TEMAS DE BIOQUIMICA

TEMA I: INTRODUCCION A LA BIOQUIMICA

Generalidades

Concepto de materia, cuerpo, sustancia. Sustancia simple y compuesta.
Definicion de elemento quimico. Simbolos. Clasificacion de los elementos.
Clasificacion peridédica de los elementos quimicos. Formulas quimicas.
Valencia. Estructura del Atomo. Clasificacion periddica y configuracion
electrénica. Teoria del octeto. Uniones quimicas. Unién electrovalente o
heteropolar. Union covalente. Unién covalente coordinada. Uniones
intermoleculares: fuerzas de Van der Waals. Puentes hidrogeno. Interacciones
entre dipolos.

Concepto de materia: Para llegar al concepto de materia es necesario realizar
una serie de experiencias.

a.- Para levantar una mesa se debe realizar un esfuerzo, lo mismo si se
desea levantar una silla, un pizarron, etc. “Siempre que se realiza un
esfuerzo muscular significa que se esta aplicando una fuerza”. ; Para
qué ?. Para vencer un peso. Conclusion: Todos los objetos que nos
rodean tienen peso.

b.- Si en un vaso lleno de agua se coloca una cuchara, se observa que el
agua se derrama. Conclusion: Todos los objetos ocupan un lugar en el
espacio.

c.- Los objetos se pueden tocar, algunos gustar, etc. Conclusion: Todos los
objetos impresionan los sentidos.

Es decir que independientemente de su forma, color, uso, etc. Todos los
objetos tienen algo en comun que se denomina:

/
- Estodo aquello que nos rodea.
- Tiene peso.
MATERIA < :
- Ocupa un lugar en el espacio
- Impresiona los sentidos
—

La materia existe en tres estados fisicos fundamentales:

a.- Gas: es una materia cuya forma y volumen es infinitamente variable. Ej.:
con el mismo peso de gas puede llenarse una pequefia caja 0 un
enorme balon.

b.- Liguido: es una materia cuya forma es infinitamente variable,
adaptandose a la forma del recipiente que lo contiene.

c.- Sélido: es una materia cuya forma permanece constante.

A la materia que tenemos que manejar puede asignarse uno de estos tres



“‘estados de agregacion”.

Concepto de cuerpo: Para definir un cuerpo es fundamental indicar su forma,
porque si ésta desaparece origina otro u otros cuerpos. Ej.: si destrozo una
botella, los fragmentos seran cualquier otro cuerpo menos una botella.

O sea que: CUERPO es una porcién limitada de materia.

Concepto de sustancia: Existen diferentes clases de materia que le dan a los
cuerpos propiedades particulares. Ej.: si tengo tres cuerpos esféricos; uno de
vidrio, otro de cobre, otro de plomo; tienen en comun su forma pero se
diferencian por su color y su peso. Estas distintas clases de materia se llaman:

SUSTANCIA: Para definirla no es necesario indicar su forma porque si
destruyo, por ejemplo, el cuerpo esférico de vidrio, cada uno de los trozos sigue
teniendo las propiedades del vidrio. Es decir que se ha destruido el cuerpo pero
no la sustancia.

Luego:
“‘SUSTANCIA es la calidad de materia que constituye un cuerpo’.
Sustancias simples y compuestas: Existen dos clases de sustancias.

a.- las que se descomponen en otras mas sencillas;
b.- las que no se descomponen.

Las primeras se conocen como:
+ sustancias compuestas
+ compuestos quimicos o combinaciones

Las segundas que no pueden descomponerse se llaman sustancias simples.
Puede suceder que una sustancia compuesta no se descomponga
directamente en sustancias simples, pero siempre se llega a éstas. Por ej.: si
calentamos lo suficiente un trozo de marmol pulverizado obtenemos:

C

-ungasCoO,
0,

Ca

- un polvoblancode 6xidodecalcio
0,

C, O, y Ca son sustancias simples por lo tanto no pueden descomponerse.

¢ Por qué ocurre esto? Porque sus moléculas estan formadas por una sola
clase de atomos.



En cambio las sustancias compuestas se descomponen porque sus moléculas
estan formadas por atomos de diferente naturaleza.

Elemento guimico: Elemento quimico es el componente presente en todas las
sustancias simples.

Hasta principios del afio 1.969 se conocian 104 elementos quimicos; de ellos
98 son aceptados internacionalmente,

Simbolos: Para simplificar la escritura de los elementos quimicos se utilizan
letras que se denominan simbolos. Luego:

“Simbolo de un elemento es la abreviatura admitida para representarlo”

Esta notacion considera el nombre latino o griego latinizado de los elementos
quimicos y se lo representa por su primera letra mayuscula.

Ejemplos:
ELEMENTO NOMBRE LATINO O GRIEGO LAT. SIMBOLO
Hidrégeno Hydrogenium H
Potasio Kalium K
Azufre Sulphur S

En los casos de elementos quimicos con la misma letra inicial se utiliza una
segunda letra diferencial que no siempre es la segunda de su nombre. La
primera se escribe con mayuscula y la segunda con minuscula.

Ejemplos:
carbono carbonium C
cobre cuprum Cu
cadmio cadmiun Cd

Clasificacion de los elementos

Los elementos se pueden clasificar en:

+ Metales

+ No metales

+ Metaloides

+ Elementos inertes, gases raros o gases nobles

Metales: Estos elementos presentan las propiedades generales siguientes:

+ Poseen brillo metalico

+ Son buenos conductores del calor y de la electricidad

+ Sdlidos a la temperatura de 20° C, con excepcién del mercurio (Hg) que es liquido.
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No metales: Estos elementos tienen los caracteres generales siguientes:
+ Carecen de brillo metalico
+ Malos conductores del calor y electricidad

+ Algunos son sélidos (yodo, carbono, azufre, etc.); liquidos (bromo) y gaseosos
(oxigeno, hidrégeno, nitrégeno, cloro, etc.)

Metaloides: Estos elementos tienen algunas propiedades metalicas y otras no
metalicas. De los 104 elementos conocidos, sélo 5 son metaloides: boro, silicio,
germanio, arsénico y antimonio.

Elementos inertes, gases raros o0 gases nobles: Se presentan s6lo en
estado libre como monoatomicos. Son muy inertes y no forman generalmente
sustancias compuestas, es decir, no se combinan con facilidad con otros
atomos.

Clasificacion periddicade los elementos Quimicos

El quimico ruso Dimitri Mendeléiev en el afio 1.869, dispuso los elementos en
un sistema ordenado llamado “sistema periddico de los elementos”.

Mendeléiev descubridé una relacion importante entre los pesos atomicos de los
elementos y sus propiedades fisicas y quimicas y los clasifico segun sus pesos
atomicos crecientes. Distribuidos asi, los elementos forman filas horizontales
gue se denominan periodos. Las columnas verticales se denominan grupos.
Cada grupo, a su vez, se divide en dos subgrupos, que se designan
habitualmente como A y B. Resumiendo las caracteristicas de esta tabla
tenemos que:

1. Los elementos del primer grupo tienen caracter metalico.
2. Ese caracter disminuye del primero al séptimo grupo.

3. Las valencias maximas de los elementos crecen del primero al ultimo
grupo.

4. El punto de fusién de los elementos aumenta del primero al cuarto grupo
y a partir de ese grupo disminuye hasta el séptimo.

5. Los elementos de cada grupo tienen comportamiento semejante.

Pero esta clasificacion de Mendeléiev es incompleta y adolecia de defectos.
Clasificacion periédica moderna

El descubrimiento de nuevos elementos, la inclusién de los gases nobles o
raros (helio, argén, nedn, kriptdon y radon) hizo necesaria la estructuracion
nueva de la tabla.

En esta clasificacion se comienza por el hidrégeno. Se adiciona un grupo
completo de seis elementos llamados gases nobles o inertes como grupo cero.
La tabla queda con ocho columnas o grupos (columnas verticales), y un grupo
cero y siete periodos (filas horizontales). El ordenamiento actual de los
elementos de la tabla periddica se basdé no en el peso atdmico, sino en el
namero atomico.



Ventajas de esta clasificacion

1. Ajuste de pesos atémicos: permitié el célculo y ajuste de pesos
atomicos;

2. Propiedades de los elementos: permitio prever las propiedades
de elementos;

3. Constantes fisicas: con el uso de la tabla se logr6 ajustar diversas
constantes fisicas como la densidad, el punto de fusién, etc.

4. Estructura electrénica: permiti6 establecer una relacion entre la
ubicacion de los elementos en la tabla y su estructura electrénica.

Férmulas quimicas

Por medio del simbolo se puede representar un &tomo de cualquier elemento.

Pero, si se tiene en cuenta que una molécula esta formada por una agrupacion
de atomos, se debe combinar de tal manera los simbolos para que expresen no
so6lo los atomos que forman la molécula sino también su namero.

Esta representacion se llama formula quimica de un compuesto.

Ej.: se quiere escribir la férmula quimica del agua cuya molécula esta formada
por dos atomos de hidrogeno y una de oxigeno. Se coloca como subindice la
cantidad de atomos que forman esa molécula.

H,O

Las férmulas mas empleadas en quimica son:

a.- Férmulas brutas o moleculares: Son las que se indican sélo la calidad
y cantidad de atomos que forman una molécula de una sustancia. Ej.:

H,O = Agua NH, =» amoniaco

b.- Formulas desarrolladas: En ellas se indican la forma en que se unen
entre si los a&tomos que constituyen la molécula. Ej.:

H
H Amoniaco

/

H
— N
A

Valencia

Es el poder o capacidad de combinacién de un elemento quimico con respecto
a otro, tomado como unidad.

Se dice que el elemento cloro, por ejemplo, tiene una valencia o capacidad de
combinacion igual a uno, porque con el elemento hidrégeno (tomado como
referencia) se combina atomo a atomo. HCI



El oxigeno se comporta como bivalente, pues un atomo de oxigeno se combina
con dos atomos de hidrégeno, para formar agua.

Con el concepto de valencia se estd en condiciones de representar, mediante
formulas desarrolladas, la unién quimica o ligadura entre los atomos.

Valencia de alqunos elementos
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Litio (Li)
Plata (Ag)
Potasio (K)
Sodio (Na)

Bario (Ba)
Berilio (Be)
Cadmio (Cd)
Calcio (Ca)
Estroncio (Sr)
Magnesio (Mg)
Zinc (Zn)

- Fluor (F)
- Hidrégeno (H)

- Antimonio (Sb)
- Arsénico (As)
- Fésforo (P)

- Nitrégeno (N)

- Azufre (S)
- Selenio (Se)
- Telurio (Te)

I

ILIIT -

I.III
V.VII
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Cobre (Cu)
Mercurio (Hg)

Cobalto (Co)
Hierro (Fe)
Niquel (Ni)

Bromo (Br)
Cloro (CI)
lodo (1)

Oxigeno (O)

Carbono (C)
Silicio (Si)

I.1II { Oro (Au)

111

- Aluminio (Al)
- Boro (B)

1, V{ -Bismuto

Existen ciertos compuestos que pueden actuar como metal y como no metal,
estos compuestos se denominan Anfoteros, ejemplos:

*

% Cromo: Valencia ll, Ill (Metal), VI (No Metal).

% Manganeso: Valencia ll, IV (Metal), V, VI (No metal).
% Molibdeno: Valencia lll, IV (Metal), V, VI (No metal).



Estructura del atomo

El atomo es la menor porcion de materia que constituye una molécula.

Esta formado por particulas mas pequefias cargadas eléctricamente con una
estructura similar al sistema solar.

Un ndcleo semejante al sol y alrededor una serie de particulas llamadas
electrones (semejantes a los planetas) distribuidas en 6érbitas.

a.- El nacleo posee casi toda la masa del &tomo, pues la de los electrones
es practicamente despreciable.
Las particulas que componen el nucleo son los protones y los neutrones.

Los protones se simbolizan asi:

'

El 1 superior indica que ésa es su masa y el 1 inferior sefiala que cada
protdn posee una unidad positiva de carga. “El proton posee una masa igual
a 1y una carga positiva también igual a 1”.

Los neutrones se representan asi:

Esto indica que la masa del neutrén es 1 y su carga eléctrica es nula. “El
neutron posee masa, pero su carga eléctrica es nula”.

) . ~ 1
b.- El electrén es una particula cuya masa es muy pequefa; es 1836 de la

masa del proton. Es decir que 1836 electrones juntos poseen una masa
igual a la del proton.

La carga del electron es negativa. Como el &tomo es neutro, cada atomo
posee tantos electrones como protones. El nimero de cargas positivas
nucleares corresponden al nimero de orden en la tabla periddica que a
su vez corresponde al nUmero de electrones.

La clasificacion periédica vy la configuracion electrénica

Segun Bohr el ndcleo atébmico se halla rodeado por Orbitas concéntricas
recorridas por electrones.

La distancia nudcleo-electron varia; y dicha distancia constituye un nivel
energeético.

Un atomo puede poseer hasta un maximo de siete niveles energéticos que se
designan de adentro haria afuera con los nimeros n=1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 alos que
se llaman nameros cuanticos principales o con las letras K-L-M-N-O-P-Q.

Con estos conocimientos y observando la tabla periédica deducir:

1°- El ndmero de Orbitas 6 niveles de energia de un aomo es igual al
namero del periodo en el que se halla en la tabla. Por ejemplo: el sodio se
halla en el tercer periodo y su atomo posee tres oérbitas.
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2°.- En la 6rbita externa o de valencia, el atomo posee tantos electrones
como sea el numero de grupo. Asi, todos los elementos ubicados en el
primer grupo de la tabla tienen atomos con 1 electron en la érbita externa;
los ubicados en el segundo grupo tienen 2 electrones en la érbita externa y

asi sucesivamente.

Ejemplo:
Masa -> .
- 3° periodo: 3 orbitas de electrones
23
- 1° grupo: orbita externa con 1 electron
Na —

N° atémico > - n° atomico 11: n° total de electrones distribuidos

11 en 3 orbitas.

n° de drbitas => n° del periodo

Orbita externa o de
_ = n°del grupo
valencian®de e~

Siempre en orbita
=> octeto

externa

3°- Al aumentar en uno el nimero atdbmico de un &tomo, se obtiene el que
le sigue en la tabla periddica.

4°-  Este electrén se ubica en la 6rbita mas externa o en una nueva segun
se halle el elemento, en el mismo periodo que el anterior o en el siguiente.

5°.- Al final de cada periodo se llega a un gas raro o noble que posee una
Orbita externa de 8 electrones a la que se denomina érbita completa u
octeto completo.

6°.- El helio es el Unico gas raro que posee en su Orbita externa y Unica dos
electrones.



Teoria del octeto

Como los gases raros no presentan compuestos y tienen poca afinidad; se
consider6 que el anillo externo con 8 electrones es la configuracion mas

estable de los atomos.

Lewis en 1.956 introdujo esta teoria llamada del octeto electrénico: “Los atomos
al reaccionar entre si tienden a completar la estructura del gas noble méas
proximo en la tabla periddica. O bien: todos los atomos tienen tendencia a
adquirir la estructura electronica del gas noble mas proximo a ellos”.

La clasificacion periddica y el caracter metalico no metalico de los elementos:
Segun la teoria del octeto, si observamos los elementos de los grupos 1y 7 de
la tabla en su configuracion electrénica y comparamos a ésta con la de cada

gas noble, podemos deducir:

GRUPO | ORBITAS DE
ELECTRONES
Li 2-1
Na 2-8-1
K 2-8-8-1
Rb 2-8-18-8-1
Cs 2-8-18-18-8-1
Fr 2-8-18-32-18-8-1
GRUPO VI ORBITAS DE
ELECTRONES
F 2-7
Cl 2-8-7
Br 2-8-18-7
I 2-8-18-18-7
GASES ORBITAS DE
RAROS ELECTRONES
Ne 2-8
Ar 2-8-8
Kr 2-8-18-8
Xe 2-8-18-18-8
Rn 2-8-18-32-18-8




1.- Atodos los elementos del grupo | les es mas facil perder el Unico electron de

Su capa externa que ganar siete.
-le

Na » Na*® (cation sodio) electropositivo

2.- Analogamente, a los elementos ubicados en los grupos Il y Il de la tabla les
resulta mas factible ceder 2 o 3 electrones para quedar con una Orbita externa
de 8 electrones que adquirir 6 0 5. Asi el Mg (2-8-2) si cede 2 electrones se
asemeja al Neon (2-8).

-2e
Mg > Mg™" (cation electropositivo)

3.-Un &tomo que cedié electrones presenta caracter electropositivo, pues
predominan las cargas del nucleo y se denomina ién electropositivo o cation.
Estas caracteristicas presentan los elementos del grupo |, Il y 11l de la tabla.

4.- A todos los atomos de los elementos de los grupos V, VIy VIl les es mas facil
adquirir electrones para completar su octeto que ceder 5, 6 o 7 electrones.

5.-Un atomo que adquiere electrones presenta caracter electronegativo pues
predominan las cargas electronicas sobre las positivas del ndcleo y se
denomina i6n electronegativo o anion. Esta propiedad la poseen los
elementos de los grupos V, VI y VII.

6.- Como el caracter electropositivo es propio de los metales, a la propiedad del
atomo de un elemento de perder electrones convirtiéndose en ion
electropositivo se denomina caracter metalico.

7.- Andlogamente, la propiedad de un atomo de un elemento de adquirir
electrones, se denomina caracter no metalico.

8.- Los elementos del IV grupo entre los que se hallan el carbono y el silicio
poseen en su Orbita de valencia 4 electrones. Por eso pueden adquirir 4
electrones o cederlos para completar su octeto y asemejarse al gas noble
mas proximo. En estos elementos estan equilibrados ambos caracteres
(electropositivo y electronegativo) por lo que se denomina caracter anfotero.
Como el radio atdbmico disminuye dentro de un mismo periodo del | al VIi
grupo, la accion atractiva del nucleo sobre los electrones aumenta. Por eso es
mas facil ceder su electron al sodio (I) que al Mg (Il) y éste que al Al (lll).
Anélogamente, dentro de cada grupo crece el radio atomico con el periodo y
por eso aumenta la facilidad para ceder electrones.

Radio_atomico: Es la distancia comprendida entre el centro del nicleo de un
atomo y su Orbita externa.

Distribucion de los electrones: Cada nivel principal n= 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 de
energia posee a su vez subniveles de energia. Estos subniveles se designan
con las letras S, P, d, f.

El primer nivel K no posee subniveles y tiene un maximo de dos electrones.
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CapaK 3 }-2electrones

2s—2electrones

Capa L (2 subcapas
Pal P ){2 p—6electrones

} 8 electrones
3s—2electrones

Capa M (3 subcapas) <3 p—6electrones ; 18 electrones
3d —10electrones

4s—2electrones
4 p—6electrones
4d —10electrones
4 f —14 electrones

Capa N (4 subcapas) 32 electrones

El nimero maximo de electrones en un nivel energético es igual a 2n* siendo

n el nimero cuantico principal. O sea que para los cinco primeros niveles
energeéticos se tiene:

1°nivel ..o 2 (1) =2e
2onivel ..o, 2 (2)*=8e
3onivel ..o, 2(3)° = 18e
4nivel ., 2(4)° = 32e
5O nivel oo, 2(5)° = 50e

El llenado de los subniveles por electrones se realiza de acuerdo a la siguiente
regla: “Para cada orbital o subnivel energético se puebla primero cada
suborbital con un solo electrén antes que comience el llenado con dos”.

