica, de gran importancia biológica y que estudiaremos en los carbohidratos.

RESUMEN
  La   Química   Orgánica   es   la
química de los compuestos que contienen al
elemento
carbono.
El
elemento
carbono
posee
unas características  especiales  que  lo  hacen  ser  muy  prolífico,
 entre  estas  se encuentra la de  poder enlazarse a si mismo para formar largas cadenas, que pueden ser rectas, ramificadas y cíclicas.

  El modelo de los orbitales híbridos nos permite explicar la tetravalencia del carbono así como la geometría que toman las moléculas orgánicas en el espacio.

  Las fórmulas empleadas en Química Orgánica son de tres tipos:

Global: sólo indica el número de átomos de cada elemento que existe en  la molécula.

Semidesarrollada: Se representan los enlaces carbono-carbono y los enlaces del carbono con otros elementos diferentes al hidrógeno.

Desarrollada: Se representan todos los enlaces. La más utilizada es la fórmula semidesarrollada.

  Los  grupos  funcionales  son  un  átomo  o  agregado  de  átomos  que  en  una molécula  le  confiere  a  ésta  un  comportamiento  químico  característico.  El concepto  de grupo  funcional  ayuda  a sistematizar  el estudio de la  Química Orgánica. Todos aquellos  compuestos que poseen el mismo grupo funcional pertenecen a la misma clase de compuestos.

  La isomería es un fenómeno común en Química Orgánica. Isómeros son todos aquellos compuestos que poseen la misma fórmula global pero diferente fórmula estructural.  Los  tipos  de  isomería  son:  de  cadena,  de  posición,  de  función, geométrica y óptica. L as dos  últimas  se verán en capítulos posteriores. Los isómeros difieren entre si en sus propiedades  ya que se trata de compuestos diferentes.

CAPÍTULO 8.
HIDROCARBUROS.
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Los
hidrocarburos
son
los
compuestos
orgánicos
más
sencillos,
están constituidos por carbono e hidrógeno solamente. Su fuente natural es el petróleo, los gases acompañantes y el alquitrán de hulla. La principal utilización de estos compuestos es como combustibles, pero también se emplean como disolventes y como material de partida en la industria del plástico.

8.1. Clasificación
Estos compuestos se clasifican en dos grandes series:


Alifáticos que son los de cadena abierta aunque en ellos se incluyen  los cíclicos que se denominan alicíclicos.


Aromáticos  que tienen características especiales denominadas aromáticas.

El estudio de estos compuestos lo comenzaremos por la serie alifática que comprende  a  las   clases  de  compuestos:  alcanos,  cicloalcanos,  alquenos  y

alquinos

8.2. Alcanos
Los alcanos constituyen la clase de compuestos que tienen como fórmula general CnH2n+2.  En un inicio se les denominó parafinas debido a su poca reactividad química,  también  se  les  denomina  hidrocarburos  saturados  debido  a  que  todas  las valencias del carbono están saturadas con hidrógeno. La característica fundamental de los alcanos es que todos los átomos de carbono se unen entre sí por enlaces simples al tener hibridación sp3.
El primer miembro de la serie de los alcanos es el metano (CH4) y se considera como el compuesto progenitor de toda la familia.

La  única  isomería  que  presentan  los  alcanos  es  la  isomería  de  cadena  o esqueleto. Los tres primeros miembros de la serie de los alcanos no presentan isomería, pero la cadena de cuatro  átomos  de carbono presenta dos isómeros y a partir de este alcano el número de isómeros  se  incrementa desproporcionadamente  a medida que crece el número de átomos de carbono en la cadena. Por ejemplo el C6H14  presenta cinco isómeros, el C10H22  presenta treinta y cinco y el C30H62 presenta 4 111 846 763 isómeros. A continuación se presentan los  tres isómeros  del pentano:

CH3— CH2— CH2— CH2— CH3
CH3— CH— CH2— CH3
n-pentano

| CH3
metilbutano (isopentano)
CH3
|

CH3— C— CH3
| CH3
dimetilpropano (neopentano)
8.3. Nomenclatura
Para nombrar los compuestos orgánicos se aplica el sistema de la IUPAC (Unión Internacional de Química Pura y Aplicada) muy útil sobre todo cuando las moléculas son muy complejas. En la  práctica, a menudo se emplean los nombres comunes o
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tradicionales para nombrar determinadas sustancias los cuales convienen recordar. En la Tabla 8.1 se presentan los nombres de los diez primeros miembros de la serie de los alcanos.

	NOMBRE
	FÓRMULA

	Metano
	CH4

	Etano
	CH3  – CH3

	Propano
	CH3  – CH2  – CH3

	Butano
	CH3  (CH2)2  CH3

	Pentano
	CH3  (CH2)3  CH3

	Hexano
	CH3  (CH2)4  CH3

	Heptano
	CH3  (CH2)5  CH3

	Octano
	CH3  (CH2)6  CH3

	Nonano
	CH3  (CH2)7  CH3

	Decano
	CH3  (CH2)8  CH3


Tabla 8.1.  Nombres de los diez primeros miembros de la familia de los alcanos.

Reglas y procedimientos para nombrar los alcanos:
1.  El sufijo utilizado para un alcano es ano.

2.  Se  selecciona  la  cadena  carbonada  más  larga  entre  todas  las  posibles.  Esta cadena constituye la principal y sobre la base de ella se nombra el alcano. Si hay dos cadenas con igual número de átomos de carbonos se selecciona la que tenga mayor número de sustituyentes.

3.  Se  enumeran  los  átomos  de  carbonos  de  forma  consecutiva  en  la  cadena principal comenzando por el extremo más cercano al primer sustituyente.

4.  Se nombra cada grupo sustituyente precedido de un número que indica el átomo de carbono de  la cadena principal al cual se encuentra unido. Estos grupos presentan terminación il derivándolo del nombre del alcano con igual número de átomos de carbonos. Si existen dos grupos sustituyentes sobre el mismo átomo de carbono, se repite el número delante del  segundo grupo. Los números se separan del nombre con guiones. Si un mismo sustituyente aparece más de una vez en la cadena, los números de las posiciones se separan entre sí por comas y se usan los prefijos: di, tri, tetra, etc. para indicar el número de veces que aparece dicho grupo.

5.  Todo el nombre se escribe como una sola palabra.

6.  Los radicales se nombran tomando como prioridad el de menor complejidad
	NOMBRE
	FÓRMULA

	metilo (metil)
	CH3–

	etilo (etil)
	CH3   – CH2-
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	n-propilo (n-propil)
	CH3   – CH2   – CH2–

	Isopropilo (isopropil)
	CH3
\

CH–

/ CH3

	n-butilo (n-butil)
	CH3   – CH2   – CH2   – CH2–

	sec-butilo (sec-butil)
	CH3   – CH – CH2   – CH3
|

	iso-butilo (iso-butil)
	CH2–

/ CH3   – CH

\

CH3

	ter-butilo (ter-butil)
	CH3
| CH3   – C –

| CH3


Tabla 8.2. Grupos alquilos más comunes
Ejemplo 1: Nombre aplicando las reglas de la IUPAC al siguiente compuesto.

CH3
|

CH3— CH2— CH— C— CH2— CH2— CH3
|
|

CH3
CH2—CH3
-
De todas las posibles cadenas, la mayor es la de siete átomos de carbono, esta será la cadena principal y por tanto el compuesto es un heptano.

-
Al numerar la cadena debemos comenzar por la izquierda ya que es el extremo más cercano al primer sustituyente.

CH3
|

CH3— CH2— CH— CH— CH2— CH2— CH3
1
2
3 |
4 |
5
6
7

CH3       CH2—CH3
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-
En el carbono tres tiene como sustituyente un grupo –CH3    (metilo) y en el carbono cuatro un grupo –CH2— CH3  (etilo) y un grupo metilo. El compuesto se nombrará:

3,4-dimetil-4-etilheptano

Ejemplo 2: Nombre aplicando las reglas de la IUPAC el siguiente compuesto:

2
1
8
9

CH3  – CH – CH3
CH3
CH2  – CH3
3  |
4
5
6 |
7  |
CH3  – C –  CH – CH2  – CH –  CH – CH3
|
|

CH3   CH2 – CH3
La cadena más larga tiene 9 átomos de carbono, y la numeración se efectúa de izquierda a derecha. Las ramificaciones se encuentran en los carbonos 2,3,4,6,7 y es un nonano.  En  el  carbono  4  existe  un  radical  etilo  y  el  resto  de  los  carbonos  tienen radicales metilo.

El compuesto se nombra:

2,3,3,6,7 – pentametil-4-etilnonano

Para nombrar un compuesto cíclico o de cadena cerrada se siguen las mismas reglas enumeradas anteriormente pero se antepone la palabra ciclo delante del nombre del alcano que corresponde, de acuerdo al número de átomos de carbono que tenga el ciclo.

Ejemplos:
5

CH2
CH2
\
4
\ 1
CH2
CH2
CH2
CH – CH3
\
3  \
2
CH2 - CH2
CH3  – CH2  – CH –  CH2
Ciclopentano
1-metil –3–etilciclopentano
En estos casos la numeración de la cadena cíclica se realiza comenzando por el carbono que posee el radical menos complejo y la dirección de la numeración se hace de forma tal que los sustituyentes tomen los número más pequeños.

CH3


CH2  – CH3
1,4- dimetil – 2 – etilciclohexano
CH3
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Con el objetivo de simplificar, a veces se representan las cadenas cíclicas sólo con los enlaces C – C y se sobreentiende que en cada ángulo del ciclo existe un grupo – CH2  –, si no existe ningún sustituyente.

8.4. Conformaciones de las moléculas de alcanos
El enlace simple C – C en las moléculas de los alcanos de cadena abierta posibilita  el  giro  libre  a  través  del  eje  de  enlace  que  une  ambos  átomos  y  esta posibilidad que se presenta en todas las cadenas alquílicas saturadas, da lugar a las conformaciones. Por ejemplo la molécula de  etano
puede presentar las siguientes geometrías

H
H

H
 H
 H C

C

C
C

H
H

H
H
H
H
H

Si observamos la molécula colocándola de forma tal que el eje que une ambos átomos de  carbono quede en línea recta con nuestra línea visual, la observación que obtendríamos sería la mostrada en la Figura 8.1.

H

H  H H
H

H

H H
H
H
H

H

alternada
eclipsada
Figura 8.1
Proyecciones de Newman en la molécula de etano.
Cada una de las disposiciones geométricas que puede tomar la molécula debido a la  posibilidad de giro se denomina confórmero y al fenómeno conformación. Las conformaciones a diferencia de los isómeros no constituyen compuestos diferentes, se trata del mismo compuesto que se interconvierte de una forma geométrica a otra. En el caso del etano, uno de los dos confórmeros es más estable que el otro y esto está dado porque la repulsión que se establece entre los electrones del enlace  C – H cuando se encuentran en la forma eclipsada  es mayor que en el caso de la alternada en la que estos enlaces se encuentran más alejados. Además de este impedimento, existe otro debido al espacio. En la conformación alternada los átomos de H se encuentran más alejados entre sí y esto le proporciona  mayor  amplitud que en el caso de la eclipsada. O sea, la rotación  libre  alrededor  del  enlace  simple  no  es  tan  libre,  existen  impedimentos estéricos y electrónicos que constituyen barreras  energéticas que es necesario vencer para pasar de una conformación a otra, pero esta energía es muy pequeña (del orden de

12 kJ.mol-1) y  esta  energía  se  alcanza  a  la  temperatura  ambiente  y  por  tanto,  las moléculas de etano rotan libremente y al azar a esa temperatura. Pero a temperaturas muy bajas y con sustituyentes más voluminosos que el hidrógeno se puede limitar dicha rotación.  El  número  de confórmeros  crece  a  medida  que  el número  de  átomos  de
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carbono aumenta por ejemplo para el CH3   – CH2   – CH2   – CH3   se pueden presentar los siguientes confórmeros:

CH3
CH3


CH3
H
H
H
CH3
CH3
H
H
H
H
H

H
 H CH3
H
H

Alternada
Eclipsada
Totalmente eclipsada
8.2. Conformaciones de los cicloalcanos
En  el caso de  los  cicloalcanos  no  existe  posibilidad  de giro  libre  entre  los carbonos del ciclo, ya que este se desformaría.

Se han preparado cicloalcanos desde 3 átomos de carbonos, el ciclopropano, cuya geometría se corresponde con la de un triángulo equilátero. Esta geometría cuyos ángulos de 60o   se encuentran muy alejados del ángulo correspondiente a la hibridación sp3   hace que en el ciclopropano los enlaces  estén muy tensionados y la molécula sea muy  inestable.  Sin  embargo  a  medida  que  el  número  de  átomos  de  carbono  va aumentando, la estabilidad de la molécula crece. El ciclopentano, cuyo ángulo interior es de 108o, tiene una distorsión del ángulo de enlace de 1,5o   que es la diferencia con

109,5o   correspondiente a la hibridación sp3, por tanto es una molécula muy estable y este  compuesto  existe de forma natural. En el caso del ciclohexano cuyo ángulo de valencia es 120o  difiere en 10,5o  y es también un compuesto estable. Los cicloalcanos de orden superior son estables a pesar que la distorsión del ángulo de enlace llega a ser de

25,5o    en el cicloheptano ¿cómo explicar la estabilidad en estos compuestos, con esa distorsión tan grande del ángulo de enlace?

En 1918 el científico E. Mohr planteó el hecho, actualmente obvio, de que los anillos superiores a cuatro átomos de carbono pueden existir sin distorsión del ángulo de enlace si se consideran  plegados, o sea, adoptando una conformación espacial tal que los libere de la tensión.

Así,   el   ciclohexano   puede   existir   en   dos   tipos   de   conformaciones:   la conformación  silla y la conformación  bote que conservan el ángulo de enlace  del tetraedro regular, 109.50.
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bote

Conformación silla
Conformación
Ambas conformaciones se encuentran en equilibrio dinámico. Cálculos teóricos y pruebas experimentales indican que la conformación silla es mucho mas estable que la bote y a temperatura ambiente las proporciones de sus poblaciones es de 1000 : 1.

Estas conformaciones plegadas pueden presentarse en el ciclobutano, el ciclopentano y en anillos que tengan un número de átomos de carbono superior a seis.

Figura 8.2. Conformaciones del ciclopentano y el ciclobutano
Bote

Silla
Figura 8.3.  Conformaciones silla y bote del cicloheptano
A medida que el número de átomos de carbono en el anillo se hace superior, crece el número de conformaciones. Por ejemplo en el ciclooctano se presentan cuatro conformaciones.
Un análisis similar al realizado anteriormente para la molécula de etano se puede llevar a cabo para explicar la mayor estabilidad de la conformación silla respecto a la bote.

Las  conformaciones  de  las  moléculas  orgánicas  tienen  un  gran  peso  en  la explicación  de   las  estructuras  de  las  macromoléculas  de  importancia  biológica: carbohidratos, proteínas y ácidos  nucleicos y son responsables en gran medida de las propiedades y funciones de estos compuestos.

8.5. Propiedades físicas de los alcanos
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Como ya es conocido las propiedades de las sustancias dependen de su estructura y esto se hace evidente en las propiedades físicas de los alcanos.

8.5.1. Temperatura de ebullición
Las  temperaturas  de  ebullición  de  los  alcanos  normales  (de  cadena  recta) aumentan  regularmente  con  el  incremento  de  la  masa  molar.  Los  cuatro  primeros miembros de la serie son  gases a temperatura ambiente. El pentano y el resto de los alcanos hasta 17 átomos de carbono son líquidos y de 18 átomos de carbono en adelante son sólidos. En el caso de los alcanos que tienen  ramificaciones, las temperaturas de ebullición son menores para los  más ramificados. Estas variaciones se ejemplifican en la tabla 8.3

	Isómero
	Temperatura de ebullición (oC)

	CH3  – CH2  – CH2  – CH2  – CH3
	36

	CH3  – CH – CH2  – CH3
| CH3
	28

	CH3
|

CH3  – C – CH3
| CH3
	9,5


Tabla 8.3 Temperatura de ebullición de los isómeros de cadena del pentano
El aumento de la temperatura de ebullición a medida que es mayor la masa molar y la disminución de esta con el incremento de la ramificación es una tendencia observada en todas las clases de compuestos orgánicos.
Los cicloalcanos tienen temperaturas de ebullición de 10 a 20oC por encima de los alcanos de cadena recta que tengan igual número de átomos de carbono.

8.5.2. Temperatura de fusión
Las temperaturas de fusión, al igual que las de ebullición, crecen a medida que aumenta la  masa molar, aunque no lo hacen de manera regular como los puntos de ebullición.

La temperatura de fusión refleja la estabilidad de la red cristalina (estado sólido). Mientras más compacto sea el cristal mayor será la energía necesaria para su fusión. Por lo tanto mientras mayor simetría posea la molécula, mayor posibilidad de acoplamiento existe entre una y otra molécula en la red, habrá mas compactación entre ellas, y mayor
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será la temperatura de fusión. La influencia de la simetría se puede
observar en la diferencia que existe entre las temperaturas de fusión de dos de los isómeros del octano

CH3
CH3  CH3
|
|
|

CH3  – CH – (CH2)4  – CH3
CH3  – C  –  C – CH3
2- metilheptano
|
|

T.f. = - 111oC
CH3    CH3
Tetrametilbutano
T.f.= -102oC
El tetrametilbutano,  al tener  mayor  simetría  en  sus moléculas,  posee mayor temperatura  de fusión.

Los alcanos de cadena recta con un número par de átomos de carbono tienen mayor simetría que los alcanos de cadena impar. Obsérvese en las estructuras del butano y el pentano que mostramos a continuación, como los grupos metilos terminales en la cadena del butano se sitúan en lados opuestos  al eje longitudinal lo que facilita el acoplamiento intermolecular y un enrejado cristalino más  compacto que en los de la cadena impar del pentano.

CH2
CH3
CH3
CH3
CH2
CH3
CH2
CH2
CH2
Butano
Pentano
Esto provoca que el gráfico de las temperaturas de fusión contra el número de átomos de carbono en los alcanos de cadena lineal se comporte como los dientes de una sierra como se muestra en la Figura 8.4.

Figura 8.4. Gráfico de las temperaturas de fusión de los alcanos normales
La ramificación no influye en las temperaturas de fusión de la misma forma que lo hace en las  temperaturas de ebullición.

Los cicloalcanos funden a mayor temperatura que los compuestos de cadena recta con igual número de átomos de carbono, lo que indica mayor compactación de sus moléculas.
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8.5.3. Solubilidad
Los alcanos son casi completamente insolubles en agua. El alcano más soluble es el CH4  (0,00002 g/mol 25oC). A medida que aumenta la masa molar la solubilidad disminuye,  esta  tendencia  se  observa  también  en  las  demás  clases  de  compuestos orgánicos.

La baja polaridad de los alcanos es la responsable de la insolubilidad en agua, sin  embargo  estos  compuestos  son  ampliamente  solubles  en  disolventes  apolares (semejante disuelve a semejante). Los cicloalcanos tienen un comportamiento similar a sus homólogos de cadena recta,  mostrando la misma tendencia al aumentar la masa molar.

8.5.4. Otras propiedades
La densidad de los alcanos aumenta a medida que aumenta la masa molar, en el caso de los líquidos y los primeros miembros sólidos, las densidades son menores que el agua. En el caso de los cicloalcanos, las densidades son un 20% mayor que la de los alcanos de cadena recta con igual número de átomos de carbono

Todos  los  alcanos  son  tóxicos  y  sedantes.  Las  propiedades  tóxicas  van aumentando a medida que aumenta el largo de la cadena hasta 10 átomos de carbono. Cuando estos compuestos se halogenan, la toxicidad y el poder de sedación aumentan. Las  propiedades  sedantes  permanecen  mientras  la  molécula  posea  algún  átomo  de hidrógeno,  un  ejemplo  de  esta  propiedad  se  puede   observar  en  los  compuestos halogenados del metano.

	H
	H
	H
	Cl
	Cl

	|
	|
	|
	|
	|

	H – C – H ,
	H – C – H ,
	Cl – C – H ,
	Cl – C – Cl ,
	Cl – C – Cl

	|
	|
	|
	|
	|

	H
	Cl
	Cl
	H
	Cl


Entre  los  anteriores  el  más  tóxico  y  sin  características  sedantes  es  el  CCl4 (tetracloruro de carbono) mientras que el HCCl3 (cloroformo) es el más sedante porque posee un átomo de hidrógeno   y es más tóxico que los que le preceden por ser el más halogenado.

8.6. Efecto inductivo
Este  efecto  es  de  carácter  electrostático  e  influye  en  la  mayor  o  menor reactividad  química  de  determinados  átomos  de  carbono  en  una  cadena.  En  una molécula orgánica como la  mostrada a continuación, existen tres tipos de átomos de carbono:

5

CH3
CH3  – CH – CH2  – CH3
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1
2
3
4


Carbonos primarios: Aquellos que están unidos a un sólo átomo de carbono
(carbonos 1,4 y 5)

Carbonos secundarios: Aquellos que están unidos a dos átomos de carbono
(carbono 3).

Carbonos terciarios: Aquellos que están unidos a tres átomos de carbono
(carbono 2).
Los hidrógenos unidos a diferentes tipos de átomos de carbono reciben igual denominación (hidrógenos primarios, secundarios y terciarios).
En los enlaces carbono-hidrógeno los electrones del enlace se desplazan hacia el átomo de carbono por ser éste más electronegativo que el hidrógeno, de forma tal que el átomo de carbono en los grupos metilos (-CH3) poseerá mayor densidad de carga negativa que los átomos de hidrógeno. Por ello ese carbono podrá repeler los electrones del enlace con el átomo de carbono adyacente y éste recibirá entonces mayor densidad de carga. En la molécula anterior el átomo de carbono 2 recibirá el efecto inductivo de los carbonos 1,3 y 5 y por tanto será el átomo de mayor densidad de carga negativa (carbono terciario) y será el de mayor preferencia para el ataque de un reactivo electrofílico, o sea un reactivo ávido de electrones, luego le seguirá el carbono 3 (secundario) y por último los primarios. A este efecto electrostático se le denomina efecto inductivo.
El efecto inductivo puede ser positivo cuando provoca un aumento de la densidad electrónica como en el caso descrito anteriormente y se simboliza por (+I) y negativo (-I) cuando la disminuye. Se representa por medio de una saeta en el centro del enlace en dirección hacia el átomo que resulta más cargado.
Ejemplo:
CH3
CH3
C
CH3
CH3
Cl

H

Efecto inductivo (+ I)
Efecto inductivo (- I)
8.7. Propiedades químicas de los alcanos

Aunque  los  alcanos  son  poco  reactivos  presentan  algunas  reacciones  de importancia.

8.7.1. Reacción de combustión

Los alcanos se oxidan en presencia de exceso de dioxígeno, o sea, “se queman”

para brindar CO2  + H2O como se observa en la siguiente ecuación:
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CnH2n+2
+

3n
1

2


O2
nCO2 (g)   +  (n+1) H2O
H < 0
Esta reacción desprende gran cantidad de calor por lo cual estos compuestos se utilizan como combustibles. La gasolina, el keroseno y otros tipos de combustibles son mezclas de alcanos. La  combustión de los alcanos es la causa principal del efecto invernadero ocasionado fundamentalmente por el uso irracional de combustibles fósiles. La reacción de combustión es típica de todas las sustancias orgánicas.

Cuando está reacción se produce de forma incompleta con déficit de dioxígeno se forma  monóxido de carbono y negro de humo u hollín (carbono libre), además de dióxido de carbono y  agua. La combustión incompleta del metano se utiliza en la industria para obtener carbono en forma de polvo negro finísimo, ligero y casi puro el cual   posee   numerosas   aplicaciones   industriales   como:   fabricación   de   betunes, pigmentos en tintas, pinturas y como material de relleno en los neumáticos.

8.7.2. Reacción de halogenación
Esta reacción ocurre mediante la formación de Radicales Libres, especies que tienen gran importancia en diversas reacciones de interés biológico.

Cuando se mezcla cierta cantidad de metano (CH4) con dicloro gaseoso en la oscuridad, la  mezcla formada es muy estable. Sin embargo al exponerla a la luz, la reacción ocurre con extraordinaria violencia y los átomos de hidrógeno del metano son sustituidos de forma parcial o total por átomos de cloro. La reacción es incontrolable y se produce una mezcla de productos sustituidos, es una  reacción en cadena y presenta un mecanismo en el que intervienen Radicales Libres.

  Mecanismo de la reacción de halogenación
Primer paso: Iniciación de la cadena.
En este paso se crean los radicales libres:

hν
Cl:Cl
2Cl·
La ruptura  de la  molécula  de Cl2    se efectúa  por acción  de la luz  y ocurre homolíticamente (cuando se rompe el enlace  cada  átomo se separa  con  su electrón), quedando dos  átomos de cloro neutros con un electrón desapareado cada uno. Estas especies   tienen la característica  de ser muy reactivas y se conoce con el nombre de radicales  libres. Los radicales  libres se  simbolizan  colocando un punto al lado del elemento o del radical que indica el electrón desapareado.

Segundo paso: Propagación de la cadena
El radical libre Cl· es muy reactivo y reacciona con una molécula de CH4  dando lugar a los productos HCl y el radical libre CH3·. Este último puede a su vez reaccionar con otra molécula de Cl2   para brindar el producto ClCH3       y el   radical libre Cl·  que vuelve a reaccionar como en el paso anterior y asi propagar la cadena de reacciones:

Cl·  +  CH 4
HCl +  CH3·
CH3·  +  Cl2
Cl·
+
ClCH3
Esta serie de reacciones se conocen como reacciones de propagación.
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Tercer paso: Terminación de la cadena.
Los radicales libres pueden reaccionar entre sí, anulándose mutuamente, paso que se conoce como terminación.

Cl·  +  Cl·
Cl2
Cl·  +  CH3.
ClCH3
CH3· + CH3·
CH3CH3
La reacción conduce a una mezcla de productos clorados.

El mecanismo  mediante  radicales  libres se lleva  a cabo también  en nuestro organismo.  Algunas especies tienden a formar radicales libres los cuales juegan un papel generalmente perjudicial, ya que al reaccionar con moléculas tales como proteínas o  lípidos  u  otras
que  desempeñan  una  función  biológica  determinada  en  nuestro organismo,  las  desactivan   funcionalmente  al  ser  transformadas  en  la  reacción, generalmente,
por
  oxidación.
Los
radicales
libres
son
causantes
de
algunas enfermedades como el cáncer, y el estudio de los mismos constituye un tema de gran importancia  y  actualidad.  Una  dieta  inadecuada,  el  hábito  de  fumar,  las  bebidas alcohólicas y algunas patologías, conducen a la producción de radicales libres. Es por ello  que  estos  hábitos  perniciosos  deben  ser  evitados  o   erradicados  de  nuestras costumbres. Los radicales libres son responsables en gran medida de la destrucción de la capa de ozono.

