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La vida se construye alrededor del carbono

La corteza terrestre contiene un -/ ..pero los compuestos orgdnicos
0.1 % de carbono ... ¥, suponen un 95% de los conocidos
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El carbono es el elemento clave alrededor del
cual se construye el proceso de la vida
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comparte electrones
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tendencia a ceder electrones tendencia a captar electrones




40 keal/mol 34 kcal/mol.

53 kcal/mol

83 kcal/mol Repulsion  de  pares
Atomos mas grandes, electrénicos no

mayor distancia de enlazados
enlace

Repulsiéon de 2 pares
electrdnicos no
enlazados




Caracteristica

Compuestos orgadnicos

Compuestos inorgadnicos

Composicion

Principalmente formados por
carbono, hidrégeno, oxigeno y

Formados por la mayoria de
los elementos de la tabla

nhitrégeno. periodica.
Enlace Predomina el enlace covalente. Predomina el enlace idnico.
Solubilidad Soluble en solventes no polares | Soluble en solventes polares
como benceno. como agua.
Conductividad No la conducen cuando estdn Conducen la corriente
eléctrica disueltos. cuando estdn disueltos.

Puntos de fusion

Tienen bajos puntos de fusién o

Tienen altos puntos de

y ebullicidn. ebullicion. fusidn o ebullicidn.
. Poco estables, se descomponen
Estabilidad 72 mp Son muy estables.
fdcilmente.
Forman estructuras complejas de | Forman estructuras simples
Estructuras :
alto peso molecular. de bajo peso molecular.
Velocidad de : : - ;
. . Reacciones lentas Reacciones casi instantaneas
reaccion
Isomeria Fendmeno muy comdn. Es mds raro este fenomeno




sustancias

I orgdnicas I
propiedades quimicas propiedades fisicas
enlaces intframoleculares |« fuerzas intermoleculares

L 4 M interacciones ionicas
M enlace ionico

M interaccion ion-dipolo
M enlace covalente

“ enlace coordinativo M puente de hidrogeno

M dipolo-dipolo permanente

lectronegatividad
electronegarivida M dipolo-dipolo inducido

— polaridad

|: geometria —

hibridacion




¢Porqué se enlazan dos atomos?

Para adquirir mayor
estabilidad

\

TEORIA DE LEWIS

Los atomos se combinan para adquirir una
configuracion mas estable, es decir, es
isoelectronico con un gas noble (regla del octeto)




Enlace ionico

= Hay transferencia neta de electrones
> Se forman aniones y cationes

= Se produce entre elementos de
electronegatividades muy diferentes

= Enlace no direccional

= Enlace — atraccion electroestatica entre iones de
carga opuesta

2 Formula empirica N g
= Ejemplo: NaCl

(sal de mesa) 5 M

s



Enlace covalente

= No hay transferencia neta de electrones
= Se comparten los electrones de valencia

=> Se produce entre elementos de
electronegatividades similares

=> El enlace es altamente direccional
=> Pueden ser covalentes polares o apolares
= Ejemplos: &

agua oxigeno

O-0
0=0
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HIBRIDACION

Combinacion de orbitales atomicos
para formar nuevos orbitales hibridos.

Consecuencias

&= Mayor separacion entre nubes electronicas.
= Enlaces mads fuertes por mayor traslape.

+ Explica la geometria molecular observada.

Teoria del enlace de valencia (TEV)
Teoria del orbital molecular (TOM)




Teoria del enlace de valencia

dLos enlaces covalentes se forman por traslape
de dos orbitales atéomicos, cada uno de los
cuales contiene un electron. Los espines de los
dos electrones son opuestos.

dCada datomo enlazado retienen sus orbitales
atomicos, pero el par de electrones en los
orbitales atomicos es compartido por ambos
dtomos.

d Mientras mayor es el traslape de orbitales, el
enlace es mads fuerte.