Ejemplos:
Elemento Confi,gur.acic')n Representacién grafica
eléctrica

7N 182 282 2p3 1ls 2s [~ 2p )
T
1ls 2s 2p

58 1S% 2S% 2p' TlTl T
1ls 2s 2p )

8° 1S% 2S? 2p* TlT lTl T T

1ls 2s 2p A

S e I [ R
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UNIONES QUIMICAS

Unidn electrovalente iénica o héteropolar

Todos los elementos que tienen un numero de electrones vecinos a ocho,
tienden a adquirir otros, para formar un octeto méas estable.

Ejemplo:
Un atomo de fltor (F)
N° atomico=9 K=2e L=7e

Tiene tendencia a aceptar un protén adquiriendo la configuracién del gas noble.
Al aceptar un electrén se carga negativamente y es llamado electronegativo.
Del mismo modo los elementos que tienen pocos electrones, tienden a
perderlos para formar una capa externa de ocho. Al perder un electrén se carga
positivamente y es llamado electropositivo.

Ejemplo: Litio - Sodio
Na = N°atdmico=11 K=2 L=8
-1e=Na" = Neon

Es decir que los atomos al perder o ganar electrones adquieren cargas
eléctricas (positivas o0 negativas) y se trasforman en iones.

Por este motivo a esta unién se la llama “unién i6nica” cuando se unen un
atomo de cloro con uno de sodio aparece entre ambos atomos, transformados
en iones, una fuerza electrostatica que los mantiene unidos formando una
molécula de cloruro de sodio.

Na /\/CI Na® CI°

Esta union se denomina electrovalente.
Como cada i6n que forma la molécula posee diferente carga eléctrica también
se la llama heteropolar.

En la formacién de compuestos electrovalentes hay una transferencia o pasaje
de electrones del elemento electropositivo o metalico (en este caso el sodio) al
elemento electronegativo (en esta reaccion el cloro). Es necesario que haya
igualdad entre los electrones ganados y los perdidos.

Cuando el metal que se combina pertenece al segundo grupo de la tabla
periddica posee en su Orbita de valencia dos electrones, como sucede con el
calcio.

El atomo de este elemento cede, al combinarse, dos electrones para formar el
cation calcio.

-2e
Ca > Ca™"
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Son precisos dos atomos de cloro para adquirir esos dos electrones, uno cada
uno, y formar dos iones cloro restableciendo el equilibrio.

/\o E:Ioo

CaX o o0
°Cle

Ooo

Los compuestos electrovalentes se caracterizan por:

+ Poseer elevado punto de fusion.

+ Poseer elevado punto de ebullicion.

+ Presentar estructura cristalina ionica.

+ Ser soluble en agua y poco solubles o insolubles en compuestos organicos.

+ Al estar disueltos en agua la atraccion electrostatica entre sus iones se hace mas
débil y se disocian haciéndose conductores de la corriente eléctrica.

+ Esta unién es propia de sales, acidos y bases.

Por eso es la unidon caracteristica de los compuestos de la quimica llamada
inorgéanica.

Unidn covalente

Estudiando los compuestos quimicos se observdo que las fuerzas que
mantienen unidos a los atomos en las moléculas no siempre son de naturaleza
electrostatica. Existe otro tipo de union en la cual los a&tomos que se combinan
para formar moléculas, lo hacen mediante un par o doblete electronico formado
por la contribucion de un electrén por atomo. El caso mas simple es el del
hidrogeno. Cuando dos atomos de hidréogeno se unen y forman una molécula
biatbmica cada uno contribuye con su electron en la formacion del par
electronico

He  + Ho > H o H

Adquiere asi cada atomo la configuracion del helio. Ninguno de los dos atomos
logra posesion completa de ambos electrones.

En el caso del cloro cuando dos atomos, al encontrarse, forman una molécula,
cada uno de ellos comparte los dos electrones del doblete, de manera que los
atomos completan su octeto

[0 X¢] oo OOX oo
°Clx + xCIo——0Cl, Cl?
oo oo oo oo

Las cruces indican los electrones del par o doblete electrénico. Cada uno de los
electrones del doblete poseen “spin” o giro electronico opuesto y ello origina
momentos magnéticos contrarios que con su atraccion mantienen unidos a los
atomos. Para formar un enlace covalente un atomo debe poseer un orbital
desapareado, es decir, con un solo electrén. Los dos electrones del doblete se
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aparean y completan el orbital. Como el par electrénico es compartido por igual
por los atomos que se unen, la molécula resultante no presenta diferencias
eléctricas y por eso se denomina no polar u homopolar.

Los compuestos covalentes, no polares u homopolares presentan las
siguientes propiedades:

+ Poseen bajo punto de fusion.

+ Bajo punto de ebullicion.

+ Los atomos se mantienen unidos como tales, es decir, no se transforman en iones.
+ Son solubles en liquidos organicos.

+ La union covalente es la mas generalizada entre los compuestos de la quimica
organica.

Unidn covalente coordinada

Es una variante de la anterior. Se presenta cuando en lugar de contribuir cada
atomo con un electron para formar el doblete o par electronico es un solo
atomo quien completa el octeto del otro aportando el par de electrones. Este
par cedido por uno de los atomos es compartido por ambos.

0 S0,

H

O

Xe X®

* *

*e par electrénico cedido

El atomo que contribuye con sus
dos electrones se denomina atomo dador y el que los recibe, aceptor. La
accion coordinativa se simboliza con una flecha. La punta se dirige hacia el
atomo aceptor. En este ejemplo, el azufre se une a un atomo de oxigeno por
covalencia, indicada por el doble trazo y a otro aomo por covalencia
coordinada indicado por la flecha.

Otro ejemplo:

*
*

S0,

.o
.o
_>O

. e
*
*

XX
X
X

.o.
.o

(@]

S O

-
L ]
o x

Uniones intermoleculares

Los mecanismos de las posibles uniones entre moléculas adquieren un gran
interés, principalmente cuando se trata de moléculas de gran tamafio, como es
el caso de las proteinas. Estas interuniones explican, por una parte, la
estructura tridimensional de la propia macromolécula, y por otra parte, la
posibilidad de su interaccion con otras formas altamente especificas, como
ocurre en los anticuerpos y en las enzimas.
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Estas fuerzas de union intermolecular pueden ser de cuatro tipos:
Fuerzas de Van der Waals

N

Formacion de puentes hidrogeno

w

Interacciones entre dipolos

H

Atracciones electrostaticas entre grupos funcionales con carga positiva o
negativa.

Fundamentalmente, todas ellas, son de tipo electrostatico (por lo tanto débiles)
a diferencia de las de covalencia, que constituyen la gran mayoria de las
uniones interatdmicas intramoleculares.

Para nuestro estudio nos interesa especificamente la 1y 2.

Fuerza de Van der Waals: Se producen cuando dos atomos correspondientes
a distintas moléculas se encuentran lo suficientemente préximos para que el
campo eléctrico producido por el giro de los electrones de uno de ellos induzca
la polarizacion en sentido contrario de los del otro, produciendo un efecto
electromagnético de atraccion.

Puentes de hidrogeno: Se forman cuando dos atomos suficientemente
electronegativos, unido uno de ellos a un atomo de hidrogeno, se encuentran lo
bastante préximos entre si para que este atomo de hidrégeno sea atraido por el
otro, produciéndose el efecto final de que dicho atomo de hidrégeno es
compartido por ambos. Este efecto se produce, por ejemplo entre el grupo CO
y el NH de dos polipéptidos.

~ 3 e
/C—O H—N\

Formaciones de este tipo desempefian un gran papel en la estructura de las
proteinas y de los acidos nucleicos.
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TEMA Il - SOLUCIONES

Definicién. Soluto y solvente. Solucién diluida, concentrada, saturada,
sobresaturada. Peso atomico absoluto y relativo. Peso molecular absoluto y
relativo. Atomo/gramo. Molécula gramo o mol. Soluciones valoradas:
molaridad, normalidad.

Para hablar de soluciones daremos un concepto bastante somero de sistemas
homogéneos y heterogéneos.

Sistema: Definimos como sistema al objeto de que estd directamente bajo
nuestra atencién, aquello que es motivo de nuestro estudio. Cuando
estudiamos un sistema y lo observamos, podemos distinguir dos grandes
clases de sistemas:

+ Sistemas homogéneos
+ Sistemas heterogéneos

Un sistema formado por granos de hierro y granos de cal observados a simple
vista, nos permite ver que las dos sustancias presentan propiedades diferentes.
Entre las dos existen superficies que limitan las distintas porciones, que se
denominan superficies de discontinuidad. Cuando sucede esto en un sistema,
cuando hay diferentes sustancias separadas por superficies de discontinuidad,
decimos que se trata de un sistema heterogéneo.

Sistemas heterogéneos

Son aquellos sistemas en los cuales existe mas de una sustancia y se
observan superficies de discontinuidad que limitan particulas de diferentes
propiedades. Cuando se trata de un sistema heterogéneo en el que existen
conjuntamente por lo menos dos sustancias distintas que conservan cada una
de ellas sus propiedades y que pueden ser separadas por medios mecanicos o
fisicos, constituyen lo que conocemos con el nombre de mezclas. Pueden
haber mezclas de sdélidos entre si, de solidos con liquidos, de liquidos entre si,
de liquidos con gases, de sdlidos con gases.

Sistemas homogéneos

Son aquellos sistemas que tienen las mismas propiedades en todos sus
puntos. Es decir son sistemas sin superficie de discontinuidad. Si el sistema
estd constituido por una sola sustancia, este sistema homogéneo es una
sustancia pura. Si esta constituido por dos o0 mas, este sistema homogéneo
recibe el nombre de solucién. Para poder definir y diferenciar si un sistema
homogéneo es una sustancia pura o una solucién, se aplican métodos de
fraccionamiento. Todo sistema homogéneo que se puede fraccionar es una
solucion. Todo sistema homogéneo que no se puede fraccionar es una
sustancia pura.

Definicién de solucion

Es un sistema homogéneo formado por dos 0 mas sustancias puras (liquida,
sélida o gaseosa).

Moléculas
de agua

T Solucién 16

Moléculas
de azucar



Soluto: Es la sustancia que se disuelve (0 sea el azlcar) y es la que se
encuentra en menor proporcion.

Solvente: Es la sustancia que disuelve al soluto y se encuentra en mayor
proporcion.

Ejemplos:
a.- Disolver: 10 cm? de alcohol(soluto) en 90 cm? de agua(solvente)
b.- Disolver: 10 cm® de agua(soluto) en 90 cm? de alcohol(solvente)

Solucién diluida: Es aquélla que contiene solamente una pequefia cantidad de
soluto en relacion a la cantidad de disolventes. Ejemplo: soluciéon de NacCl al
5%

Solucién concentrada: Es aquélla que contiene una cantidad menor de soluto
gue la solucién saturada pero con valores proximos a ella.

Solucién saturada: Es aquélla que a una determinada temperatura, no admite
mas soluto. Ejemplo: si a 100 gr de agua a T=20° C y P= 760 mm, agregamos
cloruro de sodio observamos que se disuelve hasta cierto punto pasado el cual
se deposita en el fondo sin disolverse.

Solucion sobresaturada: Es aquélla que contiene mayor proporcion de soluto
gue la saturada a la misma temperatura.

Peso_atdmico_absoluto: Atomo es la menor porcion de materia capaz de
combinarse. Al peso de cada atomo lo designamos como peso atomico. Si se
pudiera separar cada atomo y pesarlo obtenemos el peso atémico absoluto.
Esta magnitud es extremadamente pequefia y su empleo en céalculos produce
muchos inconvenientes; por esta razon Berzelius y Hass, muchos afios
después, fueron lo que establecieron el peso atdbmico por comparacion, es
decir, asignando al atomo de un elemento un valor arbitrario y relacionando el
peso de los demas elementos con esa unidad. Es decir, que a la molécula de
O, se le otorgd un valor de 32. Como es biatdbmica a cada atomo le

corresponde un valor de 16. De acuerdo con esto:

Peso atémico relativo: De un elemento es el numero abstracto que expresa la
relacion entre el peso de un atomo de ese elemento y la 1/16 del peso de un
atomo de oxigeno. Ejemplo: el peso atomico del S= 32. Esto significa que el
atomo de S pesa 32 veces mas que la 1/16 del atomo de O,, pero sin que ello

implique una idea sobre el peso real del &tomo de S.

Atomo gramo: Se llama atomo gramo de un elemento al peso atémico relativo
de ese elemento expresado en gramos.

Peso _molecular_absoluto: Al peso molecular absoluto se lo define como el
peso de una molécula de una sustancia. Conociendo la férmula de una
sustancia simple o compuesta, se calcula su peso molecular sumando los
pesos atémicos de los atomos. Si bien se denomina peso molecular, es so6lo un
namero sin dimensiones, es decir, sin unidad que lo exprese.

Peso molecular relativo: Se lo define como la relacion entre el peso de la
molécula de una sustancia y el peso de la molécula de otra sustancia tomada
como referencia. (Se considera 1/32 del peso de la molécula de 0,)
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¢, Como se lo determina?

a). Se pesa un volumen determinado de gas, por €j. un litro, cuyo peso
molecular (M) queremos determinar:

Peso 1 It gas = peso 1 molécula gas x N° de moléculas que hay en 1 It. de gas.

N NG _
g —~—

M* N*

Peso 1llitrogas = O®

b). Se pesa un volumen igual de un gas tipo, por €j. el oxigeno:
Pesode llitrode O, = M xn @

c). Dividimos @ y @miembro a miembro:

Pesodeunlitrodegas  M™ xn’
PesodeunlitrodeO, M xn

d). Existe un principio que dice que es igual el numero de moléculas que
hay en volumenes iguales de diferentes gases.

Pesodeunlitrodegas \ M’ xn’
PesodeunlitrodeO, \ M xn

e). Para expresar pesos moleculares relativos se le asigna a uno de ellos
un valor arbitrario; en la practica al oxigeno se le asigna un valor

M =32, luego:

Pesodeunlitrodegas M*
- = dedonde
PesodeunlitrodeO, 32

Pesodeunlitro degas
Pesodeunlitro deO,

M* =32 x

Ej: Si un litro de O, en condiciones normales pesa 1,429 grs y 1 litro de N,

en condiciones normales pesa 1,251 grs, el peso molecular relativo del N,
es:

x1.251grs )
1.429 grs

O sea que el peso molecular relativo de una sustancia es 32 veces la relacion
entre el peso de la sustancia y el peso de un volumen igual de O, .

M*=32 M =28.01

Dicho en otros términos: El peso atdmico y el peso molecular, relativo son
nameros que indican cuantas veces mas pesado es un aomo o0 una
molécula que 1/16 partes de oxigeno o 1/32 partes de molécula de O, .
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Molécula gramo o mol: Se denomina mol de una sustancia al peso molecular

relativo de la misma expresado en gramos.

Ejemplo:

PESO MOL
SUSTANCIA
MOLECULAR | RELATIVO
Oxigeno 32 32 grs
Hidrogeno 2,016 2,016 grs
Agua 18,016 18,016 grs
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TEMA Ill - FUNCIONES QUIMICAS

Concepto de funcién quimica. Breves nociones de funciones mas importantes
de Quimica Inorganica: 6xidos &cidos - 6xidos basicos - hidroxidos - acidos -
hidruros — sales: acidas, basicas y neutras.

Funciones de Quimica Organica. Funcion hidrocarburo. El &tomo de carbono
dentro de la molécula del hidrocarburo. Carbono primario, secundario, terciario,
cuaternario. Grupos funcionales oxigenados: funcién, alcohol, aldehido, cetona,
acido. Funciones obtenidas por la combinacion de funciones oxigenadas:
anhidrido, éter, éster. Funciones nitrogenadas: amina y anida, nitrilo. Funciones
distintas en una misma molécula: hidroxiacidos, aminoacidos. Compuestos
aliciclicos, arométicos, heterociclicos.

Existen sustancias quimicas que tienen algunas caracteristicas analogas y que
se agrupan para realizar mas facilmente su estudio.

OH OH
O:AséOH o0=5h 40,4
~_ Z

OH

Ademas tienen propiedades comunes que hace pensar que pueden
considerarse como agrupacion de sustancias.

A estos grupos los designamos como funciones quimicas.

Funcion quimica: Es el conjunto de propiedades quimicas que corresponden a
todo un grupo de sustancias.

Son funciones quimicas inorganicas:
» Oxidos acidos

» Oxidos basicos

» hidroxidos

» acidos

» hidruros

» sales

Oxidos: Se dividen en:
a.- 6xidos acidos (o anhidridos)
b.- 6xidos basicos (u 6xidos)

Oxidos bésicos: Son los compuestos formados por la combinacién de un
elemento metalico con el oxigeno.

Metal + O, = Oxido basico

Oxidos de metales monovalentes: Supongamos que el metal es el sodio
(Na).

Sodio (Na) + O, = oxido de sodio
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Cuando se escribe la férmula de un 6xido se debe tener en cuenta no sélo que
esta formado por metal + O, sino también considerar la valencia de ambos.

Como una de las valencias queda libre colocamos otro 4&tomo de Na porque
en todos los compuestos quimicos, las valencias deben estar saturadas.

~~

Na————+ - O » Na o
/
La férmula global es: ~ NazO
Na—\
—_— O

Na__~

Un método que se emplea corrientemente para escribir las formulas globales
es intercambiar los numeros que corresponden a sus valencias. Ejemplo:
Na, O,

Oxidos _de metales bivalentes: En estos 6xidos el metal posee la misma
valencia que el 02, por eso se combinan atomo a atomo.

N

Ca\/o Ca,0,——»CaO

En igual forma se obtienen las formulas de todos los Oxidos de los elementos
metalicos bivalentes: Zn, Mg, Cd, etc.

Oxidos de metales trivalentes: Como queda libre una valencia del aluminio,
es decir, que tiene una valencia impar, se escribe otro atomo de aluminio y con
un atomo de O, como puente completamos la férmula desarrolladas.

AI/
\O

AI/ Al, O,
\o
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Oxidos de metales pentavalentes:

o

Bi=—

/N

o

Bi, O,

/1IN

o

Oxidos de metales con valencia cuatro:

©)

/\

(@]

sn SnO,

Nomenclatura

a.- Metal que actua con una sola valencia: el 6xido se nombra con la palabra
oxido seguida del nombre del metal. O bien anteponiendo la palabra
“monoxido” al nombre del metal.

Ejemplo: Na,O - oOxido de sodio o monéxido de sodio

b.- Metal que actua con dos valencias: el menos oxigenado se nombra con el
nombre del metal terminado con el sufijo 0oso y el mas oxigenado con el
sufijo ico.

Ejemplo: Fe (valencia2y 3) > FeO 6xido ferroso ; Fe,O,0xido férrico

c.- Bioxidos: cuando el 6xido esta constituido por un atomo de metal y dos de
oxigeno.
Ejemplo: PbO, -> bioxido de plomo

d.- Perdxidos: en la molécula del 6xido hay dos atomos de oxigeno y uno de
metal, pero los dos atomos de oxigeno intercambia valencias entre si.
Ejemplo:

H @]

H,0, peroxido de hidréaeno

H——O

e.- Sesquioxidos: La molécula esta constituida por dos atomos de metal y tres
de oxigeno.
Ejemplo: Al, O, &> sesquiéxido de aluminio
Sesqui es un sufijo que significa uno y medio o sea: el 6xido tiene por cada
atomo de metal uno y medio atomo de oxigeno.