Existen sustancias que tienen gran afinidad por los radicales libres. A estas sustancias se  les  conoce como “trampas de radicales libres” o antioxidantes y actúan como inhibidores en  reacciones  cuyo mecanismo es radicálico; un ejemplo de estas sustancias es la hidroquinona cuya fórmula es:

HO
OH

8.8. Alquenos
Se designan con el nombre de alquenos aquellos hidrocarburos que contienen al menos un  grupo >C = C<. Estos compuestos también reciben el nombre de olefinas. Son compuestos no saturados o insaturados al no tener todos los hidrógenos posibles en su estructura carbonada. Su fuente natural son los gases provenientes de la destilación catalítica del petróleo y su fórmula general es CnH2n cuando tienen un solo doble enlace.

El miembro más representativo de la serie es el eteno  o etileno cuya fórmula global es C2H4  y su geometría es la siguiente:

H 1200    H
\
/ C = C
/
\
H
H
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Cuando el átomo de carbono tiene doble enlace presenta hibridación sp2    y el ángulo de enlace es de 1200. Por lo que todos los átomos se encuentran en un mismo plano.
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8.8.1. Isomería de los alquenos
Isomería geométrica o de CIS-TRANS

Los
alcanos,
como
vimos
anteriormente,
podían
presentar
diferentes conformaciones debido a la posibilidad de giro que existía a través del simple enlace. Sin embargo en el caso de los alquenos, esta posibilidad de giro se ve impedida debido a la rigidez y fortaleza del  doble  enlace. Esto hace que en compuestos como el 2- buteno CH3-CH=CH-CH3,  se puedan presentar dos tipos de compuestos con geometría diferente que no se pueden interconvertir uno en otro por impedimento de giro libre y por tanto son compuestos diferentes, o sea, son isómeros. Este tipo de estereoisomería se denomina geométrica o de CIS-TRANS (CIS: del mismo lado, TRANS: en lados opuestos)

hν
Cl:Cl
2Cl·
La isomería CIS-TRANS sólo se presenta cuando los átomos o grupos unidos al carbono del doble enlace son diferentes. Por ejemplo, para el compuesto  Cl –CH = CH–  Cl

Los isómeros serían:
	Cl
	Cl
	Cl
	
	H
	

	\
	/
	
	\
	
	/


C = C
C = C

/
\
/
\

H
H
H
Cl
TRANS

CIS
Los cicloalcanos sustituidos también pueden presentar isomería CIS-TRANS, debido a la  imposibilidad de giro en los enlaces del ciclo esto se observa en el 1,2– diclorociclopentano:

Cl

Cl
Cl
Cl

TRANS
CIS
8.8.2. Isomería de posición y de función

Los alquenos presentan isomería de posición; para el compuesto de fórmula general C5H10  existen dos posibilidades:

CH2  = CH – CH2  – CH2  – CH3
CH3  – CH = CH – CH2  – CH3
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1- penteno
2- penteno
Además estos compuestos son isómeros de función de los cicloalcanos. Por ejemplo, el ciclopentano y el 1-penteno responden a la fórmula global C5H10.

8.9. Nomenclatura de los alquenos
Los alquenos se nombran dándole la terminación –eno a la cadena carbonada más larga que contenga el doble enlace, anteponiendo al nombre un número que indique la posición que tiene el doble enlace, procurando que este número sea el más pequeño posible, o sea, se enumera la cadena por el extremo más cercano al doble enlace. Los sustituyentes se nombran de forma similar a como se hace en los alcanos. Por ejemplo el compuesto representado a continuación se nombra 2,5-dimetil-2-hexeno.

CH3
CH3
|
|

CH3  – C = CH – CH2  – CH – CH3
En el caso de que el alqueno presente más de un doble enlace en la cadena se indica la posición en que se encuentra y se señala el número de éstos con los prefijos di, tri, tetra, etc.

Ejemplo:
CH3
| CH2  = CH – CH = CH – CH2  – CH – CH3
6 – metil – 1,3 – heptadieno

8.10. Propiedades físicas
Los alquenos presentan temperaturas de ebullición y de fusión similares a la de los alcanos de  masa molar semejante.  La solubilidad  en agua es baja debido a su carácter  apolar.  Los  isómeros   CIS-TRANS  presentan  marcada  diferencia  en  sus temperaturas de fusión debido a la diferencia de  simetría entre ambos isómeros. Por ejemplo, la temperatura de fusión del CIS 2-buteno es de –1390C y la del TRANS 2- buteno es de –1060C. A medida que la masa molar va en aumento las temperaturas de fusión y ebullición crecen y la solubilidad en agua disminuye.

8.11. Propiedades químicas
Los alquenos a diferencia de los alcanos, son extremadamente reactivos. Las reacciones  principales que ocurren en los alquenos son las reacciones de adición al doble enlace que de forma general pueden representarse:

A
B

|
| R2C = CR2    + A – B
R2C – CR2
En las reacciones de adición todos los átomos que participan en la reacción están incluidos en el producto. Este tipo de reacción transcurre con ruptura del doble enlace y la  adición  de  los  reactivos.  En  las  reacciones  de  adición  participan  los  electrones periféricos del enlace
, más débiles. Al romperse el enlace
y unirse el reactivo se
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producen dos nuevos enlaces
, con lo que el proceso global libera energía. El enlace original del  alqueno no interviene en la reacción de adición y permanece intacto. De esta forma el agente reactivo se adiciona al doble enlace carbono-carbono para dar un producto que contiene todos los átomos de las dos sustancias reaccionantes.  Ejemplos de este tipo de reacción son las siguientes:

Adición de hidrógeno:
H
H

|
|
H2C = CH2 (g)
+
H2 (g)
Ni o Pt
CH2  – CH2 (g)
Eteno
Etano

A pesar de que la reacción libera gran cantidad de energía, es preciso llevarla a cabo en presencia de un catalizador metálico, ya que posee alta energía de activación.

Adición de halógenos:
Los halógenos se adicionan fácilmente a los alquenos



Br
Br

|
|
H2C = CH2 (g)
+
Br2 (l)
CH2  – CH2 (g)

8.11.1. Regla de Markovnikoff
Cuando se hace reaccionar un alqueno asimétrico (a los dos átomos de carbono unidos por el doble enlace se unen átomos o grupos de átomos desiguales) tal como el propeno  con un reactivo asimétrico como el HBr(g) se pueden obtener dos productos de reacción:

Br
|
CH3  – CH – CH3
2–bromopropano
CH3  – CH = CH2 (g)   + HBr (g)


CH3  – CH2  – CH2
| Br
1–bromopropano
Se ha  observado  que  cuando  ocurre  este  tipo  de  adición  el  producto  que predomina es  el 2-bromopropano. La explicación de este fenómeno fue dada por el científico ruso V. Markovnikoff en 1869 y que resumió en la regla que lleva su nombre. “Cuando se adiciona un reactivo asimétrico  a  una molécula de alqueno asimétrica, la parte positiva del reactivo se adicionará  preferentemente al átomo
de carbono del doble enlace que contenga mayor número de hidrógenos”.
Esto se puede explicar por el efecto inductivo que existe en la molécula del alqueno. Por ejemplo en el propeno, el grupo metilo ejerce un efecto inductivo sobre el
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átomo de carbono central de tal manera que este átomo se carga negativamente y repele la nube  electrónica π del doble enlace hacia el átomo de carbono del extremo, que resultará ser el de mayor densidad electrónica, como se observa  a continuación:

δ-

CH3
CH  –
CH2
Mecanismo de reacción:



H
Br
+    - δ-
δ    δ

+
|
Br -
|

CH3
CH –   CH2
+ H Br
CH3  – CH – CH2
CH3  – CH – CH3
En la naturaleza existen muchos compuestos  insaturados que contienen uno o más dobles enlaces en la molécula. Las grasas y aceites presentan insaturación en las largas cadenas de los ácidos  grasos que la forman y se presentan casi siempre en la forma geométrica CIS. La vitamina A y el  β  caroteno, su precursor, son casos de poliinsaturación.

La   insaturación   de   las   cadenas   carbonadas   en   algunos   compuestos   biológicos constituyen  un  elemento  estructural  importante  que  influye  notablemente  en
sus propiedades.

8.12. Alquinos
Los alquinos o acetilenos son hidrocarburos alifáticos insaturados que contienen al menos un triple enlace –C
C– en su cadena carbonada. La fórmula general para estos compuestos  cuando poseen un solo triple enlace es CnH2n   -.2. El representante más sencillo e importante de esta clase de compuestos es el etino o acetileno:

H –  C  ≡ C – H
180 0
La estructura geométrica de este compuesto es lineal, por tanto, el ángulo de enlace es de 1800  correspondiente a la hibridación sp.

8.12.1. Nomenclatura
Los alquinos se nombran dando la terminación –ino al nombre del alcano con el mismo número de átomos de carbono. El resto de las reglas de nomenclatura es igual que la vista para los alquenos y alcanos.

Pueden presentar isomería de cadena, de posición y de función con los dienos.

8.12.2. Propiedades físicas
Sus propiedades físicas son similares a las de los alquenos y alcanos, aunque sus temperaturas  de  fusión son ligeramente superiores a las de los alquenos y alcanos de masa molar similar.

El acetileno es el representante más utilizado. Se emplea en las lámparas de alumbrado en áreas rurales o en aquellas que no poseen luz eléctrica, ya que arde con
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llama muy brillante. También se emplea para soldar o cortar metales, debido a que en su combustión completa la llama llega a alcanzar 2700 0C.

Se conocen alquinos naturales presentes en productos de origen vegetal, pero estos son muy escasos.

8.13. Compuestos aromáticos
Los  hidrocarburos  aromáticos  son  compuestos  que  tienen  la  característica  de  ser siempre cíclicos, presentando un tipo especial de insaturación. El nombre de aromático se les asignó en un inicio porque la mayoría de estos compuestos poseen olores intensos y agradables.

Tienen al benceno como “molécula progenitora” por ser el componente aromático más sencillo.
8.13.1. Estructura del benceno
El benceno fue descubierto en 1825 por el científico inglés Michael Faraday. Los estudios realizados para la determinación de la fórmula global del benceno dieron como resultado la fórmula C6H6  lo que plantea una fuerte insaturación, sin embargo, no posee las propiedades químicas y físicas de los compuestos insaturados.

La estructura del benceno constituyó un enigma durante muchos años, hasta que Kekulé, científico alemán, propuso una fórmula estructural (Figura 8.5 ) para el benceno en 1865 que obtuvo  inmediatamente aceptación universal y aunque presenta algunas inconsistencia es todavía ampliamente utilizada.

I
II

Figura 8.5.   Representación de la estructura del benceno según Kekulé
Como se observa en la figura los dobles enlaces no permanecen rígidos entre los átomos de carbono adyacentes, sino que existe una oscilación de estos.

Se ha comprobado por difracción electrónica que la distancia de enlace  carbono

– carbono  en el benceno es la misma (1,39 0A) para todos los enlaces. Este hecho, de por sí,  testimonia que en el benceno no hay enlaces simples ni dobles, porque si así fuera unas distancias serían iguales a 1,54 A0  en el simple enlace y otros iguales a 1,33

A0   en el doble enlace. En consecuencia es intermedio entre estos dos valores
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Para explicar el hecho de la inercia química del benceno y que la distancia de enlace  carbono  – carbono en su molécula sea la misma para todos los enlaces, se ha planteado que la  verdadera estructura del benceno no es ninguna de las dos fórmulas propuestas por Kekulé, sino que realmente existe como un híbrido de las estructuras I y II.

La estructura del benceno se explica basándose en la hibridación sp2   de los átomos de carbono. Cada  átomo de carbono forma los enlaces σ con los átomos de carbono e hidrógeno en los que el  solapamiento es frontal. La interpenetración de los orbitales híbridos sp2   de los seis átomos de carbono da como resultado una molécula plana de forma hexagonal y ángulos internos de 1200  como se muestra a continuación:

1200
En cada uno de los seis átomos de carbono queda un electrón en el orbital p. Estos orbitales son perpendiculares al plano de la molécula cuyos lóbulos están situados por encima y por debajo del plano como se muestra en la Figura 8.6.

Figura 8.6. Representación de los orbitales p perpendiculares al plano de la molécula de
benceno

Estos orbitales p se solapan entre sí y dan como resultado las nubes electrónicas formadas por seis electrones π que abarcan los seis átomos de carbono. Los electrones π se delocalizan entre todos los orbitales p formando una nube electrónica por encima y por debajo del plano de la molécula  que le proporciona estabilidad a la misma.

[image: image5.png]



Figura 8.7. Representación de la molécula de benceno con el solapamiento de los orbitales p

En la práctica el benceno se representa de la siguiente forma:

Esta estructura electrónica le confiere al benceno ciertas propiedades que se conocen como aromáticas, las cuales en condiciones normales son:

1.  Resistencia a la oxidación y reducción.

2.  Resistencia al ataque de hidróxidos y ácidos.
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3.  Resistencia a las reacciones de adición típicas de los alquenos.

4.  Elevada densidad electrónica en el núcleo, lo cual
facilita las reacciones de sustitución frente a reactivos electrofílicos.

El benceno es a TPEA un líquido incoloro, tóxico e insoluble en agua. Su temperatura de ebullición y fusión son 800C y 5,530C respectivamente.

8.13.2. Derivados aromáticos

A  partir  del  benceno  podemos  construir  la  serie  aromática  de  las  formas siguientes.

1.  Sustituyendo uno o más átomos de hidrógeno del núcleo bencénico:
CH3
CH3


CH3
CH3
CH3
CH3
metilbenceno
1,3,5- trimetilbenceno
bifenilo
metadimetilbenceno
(Tolueno)
2.  A través de la unión de uno o más anillos adicionales a una o más posiciones del anillo bencénico progenitor:

Naftaleno
Fenantreno
Antraceno
Cuando existe un sustituyente en el anillo bencénico el compuesto se nombra con la  terminación benceno añadida al nombre del radical o sustituyente, aunque la mayoría de estos compuestos se conocen por sus nombres comunes:

CH3
OH
NH2
Cl
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Metilbenceno
Hidroxibenceno
Aminobenceno
Clorobenceno

( tolueno)
(Fenol)
(Anilina)
Cuando existen dos sustituyentes en el anillo puede haber isomería de posición. Los isómeros resultantes se diferencian con los términos orto, meta y para en dependencia de las disposiciones que tengan entre
si los sustituyentes en el anillo. Cuando los sustituyentes están adyacentes, la isomería se denomina orto(-o) , si se encuentra en posiciones opuestas se denomina para(-p) y meta (-m) si  están separados entre si por una sola posición.
Veamos algunos ejemplos
OH
CH3
OH
Cl

m – dihidroxibenceno
p – clorometilbenceno
m-hidroxifenol
p-clorotolueno
.
OH CH3
o – hidroximetilbenceno

o-metilfenol
o-hidroxitolueno
En el caso de tener tres sustituyentes en el anillo se nombran indicando con números la posición de estos, tratando de que tomen el número más pequeño posible.

OH

OH CH3
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OH
CH3
OH
1, 2, 4  trihidroxibenceno
2-hidroxi-1,4-dimetilbenceno
En el caso de los compuestos con anillos condensados se utiliza la nomenclatura tradicional. Algunos compuestos de este tipo se vieron anteriormente con sus nombres respectivos.
La fuente principal de los hidrocarburos aromáticos es en primer lugar el alquitrán de hulla y en segundo lugar el petróleo. Existen además muchos compuestos de origen vegetal que poseen anillos aromáticos o anillos condensados y constituyen sus fuentes naturales. Ejemplos de ellos son los que se muestran a continuación:
CH3
OH
CH3  – CH – CH3
Timol (aceite esencial) Se utiliza como fungicida
HO
O
O C6H11
Esculina  (Se utiliza contra las quemaduras del sol)
Los esteroides constituyen un grupo de compuestos naturales que se derivan del fenantreno. Entre estos se encuentran algunos derivados presentes en las plantas y en el organismo animal como el que mostramos a continuación:
CH3

CH3
/ CH3 
CH2 
CH2 
CH

\
/
\
/
\
/
\

CH
CH2 
CH2 
CH3
CH3


Colesterol
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HO

El núcleo fundamental de estos compuestos es el ciclopentanofenantreno.

Las hormonas sexuales, los ácidos biliares, así como algunos medicamentos de gran importancia presentan también esta estructura.
RESUMEN:
  Los hidrocarburos son compuestos formados por carbono e hidrógeno solamente.Se clasifican en alifáticos y aromáticos.

  Los  alcanos  son  aquellos  hidrocarburos  alifáticos  en  los  cuales  los  átomos  de carbono se unen  entre sí a través de un enlace simple. Poseen hibridación sp3   en cada uno de sus átomos de carbono.

  Los alcanos presentan isomería de cadena solamente y debido a la posibilidad de giro libre a  través  del simple enlace pueden presentar diferentes conformaciones, cuyo número va aumentando a medida que crece el número de átomos de carbono en  la  cadena.  Son  pocos  solubles  en  agua  debido  a  su  naturaleza  apolar.  Las temperaturas de ebullición y de fusión de los alcanos son  bajas para los primeros miembros de la serie y van creciendo a medidas que aumenta la masa  molar. En compuestos isómeros, las menores temperaturas de ebullición corresponden a los más ramificados.



Los  alcanos  se  oxidan  o  combustionan  en  presencia
de  dioxígeno  gaseoso, desprendiendo gran cantidad de calor, para dar dióxido de carbono y agua. Esta propiedad  es   común  al  resto  de  las  funciones  orgánicas  cuando  se  oxidan completamente. Los halógenos  reaccionan con los alcanos en presencia de luz a través de un mecanismo de radicales libres.

  Los alquenos son aquellos compuestos que presentan en su estructura al menos un doble enlace carbono-carbono. La hibridación sp2  es la característica de los alquenos para  los  carbonos  del   doble  enlace.  Pueden  presentar  isomería  de  cadena, geométrica o de CIS-TRANS, de función y de posición.

  Las propiedades físicas de los alquenos son muy similares a la de los alcanos.

  Las principales reacciones que presentan los alquenos son las de adición al doble enlace. En caso de alquenos asimétricos, cumplen con la regla de Markovnikoff.

  Los alquinos se caracterizan por presentar un triple enlace carbono-carbono en la molécula. Poseen hibridación sp. Su principal representante es el acetileno C2H2.

  Los compuestos aromáticos tienen  como  representante  principal al benceno. La hibridación de los átomos de carbono en la molécula de benceno es sp2, por lo cual todos los átomos se encuentran en el mismo plano. La estructura de este compuesto presenta una alta conjugación electrónica que estabiliza la molécula.

CAPÍTULO 9. COMPUESTOS OXIGENADOS.
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Los compuestos orgánicos oxigenados se agrupan en una serie de familias que se diferencian entre sí por el número, disposición y la multiplicidad del enlace del átomo o los átomos de oxígeno  que posea el compuesto.

Las   principales   clases   de   compuestos   que   abordaremos   son:   alcoholes, aldehídos,  cetonas,  ácidos  y
ésteres.  Existen  otras  series  de  compuestos  de  gran importancia biológica como los lípidos, aminoácidos, proteínas, carbohidratos y ácidos nucleicos que contienen oxígeno y en algunos casos otros elementos y que debido a sus propiedades  específicas  y  a  su  importancia  en  el  estudio  de  las  ciencias  médicas dedicaremos especial tratamiento en este texto.

9.1. Alcoholes

Estos compuestos existen de forma abundante en la naturaleza y su obtención se puede realizar  a  partir de productos naturales vegetales o a partir del petróleo. Por ejemplo, el etanol, (alcohol del vino), se obtiene por fermentación de los azúcares de algunos frutos o cereales como la caña de azúcar o remolacha.

El grupo funcional que caracteriza estos compuestos es el grupo hidroxilo (- OH), por lo que su fórmula general es R-OH.
Dependiendo  del grupo  R los  alcoholes  se  pueden  clasificar  en  alifáticos  y aromáticos.  Ejemplos de ambos tipos de alcoholes son los siguientes.

CH2  –OH
CH3-CH2-OH
OH

Alcohol bencílico
etanol
Ciclohexanol

Los alcoholes pueden ser polihidroxilados, o sea, pueden poseer en su  estructura más de un grupo –OH. Ejemplos de estos tipos de compuestos son los dioles y trioles:

CH2-CH- CH2
CH2- CH2
|
|
|
 |
| OH   OH OH
OH   OH

Glicerina (triol)
Etilenglicol (diol) Propanotriol

Etanodiol
Otra forma de clasificar los  alcoholes es en primarios, secundarios y terciarios de acuerdo al tipo de carbono al que se encuentre unido el grupo –OH. Si se encuentra unido a un carbono primario el alcohol será primario, si lo está a uno secundario será secundario y lo mismo sucederá con el terciario.

CH3
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|

CH3 - CH2 - OH
CH3-CH- CH3
CH3-C- CH3
|

|

OH
OH

Primario
Secundario
Terciario
9.1.1. Nomenclatura
reglas:

Para nombrar los alcoholes monohidroxilados nos basamos en las siguientes

1. Se selecciona la cadena carbonada más larga que contenga el grupo –OH.
2.
Se  enumera  la  cadena  comenzando  por  el  extremo  más  cercano  al  grupo funcional.
3. Se antepone al nombre del compuesto un número que indica la posición del grupo funcional.
4. Si la cadena es ramificada, se procede de igual forma que en el caso de los hidrocarburos.
5.
Se  cambia  el  nombre  del  alcano  correspondiente  a  la  cadena  carbonada principal, sustituyendo la “o” final por la terminación “ol”.
Ejemplo No 1
CH3-CH- CH3
La cadena consta de tres átomos de carbono, por tanto el alcano

|

correspondiente es el propano. OH

nombrará


El grupo –OH está situado en el carbono 2. El compuesto se

2-propanol.
Ejemplo No  2
CH3
CH3
En este caso existen ramificaciones, éstas se señalan de la misma

|
|
forma que en el caso de los hidrocarburos visto anteriormente

CH3-CH-CH2-C-OH
y se antepone al nombre del alcohol.

| CH3
2,4- dimetil –2- pentanol

Es recomendable conocer los nombres tradicionales de estos compuestos ya que su uso está muy extendido. En la nomenclatura tradicional se les da la terminación – ílico, se utiliza el prefijo  derivado del número de átomos de carbono que posea la cadena y se antepone la palabra alcohol.
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	Por ejemplo:
	

	CH3– CH2– OH

Alcohol etílico
	CH3– OH

Alcohol metílico
	CH3– CH– CH3
|

	
	
	OH


Alcohol isopropílico
Esta  nomenclatura  tiene  importancia  en  medicina  ya  que  algunos  términos médicos  se  identifican  a  través  de  ella.  Por  ejemplo  “aliento  etílico”es  el  aliento provocado  por  la  ingestión   de  bebidas  alcohólicas,  “intoxicación  metílica”es  la provocada por la ingestión de metanol.  También  algunos productos se comercializan con estos nombres.

9.1.2. Isomería

Los alcoholes presentan tres tipos de isomería: isomería de cadena, isomería de posición e isomería de función con los éteres, compuestos cuya fórmula general es R-O- R’.

Ejemplos de cada una de ellas son los siguientes:

Isomería de cadena

CH3– CH– CH2– OH
CH3– CH2– CH2– CH2– OH

‌|

CH3
1-butanol metil-1-propanol

Isomería de posición

CH3– CH– CH3
CH3– CH2– CH2– OH

|

OH
1-propanol

2-propanol

Isomería de función

CH3-O-CH3
CH3-CH2-OH Metoximetano

etanol

(éter metílico)
(alcohol etílico)
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9.1.3. Estructura de los alcoholes
Son sustancias moleculares al igual que los hidrocarburos pero presentan un grupo –OH al menos en su composición. Esto le confiere cierta polaridad a la molécula así como la posibilidad de  asociarse por puente de hidrógeno, cuestión que influye notablemente en sus propiedades.

La asociación  molecular en los alcoholes es más débil y
ocurre en menor extensión que en el agua donde hay mayor polaridad y que además tiene dos átomos de hidrógeno unidos al átomo de oxígeno:

HO- - - HO- -  -HO- - -HO

\
\
\
\

R
R
R
R
9.1.4. Propiedades físicas
Debido a la existencia de los puentes de hidrógeno estos compuestos presentan temperaturas  de  ebullición anormalmente altas en comparación con otros compuestos orgánicos de masa molar similar.

La influencia del puente de hidrógeno en las altas  temperaturas de ebullición de los alcoholes la podemos observar cuando comparamos las temperaturas de ebullición del agua, el éter etílico y el etanol:

	Compuesto
	Masa molar
(g.mol-1)
	Temperatura de ebullición (oC)

	H-O-H
	18
	100

	C2H5-OH
	46
	78

	C2H5-O-C2H5
	74
	35


Obsérvese que a medida que la masa molar crece, la temperatura de ebullición disminuye,  fenómeno sólo atribuible a la pérdida de la posibilidad de asociación a medida que se pierde el átomo de hidrógeno unido al oxígeno.

A igual que en el caso de los hidrocarburos, los alcoholes ramificados presentan temperaturas de ebullición menores que las de sus isómeros de cadena recta:

CH3– CH2– CH2– CH2– CH2– OH

T. eb.=138 oC CH3– CH– CH2– CH2– OH
T. eb.=132 oC

| CH3
CH3
|

CH3– C– CH2– OH
T. eb.=113 oC
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| CH3
En cuanto a las temperaturas de fusión, estas crecen a medida que aumenta la masa molar.

Se observa, que al igual que en otras clases de compuestos orgánicos;  a medida que el  compuesto es más simétrico su temperatura de fusión es más elevada, ya que puede formar redes  cristalinas más perfectas. Este efecto se puede observar en los isómeros del 1-butanol.

CH3– CH2– CH2– CH2– OH
T. f.= -90 oC

CH3– CH– CH2– OH
T. f. = -108 oC

| CH3
CH3
|

CH3 – C – OH
T. f. = 25 oC

| CH3
La solubilidad en agua de los alcoholes es alta para los tres primeros miembros de la serie debido a la posibilidad de asociarse con el agua por puentes de hidrógeno. Sin embargo, a medida  que  la cadena hidrocarbonada aumenta, el efecto apolar que proporciona la misma va influyendo en  la  solubilidad, por ejemplo, el 1-butanol de cadena recta sólo se disuelve un 9% en agua. La ramificación eleva la solubilidad, así el metil-2-propanol isómero del 1-butanol se disuelve en agua en todas las proporciones.

9.1.5. Propiedades químicas de los alcoholes
Los alcoholes presentan gran reactividad química. Esta facilidad para reaccionar los  hace  muy  útiles  como  materia  prima  para  la  obtención  de  gran  número  de compuestos. Ilustraremos los tipos de reacciones más importantes de los alcoholes.