Teoria del orbital molecular

Los OM describen regiones del espacio en una
molécula en la cual es mds probable encontrar
electrones y tienen forma, tamaho y niveles de
energia especificos.

dLos OM se forman combinando OA. La cantidad
de OM es igual a la cantidad de OA que se
combinan.

dLos OM que tienen menos energia que los OA
iniciales son de enlace; los que tienen mds
energia son antienlazantes y los que tienen la
misma energia son de no enlace.
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four sp® hybrids




sp* hybrid orbitals

unhybridized
p, orbital
120°
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three sp? hybrid orbitals superimposed sp* hybrid carbon atom
(viewed from the side)




destructive constructive
overlap overlap

constructive destructive Atomo de

overlap overlap carbono con

hibridacién sp

second sp hybrid



Tipo de
hibridacién

Geometria molecular

Angulo de

enlace

Tetraédrica

Triangular plana
















Enlacerr

Orbitales Enlace

Carbono sp? Doble enlace carbono-carbono







]

©
=
2
=
m
-
8
B
8
S
@
S
=
=)
>
@
—
-
m

Orbital p




sp3 Nitrdogeno

4 x sp?

| sp3 Oxigeno |

Estructura

o
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NP
RE;;}L-RE

Estructura

Tipo

Aminas

Sales de
amonio

Tipo

Alcoholes
Eteres

Alcoxidos

Geometria

Piramidal

Tedraétrica

Geometria

Angular




sp2 Nitrdogeno

sp2 Oxigeno

Estructura

Estructura

Tipo

Iminas

Tipo

Sales de
imohio

Carbonilos

Geometria

Trigonal plana

Geometria

Angular

Trigonal
plana




Par no compartido
en orbital p

Hibrido sp?



http://quimica2bac.files.wordpress.com/2010/11/f302c-ch3cn_modelo-scaled1000.png
http://es.wikipedia.org/wiki/Archivo:Imine-(secondary)-skeletal.png
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Hibridacion de otros atomos

HEQ-S @'H > H-0- s O-H
Estructura
Modelo ?
egqulal gy ¢ tetraédrica

con los orbitales d, generando
i& una geometria aproximadamente

tetraédrica. Ej.: H,S0O,.

Los enlaces mdltiples los forma
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increasing electronegativity

m | na | B




mayor potencial mayor potencial
electrostatico negativo electrostatico positivo




Continuo de tipos de enlace

| |
Enlace covalente no polar  Enlace covalente polar Enlace idnico

C—H C—C O—H N—H K*F~ Na'CI

AEN = 04 0.4 1.4 0.9 3.2 2.1

+—> +—> T +
H.C—CH, H,C—NH, H,C—OH H.C—Cl H,CNHCI
cloruro de

etano metilamina metanol clorometano metilamonio

covalente
apolar

idnico







Momento dipolar

Donde:

q = porcentaje de las cargas

d 1 = momento dipolar (C.m)
q - compartidas que son atraidas por el

atomo (C, culombio).
d = distancia que separa las cargas (m)

1 C-m=2.9979%x10%° D



Momentos Dipolares de enlaces

Momento Dipolar,

D

Enlace

Momento Dipolar,
D

1.7

C-F

1.4

11

C-0

0.7

0.8

C-N

0.4

H-1

04

C=0

24

H-C

0.3

C=N

1.4

H-N

1.3

C=N

3.6

H-O

1.5

La direccion del momento dipolar es hacia el dtomo mas
electronegativo.
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- Momento dipolar molecular = composicion
de los momentos dipolares individuales

w
¢ B

e

‘ <2 (‘t B E ;
2 & i |
b 24 y

&, %,

RIS
'y




«— >

O=C=0

u=0D
Dioxido de carbono

Clorometano



H O:

’ // Carga positiva formal
H—C—N+— .
I \ k___',,-fCarga negativa formal

Nitrometano

sEnlace doble con este oxigeno?







v Regla 1: Las for'mas resonan’res son estructuras
imaginarias, no son reales.

" v Regla 2: Las formas de resonancia sélo difieren en la
" distribucidn de electrones © y/o pares no enlazados.

. v Regla 3: Las formas de resonancia pueden ser no
| equivalentes.

v Regla 4: Las formas de resonancia deben tener
estructuras de Lewis validas y obedecer las reglas de
valencia.

v' Regla 5: El hibrido de resonancia siempre es mads
estable que cualquiera de las formas resonantes
individuales.




Muchas gracias
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