Oxidos &cidos o anhidridos: Se llaman asi a los compuestos que resultan de
combinar un no metal con el oxigeno.
Ejemplos:
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No metal monovalente = |anhidrido hipocloroso o0 mondxido de

Cl,O cloro

No metal trivalente = P, O, anhidrido fosforoso o trioxido de fosforo

No metal tetravalente = CO, | anhidrido carbonico o diéxido de

carbono

No metal pentavalente anhidrido nitrico o pentoxido de

N,O, nitrogeno

No metal hexavalente = SO, | anhidrido sulfdrico o triéxido de azufre

No metal heptavalente
Cl1,0,

anhidrido perclorico

Nomenclatura:

a.- Si el no metal posee una sola valencia el compuesto se denomina
“anhidrido” y a continuacién se coloca el nombre del no metal con el sufijo
ico.

Ejemplo: CO, - anhidrido carbonico o dioxido de carbono

b.- Cuando el no metal posee dos valencias diferentes uno de los anhidridos (el
menos oxigenado) se nombra haciendo terminar el nombre del no metal con
el sufijo 0so, el otro anhidrido (el mas oxigenado) se nombra haciendo
terminar al no metal en el sufijo ico.

Ejemplo:
N,O, - anhidrido nitroso (N con valencia 3) o trioxido de
nitrdgeno
N,O. = anhidrido nitrico (N valencia 5) o pentoxido de nitrégeno

c.- Cuando el no metal posee cuatro valencias diferentes, por ejemplo el cloro
(1-3-5-7) sus anhidridos se nombran segun se indica en los ejemplos.

1: C1,0 | anhidrido hipocloroso (o monéxido de cloro)

3: Cl,0, | anhidrido cloroso (o triéxido de cloro)

5: CL,O; | anhidrido clérico (o pentoxido de cloro)

7: CI,0, | anhidrido perclérico (o heptoxido de cloro)
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Ajuste de ecuaciones guimicas: Se indicara el procedimiento a seguir para
alcanzar el equilibrio de las ecuaciones, es decir, lograr que los atomos del
primer miembro de la ecuacion se hallen en el segundo en igual nimero.

1°.- Se escriben los elementos que forman el 6xido en el primer miembro y la
formula correcta del 6xido en el segundo miembro.

Na + O Na, O

I e 3 HKZ_J

elementos que formula correcta
h formanel 6xido del 6xido

2°.- Se igualan el numero de atomos del primero al segundo miembro.

2Na + O » Na, O

3°.- Se le da la notacion molecular, recordando que la molécula de oxigeno
es biatémica (0,) y la de sodio, monoatémica (Na).

Al colocar O, en lugar de “O” duplicamos el numero de atomos de oxige-
no por lo tanto debemos duplicar el niumero de atomos de Nay de Na, O

Otros ejemplos: 4Na + O, » 2Na, O

nCa + 02=Ca0O

2Ca + 0,=2Ca0
Divalentes:
nMg + O2= MgO

2Mg + O, = 2Mg O

wAl + Oz = Al, O,
Trivalentes: | 2Al +30:2= Al, O,
4Al + 30, = 2Al, 0,

Cl + 0.=Cl, 0,
Heptavalentes: | 2Cl + 70, =Cl, O,
4Cl + 70, = 2CI, O,

Reacciones de los 6xidos con_el agua: Los oOxidos acidos y los oOxidos
basicos reaccionan con el agua. Los Oxidos al reaccionar con el agua dan
acidos oxigenados o simplemente acidos. Los 6xidos basicos al reaccionar con
el agua dan hidroxidos o bases.
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A. Acidos: Los acidos se dividen en dos grupos:

a.- Hidracidos: resultan de la combinacién entre el hidrégeno y un
no metal con su menor valencia. Se forma entre la union del
hidrégeno con el grupo VII y el azufre, es decir, que en la
molécula de los hidracidos no hay atomos de oxigeno. Se
nombran con la palabra acido seguida por la palabra que se
obtiene afiadiendo al nombre del no metal el sufijo hidrico.

Ejemplos:

HCI = &cido clorhidrico

HF = acido fluorhidrico

H,S = acido sulfhidrico

Oxacidos: resultan de la combinacion de un 6xido acido o anhidrido
con agua. Oxido acido + agua = oxacido. Poseen en su molécula uno
0 mas atomos de oxigeno. El elemento que siempre esta presente en
la molécula de los acidos es el hidrégeno. Veremos algunos casos

posibles:

anhidrido
carbonico

CO, + H O » H,CO,
%/—J %/_J

SO, + H,0 » H, SO,
%/_/

anhidrido acido
sulfdrico sulflrico

acido

carbonico

SO, + H,O —» H,SO,
anhidrido acido
sulfuroso sulfuroso

CLO, + H,0 > 2HCIO,

%f.—/ ——
anhidrido acido
cloroso
cloroso

CLO + H,0 - 2HCIO
_—

R Z AC]
anhidrido acido
hipocloroso hipocloroso

CLO, + H,0 - 2HCIO,

CLO, + H,0 > 2HCIO,

— —
anhidrido acido
clérico o

clérico

—_— —
anhidrido acido
perclérico -

perclérico

N,O, + H,O —» 2HNO,

%/_—/ R —
anhidrido 4cido

nitrico .
nitrico

N,0, + H,0 - 2HNO,

anhidrido acido
nitroso .
nitroso

Los oxacidos se nombran con la palabra acido seguida por la misma palabra

gue designa al anhidrido que lo genero.
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Formula desarrollada de los oxacidos

Para interpretar estas férmulas explicaremos que se entiende por radical.

En quimica se llama radical a un atomo o grupos de atomos que no se halla
libre, y que al unirse a algun elemento le confiere propiedades caracteristicas
de ese radical.

Los radicales son tan estables que intervienen sin alterarse en muchas
reacciones.

Si a la molécula del agua se le quita un &tomo de hidrogeno queda un radical
llamado oxhidrilo con una valencia no saturada que se lo representa como OH.

/H /H

O O
\H \
Agua radical oxidrilo

Vamos a desarrollar la formula del acido nitroso ( HNO, ). Pero antes debemos

decir que:

“‘En todo acido inorganico hay tantos radicales oxidrilos como atomos de
hidrogeno tenga la molécula del acido".

En el caso del acido nitroso hay un atomo de hidrégeno, por consiguiente, hay
un radical oxidrilo.

O———N—0H (el N, actua con valencia <

En forma similar se procede con el acido nitrico.

HNO 5 O=—— N—OH (el N, actua con valencia 5)

Otros ejemplos:

H,SO4 HO — acido sulfuroso

H,SO, HO— j—OH acido sulfarico
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HAO cl

OH

HCIO, 0 <—Cl——OH

¢
/[\

HCIO 4 O<— Cl——OH
o

HCIO , O<— CI—OH
0

RADICALES

OH "~ oxidrilo

O, peroxido

NH, amonio

NO; nitrato

NO, nitrito

HCO, bicarbonato
COL carbonato
PO, fosfato
SO, sulfato
HSO, bisulfato
SO, sulfito

HSO, bisulfito

B. Hidréxidos/Bases:

Oxido bésico + agua = hidroxido o base

En la formula de hidréxido debemos recordar que hay tantos radicales

acido carboénico

acido hipocloroso

acido cloroso

acido clérico

acido perclorico

oxidrilos como valencia tenga el metal
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Ejemplo:
K OH (hidréxido de potasio)

\

el potasioes
monovalente

Nomenclatura: El nombre de los hidroxidos es igual al del 6xido que lo

origina.
Na,O (oxido de sodio) NaOH (hidréxido de sodio)
Fe O (6xido ferroso) Fe (OH) , (hidroxido ferroso)

Resumiendo lo tratado se obtiene:

Metal No Metal
+ +
Oxigeno Oxigeno
R R
Oxido basico Oxido &cido (anhidrido)
+ +
Agua Agua
Oxido basico « » Acido

]

Sales
Hidroxido + acido — sal + agua

a.- Sales de hidracidos:

1.- Se designan cambiando la terminacion hidrico del acido por “uro” y
afiadiendo luego el nombre del metal.

HC|‘/+\@OH > NaCl + H,0

acidoclorhidrico clorurodesodio
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2HCI®  + {:QOHJ »CaCl, + 2H,0

acido hidroxido clorurodecalcio
clorhidrioo decalcio

2.- Al reaccionar un acido con una base el metal de la base reemplaza a
los hidrégenos del &cido.

3HCI + AI(OH);, »AICl, + 3H,0

b.- Sales de los oxacidos:

1.- Las sales que provienen de acidos terminados en 0so cambian este
sufijo por ito; y las que provienen de acidos terminados en ico cambian
este sufijo por ato.

HNO, + H »KNO, + H,O
acidonitroso nitrito de potasio
2.- -
2HCIO + Ca(OH), » CaClO, + 2H,0
acidohipocloroso hipoclorito decalcio
H,CO, + Mg (OH), »MgCO, + 2H,0
Acido carbonico carbonato de magnesio
3.-
3H,SO, + 2AI(OH), » AL, (SO,), + 6H,0
acidosulfirico sulfatodealuminio

Acidos poliprotico

Se emplea esta expresion y también la de acidos poliacidos para designar
aquellos acidos que pueden reemplazar mas de un atomo de hidrégeno por
atomos de metal cuando forman sales. El acido sulfurico, por ejemplo, es un
acido diprotico pues es capaz de separar dos atomos de hidrogeno para
sustituirlos por a&tomos de metal.

2 %)
N
H,SO, HO—\SI/— OH - H---O—\JS/— O--H
O > El acido fosforico es

un acido triproético pues es capaz de separar tres atomos de hidrogeno.
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En cambio el &cido nitrico es un acido monoprético pues posee un solo &tomo
de hidrégeno reemplazable.

e} O
HNO 4 Sy o =

P O/N—O -------- H

0]

Sales Acidas, Basicas Y Neutras

Las sales que hasta ahora hemos visto se llaman neutras. En estos casos
todos los atomos de hidrogeno del acido han sido reemplazados por atomos

del metal de la base.
En ciertos casos la reaccion puede ser parcial y entonces quedan atomos de

hidrégeno del &cido sin reemplazar.

1.- Reaccion de un poliacido o acido poliprético (varios atomos de H
sustituidos por atomos de metal) con una base monoacida (un solo
OH).

a.- La reaccion puede ser total:

H,SO, + 2NaOH —» Na,SO, + 2H,O
sulfatoneutrodesodio

En este caso los H del acido fueron todos sustituidos por atomos de
metal. La sal es neutra.

b.- Pero la reaccidon puede ser parcial:

H,S0, + KOH —» KHSO, + H,O

sulfatoacido o
bisulfato de potasio

En este caso el acido diprético (dos atomos de H sustituibles) conserva
atomos de H. La sal es &cida.

2.- Reaccion de un acido monoprético (un sélo atomo de H) con una base
poliacida (varios oxidrilos).

2HCI + Mg(OH), - MgCl, + 2H,O
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En este caso la reaccién es total y la sal es neutra. Pero la reaccion

puede ser parcial.
HCIl + Mg(©OH), -» MgOHCI + H,O

clorurobésicode magnesio

La sal obtenida es basica.

Otros ejemplos:
OH Cl

Bi OH

OH Fe

/

NO 5 OH

nitrato basico de bismuto cloruro basico de hierro
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FUNCIONES DE QUIMICA ORGANICA

La quimica organica es la parte de la quimica que estudia los compuestos del
carbono.

Para conocer la estructura de dichos compuestos es necesario conocer su
férmula desarrollada.

Esto se fundamenta en propiedades caracteristicas del elemento carbono:

4 El &tomo del carbono es tetravalente.

4 Sus cuatro valencias son iguales.

4 Los atomos de carbono se unen formando cadenas.
Analizando cada uno de estos puntos sabemos:

El atomo de carbono es tetravalente, es decir posee cuatro electrones de
valencia que se hallan orientados hacia los vértices de un tetraedro cuyo centro
lo ocupa el &tomo de carbono.

Estos cuatro electrones pueden formar cuatro enlaces covalentes con otros
tantos atomos de hidrégeno constituyendo la formula espacial tridimensional de
un compuesto llamado metano.

Las cuatro valencias del carbono se hallan formando entre si angulos de 109°
28' y ademas, equidistan una de la otra. La proyeccion sobre un plano de la
formula tetraédrica, determina una formula asi:

H
H |
oX
H——C——H
H *C* H ‘
(o] (o]
oX
H H CH, Metanc
Forrrlul_a Férmula Formula
electronica estructural molecular

Los guiones representan uniones covalentes entre el atomo de carbono y los
atomos de hidrégeno.

Las cuatro valencias del carbono son iguales: si en una molécula de metano se
reemplaza cualquiera de los atomos de hidrogeno por un atomo diferente, se
obtiene siempre el mismo producto.

H
0
H cl H
c1—c|:—H H—c|:—|—| H—(|3—H
o g
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El atomo de cloro se ubica en lugar de cualquiera de los atomos de hidrégeno y
se obtiene un solo derivado monosustituido. Esto indica que las cuatro
valencias del carbono son iguales. Los atomos de carbono se unen formando
cadenas: al unirse los atomos de carbono entre si formando cadenas,
constituyen el "esqueleto carbonado” de las moléculas de la inmensa variedad
de compuestos organicos. El "esqueleto carbonado” de una molécula organica
constituye su funcion soporte. Las uniones entre los atomos de carbono se
pueden realizar de varias formas diferentes.

a. Porintermedio de una sola ligadura: Estas uniones pueden dar
lugar a cadenas lineales o ramificadas.

| —C C—
—c— |
]
—C— —C—
| |
Lineal Ramificada

En estas cadenas el atomo de carbono se denomina primario; cuando
intercambia una ligadura con otro atomo de carbono; se denomina secundario
cuando intercambia dos ligaduras con otros dos atomos de carbono; terciario
cuando intercambia tres ligaduras con otros tres atomos de carbono y
cuaternario cuando intercambia cuatro.

|
c—=cC

\ /
—C—— primario -
| carbono terciario
——C—— secundario —C—
——C— primario —C—
/C carbono cuaternario
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b. Por medio de dos ligaduras o doble ligadura:

_C_
_(|:_
C. Por medio de tres ligaduras o triple ligadura:
C_
C_
C_
_C_

d. Formando cadenas cerradas o ciclos:

Las cadenas carbonadas representadas anteriormente se denominan abiertas
0 aciclicas. Pero las cadenas de carbono pueden cerrarse constituyendo

anillos, ciclos o cadenas cerradas. Ejemplos:

7\
gy .

C

Como se observa, en los ciclos, pueden existir también simples o dobles

ligaduras.
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Funciones de la quimica del carbono

Si, observamos la formula de las siguientes sustancias:

CH,
H CH3 C:H2
I
CH ,OH CH,OH CH,OH
metanol etanol propanol

Podemos ver una semejanza en su estructura sefialada con un recuadro.
Estudiando, sus propiedades fisicas y quimicas se encuentran analogia en las
mismas. A estos grupos de sustancias que teniendo analogia en la estructura
molecular presentan semejanza en sus propiedades, las designamos con el
nombre de funcion quimica.

Grupo funcional: es un atomo o grupo de atomos que al hallarse presente en
la molécula de una sustancia le confiere a las mismas propiedades ca-
racteristicas.

Estudio de las funciones:

» Funcion hidrocarburo

Si en las cadenas carbonadas se ocupan las valencias libres de los atomos
de carbono con atomos de hidrégeno obtenemos los_hidrocarburos.
"Hidrocarburos son sustancias cuya molécula esta constituida, solamente
por atomos de carbono y de hidrogeno’.
Los hidrocarburos se clasifican en dos grandes grupos:

|. Hidrocarburos de cadena abierta o aciclicos o alifaticos: se llaman
asi a todos los hidrocarburos de cadena abierta. Se dividen en:

a.- Hidrocarburos saturados o alcanos: Los saturados o alcanos o
parafinas, son aquellos hidrocarburos de cadena abierta cuyos
atomos de carbono estan unidos entre si por ligaduras simples.

CH, metano C,Hg  etano

10.- El nombre de los alcanos termina en ano;

2°.- Los cuatro primeros tienen nombres particulares: metano,
etano, propano y butano.

3°.- Del quinto en adelante se nombran con el prefijo que
indica el numero de carbonos y luego el sufijo ano: pentano,
hexano, etc.

40 - Luego se nombran indicando el nimero de carbonos:

hidrocarburo saturado de 24 carbonos, etc.
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Formula general de los hidrocarburos saturados
Cn H2n+2

n = numero de atomos de carbono de la cadena
n=2—-> C,H,,,,,=C,H, etano

Los hidrocarburos no saturados aciclicos son aquellos donde, por lo menos,
dos &tomos de carbono se unen entre si por doble o por triple ligadura. Segun
tengan atomos de carbono unidos por doble o triple ligadura se clasifican en:

1°.- etilénicos, olefinicos o alquenos;
2°.- acetilénicos o alquinos.

Los primeros son aquellos hidrocarburos no saturados donde dos &tomos de
carbono se unen entre si por dos ligaduras.

eteno propeno

CH,——CH=—=CH,

buteno

En la nomenclatura cambian el prefijo ano de los alcanos por el sufijo eno.
Asi, de:

etano eteno

propano | propeno

butano buteno

pentano | penteno

Los segundos, o sea los acetilénicos o alquinos, son aquellos en los que dos
atomos de carbono se hallan unidos por triple ligadura.

HC——CH H,C——C CH HsC CH, C
etino propino butino

CH

Para nombrarlos se cambia el sufijo ano o eno de los hidrocarburos anteriores
por el sufijo ino. Asi:

Alcanos | Alquenos | Alquinos

etano eteno etino

propano | propeno propino

butano buteno butino

pentano | penteno pentino

hexano hexeno hexino
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[I. Hidrocarburos ciclicos

Se llaman asi a todos los hidrocarburos donde los atomos de carbono
en la molécula, se hallan formando un ciclo o anillo.

CH,
H,C CH,
H,C CH, H,C CH,
ciclo propano ciclo butano

Se dividen a su vez en:

a. isociclicos: Los hidrocarburos isociclicos son aquellos en los
gue los nudos del ciclo se hallan sélo ocupados por &tomos de
carbono. Ej. ciclo propano.

b. heterociclicos: Los hidrocarburos heterociclicos son aquellos
en los que los nudos del ciclo se hallan ocupados por atomos de
carbono y por atomos de otros elementos. Ej. furano

Esta clasificacion depende de que los nudos de los anillos se hallen,
ocupados solamente por atomos de carbono o por atomos de otros

elementos.
HC CH
CH, HC CH
H,C CH,
ciclo propano furano
(isociclico) (heterociclico)

Los hidrocarburos isociclicos a su vez se dividen en:

a. Hidrocarburos ciclanicos o aliciclicos: son aquellos hidrocarburos
ciclicos en los cuales los atomos de carbono estan unidos entre si por una
sola ligadura. Ej. ciclo propano, ciclo butano.

b. Hidrocarburos bencénicos o aroméaticos: son aquellos hidrocarburos
isociclicos donde entre los atomos de carbono se intercambian mas de
una valencia. El tipo de estos hidrocarburos es el benceno. Ejemplo:

\

/
N\ /7

T
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Resumiendo:

Hidrocarburos
aciclicos o alifaticos
(cadena abierta)

Ejemplo:

Hidrocarburos
ciclicos
(cadena cerrada)

<

-

Saturados

No Saturados <

.