Reacción con los metales.
Los alcoholes muestran débil carácter ácido. Esta propiedad queda demostrada al reaccionar con  metales activos como el Na, Mg, Al, etc. para dar alcóxidos metálicos y dihidrógeno gaseoso.

Na(s)     +  C2H5– OH
C2H5O-    Na+       + ½ H2(g)
Los alcoholes primarios muestran la mayor reactividad, le siguen los alcoholes secundarios y  por último los terciarios que casi no reaccionan. Este orden se debe al mayor carácter ácido que  presentan los alcoholes primarios respecto a los otros dos tipos de alcoholes ya que existe mayor efecto inductivo  sobre el carbono que posee el grupo –OH en el alcohol terciario y como  consecuencia de ello, éste grupo estará
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débilmente retenido y actuará como una base, o sea, con menor carácter ácido como se observa en la siguiente serie de alcoholes:

CH3
|

CH3 – C– OH
CH3– CH – CH3
CH3– CH2– CH2– OH

|
 | CH3
OH

Aumenta el carácter ácido
Oxidación de los alcoholes
Los alcoholes se oxidan con relativa facilidad utilizando el dioxígeno del aire como
oxidante
en
presencia
de
catalizadores
metálicos
y
a
altas temperatura así como   en presencia de agentes oxidantes apropiados como   (Cr2O72-  / H+), ( MnO4-/OH-) y otros en condiciones controladas. Como producto de la oxidación se obtiene un aldehído cuando el alcohol es primario y una cetona cuando es secundario. El aldehído o la cetona obtenida  tendrán igual número de átomo de carbono que el alcohol que le dio origen

Para  un  alcohol  primario  la  reacción  se  puede  esquematizar  de  la  forma siguiente:

[O]

R– CH2  – OH
R – C ═ O (aldehído)

| H

Obsérvese que el aldehído se puede identificar como el producto de oxidación del alcohol porque se ha formado un enlace múltiple con el átomo de oxígeno o por la pérdida de dos átomos de hidrógeno en el carbono que tiene el grupo funcional  de la molécula de alcohol.

como:

En el caso de los alcoholes  secundarios,  la reacción  se puede  esquematizar

R
R

|
[O]
‌|

R– CH– OH
.
R– C = O   (cetona)

Los alcoholes terciarios al no tener hidrógeno en el carbono que porta el grupo – OH
no
se
deshidrogenan
sino
que
se
deshidratan
formando
los
alquenos correspondientes.

CH3
CH3
|
[O]
|
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	CH3 – C– OH
	
	CH2= C

	|

CH3
	- H2O
	CH3


Reacción con los ácidos inorgánicos
Los alcoholes pueden reaccionar con los ácidos inorgánicos, como el H3PO4  , H2SO4   y otros para formar ésteres inorgánicos. Estas reacciones se pueden considerar como una deshidratación  intermolecular entre el ácido y el alcohol. Por ejemplo, la ecuación de la reacción del metanol con el ácido fosfórico sería:

O
O

CH3  – OH + HO – P – OH
CH3– O– P– OH
+   H2O
(1) OH

OH

La reacción se puede extender al resto de los grupos ácidos del fosfórico

O
O

3CH5– OH + HO – P – OH
CH3O– P– OCH3
+  3 H2O
(2) OH

OCH3
Los compuestos que se obtienen de las reacciones entre los ácidos inorgánicos y

los  alcoholes  se  denominan  ésteres  inorgánicos  y  se  nombran  igual  que  las  sales inorgánicas, o  sea, se le da la terminación –ato al ion del ácido y a continuación el nombre del radical alquilo. Por  ejemplo, en el caso de la reacción (1), el producto formado se nombrará dihidrógeno fosfato de  metilo y en el caso de la reacción (2) fosfato de trimetilo.

Más adelante se verá la importancia de los ésteres fosfóricos desde el punto de vista  biológico.  Los compuestos denominados nucleótidos, precursores de los ácidos nucleicos están formados por la unión de un grupo fosfato, una molécula de azúcar y una base nitrogenada en el cual  el grupo fosfato y el azúcar se unen a través de un enlace tipo éster

Los  ésteres inorgánicos se pueden formar con alcoholes trihidroxilados como la glicerina. Un ejemplo de este tipo de compuesto lo constituye la nitroglicerina que es el éster que se forma al reaccionar el ácido nítrico con la glicerina

CH2– O– NO2
CH– O– NO2
Nitroglicerina
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CH2– O– NO2
La nitroglicerina tiene un alto poder explosivo y con ella se fabrica la dinamita. Este  compuesto se utiliza como medicamento para el tratamiento de algunas afecciones coronarias.

9.1.6. Aplicaciones de los alcoholes
Los  alcoholes  se  utilizan  de  forma  profusa  en  diversos  campos  de  la  vida moderna. Cada año crece el consumo de alcohol tanto en la industria como en la vida doméstica.

Constituyen material de partida para la síntesis de numerosos compuestos de utilidad industrial tales como los ésteres, aldehídos, cetonas, halogenuros de alquilo y otros. Se utilizan como disolventes de pintura, barnices, lacas así como en la extracción de  numerosos  productos  naturales.   En   la  fabricación  de  medicamentos  y  como disolventes en la industria farmacéutica. Como  combustible doméstico y de vehículos automotores. Como anticongelantes, fundamentalmente los glicoles. Sería muy tedioso enumerar todas las aplicaciones de los alcoholes en la vida moderna.

Todos los alcoholes son tóxicos, el menos tóxico es el etanol que se utiliza universalmente como bebida euforizante. Para este uso se expende en una gran variedad de presentaciones que difieren entre sí por la graduación alcohólica o por el bouquet o sabor que poseen, dependiendo de las condiciones de fermentación y el tipo de cereal o fruto de procedencia.

El etanol ataca el Sistema Nervioso Central. El sitio de oxidación es el hígado. Se elimina fundamentalmente por la respiración y en menor proporción por la orina. La ingestión de alcohol disminuye la absorción intestinal de las vitaminas del grupo B y favorece la aparición de  enfermedades  por carencia (beriberi, pelagra y polineuritis). Produce aceleración cardiaca,  vasodilatación periférica, sensación de calor en la piel, pero favorece la pérdida de calor y es perjudicial si el sujeto debe exponerse al frío. Su consumo habitual va ligado a la aparición de enfermedades como la cirrosis hepática y el hígado graso  Es un narcótico paralizante disminuye el reflejo, alarga el tiempo de reacción  sensorial,  altera  la  coordinación  neuromuscular  y  por  tanto  aumentan  los errores aunque el sujeto cree lo contrario, especialmente en pruebas que exijan atención y  memoria. La fatiga muscular  es más rápida. En resumen  el alcohol perturba las funciones  neuromotoras la atención y la memoria. Su acción estimulante es fugaz y generalmente ilusoria. Su consumo va ligado a la disolución de la familia, el vicio, el crimen y la degradación moral del individuo. No es aconsejable el consumo de alcohol fuera de las actividades sociales, ya que perjudica  tanto las actividades físicas como intelectuales y produce una dependencia que convierte al individuo en un marginado de la familia, el trabajo y la sociedad.

9.2. Fenoles
Cuando el grupo –OH se encuentra enlazado directamente al anillo aromático los compuestos  formados se denominan fenoles. El compuesto más representativo es el fenol que se representa a continuación:

OH
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El fenol es de gran importancia comercial, junto con  sus derivados se emplean como desinfectantes, germicidas y anestésicos locales.

Los fenoles dihidroxilados son muy utilizados para diversos fines y se conocen por sus nombres tradicionales:

OH
OH
OH

OH
OH
OH o-hidroxifenol

m-hidroxifenol

p-hidroxifenol catecol
Resorcinol
hidroquinona
9.3. Éteres
Los  éteres  son  compuestos  formados  por  la  unión  de  dos  grupos  alquilos mediante un átomo de oxígeno y su estructura general es R – O – R.

Si los  grupos  R  son  iguales  se  denominan  simétricos  y  si  son  desiguales asimétricos.

CH3  – O – CH3
CH3  – O – CH2  – CH3
Éter metílico( simétrico)
Éter metiletílico( asimétrico)

9.3.1. Nomenclatura
Las reglas de la IUPAC para los éteres plantea que estos compuestos se nombran considerando el grupo alquílico o arílico más sencillo unido al átomo de oxígeno como alcoxi o aroxi y a continuación el nombre del otro sustituyente como alcano. Veamos un ejemplo

CH3  – CH2  – O – CH2  – CH2  – CH3
Etoxipropano.
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Otra  forma  de  nombrar  estos  compuestos  es  derivando  los  nombres  de  los sustituyentes unidos al átomo de oxígeno con la terminación –ilico .Ejemplo:

CH3   – CH2   – O – CH2   – CH2   – CH3
Éter etilpropílico
Al no formar enlaces por puente de hidrógeno por no tener átomos de hidrógeno unidos  al  átomo  de  oxígeno,  estos  compuestos
tienen  temperaturas  de  ebullición similares a las de los hidrocarburos de masa molar comparable. Por ejemplo:

CH3  – CH2  – CH2  – CH2  – CH3
CH3  – CH2  – O – CH2  – CH3
Masa molar = 72 g/mol
Masa molar = 74 g/mol
T. eb = 360C
T. eb = 350C
Sin embargo como el átomo de oxígeno puede formar enlaces de hidrógeno con el agua, los éteres poseen una solubilidad similar a la de los alcoholes  isómeros. Un ejemplo de lo anterior se puede observar a continuación:

CH3  – CH2  – CH2  – CH2  – OH
CH3  – CH2  – O – CH2  – CH3
n – butanol
éter etílico
Masa molar = 74 g/mol
Masa molar = 74 g/mol
La solubilidad de ambos compuestos es  8 g/100 mL de H2O a 250C.

Los  éteres  son  poco  reactivos  y  sus  propiedades  químicas  no  constituyen objetivo de nuestro texto.

El éter etílico se utiliza con frecuencia como anestésico en medicina. Es un depresor del sistema nervioso central y se viene utilizando desde 1842 como anestésico. Como disolvente se emplea ampliamente en los laboratorios de química orgánica para realizar extracciones en productos naturales.

9.4. Aldehídos y cetonas
Los  aldehídos  y  cetonas  son  sustancias  que  están  muy  distribuidas  en  la naturaleza.  Ambas contienen el grupo >C=O que es el responsable de sus propiedades físicas y químicas, ya que posee gran reactividad.

H

|

El grupo funcional de los aldehídos es el grupo formilo (– C = O). El miembro más  pequeño  de la familia de los aldehídos es el formaldehído o  metanal.  El grupo funcional de las cetonas es el grupo carbonilo (>C=O). Entre las cetonas el miembro más pequeño y representativo es la propanona:

O
O

||
||

H  C H
CH3  – C – CH3
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Metanal
Propanona
Las cetonas pueden ser simétricas si ambos grupos hidrocarbonados unidos al grupo CO son iguales y asimétricas si no lo son:

O
||

C – CH3
 
acetofenona (asimétrica) 

9.4.1. Nomenclatura
Para nombrar  estos  compuestos  se  utilizan  indistintamente  la  nomenclatura tradicional  o  la  de  la  IUPAC.  En  el  caso  de  los  aldehídos  alifáticos  se  nombran sustituyendo la “o” del nombre del alcano correspondiente por la terminación “al”.  Al numerar la cadena se le asigna el número 1 al carbono del grupo >C = O, ejemplo

CH3
O

|
||

CH3  – CH – CH2  – C – H
3- metilbutanal
La   terminación   –aldehído   se   utiliza   corrientemente   para   nombrar   estos compuestos derivando el nombre del alcano que posee el mismo número de átomos de carbono. Ejemplos:

O
O

//
//

H – C
metanaldehído
CH3  – C
etanaldehído
\
(formaldehído)
\
(acetaldehído)
H
H

Las cetonas se nombran dando la terminación – ona a la cadena hidrocarbonada más larga que posee el grupo  >C = O, y se le asigna el número más pequeño posible a la posición del grupo > C = O.

O
O

||
||

CH3  – C – CH3
CH3  – CH2  – C – CH2  – CH3
Propanona
3-pentanona
Los aldehídos y las cetonas son isómeros de función y no se debe confundir con la isomería de posición, ya que sus grupos funcionales son diferentes

9.4.2. Estructura y propiedades físicas de los aldehídos y cetonas
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El grupo >C = O de los aldehídos y cetonas es el responsable de las propiedades que presentan estos compuestos. Si analizamos la estructura de este grupo observamos que está formado por un enlace
y otro
pero debido a la mayor electronegatividad del   átomo  de  oxígeno,  los  e-

estarán  desplazados  hacia  éste  último  átomo, proporcionándole una mayor densidad de carga negativa de forma tal que el grupo posee un momento dipolar inherente al desplazamiento de los electrones   :

+
  ¯ C
O

Debido  a  ello  existen  fuerzas  de  atracción  electrostática  dipolo-dipolo  en  las moléculas de aldehídos y cetonas y estos compuestos se presentan como líquidos, con una ligera asociación, que eleva su temperatura de ebullición por encima de la de los alcanos de masa molar semejante

O
O
CH3  – CH2  – CH2  – CH3
CH3  – C – CH3
CH3  – CH2  – C

\

H

n-butano
propanona
propanal
Masa molar = 58 g/mol
Masa molar = 58 g/mol
Masa molar = 58 g/mol

T.eb.= - 0,5 ºC
T.eb.= 56 ºC
T.eb.= 49 ºC

Sin embargo esta asociación molecular no llega a ser tan fuerte como en los alcoholes
que se  asocian por puente de hidrógeno y por ello sus temperaturas de ebullición son menores que la de los  alcoholes de masa molar similar. Esto se puede observar en los siguientes compuestos:

O
//

CH3  – CH2  – C
CH3  – CH2  – CH2  – OH

\

H

propanal
1- propanol
Masa molar = 58 g/mol
Masa molar = 60 g/mol

T. eb. = 490C
T. eb. = 97,20C

La solubilidad en agua de estos compuestos es apreciable en los primeros 5 miembros de la serie debido a la atracción electrostática dipolo-dipolo entre el grupo >C

= O y las moléculas de agua asi como la posibilidad de formar puentes de hidrógeno con este disolvente.

Por encima de 5 átomos de carbono la influencia de la cadena hidrocarbonada apolar es mayor y la solubilidad en agua disminuye.

Estos compuestos son más solubles que los hidrocarburos y menos soluble que los alcoholes.

9.4.3. Tautomería ceto – enólica
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Los aldehídos y cetonas que presentan al menos un átomo de hidrógeno  en el carbono  adyacente  al  grupo  carbonilo,  (Cα) presentan  dos  formas  isómeras  que  se denominan cetónica o aldólica y enólica

	H
	O
	H
	OH

	
	
	\
	/


H – C – C
C = C

	|
	\
	
	/
	\

	H
	
	H
	H
	H


Ambos isómeros  coexisten en equilibrio, predominando la forma aldólica. Obsérvese  que  la  interconversión  de  un  isómero  en  el  otro  es  debido  a  la

migración de un  Hα al oxígeno del grupo carbonilo con formación  de un  doble enlace carbono-carbono y ruptura del doble enlace carbono-oxígeno.

A cada una de las formas isómeras se le denomina tautómero y al fenómeno de interconversión, tautomería ceto-enólica.

Debido  a este  tipo  de  tautomería,  los aldehídos  y cetonas  pueden  presentar algunas reacciones características de los alcoholes.

9.4.4. Propiedades químicas de los aldehídos y cetonas
Oxidación. Ensayos cualitativos para la identificación de aldehídos
Los ensayos que veremos a continuación son específicos para aldehídos y no para  las  cetonas  por  lo  cual  sirven,  no  sólo  para  identificar  aldehídos  sino  como diferencia entre ambos tipos de compuestos.

Los aldehídos se oxidan fácilmente a los ácidos orgánicos correspondientes. Esta reacción se puede llevar a cabo con agentes oxidantes débiles como el reactivo de Benedict de gran importancia en el análisis clínico, para la determinación de azúcares reductores en fluidos biológicos. La ecuación  general de este proceso se representa a continuación:

O
O

//
[ O ]
//

R – C
R – C

\
\
H
OH

El reactivo de Benedict es un complejo de ion cúprico Cu2+  -con citrato de sodio y carbonato  de sodio y reacciona para formar la sal del ácido correspondiente a la oxidación del aldehído y un precipitado de color rojo de óxido de cobre (I).

O
//

R – C  + 2 Cu (OH)2  + OH-
RCOO-  + Cu2O(s) + 3 H2O

\
Rojo ladrillo
H
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El reactivo de Tollens también reacciona con los aldehídos pero no con las cetonas.  Este  reactivo  se  prepara  disolviendo  AgNO3      en  solución  amoniacal.  El complejo Ag(NH3)2+ de diaminoplata es el agente oxidante.

O
O

//
//

R – C  + 2Ag (NH3)2+   + 2OH-
R – C
+   2Ag(s) + 3NH3    + H2O

\
\

H
ONH4
Esta reacción se conoce como la reacción del  “espejo de plata”  ya que la plata (Ag)  se  adhiere  a  las  paredes  del  recipiente  de  reacción  formando  una  superficie espejeante.

Reducción de aldehídos y cetonas
Recordemos  que  la  oxidación  de  los  alcoholes  primarios  proporcionaba  el aldehído correspondiente y la de los alcoholes secundarios nos brindaba cetonas como producto de reacción. De  manera análoga, los aldehídos y cetonas se reducen a los alcoholes correspondientes utilizando un reductor apropiado.

La reducción se puede llevar a cabo con H2(g)   en presencia de catalizadores metálicos como el Pt, Pd o Ni:

O

//

R – C
+  H2 (g)
Pd
R – CH2  – OH

\ H

Existen  otros  agentes  reductores  además  del  dihidrógeno,  para  efectuar  esta reacción.

Reacción con los alcoholes (Reacción hemiacetálica)
Los aldehídos reaccionan con los alcoholes en presencia de catalizadores ácidos o básicos. En esta reacción el grupo –OH del alcohol se adiciona al grupo > C = O para formar productos  conocidos con el nombre de hemiacetales.

O-

/

O
R1  – C
OH

//
/
\
|

R – CH2  OH  + R' – C
R – CH2  – O
H
R' – C
– H
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\

|

| H
H

R – CH2  – O

Hemiacetal
Estos compuestos son muy poco estables, sin embargo las estructuras cíclicas en los monosacáridos se llevan a cabo a través de este tipo de reacción

9.4.5. Aplicación de los aldehídos y cetonas

La principal aplicación de los aldehídos y cetonas es como materia prima para la síntesis de otros compuestos y como disolventes.

En el campo de la medicina se utiliza la solución acuosa de formaldehído al 37% con un

10 o 15% de metanol como fungicida, insecticidas y agentes de embalsamamiento.

El  hidrato  de  cloral,  producto  clorado  del  etanal  se  utiliza  como  sustancia hipnótica, aunque este uso ha disminuido con la introducción de los barbitúricos.

O

// Cl3C – C

\ H

Hidrato de cloral

A partir de los aldehídos se obtienen algunos medicamentos como la urotropina, para el tratamiento de las afecciones urinarias.

En general la presencia de estos compuestos en el organismo animal y vegetal, así como sus aplicaciones en el campo de la medicina, los convierten en un importante objeto de estudio para el especialista de la salud.

9.5. Ácidos carboxílicos

Los ácidos carboxílicos son una familia de compuestos de gran abundancia en la naturaleza  y  de  gran utilidad.  El grupo carboxilo  (-COOH) es la unidad  funcional característica de estos compuestos. Pueden pertenecer a la serie alifática o aromática:

O
O

//
//

CH3  – CH2  – C – OH
C – OH

Ácido propanoico
ácido benzoico

Pueden poseer varios grupos funcionales como el grupo >C=O, - OH, etcétera como se muestra a continuación:

O
O
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||
// HOOC – CH2  – COOH
HO – CH2  – COOH
CH3  – C – CH2  – C

\

OH
Ácido dicarboxílico
Hidroxiácido
Cetoácido

CH2  – COOH

|

HO – C – COOH
ácido tricarboxílico (ácido cítrico)
|

CH2  – COOH

Estos  compuestos  presentan  gran  utilidad  en  la  industria,  se  emplean  como disolventes, en la fabricación de medicamentos, plásticos, gomas y en la síntesis de gran variedad de productos orgánicos.

Algunos de ellos se encuentran formando parte de nuestro organismo: el ácido cólico en la bilis, el ácido cítrico es uno de los intermediarios del ciclo de Krebs junto a otros ácidos. La conocida aspirina es un ácido aromático:

O

|| HOOC
O – C – OH

Ácido acetilsalicílico (aspirina).
Los ácidos carboxílicos y sus derivados constituyen una serie de compuestos de gran importancia biológica e industrial.
9.5.1. Nomenclatura

Para nombrar un ácido orgánico de cadena lineal se antepone la palabra ácido al nombre del hidrocarburo del mismo número de átomos de carbono y se sustituye la “o” final de éste por la terminación -oico

O Ejemplo:
//
CH3  – CH2  – CH2  – C – OH
ácido butanoico.
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Se selecciona la cadena más larga que contenga al grupo funcional y el carbono carboxilo toma el número 1 cuando se van a nombrar los sustituyentes.
Ejemplos:
OH
O
O
|
||
||

CH3  – CH – C – CH2  – C – OH
ácido 3-ceto-4-hidroxipentanoico.
O
O
||
||

HO – C – CH2  – C – OH
ácido propanodioico  (ácido malónico)
O
O
\\
//
C – C
ácido etanodioico (ácido oxálico)
/
\

HO
OH
Cuando poseen más de un grupo carboxilo, la cantidad de ellos se señala anteponiendo el prefijo que indica el número de grupos delante del sufijo – oico, tal como indicamos en los dos últimos ejemplos.
Por el uso tan extendido que tiene la nomenclatura tradicional, recomendamos conocer el nombre de algunos ácidos de uso común o de importancia biológica. Es por ello que colocamos el nombre tradicional al lado del dado por el sistema de la IUPAC.
9.5.2. Propiedades físicas

Los primeros miembros de la serie de ácidos, hasta 9 átomos de carbono son líquidos muy asociados. Poseen temperaturas de ebullición mayores que la de los alcoholes de masa molar similar indicando esto que el grado de asociación es
mucho mayor que en los alcoholes como se muestra a continuación:
Masa molar (g/mol)
T.eb. (0C)

H – COOH
ácido fórmico
46
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CH3  – CH2 – OH
alcohol etílico
46
78
92

El hecho de poseer en el grupo funcional dos átomos de oxígeno, hace que estos compuestos se puedan asociar fuertemente por puentes de hidrógeno, formando dímeros los que elevan anormalmente las temperaturas de ebullición.
O ----- HO
//
\
R – C
C – R
\
// OH ------O Dímero
A medida que la masa molar aumenta también lo hacen las temperaturas de ebullición, los ácidos que poseen más de 9 átomos de carbono son sólidos a temperatura ambiente.
La solubilidad de los ácidos en agua es muy alta, debido a la capacidad de asociación por puente de hidrógeno que presentan.
Son incoloros en estado líquido y blancos al estado sólido, su olor y sabor son característicos.
9.5.3. Propiedades químicas

Acidez de los ácidos carboxílicos

Los ácidos carboxílicos son ácidos débiles, sus pKa son aproximadamente igual a 5.
(Ka = 10-5). Su ionización en agua se puede representar:
O
O
//
//
R – C
+
H – OH
R – C
+
H3O+
\
\

OH
O-
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ion carboxilato
El ion carboxilato se estabiliza por conjugación electrónica y esta estabilidad lo convierte en una base débil.
O
O-
//
/

R – C
R – C
\
\\
O-
O
Ambas estructuras se pueden resumir en la siguiente:
-
O
R – C
-
O
Los ácidos carboxílicos pueden reaccionar con los metales activos y las bases al igual que los ácidos inorgánicos para brindar la sal correspondiente:
O
O
//
//
R – C
+   Na(g)
R – C   +
½  H2(g)
\
\

OH
O-Na+
Reacción con los hidróxidos

O
O
//
//
R – C
+
NaOH (ac)
R – C
+
H2O
\
\

OH
O-Na+
Reacciones de oxidación reducción
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Habíamos visto que los ácidos se podían obtener por oxidación de los aldehídos y estos a la vez por oxidación de los alcoholes. O sea se puede plantear la siguiente relación:
O
O
[O]
//
[O]
//
[O]
R – CH2  – OH

R – C

R – C
O= C= O   +  H2O [H]

\
[H]

\

H
OH
Alcohol
Aldehído
Ácido
Los ácidos solo se pueden  oxidar a CO2  y H2O.
Utilizando agentes reductores apropiados como el hidróxido de litio y aluminio se pueden obtener el aldehído y el alcohol correspondiente por reducción de los ácidos carboxílicos.
Las reacciones redox de los compuestos oxigenados juegan un papel biológico de gran importancia en la vía central del metabolismo, el ciclo de Krebs.
Reacción con los alcoholes. Formación de ésteres

Los ácidos reaccionan con los alcoholes de forma reversible para obtener compuestos denominados ésteres en presencia de un ácido mineral que actúa como catalizador. La ecuación de la reacción se representa a continuación:
[image: image6.png]o o
It H I

R'7C~|OH + Hpe-RFE R-C o+ O

OR





Éster
Esta reacción tiene como peculiaridad que el ácido es el que brinda el grupo
–OH-  y el alcohol el H+ para formar el agua y es análoga a la reacción de los alcoholes con los ácidos inorgánicos vistas anteriormente.
En presencia de agua en exceso la reacción transcurre reversiblemente produciéndose la hidrólisis del éster.
Los ésteres son compuestos no asociados  que presentan temperaturas de ebullición menores que los alcoholes y los ácidos que le dieron origen ya que no tienen posibilidad de asociarse por puentes de hidrógeno.
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Sus temperaturas de ebullición son similares a la de los alcanos de masa molar semejante, por ejemplo:
O
Masa molar (g/mol)
T.eb. (oC)

//
CH3  – C
88
78
\
O –  C2H5
CH3  - (CH2)4 - CH3
86
69
Poseen poca solubilidad en agua debido a la incapacidad de asociación pero son disolventes de otros compuestos orgánicos y esta es su principal aplicación industrial.
Estos compuestos están muy distribuidos en la naturaleza, presentan agradables olores a frutas, de hecho el olor de los frutos y flores se debe a la presencia de ésteres. El butirato de amilo, el butirato de isoamilo y el acetato de isoamilo se encuentran en el albaricoque, la piña, y el plátano, respectivamente.
Los ésteres formados por ácidos de largas cadenas lineales con la glicerina forman las grasas, aceites y ceras muy comunes en la naturaleza. Las propiedades de estos compuestos las estudiaremos con mayor profundidad cuando veamos otros compuestos de importancia biológica llamados lípidos.
9.5.4. Ácidos polifuncionales y policarboxílicos

La mayoría de los ácidos que veremos a continuación juegan un importante papel en el organismo animal y vegetal ya que muchos de ellos están presentes en el metabolismo intermediario. A continuación presentamos algunos representantes:
Ácidos dicarboxílicos

Como su nombre lo indica estos ácidos contienen dos grupos carboxilos y se conocen por sus nombres tradicionales:
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H HOOC – COOH
|
Ácido oxálico
HOOC – C = C – COOH
ácido fumárico
| H
HOOC – CH2  – COOH
HOOC – C = C – COOH
ácido maleico
Ácido malónico
|
| H
H
HOOC – CH2  – CH2  – COOH
HOOC – CH2  – CH2  – CH2  –  COOH
Ácido succínico
ácido glutárico
Todos son sólidos a temperatura ambiente. Sus propiedades químicas son similares a la de los ácidos monocarboxílicos y algunos de ellos forman parte del ciclo de Krebs.
RESUMEN:

  Los compuestos oxigenados presentan en su composición al menos un átomo de oxígeno. Entre ellos se encuentran los alcoholes, los éteres, fenoles, aldehídos, cetonas, ácidos y ésteres.
  Los  alcoholes  tienen  como  grupo  funcional  el  hidroxilo  (-OH).  Presentan isomería de  cadena, de posición y de función con los éteres. Se clasifican en primarios, secundarios y terciarios dependiendo del tipo de átomo de carbono al  cual  se  encuentre  unido  el  grupo  –OH.  Tienen  altas  temperaturas  de ebullición y la elevada solubilidad en agua debido al  puente de hidrógeno. Presentan débil carácter ácido, por lo que pueden reaccionar con las bases y los metales activos para dar alcóxidos metálicos como producto de la reacción. En las reacciones de oxidación de los alcoholes primarios y secundarios se obtienen aldehídos y  cetonas respectivamente, como producto de reacción. Los alcoholes reaccionan con los ácidos inorgánicos como el H3PO4, H2SO4   y otros para dar ésteres inorgánicos como productos.
  Los  aldehídos son compuestos que presentan el  grupo  funcional formilo  (– COH  ) y  las  cetonas  el  carbonilo  (>C=O). La  polaridad  de  estos  grupos  le proporciona a las moléculas de aldehídos y cetonas cierta polaridad que influye en  la  elevación  de  las  temperaturas  de  ebullición  de  estos  compuestos  por encima de la de los alcanos de masa molar semejante, pero menor que la de los
97

alcoholes  al  presentar  menor  asociación.  La  solubilidad  en  agua  de  estos compuestos es apreciable para los cinco primeros miembros de la serie, debido a  la  posibilidad  de  establecer  puente  de  hidrógeno  con  el  agua.  Presentan tautomería ceto-enólica cuando poseen al menos un átomo de hidrógeno en el carbono alfa (C ). Los aldehídos se oxidan en  presencia de oxidantes suaves como el  reactivo  de  Benedict.  Esta  reacción  es  específica  para  aldehídos  y constituye un método para su identificación. Los aldehídos reaccionan con los alcoholes para brindar productos conocidos como hemiacetales
  Los  ácidos  carboxílicos  presentan  el  grupo  funcional  carboxilo  (–COOH).
Existen  en  forma  de  dímeros  debido  a  la  fuerte  asociación  molecular  por puente  de   hidrógeno  que  presentan  y  que  es  responsable  de  las  altas temperaturas  de   ebullición   y  la  elevada  solubilidad  en  agua.Los  ácidos reaccionan con las bases y los metales activos para dar sales como productos de reacción. Al oxidarse, brindan dióxido de carbono y agua. Estos compuestos al reaccionar con los alcoholes brindar los ésteres como producto de la reacción.
CAPÍTULO 10. LÍPIDOS.
10.1. Lípidos: definición y clasificación.
Dentro de los lípidos se agrupa un conjunto de sustancias de estructuras muy heterogéneas que se caracterizan por ser insolubles en agua. Esta propiedad es la que permite su importancia biológica, pues desempeñan varias funciones en los organismos vivos, entre las que encontramos:

Son constituyentes estructurales de las membranas celulares.