Isociclicos
(nudos ocupados
por atomos de C)

Heterociclicos
(nudos ocupados
por atomos de Cy
otros elementos)

\

<

{

Serie alcalica
(simple ligadura)

Serie etilénica
(doble ligadura)

Serie acetilénica
(triple ligadura)

Ciclanicos o
aliciclicos
(simple ligadura)

Sustancia tipo:
metano CH,

(ano)

—

Sustancia tipo:
— etileno HC—=CH

(eno)

Sustancia tipo:
— acetileno HC=CH

o0 etino (ino)

CH,
' H,C CH,
ciclo propano

T
L. HC/C§CH
Bencénicos I |
(doble ligadura) HC_ ~CH
)
benceno
R
Hi‘ U?H HC CH
\ /
NH
pirrol CH, furano
/ \
N
HC CH
\ /
@)
pirano
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- Funciones oxigenadas: estas funciones se consideran como derivadas de
los hidrocarburos en cuya molécula se ha sustituido uno o0 mas atomos o
grupos de &tomos con oxigeno.

- FEuncién Alcohol: Si en la férmula de un hidrocarburo saturado sustituimos
un atomo de hidrégeno de un carbono primario por un grupo oxidrilo
obtenemos la formula de un alcohol primario.

H H
c<n St
~ ~ CHs
H H 3
(o}
H H
H,C—OH
C<H C<H
H OH
etano etanol
El grupo funcional alcohol primario es: |——cH,—oH

Nomenclatura: para nombrar a los alcoholes se sigue las mismas reglas
gue para los alcanos respectivos, pero la terminacién es ol.

etano etanol

propano | propanol

butano butanol

pentano | pentanol

Alcoholes secundarios: su formula se obtiene reemplazando un hidrogeno
de un carbono secundario por un radical oxidrilo.

H H
pd ~
C<H C<H
‘ H ‘ H CH4
C/H C/H s Hé—OH
‘ TH ‘ TOH
H H CHs
e ~
C<H C<H
H H
propano propanol
secundario

I
. . HC—OH
El grupo funcional alcohol secundario es: L1

Se nombran como los alcoholes primarios, agregando un nimero que indica
la posicion del grupo funcional alcohol.

Ej. propanol secundario o propanol - 2.
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Si hay dos o mas grupos funcionales alcohol se designan como dialcoholes,
trialcoholes y en general polialcoholes, indicando la posicion del grupo

oxidrilo en la molécula.

HC—OH
H,C—OH

1-2-3 propanotriol

Recordar

|

grupo funcional

HC—OH
CHy

1-2 propanodiol

|
HC—OH

grupo funcional

alcohol primario alcohol secundario

- FEuncidén aldehido: si reemplazamos dos atomos de hidrogeno ubicados
sobre el mismo carbono primario de un hidrocarburo por un oxigeno.

H H H
-~ ~ -~
C<H C<H C\H
H H H
H __H obtenemos -
— _— I
C —_— aldehido
C~n TH por pérdida TH
de agua
H O
CiH C/ C¢O
\H \H \H

Si se oxida a la molécula de un alcohol primario y se le quita una molécula
de agua, se obtiene un aldehido.

CHj CHs CH,
H O
/ +[0] P & obtenemos
C—H —— ¢ — > C H
\ \H por pérdida \(
OH de agua o
El grupo funcional aldehido es:
H
| _—
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Ejemplos:

T 0 ?H3 o) CHs e
c= c= | ‘
\H \H CH, C|:H2
metanal etanal (|:<O (|3H2
H
/O
propanal C<H
butanal

Nomenclatura: se nombran cambiando el sufijo ol del alcohol por el sufijo al.

- FEuncién cetona: si reemplazamos los dos atomos de hidrogeno de carbono
secundario de un hidrocarburo por dos grupos oxidrilos se forma un
compuesto inestable que por pérdida de agua origina una cetona.

CH, CHj
CH,
c—" e 2
~ +2OH —'OH ! obtenemos
H ———— N = C o)
por pérdida
/H /H de agua
C<H C<H CH3
H H

Si oxidamos un alcohol secundario y le quitamos una molécula de agua,
obtenemos una cetona.

CHs CHg CH,
H P
_— + 0 O/H\ obtenemos
C\ _— C<_—' E C O
OH vOH ! por pérdida
""" de agua
CHj3 CH, CHj3
propanol -2 propanona

El grupo funcional es:

Este grupo se denomina carbonilo
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Ejemplos:

CHg CHs CHz CH,
c=o0 C=0 CH, CH,
CHg CH, CH, C o
propanona
CH3 C———0 CH2
butanona
CHg CHj
pentanona 2 pentanona 3

Nomenclatura: se cambia el sufijo ol del alcohol por el sufijo ona,

anadiendo un ndmero si es necesario.

Recordar:
O
| |
c/ () c=0 ona
y |
grupo funcional aldehido grupo funcional cetona
(en un carbono primario) (en un carbono secundario)

- Funcidon &cido: si reemplazamos los 3 hidrégenos unidos a un carbono
primario de un hidrocarburo por radicales oxidrilos, se forma un compuesto

inestable que pierde agua.

C|3H3 (|:H3 CH,
CH, CH, H,0 le
H OH — o
CéH ~ /é
N c O C OH
H acido
propano propanoico

Si se oxida un aldehido se obtiene un acido organico.

H H

| /O +[0] | _ o

cZ c=
\H \OH

metanal metanoico
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El grupo funcional 4cido es:

T
\

O

H

Ejemplos:

H
(@)
=
0H
metanoico

Nomenclatura:
Se cambia la terminacion al del aldehido respectivo por el sufijo oico.

Recordar:

CO.CH
b T
o
& CH,
oH | _o
=
etanoico C
OH
propanoico

este grupo se denomina carboxilo

butanoico

a. El grupo funcional alcohol puede ubicarse en un carbono primario.
secundario, terciario o cuaternario

b. EIl grupo cetdnico sélo va ubicado en un carbono secundario, mientras que
los grupos aldehidos y acidos van ubicados, solamente en un atomo de
carbono primario.

En atomo de carbono primario

CH,OH

alcohol primario

CO.H
aldehido

En atomo de carbono secundario

alcohol secundario

CH.OH

cetona

COOH

acido
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- Funcién sal: Las sales organicas al igual que las inorganicas, se pueden
obtener combinando un &cido orgénico con un hidroxido.

|0 + NaiOH: - H20 |0 4+ HO

El hidrégeno del carboxilo del acido se reemplaza por el &tomo de metal de
la base.

Nomenclatura: Se nombran cambiando la terminacion ico del acido por ato,
seguido por el nombre del metal.

Radicales: Radical es un atomo o grupo de atomos que no existe en estado

libre y que pasa sin modificarse de una reaccion a otra, confiriéndole a los

compuestos en los que se halla propiedades caracteristicas.

En las moléculas organicas los radicales mas usuales son:

a) Radicales alquilicos: resultan de quitar un atomo de hidrogeno a la
molécula de un hidrocarburo saturado, quedando. una valencia libre.

Ejemplos:
CHg CHs
CH, HaC— |
metano metilo
etano etilo

Nomenclatura: Se nombran cambiando el sufijo ano del alcano por el
sufijo ilo.

Formula general: C, H, +1

b) Radicales acidos: Resultan de suprimir en la molécula de un acido el H.

H Ho S
10 Wz
T~OH o0
acido metanoico radical metanoico

Nomenclatura: se designa con el nombre del &cido cambiando de
sufijo oico por ilo.
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FUNCIONES OBTENIDAS POR COMBINACION DE FUNCIONES

OXIGENADAS

1.- Funcién éter: Se obtienen por combinacion de dos moléculas de alcohol

con pérdida de una molécula de agua.

| i
H,C o H,C
T i ; = HO 4 o) metano-oxi-metano
H,C OH!
l\‘~__,I Hz?
H

O sea que el atomo de oxigeno esta unido a dos radicales alquilos. En

general su formula seré:

R-0O-R

Si los radicales alquilicos son iguales, el éter se llama simple; si son

diferentes el éter se llama mixto. Ejemplos:

éter metilico o
metano-oxi-metano

metano-oxi-etano

Nomenclatura: Se designan con el nombre de los hidrocarburos de donde
provienen los alcoholes con la palabra oxi al medio. Si es un éter mixto se
designa primero el hidrocarburo de menor numero de carbonos. Ej.:

metano-oxi-etano.

2.- Funcién anhidrido: Resultan de la combinacion de dos acidos con pérdida

de una molécula de agua.

CH, THs
o
C0.0".H : o C/
i 2
. _ AN
;o > /O
COOH ! C
RO X0
CHjy
acido etanoico CHjy

anhidrido etanoico

Nomenclatura: Se nombran anteponiendo la palabra anhidrido al nombre del
acido que lo origind. Si los acidos son diferentes se nombra poniendo primero
el de menor numero de carbonos sin la terminacién oico. Ejemplo: anhidrido

metan etanoico
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3.- Funcién éster: Resultan de la combinacion de una molécula de acido con
una molécula de alcohol con pérdida de una molécula de agua.

CHj |_o

| -H,0 N
CH3 CH2 — /O

CHz_éH CH,

acido etanoico etanoato de propilo

Los ésteres también pueden resultar de la combinacion de un acido
inorganico con un alcohol.

CH
- CHz °
{ H-+—Cl + — T HO + CH,—ClI
CH,—OH;} .
Y 2 N cloruro de etilo

_____

Nomenclatura: Se denominan como las sales organicas, cambiando la
terminacion ico del acido por el sufijo ato y afiadiendo luego el nombre del
radical alquilico. Si proviene de un hidracido se nombra como las sales de
los mismos con la terminacién uro seguida por el nombre del radical

alquilico.

Funciones nitrogenadas

1.- Funciéon amina: resulta de la combinacion de una molécula de amoniaco
con una de alcohol, con pérdida de agua.

/H CH,4 CHs ’ /H
NT—H + ‘ ——— > H,0 + ‘ © NE—
\H CH,—OH CH——NH; \Csz
amoniaco etanol etilamina

Estas aminas se denominan primarias.
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N—CH,——CHj, N—CH,——CHj,
amina secundaria amina terciaria

Nomenclatura: Se nombran anteponiendo a la palabra amina el nombre del
radical alquilico.

2.- Funcién amida: Resultan de la combinacién de una molécula de amoniaco
con una de acido con pérdida de agua.

/H CHs CH,
H,O0  + ;

N H + o — = 2 o etanamida

H C_ cZ_

OH NH,
También se puede escribir:
H . .
pd como si un atomo de
N\_H hidrégeno del amoniaco fuera

CO—CHj reemplazado por radical acido.

Nomenclatura: Se nombran afadiendo al nombre del hidrocarburo de
donde proviene el acido sin la ultima letra, la palabra amida.

3.- Nitrilos: Provienen de la deshidratacion de las amidas.

CH, CH4

g C=——=N
N‘t'.?/' etano nitrilo
etanamida

O bien se forman por el reemplazo de tres hidrogenos de un carbono del
hidrocarburo por un atomo de nitrégeno.

H
/
C<H CH,
H
_—
H C N
/
C—H
AN
H
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I
El grupo funcional nitrilo es: IC=—N

Nomenclatura: llevan el nombre del alcano de donde provienen, seguido
por la palabra nitrilo.

Funciones distintas en una misma molécula

En quimica organica hay sustancias que en su molécula pueden tener
funciones quimicas diferentes. Ejemplos:

CHy CHj
CH, OH ‘
o CH-OH C=0
&
™~
H
00-OH CO OH
etanol-al .
propanol-2-oico propanoico-ona

Nomenclatura:

a.- Se nombra en primer lugar el alcano originario. Ej. etano-propano,
etc.

b.- Luego se afade las terminaciones de cada grupo funcional en
este orden: alcohol, aldehido, cetona y acido

c.- En caso de duda sobre la ubicacién de una funcion se indica ésta
con un numero que sefala el &tomo de carbono respectivo.

48



TEMA IV: ISOMERIA

Definicion de isomeria. Clasificacion de las sustancias isomeras. Isomeria
plana. Estereocisomeria. Atomo de carbono asimétrico. Estereoisomeria éptica.
Estereoisomeria geomeétrica.

Las formulas moleculares estudiadas en Quimica Inorganica caracterizan a una
sustancia. Asi por ejemplo:

H,O (agua) HNO, (acido nitrico)

H,SO, (acido sulfarico) | NaOH (Hidréxido de sodio)

Sin embargo en los compuestos organicos se encuentran con frecuencia
sustancias distintas que tienen la misma férmula global pero propiedades
distintas, por ejemplo:
1.- C,H,0,(formula global)
Férmulas desarrolladas:

CHj CHj

S, S,

&, ¢=o

boon b0
acido butanoico butanol 1-ona 2

2.- C,H,O (formula global)
Férmulas desarrolladas:

(|3H3 |CH3
THz (|::o
0
C<H CHj
propanal propanona

La palabra is6mero deriva del griego: isos = igual; meros = partes; quiere decir
gue las partes de las moléculas son las mismas; pero la distribucion de los
atomos en la moléculas es la que cambia.

Isémeros: Son todos aquellos compuestos que teniendo igual formula global
pueden diferir en sus propiedades fisicas y quimicas.

Propiedades fisicas: Punto de fusién, ebullicién, densidad, etc.
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Propiedades quimicas: Reactividad hacia otras sustancias. En algunos casos
es necesario que la molécula de cada isomero se represente en forma espacial

para poder explicar el fenébmeno.

En otros casos es suficiente la representacion de los isomeros en el plano. Por

estas razones dividimos a la isomeria en:

a) Isomeria plana: la isomeria plana puede ser de posicion y de

compensacion

- Laisomeria de posicidn: los isdbmeros de posicidn son compuestos
gue poseen igual férmula molecular e igual grupo funcional pero

ubicado en distinta posicion. Por ejemplo:

CH,
b,
C|:H—OH
CH,
butanol-2
CH,
(|3—CH3
CH,

o

dimetil propano

1.- C,OH,,
CH,
CH, |
| ?Hz
i
s CH,OH
metil-propanol-2 butanol
2.- C.H,,
T
CH,
i
CH,
| tetrametil metano
CHj
pentano

- Laisomeria de compensacion: los isdmeros de compensacion son
aquellos compuestos que tienen igual formula global pero poseen

grupos funcionales distintos. Por ejemplo:

1.-
C,H,0
CH, C|3H3
A
—=0
C\H CHs
propanal propanona
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2.- C,H,0,

iy
CH
CH, 3
| ?oo
CO-OH
CHj
acido propanoico etanoato de Metilo
C,H,,O
T
i Ch
i 7
T o
CH,OH CH,
CH3-COO-CH,-CHj, butanol-1 etano oxi-etano

b. Isomeria espacial o estereoisomeria: Se ocupa de la ubicacion en el
espacio de los atomos que forman una molécula.

EstereoisOmeros son aquellos compuestos cuyas propiedades dependen
fundamentalmente de la posicion de los atomos o0 grupos atdmicos
diferentes en el espacio.

Se basa en la teoria del atomo de carbono asimétrico y en la teoria
tetraédrica del atomo de carbono. La estereoisomeria puede ser:

- Optica

- geométrica

Teoria tetraédrica del &tomo de carbono: En el afio 1874 Le Bell y Van Hoff
establecieron esta teoria. En ella se explica que el atomo de carbono esta
relacionado con sus cuatro valencias en la misma forma que si estuvieran
ubicados en el centro de un tetraedro y sus valencias dirigidas a cada uno de
sus vértices; de esa forma las valencias formaran angulos iguales. Ej.

De acuerdo a esta teoria el metano CH, se representa asi:
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De acuerdo a esta teoria la representacion del etano es:

s _—
l/\V

Teoria del a&tomo de carbono asimétrico: Cuando las cuatro valencias del
atomo de carbono se hallan ocuparlas por atomos o grupos atémicos
diferentes, el tetraedro se hace asimétrico. E;j.

El atomo de carbono cuyas cuatro valencias se hallan ocupadas por atomos o
grupos atémicos diferentes entre si se llama carbono asimétrico. Ej.:

CHq

1—CH.OH

CO.0H

El atomo de carbono asimétrico estd marcado con el numero 1. En el espacio
se lo representa asi:

CH,
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Presenta dos férmulas moleculares espaciales.

—

COOH

espejo

Una es la imagen especular de la otra.

Toda sustancia que en su molécula posee un atomo de carbono asimétrico,
tiene accion sobre el plano de vibracion de la luz polarizada. Puede desviar el
plano de vibracion hacia la derecha o hacia la izquierda. Cuando lo desvia
hacia la derecha, la sustancia se denomina dextrogira y cuando lo hace hacia
la izquierda, levogira.

A las sustancias que ejercen accion sobre el plano de vibracion a la luz
polarizada se los llama épticamente activos.

Estereocisomeria 6ptica: Dos sustancias son estereoisomeros opticos cuando
tienen propiedades fisicas y quimicas semejantes pero presentan diferentes
acciones sobre el plano de vibracién de la luz polarizada. Ya vimos el acido
lactico o propanol 2-oico, tiene dos isdbmeros espaciales: uno que desvia el
plano de vibracion de la luz polarizada hacia la derecha (forma destrogira) y el
otro que lo desvia hacia la izquierda (levogira). Esto es posible por la presencia
de un atomo de carbono asimétrico en la molécula.

I =] I

L ——&Spejo

La forma | y Il son imagenes especulares.
El uso del tetraedro no es practico y se emplean proyecciones sobre el papel.
Asi se representa el 4cido lactico.

<|:H3 CHj
H—C—OH OH—C—H
COOH COOH
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Estereoisomeria geométrica: La presentan sustancias que siendo inactivas al
plano de vibracion de la luz polarizada, presentan diferentes propiedades
fisicas. Ej.

acido butenodioico

H——C——CH;, Hﬁ COOH
H——C——CHjs HOOC CH
forma cis (1) formatrans (1)

En el caso I, en la forma cis, los dos atomos de hidrogeno se encuentran a la
derecha del plano determinado por los atomos de carbono. En el caso Il en la
forma trans, los atomos de hidrogeno se encuentran a ambos lados del plano

antes mencionado.
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TEMA V. AGUA

Propiedades fisicas y estructura del agua. Enlace de hidrégeno. Propiedades
disolventes del agua. Interacciones hidrofébicas. Efecto de los solutos sobre la
estructura del agua. lonizacién del agua. Electrolitos fuertes y débiles. Producto
ionico del agua. Concepto de pH. Acidos y bases. Tampones. Indicadores.

AGUA

El agua es considerada con frecuencia, un liquido inerte, meramente destinado
a llenar espacios en los organismos vivos. Pero, en realidad el agua es una
sustancia de gran reaccionabilidad, con propiedades poco frecuentes, que la
diferencian mucho, tanto fisica como quimicamente, de la mayoria de los
liquidos corrientes.

Las primeras células que surgieron en el mar primitivo tuvieron que aprender a
hacer frente a las propiedades singulares del agua, y al fin los organismos
vivos desarrollaron métodos para la explotacion de estas propiedades.
Sabemos ahora que el agua y los productos de su ionizacion, los iones
hidrégeno e hidroxilo, son factores importantes en la determinacion de la
estructura y las propiedades bioldgicas de las proteinas, de los acidos
nucleicos, de los lipidos, de las membranas y de otros componentes celulares.

Propiedades fisicas y estructura del agua: Cuando se compara con otros
liquidos corrientes, el agua posee elevadas propiedades fisicas: punto de
fusion, punto de ebullicion, calor especifico, calor de fusion y tension
superficial. Estas propiedades indican que en el agua, las fuerzas de atraccion
entre sus moléculas, son relativamente elevadas. Por ejemplo, en la tabla,
vemos que el calor de vaporizacion del agua es considerablemente mayor que
el de cualquier otro liquido anotado en la lista.

Calores de vaporizacion de alqunos liquidos:

AH,, (calgm™)

Agua 540
Metanol 263
Etanol 204
n-propanol 164
Acetona 125
Benceno 94
Cloroformo 59

El calor de vaporizacion es una medida directa de la cantidad de energia
necesaria para superar las fuerzas de atraccion entre las moléculas adyacentes
en un liquido, de modo que las moléculas individuales puedan separarse una
de otras y pasar al estado gaseoso.

¢,Cudl es el origen de estas fuerzas intermoleculares en el agua liquida?
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Es consecuencia de la ordenacion de los electrones en sus atomos de
hidrégeno y de oxigeno, que a su vez origina una polaridad eléctrica con las
moléculas.

<« N , ]
o 0"0 El atomo de oxigeno comparte un par de electrones con
C cada uno de los atomos de hidrégeno.

Oxo
O\H

El 4tomo de oxigeno, mas electronegativo, tiende a atraer los electrones no
compartidos del &omo de hidrogeno, y deja desnudos los nucleos de
hidrégeno. El resultado es que cada uno de los dos atomos de hidrogeno
posee una carga local parcial positiva (designada por o +).

El atomo de oxigeno, a su vez, posee una carga local parcial negativa
(designada por o).

Asi, aunque la molécula de agua no posee una carga neta, es un dipolo
eléctrico.

Enlace de Hidrégeno: La naturaleza dipolar de la molécula de agua es
responsable, en gran parte, de las fuerzas de atraccion entre sus moléculas.
Esto es debido a que se produce una fuerte atraccion electrostatica entre la
carga parcial negativa, situada sobre el atomo de oxigeno de una molécula de
agua, y la carga parcial positiva del atomo de hidrogeno de otra molécula de
agua adyacente. Este tipo de interaccion electrostatica, recibe el nombre de
ENLACE DE HIDROGENO.

A causa de la ordenacion de los electrones en la molécula, tiende a establecer
enlaces de hidrégeno con cuatro moléculas de agua vecinas.

/I
AN

0
T
,Q\
H H H
O/ | \\ H
| R “o”
H H |

Propiedades de los enlaces de Hidrégeno

1.- Los enlaces de hidrégeno (6 Kcal/mol™* son mucho mas débiles que los
enlaces covalentes (110 Kcal/mol)®. Esto se demuestra porque la
energia de enlace (es la energia necesaria para disociar un enlace) en
el agua liquida es de solamente 4,5 k cal/mol™ en comparacién con las
110 kcal/mol™ para los enlaces H—O.
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2.-Los enlaces de hidrogeno son dirigidos debido a la ordenacion
caracteristica de los orbitales de enlace de los atomos de hidrégeno y
oxigeno. Ejemplo:

H

AN

N

N

eeeeesQeee s T——O
__________o.________I__________

3.- Los enlaces de hidrégeno poseen una longitud de enlace caracteristica
gue depende de la distribucién electrénica en las moléculas implicadas.
Los enlaces de hidrégeno no se presentan solamente en el agua.
Tienden a formarse entre cualquier atomo electronegativo tal como: O, ,

N,, F.
' NG
N/ AN
AN ¢ o ]
0 || i :
| ° 'r
H i H N
! T -~ \cl:/ N ~
N O | [
H H H
Entre grupo hidroxilo Entre un grupo Entre dos cadenas
y el agua carbonilo y el agua peptidicas

Los enlaces de hidrégeno entre dos moléculas de soluto en un medio acuoso
son muy débiles, debido a que las moléculas de agua que los rodean compiten
para formar enlaces de hidrégeno con los solutos. Sin embargo, cuando existe
cierto niamero de enlaces de hidrégeno entre dos estructuras, la energia
necesaria para separarlas es mucho mayor que la de cada enlace de hidrégeno
por separado. Este fendmeno se conoce con el nombre de enlace de hidrégeno
cooperativo y se presenta, de modo caracteristico, en las proteinas y en algu-
nos acidos nucleicos que pueden contener docenas e incluso centenares de
enlaces de hidrégeno cooperativos. Tales enlaces rinden estructuras que son
muy estables en el agua.

Propiedades disolventes del agua: El agua es un gran disolvente debido a su
naturaleza dipolar. ¢ Como disuelve en el agua?
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1.- Si se trata de compuestos de caracter idnico, se disuelven con facilidad
en el agua. Por ejemplo. NaCl: su red cristalina se mantiene unida
mediante fuertes atracciones electrostaticas entre iones positivos e iones
negativos. Para separar a éstos unos de otros, se necesita una energia
considerable. El agua disuelve, no obstante, el NaCl cristalizado, debido
a la fuerte atraccion entre los polos del agua y los iones Na* y Cl .
Estos iones forman iones hidratados, muy estables, superando la
tendenciadel Na® y Cl™ a atraerse mutuamente.

Este proceso también se ve favorecido por la tendenC|a del disolvente a

oponerse a la atraccion entre los iones positivos y negativos; lo cual se
expresa por la constante dieléctrica D, definida por la siguiente relacion:

el ez
Dr,

F=

F =fuerza de atraccion entre iones de carga opuesta.
e, /e, = carga de los iones

r = distancia entre los iones

Constante dieléctrica de algunos liquidos

Agua 80
Metanol 33
Etanol 24
Acetona 21.4
Benceno 2.3
Hexano 1.9

Como puede verse en la tabla el agua posee una constante dieléctrica
muy elevada y la correspondiente al benceno muy pequefia. Al ser baja
la constante dieléctrica o sea la atraccion entre los iones, favorece la
hidratacion de los mismos y que la red cristalina se rompa.

2.- Existe otra clase de sustancias que se disuelven en el agua con facilidad
a pesar de tratarse de compuestos no ionicos, pero de caracter polar. Ej.
Azlcares, alcoholes sencillos, aldehidos y cetonas.

Su solubilidad se debe a la tendencia de las moléculas de agua a
establecer enlaces de hidrégeno con grupos funcionales polares, por €j.
los grupos hidréxilo de los azucares y alcoholes y el atomo de oxigeno
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del grupo carbonilo de aldehidos y cetonas.

Interacciones hidroféobicas

Existen compuestos que contienen simultaneamente grupos hidrofébicos y
grupos polares fuertes. Dichos compuestos se denominan anfipaticos. El agua
también la dispersa formando micelas. Este tipo de "solubilizacion" resulta
posible por el establecimiento de enlaces de hidrogeno, que en este caso no se
establecen entre las moléculas del soluto y del solvente, sino entre las
moléculas del disolvente. Las biomoléculas anfipaticas mas corrientes que
tienden a formar micelas son acidos grasos y lipidos polares. Veamos un
ejemplo: un &cido graso de cadena larga como el oleato de sodio (18 atomos
de carbono).

+
C:/O Na '
\ Oleato de sodio

o]
Debido a su larga cadena hidrocarbonada tiene poca tendencia a disolverse en
agua, como disolucién molecular. Sin embargo, si se dispersa cuando forma
micelas, en la cual los grupos carboxilos cargados negativamente se hallan
expuestos a la fase acuosa y los grupos no polares permanecen ocultos dentro
de la estructura micelar.

. cabeza

o

Lo\
cadena
ve))

/

o,
¢

\ / cabeza

< > cadena

Cada micela posee una carga negativa neta y permanece en suspension
debido a su mutua repulsiébn. Ademas, se forman porque el agua tiene mas
afinidad por sus propias estructuras que por las no polares. En el interior de las
micelas existen fuerzas de atraccion adicionales entre las estructuras
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hidrocarbonadas adyacentes, que se denomina interaccion hidrofdbica.

Efecto de los solutos sobre la estructura del agua: La presencia de un
soluto iénico (como el NaCl), origina un cambio en la estructura del agua,

debido a que cada uno de los iones Na" y Cl~ se halla rodeado de una capa
de dipolos del agua. Los iones hidratados poseen geometria algo diferente de
las agrupaciones de moléculas de agua unidas por medio de enlace hidrégeno.
Es decir que las sales "rompen" la estructura del agua.

El efecto de un soluto sobre el disolvente se manifiesta en un conjunto de
propiedades llamadas propiedades coligativas. Estas dependen del nimero de
particulas del soluto por unidad de volumen del disolvente. Los solutos
producen en el disolvente:

a. Descenso del punto de congelacion
b. Elevacién del punto de ebullicion
c. Disminucién de la presion de vapor.

lonizacion del Agua: Debido a la pequefia masa del atomo de hidrogeno y que
Su unico electron esta fuertemente retenido por el atomo de oxigeno, hay una
tendencia limitada del atomo de hidrégeno para:

a). disociarse, del &tomo de oxigeno al que se halla unido correlativa-
mente en una molécula de agua;

b). para"soltar" al &tomo de oxigeno de la molécula de agua adyacente
a la cual se halla unida por enlace de hidrégeno.

En esta reaccién se producen dos iones, el i6n hidronio (H,0") y el ién
hidroxilo (OH 7).

2H,0 ——— Hz0% + OHC
i

5 H

H o~ 5 +

' 7 N\

| H™ TH

i

o

~H

Por convencion la ionizacion del agua se escribe como sigue:

HZO _—— H+ + OH-

Aunque en el agua no existen protones desnudos, el propio i6n hidronio
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(H;07) se halla hidratado mediante el establecimiento de mas enlaces de
hidrégeno y formando el ion H,O"

H
| |
@
PN
H H H--------- @)
@
\ / \H
i
H
H \H
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Aqua: pH

CONCEPTOS PRELIMINARES

Electrélitos: son sustancias que en solucion (o fundidas) conducen la corriente
eléctrica con transporte de materia. Tienen la virtud de disociarse en iones,
particulas con carga eléctrica que surgen como consecuencia de un
desplazamiento electronico. Por ejemplo, el cloruro de potasio es un electrolito
cuya disociacion en iones puede representarse por la siguiente ecuacion:

K ——— d + Kkt

El i6n cloruro (Cl™) tiene carga negativa, es un anion (migra hacia el anodo en
un campo eléctrico) y el i6n potasio (K™), de carga positiva, es un cation (migra
hacia el catodo). Cuando un electrolito se disuelve en agua, sus moléculas se
disocian en iones. A su vez, los iones formados pueden mostrar tendencia a
recombinarse para originar de nuevo moléculas enteras. Supongamos una
sustancia AB que se disocie eniones A" y B". De acuerdo a lo expresado, el
proceso puede representarse como una reaccion reversible:

AB =—> A + B

La reaccion 1, indicada por la flecha hacia la derecha, se llamara reaccion
directa, la reaccion 2, en el sentido de la flecha hacia la izquierda, sera la
reaccion inversa. Llega un momento en el cual ambas reacciones alcanzan
igual velocidad y la reaccion llega a un estado de equilibrio. Este equilibrio es
dinamico, es decir, la cantidad de AB que se disocia es igual a la que se re-
constituye por union de los iones. En otros términos, en estado de equilibrio la
concentracion de moléculas sin disociar y las de los iones permanecen
constantes.

Como en toda reaccion quimica, la velocidad con que transcurre una reaccion
de ionizacién es expresada por la ley de accién de las masas (Gulberg y
Waage): "La velocidad de una reaccion es proporcional a la concentracion de
las sustancias reaccionantes". De acuerdo a esto, la velocidad (V,) con que

transcurre la disociacion la reaccién sera:

V1 = Kl I\B:

donde:

K, : valor constante, caracteristico para cada electrolito a temperatura
determinada.

AB : concentracibn de AB. En general, la concentracion de una
sustancia se denota escribiendo su férmula o simbolo quimico
entre corchetes.

Para la reaccion inversa, la velocidad (V,) con la cual Ay B se asocian, sera:
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Vv,=K, A b
2 2 — -
Cuando se alcanza el equilibrio las velocidades de ambas reacciones se hacen
iguales, es decir V, =V, Yy, por lo tanto:

<, pe=k, b_b

_KMB_
K F& ]

K .
K_l es un cociente entre dos constantes, por lo tanto es constante.
2

En el caso particular de una reaccion de ionizacion como la que consideramos,
la constante de equilibrio se denomina constante de disociacion (K,,). De

acuerdo al valor de su constante de disociacion, los electrélitos pueden
dividirse en dos grupos: fuertes y deébiles.

de donde:

1.- Electrélitos fuertes: al disolverse se disocian en alto grado. Su
constante de disociacion tendra un valor grande, pues es muy
pequefia la tendencia de sus iones a reconstituir las moléculas
enteras. Cuanto mayor sea el valor de su K, mas fuerte sera el

electrolito. Pertenecen a este grupo ciertos acidos inorganicos (CIH ,
BrH, IH, NO,H, SO,H,,....), los hidréxidos alcalinos y alcalinotérreos

y la mayoria de las sales inorganicas. Su disociacion en solucion
acuosa es virtualmente completa y puede considerarse que todas sus
moléculas estan ionizadas. Por esta razon la concentracion de los
iones se puede calcular a partir de la concentracion molecular de la
solucion. Por ejemplo, una solucion 0,01 M de CIK tendra una
concentracion practicamente nula de moléculas sin disociar; todo el
CIK presente en la solucion se habra ionizado en cloruro y cation
potasio segun la reaccion que dimos al comienzo. Como en la
disociacion se originan cantidades iguales de ambos iones, sus
concentraciones seran idénticas y corresponderan a la concentracion
inicial de la sal. B

b=k =ooim=102m

En una solucion 0,1 M de nitrato de calcio, las concentraciones idnicas
seran:

(NOg),Ca ——— 2NO;  + ca™”
[INO,]=2x0,1M=2x10"M
[Ca™]=0,1M=10"M
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2.- Electrélitos débiles: Se encuentran sélo parcialmente ionizados y su

constante de disociacion tiene valores muy pequefios. Cuanto menor
sea K, mas débil sera el electrolito. A este grupo pertenecen algunos

acidos inorganicos (carbonico, sulfuroso, fosférico...) los hidroxilos de
metales divalentes (Zn, Cd, Hg,...) y el de amonio, todas las bases
organicas y la mayoria de los acidos organicos. En las soluciones de
electrolitos débiles se encuentran simultdneamente iones y moléculas
enteras en gran proporcion. El agua pura puede considerarse como un
electrolito sumamente débil cuya disociacion puede representarse:

HO =——= H + OH

En realidad, la disociaciéon seria 2H,0=H,0". El i6n H,0" se
denomina ién hidronio. Pero a los fines practicos, la ecuacién arriba
anotada resulta mas simple de manejar y sera la que utilizaremos en lo
sucesivo. La constante de disociacion del agua sera entonces:

+ H—_
O T

Un litro de agua pura contiene % moles de agua, de los cuales. sélo

1

10000000
millones de moléculas de agua, una sola esta disociada. Estos datos
corresponden a una temperatura de 25° C. La constante de disociacion
del agua tiene entonces un valor muy reducido. Cuando un electrolito
puede originar mas de dos iones, la disociacion ocurre en varias
etapas y para cada una de ellas existe una constante de disociacion.
Ej.: Acido fosférico

(0‘7: estan disociados. Puede calcularse que de cada 555

1. POH, ==——= POH, + H'
2. POH, =——=POH + H
3. POH =——= PO, + H
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ACIDOS Y BASES

Segun Arrhenius, &cidos son aquellas sustancias que en solucidn acuosa
liberan iones hidrogeno (H"). Bases son los compuestos que liberan iones
oxhidrilos (OH™). Ejemplos:

OH — a  + H

+

SO,H, — SO,H + H y SsOH —= SO, + H

+

+

NaOH —— Na + OH
Ca(OH) , — Ca(OH) = + OH y Ca(OH '— > Ca™" + OH

Como la anterior definicion no puede aplicarse a todos los casos, Bronsted y
Lowry propusieron ampliar el concepto definiendo como &cido a toda sustancia
capaz de liberar protones (iones hidrogeno) y como bases a los compuestos
gue aceptan protones. Ej. el amoniaco se comporta como base pues puede
aceptar un proton:

NH; + H ——> NH,

Posteriormente Lewis desarroll6 una teoria mas general de acuerdo a la cual
un acido es toda molécula, radical o i6n que posea una configuracion
incompleta y que para completar esa estructura puede aceptar uno o varios
pares de electrones. ElI CIH es un acido porque origina un ién hidrégeno que

tiene incompleta su estructura electronica y puede unirse a una base (NH,)

para completarla. Una base es toda molécula, radical o iébn capaz de ceder uno
0 varios pares de electrones.

Concepto de pH

De acuerdo a lo expuesto anteriormente, el agua se comporta como un
electrolito muy débil cuya constante de disociacion esta dada por:

< b

- ho_

El valor del denominador |H,O es extraordinariamente grande con relacion a
la magnitud de |-|+ 'y I)H‘ _y practicamente puede considerarse constante.

En consecuencia, la ecuacion anterior se puede expresar:
Kagua = [H] [OHT]

Para el agua pura a 25° C, [H"] = [OH ] = 1/10.000.000 = 10,

por lo tanto, Kagua = [H][OH ] =107 x 107" =10

El agua pura contiene tantos iones hidrégeno como iones oxhidrilos, por lo
tanto, es neutra.
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Si al agua le agregamos un acido, es decir, una sustancia que libere
hidrogeniones, aumentara de inmediato la [H] y para que el producto [H'] [

OH'] se mantenga constante (Kagua = 107%), debe disminuir [OH"]
proporcionalmente. Asi, si los hidrogeniones alcanzan un valor de 10™* (ién
gramo por litro), los oxidrilos deberan reducirse a 10™ para mantener Kagua =
107 x107° = 107,

Sorensen establecié una notacion que simplifica la expresion numérica de las
concentraciones de hidrégeno en una solucion. En el agua pura, [H'] =
1/10.000.000 = 10". Tomando logaritmo decimal de cada miembro de esta
igualdad:

log [H]=log 107" =-7 o) -log [H]=7

La expresion logaritmica de la concentracion de hidrogeniones da cifras con las
cuales resulta mas facil trabajar e indujo a Sérensen a proponer la notacion pH.

Se entiende por pH el logaritmo negativo de la concentracion de hidrogeniones.

pH = -log [H']

Para el agua pura a 25° C, pH 7 es el pH correspondiente a la neutralidad.
Una disolucién &cida tiene una [H'] mayor de 10~ y su pH serd menor de 7
(como se trata de exponentes negativos, cuando la [H'] aumenta, el valor del
pH disminuye. El pH sera mayor de 7 en soluciones basicas. El valor del pH
puede variar de 0 a 14.

Una soluciéon 0,1 N de CIH que se disocia en forma practicamente completa
tendra 0,1 atomos gramo de H por litro. [H'] sera igual a 0,1 y su pH -log
[H'] = 1. Una solucién 0,1 N de NaOH tiene una concentracion de 0,1 iones
gramo de OH por litro (10™") y, en consecuencia, [H] sera 10™ (Kagua = 107 x
10t =10™) y el pH sera 13.

SOLUCIONES AMORTIGUADORAS O "BUFFERS"

Se llama soluciones buffers o amortiguadoras a aquellas que resisten cambios
en la concentracion de iones hidrégeno y por lo tanto en el pH cuando se les
agrega una cantidad apreciable de un acido o una base. En otros términos,
frenan las desviaciones bruscas de pH que un acido o una base producirian en
el medio.