Forman  parte  de  las  reservas  energéticas  del  organismo  y  son  las  más abundantes. Por ejemplo un individuo de 70 kg de peso corporal puede poseer el

21,4% (15 kg) de su peso en forma de triacilglicéridos (un tipo de lípidos).

Los lípidos contienen una energía de 39 kJ (9.3 kcal/g), más del doble de la que poseen los carbohidratos, 17 kJ (4.1 kcal/g).

Ciertos lípidos constituyen sustancias protectoras o de revestimiento de las hojas de las plantas y la piel de los animales.
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Debe comprenderse que esta diversidad de funciones no corresponde a un tipo de  lípido,  sino  al  conjunto  de  ellos.  Posteriormente  iremos  señalando  la  relación estructura-función existente en cada caso.

La definición de lípidos está asociada a su forma de extracción y se dice que son compuestos orgánicos, solubles en disolventes no polares como el tetracloruro de carbono (CCl4), benceno (C6H6) y éter ((CH3CH2)2  O).
La mayoría de los lípidos presentan una característica que les permite formar asociaciones  moleculares y es su carácter anfipático. Las sustancias anfipáticas son aquellas que presentan en su estructura una parte polar y otra apolar, las cuales cuando se encuentran en medio acuoso tienden a formar bicapas lipídicas o micelas. La Figura

10.1 representa de forma esquemática las diferentes asociaciones que presentan estos compuestos.

[image: image7.png]



Cola apolar
Cabeza polar
a.  Diagrama esquemático de una molécula de lípido.
b. Micela.
c. Bicapa lipídica. Figura 10.1. Esquema de una molécula de lípido(a) y asociaciones moleculares de los
lípidos: micela (b), Bicapa lipídica (c).
Existen varias formas de clasificar a los lípidos; dentro de ellas podemos citar dos grupos que siguen un criterio estructural para su organización. Dichos grupos son:

1.  Lípidos complejos (saponificables):
  Acilglicéridos.

  Fosfoglicéridos.

  Esfingolípidos.

  Ceras.

2.  Lípidos sencillos (no saponificables):
  Terpenos.

  Esteroides.

  Prostoglandinas.
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Los lípidos complejos presentan en su estructura ácidos grasos, los cuales son capaces de producir jabones, por lo que se plantea que son saponificables. Los lípidos simples, por el contrario, no contienen ácidos grasos por lo que no son saponificables. Por  la  importancia  de  los  ácidos  grasos  en  la  estructura  de  los  lípidos  complejos, dedicaremos el siguiente epígrafe al estudio de su estructura y propiedades.

10.1.1. Ácidos grasos: estructura y propiedades.
El término ácido graso se utiliza para designar a los ácidos carboxílicos de 4 o más átomos de carbonos. Los ácidos grasos en los seres vivos son generalmente ácidos carboxílicos no ramificados, saturados o insaturados, con un número par de átomos de carbono. Se pueden representar de la  siguiente forma (demostrando ser sustancias anfipáticas):

Polar
	Apolar
	O
	O

	
	//
	//


CH3  – (CH2)n – C
CH3  – (CH2)n – CH=CH – (CH2)n – C

\
\

OH
OH
Fórmula general de un ácido
Fórmula general de un ácido graso saturado

graso insaturado
Donde n: número de grupos metilenos (-CH2-) existente en la estructura, que varía de 1 a 22.

En  la  naturaleza  existen  diversos  ácidos  grasos,  como  por  ejemplo:  ácido palmítico  (C15H31COOH,  saturado),  ácido  esteárico  (C17H35COOH,  saturado),  ácido oleico
(C18H33COOH,
monoinsaturado
C9),
ácido
linoleico
(C18H31COOH, poliinsaturado C9, 12), entre otros.

Los ácidos grasos con 10 o más átomos de carbono y saturados son sólidos a temperatura ambiente, mientras que los de menor número de átomos de carbono y los insaturados son líquidos.

En el organismo humano se han encontrado algunos de los ácidos grasos (oleico, palmíttico), sin  embargo, existen otros que son necesarios suministralos en la dieta, llamados ácidos grasos esenciales, los cuales el organismo no es capaz de sintetizar, en este grupo se encuentra el ácido linoleico y ácido linolénico.

A pesar de los detalles que hemos descrito de los ácidos grasos se debe señalar que  no  existen  libres  en  la  naturaleza;  generalmente  se  encuentran  enlazados  con alcoholes, formando ésteres en una clase de lípidos, los acilglicéridos.

10.1.2. Acilglicéridos o grasas neutras: estructura y propiedades.
Los acilgicéridos o grasas neutras son ésteres de los ácidos grasos y la glicerina. De acuerdo  con  el número de moles de ácido graso que se esterifican con 1 mol de glicerina,
estos
se
clasifican
en
monoacilglicéridos,
diacilglicéridos
o triacilglicéridos.

Veamos la ecuación química general de formación de una grasa: O

||

CH2  – OH
O
CH2  – O – C – R
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CH – OH
+
3 R – C
O
+ 3H2O

\
||

CH2  – OH
OH
CH – O – C – R

O

||

CH2  – O – C – R

Glicerina o glicerol
Triacilglicérido
(propanotriol)
(Fórmula General)
Los triacilglicéridos son las grasas más abundantes en el tejido adiposo de nuestro  organismo.  Ellos  tienen  la  función  de  almacenar  energía  química.  Si  el organismo no posee la  cantidad suficiente de carbohidratos para el metabolismo, se degradan los triacilglicéridos como fuente de energía.

La clasificación de los triacilglicéridos depende del tipo de ácido graso que lo componen; así las encontramos simples y mixtos. Los triacilglicéridos simples están formados por un solo tipo de ácido graso; mientras que los mixtos son compuestos que tienen dos o tres ácidos grasos diferentes enlazados a la glicerina.

A continuación representamos dos ejemplos de triacilglicéridos, simple y mixto respectivamente.

O
O

CH2  – O – C – (CH2)16 – CH3
CH2  – O – C – (CH2)7  – CH = CH – (CH2)7CH3
O
O

//

CH – O – C – (CH2)16 – CH3
CH – O – C – (CH2)14 – CH3
O
O
//

CH2  – O – C – (CH2)16 – CH3
CH2  – O – C – (CH2)14 – CH3
Triestearato de glicerilo
Oleopalmito estearato de glicerilo
(triestearina)
Mixto
Simple
Los  lípidos  naturales  son  mezclas  complejas  formadas  por  triacilglicéridos simples y mixtos, por lo tanto las propiedades físicas de estas grasas neutras dependen de la composición en ácidos grasos que posea el material biológico.

  Propiedades físicas de los triacilglicéridos.
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Los triacilglicéridos simples de los ácidos grasos saturados que contienen diez o más átomos de carbono son sólidos a temperatura ambiente (grasas), los miembros de cadena más corta y los insaturados son líquidos (aceites), por ejemplo, el triestiarato de glicerilo funde a 710C mientras que la correspondiente grasa no saturada funde a 170C, por su estructura apolar son insolubles en agua y solubles en disolventes apolares. Su densidad es menor que la del agua.

  Propiedades químicas de los triacilglicéridos.
Las propiedades energéticas de los triacilglicéridos están dadas por la separación y oxidación de los ácidos grasos que los componen. Estos aspectos se traducen en dos propiedades, hidrólisis del éster graso y la oxidación.

1. Hidrólisis.
Los triacilglicéridos pueden ser sometidos a tres tipos diferentes de hidrólisis:

ácida, alcalina y enzimática.
a. Hidrólisis ácida y enzimática.
La ecuación química de la reacción de hidrólisis se puede representar de la siguiente forma general:

O
CH2  – OH

//
|

O
3 R – C
+
CH – OH

||
\
|

CH2  – O – C – R

OH
CH2  – OH H+

O
1000C
ácido graso
glicerina
||

CH – O – C – R
+  H2O

O
Lípasa
||

CH2  – O – C – R
370C
O
CH2  – OH

//
|

3 R – C
+
CH  – OH

\
|

OH
CH2  – OH

ácido graso
glicerina
Observe que se obtienen los mismos productos en ambas reacciones; 3 mol de ácidos grasos libres y un mole de glicerina. La diferencia está en la temperatura, pues el proceso enzimático se desarrolla a la temperatura corporal; mientras que la hidrólisis no
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enzimática necesita de una temperatura superior para la ruptura de los enlaces carbono –

oxígeno (C – O).

La hidrólisis de las grasas en el organismo se lleva a cabo por la enzima lipasa pancreática presente en el jugo pancreático.

La  hidrólisis  de  las  grasas  en  el intestino  humano  transcurre  en  dos  etapas durante la digestión:

Primera etapa: Emulsión de las grasas por los ácidos biliares.

En esta etapa de la digestión de las grasas los grandes glóbulos se desintegran en glóbulos  menores  de  manera  que  las  enzimas  digestivas  puedan  actuar  sobre  la superficie de los mismos. Este proceso recibe el nombre de emulsión de las grasas y se logra por la bilis secretada por el hígado a través de las sales biliares.

Segunda etapa: Acción de la lipasa pancreática y entérica.

La acción de estas enzimas hidrolizan la grasa emulsionada dando ácidos grasos, glicerina, monoacilglicéridos y diacilglicéridos.

De manera simplificada este proceso puede representarse:

Bilis

Grasas
Grasas emulsionadas

Lipasa

Grasas emulsionadas
ácidos grasos, glicerina, glicéridos
Los triacilglicéridos son las grasas que más se encuentran en los alimentos tanto de origen vegetal como animal.

El   organismo   humano   utiliza   los   triacilglicéridos   para   producir   energía metabólica, dicha energía depende casi tanto de las grasas como de los carbohidratos. Constituyen un alimento de reserva y el organismo las utiliza cuando existe un período de dieta rigurosa. Intervienen en la regulación térmica del organismo y contribuyen al sostén de los órganos, además de proteger el cuerpo contra traumatismos físicos.

b. Hidrólisis alcalina.
La  hidrólisis  alcalina  también  es  conocida  como  saponificación,  porque  se obtienen como  productos las sales de los ácidos grasos (jabones) y la glicerina. Este proceso es utilizado desde la antigüedad para la obtención del jabón.

CH2  – O – CO – C17 H35
CH2 – OH
O

|
|
||

CH – O – CO – C17 H35
+  3Na OH
CH – OH
+  3C17 H35 – C – ONa

|
|

CH2  – O – CO – C17 H35
CH2  – OH

Triestearina
Glicerina
Triestearato de Sodio

(jabón)

2. Oxidación biológica.
La oxidación en presencia de O2, llamada combustión, de un gramo de grasa produce alrededor de 9500 cal de energía; mientras que la combustión de un gramo de sacarosa (azúcar) produce 4400 cal , lo cual indica que las grasas son considerados los
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alimentos más ricos en energía y son almacenados en el organismo para ser oxidados cuando se necesite.

La oxidación de los ácidos grasos, obtenidos por hidrólisis de las grasas, produce la pérdida del grupo carboxilo y del carbono alfa con la formación de un nuevo ácido que contiene dos átomos de  carbono menos en la cadena. Esta operación se repite progresivamente,  de  manera  que  los  ácidos  grasos  se  degradan  en  etapas  de  dos carbonos  por  vez.  La  oxidación  del  ácido  graso  se  produce  en  el  carbono  beta produciendo un
hidroxiácido:

OH

Oxid.
|

R – CH2  – CH2  – COOH
R – CH – CH2  – COOH

El   -hidroxiácido formado, es oxidado posteriormente a un   -cetoácido: O
O

//
Oxid.

// R – CH – CH2  – C

R – C – CH2  – C

|
\
||
\

OH
OH
O
OH
-hidroxiácido
-cetoácido
Puesto que los ácidos obtenidos de grasas naturales contienen un número par de átomos de carbono es evidente que la oxidación progresiva de los ácidos en el carbono beta conducirá a derivados  del ácido butanoico y luego a propanona al final de la degradación oxidativa.

10.1.3. Fosfoglicéridos o fosfátidos de glicerina: estructura y propiedades.
Los fosfoglicéridos son un grupo de lípidos fosfatados. Estos lípidos fosfatados se parecen a los triacilglicéridos en los dos primeros átomos de carbono glicerínicos, los que se esterificaron con ácidos grasos. La diferencia está en el tercer átomo de carbono.

Los fosfoglicéridos presentan en su estructura 2 moléculas de ácidos grasos y una de ácido fosfórico enlazada a la glicerina.
La fórmula general de estos compuestos se representa a continuación:
O

||
R – C – O – CH2    (1) O

||

R – C – O – CH  (2)

O
||
(3)  CH2  – O – P – O – X

|
OH

Donde  X  puede  variar  desde  un  átomo  de  hidrógeno  fosfatídico  hasta  una molécula de carbohidrato.
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Los fosfátidos de glicerina se pueden clasificar a su vez en las siguientes clases dependiendo del grupo X:

a. Ácidos fosfatídicos: X es un átomo de hidrógeno. Aparecen en pequeñas cantidades en  forma libre. Constituyen la base estructural de la mayor parte de los fosfátidos de glicerina y son intermediarios en la síntesis de grasas neutras.

b. Lecitinas: X es el aminoalcohol colina: HO – CH2  – CH2  – N+(CH3)3
c. Cefalina: X es el aminoácido serina o etanol amina: HO – CH2  – CH2  – NH2
etanol amina
NH2
|

HO – CH2  – CH – COOH
serina d. Inositofosfátidos: X es el grupo inositol:

Inositol (alcohol cíclico)
e. Plasmalógenos: X es un aldehído en forma de su tautómero enólico: O
OH

||
|

R – CH2  – C – H
R – CH = C – H Aldehído

Enol

Los fosfolípidos están localizados principalmente en las membranas celulares de los animales. Por ejemplo las cefalinas (proviene Kephalin, cabeza) son componentes de la capa de mielina, membrana que rodea las fibras nerviosas.

Los fosfoglicéridos son sustancias anfipáticas al igual que los ácidos grasos, es decir poseen una cabeza polar y sus colas no polares. Esta propiedad les ha permitido su papel biológico de formar las bicapas lipídicas de las membranas celulares.

10.1.4. Esfingolípidos: estructura y propiedades.
Son lípidos complejos en cuya estructura siempre está presente la esfingosina o una base  relacionada, son componentes importantes de las membranas de las células vegetales y animales. Se hallan presentes en grandes cantidades en los tejidos nerviosos y cerebral y sólo se encuentran trazas en las grasas de depósito.
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La esfingosina es un amino dialcohol que contiene una cadena larga no apolar insaturada (cola).  Si  se forma  un  enlace  amídico  en la esfingosina,  entre el grupo amino

(-NH2) y el grupo carboxilo de un ácido graso, el compuesto resultante se denomina ceramida, de la que se derivan esfingolípidos importantes:

Esfingosina:
Ceramida:
CH3
CH3
|
|

(CH2)12
H
(CH2)12
H

\
/
\
/ C=C

 C=C

/
\
/
\

H
H – C – OH
H  H – C – OH
O
|
|
//
H – C – NH2
H – C – NH – C – R
|
 | CH2OH
CH2OH

Los  esfingolípidos  se  pueden  subdividir  en  dos  grupos  importantes:  los glicoesfingolípidos y las esfingomielinas.

Las fórmulas generales de estos compuestos se pueden representar de la forma siguiente

:

CH3  – (CH2)12 – CH = CH– CH – OH O

//

R – C – N – CH

|
|

H
CH2  – O

Glicoesfingolípido

CH3  – (CH2)12 – CH = CH– CH –OH O

//

R – C – N – CH
O

|
|
||

H
CH2- O – P – OCH2CH2N+  (CH3)3
| O-

Esfingomielina
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Los  glicoesfingolípidos   también   pueden   agruparse  dentro   de  los  lípidos complejos. Estos se clasifican como neutros o ácidos:

Glucoesfingolípidos neutros: Poseen como cabeza polar uno o más restos de azúcar  neutro  (no  poseen  por  tanto  carga  eléctrica).  Los  más  comunes  son  los cerebrósidos que contienen  como  cabeza polar un monosacárido unido a la ceramida mediante un enlace glicosídico.

Glucoesfingolípidos ácidos: (Gangliósidos) contienen en sus grupos de cabezas de polisacáridos uno o más restos de ácido siálico, lo que le confiere a la cabeza polar una carga negativa neta a  pH=7.  Estos compuestos abundan en la materia gris del cerebro donde constituyen el 6% de lípidos  totales, también se encuentran en otros tejidos nerviosos.

Por otra parte las esfingomielinas tienen su función principal en el cerebro y en el tejido nervioso, sin embargo se encuentran en todo el cuerpo, incluyendo la sangre. Por   trastornos   metabólicos,
se   puede   acumular   en
el   organismo
humano   la esfingomielina.  Este  cúmulo  del  esfingolípido  produce  una  enfermedad  llamada  de Nieman-Pick, que en los niños puede ocasionar la muerte o retardo mental.

Otros lípidos  complejos de  interés biológicos  son las ceras  y dentro de los lípidos simples: terpenos, esteroides y prostaglandinas. Los aspectos más importantes de estos compuestos son objeto de estudio de la Bioquímica.

RESUMEN
  Los  lípidos  son  sustancias  heterogéneas,  insolubles  en  agua  y  solubles  en disolventes  orgánicos. Algunos tipos de lípidos están presentes en todas las células de los organismos vivos. Estas sustancias son consideras anfipáticas por presentar en su estructura una parte polar y otra apolar.

  De acuerdo con su composición química, las principales clases de lípidos son: los complejo y los simples. Dentro de los complejos se agrupan: acilglicéridos, fosfoglicéridos,  esfingolípidos  y  ceras  y  los  simples:  terpenos,  esteroides  y prostoglandinas

  Los lípidos de mayor importancia son los triacilglicéridos, debido a su gran abundancia  en  la  naturaleza.  Se encuentran  ampliamente  distribuidos  en los tejidos  adiposos  de  los  animales  superiores.  Los  acilglicéridos  constituyen sustancias de reserva energética.

  Los fosfoglicéridos, esfingolípidos y el colesterol son componentes moleculares de   las   membranas   celulares.   Los   fosfoglicéridos   y   esfingolípidos   están compuestos de moléculas que contienen glicerina en su estructura.

CAPÍTULO 11. GLÚCIDOS O CARBOHIDRATOS.

11.1. Carbohidratos: definición y clasificación.
107

En las hojas de las plantas se combinan dos compuestos sencillos, dióxido de carbono y agua, que en presencia de luz solar originan la conocida glucosa, a través de la fotosíntesis. Luego de la  combinación de miles de unidades de glucosa en formas diferentes se produce la celulosa y el  almidón que son considerados materiales de soporte y almacén energético de las plantas, respectivamente.

La  glucosa,  la  celulosa  y  el  almidón  pertenecen  a  la  clase  de  compuestos orgánicos conocidos como carbohidratos. Los términos de carbohidratos o hidratos de carbono fueron introducidos en el siglo XIX, pues presentaban en su constitución H y O, en una relación equivalente a la existente en la molécula de agua, es decir, por cada dos átomos de hidrógeno existiría uno de  oxígeno  respondiendo a la fórmula general Cn(H2O)n. Sin embargo, existe una diversidad de  compuestos que corresponden con dicha  fórmula  y  sus  propiedades  físicas  y  químicas  no  son  similares  a  las  de  los carbohidratos.

Los
carbohidratos,
también
llamados
azúcares
o
glúcidos,
son polihidroxialdehídos o polihidroxicetonas, o compuestos que producen estas sustancias al hidrolizarse.

La estructura general de estos compuestos son:

H
O
CH2 – OH

\  //
|

C
C = O

|
|

( H – C – OH )n
( H – C – OH )n
|
|

CH2  – OH
CH2  – OH

Polihidroxialdehídos
Polihidroxicetonas
observe que para la estructura de la izquierda el grupo carbonilo está en el átomo de carbono 1; mientras que en la estructura de la derecha, se encuentra en el carbono 2.

El valor de n varía generalmente de 1 a 6, es decir, que en la estructura podrán existir   desde   un   grupo   (H-C-OH)   hasta   seis   grupos.   El   gliceraldehído   y   la dihidroxicetona son los carbohidratos más sencillos.

Existen tres   clases de carbohidratos debido a su complejidad estructural. Los más  sencillos  son  los  monosacáridos  o  azúcares  simples,  o  sea,  que  pueden  ser polihidroxialdehídos o polihidroxicetonas. Les continúan los oligosacáridos que pueden llegar a poseer de 2 a 10 unidades de monosacáridos y en tercer lugar los polisacáridos que poseen desde 10 hasta miles de unidades de monosacáridos. La Figura  11.1 ilustra esta clasificación.
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Figura 11.1. Clasificación de los carbohidratos.
11.2 Actividad óptica.
Gran parte de los carbohidratos son sustancias ópticamente activas. La actividad óptica se  manifiesta por la capacidad que presentan estos compuestos de desviar el plano de luz polarizada hacia la derecha o hacia la izquierda. Esta actividad se mide de forma experimental mediante un equipo llamado polarímetro.

La luz visible es una forma de radiación electromagnética que posee propiedades ondulatorias y  que vibra en diferentes planos perpendicular a un eje de propagación. Cuando la luz visible se hace  pasar a través de un filtro polarizante,  éste tiene  la propiedad de dejar pasar sólo uno de los planos de vibración, a esta luz que vibra en un solo plano se le denomina luz polarizada:

Luz visible
Luz polarizada
Polarizador
Si al paso de la luz polarizada,  colocamos  una disolución  de una sustancia ópticamente  activa, ésta tendrá la propiedad de girar el plano de vibración de la luz polarizada:
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Plano de vibración
: ángulo de giro del plano de la luz polarizada

de la luz polarizada.

Si la sustancia ópticamente activa gira el plano de vibración de la luz polarizada hacia la derecha, se le designará con el signo (+) y se le denomina dextrógira; si lo hace hacia la izquierda se le  designará con el signo (-) y se le denomina levógira. Para determinar el sentido del giro y la magnitud del ángulo se utiliza el polarímetro, como habíamos mencionado anteriormente, sólo con este  equipo podemos determinar estas magnitudes y nunca por simple inspección de la estructura de la sustancia.

La glucosa es un ejemplo de monosacárido dextrógiro, debido a que gira el plano de luz polarizada hacia la derecha y se representa D(+)glucosa, mientras que la fructosa es levógira y  se representa D(-)fructosa.

11.2.1. Isomería óptica.
La naturaleza tetraédrica del carbono proporciona un tipo importante de isomería muy abundante en la naturaleza y de gran importancia biológica. Este tipo de isomería se denomina isomería óptica y es la isomería que se presenta cuando en un compuesto orgánico existe al menos un átomo de carbono unido a 4 grupos de átomos diferentes, ejemplo:

H
O

\
// C1
|

H – C2* – OH

|

H –  C3    – OH

| H

Obsérvese en el compuesto anterior, llamado gliceraldehído, que el átomo de carbono central posee 4 grupos de átomos diferentes unidos a él:

O

//

-C
,  -OH,
-H
y
– CH2OH .

\

H

En estos casos se dice que el átomo de carbono central es asimétrico o quiral  y se señala con un asterisco (*). Debe observar que los otros dos átomos de carbono, en el gliceraldehído, no son quirales, ya que en el caso del C1, está unido por doble enlace al
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átomo de oxígeno, o sea, no es tetraédrico y el C3    tiene unido a él dos átomos de hidrógeno.

Si en un compuesto de este tipo se cambia la disposición de dos de los grupos unidos al C*,  se obtiene un compuesto que es la imagen especular del compuesto inicial.  Estas  dos  estructuras   no  son  superponibles  y  por  tanto  se  trata  de  dos compuestos  diferentes  que  son  isómeros  entre  sí.  A  este  tipo  de  isómeros  se  les denomina enantiómeros o enantiomorfos:
H
O
O
H

\
//
\\
/ C

 C

|
|

H – C – OH
HO – C – H

|

| CH2OH
CH2OH

Los enantiómeros presentan propiedades  físicas y químicas similares pero difieren  en  su   actividad  óptica  y  biológica,  si  un  compuesto  es  dextrógiro  su enantiómero será levógiro y el ángulo de desviación tendrá el mismo valor pero signo contrario.

Cuando tenemos cantidades equimoleculares de enantiómeros mezclados, queda anulada la actividad óptica ya que uno de los enantiómeros gira el plano de la luz en un sentido y el otro lo hace exactamente con el mismo valor en sentido contrario, a estas mezclas  se les denomina  mezclas  racémicas
y cada  uno de los enantiómeros que forman la mezcla se denomina racematos. Se emplea la formulación (  ) para especificar la naturaleza racémica de una muestra en particular.

Un compuesto orgánico puede tener más de un carbono quiral y en estos casos se pueden presentar varios estereoisómeros. Si quisiéramos determinar su número total se  aplicaría  la  fórmula  2n,  donde  n  representa  el  número  de  carbonos  asimétricos. Ejemplo:

En un monosacárido de 2 C* el resultado será: 22   = 4 estereoisómeros. Las fórmulas estructurales de estos 4 isómeros son las siguientes:

H
O
O
H
O
H
O
H
	\
//
	\\
/
	\\
/
	\\
/

	C
	C
	C
	C

	|
	|
	|
	|

	H – C – OH
	HO – C – H
	H – C – OH
	HO – C – H

	|
	|
	|
	|

	HO – C – H
	H – C – OH
	H – C – OH
	HO – C – H

	|
	|
	|
	|
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	CH2OH
	CH2OH
	CH2OH
	CH2OH

	I
	II
	III
	IV


De los isómeros representados anteriormente son enantiómeros los compuestos I y II al igual que los III y IV. Los compuestos III y IV también son isómeros del I y el II pero no son imagen especular entre sí. A este tipo de estereoisómeros  se les denomina diateroisómeros, por lo tanto los compuestos III y IV son diateroisómeros del I y del II.

Para simplificar la representación de estos compuestos el grupo funcional >C=O se representa por un círculo y los grupos –OH por segmentos, lo cual se conoce como representaciones de Tollens. La representación para los compuestos anteriores sería:

I
II
III
IV

Es necesario puntualizar que la propiedad más característica de los isómeros ópticos es la de presentar actividad óptica en su inmensa mayoría, de ahí que reciben el nombre de isómeros ópticos.

  Otros estereoisómeros.
Epímeros: son otro tipo de estereoisómeros ópticos los cuales se diferencian en la  orientación  de  un  grupo  –OH  y  son  idénticos  con  respecto  a  todos  los  demás; ejemplo:

H
O
O
H

\
//
\\
/ C

 C

|
|

H – C – OH
H – C – OH

|
|

H – C – OH
H – C – OH

|
|

HO – C – H
H – C – OH

|
 | CH2OH
CH2OH

Los otros estereoisómeros que estudiaremos son los mesocompuestos, los cuales presentan una  compensación interna, es decir, una parte de la molécula es imagen especular  de  la  otra,  de  forma  tal que  la  asimetría  de la  molécula  queda  anulada, ejemplo:

CH2OH

H – C*– OH

H – C*  – OH


plano simétrico
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CH2OH

Observe que en la molécula anterior la parte por encima del plano es imagen especular de la que se encuentra por abajo, esto produce la compensación interna y la sustancia no resulta ser ópticamente activa aunque presenta C*.

11.3. Monosacáridos: clasificación y estructura.
Los monosacáridos son considerados los precursores de los oligosacáridos y polisacáridos,  estos últimos, macromoléculas de gran importancia biológica. Para la mejor comprensión de estas macromoléculas dedicaremos este epígrafe al estudio de sus precursores, de los cuales trataremos su clasificación, estructura y propiedades.

Los monosacáridos se pueden clasificar de varias formas según los siguientes criterios de clasificación:

Series D y L.
Si tomamos la molécula de gliceraldehído, que fue seleccionada como patrón para hacer esta clasificación, podemos observar que uno de los enantiómeros presenta el grupo hidroxilo  del C* hacia la derecha y el otro hacia la izquierda.

H
O
O
H

\
//
\\
/ C

 C

|
|

H – C*– OH
HO – C*– H

|
 | CH2OH
CH2OH

D – gliceraldehído
L – gliceraldehído

Cuando el grupo –OH del carbono asimétrico se encuentra hacia la derecha se clasifica en serie D y cuando está hacia la izquierda, serie L.

Para clasificar los diferentes monosacáridos en serie D o L, estos se comparan con el gliceraldehído. Si el grupo –OH del C asimétrico más alejado del grupo funcional se  encuentra  a  la  derecha,  el  monosacárido  analizado  pertenecerá
a  la  serie  D  y viceversa; independientemente de la orientación que poseen los demás grupos –OH.

Ejemplo:
H
O

\
// C1
|

H – C2   – OH

|

HO – C3   – H

|

H – C4   – OH

|

H – C5   – OH

|

6CH2OH
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El monosacárido representado anteriormente (glucosa) pertenece a la serie D ya que el grupo –OH del C5  (el C asimétrico más alejado del grupo funcional) se encuentra a la derecha.

La glucosa tiene 4 átomos de C asimétricos y por tanto 16 estereoisómeros, 8 de estos pertenecen a la serie D y los otros 8 a la serie L.

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	


Serie D
Serie L
Según grupo funcional presente:
El  monosacárido  puede  presentar  el  grupo  formilo  de  los  aldehídos  y  se clasifican en aldosas, si presentan el grupo carbonilo de las cetonas se clasifican en cetosas.
Según el número de carbonos que presentan en su estructura:
  Si presentan 3 átomos de carbono se clasifican en triosas.
  Si presentan 4 átomos de carbono se clasifican en tetrosas.
  Si presentan 5 átomos de carbono se clasifican en pentosas.
  Si presentan 6 átomos de carbono se clasifican en hexosas.
Según estos criterios de clasificación se presentan a continuación las fórmulas estructurales de algunos compuestos con su clasificación:

aldotriosa, serie D.

Gliceraldehído.
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aldohexosa, serie D.
Glucosa
11.3.1. Monosacáridos de importancia biológica.
Las hexosas y en particular las aldohexosas, son los monosacáridos de mayor importancia  biológica; siendo la D-glucosa el monosacárido más abundante. Muchas hexosas  se  encuentran  ampliamente  difundidas  en  la  naturaleza,  en  forma  libre  o combinada,  como  glicósidos,  oligo  y  polisacáridos.  Las  más  comunes  son:  D(+) glucosa, D(+)galactosa, D(+)manosa y D(-)fructosa.

La   D(+)glucosa   se   conoce   comúnmente   como   dextrosa   porque   es   un estereoisómero dextrógiro. Es un sólido cristalino blanco, soluble en agua. Se encuentra en forma libre en algunas frutas maduras como el tamarindo y las uvas. Es el principal componente azucarado de la miel de abeja y se  encuentra en la sangre. En la sangre existe  una  concentración  de  glucosa  que  se  regula  por  medio  de  hormonas.  Las enfermedades, la dieta y la actividad física son algunos de los factores que alteran  la concentración  de  glucosa  en  la  sangre.  La  concentración  de  glucosa  es  bastante constante, de aproximadamente 70-100 mg de glucosa/dL (1 dL = 100 mL) de sangre. Las células utilizan la glucosa como una fuente primaria de energía.

La   D(+)manosa   es   epímero   de   la   glucosa   como   se   puede   observar   a continuación:

H
O
H
O

\
//
 \
// C

C
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D – Manosa
D – glucosa

La D manosa raramente se encuentra en estado libre. Con frecuencia la vemos en   organismos   animales  en  forma  de  glicolípidos  y  glicoproteínas.  También  la encontramos en forma de polisacáridos (monanos, gomas y mucílagos vegetales).

La D galactosa no se ha encontrado libre en la naturaleza; pero sí combinada, tanto el  enantiómero D, como el L. La D(+)galactosa se obtiene por hidrólisis de la lactosa,  algunos  oligosacáridos  como  la  rabinosa  y  polisacáridos  vegetales  (gomas, mucílagos), en las algas (Agar). Forma cerebrósidos y galactolípidos presentes en los tejidos nerviosos. La D-galactosa es un diasteroisómero de la D glucosa y la D manosa. Las disoluciones acuosas de las tres aldohexosas son ópticamente activas.

La Dfructosa es la cetohexosa que primero se encontró en la naturaleza. Su nombre  común  es  levulosa,  porque  es  un  estereoisómero  levorrotatorio  y  el  único monosacárido levógiro que existe libre en la naturaleza. Se dice que es el azúcar más dulce que se encuentra en la naturaleza, es   dos veces más dulce que el azúcar común (sacarosa). Se encuentra en la miel de abeja y sus ésteres  fosfóricos, es intermediario importante en los procesos metabólicos de los carbohidratos.

La D-fructosa es la cetosa correspondiente a la D-glucosa y la D-manosa (es una aldosa epímeras de la glucosa):

H
O
H
O

\
//
CH2OH
 \  // C


C

C=O

D-manosa
D-fructosa
D-glucosa
Las pentosas, después de las hexosas son los monosacáridos más difundidos e importantes.  Puesto  que  tienen  tres  átomos  de  carbono  quirales,  pueden  existir  8 aldopentosas diferentes. De ellas, la D(+) Ribosa es el miembro más importante debido a que es uno de los componentes de los ácidos ribonucleicos y de compuestos ricos en energía como el trifosfato de adenosina. Se presenta en la vitamina B12.
H
O
H
O

\

//
\

// C


C

CH2
D – Ribosa
2 – desoxi – D – ribosa.
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El azúcar desoxirribosa está muy relacionada con la ribosa. Presenta el átomo de carbono 2 reducido y posee dos átomos de hidrógeno; mientras que la ribosa presenta un grupo hidroxilo y un  átomo de hidrógeno. La desoxirribosa es el azúcar que se encuentra en los ácidos desorribonucleicos (ADN). Las moléculas de ADN  controlan la síntesis de proteínas en las células y transmiten la información hereditaria.

La  L  (+)  arabinosa  es  muy  abundante  en  gomas,  hemicelulosas,  pectinas  y polisacáridos  bacterianos. El isómero  D es menos  común  y ha sido reconocido en glicósidos y en algunos microorganismos.

La D (+) xilosa es un componente de gomas, mucilagos, hemicelulosa y xilanos. Existen otros desoxiazúcares de importancia biológica y que se relacionan con la

medicina. Estos compuestos pueden ser aldohexosas o aldopentosas. Ejemplos de ellos se representan a continuación:

CH2 
CH2
CH3
CH3 
CH3


CH3 
CH3
I
II
III
IV

L- ramnosa
L- fucosa
L- micanosa
D- digitoxosa
Los aminoazúcares son otro tipo de monosacáridos que presentan sustituciones de grupos hidroxilos por grupos aminos. Se encuentran en la naturaleza formando parte de diversos polisacáridos de origen vegetal y animal. Por ejemplo, la D-glucosamina (I) o
2-amino-2-desoxi-D-glucosa,
forma
parte
de   polisacáridos
(ej.
Quitina),
de glicolípidos, glicoproteínas y nucleopolisacáridos.

11.3.2. Propiedades físicas y químicas de los monosacáridos.
  Propiedades físicas de los monosacáridos.
Los monosacáridos son sólidos cristalinos debido a su elevada masa molecular, incoloros,   inodoros.  La  solubilidad  en  agua  es  destacada  por  la  presencia  de numerosos grupos hidroxilos capaces de establecer puente de hidrógeno con el agua. Además como vimos anteriormente la presencia de actividad óptica es una propiedad importante.
  Propiedades químicas de los monosacáridos.
Los monosacáridos contienen dos grupos funcionales, el grupo carbonilo y el grupo hidroxilo de los que dependen las reacciones y propiedades de estos compuestos.
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a.  Reacción de formación de hemiacetales. Propiedad de formar ciclos.
Conocemos que un aldehído cuando se combina con una molécula de alcohol produce un hemiacetal.

Oδ-
OH

δ-  δ+

R – C δ+
+
R’  – OH
R – C – OR’
\
|

H
H
Hemiacetal
El hemiacetal se caracteriza por poseer un átomo de carbono  que sostiene tanto a un grupo hidroxilo(OH) como al grupo alcoxi(OR). Esta reacción es intermolecular, entre las moléculas de aldehído y de alcohol.

La reacción de formación del hemiacetal también puede ocurrir dentro de la molécula  del  monosacárido.  Esta  reacción  es  intramolecular  y  se  origina  en  los monosacáridos en disolución  debido a la cercanía entre los grupos hidroxilos de los carbonos 4 y 5 y el grupo carbonilo del carbono 1en el caso de las aldosas y del carbono

2 en las cetosas.

Veamos la reacción para la D- glucosa. El grupo hidroxilo del quinto átomo de carbono reacciona con el grupo carbonilo del carbono carbonílico(C1). De esta forma se producen  2  isómeros   hemiacetálicos   cíclicos   de  la  D-glucosa.  Utilicemos   las proyecciones de Fisher para representar la reacción o proceso de ciclización:

H
O δ-

|
\
//

O – C – H

C δ+ 

 H – C – OH H
OH
H

OH
H
OH

HO
H
HO
H
HO
H

H
OH
H
OH
H
OH H


H
 OH
 H

CH2OH

CH2OH
CH2OH

β – D – glucopiranosa
D – glucosa
α – D - glucopiranosa
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(Forma aldehído)
(Formas cíclicas)
Observe detenidamente el primer carbono en los nuevos isómeros formados. En este  primer  átomo  de  carbono  además  del  hemiacetal  se  encuentran  un  átomo  de hidrógeno, un grupo  hidroxilo  y el grupo OR. El grupo alcoxi está formado por el oxígeno del quinto átomo de carbono y el grupo R que es la cadena carbonada de la D- glucosa. Ahora el primer átomo de carbono se  convierte en un nuevo centro quiral. Producto de esto, el isómero cíclico α posee el grupo OH a la derecha mientras que el isómero cíclico β tiene su OH a la izquierda. Estos isómeros cíclicos que se diferencian en la configuración del primer carbono quiral se denominan anómeros y al carbono 1 se le denomina carbono anomérico.

Las estructuras cíclicas de la D- glucosa se pueden comprender mejor si la reacción  se  escribe  de  la  siguiente  forma,  utilizando  las  llamadas  proyecciones  de Haworth:

Anómero  β
Anómero  α
A  estas   estructuras  cíclicas   se  les  denomina   β-D-glucopiranosa   y  α-D- glucopiranosa,  como se mostró anteriormente. Esta nomenclatura es debido a que el anillo está formado por cinco átomos de carbono y uno de oxígeno, similar al anillo del pirano, compuesto heterocíclico.
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Anillo hexagonal
Anillo de Pirano
Si la ciclización del monosacárido ocurriera entre el grupo OH del carbono 4 y el carbonilo en 1 se formaría un anillo pentagonal, similar al del furano.

Anillo pentagonal
Anillo de Furano
El nombre del monosacárido terminaría en furanosa. Un ejemplo bien conocido es el de la α- D- fructofuranosa y β - D- fructofuranosa. La D-fructosa en una cetosa y su ciclización ocurre entre el grupo >C = O  situado en el carbono 2 y el hidroxilo del carbono 5:

Anómero  β
Anómero  α
En las reacciones de ciclización de aldosas y cetosas, existe un equilibrio entre la forma  abierta  del  monosacárido  (la  del  centro  en  el  esquema  anterior)  y  los  dos anómeros, pero el equilibrio se encuentra desplazado hacia la forma cíclica.

Las fórmulas de Haworth, antes presentadas,
se emplean para representar la forma cíclica de un monosacárido perpendicular al plano de papel. En ellas el átomo de carbono anomérico  siempre se escribe a la derecha, unido al átomo de oxígeno que cierra el ciclo. El grupo carbinol  (CH2OH) del átomo de carbono 6 siempre está por encima del plano del anillo. En esta proyección se supone que los átomos de carbono 2 y 3 están más cerca del observador, saliendo del plano del papel. El resto de los átomos están más alejados. Los grupos OH se colocan a ambos lados del plano del anillo. Los grupos OH que en la proyección cíclica de Fisher están situados a la derecha se colocan en  proyecciones de Haworth por debajo del plano de anillo. Los grupos OH que en proyecciones de Fisher se encuentran hacia la izquierda se colocan en proyecciones de Haworth por encima del plano  del anillo. Las representaciones de Haworth pueden simplificarse, representando sólo los grupos  –OH  por pequeños segmentos, mientras que se ubica el grupo carbinol completo y los H no se representan. Figura 11.2.
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H – C – OH

1

H
OH

2

HO
H

3

H
OH
Proyección de Haworth simplificada
4
H

5

CH2OH  Fischer
Haworth α – D – glucopiranosa
Figura 11.2.  Proyección de Haworth para los azúcares cíclicos.
b.  Equilibrio ceto-enólico. Propiedad tautomérica.
Los monosacáridos se encuentran en un equilibrio ceto-enólico ya descrito en epígrafes anteriores. Para este caso representamos a continuación la transformación de una disolución diluida de D-glucosa en una mezcla de D-glucosa (63,5%), D-manosa (2,5%) y D-fructosa (31%). Se piensa  que  el reordenamiento ocurre a través de un enodiol intermedio, por la remoción del –H+   como protón, lo que está en concordancia con los estudios isotópicos y cinéticos realizados:
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HO – C – H
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CH2OH
CH2OH
CH2OH

D-glucosa
enodiol
D- manosa
CH2OH

|

C = O

CH2OH

D-fructosa
c. Carácter reductor de los monosacáridos. Reacciones de Oxidación.
A pesar de que tanto las aldosas como las cetosas son muy susceptibles a la oxidación,  bajo  determinadas  condiciones  se  pueden  establecer  diferencias  en  su comportamiento frente a agentes  oxidantes, en el que las aldosas se presentan como estructuras más reductoras, aunque ambas experimentan reacciones de oxidación debido al equilibrio aldehído
hidroxi
cetona libre. En general los procesos oxidativos de los monosacáridos conducen a la formación de ácidos carboxílicos.

1.  Oxidación con agentes oxidantes débiles (Fehling, Tollens, Benedict).
Los monosacáridos son oxidados por agentes oxidantes débiles dando lugar a ácidos  aldónicos. Los ácidos aldónicos son ácidos monocarboxílicos que se producen debido a la transformación selectiva del grupo carbonilo en carboxilo, como se muestra a continuación:

H
O

\
//

C
COOH

D – glucosa
ácido D – glucónico
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En  esta  reacción  se  basa  la  prueba  de  Benedict  que  se  realiza  a  pacientes diabéticos para detectar exceso de glucosa en orina.

Las  cetonas  no  reaccionan  con  los  agentes  oxidantes  débiles  mencionados anteriormente  de ahí la diferencia con las cetosas que sí reaccionan debido a que se encuentran en equilibrio con sus aldosas correspondientes, en una disolución básica lo cual fue mostrado en el equilibrio ceto-enólico.

2. Oxidación con agentes oxidantes fuertes (HNO3, H2SO4). Formación de ácidos aldáricos.
Por  acción  de  agentes  oxidantes  fuertes,  las  aldosas  se  oxidan  a  ácidos dicarboxílicos  y otros productos de la degradación. Estos ácidos llamados aldáricos presentan  ambos  extremos  terminales  de  la  cadena  (el  grupo  aldehído  y  el  –OH primero) afectados por la oxidación. Por ejemplo la oxidación de la D-glucosa en estas condiciones rinde ácido D-glucárico.

H
O

\
//

C
COOH
Oxidación fuerte
 

COOH

D – glucosa
ácido D – glucárico
Se hace necesario resaltar que en los ejemplos planteados anteriormente, los monosacáridos  se  representan  en  su  forma  abierta,  pero  su  forma  cerrada  también presenta carácter reductor  debido  a que según el equilibrio que existen entre ellos la forma cerrada puede pasar a abierta.

d. Reducción de los monosacáridos.
Por reducción del grupo funcional carbonilo, los azúcares forman los llamados alcoholes  polihidroxilados  o  alditoles.  La  reducción  puede  llevarse  a  cabo  con  la amalgama de sodio  (Na/Hg) en medio ácido, u otros agentes reductores (BH4Na o AlH4Li).

La reducción de las aldosas origina un solo alditol; por ejemplo la reducción de la D-glucosa origina el D-sorbitol también conocido como D-glucitol, compuesto muy utilizado en la terapia como laxante y en el dispensario como preservo:
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NaBH4
D-glucosa
D-sorbitol

Algunos alditoles han sido encontrados en la naturaleza, libres o combinados; por ejemplo el eritritol se ha aislado de algas, líquenes y hongos. El ribitol se encuentra formando parte de la riboflavina (vitamina  B2).

CH2OH


OH  OH
OH

|
|
|

CH – CH – CH – CH –

|
H C
N
N
O
3
NH H C

3

O

Eritritol
Ribitol


Riboflavina
Las cetosas, por su parte, cuando se reducen forman una mezcla de polialcoholes estereoisómeros en proporciones desiguales, debido a que la reducción trae aparejada la creación  de  un  nuevo  centro  quiral  en  la  estructura.  Así,  la  D-fructosa  se  reduce formando D-sorbitol y D-manitol.

NaHg

  
+ H+

D-manitol

D-fructosa
D-sorbitol
e. Reacciones con los alcoholes. Formación de glicósidos.
Los monosacáridos presentan la propiedad de formar éteres al reaccionar con el metanol en  presencia de ácido clorhídrico. Esta
reacción

intermolecular trae consigo que se produzca la formación de una molécula de agua al sustituirse hidrógeno
hemiacetálico
del
monosacárido


CH OH
2
H

H H



el cíclico

por  un  grupo  alcoxi.  Veamos  el  ejemplo  D- glucopiranosa y el metanol:

CH OH

OH
H
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HO   OH
H   OH
H
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α-D glucopiranosa
α-o-metil-D-glucopiranósico
El  producto  formado  (α-o-metil-D-glucopiranósico)  es  un  glicósido,  similar estructuralmente a los acetales. Este nuevo enlace, llamado enlace glicosídico, sólo se forma en el carbono anomérico.
Los glicósidos abundan en la naturaleza. Los enlaces glicosídicos también se denominan alfa o beta dependiendo de sí el átomo de oxígeno en el acetal está debajo (alfa) o encima (beta) del anillo.

11.4. Disacáridos: estructura y propiedades.

Los disacáridos conforman el conjunto de oligosacáridos más importante para el organismo  humano. Los disacáridos se producen cuando se combinan químicamente dos monosacáridos mediante un enlace glicosídico. Estos carbohidratos son ejemplos de compuestos glicosídicos.

Para formar la mayoría de las moléculas de disacáridos el grupo hidroxilo del átomo  de  carbono  anomérico  (átomo  de  carbono  1)  de  uno  de  los  monosacáridos reacciona con un grupo hidroxilo del segundo, cuarto o sexto átomo de carbono de otro monosacárido. Veamos el siguiente  esquema de reacción donde se omiten todos los grupos excepto aquellos que están involucrados en el enlace glicosídico:

carbono anomérico

Enlace glicosídico (α 1-4)
H
+
1
4
1


1
+4      H2O1
OH
OH
OH
OH
α- monosacárido
α- monosacárido
disacárido
Como se observa el hidroxilo anomérico(OH en C1) de un monosacárido se combina con el hidroxilo del cuarto átomo de carbono del otro monosacárido de modo que ambos monosacáridos se unen mediante un enlace glicosídico de tipo α (1-4), que también puede representarse como  α (1
4). Si el grupo hidroxilo está por encima del plano del anillo, se produce un enlace de tipo β (1-4). Hasta ahora podemos concluir que el enlace glicosídico puede ser α (1-4) y β (1-4).

Consideremos  cuatro  de  los  disacáridos  más  importantes:  la  maltosa,  la celobiosa,  la  lactosa  y  la  sacarosa.  La  hidrólisis  de  estos  disacáridos  produce  tres combinaciones diferentes de monosacáridos como se muestra a continuación, los cuales analizaremos mas adelante:

Hidrólisis

C12H22O11
+
H2O
C6H12O6
+
C6H12O6

Disacárido
Monosacárido
Monosacárido
Maltosa
α-D-glucosa
α-D-glucosa

Celobiosa
β-D-glucosa
α-D-glucosa
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	Lactosa
	β-D-galactosa
	α-D-glucosa

	Sacarosa
	α-D-glucosa
	β-D-fructosa


Maltosa
La (+)maltosa o azúcar de la malta tiene fórmula global C12H22O11. Existe en pequeñas cantidades en la naturaleza; sin embargo es muy utilizada, debido a que es uno de los productos  hidrolíticos del almidón, en la producción de cervezas y maltas. Es también un agente deshidratante empleado en la fabricación de jaleas y como alimentos para  niños  y  enfermos.  La  maltosa  se  hidroliza  en  el  tracto  digestivo  debido  a  la presencia de la enzima hidrolítica llamada maltasa. Cuando se hidroliza el almidón se producen n-unidades de maltosa con enlace glicosídico α (1-4)  mediante el que se encuentran   unidas   dos   moléculas   de   glucosa,   por   lo   que   es   considerado   un homodisacárido. La maltosa presenta la siguiente estructura:

CH OH
2
H

H OH
H

CH OH
2
H
H



Enlace glicosídico α (1-4).
HO
H
OH


OH
H
OH

H
OH
α D glucosa
α D glucosa
La maltosa solo se hidroliza con α-glicosidasa, pero resulta inalterada bajo el efecto de  β-glicosidasa. Una disolución acuosa de maltosa contiene una mezcla en equilibrio de α-maltosa, β-maltosa y una pequeña cantidad de la forma aldehídica de la maltosa.

Cuando analizamos la estructura de este disacárido, nos percatamos que presenta el  carbono  anomérico  de  uno  de  sus  monosacáridos  comprometido  en  el  enlace glicosídico, mientras que el carbono anomérico del otro queda libre, de esta forma el disacárido presenta carácter reductor, pues  puede desplazarse el equilibrio hacia su forma abierta y exponer el grupo formilo, el cual es susceptible a oxidarse. Por todo lo antes expuesto se plantea que la maltosa es un disacárido reductor.