En general, una solucién buffers es una mezcla de un electrolito débil y una sal
del mismo que actua como electrolito fuerte. De acuerdo a su compaosicion,
puede clasificarse en tres grupos:

1.- Mezcla de un acido débil y su sal (ej.: acido acético y acetato de sodio).

2.- Mezcla de una base débil y su sal (ej.: amoniaco y cloruro de amonio)

3.- Mezcla de sales de un acido polivalente (ej.: fosfato didcido monosédico
y fosfato monoacido disodico).

El mecanismo de la accion amortiguadora de estas soluciones depende del
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equilibrio entre las moléculas del electrolito débil y sus iones.

En una mezcla reguladora constituida por &cido acético (AcH) y acetato de
sodio (AcNa), el &acido acético es un electrolito débil que se disocia
parcialmente.

AcH =—= Ac + H @)

y Su constante de ionizacion es:

= %e 18x10°° @

El acetato de sodio es un electrolito fuerte y esta totalmente disociado:

AcNa ==—> Ac’ + Na*

y por ende:

[\c’ } PcNa § Jal”

La sal hace disminuir la disociacion del acido acético pues provee el ion
acetato, comun a ambos componentes de la mezcla, que desplaza la reaccion
(1) hacia la izquierda. En la mayoria de los casos esta disminucion de la
ionizacion es tan marcada que puede considerarse a todo el acido en forma de
moléculas no disociadas. Por consiguiente, en la ecuacion (2) se puede

reemplazar Ac” =sal y AcH=4acido.

K, = ﬂl 1,8x10°°

' Jcido ]
despejando H" :
+ acido K,
- sal

y tomando logaritmos:

log B+ log fcido F log K, + log Jal

si se multiplican ambos miembros de la ecuacion por -1y se reordena la
ecuacion:

VT : fal ]
—lo =—log fcido +logK. +log Kal ¥ lo —log K.
g B* =-log [cido FlogK; +log fal ¥ 9geigo 7 0K

Esta es la ecuacion de Henderson-Hasselbalch, que permite calcular el pH de
un buffers teniendo en cuenta la concentracién de sus componentes.
Cuando a un buffer de acido acético-acetato de sodio se le adiciona un &cido
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fuerte (por ej. CIH), el i6n acetato proveniente de la sal captura los protones y
se convierte en &cido acético, poco disociado; de este modo, el efecto de un
acido fuerte ha sido amortiguado por la sal que se convierte en un electrolito
acido poco ionizado.

Por el contrario, si se adiciona una base, el componente &cido de la mezcla
(AcH) impide el cambio de pH neutralizandolo para formar acetato de sodio:

Ach + OHNa— H,0O + AcNa

Si la concentracién de sal es muy superior a la de su componente &cido, un
buffer podra amortiguar adecuadamente cuando se agrega un acido pero sera
deficiente para neutralizar una base. Por el contrario, si predomina la
concentracion de acido sobre la de sal, la mezcla reguladora actla
preferentemente cuando se agrega un alcali. En el ejemplo que consideramos,
la mayor capacidad amortiguadora se consigue cuando acido = sal pues en tal
caso existe la misma tendencia a neutralizar el efecto de un acido como el de
una base. De acuerdo a la ecuacién de Henderson-Hasselbalch, se tendra
entonces:

al
[Eidoj]: pK; +logl=pK;

Por lo tanto, el mayor poder amortiguador (frente a acidos y bases)de un buffer
compuesto por un acido débil y la sal correspondiente se alcanza cuando el pH
de la mezcla es numéricamente igual al pK, del acido. En general, no se

recomienda preparar buffers cuyos pH se encuentran mas de dos unidades
fuera del pK; del electrolito debil.

pH = pK, +log

DETERMINACION COLORIMETRICA DEL pH. INDICADORES

El pH de una solucion se puede determinar de varias maneras. Uno de los
métodos utilizados es el colorimétrico, basado en el uso de indicadores acido-
base, sustancias que experimentan cambios de color (viraje) dentro de
determinados limites de pH. El color desarrollado por la sustancia problema
con algunos de estos indicadores es comparado con el que producen
soluciones de pH conocido (generalmente buffers). EI pH del problema
correspondera al de la solucién de referencia que produzca el mismo color.
Como el pH puede variar entre 0 y 14 y los indicadores son utiles dentro de
limites mas restringidos, se suelen preparar indicadores universales
combinando varios de ellos de modo de abarcar un rango mas amplio. Con
esta mezcla de indicadores se puede determinar el pH de una solucion con una
precision de una unidad. Una vez que el pH del problema se ha localizado en
forma aproximada, se repite la experiencia utilizando el indicador que
particularmente sea util al pH que se desea estimar.

Desde el punto de vista quimico los indicadores son acidos o bases organicas
débiles cuya forma disociada posee un color diferente al de la forma no
disociada. Si simbolizamos a un indicador como InH, su ionizacién sera:

InH——> In + H

(color A) (color B)
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Si este indicador se coloca en una solucidon acida, el exceso de protones
existentes en el medio hara que la reaccibn marche hacia la izquierda de la
ecuacion y que la mayor parte del indicador se encuentre como moléculas sin
disociar. En un medio alcalino, en cambio, predominaré la forma ionizada (color
B). Los limites de pH entre los cuales un indicador puede cambiar de color se
denomina zona de viraje.

INDICADORES UTILES Y SUS CARACTERISTICAS (Tomado de Glanstone)

Indicador color pK ., Limites de
Acido Alcalino pH
Azul de timol Rojo Amarillo 1,51 1,2-28
Azul de bromofenol Amarillo Azul 3,98 3,0-4,6
Rojo de clorofenol Amarillo Rojo 5,98 48-6,4
Azul de bromotimol Amarillo Azul 7,0 6,0-7,6
Rojo de crexol Amarillo Rojo 8,3 7,2-8,8
Azul de timol (2° intervalo) Amarillo Purpura 8,9 8,0-9,6
Anaranjado de metilo Rojo Amarillo 3,7 3,1-44
Rojo de metilo Rojo Amarillo 51 4,2-6,3
Fenolftale/na Incoloro Rojo 9,4 8,3-10,0

ACIDEZ REAL, POTENCIAL Y TOTAL

El pH indica la concentracion de hidrogeniones libres que realmente existen en
el momento del examen, corresponde a lo que se llama acidez real o actual. En
un acido débil, gran parte de las moléculas permanecen sin disociar y el
hidrogeno sustituible de esa porcion no ionizada recibe el nombre de acidez
potencial. La suma de la acidez real y la potencial constituye la acidez total.
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TEMA VII. HIDRATOS DE CARBONO

Nomenclatura. Caracteristicas generales y clasificacion. Monosacéaridos
estereoisomeria, mutarrotacion, derivados mas importantes. Disacaridos.
Trisacaridos. Identificacion y analisis de monosacaridos y oligosacaridos.
Polisacaridos de almacenamiento y estructurales.

HIDRATOS DE CARBONO

Los carbohidratos o sacaridos son polialcoholes aldehidos o cetonas, cuya
férmula especifica es €H,O _, donde n es igual a tres o nimero mas grande.

Se los puede clasificar en monosacéridos, oligosacéaridos y polisacéridos.

Los monosacéridos tienen una sola unidad de polialcohol aldehido o cetona. El
monosacarido mas abundante es el azucar de seis 4tomos de carbono; la
glucosa, del cual derivan todos los otros. Es la molécula combustible mas
importante para la mayoria de los organismos.

Los oligosacaridos contienen de dos a diez unidades de monosacaridos.

Los polisacéridos contienen cadenas muy largas de monosacéaridos, que
pueden ser lineales o ramificadas.

Monosacaridos: El esqueleto de carbono de los monosacaridos es lineal, cada
atomo de carbono tienen un grupo OH (oxidrilo) menos uno de ellos que tienen
un grupo carbonilo, ese grupo si esta al final de la cadena es aldehido y se
denomina al monosacarido aldosa, si esta en cualquier otra posicion es una
cetona, y se denomina, al monosacéarido cetosa.

Con respecto a la numeracion de los carbonos, en las aldosas se llama
carbono uno al aldehido, corresponde al carbono terminal vecino al grupo
cetona, en ese caso el carbono de la cetona sera el nimero dos.

(@]
/
1. C<H 1. CH,—OH
2.H CHO 2. C (@]
3. CH,—OH 3. CH,—OH
Gliceraldehido Dihidroxiacetona
aldosa cetosa

Los monosacéaridos mas simples son los tres atomos de carbono, llamados
triosas. Ej.: gliceraldehido y dihidroxiacetona. El primero es urna aldotriosa y el
segundo cetotriosa.

Agregando grupos de alcohol secundario a las triosas, tendremos tetrosas,
pentosas, hexosas, etc. Cada una de ellas existen en las dos formas;
aldopentosas y cetopentosas, aldohexosas y cetohexosas, etc. Todos los
monosacaridos son simples, cristalinos, blancos, solubles en agua e insolubles
en: solventes no polares.
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Ejemplos:

Triosas:
CfO
N
H
CHOH
CH,OH
Gliceraldehido
Treosas:
(@)
cF
\H
HO CH
HCHO
CH,OH
Treosa
Pentosas:
/O (@]
cZ_ cff
| w | w
HCOH HC|:OH
OHCH HCOH
HCOH HCOH
Xilosa Ribosa

CH,OH

Dihidroxiacetona

CH,OH
cC—o
HCOH

CH,OH

Eritrosa

/O

SH

C

HO CH
HCOH
HCOH

CH,—OH

Arabinosa

CH,OH
C=0

HCOH

HCOH
CH,OH

Ribulosa
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Hexosas:
cé?o
\H
HCOH
OHCH
HCOH
HCOH

CH,OH

Glucosa

HOCH
HCOH
HCOH

CH,OH

Manosa

_=°
e,

HCOH

HOCH

HOCH
HCOH

CH,OH

Galactosa

HOCH
HCOH
HCOH

CH,OH

Fructosa

Mutarrotacion: Es el fendbmeno que presentan aquellas sustancias que al
disolverlas en agua varian con el tiempo su poder rotatorio especifico. Se
explica este fendbmeno ya que los compuestos se ciclan en soluciones acuosas.
En esta disposicion estructural se observa que aparece un carbono asimetrico.
La formula de proyeccion de Haworth es usada para indicar la configuracion en
el espacio de los anillos. Por convencion los grupos atomicos que en la forma
lineal irian a la derecha se representan hacia abajo, y los que irian a la
izquierda se representan hacia arriba.

Ejemplo: la glucosa

H
c///
[ ~o
HTOH
HOTH
HTOH
HTOH
CH,OH
HO H H OH ]
ANV \_/
C Cc
| | CH,
HCOH HCOH AR
HC CH
HOCH o HOCH o | ‘ H
HCOH HCOH HC\\\///CH
HC——— HC——— 1)
CH,OH CH ,OH

B - Glucopiranosa a - Glucopiranosa
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Anillo de Haworth

CH,OH CH,OH

0
H H H
H H
OH OH H
HO OH @

|

H H OH

B - Glucopiranosa o - Glucopiranosa

La formacién del anillo representa una reaccion entre el grupo aldehido y uno
de los alcoholes, dando lugar a un hemiacetal en cuya formacion no se libera
agua. En quimica organica si se libera H,O:

] OCH
Z N ~ °
R——CZ—H % HO-CH, R—HC

e \OCH3 +  H,0

Si el anillo formado engloba cinco atomos de carbono, se constituye una forma
pirandsica (derivada de pirano). Esta forma se constituye por reaccion del
grupo oxidrilo alcohdlico, situado en el atomo de carbono aldehido. Pueden
existir dos estereoisdmeros denominados alfa y beta. El primero presenta el
oxidrilo del C, a la derecha y el segundo el oxidrilo del C, a la izquierda.

Los monosacaridos que poseen cinco o mas atomos de carbono pueden formar
anillos estables. Por esta razon las triosas y tetrosas existen en solucién en
cadenas abiertas. Las cetohexosas también existen en ciclos. En estos
compuestos el grupo oxidrilo alcohdlico situado en el atomo de carbono 5
reacciona con el grupo carbonilo que se halla en el atomo de carbono 2 y se
forma un anillo de cinco miembros llamado furanosa (derivado de furano).

La glucosa se encuentra predominantemente en forma pirandsica o

glucopirandsica ya que es mas estable y la fructosa en forma furandsica o
fructofurandsica.
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Ejemplo: Fructosa
CH,OH

CcC—0O
HOCH
HCOH

HCOH

/

HO CH,OH
\_/
C

CH,OH

|
HOCH
HCOH

HC

I
CH,OH

B — Fructofuranosa

Anillo de Haworth

o N\
\| i/ L0

OH H

B — Fructofuranosa

HO_  CH,OH
N\ _/

HOCH
HCOH o

HCOH

HC

|
H

B — Fructopiranosa

T~

HOH,C OH
\_/

| HC H
HOGH | —
o
HoOH HC CH
HC—— \\'//
o
H,COH

o — Fructofuranosa

HOHZC/ \CHZOH
”\T ?/
c—C

OH H

o — Fructofuranosa

HOH,C OH
\ /

HOCH HC CH
H(|:OH C\

HC———— o

|
H

o — Fructopiranosa
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Anillo de Haworth

I

H
0 | o)
H H
H OH H OH
HO CH,OH HO OH
HO H <|3H |L
p — Fructopiranosa o — Fructopiranosa

Accidén de 4cidos y bases sobre monosacaridos: Los monosacéaridos son
estables a acidos diluidos en caliente, pudiendo recuperarlos después de la
hidrdlisis de polisacaridos. Los acidos concentrados producen deshidratacion
de glucidos dando en el caso de las pentosas: furfurales y en el caso de las
hexosas: hidroximetil furfurales (reaccion de Molish).

7 7
o) C—H /O C—H
4 | Z |
C—H
| |
E—
HCOH H(|:| HGOH Hc|:
O + 3H,0 O + 3H,0
HCOH HC|I 2 OHCH — > HC|3|
HCOH HC HCOH C|:
CH,OH HCOH CH,OH
pentosa furfural CH,OH
Hexosa: 5 - Hidroximetil
glucosa furfural

En presencia de alcalis se obtienen una interconversion de aldosas en cetosas.
Se debe a que se forman diendlisis entre carbono uno y carbono dos.

(@]
O
7z Y
Zy C|ZH ,OH ClH
HCOH CcC=0 HOCH
—_— | —_—

HOCH <«— HOCH <«—— HOCH
HCOH HCOH HCOH
H(|:OH HCOH HCOH

CH,OH CH,OH CH,OH
Glucosa Fructosa Manosa
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Cuando el medio se hace mas alcalino se calienta méas, se produce
dienolizacion entre otras parejas de carbono. El poder reductor de las aldosas y
cetosas y de algunos disacéridos en medio alcalino en caliente se emplea para
reconocer azucares. (reaccion de Benedict). El sulfato de cobre en presencia
del glacido reductor se transforma en oxido cuproso (en medio alcalino).

Glicosidos: El carbono hemiacetalico de la aldosa o cetosa reacciona, con un
alcohol metalico para dar glicésido. La union glicosidica se forma por la
reacciéon de un monosacarido con los grupos oxidrilos de otros compuestos
para formar un polisacarido. Son glucdsidos los acidos nucleicos, tonicos
cardiacos, etc.

©r L

Ci_] T CHsoTH
(|; O HC OH HCOH
| | - H0
c HOCH +CH,0H—= HOCH o
HC OH HCOH
HC OH HT—————
CH,OH CH,OH

Glucosa + Metanol metil - glicosido
Polialcoholes: Los monosacaridos pueden reducir su grupo aldehido o cetona
al alcohol correspondiente, bajo la accion de hidrogeno a presion y en
presencia de amalgama de sodio.

/ /
clH CH,OH CKH CH,OH
HCOH HCOH HOCH HOCH
HOCH HOCH HOCH HOCH
HCOH HCOH HCOH HCOH
HCOH HCOH HCOH HCOH
(|3HZOH (|3H20H CH,OH CH,OH
Glucosa Sorbitol Manosa Manitol
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CH,OH CH,OH
HCOH (@g=={@]
HOCH — » HOCH
-
HCOH HCOH
HCOH H(|ZOH
CH,OH CH,OH
Sorbitol Fructosa

Acidos azucares: Las aldosas dan é&cidos aldonicos bajo la accién de

oxidantes débiles como el agua de bromo, o solucién alcalina de iodo. Ej.:
glucosa acido gluconico. En presencia de oxidantes mas fuertes: acido nitrico,
se oxida hasta carboxilo tanto el aldehido como el alcohol primario; formando
acido sacarico. En el caso de la glucosa sera acido glucosacarico. Puede
suceder que solo se oxide el oxidrilo del carbono primario hasta carboxilo

CH,OH
HOCH
HOCH

HCOH
HCOH
éHZOH

Manitol

dando acidos uronicos. Ej.: glucosa ---- acido glucurodnicos

/O
CéH COOH
HC|20H HCOH
HOCH oxidantes . HOCH
débiles
HCOH HCOH
HCOH HCOH
CH,OH CH,OH
Glucosa Acido glucénico
@] O
CZH CZH COOH
H(|:OH HCOH HCOH
HOCH oxidantes HOCH HOCH
HCOH fuertes —— HCOH HCOH
HCOH HCOH H(|:OH
CH,OH COOH COOH
Glucosa Acido glucorénico Acido glucosacaérico
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Esteres: Son de importancia los ésteres fosféricos que son intermedios en el
metabolismo glucidico. Ej.: glucosa 1 - fosfato; glucosa 6 - fosfato; fructosa 1 -
6 difosfato.

CH,OPO 3H, CH,OPO 3H,
HCOH C=—0
HOCH HO(|3H
HCOH HCOH
HCOH HCOH
CH,OH CH,OPO 3H,
Glucosa 1 fosfato Fructosa 1 - 6 difosfato

Aminas: Las hexosas aminas resultan de sustituir un grupo alcohdlico por un
grupo amino (NH,). Los mas importantes son las que resultan de sustituir el

oxidrilo del carbono 2. Son la glucosamina y la galactosamina. Son reductores.

O o
CZH CZH
HCNH,, HCNH,
HOCH HOCH
HCOH HOCH
HCOH HCOH
CH,OH CH,OH
Glucosamina Galactosamina

Disacaridos: Son glucidos formados por la unién de dos monosacaridos con
pérdida de una molécula de agua; esta union se forma a expensas del grupo
oxidrilo del aldehido o cetona potencial de un monosacérido y de un oxidrilo de
un grupo alcohdlico secundario del otro. Ej.: lactosa (galactosa + glucosa);
sacarosa (glucosa + fructosa); maltosa (glucosa + glucosa).
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Representacion de Haworth de disacaridos

MALTOSA

LACTOSA

(09
SACAROSA
H
H OH
CH,OH
OH H

Todos tienen sabor dulce. Existe cierta relacion entre el sabor y la
configuracion espacial. Se ha observado que los derivados de la  glucosa son

mas amargos que los derivados de la o glucosa.

Sacarosa: Es el azucar corriente, se la obtiene de la cafia de azucar y de la
remolacha. No tiene poder reductor porque la unién glicosidica se establece
entre el carbono uno de la glucosa donde esta el grupo aldehido potencial (que
es el reductor) y el carbono dos de la fructosa con la cual quedan bloqueados
los dos grupos reductores. Se describe como alfa glucopiranosil -beta-
fructofuranosa.

Lactosa: Es el azucar de la leche. Estd formado por glucosa y galactosa y
tiene poder reductor.