Celobiosa
La (+)celobiosa es un disacárido reductor cuya fórmula global es C12H22O11.Es muy difícil encontrarla libre en la naturaleza aunque se le ha reconocido en forma de glicósidos. Su fuente principal es la celulosa así como en otros polisacáridos naturales como la hemicelulosa de la madera.

La hidrólisis ácida o enzimática con emulsina de este disacárido produce dos moles de D-glucosa al igual que la maltosa.

La fórmula estructural de este disacárido se presenta a continuación:
CH OH
2
H

CH OH
2
H
OH

HO   OH
H   H H
OH


OH
H
H

H
OH


Enlace glicosídico β (1-4)
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Observe en la estructura anterior que la unión glicosídica es beta a diferencia de la maltosa cuyo enlace es de tipo alfa. Por otra parte presenta una característica similar a la maltosa y es que presenta un  hidroxilo anomérico
libre, por lo cual la celobiosa presenta carácter reductor.

Lactosa.
La (+)lactosa, C12H12O11, es el disacárido más importante presente en la leche de los mamíferos por lo que a veces se le denomina azúcar de leche. Su nombre proviene del latín lac que significa leche. En la leche de los humanos la lactosa se encuentra entre un 7 y un  8%; en la leche de vaca está en un 4%. La lactosa se encuentra en muy raras ocasiones en otras fuentes naturales. Se  obtiene comercialmente por evaporación del suero de la leche, después de la coagulación de las proteínas presentes en la fabricación del queso.

Este  disacárido  es  muy  empleado  en  la  fabricación  de  alimentos  como ingrediente, preservo y agente de cobertura. Su empleo en la industria se ha extendido tanto en la síntesis de  penicilinas como en la fabricación de granulados, tabletas y aglutinantes.

La intolerancia a la lactosa es una enfermedad genética debido a que el individuo no posee la enzima hidrolítica de la lactosa. Esta enfermedad existe aproximadamente en un 70% de la población adulta mundial.

La lactosa se hidroliza por la acción de ácidos o de manera enzimática con

emulsina, produciendo cantidades equimolares de D-galactosa y de D-glucosa.

Su estructura se diferencia significativamente de la maltosa y de la celobiosa en cuanto a la composición, pues la lactosa es un heterodisacárido. Veamos su estructura:

CH OH
2

CH OH
2
H
H



Enlace glicosídico β(1-4)
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H  OH
H H H
OH



OH
H
OH

H
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β-D- galactosa
α- D- glucosa
Como se observa el carbono anomérico de la galactosa está unido al cuarto átomo de la glucosa por un enlace glicosídico β(1,4); por tanto la unidad monosacárida que puede oxidarse es la  glucosa. Entonces, podemos plantear que la lactosa es un disacárido reductor al igual que la maltosa y la celobiosa.

Sacarosa.
La (+) sacarosa, C12H12O11, es nuestro azúcar de mesa. Es el disacárido más conocido y el de mayor producción en forma pura, se obtiene a partir de la caña y la remolacha. Constituye una importante fuente de calorías para el organismo humano, de ahí su gran aplicación como edulcorante.
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Por hidrólisis de la (+)sacarosa con ácido acuoso diluido o por la acción de la enzima invertasa(de la levadura), se obtienen cantidades iguales de D(+)glucosa y de D-fructosa. La  hidrólisis  provoca que cambie el signo de la rotación específica  de positivo a negativo. Mientras que la (+) sacarosa tiene una rotación específica de +66.5º y la D-glucosa de +52.7º, la D-fructosa tiene –92.4º.La mezcla de estos productos posee una rotación específica de –39.7º, levógira, de ahí que  reciba el nombre de azúcar invertido. La miel de abeja es casi toda azúcar invertido y son las  abejas las que proporcionan la invertasa por lo que el sabor dulce es mayor. Veamos a continuación la estructura de la sacarosa:

CH OH
2
OH

HO
Enlace glicosídico α,β(1-2)
HO
HOCH
2
HO  CH OH
2
OH
Observe que el enlace glicosídico está formado por el carbono anómerico α-D- glucopiranósido y el β-D-fructofuranósido, por lo que se define como (α,β). En ambos casos  las  dos
unidades  monoméricas  aportan  a  la  unión  glicosídica  el  carbono anomérico.  Se  ha  sustituido  el   hidrógeno  hemiacetálico  por  la  otra  unidad  de monosacárido, por lo que es evidente su carácter no reductor.

La sacarosa no presenta la misma propiedad que el resto de los azúcares estudiados debido a que en el enlace glicosídico se involucran los dos carbonos anoméricos, por tanto una disolución de sacarosa no se oxida frente al Reactivo de Benedict.
  Propiedades físicas de los disacáridos.
Como se aprecia en las estructuras los disacáridos son compuestos de elevada masa molar de  ahí que se encuentren en estado sólido cristalino. Además son muy solubles en agua debido a la  presencia de varios grupos hidroxilos, los cuales les permite formar puente de hidrógeno con el agua.

La  tercera  propiedad  es  el  sabor  dulce  aunque  este  varía.  El  dulce  de  los carbohidratos se mide en correspondencia con el sabor dulce de la sacarosa, a la cual se le asigna un valor de 100. Analice en la Tabla 11.1 los valores relativos del dulce de los azúcares estudiados.

	Compuestos
	Dulce

	Lactosa
	16
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	Galactosa
	32

	Maltosa
	33

	Glucosa
	74

	Sacarosa
	100

	Fructosa
	173


Tabla 11.1. Valores relativos de azúcares.
11.5. Polisacáridos: estructura y propiedades.
Los  polisacáridos  son  el  grupo  más  abundante  de  carbohidratos.  Estos compuestos  se  definen  como  polímeros  de  condensación  por  poseer  un  número elevado  de  unidades  de  monosacáridos  simples  o  sus  derivados,  considerados  sus precursores. Sus masas moleculares varían entre varios miles y millones de unidades. A diferencia  de  los  monosacáridos  simples  y  los  oligosacáridos,  los  polisacáridos  o glicanos  no  son  dulces,  se  presentan  como  sólidos   usualmente   no  cristalinos, insolubles en disolventes orgánicos
y no son reductores. La solubilidad  en agua depende  de  sus  estructuras  a  pesar  de  que  presentan  un  gran  número  de  grupos hidroxilos, existen desde solubles hasta totalmente insolubles.

Los polímeros pueden presentarse en forma de polímeros lineales, ramificados o cíclicos. Al igual que los disacáridos se clasifican en homo o heteropolisacáridos en dependencia de si están constituidos por un sola unidad o varias unidades diferentes de monosacáridos, respectivamente.

Las uniones glicosídicas para formar estos polímeros más frecuentes son las del tipo 1,4 aunque también se encuentran las uniones  1,2; 1,3 y 1,6.

Los polisacáridos se encuentran ampliamente distribuidos en la naturaleza y presentan gran importancia biológica que está asociada a dos funciones fundamentales: reserva metabólica (almidón y  glucógeno) y componentes estructurales en plantas o animales (celulosa). A continuación haremos  referencia a estos tres polisacáridos de mayor importancia en la naturaleza.

Almidones.
El  almidón  se  halla  en  forma  de  gránulos
relativamente  grandes  en  el citoplasma de la célula. Su tamaño y forma es característico de la planta de la cual se obtiene. Los almidones de consumo humano se encuentran en la papa, el arroz, el trigo, el maíz entre otros vegetales. Se habla de almidones ya que la composición, propiedades y masa molecular varía según la fuente de obtención. Por ejemplo, el almidón de maíz tiene masa molecular del orden de 77000 D y el de trigo de 1700000 D.

El almidón es insípido y prácticamente insoluble en agua fría. Si se rompe su membrana exterior al ser molidos, los gránulos se hinchan en el agua fría y forman un gel. En agua tibia los gránulos se hinchan por  la penetración del agua en la membrana exterior
que revienta el gránulo y se  forma una dispersión coloidal en forma de engrudo de alta viscosidad.

El almidón contiene generalmente alrededor de un 20% de una fracción soluble en  agua,  llamada  amilosa  y  un  80%  de  una  insoluble  llamada  amilopectina.  Las moléculas de amilosa están compuestas aproximadamente de 200 a 2000 moléculas de glucosa unidas por enlace glicosídico α(1,4) en cadenas no ramificadas dispuestas en forma de hélice. Figura 11.3.
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a.  Segmento de una molécula de amilosa.
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b. Cadena en forma de hélice.
Figura 11.3. Estructura de la amilosa.
La estructura de la amilopectina es diferente. Las moléculas contienen enlaces glicosídicos α-(1,4) y  α-(1,6). La cadena principal de la amilopectina se caracteriza por los enlaces glicosídicos α -(1,4), igual que la amilosa;, apareciendo las ramificaciones cada 25 ó 30 unidades de D-glucosa por enlaces glicosídicos α-(1,6). Figura 11.4.

Enlace Glicosídico α-(1,6)
Enlace Glicosídico α-(1,4)
a.  Segmento de la molécula de amilopectina.
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b.  Molécula de amilopectina.
Figura 11.4. Estructura de la molécula de amilopectina.
Las  moléculas  de  amilopectina  son  mayores  que  las  moléculas  de  amilosa. Algunas  contienen entre 10000 y 20000 unidades de D-glucosa. La amilopectina es insoluble en agua caliente.

Las dos fracciones del almidón, defieren, además, en la coloración que produce el almidón frente al reactivo Lugol (disolución de I2  y KI). La amilosa da un color azul oscuro y absorbe el 18-20% de su masa de yodo. Sin embargo, la amilopectina sólo absorbe entre 0.5-0.8% del halógeno y evidencia una coloración rojo púrpura.

La hidrólisis ácida de ambas fracciones solo produce D-glucosa. Sin embargo la hidrólisis  enzimática con diastasa (α-glicosidasa) convierte a la amilosa en maltosa, mientras que en la amilopectina la hidrólisis es parcial originando maltosa y un residuo no reductor llamado dextrina.

Glucógeno.
El glucógeno es también llamado glicógeno o almidón animal porque es el principal material de reserva en los animales y tiene estructuras y funciones  similares al almidón vegetal. Es útil como reserva de glucosa para muchos tejidos, principalmente el hígado y los músculos. El hígado es el responsable del metabolismo de este polisacárido de reserva. Si el organismo tiene déficit energético el hígado hidroliza al glucógeno. Si hay un exceso de D-glucosa el hígado la almacena en forma de glucógeno.

La estructura del glucógeno es similar a la de la amilopectina pero es mucho más ramificado. Las ramificaciones se aprecian cada 8 ó 10 unidades de D-glucosa en la   cadena   principal.   Estas   ramificaciones   también   son   resultado   de   uniones glicosídicas de tipo α (1,6), al ser más ramificada es mucho más soluble en agua que la amilopeptina. La mayoría de las moléculas de glucógeno tienen una masa molecular de varios millones.

Existen  algunas  enfermedades  genéticas  en  las  cuales  los  individuos  que  la padecen no  pueden metabolizar adecuadamente al glucógeno. Algunas de ellas son: enfermedad de Hamader  Von  Gierke, enfermedad de Cosi y la enfermedad de Mc Ardle.

Celulosa.
La celulosa es el compuesto orgánico más abundante sobre la Tierra. Es llamado

polisacárido estructural, pues compone las paredes estructurales de las plantas. Las
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fibras de algodón son casi celulosa pura mientras que aproximadamente la mitad de la madera es celulosa.

La  hidrólisis  completa  de  la  celulosa  produce  D-glucosa  y  su  estructura  se asemeja a la de la amilosa. Sin embargo, la enzima hidrolítica que degrada a la celulosa es la emulsina (β glicosidasa) lo que nos demuestra que el enlace glicosídico es de tipo β y para este caso es de tipo 1,4, el cual no presenta ramificación. Figura 11.5.

Enlace glicosídico β(1-4)
Figura 11.5. Estructura de la celulosa.
El organismo humano carece de la emulsina y esta es la causa por la que no podemos  digerir  celulosa.  A pesar de  esto  la  celulosa  juega  una  función  digestiva importante  que  es  la  de  aportar  fibra  a  la  dieta,  la  cual  ayuda  al  movimiento  de materiales a través de los intestinos, previendo de este modo el estreñimiento. Una dieta rica en vegetales celulósicos previene el cáncer de colon.

RESUMEN
  Los
carbohidratos
son
una
de
las
clases
de
compuestos
orgánicos biológicamente más importantes. Son sustancias polifuncionales y se definen como  polihidroxialdehídos o polihidroxicetonas o sustancias que por hidrólisis originan éstas.

  Las unidades estructurales de los carbohidratos son los monosacáridos. Cuando dos
o
más
monosacáridos
se
enlazan
originan
un
oligosacárido.
Los polisacáridos son polímeros de monosacáridos.

  Un grupo significativo de carbohidratos son ópticamente activos porque poseen en su estructura carbonos quirales o sus moléculas presenten quiralidad. Como ejemplos de estas sustancias podemos citar a la glucosa, la manosa, la galactosa y la fructosa.

  La variabilidad estructural de los carbohidratos permite la existencia de varios estereoisómeros,  o  sea,  moléculas  que  difieren  entre  sí  únicamente  por  la orientación de sus átomos en el espacio. Los estereoisómeros se clasifican en: diasteroisómeros,
epímeros,
enantiómeros,
mesocompuestos
y
mezclas racémicas. Los dos primeros tienen la propiedad de ser ópticamente activos, o sea, ellos desvían el plano de luz polarizada a diferencia de los dos últimos.

  Los monosacáridos se clasifican en aldosas y cetosas siendo la aldopentosa más importante  la D-ribosa debido a que forma parte de los ácidos nucleicos y del
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ATP. La D-glucosa es la aldohexosa combustible esencial del metabolismo y la D-fructosa, cetohexosa levógira que se encuentra ampliamente distribuida en la naturaleza.

  Generalmente  los monosacáridos  se encuentran  como  estructuras  cíclicas  en disolución. Este  ciclo   es el producto de una reacción intramolecular entre el grupo carbonilo y el grupo hidroxilo en el carbono 4 ó 5, originándose así una estructura hemiacetálica cíclica. De esta forma el carbono 1 se convierte en un nuevo carbono quiral, originándose los anómeros alfa y beta, que se encontraran en equilibrio con la forma aldehídica (forma abierta). Todos los monosacáridos en disolución reducen a los agentes oxidantes siempre que posean su hidrógeno hemiacetálico libre.

  Los disacáridos son el producto de las combinaciones de dos monosacáridos.

Las dos unidades de monosacáridos se enlazan a través de una unión glicosídica. Dicha unión  puede ser alfa o beta y existen varios tipos: las fundamentales biológicamente son: 1,2; 1,4 y 1,6. El tipo 1-2 se presenta en la sacarosa y el 1-4 en la maltosa y la lactosa, azúcares degradables en el organismo. El tipo 1-6 es frecuente en los polisacáridos de reserva energética  de los seres vivos pues se degradan a glucosa. Algunos polisacáridos importantes  son el glucógeno y el almidón.  El  almidón  está  formado  por  amilosa  y  amilopectina  y   es  el polisacárido de reserva de las plantas. Por su parte, el glucógeno es la reserva de todos los  animales incluyendo el hombre. Otros polisacáridos tienen función estructural y entre ellos el más importante es la celulosa.

CAPÍTULO 12. COMPUESTOS NITROGENADOS.
Las proteínas son las macromoléculas biológicas más complejas, diversas y de mayor importancia para las células. La palabra proteína proviene del griego proteios, que significa primero.

Las proteínas constituyen conjuntamente con los ácidos nucleicos, considerados compuestos nitrogenados; los sustratos materiales de la vida a nivel molecular, lo que justifica  la  necesidad  de  su  estudio  para  la  interpretación  de  cualquier  fenómeno biológico.

Existen  muchas  funciones  de  las  proteínas  asociadas  con  su  estructura.  El estudio de esta  diversidad de funciones de las proteínas, ha llevado al análisis de su complejidad estructural. Luego ¿cuál es la unidad estructural de las proteínas? Las proteínas son polímeros de aminoácidos, constituyendo estos sus precursores, por lo que deben ser estudiados con detenimiento. Por la  importancia que tienen los grupos nitrogenados en las proteínas y sus precursores, dedicaremos el  siguiente epígrafe al estudio de algunos compuestos orgánicos nitrogenados. Posteriormente, dedicaremos un epígrafe al estudio de los precursores de los ácidos nucleicos, los nucleótidos.

12.1. Aminas y amidas.
Dentro  de  las  formas  nitrogenadas  que  debemos  estudiar  para  la  mejor comprensión de los aminoácidos, se encuentran las aminas y amidas.

Aminas: estructura y propiedades.
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Las aminas pueden considerarse como derivados del amoníaco (NH3), en cuya molécula uno o más átomos de hidrógeno son sustituidos por radicales de hidrocarburos vistos con anterioridad. Según la cantidad de hidrógenos que hayan sido sustituidos se clasifican en aminas primarias, secundarias y terciarias.

Existe otro criterio de clasificación teniendo en cuenta el grupo que sustituye al hidrógeno,  si  es  alifático  o  aromático.  De  esta  forma  presentamos  a  continuación algunas aminas y su clasificación:

H

|

H3C – C – CH3 
NH2
|
¨

: NH2
Amina primaria alifática
Amina primaria aromática

CH2   – CH3
|

CH3   – CH2 – NH – CH3 
CH3 – N – CH3
¨
¨

Amina secundaria alifática
Amina terciaria alifática

En la nomenclatura de estos compuestos la terminación característica de la serie es AMINA y cada miembro se nombra de acuerdo con los grupos unidos al átomo de nitrógeno,  comenzando  por  orden  alfabético,  a  continuación  presentamos  algunos ejemplos:

CH3– NH –  CH2  – CH3
CH3– NH –  CH3
|


CH2  – CH3
¨
¨
CH3 – N –  CH3
Etilmetilamina
Dimetilamina

¨ Etildimetilamina

NH2
Anilina, amina aromática más sencilla.
¨

Estos compuestos orgánicos presentan características básicas debido al nitrógeno electronegativo, el cual posee un par de electrones libres y puede aceptar fácilmente un protón (H+).

El grupo funcional en las aminas primarias (- NH2) es conocido como grupo amino y es el que le confiere a los aminoácidos las características básicas.

El carácter básico de las aminas primarias, secundaria, terciaria y aromáticas varía de acuerdo con su estructura. Las aminas secundarias presentan el mayor carácter
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básico seguidas de las primarias, terciarias y aromáticas. Este orden obedece a una competencia de efectos estéricos y electrónicos. Así, las aminas primarias presentan un efecto inductivo del grupo –  CH3    sobre el grupo amino, lo cual hace que el par de electrones  esté  menos  fuertemente  retenido  que  en  el  caso  del  NH3     y capte  más fácilmente  el  protón.  Por  otra  parte,  la  amina  secundaria  presenta  mayor  efecto inductivo  que  la  primaria,  sobre  el  átomo  de  nitrógeno,  por  presentar  dos  grupos alquilos, lo cual incrementa la facilidad de aceptar el protón presentando esta última mayor carácter básico.

En  el  caso  de  una  amina  terciaria  existen  mayores  efectos  inductivos  por presentar 3 grupos alquilos, sin embargo, esta amina presenta menor carácter básico que las anteriores debido a que el volumen de los grupos alquilicos, que rodean al átomo de nitrógeno, ejercen un impedimento estérico que imposibilita la entrada del protón.  En la amina aromática aparece el efecto de la conjugación del  par de electrones del nitrógeno con  los  electrones  p  del  anillo  aromático,  de  esta  forma  no  están  disponibles  los electrones del nitrógeno para captar el protón.

Estos compuestos presentan mayor solubilidad en agua que los alcoholes de similar  masa   molar  debido  a  la  disponibilidad  de  los  electrones  del  nitrógeno comparado con los del oxígeno, los cuales son capaces de enlazarse con mayor facilidad a las moléculas de agua. Sin embargo, los puntos de ebullición son menores debido a la menor electronegatividad del átomo de nitrógeno con respecto al oxígeno.

Amidas.
Las  amidas  pueden  considerarse  un  derivado  de  un  ácido  en  el  que  se  ha sustituido el  hidroxilo del grupo carboxilo por un grupo amino, siendo su fórmula general:

¨

El  grupo  amida  está  presente  en  algunos,  aminoácidos,  vitaminas  y  otras biomoléculas. A diferencia del grupo amino, el grupo amida no presenta características básicas debido a que los electrones libres del nitrógeno se encuentran conjugados con los electrones del enlace л del grupo >C=O, por lo que no están disponibles para captar un protón:

Ö:
Oδ-
||
|:
δ+
R – C – NH2
R – C – NH2
¨

Estos compuestos se nombran sustituyendo la terminación oico del nombre del ácido que le da origen por el sufijo amida, por ejemplo:

O
O

//
||

CH3  – C
C – NH2
\
¨
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NH2
¨

Etanamida
Benzamida
Una de las amidas de mayor interés, desde el punto de vista biológico, es la urea cuya fórmula estructural se presenta a continuación:

O

||

H2N – C –  NH2
¨
¨

La  urea  es  uno  de  los  principales  productos  del  metabolismo  de  nuestro organismo y es eliminado por la orina, como producto de desecho.

12.2. Aminoácidos: clasificación y estructura.
Los aminoácidos (a.a) como su nombre lo indica, son compuestos constituidos por dos grupos funcionales: el grupo carboxilo (-COOH) y el grupo amino (-NH2). En dependencia de la posición del  grupo amino, los aminoácidos pueden clasificarse en: (Alfa),
(Beta),  (Gamma), aminoácidos de acuerdo a la posición que ocupa el grupo amino en la cadena carbonada. Figura 12.1. Aunque cumplen  diferentes funciones, la principal de todas es la de ser las unidades estructurales que conforman a  todos los

péptidos y proteínas.
O
O
O

|
|
|
|
|  β
|
| γ
|
|

– C  – C  –  C  –  C
–  C  –  C  –  C  –  C
–  C  –  C  –  C  –  C

|
|

|
\
|
|
|
\

|

|
|
\ NH2       OH

 NH2


OH

NH2
OH
Figura 12.1.  Posición que puede ocupar el grupo amino en un aminoácido.
Los aminoácidos que forman las proteínas, salvo dos excepciones, tienen al menos un  grupo amino primario unido al carbono
y por ello se conocen como
- aminoácidos.

La fórmula general para los α-aminoácidos es la siguiente:

COOH
NH2
|
|
	H2N – Cα  – H
	ó
	R – Cα  – COOH

	|

R
	
	|

H


Donde el grupo R representa un residuo hidrocarbonado que puede ser radicales alifáticos,  aromáticos  o  heterocíclicos  y  estar  sustituidos  por  grupos  –  SH,  -OH,

-COOH,  -  NH2, entre  otros,  por  lo  que  se  considera  la  parte  variable  de  los  α- aminoácidos diferenciándolos entre sí.
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Observe, que el carbono
de los aminoácidos está enlazado a cuatro grupos diferentes,  por lo tanto el carbono

es un átomo de carbono quiral en todos los aminoácidos,  excepto  en  el  aminoácido  más  sencillo,  la  glicina,  la  cual  tiene  dos átomos de hidrógeno unidos a dicho carbono.

COOH

|

H2N – C – H

| H

Glicina (aquiral)
Todos los aminoácidos quirales presentes en las proteínas de humanos y la mayoría de los  presentes en animales y en las plantas, pertenecen a la serie L. Por convenio el grupo amino se representa a la izquierda o hacia arriba.

En el organismo, la mayor parte de los aminoácidos se encuentran formando parte de las proteínas, en los tejidos, aunque existen aminoácidos libres en el interior de las células, líquidos  intersticiales, la sangre y otros líquidos corporales. Las fuentes fundamentales de aminoácidos son:


Los alimentos.


La biosíntesis de aminoácidos.

De ellas el principal suministro es a través de las proteínas que contienen los alimentos. Esta  fuente aporta unos 100 g diarios de los diferentes aminoácidos en un adulto normal. Son alimentos  ricos en proteínas, los tejidos musculosos de las aves, mamíferos, peces y otros animales, las  leguminosas y otros vegetales. Los huevos, la leche y sus derivados son magníficos suministradores de proteínas.

La biosíntesis de aminoácidos consiste en la formación de estos compuestos a partir de precursores de bajo peso molecular no aminoacídicos. Este proceso en su etapa final  incluye  la   introducción  de  un  grupo  amino  en  un  cetoácido  homólogo  al aminoácido que se sintetiza.

Determinados  aminoácidos  no  pueden  ser  sintetizados  por  esta  vía  en  los organismos   superiores  debido  a  limitaciones  impuestas  por  la  imposibilidad  de sintetizar las cadenas carbonadas de los cetoácidos correspondientes. Esta situación ha conducido a la división de los  aminoácidos en esenciales y no esenciales. Cuando el organismo no los sintetiza se denominan esenciales y se requiere su aporte a través de los alimentos. De los veinte L-α-aminoácidos que se muestran en la Tabla 12.1, diez son considerados esenciales, señalados con un asterisco.

	NOMBRE
	ABREVIAT URA
	SÍMBOL O
	ESTRUCTURA

	Glicina
	gli
	G
	NH2
|

H – CH – COOH

	Alanina
	ala
	A
	NH2
|

CH3   – CH – COOH

	Valina*
	val
	V
	NH2
|

CH3   – CH –  CH – COOH

| CH3
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	Asparagina
	asn
	N
	O
NH2
||
|

NH2 – C – CH2   –  CH – COOH

	Glutamina
	gln
	O
	O
NH2
||
|

NH2 – C – CH2   – CH2 –  CH – COOH

	Lisina*
	lis
	K
	NH2
|

NH2– CH2  – CH2– CH2   – CH2   – CH – COOH
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	HISTIDINA*
	HIS
	H
	

	Arginina*
	arg
	R
	NH
NH2
||
|

NH2– C – NH–CH2–CH2–CH2–CH– COOH

	Ácido aspártico
	asp
	D
	NH2
|

HOOC– CH2   –  CH – COOH

	Ácido glutámico
	glu
	E
	NH2
|

HOOC – CH2   – CH2  –  CH – COOH


* a.a. esenciales.
Tabla 12.1. Aminoácidos presentes en las proteínas.
No existe una demanda absoluta de aminoácidos por parte del cuerpo, ya que la necesidad de un aminoácido esencial puede estar influido por las cantidades presentes de otros, así como por otros factores dietéticos. Un hombre ya maduro necesita el doble de lisina y metionina que un joven y los niños requieren de histidina. Las necesidades totales mínimas de proteínas, como fuentes de aminoácidos esenciales para mantener el balance de nitrógeno y otras funciones del organismo se  estiman en 27g/día para un hombre joven. El período de semipermanencia de los aminoácidos de las proteínas en nuestro cuerpo es de 80 días.

Cientos  de  enfermedades  metabólicas  del  hombre  se  presentan  debido  a deficiencias   específicas  en  el  metabolismo  de  algunos  aminoácidos.  Entre  estas enfermedades  podemos  citar  como  ejemplo  la  fenilcetonuria;  el  organismo  que  la padece no puede oxidar la fenilalanina a tirosina, por lo tanto la fenilalanina se acumula, junto al producto de su metabolismo, el ácido fenilpirúvico, y alcanza niveles excesivos en la sangre y la orina. Esta enfermedad provoca debilidad  mental y un 90% de los fenilcetonúricos tienen un cociente intelectual  menor  de 50.

COOH

NH2
NH2
|
oxidación
|

CH2  – CH – COOH
HO
CH 2  – CH –

Fenilalanina
Tirosina
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Clasificación de los aminoácidos.
Las cadenas laterales de los aminoácidos son muy diversas y las diferencias están dadas por  la longitud, forma y grupos atómicos componentes de dicha cadena. Estas diferencias estructurales  acentúa diferencias en las propiedades físico-químicas; por lo que uno de los criterios de clasificación  está dado por la cantidad de grupos aminos y carboxilos existentes en la estructura. Así se pueden encontrar aminoácidos neutros, ácidos y básicos.

Los aminoácidos neutros, resultan aquellos que tienen un grupo amino y un grupo  carboxilo,  o sea, monoamino-monocarboxílicos. Tal es el caso de la glicina, alanina, isoleucina, serina, treonina, fenilalanina, triptófano, metionina, prolina, cisteína, valina, leucina, asparagina, glutamina y tirosina. Cuando existe en la composición del aminoácido un exceso de grupos carboxilos, nos encontramos a los aminoácidos ácidos o monoaminodicarboxílico, los cuales son el ácido  glutámico y ácido aspártico. Los aminoácidos básicos poseerán un exceso de grupos aminos por lo que serán diamino- monocarboxílicos, así la lisina, histidina y arginina, son representantes importantes de este grupo.

Otro  criterio  de  clasificación  de  los  aminoácidos  es  teniendo  en  cuenta  la polaridad de sus cadenas laterales, lo que permite ubicarlos en cuatro grandes grupos:

  Aminoácidos  con  cadena  –  R  no  polar.  Ejemplos:  glicina,  alanina,  valina leucina, isoleucina, fenilalanina y metiónina.

  Aminoácidos  con  cadena  –  R  polar  sin  carga.  Ejemplos:  tirosina,  serina, treonina, triptófano, cisteína, asparagina y glutamina

  Aminoácidos  con  cadena  –  R  polar  con  carga  negativa.  Ejemplos:  ácido aspártico y ácido glutámico.

  Aminoácidos  con  cadena  –  R  polar  con  carga  positiva.  Ejemplos:  lisina, arginina e histidina.

La prolina (Pro) es un aminoácido ubicado fuera de las categorías señaladas debido a la diferencia en su estructura, pues la cadena lateral (-R) del aminoácido está unida al átomo de nitrógeno, que a su vez se enlaza con el carbono
, como se muestra en la Tabla 12.1.

12.2.1. Propiedades físicas de los aminoácidos.
Los  aminoácidos  son  sólidos  cristalinos  de  color  blanco  que  poseen  altas temperaturas de fusión, mayores de 2000C en la mayoría de los casos, solubles en agua e insolubles en solventes  apolares. Sus disoluciones acuosas neutras presentan valores elevados de la constante dieléctrica.

Todas estas propiedades características de los compuestos iónicos demuestran que los aminoácidos existen como tales, con una estructura de ion dipolar por formación de una sal interna al interactuar el centro ácido – COOH con el grupo básico – NH2.
COOH
COO-
|
+
|

H2N – C – H
H3N – C – H

|
| R
R

Molécula neutra
ion dipolar o Zwitterión *
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* La relación aproximada de iones dipolares a moléculas sin ionizar para muchos aminoácidos en las células es de 106.

En medio acuoso y a valores pequeños de pH (medio ácido) el aminoácido se protona y presenta la siguiente estructura:

COO-
COOH

|



| NH3+ – C – H
+
H+
NH3+ – C – H

|
 | R
R

Ion dipolar
Forma catiónica
Esta estructura presenta dos centros ácidos: el –COOH y el – NH3+  y se puede tratar como un ácido diprótico (como se estudió en el capítulo de Equilibrio Químico), con dos disociaciones:

COOH
COO-
|
|

1.
NH3+ –



H+ 
Ka1
Forma catiónica
Ion dipolar
COO- 
COO-
|
|

2.
NH3+ – C – H
NH2   – C –H
+
H+ 
Ka2
|
 | R
R

Ion dipolar
Forma Aniónica

Donde Ka1  > Ka2  por ser el centro ácido  - COOH más fuerte que el – NH3+ y por tanto pKa1  < pKa 2
Como se estudió en el Capítulo de Equilibrio Químico, los 2 equilibrios están concatenados  y  al  alcalinizar  el  medio  agregando  una  base,  los  2  equilibrios  se desplazan llegando a predominar la forma aniónica cuando el pH es elevado.

Puesto que el aminoácido puede aceptar y donar un protón, entonces planteamos que los aminoácidos presentan propiedades anfóteras.
Estos se pueden representar de  la siguiente forma esquemática:
	COOH
	
	
	COO-
	
	COO-

	|
	- OH
	
	|
	- OH
	|

	H3N+  – C – H
	
	H3N+
	– C – H
	
	H2N – C – H


|
H +
|
H +
|

	R
	R
	R

	pH bajos cargado positivamente
	pH intermedios carga neta cero
	pH altos cargado negativamente
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O sea, existirá un pH determinado en que predomina la forma de ion dipolar, a este pH se le denomina punto isoeléctrico y se representa por pHI   ó pI. Se puede decir que el punto isoeléctrico es el valor del pH donde la carga neta del aminoácido es cero. La mayoría de las células tienen valores del pH aproximadamente neutros;  por lo tanto, la forma predominante de los aminoácidos en las células es el ion dipolar.

Cada aminoácido  presenta  un  pI  característico.  Los  puntos  isoeléctricos  se  pueden conocer con  bastante exactitud a partir de los valores de los pKa de los aminoácidos correspondientes que se  muestran en la Tabla 12.2, aplicando la siguiente expresión para aminoácidos neutros:

pI
pKa1
pKa2
2

	Aminoácido
	pK1
	pK2
	pK3
	PI

	
	Grupo
	Valor
	Grupo
	Valor
	Grupo
	Valor
	Valor

	Glicina
	α-COOH
	2,34
	α-NH2
	9,60
	-
	-
	5,97

	Alanina
	α-COOH
	2,35
	α-NH2
	9,69
	-
	-
	6,02

	Valina
	α-COOH
	2,32
	α-NH2
	9,62
	-
	-
	5,97

	Leucina
	α-COOH
	2,36
	α-NH2
	9,60
	-
	-
	5,98

	Isoleucina
	α-COOH
	2,36
	α-NH2
	9,68
	-
	-
	6,02

	Serina
	α-COOH
	2,21
	α-NH2
	9,15
	-
	-
	5,68

	Treonina
	α-COOH
	2,63
	α-NH2
	10,43
	-
	-
	6,53

	Fenilalanina
	α-COOH
	1,83
	α-NH2
	9,13
	-
	-
	5,48

	Triptófano
	α-COOH
	2,38
	α-NH2
	9,39
	-
	-
	5,88

	Metionina
	α-COOH
	2,28
	α-NH2
	9,21
	-
	-
	5,75

	Prolina
	α-COOH
	1,99
	α-NH2
	10,60
	-
	-
	6,29

	Asparagina
	α-COOH
	2,02
	α-NH2
	8,88
	-
	-
	5,45

	Glutamina
	α-COOH
	2,17
	α-NH2
	9,13
	-
	-
	5,65

	Tirosina
	α-COOH
	2,20
	α-NH2
	9,11
	fenólico
	10,07
	5,65

	Cisteína
	α-COOH
	1,71
	sulfidril o
	8,33
	α-NH2
	10,78
	5,02

	Lisina
	α-COOH
	2,18
	α-NH2
	8,95
	ε-NH2
	10,53
	9,74

	Histidina
	α-COOH
	1,82
	imidazol
	6,00
	α-NH2
	9,17
	7,58

	Arginina
	α-COOH
	2,17
	α-NH2
	9,04
	guanidin o
	12,48
	10,76

	Ac. Aspártico
	α-COOH
	2,09
	β-COOH
	3,86
	α-NH2
	9,67
	2,97

	Ác. Glutámico
	α-COOH
	2,19
	γ-COOH
	4,25
	α-NH2
	9,67
	3,22


Tabla 12.2. Valores  pK y pI de los 20 aminoácidos presentes en las proteínas.
Como se observa en la tabla, para algunos aminoácidos existe un tercer valor de pK, descrito como pKa3, el cual corresponde al grupo – NH2  , guanidino y fenólico de la cadena R.

Para calcular el pI en aminoácidos básicos hay que tener en cuenta que pKa1 corresponde al grupo α COOH, el pKa2  al grupo α NH2  y el pKa3  corresponde al grupo – NH2  de la cadena R, por lo que la expresión matemática sería:

pI
pKa2
pKa3
2
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Para calcular el pI de aminoácidos ácidos la expresión sería:
pI
pKa1
pKa2
2

donde pKa1  corresponde al grupo α COOH, pKa2  al grupo – COOH de la cadena R.

En  el  punto  isoeléctrico  los  aminoácidos  poseen  la  menor  solubilidad  y  no migran hacia ningún polo en presencia de un campo eléctrico, ya que son neutros al no poseer carga neta.

Esto  tiene  gran  aplicación  práctica  ya  que  podemos  separar  los  diferentes aminoácidos  que componen una proteína, a partir de un hidrolizado de la misma, si conocemos los pHI  de cada uno de los aminoácidos.

Un ejemplo:

Se tiene una mezcla de tres aminoácidos, glicina, serina y treonina cuyos pHI tienen los valores de 5,97 5,68 y 6,53 respectivamente. Diseñe un método para lograr su separación.

Solución:

Método  a  aplicar:  Electroforesis:  Este  método  se  basa  en  las  propiedades eléctricas de los aminoácidos para lograr su separación.

Recordar que:

1.  A pH ácidos (pH< pI) predomina la forma catiónica del aminoácido y en un campo eléctrico migrará hacia el cátodo (polo negativo).

2.  A pH básicos (pH> pI) predominará la forma aniónica del aminoácido y en un campo eléctrico migrará hacia el ánodo (polo positivo).

3.  En el pH= pI  el aminoácido no migrará hacia ninguno de los dos polos. Existen  varias  formas  de  realizar  la  electroforesis,  escogeremos  una  de  sus

variantes más comunes.

Una  tira  de  papel  apropiado  para  realizar  la  electroforesis  se  une  por  sus extremos a los  polos de un campo eléctrico. En el centro de papel se colocan varias gotas de la mezcla de aminoácidos y se humedece el papel con una disolución buffer cuyo pH coincide con el valor de pH2  intermedio entre los tres:

Al estar tamponado el sistema a pH 5,97, la serina migrará hacia el ánodo ya que el buffer tiene mayor pH que su pHI  y estará en su forma aniónica. La treonina migrará hacia el cátodo al encontrarse  en forma catiónica por tener el pH del buffer un valor menor que su pHI.
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( - ) cátodo
( + ) ánodo
mezcla de
aminoácidos
SITUACIÓN INICIAL
Papel tamponado a pH = 5,97
La glicina no migrará al estar el buffer en su pHI   y con esto queda resuelto el problema planteado.

( - ) cátodo
( + ) ánodo
LUEGO DE LA CORRIDA
Treonina
Glicina
Serina

Otra forma de separación que podría emplearse está basada en la propiedad de que en el pHI  los aminoácidos poseen la menor solubilidad.

El análisis de la carga que presentan  los aminoácidos puede realizarse también comparando  los valores de los pKa de cada grupo ionizable con el pH del medio. En este  aspecto  debe  mantenerse  iguales  las  concentraciones  del  aa  disociado  y  no disociado para dar cumplimiento a la ecuación de Henderson-Hasselbach (ver Capítulo de Equilibrio Químico) donde el valor de pH = pKa.  A continuación mostramos un ejemplo:

El aminoácido siguiente se encuentra en un equilibrio donde las concentraciones de la forma no disociada y disociada son iguales:

COO-
|

H N+  - CH
3
| CH



pK = 2,35
a1
pK = 9,69
a2
3
Alanina
Plantee la forma de ion dipolar, aniónica o catiónica que presenta el aminoácido en un medio cuyo pH = 6.
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Solución:

De forma general se cumplimenta lo siguiente:
pH < pKa1
pH < pKa2
pKa1 < pH < pKa2


Grupo carboxilo no disociado (-COOH) Grupo amino no disociado (-NH +)

3
Grupo carboxilo  disociado (-COO-) Grupo amino no disociado (-NH +)

3
pH > pKa1
pH > pKa2
Para la alanina:

Grupo carboxilo  disociado (-COO-) Grupo amino  disociado (-NH2)

pH = 6
 pH > pKa1 pKa1= 2,35
pH < pKa2 pKa2= 9,69

Por tanto, el aa se encuentra con el grupo carboxilo disociado (-COO-) y el grupo amino no disociado (-NH3+), mostrando carga neta cero y encontrándose como ion dipolar.

12.2.2. Propiedades químicas de los aminoácidos. Formación de péptidos.
De  todas  las  posibles  reacciones  de  los  aminoácidos,  la  reacción  de  mayor connotación es la  formación de péptidos donde el grupo α-carboxilo (-COOH) de un aminoácido  se  combina  con  el  grupo  α-amino  (NH2) de  otro  aminoácido.  En  esta reacción
ocurre
una
deshidratación
intermolecular
catalizada
por
enzimas, produciendo un enlace amídico:
H2O


H
O
H
O

\
//

\
// N – CH2 – C

+
 N – CH2 – C

/
\
/
\

H
OH
H
OH



Enzimas
O
O

||
//

H2N – CH2  – C – N – CH2  – C
+

|
\

H
OH
El enlace amídico que se forma producto de la unión de 2 aminoácidos para formar un péptido se denomina enlace peptídico. De la misma forma, a este péptido se pueden  unir  otro   aminoácido  y  así  sucesivamente  hasta  formar  macromoléculas llamadas proteínas.

  Interacciones entre los aminoácidos.
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Las interacciones que se establecen entre las cadenas laterales de los aminoácidos permite la  formación de estructuras superiores. La naturaleza de dichas interacciones dependen de los grupos presentes en las cadenas laterales, a continuación mostramos un resumen de dichas interacciones:

  Fuerzas de Van der Waals: son interacciones débiles que se establecen entre grupos polares  denominándose dipolo-dipolo y entre grupos apolares, dipolo- dipolo inducido.

  Fuerza de dispersión o interacciones hidrofóbicas. Producida entre cadenas laterales  no   polares.  Son  interacciones  no  polares  de  corto  alcance.  Los aminoácidos   como   la   valina,   leucina,   isoleucina   y   fenilalanina   pueden desarrollar esta interacción.

  Interacciones  salinas  o  electrostáticas.  Resultan  por  la  atracción  entre  un grupo
–NH3+    (cargado  positivamente)  y  por  un  grupo  –  COO-     (cargado negativamente) de aminoácidos diferentes.

  Puente de hidrógeno. Se produce generalmente entre grupos hidroxilo –OH de la cadena lateral de un aminoácido y el carboxilo de otro aminoácido, o entre – NH3+     de un  aminoácido y – OH de otro, o 2 grupos – OH de aminoácidos diferentes.

  Fuerzas de apilamiento. Son interacciones hidrofóbicas que se establecen entre dos aminoácidos con anillos aromáticos en sus cadenas laterales.

Entre los aminoácidos se establece además un enlace covalente polar entre las cadenas  laterales de los aa que presentan el grupo sulfihidrilo (-SH), llamado puente disulfuro, el cual resulta de la oxidación del grupo –SH de la cisteína.

12.3. Péptidos: clasificación, estructura y propiedades.
Antes de iniciar el estudio de las más diversas  y complejas macromoléculas, las proteínas, es  necesario considerar la estructura de las moléculas
más pequeñas, los péptidos. Se define a los péptidos como  compuestos formados por cadenas cortas de aminoácidos. Así de acuerdo al  número de unidades de aminoácidos que lo forman, los péptidos se clasifican en:  oligopéptidos (de 2 a 7 unidades de aminoácidos) y polipéptidos (su masa molecular es menor que 5000 Dalton (D)), cuando sobrepasa este valor ya es una proteína.

De esta forma los péptidos normales se clasifican de acuerdo con el número de unidades que  lo componen; así encontramos dipéptidos (2 aa), tripéptidos (3 aa), tetrapéptidos (4 aa), etc.
Para escribir  el  nombre
de  un  péptído,  se  reemplaza  la  terminación  del aminoácido del extremo   N-terminal   por la terminación   il y se le agrega como un prefijo al nombre del aminoácido del extremo C-terminal. Por ejemplo:
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O
O
O
O

+
||
//
+
||
// NH3  – CH2  – C – N – CH2 – C
NH3  – CH – C – N – CH2  – C

|
\
|
|
\

H
O-
CH3
H
O-
Glicilglicina
alanilglicina

  Características del enlace peptídico.
Como vimos en la sección anterior si dos aminoácidos se unen a través de un enlace peptídico, producen un dipéptido, cuya fórmula general es la siguiente:

R1
O
O

+
|
||
||

H3  N – CH – C – N – CH – C – O-
|
|

Enlace peptídico
H
R2
Extremo C – Terminal
Extremo
Aminoácido 1
Aminoácido 2
N – Terminal
Es necesario aclarar que la cadena peptídica no está totalmente extendida, sino formando zigzags planos como se muestra en la Figura 12.2.

R

H
O
H
H
O

|
 ||
 |
 || N
C
N
C

N
C

|
||

R
H
O
R

H
H
7,2 A
Figura 12.2.  Cadena peptídica en forma de zig zag.
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El grupo peptídico formado está constituido por el carbono carbonílico (- C=O) y el N amídico  ( - NH ), ambos unidos al Cα, representado en la figura 12.2 con el círculo.

Si se analiza la estructura del enlace se puede ver que el par de electrones libres del átomo de  nitrógeno puede conjugarse con los electrones del grupo carbonilo y formar dos estructuras resonantes, donde los electrones del enlace se desplazan entre el C y el N:

:Ö
:Ö:-
||
|

C
Cα
C
Cα
Cα
:N
Cα
N+
|
| H
H

Debido a esto, el enlace entre el átomo de carbono y el
nitrógeno presenta características de doble enlace. Estudios realizados demostraron que la distancia entre el átomo de C y O en este enlace es mayor que la distancia promedio del grupo C=O en aldehídos y cetonas, por otra parte, la distancia C – N peptídico es menor que el simple enlace N – Cα   . Por lo que se puede  plantear  que el enlace peptídico posee carácter parcial de doble enlace y esto trae como resultado que no exista giro libre a través de él. Esta  última  característica  determina  que  los  elementos  del   enlace   peptídico  se encuentren en un mismo plano y los giros se establezcan sólo a nivel del los Cα.  Al no existir posibilidad de giro libre se pueden plantear dos configuraciones, la configuración CIS y la TRANS:

O
O

||
||

C
Cα
C
H

Cα
N
Cα
N

|

| H

Cα
Trans
Cis

Se ha comprobado  que la única  configuración que existe  en los péptidos y proteínas es la configuración TRANS.

12.4. Proteínas: clasificación.
Las  proteínas  al  igual  que  los  carbohidratos  se  agrupan  dentro  de  las macromoléculas  biológicas debido a que ambientan el organismo vivo, sus moléculas son tan complejas que el químico orgánico no trabaja en su síntesis.

Las proteínas son moléculas de elevada  masa molar  (más de 5000 D). Son sustancias poliméricas y en ocasiones se le denominan macropéptidos, cuyas cadenas polipeptídicas  difieren  extraordinariamente  en  cuanto  a  la  forma  que  ocupan  en  el espacio.
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Las proteínas presentan gran variedad estructural y funcional por lo que se han agrupado para su clasificación según los siguientes criterios:

Por su composición química:

De acuerdo con sus características estructurales las proteínas pueden clasificarse en simples y compuestas.

Las proteínas simples son las que están formadas por aminoácidos solamente. Ejemplos de este tipo de proteínas son la queratina del cabello, el colágeno de la piel y la elastina de los tendones.

Las proteínas compuestas contienen moléculas de proteínas sencillas unidas a grupos no  proteicos, llamados grupos prostéticos. De acuerdo con la estructura del grupo
prostético,
las
proteínas
compuestas
se
subdividen
en
glicoproteínas, fosfoproteínas, lipoproteínas, hemoproteínas, nucleoproteínas y metaloproteínas.

Por su conformación:

Las proteínas pueden clasificarse en fibrosas o globulares. Las moléculas de proteínas fibrosas son largas y en forma de hilo y tienden a unirse para formar fibras; en algunos casos se mantienen unidas en muchos puntos por puentes de hidrógeno. En consecuencia,  las  fuerzas  intermoleculares  que  debe  vencer  el  disolvente  son  muy fuertes. Ejemplos de estas son la queratina del cabello y el colágeno de la piel.

Por el contrario, las moléculas de proteínas globulares están dobladas, de modo que forman  unidades compactas que a menudo se aproximan a un aspecto esferoidal. Estos dobleces se producen de tal forma que las partes hidrófobas queden en el interior interaccionando entre sí, y alejados del  agua; en cambio las partes hidrófilas quedan expuestas  hacia  el  exterior,  así  los  grupos  cargados  tienden  a  sellar  la  superficie quedando  cerca  del  agua.  Ejemplos  de  estas  proteínas  son:  la   seroalbúmina,  la hemoglobina, la miosina y las proteínas del plasma sanguíneo.

Por su solubilidad:

Las proteínas pueden clasificarse en insolubles, poco solubles o solubles. Las insolubles  presentan una estructura muy “empaquetada” que les permite formar las fibras, en este grupo se  encuentran las proteínas fibrosas y algunas globulares de las membranas celulares.

Las solubles presentan una estructura espacial globular donde en el exterior presentan  cadenas laterales de aminoácidos polares capaces de establecer puente de hidrógeno con el agua, en este grupo se encuentran  casi todas las proteínas globulares.

Por su función:

Las funciones biológicas que desempeñan  las proteínas  son muy variadas y diferentes debido a su variabilidad estructural. (Tabla 12.3).

Nótese  que  esta  diversidad  funcional  de  las  proteínas,  mostrada  en  la  tabla anterior, debe responder a una complejidad y variabilidad estructural significativa que estudiaremos más adelante.
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	TIPO
	EJEMPLOS
	FUNCIÓN

	Enzimas
	Hexoquinosas Lactato-deshidrogenasa Citocromo C
	Fosforila a la glucosa Deshidrogena al lactato Transfiere electrones

	Transportadores
	Hemoglobina
Mioglobina
Seroalbúmina
	Transporta  el  O2      en  la  sangre  de  los vertebrados
Transporta el O2  en los músculos
Transporta lípidos en la sangre

	Contráctiles
	Miosina
Actina
	Contracción muscular
Contracción muscular

	Protección o

Defensa
	Anticuerpos Fibrinógeno Trombina
	Forma complejas con proteínas extrañas. Coagulación sanguínea
Coagulación sanguínea

	Reguladoras
	Insulina Glucagón Adrenocorticotrópica
	Regula el metabolismo de la glucosa Regula el metabolismo de la glucosa Regula la síntesis de corticoides.

	Estructurales
	Alfa-queratina Colágeno Elastina
	Piel, plumas, uñas. Tejido conectivo fibroso Tejido conectivo elástico


Tabla 12.3. Clasificación de las proteínas según sus funciones.
12.4.1. Estructura de las proteínas.
La estructura de las proteínas es uno de los aspectos más importantes de estos compuestos  ya  que determina  sus propiedades  físicas, químicas y biológicas. Cada molécula de proteína tiene una forma tridimensional definida. La forma específica de una molécula se denomina conformación.
La conformación general de una molécula de proteína se divide en cuatro niveles de organización: las estructuras primaria, secundaria, terciaria y cuaternaria.

Estructura primaria.
La estructura primaria de una proteína se define como el orden o la secuencia de los  L-   -aminoácidos  unidos  entre  sí  por  enlaces  peptídicos.  Este  orden  secuencial exacto está codificado genéticamente y constituye la estructura básica de las proteínas.

La   secuencia   exacta   de   los   aminoácidos   tiene   profundas   implicaciones

biológicas  incluso  en el caso  de  proteínas  estrechamente  relacionadas.  Un ejemplo ilustrativo de lo anterior es la comparación de la estructura primaria de la hemoglobina A (normal) con la hemoglobina S que acompaña la enfermedad conocida como ciclemia o  anemia  falciforme.  Esta  alteración  que  proviene  de  la  mutación  de  un  gen,  se
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caracteriza  porque  las  células  rojas  de  la  sangre  tienen  forma  de  hoz,  cuando normalmente son esféricas. La diferencia entre ambos tipos de hemoglobina reside en el hecho de que en la posición 6 de una de las cadenas β, una unidad de ácido glutámico de la hemoglobina normal está remplazada por una unidad de valina en la hemoglobina S. Esto puede representarse esquemáticamente dela  forma siguiente:

Polipéptido de la Hemoglobina A: his – val – leu – trp – pro – glu – glu – lis

Polipéptido de la Hemoglobina S: his – val – leu – trp – pro – val – glu – lis

Otro hecho que refiere la importancia del orden secuencial en las proteínas es que está comprobado que las proteínas que realizan igual función en diferentes especies, tienen la estructura primaria similar, que será más semejante mientras más relacionadas estén las especies. Como cada especie tiene sus propias características en cuanto a la composición de las proteínas, la utilización de  una proteína en otra especie diferente puede provocar serias reacciones de incompatibilidad, esto limita la posible utilización de  proteínas  animales  en  el  hombre  con  fines  terapéuticos  y  constituye  la  base fundamental de los rechazos en injertos y trasplante de órganos de una especie a otra e incluso entre la misma especie.

Estructura secundaria.
La estructura secundaria de una proteína, es el ordenamiento que adopta la cadena peptídica a lo largo de un eje, resultante de las interacciones entre los enlaces amídicos  (enlaces  peptídicos)  cercanos  entre  sí  en  la  cadena  proteínica.  Las  dos estructuras secundarias más importantes en las proteínas son: la
-hélice y la
-laminar plegada, u hoja β-plegada.