Maltosa: Se encuentra en la malta soluble en agua, formada por dos moléculas
de glucosa. Tiene poder reductor.
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Trisacéaridos: Son azucares constituidos por tres moléculas de monosacéridos.

Rafinosa: Es un trisacarido no reductor formado por fructosa, glucosa y
galactosa. Se encuentra en la melasa de la remolacha.

Polisacaridos: Son azucares constituidos por grandes moléculas de
monosacaridos, no son reductores. No son dulces. Forman soluciones
coloidales.

Almidon: Estd constituido por dos tipos de polisacaridos. La amilosa y la
amilopectina, ambas formadas por moléculas de glucosa, unidos en forma
diferente. El almidon frente al iodo da color azul

La amilopectina: Se forma por uniones de glucosa entre los carbonos 1-4, y
en forma ramificada por uniones de carbono alfa 1-6. Es un alimento de reserva
de los vegetales y es la mayor fuente de hidratos de carbono en la alimentacién
del hombre.

La amilosa: Esta formada por cadenas largas de 200 a 500 moléculas de alfa
glucosa unidas por carbono 1-4.

Punto de ramificacion a 1-6 en la amilo pectina
0 o) 0
T o KO
o} o} (|)
CH,
i )

cadena a 1-4

Glucogeno: Se encuentra en el higado y en el musculo como material de
reserva, en menor cantidad en todos los otros érganos. Es soluble en agua y
frente al iodo d& color caoba. Por hidrdlisis con acido da glucosa. La estructura
gue forma al unirse es semejante a la amilopectina pero ésta es mas compacta.

Celulosa: Es un polisacarido muy insoluble; forma parte de las paredes
celulares de los vegetales. Esta formado por moléculas de beta-glucosa,
contrariamente al almidon y al glucégeno que lo estdn por alfa-glucosa,;
formado por largas cadenas de mas de 1.000 unidades de glucosa asociada en
manojos, que se retuercen sobre si mismos y se agrupan para formar la fibra
de celulosa. No puede ser utilizada como alimento para el hombre porque su
tubo digestivo no tiene la enzima (celulosa) capaz de hidrolizarla. Es parte
esencial de la madera, del algodén y papel.
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Agar-agar: Se emplea corro soporte de medio de cultivo. También como
laxante.

Quitina: Forma el esqueleto de insectos y crustaceos .
Pectina: Se encuentra en la pulpa de la fruta; con azlcar forma la jalea.

Mucopolisacéridos: Son polisacaridos complejos. Pueden ser acidos o
neutros.
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TEMA VIII: LIPIDOS Y LIPOPROTEINAS

Acidos grasos. Propiedades. Clasificacion de los lipidos. Lipidos simples.
Grasas neutras o acilgliceroles. Ceras. Lipidos complejos; fosfoglicéridos y
glicolipidos. Esteroides. Terpenos. Vitaminas liposolubles. Lipoproteinas.

LIPIDOS

Los lipidos son componentes celulares insolubles en agua. Al ser insolubles en
agua (que es un disolvente polar) pueden ser extraidos de las células por
disolventes no polares como: cloroformo, éter o benceno. Los lipidos
desempeian funciones generales:

1.- Como componentes estructurales de las membranas;

2.- Sirven como fuente y reserva de energia para el organismo. Los hidratos
de carbono aportan la energia habitual pero su reserva se agota
rapidamente y si no hay aporte del exterior, el organismo recurre a los
lipidos cuyas reservas son superiores;

3.- Sirven como aislantes y como soporte de diversos o6rganos; como
protectores de las paredes celulares de las bacterias, de las hojas de las
plantas superiores, exoesqueleto de insectos y piel de los vertebrados.

Algunas sustancias clasificadas entre los lipidos cumplen funciones bioldgicas
importantes: vitaminas, hormonas, lipoproteinas, etc. Los bloques constructores
de la molécula lipidica son los acidos grasos. Es por ello que aunque se
encuentren en estado libre sélo en trazas en la mayoria de las células y tejidos,
hablaremos de ellos en detalle.

Acidos grasos: Presentan las siguientes caracteristicas generales:
a. Todos poseen una larga cadena hidrocarbonada y un grupo carboxilo
terminal. Ejemplo:
CH, CH,——(CH,) CH,——COOH

\ N

2

cadena carboxilo
hidrocarbonada
En cuanto a la cadena hidrocarbonada:

1.- El nimero de &tomos de carbono es siempre par, con cadenas
cuyas longitudes se hallan comprendidas entre los 14 y 22 atomos
de carbono siendo los de 16 y 18 los mas abundantes.

2.- En el espacio la cadena de carbono no sigue una linea recta, sino
gue lo hace en zig-zag en cuyos vértices se hallan los atomos de
carbono. Ej.

/CH2 /cH2 /CH2 /COOH
CHy \CHZ \CHZ \CH2
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3.- Las cadenas pueden ser saturadas o contener uno o mas dobles
enlaces. Son pocos los 4cidos grasos que tienen enlaces triples.
Es decir que la presencia o ausencia de dobles ligaduras permite
dividir los &cidos grasos en saturados y no saturados,
predominando los insaturados. Cuando hay dos o mas enlaces
dobles, estan separados uno del otro por grupos metileno.

—CH—_CH—@CH—_CH—

b. Los &cidos grasos difieren uno del otro por:
&= la longitud de su cadena;
& numero de enlaces dobles;
&~ posicion de los enlaces dobles.

c. Los acidos grasos insaturados mas abundantes son:

/ -
oleico

. ) linoleico
Son 4cidos grasos esenciales <
linolénico

araauidénico
N

d. Con respecto al punto de fusion:

1.- Los acidos grasos no saturados poseen un punto de fusion (PF)
menor que los saturados.
2.- Ademas el (PF) depende del largo de la cadena: hasta C,, (acido

laurico) son liquidos y a partir de él son soélidos a temperatura
ambiente. Es decir, que las cadenas cortas son volatiles y
arrastrables por vapor de agua.

e. Con respecto a la solubilidad:
Varia con el largo de la cadena. Son solubles en agua hasta C,, y a

partir de él son solubles en solventes organicos.

Configuracion estructural de los acidos grasos

Los acidos grasos saturados o insaturados difieren significativamente en sus
configuraciones estructurales. En los &cidos grasos saturados la cadena
hidrocarbonada puede existir en un nimero infinito de conformaciones porque
cada uno de los enlaces sencillos del esqueleto carbonado posee completa
libertad de rotacion.

En los acidos grasos insaturados la doble unién confiere mayor rigidez al
enlace entre dos atomos de carbono e impide la rotacién facil alrededor del
mismo. En este caso cabe la posibilidad (si son diferentes los grupos
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funcionales que se encuentran unidos a dichos atomos de carbono) que estan
situados al mismo lado o en lado opuesto del plano correspondiente al doble
enlace.

Se obtiene asi dos isémeros espaciales: cis y trans.

Cis: Cuando los grupos funcionales se encuentran en el mismo lado del plano.

Trans: Cuando los grupos funcionales se encuentran en lados opuestos con
respecto al plano.

AN / AN /
c=—C c—C
/ AN / AN
R R R H

IS trans

Clasificacion:

A. Lipidos simples: Resultan de la esterificacion de un acido graso con un
alcohol que puede ser el glicerol (o propanotriol) o el colesterol.
Comprenden:

& Grasas neutras o acilgliceroles
@& ceras
a. Grasas neutras o acilgliceroles: Son los componente principales de

los depdsitos grasos. Quimicamente son ésteres de acidos grasos con el
glicerol (o propanatriol)

CH,OH
2 /O CH, OH
| o] — 10 ] I
CH,|OH CH,—O—C—R
monoacilglicerol
glicerol acido graso

Cuando dos grupos oxidrilos de la glicerina se hallan esterificados con
acidos grasos se denominan diacil gliceroles (DAG). Cuando tres grupos
oxhidrilos de la glicerina se hallan esterificados con acidos grasos se
denominan triacil gliceroles (TAG).

0
CH,OH CHZ—O—Q—R“
0 ‘ 0
CH—O—Q—R‘ CH—o—l:l—R'
0 ‘ 0
CHZ—o—g—R CH2—O—|C|:—R
DAG TAG
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Los TAG constituyen la mayor parte de las grasas neutras naturales, sin
embargo en la naturaleza se encuentran también MAG y DAG.
Hay diferentes tipos de TAG:

1. Los que contienen una sola clase de acidos grasos que se
denominan TAG sencillos. Se nombran segun el &cido graso
gue contienen. Ejemplo: tripalmitina, trioleina, etc.

2. Cuando contienen dos o méas &cidos grasos diferentes que se
denominan TAG mixtos.

Propiedades:

Punto de fusion: Depende de los acidos grasos constituyentes. En
general, aumenta con el nimero y longitud de los acidos grasos saturados
componentes. Ejemplo: el punto de fusién es méas elevado si predomina el
acido estearico (saturado) sobre el oleico (no saturado).

Propiedades quimicas: Entre las propiedades quimicas de las grasas
tiene importancia:

1. Saponificacion: Haciendo hervir las grasas con &cidos o alcalis se
logra su hidrdlisis, es decir separacion de acidos grasos mas
glicerol con introduccion de tres moléculas de agua. Cuando el
proceso se realiza en presencia de Aalcalis se denomina
saponificacion porque se forman jabones con las sales alcalinas de
los acidos grasos.

i
H,C 0—cC R, CH,OH R, —COOK
/ 5
Il KOH
HC o—cC R, 5 CH-OH n R,—COOK
\ i
H,C o0—cC R, CH,OH R;—COOK

2. Adicion de lodo: El lodo puede fijarse al doble enlace de los
acidos grasos no saturados.
I
—CH=—=CH—— —_— —CHI—CHI

La adicion de iodo constituye un método para conocer el contenido
de &cidos grasos no saturados. O sea que de acuerdo a la cantidad
de iodo que capte sera la cantidad de dobles enlaces que posee el
acido graso.

3. Oxidacion: Por accion del aire, humedad, luz, oxigeno, etc. los a-
cidos grasos no saturados se oxidan a nivel de las dobles ligadu-
ras.
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'
C——(CH,),—COOH

|
CHz——(CH);——C

| |

Por ruptura oxidativa del doble enlace pueden formar aldehidos y
cetonas de olor desagradable (fenbmeno de enranciamiento).

b. Ceras: Son ésteres de acidos grasos con alcoholes monohidroxilicos
gue poseen alto numero de atomos de carbono. Las ceras se encuentran
como:

- recubrimiento protector de la piel, pelo, plumas;
- sobre las hojas y frutos de las plantas;
- sobre la cuticula del exoesqueleto de insectos.

Entre las ceras mas comunes se encuentran:
- cerade abeja;
- cera de oveja, lanolina, etc.

B. Lipidos complejos: Resultan de la combinacion del glicerol
(o inositol, o esfingosina) y acidos grasos, a los que se agregan otros
componentes (acido fosforico, moléculas aminadas, asufradas, etc.).
Comprenden:

I. Fosfolipidos:
acido fosfatidico
Fosfoglicéridos lecitinas
(ol = glicerol) cefalinas
inositol fosfatidos
Fosfoesfingdsidos ) o
(ol = esfingosina) esfingomielina
II. Glucolipidos:

1.- Cerebroésidos
2.- Gangliosidos
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1.- Fosfoglicéridos: Se encuentran casi por completo en las membranas
celulares. Estan constituidos por glicerol esterificado con dos moléculas de
acidos grasos y una de &cido fosférico. Segun, que el acido fosférico se
encuentre libre o unido a bases se obtienen los distintos fosfoglicéridos.

Acidos fosfatidicos: Son ésteres de glicerol con dos moléculas de acidos
grasos Yy una de acido fosforico.

O

CH @ (Hooc —R' ——> HC

HO—P=0 .
7 !
CH2 HO/ H,C 0 |F:’—O *

El acido fosfatidico menos un H del acido fosférico es el radical fosfotidil.

Lecitinas: En las lecitinas el radical fosforico del acido fosfatidico esta unido
a la colina que es una base cuaternaria de amonio y por lo tanto con una
carga positiva.

CHj

+/

N

CH3

Se sustituyen tres hidrégenos del NH, por radicales metilo, y otro etanol y
obtenemos: trimetil etanol amonio o colina.

Cefalinas: El radical fosforico se encuentra unido a la etanolamina
(colamina) o a la serina.

HO CH,——CH,——NH, HO CH,——CH——COOH

|
NH,

etanol amina )
serina

Plasmalégenos: Son muy abundantes en células musculares y nerviosas.
En los plasmalégenos el acido fosforico se encuentra esterificado a la
colina, un OH— a un &cido graso de cadena larga, y el otro ©H— unido por
una cadena alifatica larga mediante enlace éster alfa-beta insaturado.
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Resumiendo:

~
S
\
\

HO':—CHZ—CHZ—N+ (CHg3)3 —— lecitinas

\ colina

HO——CH,——CH,——NH,

0 N . L cefalinas
I N etanolamina
CH,—O0—C—R HO——CH, CH——COOH
0
I L NH,
CH—O—C—FR" )
|C|) OH OH
CH,—O0—P—0 ¢ ¢
2 Z/ H H\‘g“ fosfatidil
| OH H . inositol
OH (:: C::/
H OH
inositol
HO—CH,
fosfatil
CH—OH glicerina
glicerina
o glicerol

azucar —— fosfatidil azucares
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Propiedades de los fosfoglicéridos:

a. Se encuentran casi por completo en las membranas celulares. En las
grasas de depdsito hay cantidades muy pequefias.

b. Todos los fosfoglicéridos poseen una cabeza polar y dos colas
hidrocarbonadas no polares. Son lipidos anfipaticos o0 sea que en
agua forman micelas.

(X) cabeza polar

cola no polar

c. Habitualmente contienen un acido graso saturado y otro no saturado
(en posicion dos de la glicerina) por lo que expuestos al aire se
oscurecen por la tendencia a oxidarse.

2.- Fosfoesfingdsidos o esfingolipidos: Se encuentran en tejido cerebral y
nervioso. Su nucleo es la esfingosina que es una amino alcohol insaturado
de 18 atomos de carbono con una funcion amina el penultimo carbono y
alcohol en la ultima.

CH3—(CH,);)—— CH=——=CH—CH OH —CH——CH,——OH
NH,

Lo representaremos asi:
Esfingosina —OH

NH,

Se los clasifica en:

a. Esfingolipidos simples: Como los ceramidos en los que la
funciébn amina estad bloqueada por un acido graso y la funcidn
alcohol libre.

Esfingosina —OH

NH,——Ac. graso

b. Esfingolipidos complejos: En los cuales ademas de tener el
acido graso en la funcion amina se le agregan distintos tipos de
radicales que se fijan a la funcién alcohol.
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fosforil colina: se obtiene de la esfingomielina

, , oligosacaridos complejos (azucares y derivados de
Esfingosina —OH——™™ _ . -

| amino azucares) > gangliésidos
NH,
azucar generalmente lactosa - cerebrésidos

Los lipidos descriptos hasta aqui se llaman a menudo saponificables, es decir,
gue dan jabones calentandolos con alcalis.

Las células contienen otra clase de lipidos que se denominan insaponificables
ya que no experimentan hidrélisis que son: esteroides y terpenos.

Esteroides: dijimos que:
a. Compuestos aliciclicos son sustancias cuyos carbonos se unen entre
si formando un ciclo.

b. Compuestos aromaticos son los que derivan del benceno cuya
formula es:

c. Su caracteristica es la presencia de doble ligadura. Existen
hidrocarburos aromaticos superiores que estan formados por
condensacion de dos o mas nucleos bencénicos y son:
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naftaleno antraceno fenantreno

El fenantreno con cadena aliciclica en el ciclo lll forma el ciclo

pentano fenantreno.
CH,
“CH,

CH,

Los esteroides derivan de este ciclo. Los mas importantes son: hormonas,
acidos biliares. Dentro de los esteroides se encuentran los esteroles que tienen

un grupo oxidrilo en C, y una cadena ramificada en C,,. El colesterol es el
esterol mas importante.

Tiene C; un OH.
C.C, doble enlace.
C,, Y C;; metilos (CH,).

C,; una cadena lateral con 8 atomos de carbono.

Terpenos: Estan constituidos por mdultiples unidades de un hidrocarburo de
cinco &tomos de carbono. Ejemplo:

CHg

CH——C——CH—/—=CH, 2 metil 1-3 butadieno o isopreno

@ @ @ @ — = numero de carbonos
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Los terpenos pueden ser moléculas lineales o ciclicas. Se ordenan
regularmente o irregularmente.

Regularmente Irregularmente
] ]
(|:—C (|3—C
] ]
C cola C cola
...... N — S
(|3 cabeza (|3 cola
(lt—C C|:—C
] ]
C C

Vitaminas liposolubles:

Las vitaminas son sustancias vitales que en pequefias cantidades se necesitan
para la funcidn celular, y que algunas especies son incapaces de sintetizar y
deben obtenerla de fuentes exdgenas.

Se dividen en dos clases: hidrosolubles y liposolubles.

Las vitaminas liposolubles son: A, E, Ky D

Las tres primeras derivan de unidades isoprenoides; la ultima es un derivado
esteroide.

Vitamina A

Se encuentra solamente en los tejidos animales. Aunque las plantas carecen
de vitamina A tienen un grupo de sustancias llamadas carotenos que actuan
como precursores de la vitamina A. Se encuentra en dos formas quimicas
principales: A, y A, (retinol, y retinol,). Quimicamente son alcoholes que
contienen anillos aliciclicos de seis atomos de carbono con cadenas laterales
constituidas por dos unidades de isopreno.

A, difiere de A, en que tiene un doble enlace mas.

A, —> predomina en animales superiores

A, » predomina en aceite de higado de pescado.

La larga cadena isoprenoide es la responsable por sus multiples dobles
enlaces de una gran capacidad de absorcion luminica. A través de esta
propiedad la vitamina A esta relacionada con los fenbmenos bioquimicos de la
visibn y su carencia produce ceguera nocturna, porque los receptores
luminicos en la retina que son sensibles a la penumbra no responden
normalmente.
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7 /C\
H,C  CH, H2<|; \CI:H
H,C—C_ ,C
ENPZ2RN H;C—C C
H3C (|3 CHs s|3C/ \C// “CHy
|
T o
C—CH, C—CH
A I A, 1 3
?H CH
|
A CH
T o+
ﬁ—CHs C—CHjy
CH QH
|
CH,OH CH,OH

Vitamina E : Contiene un sistema aromatico (derivado del benceno) portador
de un grupo hidroxilo y una cadena lateral isoprenoide.

CHy H2
HO H,
T
CH,—(CH,——CH,——CH——CH,——),
CH, O
CHy CH,

Una de sus caracteristicas mas importantes es su accion antioxidante,
protegiendo a las otras vitaminas liposolubles de la oxidacion y a los acidos
grasos poliinsaturados de los tejidos del ataque del O, molecular sobre los

dobles enlaces.

Vitamina K o antihemorragica: Se encuentra en dos formas: K; y K,. Se
trata de una naftoquinona con cadena lateral isoprenoide de diferente longitud.

O]
I

CH,
CH,

I CH,——CH——C CH,——(CH,——CH,——CH——CH,

O

La deficiencia de vitamina K produce una coagulacion defectuosa de la sangre.
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Vitamina D: La mas importante es la D, o calciferol que se obtiene a partir del
ergosterol.