La
-hélice fue propuesta por Linus Pauling (Premio Nobel de Química en

1954 y 1964), R.B. Coney y F.H. Crick (Premio Nobel 1962). La hélice se caracteriza por una estructura enrollada en forma de espiral.  Esta estructura helicoidal se produce por el enlace de hidrógeno entre el grupo carbonilo ( C = 0) de un aminoácido y el grupo imino (-NH-) que se ubica cuatro aminoácidos delante en la cadena, de manera tal, que el puente de hidrógeno intracatenario que se produce, es la fuerza que estabiliza la estructura

La Figura 12.3 muestra los enlaces de hidrógeno en una espiral enrollada hacia la  derecha.  Cada  vuelta  de  la  espiral  contiene  aproximadamente  3,6  unidades  de aminoácidos por vuelta y una distancia de 0,54 nm entre las vueltas.
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Figura 12.3. Estructura de la
-hélice.
Nótese que las cadenas laterales –R de los aminoácidos se localizan hacia el exterior  de  la   hélice.  La  estructura
-hélice  es  bastante  estable  y  se  favorece energéticamente bajo determinadas condiciones de pH y  temperatura.

La estructura
-laminar posee una configuración
-plegada  que se extiende en lugar  de empacarse estrechamente como en la
-hélice. Las proteínas con láminas
- plegadas  presentan cadenas que van en zig – zag y se mantienen unidas por medio de puentes de hidrógeno, los cuales se forman intercatenarios y constituyen, como en la
- hélice, la fuerza que estabiliza la estructura. Estas cadenas pueden presentarse de forma paralela o  antiparalela, la primera cuando las cadenas tienen la misma dirección, es decir,  enfrentan  los  mismos  extremos  terminales  y  la  segunda,  lo  contrario.  Los dobleces se producen en los carbonos
y las cadenas laterales de los aminoácidos se encuentran extendidas por encima y por debajo del plano  de la estructura laminar
- plegada. Figura 12.4.

La
conformación
-hélice
se
ha
encontrado
en
numerosas
proteínas, especialmente en las fibrosas. Por otra parte, la hoja
plegada se presenta en algunas proteínas fibrosas y globulares.
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Figura 12.4. Estructura de la  Hoja   - plegada. (a) Hoja   - plegada con los puentes de hidrógenos y las cadenas laterales de los a.a. por encima y por debajo del plano. (b) Hoja   - plegada paralela. (c) Hoja   - plegada antiparalela.
Estructura terciaria.
Se denomina  estructura  terciaria  a  la  conformación  tridimensional  de  las proteínas   producidas  por  las  interacciones   entre   las   cadenas  laterales   de   los aminoácidos; así la proteína se dobla y pliega por la atracción entre los grupos atómicos ampliamente separados entre si dentro de  la cadena polipeptídica. Se conoce, que generalmente, las moléculas proteínicas de este tipo, ubican en el interior compacto, las  cadenas  laterales  no  polares  de  los  aminoácidos  y  en  el  exterior  las  cadenas laterales polares de otros aminoácidos.

La estructura terciaria es el resultado de fuerzas intramoleculares entre las cadenas laterales de los aminoácidos. Las interacciones entre las cadenas laterales de los aminoácido  estudiadas   en   el  epígrafe  de  aminoácidos  son  las  responsables  del plegamiento de la cadena peptídica.

Las fuerzas intramoleculares en las moléculas de proteínas se pueden resumir en la Figura 12.5.
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Figura 12.5.  Fuerzas intramoleculares presentes en una cadena polipeptídica de estructura terciaria.
Estructura cuaternaria.
Algunas proteínas están formadas por dos o más cadenas polipeptídicas que pueden ser  iguales o diferentes entre sí. En estos casos se dice que las proteínas son oligómeras   y   las   cadenas
polipeptídicas
individuales
son   los   monómeros   o subunidades. Estas  subunidades se unen entre sí mediante interacciones específicas para formar el oligómero.

La  estructura  cuaternaria  es  el  arreglo  o  disposición  espacial  de  las subunidades de  una proteína producto de las interacciones no covalentes entre las cadenas polipeptídicas que conforma la estructura global de la unidad biológicamente activa.
Las interacciones intermoleculares no covalentes que se producen son del mismo tipo  que  las  existentes  en  la  estructura  terciaria,  es  decir,  todas  excepto  el  puente disulfuro que es una unión covalente.

En la Figura 12.6. se resumen los niveles estructurales que se pueden presentar en las proteínas, mediante el ejemplo  de la hemoglobina:
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Figura 12.6. Estructura cuaternaria de la Hemoglobina.
12.4.2. Propiedades de las proteínas.
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a. Desnaturalización:

Se define desnaturalización a la pérdida de la estructura tridimensional de la proteína, es decir, la conformación que la hace biológicamente activa, por ende se afecta sus  propiedades  y  funciones.   En  este  proceso,  la  proteína  pierde  su  estructura secundaria,  terciaria  y  cuaternaria,  en  presencia  de  agentes  físicos  o  químicos, denominados agentes desnaturalizantes.

La Figura 12.7. muestra cómo la proteína nativa, o sea, la proteína natural, se desenreda  y   toma  una  nueva  conformación  denominada  espiral  aleatoria,  que corresponde a la proteína desnaturalizada.
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Figura 12.7. Representación esquemática de la desnaturalización de una proteína.
El proceso de desnaturalización puede ser reversible,  si al retirar  el agente desnaturalizante, se recupera la conformación inicial y con ello la actividad biológica de la  proteína.  En  el  caso  de  los  alimentos  que  cocinamos,  la  desnaturalización  es irreversible. Por ejemplo, el huevo, cambia de un material gelatinoso a un semisólido blanco. Los cambios de color y estado indican que ha ocurrido un cambio estructural irreversible.  Cuando  la  desnaturalización  es  irreversible  se  forma  un  compuesto insoluble; a este proceso se denomina coagulación.

Los agentes desnaturalizantes de las proteínas son: el calor, la luz ultravioleta, los ácidos y las bases, los disolventes orgánicos y las sales de iones metálicos pesados.

Tenga  presente  que  en  la  desnaturalización  se  rompen  las  fuerzas  intra  e intermoleculares. Por ejemplo, la luz ultravioleta y el calor, destruyen las fuerzas de dispersión y los enlaces por puente de hidrógeno dentro de la proteína. Cuando ocurre una exposición intensa a la luz solar, los rayos ultravioletas desnaturalizan las proteínas del tejido de la piel y producen las llamadas quemaduras del sol.

Los ácidos y las bases provocan cambios de pH, por lo que se rompen las interacciones
iónicas y los puentes  de hidrógeno. Así el grupo amino  (NH3+) y carboxilato (COO-) pierden y ganan protones hidrógenos, perturbando las interacciones entre estos grupos, es decir, se producen  cambios en la carga eléctrica de los grupos ionizables de los aminoácidos expuestos hacia la superficie, cambiando la carga neta de la proteína.

Significativo es el caso de los alcoholes como disolventes orgánicos, debido a la posibilidad  de asociarse a la proteína mediante enlace por puente de hidrógeno, influyendo en la ruptura de los enlaces de este tipo ya establecidos.

Las sales de iones pesados, también juegan un papel importante en la medicina, producto de su  acción desnaturalizante. Los iones metálicos, tales como Ag+, Hg2+    y
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Pb2+    se combinan rápidamente con los aniones carboxilatos y los puentes disulfuros, precipitando complejos insolubles metal-proteína. Un ejemplo terapéutico importante lo constituye la disolución acuosa diluida del nitrato de plata (AgNO3) que se coloca en los  ojos  de  los  niños  recién  nacidos  para  matar  el  microorganismo  que  produce gonorrea.

b. Reacciones coloreadas:

A.  Reacción Xantoproteica: Es la reacción de las proteínas con el ácido nítrico concentrado que trae como resultado la aparición de un color amarillo intenso que se supone se debe a la  nitración de ciertos aminoácidos presentes en las proteínas. Debido a esta reacción, la manipulación del ácido nítrico debe hacerse con mucho cuidado.

B.  Reacción del Biuret: Al tratar una proteína con una disolución de CuSO4    en medio alcalino, se forma un ion complejo de color azul-violáceo. Esta reacción es  específica  para  proteínas  y  sus  productos  de  hidrólisis  de  elevada  masa molecular, los péptidos más pequeños y los aminoácidos no dan coloración.

C.  Reacción  con  la  ninhidrina:  Cuando  se  hace  reaccionar  un  aminoácido,  un péptido o una  proteína con ninhidrina, se forma un compuesto de color azul característico.

c. Hidrólisis:
La hidrólisis de las proteínas puede ser ácida, básica o enzimática y con ella se puede  lograr   la   obtención  de  los  aminoácidos  que  la  constituyen.  La  hidrólisis enzimática es de gran importancia por su alto grado de especificidad. Por ejemplo, la tripsina,  una  enzima  digestiva,   rompe   una  cadena  peptídica  donde  hay  grupos carboxamidas de los aminoácidos lisina y arginina. Los tres tipos de hidrólisis permiten romper las proteínas en fragmentos polipeptídicos más pequeños.

12.5. Nucleótidos y Ácidos Nucleicos.
Otras  macromoléculas
de  gran  importancia,  son  precisamente  los  ácidos nucleicos  (AN): ácido desoxirribonucleico (ADN) y ácido ribonucleico (ARN). Estos compuestos se encuentran  en todas las células animales y humanas, están presentes incluso en bacterias y virus. Sus funciones  están encaminadas
al almacenamiento y transferencia  de  la  información  genética,  lo  cual  juega  un  papel  importante  en  la transmisión y expresión de los caracteres hereditarios de  generación en generación, dichos aspectos son objeto de estudio de la Biología y la Bioquímica.

Los nucleótidos son las unidades monómeras de los ácidos nucleicos al igual que los  aminoácidos  lo  son  de  las  proteínas.  Estos  precursores  comparados  con  los monosacáridos y los aminoácidos, son los más complejos, pues están constituidos por una base nitrogenada, un azúcar y grupos fosfatos.

En este epígrafe estudiaremos la estructura química y las propiedades de los nucleótidos,  que no solo constituyen los precursores de los AN sino que desempeñan otras importantes funciones.
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12.5.1. Nucleótidos: clasificación, estructura y propiedades.
Los nucleótidos están constituidos por 3 componentes característicos: 1) una base  nitrogenada (B.N) heterocíclica que puede ser derivada de un anillo purínico o pirimidínico; 2) un  azúcar (A), específicamente una pentosa que puede ser ribosa o desoxirribosa ; 3) uno, dos  o tres grupos fosfatos (P). Figura 12.8.

B.N
P
A

Figura 12.8. Representación esquemática de un nucleótido.
Cada uno de estos componentes está unido entre sí mediante diferentes enlaces que estudiaremos  en  epígrafes  posteriores.  A  continuación  analizaremos  sus  diferentes componentes.

Bases Nitrogenadas(BN).
Las bases nitrogenadas son los componentes que le confieren las individualidades químicas a los  AN. Son derivados como mencionamos anteriormente, de los anillos purinas  y  pirimidinas,  los  cuales  poseen  carácter  aromático  (Figura  12.9.).  Según muestra la figura se puede considerar que la purina es derivada de la pirimidina, pues es producto de la condensación de la pirimidina con un  anillo  imidazol, estudiado en capítulos anteriores.

Las BN purínicas que se presentan en los AN son: adenina (A) y guanina (G), mientras que forman parte de las pirimidínicas el uracilo (U), la timina (T) y la citosina (C).  Estos componentes se encuentran libres en cantidades mínimas en las células, son el producto de hidrólisis de nucleótidos y AN.

Los compuestos  heterocíclicos  purinas  y pirimidinas  poseen  carácter  aromático, veamos a  continuación las diferencias estructurales. La estructura tridimensional de estos  compuestos  aromáticos  ha  sido  determinada  por  difracción  de  rayos  X.  Las pirimidinas  son  moléculas  planas  mientras  que  las  purinas  son  casi  planas  pero presentan un fruncido ligero. Su estructura, presente también en las BN, así como sus dimensiones y capacidad de formar puente de hidrógeno, son aspectos importantes que influyen en las propiedades de estos compuestos
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Figura 12.9. Fórmulas estructurales de las 5 bases nitrogenadas presente en los nucleótidos que forman los ácidos nucleicos.
.

Las BN libres, tanto purínicas como pirimidínicas son relativamente insolubles en  agua,  y   son  además  compuestos  básicos  débiles.  Son  capaces  de  absorber fuertemente   la luz  ultravioleta.  Esta propiedad es muy útil para el reconocimiento y determinación  cuantitativa  no  solamente  de  las  bases  libres  sino  también  de  los nucleótidos.

Hasta aquí hemos visto las 5 BN más abundantes, pero existen otras menos frecuentes, llamadas
bases   raras,
estas   son:   metilguanina,
hipoxantina,
dehidrohuracilo
y metilcitosina.

Tipo de azúcar.
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Según el tipo de azúcar  los nucleótidos se clasifican como ribonucleótidos, los que contienen  como  glúcidos  la  D-ribosa  y
desorribonucleótidos  los  que  contienen  2- desoxirribosa. (Figura 12.10).

Ambos glúcidos son aldopentosas de la serie D que se unen a las BN por el hidroxilo anomérico que  contiene en posición β; conocido este enlace con el nombre de β-N- glicosídico. Esta unión ocurre  entre este hidroxilo anomérico y el nitrógeno 1 de las bases pirimidínicas,  mientras que con las bases purínicas se unen por el nitrógeno 9, representada la numeración en la Figura 10.18. Cuando ocurre la unión entre la BN y el azúcar se forma un nuevo compuesto con nuevas propiedades llamados nucleósidos
P=
P =
a
b

Figura 12.10. Representación Esquemática de ribonucleótidos y desoxirribonucléotidos .
(a) Ribonucleótido. (b) Desoxirribonucléotido.
Los  nucleósidos  al  igual  que  las  BN,  se  encuentran  libres  en  las  células  en cantidades  mínimas debido a la hidrólisis química o enzimática de los nucleótidos. Estos nuevos compuestos  son mucho más solubles en el agua que las bases libres correspondientes, debido a que el azúcar  presenta grupos –OH capaces de establecer puente de hidrógeno con el agua. Son relativamente estables frente a álcalis, en cambio frente a ácidos los nucleósidos purínicos se hidrolizan con facilidad
para  liberar la pentosa,  quedando  la  BN  libre.  Sin  embargo,  los  nucleósidos  pirimidínicos  son resistentes a la hidrólisis ácida.

Grupos fosfatos.
Los nucleótidos pueden tener unidos 1, 2 ó 3 grupos fosfatos, clasificándose en monofosfatados,  difosfatados  y  trifosfatados,  respectivamente.  La  unión  del  primer grupo fosfato  ocurre al carbono 5 del azúcar mediante enlace éster fosfato, Figura

12.11, mientras que el segundo fosfato se une al primero mediante enlace anhidrido de ácidos. De la misma manera se une el tercer fosfato al segundo.
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Figura 12.11. Estructura de un nucleótido trifosfatado.
Existen otras formas de unión del grupo fosfato al carbono 2 ó 3 del azúcar formando  compuestos importantes en la regulación del organismo, como por ejemplo AMPc
y
GMPc
(3’-5’adenosin
monofosfato
y
3’-5’
guanosin
monofosfato, respectivamente.

Teniendo  en  cuenta  la  estructura  descrita  para  estos  compuestos,  podemos resumir la clasificación de los nucleótidos siguiendo los siguientes criterios:

a.  Según la base nitrogenada: purínicos o pirimidínicos, amídicos o cetónicos. b.   Según el azúcar que presenta: desoxirribonucleótido o ribonucleótido.

c.  Según la cantidad de grupos fosfatos: nucleótidos monofosfatados, difosfatados o trifosfatados.

Características generales de los nucleótidos.
Los nucleótidos contienen dos anillos casi planares, el de la BN y el del azúcar; estos  anillos   se  ubican  de  forma  perpendicular  en  el  espacio,  obteniéndose  una conformación más estable.  Tanto los ribonucleótidos como los desoxirribonucleótidos se encuentran libres en la células en cantidades significativas.

Los nucleótidos presentan propiedades físico-químicas que dependen de los tres componentes, un ejemplo es la solubilidad en solventes polares debido a que el azúcar y la BN presentan grupos polares, así como los grupos fosfatos. Estos últimos grupos son ácidos relativamente fuertes, donde a pH 7 (pH fisiológico aproximado, pH 7,3) liberan al medio  el protón H+    y permanecen  con carga  negativa  (aniones). En cambio  las propiedades  básicas  débiles  dependen  de  los  nitrógenos   presentes  en  los  anillos purínicos y pirimidínicos, los cuales a pH fisiológicos no aportan carga.

Los nucleótidos pueden formar enlaces covalentes o interacciones débiles con varios  compuestos, incluso entre ellos. Cuando son aniónes establecen interacciones salinas con compuestos  que presentan carga positiva (proteínas, iónes Mg2+, etc). Por otra parte la presencia en sus anillos de  oxígeno y nitrógeno con pares de electrones libres posibilitan que los nucleótidos puedan establecer puente de hidrógeno con otros compuestos y entre ellos.

Como habíamos mencionado anteriormente estos compuestos presentan anillos aromáticos,  los  cuales  se  atraen  mediante  fuerzas  de  Van  der  Waals  formando  un apilamiento de anillos unos sobre otros y esto influye grandemente en la estructura de las macromoléculas que ellos forman (ADN y ARN).

Los  nucleótidos  presentan  múltiples  funciones,  la  más  importante  es  constituir  los monómeros de los AN. Entre otras de sus funciones se encuentran:

Formación de energía, debido a que la ribosa puede ser separada y utilizada en el proceso de síntesis de energía.

Pueden formar parte de otros compuestos más complejos.

Son transportadores de grupos que pueden ser utilizados en la síntesis de varias biomoléculas.

Algunos de ellos pueden ser reguladores del metabolismo.

Hasta aquí hemos detallado las características químicas de los nucleótidos, los cuales se unen entre sí a través del enlace 3’-5’diesterfosfato o fosfodiester para formar los ácidos nucleicos.
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RESUMEN
  Las proteínas son las biomoléculas más complejas, diversas y abundantes de los seres vivos. Constituyen junto a los ácidos nucleicos los sustratos materiales de la vida a nivel molecular. En general se pueden definir como largas cadenas de aminoácidos enrollados sobre sí mismo adoptando formas muy específicas.

  Los  aminoácidos,  además  de  ser  los  sillares  estructurales  de  las  proteínas, constituyen  la  fuente  nitrogenada  fundamental  de  los  organismos  naturales. Existen veinte L-  - aminoácidos diferentes, formando parte de las proteínas. Sus diferencias están dadas por la variabilidad de la cadena R, pues el agrupamiento carbono  α-  grupos  funcionales  es  constante  y  por  tanto,  de  acuerdo  a  las características de la cadena R, se clasifican  teniendo en cuenta la presencia de grupos aminos o carboxilos en ácidos, básicos y neutros;  y de acuerdo a la polaridad en polares: sin carga, con carga y en apolares.

  Los aminoácidos, generalmente existen en las células como iones dipolares, llamados zwitterión. Estos iones resultan de la interacción del grupo carboxilo y el   amino.   Las   cargas   en   los   aminoácidos   determinan   sus   propiedades individuales  y  las  de  las  proteínas  que  componen.  La  propiedad  química fundamental  es  la  deshidratación  intermolecular,   con  la  formación  de  un péptido, como producto de la formación del enlace peptídico. Este  enlace se encuentra en configuración trans. Los péptidos se clasifican en oligopéptidos y polipéptidos.  Muchos  péptidos  tienen  funciones  biológicas  importantes.  Los polipéptidos de masa molar superior a 5000 D se denominan proteínas.

  Las   proteínas   poseen   cuatro   niveles   de   organización   de   su   estructura, denominados:   primario,  secundario,  terciario  y  cuaternario.  La  estructura primaria atiende a la secuencia de aminoácidos y la fuerza que la estabiliza es el enlace peptídico, entre los aminoácidos constituyentes. La estructura secundaria se refiere al arreglo espacial de los aminoácidos cercanos; siendo el puente de hidrógeno  la  interacción  que  permite  estabilizar  la  estructura.  La  estructura terciaria se relaciona con la nueva forma que adopta la cadena polipeptídica cuando se pliega, producto de las interacciones débiles y enlaces covalentes (dispersión,  puente  de  hidrógeno,  enlace  disulfuro  e  interacción  salina).  La estructura cuaternaria se  encuentra en las grandes proteínas, con más de una subunidad. Se estabiliza por las  interacciones no covalentes que se establecen entre sus subunidades.

  La clasificación de las proteínas depende del criterio a seguir, para el estudio estructural se  clasifican generalmente en simples y conjugadas. Las proteínas simples están compuestas de moléculas que son exclusivamente polipeptídicas, no tienen otros grupos; mientras que las conjugadas tienen una o más cadenas polipeptídicas,  unidas  a  un  grupo  o  molécula  no  proteínica.  Existen  otros criterios de clasificación teniendo en cuenta su conformación, su solubilidad y función.

  Las proteínas se desnaturalizan si algún factor externo cambia sus propiedades físicas  y   biológicas,  producto  de  la  pérdida  de  los  niveles  estructurales superiores. La estructura  primaria no se altera. Los agentes desnaturalizantes son:  calor,  luz  ultravioleta,  disolventes  orgánicos,  ácidos,  bases  y  sales  de metales pesados.
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  Los ácidos nucleicos son las segundas macromoléculas de importancia biológica luego de las proteínas. Estos compuestos son polímeros de nucleótidos unidos por enlace fosfodiester. Los nucleótidos son estructuras complejas formadas por

3 componentes: la base nitrogenada, un azúcar y grupos fosfatos. Cada uno de los componentes se unen entre sí mediante diferentes enlaces, la BN se une al azúcar por un enlace β – N glicosídico y el azúcar al grupo fosfato por un enlace éster fosfato, el segundo fosfato se une al primero por un enlace anhídrido de ácidos.

  La BN le confiere al nucleótido la variabilidad, debido a que existen 5 BN diferentes: A,  C,  G, T, U. El azúcar es una aldopentosa que puede ser de dos tipos: ribosa o desoxirribosa.  El nucleótido que presenta la ribosa se clasifica como  ribonucleótido, mientras que el que presenta la desoxirribosa se clasifica como desoxirribonucleótido.

  Cuando se unen la BN
y el azúcar se forma un compuesto que se nombra nucleósido y a estos se les puede unir, dos o tres grupos fosfatos y de esta forma el nucleótido se clasifica en monofosfatado, difosfatado o trifosfatado.

  Las propiedades de estos precursores dependen de sus tres componentes, son solubles en solventes polares, son ácidos relativamente fuertes y bases débiles.

  Su función fundamental es constituir los monómeros de los ácidos nucleicos pero presentan otras funciones importantes.

Apéndice 1
Tabla Periódica de los Elementos (Masas atómicas en uma)
11
12

3 Na Mg

13
14
15
16

Al
Si
P
S

17
18

Cl
Ar
22,9898


24,3050


26,9815  28,0855  30,9738  32,066


35,4527


39,948

19
20
21
22
23

4 K
Ca
Sc
Ti
V

24
25
26

Cr
Mn Fe

27
28
29

Co Ni
Cu

30
31

Zn Ga

32
33
34
35
36

Ge As Se
Br
Kr
39,0983


40,078


44,9559


47,867


50,9415


51,9961


54,9380


55,845


58,9332  58,6934  63,546


65,39


69,723


72,61


74,9216  78,96


79,904


83,80

37
38
39

5 Rb Sr
Y

40
41

Zr
Nb

42
43

Mo Tc

44
45
46
47

Ru Rh Pd  Ag

48
49

Cd In

50
51
52
53
54

Sn Sb  Te
I
Xe
85,4678


87,62


88,9059


91,224


92,9064


95,94


(98,9063)  101,07


102,905  106,42


107,8682  112,411  114,818  118,710  121,760  127,60


126,9045  131,29

6 55
56
57 *
72
73
74
75
76
77
78
79
80
81
82
83
84
85
86

163

Cs
Ba
La
Hf

Ta
W
Re

Os
Ir

Pt
Au

Hg Tl

Pb Bi

Po
At
Rn
132,905


137,327


138,906


178,49


180,948


183,84


186,207


190,23


192,217  195,078  196,967


200,59


204,383  207,2


208,980  (208,98)  (209,99)


(222,02)

87

7 Fr

88
89 *
Ra
Ac

104

Rf

105

Db

106

Sg

107

Bh

108

Hs

109

Mt


110

Uun


111

Uuu


112

Uub


113

Uut


114

Uuq


115

Uup


116

Uuh


117

Uus


118

Uuo
(223,02)  (226,03)  (227,03)  (261,11)  (262,11)  (263,12)  (264,12)


(265,13)  (268)


(269)


(272)


(277)
( )


(285)
( )


(289)
( )


(293)

Serie lantánid


58
59

Ce Pr


60
61
Nd Pm


62
63

Sm Eu


64
65

Gd Tb

69

66
67
68
T
Dy Ho Er


70
71

Yb Lu
os
140,11  140,90  144,24  (144,913 150,36


151,964  157,25


158,925 162,50

164,930 167,26   m


173,04


174,967
6
8

90
91

)

92
93



94
95


96

97
98


99
100


168,934

101



102
Serie


Th Pa U

Np Pu A
C


Bk Cf

Es Fm M

103
No
actínidos 232,03  231,03  238,02  (237,048 (244,06 m

m
(247,07 (251,08 (252,08  (257,10 d

Lr
(259,10
8
6
9
)


)
(243,06) (247,07 )
)
)
)

)
(258,10  )
)


(262,11)

NOTA: Algunos elementos del 113 al 118 son desconocidos actualmente.

Apéndice 2
UNIDADES BÁSICAS DEL SISTEMA INTERNACIONAL DE UNIDADES
Magnitud
Nombre de la unidad

Símbolo
Longitud
metro
m
Masa
kilogramo
kg
Tiempo
segundo
s
Intensidad de corriente eléctrica Temperatura termodinámica Cantidad de sustancia

amperio

A kelvin

K mole
mol
Intensidad luminosa
candela
cd
Apéndice 3
164

Prefijos utilizados en el Sistema Internacional de Unidades (SI)
	exa
	E
	1.000.000.000.000.000.000 (un trillón)

	peta
	P
	1.000.000.000.000.000 (mil billones)

	tera
	T
	1.000.000.000.000 (un billón)

	giga
	G
	1.000.000.000 (mil millones, un millard)

	mega
	M
	1.000.000 (un millón)

	kilo
	k
	1.000 (un millar, mil)

	hecto
	h
	100 (un centenar, cien)

	deca
	da
	10 (una decena, diez)

	deci
	d
	0,1 (un décimo)

	centi
	c
	0,01 (un centésimo)

	mili
	m
	0,001 (un milésimo)

	micro
	µ
	0,000001 (un millonésimo)

	nano
	n
	0,000000001 (un milmillonésimo)

	pico
	p
	0,000000000001 (un billonésimo)

	femto
	f
	0,000000000000001 (un milbillonésimo)

	atto
	a
	0,000000000000000001 (un trillonésimo)
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|
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Triptófano*�












trp�












N�
�
�






Metionina*�






met�






M�



NH2


|


CH3   – S –  CH2   – CH2   –  CH – COOH�
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