HC——CHj
\ T Cl:HS
CHj CH=——=C (|:H
CH, |
CHjy
HO
Ergosterol
Irradiacion
CH, CHj
H—C—CH=—CH—CH
CHg |
CHj
ik
\

HO

La deficiencia de vitamina D origina anomalias en el metabolismo del calcio y
fésforo y produce cambios en la estructura de los huesos y dientes. En los
nios este estado se conoce como raquitismo; en los adultos como
osteomalacia.

Lipoproteinas:

Los lipidos se asocian con ciertas proteinas especificas para formar
lipoproteinas, entre las cuales la mejor conocida son las lipoproteinas de
transporte del plasma sanguineo. Actian a modo de vehiculos para el
transporte de lipidos desde el intestino delgado hasta el higado y desde ésta
hasta los depdsitos grasos y diversos tejidos. En el plasma sanguineo se hallan
lipoproteinas cuya clasificacion se basa en su densidad.:

a. alta densidad o alfalipoproteina

muy baja densidad o prebetalipoproteina
baja densidad o betalipoproteina
transporta mayor proporcion de fosfolipidos

o p 0O

transporta mayor proporcion de triacilglicéroles
c. transporta mayor proporcién de colesterol

La estructura precisa de las lipoproteinas no es conocida, pero la proteina se
halla aparentemente, localizada en la superficie externa, donde forma una
cubierta hidrofilica delgada alrededor de parte de la estructura lipidica micelar.
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TEMA IX. PROTEINAS

Aminoacidos: principales aminoacidos constituyentes de las proteinas.
Clasificacion. Aminoacidos poco frecuentes y no proteinicos. Propiedades
generales de los aminoacidos. Reacciones quimicas. Péptidos: estructura.
Propiedades &cido-basicos, Opticas, quimicas.

Proteinas: composicion, tamafio de la molécula, conformacion, funciones,
comportamiento en solucion; propiedades acido-basicas. Precipitacibn como
sales; separacion por diferencia de solubilidad. Estructuras de las proteinas:
nativa o primaria, secundaria, terciaria y cuaternaria.

Aminoacidos.

Son compuestos organicos constituidos por C, H, N y O. Una molécula de
aminoacido esta compuesta por una cadena hidrocarbonada sustituida con dos
grupos funcionales que son: un grupo carboxilo (acido) y un grupo amino
(basico), este grupo amino puede encontrarse en C alfa, beta, gamma, etc. Nos
ocuparemos en este capitulo de los alfa aminoacidos por ser éstos los
principales constituyentes de las proteinas.

Principales aminoacidos constituyentes de las proteinas:

Los aminoacidos hallados comiunmente en las proteinas son veinte. Estos se
encuentran ordenados en muchas secuencias distintas, de modo tal que
pueden formar numerosos tipos de proteinas. Es asi que por ejemplo las tres
mil proteinas 0 mas que existen en una célula de E. coli estan integradas tan
solo por 20 pequefias moléculas diferentes las cuales forman polimeros
(proteinas) con una secuencia caracteristica para cada proteina. Todos estos
aminoacidos (excepto la prolina) presentan en comun el poseer un grupo
carboxilo libre (-~COOH) y un grupo amino (—NH,) libre en el C alfa. En la

prolina el grupo amino (-NH,) esta sustituido por lo que se trata de un

iminoacido. Todos estos aminoacidos poseen un radical hidrocarbonado (R)
caracteristico.

Clasificacion:

Se han propuesto varios métodos para clasificar los aminoacidos sobre las
bases de sus grupos R. El mas significativo se funda en la polaridad de estos
grupos R. Existen 4 clases principales:

1.- No polares o hidréfobos
2.- Polares, pero sin carga
3.- Con carga positiva.
4.- Cargados negativamente.
Esta clasificacidon se realiza en base a un rango de pH entre 6,0 - 7,0 que es la

zona del pH intracelular. Dentro de cada clase existen marcadas variaciones en
el tamafio, la forma y la polaridad de los grupos R.
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1.- GRUPOS R: hidrofobos o sea no polares (o poco solubles en agua).

Alanina CH3 L C COO0 )

(Menos hidrofobo)

Valina CH

H,C

\ _
Leucina /CH_CHZ_'_(l:_COO

HaC NH 5

+

Isoleucina CH;—CH,—CH——C——CO0

a
I
w
Z_
I
w
+

I
N
—0

Prolina

I
N]
O
s
IrI—O

AN
-E—El O

Fenilalanina CH,——C——CO00

Triptéfano [l

Metionina HsC—S—CH,—CH,——C——COO

+

|
d

~

L

L

Hidrocarburos
alifaticos

Anillo aromatico

contiene azufre
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Aminoéacidos con grupo R polares sin carga: (pero pueden establecer

Glicocola o glicina

Serina

Treonina

Cisteina

Tirosina

Asparagina

Glutamina

enlace hidrégeno con el agua)

HO—CHZ—(li—COO_

N
NH 5
H

I i
H3C—C|:H—(|3—COO

+

OH  NH,

H

I .
HS—CH,—C——C00

|
HO CH,—C——C00
|y
NH
NH H
\ZC CH (lz CoO
—CH,—C——
&7 L
NH
NH, H
N\
C——CH,——CH,—C——C00
o// e
NH

@ No influye en la polaridad del
NH," y COO" de la molecula porque el

atomo de hidrégeno es muy pequefio
para influir

@ La polaridad se debe a los OH

El grupo SH tiende a perder el protén
por ionizacion

La polaridad se debe a los grupos
amidicos

2.- Aminoacidos con grupos R cargados: (negativamente y positivamente)

Acido aspartico

Acido glutdmico

—0

&

—O0

| )
C————CH[——?———COO

\ | ]
//C———CH[——CH[——?———COO

N

» aminoacidos acidos
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H

Lisina NH;—CHZ—CHZ—CHZ—CHZ—Cli—COO )
IllH3+
. aminoacidos basicos
H
Arginina NHZ—C—NH—CHZ—CHZ—CHZ—(lj—COO_
NH, ll|H3+

3.- Aminoacidos poco frecuentes y no proteinicos.

Ademas de los 20 aminoacidos corrientes, existen otros que han sido aislados
de los hidrolizados de unos pocos tipos especializados de proteinas. Todos son
derivados de los aminoacidos normales. Entre ellos tenemos la 4-hidroxiprolina
derivado de la prolina que se encuentra con cierta frecuencia en la proteina
fibrosa colageno y en algunas proteinas de plantas, la hidroxilisina derivado de
la lisina, etc.

4.- Aminoéacidos no proteicos

Ademas de los 20 aminoacidos corrientes y de otros pocos frecuentes de las
proteinas se conocen unos 150 aminoacidos mas que se encuentran en
diferentes células y tejidos en forma libre 0 combinada pero nunca formando
parte de las proteinas. La mayor parte de ellos son derivados de los alfa-
aminoacidos hallados en las proteinas, pero también se conocen beta, gamma
y delta aminoéacidos. Algunos aminoacidos no proteicos actian como
precursores importantes o intermediarios en el metabolismo asi por ejemplo la
beta alanina es el precursor de la vitamina acido-pantoténico, la citrulina y la
ornitina son intermediarios en la sintesis de la arginina.

Propiedades Generales de los aminoacidos

- Propiedades &cido-basicas: el conocimiento de estas propiedades de
los aminoacidos es extremadamente importante en la comprension y el
analisis de las propiedades de la proteina. Esta propiedad sirve también
para la identificacion y valoracion de los diferentes aminoacidos. Los
aminoécidos cristalizados poseen puntos de fusion o de descomposicion
relativamente altos (mas de 200° C). Son muchos mas solubles en agua
gue en disolventes menos polares. Los aminoacidos en solucion acuosa
se encuentran en forma de iones dipolares o iones hidricos.

de los aminoacidos es mas
C coo” fuerte que el grupg_(-COOH)
‘ de los &acidos alifaticos. Por

+
TH?, El grupo carboxilo (-COOH)

ej.: el acido acetico CH;——COOH
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Lo que ocurre es que el grupo amino cercano con carga positiva tiende a
repeler el proton del carboxilo (-COOH) de este modo aumenta su
tendencia a la disociacion. El grupo amino es una base mas débil que el
grupo amino (-NH,) de los aminos alifaticos.

- Propiedades 6pticas: Todos con excepcion de la glicocola hacen virar el
plano de la luz polarizada.

- Reacciones quimicas: Las reacciones caracteristicas de los aminoacidos
son los de sus grupos funcionales, es decir, las de los grupos alfa
(-COOH) y alfa (-NH,), asi, como la de los grupos funcionales presentes
en las cadenas laterales. Los grupos alfa (-COOH) de los alfa (-NH,)
experimentan reacciones organicas bien conocidas como por ej.:
formacién de sales con los metales, ésteres con los alcoholes y por
calentamiento con Ba Q©H 3, se descarboxila dando aminas.

- Reacciones del grupo amino (-NH,): Este grupo puede reaccionar con
haluros o anhidridos de acidos. Una de las reacciones del grupo (-NH,)
mas caracteristicas es la reaccion de la ninhidrina que puede utilizarse
para valorar cuantitativamente los aminoacidos. Los grupos alfa (-NH,)
reaccionan reversiblemente con los aldehidos formando compuestos
llamados "bases de Schiff* que son muy débiles.

| | | |
R—C=0 + H;N—C—R ==—= H0 + R—C=N (|:—R
COOH COOH

Bases de Schiff

Ademas de estas reacciones los aminoacidos pueden llevar a cabo
reacciones tipicas de otros grupos funcionales que se encuentran en su
cadena lateral.

Péptidos:

Definicidon: Son compuestos organicos que se obtienen por hidrdlisis parcial de
las largas cadenas polipeptidicas de las proteinas o sintesis en el laboratorio.
Estan constituidos por dos o mas unidades de aminoacidos, son compuestos
de bajo peso molecular.

Los aminoacidos constituyentes estdn unidos por un enlace tipo amida
sustituido que se conoce como enlace peptidico y es un enlace covalente
caracteristico de este tipo de compuesto. Si un péptido esta constituido por 2
unidades de aminoacidos se denomina dipéptido, si esta constituido por 3
unidades de aminoacidos se denomina tripéptido, y asi sucesivamente. Cuando
el nimero de unidades de aminoacidos constituyente es grande se denomina
polipéptido.

Si los polipéptidos estan constituidos por un solo tipo de aminoacidos se
denomina monopéptido y si estan constituidos por varios tipos de aminoacidos
se denomina heteropéptido.
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El enlace peptidico se forma entre el grupo (-COOH) de un aminoacido y el
grupo (-NH,) de otro aminoécido con pérdida de agua.

Enlace peptidico

Nomenclatura: Los péptidos se nombran comenzando por el aminoacido que
tiene el grupo amino libre dando a cada aminoacido el nombre de su raiz
terminado en il hasta llegar al aminoacido que constituye el otro extremo y que
tiene el grupo (-COOH) libre, cuyo nombre no se modifica.

NH, O H H O H H

| I | | I | |
HO—H,C (|: C—N—C——C——N ? H,0 — OH SERIL-glicil-tirosina

H H COOH

Serina Glicina Tirosima

Péptidos y polipéptidos naturales: Existen péptidos naturales que tienen
interés fisiologico como el glutation que es un tripéptido formado por acido
glutdmico-cisteina y glicocola, y hormonas hipofisiarias que no derivan de la
hidrolisis parcial de proteinas. Existen también otros péptidos de interés
farmacologico como los antibidticos que tampoco derivan de las proteinas.

Propiedades acido-béasicas de los péptidos: Para explicar las propiedades
acido-basicas de los péptidos estudiaremos la disposicion espacial de la
cadena peptidica.

De este esquema se deduce que solamente se encuentra libre el grupo amino
y el grupo (-COOH) de los aminoacidos que constituyen los extremos de la
cadena. Por lo tanto las propiedades acido-basicas de los péptidos esta
determinada por los grupos (-NH,) terminales y ademas por los grupos R que

son capaces de sufrir una ionizacion. ¢Qué quiere decir con capacidad de
ionizacién?. Quiere decir que ambos forman iones. El grupo amino es una base
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por lo tanto acepta un protén y se carga positivamente; el grupo (-COOH) es un
acido por lo tanto tiene capacidad para ceder un proton y cargarse
negativamente.

¢, Qué pasacon los grupos R?

/ Acido glutdmico

= —CH,—C i arti
2 \ Acido Aspartico

R= —CHy,——CH,——CH,——CH,——NHj Lisina

Se tiene una larga cadena que sirve como eje alrededor del cual van
apareciendo distintas cadenas laterales con grupos funcionales distintos. Si
predomina el acido aspartico en las cadenas laterales apareceran numerosos
grupos carboxilicos y la cadena eje resultara rica en cargas negativas. Si
predomina la lisina la cadena eje resultara rica en cargas positivas.

Propiedades oOpticas de los péptidos

Se dijo que todos los aminoacidos muestran actividad 6ptica, es decir, que
pueden desviar el plano de la luz polarizada al ser examinados en un
polarimetro. En el caso de los péptidos relativamente cortos la actividad Optica
total observada es una funcion aditiva aproximada de las actividades 6pticas de
los aminoacidos componentes de ese péptido. En el caso de cadenas
peptidicas largas la rotacion total del plano de la luz polarizada no es ya una
funcidn aditiva. La importancia de la actividad éptica se la vera luego al estudiar
las proteinas. Para que una sustancia sea Opticamente activa debe tener por lo
menos en su constitucion un C asimétrico, es decir, un C cuyas valencias estan
saturadas por atomos o grupos distintos.

Reacciones quimicas de los péptidos

Los grupos aminoterminales de los péptidos experimentan idénticas clases de
reacciones quimicas que los grupos alfa (-NH,) de los aminoacidos libres tales

como la acilacion y las reacciones con el 2,4-dinitrofenilfluorobenzeno o con el
fenilisotiosianato. De modo similar el grupo (-COOH) terminal de un péptido
puede ser esterificado o reducido. Los diversos grupos R de los diferentes
restos aminoacidos encontrados en péptidos dan visualmente las mismas
reacciones caracteristicas y pruebas coloreadas que las descriptas para los
aminodcidos libres. El resto amino &cido terminal de los péptidos reaccionan
también cuantitativamente con la ninhidrina para formar derivados coloreados;
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esta reaccion se emplea para la identificacion y determinacion cuantitativa de
los péptidos mediante procedimientos electroforéticos y cromatogréaficos. Una
reaccion coloreada muy empleada que dan los péptidos y las proteinas y no la
producen los aminoacidos libres es la reaccion del Biuret. El tratamiento de un
péptido o de una proteina con CuSO, Yy alcalis produce un complejo purpureo

del Cu™ vy el péptido, que puede medirse cuantitativamente en un espectro
fotdmetro.

Proteinas:

Definicién: Son compuestos organicos de elevado peso molecular constituidos
por largas cadenas de aminoacidos unidos entre si por enlaces peptidicos. Son
moléculas organicas mas abundantes en el interior de las células pues
contribuyen el 50% o mas de su peso seco y son de gran importancia biol6gica
por las multiples funciones que cumplen.

Composicién

Se han aislado muchas proteinas en forma pura y cristalina, todas contienen
carbono, hidrégeno, nitrdgeno y oxigeno y casi todas también azufre. Hay
proteinas que contienen elementos adicionales particularmente fésforo, hierro,
zinc, cobre. Practicamente todo el N, del cuerpo se encuentra en las proteinas,

puesto que las otras sustancias nitrogenadas, aunque son de gran importancia
biologica, constituyen una minima fraccion de la célula en general.

En las moléculas proteicas los sucesivos restos aminoacidos se hallan unidos
covalentemente entre si formando largos polimeros no ramificados. Estan
unidos en una ordenacion de cabeza a cola mediante uniones sustituidas,
llamadas enlaces peptidicos, producidas por eliminacion de los elementos del
agua entre el grupo carboxilo de un aminoacido y el grupo amino del siguiente.
Tales polimeros reciben el nombre de cadenas polipeptidicas, pueden contener
centenares de unidades de aminoacidos y es posible que haya varias cadenas
peptidicas en una molécula proteica. Las proteinas no son sin embargo,
meramente polimeros al azar, de longitud variable, cada tipo de molécula
proteica posee una composicion quimica especifica, peso molecular y una
secuencia ordenada de sus aminoacidos estructurales. Las proteinas segun su
composicion se dividen en dos clases principales: simples y conjugadas.

Las proteinas simples: Son aquellas que por hidrélisis producen solamente
aminoécidos, sin ningun otro producto principal, organico o inorganico.

Las proteinas conjugadas: Son aquellas que por hidrolisis producen no
solamente aminoacidos, sino también otros componentes organicos o
inorganicos. La porcion no amino-acida de una proteina conjugada, se
denomina grupo prostético. Las proteinas conjugadas pueden clasificarse de
acuerdo a la naturaleza quimica de sus grupos prostéticos. De este modo
tenemos nucleoproteinas y lipoproteinas, las cuales contienen acidos nucleicos
y lipidos respectivamente, asi como fosfoproteinas, metaloproteinas y
glucoproteinas.

Tamarfo de la molécula: El peso molecular (PM) de las proteinas varia segun
el tipo de molécula proteica, asi hay proteinas que tienen un peso molecular de
6.000 y otras que pueden tener un peso de 1.000.000 o mas. Adn entre las
proteinas que desempefian el mismo tipo de funciones, no se pueden
establecer generalizaciones sobre el tamafio. El limite superior del peso
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molecular de las proteinas so6lo puede ser establecido arbitrariamente, ya que
depende de la definicion de los términos proteina y molécula. Existen diversos
procedimientos para determinar el peso molecular de una proteina pero todos
son de dificil realizacion y requieren delicados aparatos y técnicas muy
cuidadosas. Las dificultades provienen de que los métodos empleados no solo
dependen del peso molecular de las proteinas, sino que influyen otros factores
como la forma de la molécula. Ejemplo:

= = D

Albumina Hemoglobina Betaglobulina
PM 60.000 PM 68.000 PM 90.000

Otro factor que dificulta la determinacién del peso molecular es el hecho de que
existen proteinas en forma de complejos de PM y estabilidad muy elevados,
por ej. la insulina, su unidad elemental esta constituida por dos unidades de PM
6.000, pero en muchas circunstancias se presenta como una molécula de PM
36.000 por asociacion de unidades mas pequeiias. A pesar de estos
inconvenientes hay buenas concordancias entre los distintos procedimientos.

Conformacidén de las proteinas: Cada tipo de molécula proteica, en su estado
nativo, posee una forma tridimensional caracteristica que es conocida como su
conformacion. Las proteinas pueden clasificarse en dos clases principales
segun su conformacion: proteinas fibrosas y proteinas globulares.

VAL

Globulares

Fibrosas

Las proteinas fibrosas son materiales fisicamente resistentes, insolubles en
agua o en disoluciones salinas diluidas. Se hallan constituidas por cadenas
polipeptidicas ordenadas de modo paralelo a lo largo de un eje formando fibras
o laminas largas. Las proteinas fibrosas son los elementos basicos
estructurales en el tejido conjuntivo de los animales superiores, tales como el
colageno de los tendones y la matriz de los huesos, la alfa-queratina del
cabello, cuerno, cuero, ufias y plumas y la elastina del tejido conjuntivo elastico,
otra proteina fibrosa muy importante es el fibrinbgeno responsable de la
coagulacién sanguinea.

Las proteinas globulares, por otra parte estan constituidas por cadenas
polipeptidicas, plegadas estrechamente de modo que adoptan formas esféricas
o globulares compactas. La mayoria de las proteinas globulares son solubles
en los sistemas acuosos y difunden con facilidad. Desempefian una funcién
mévil o dinamica en la célula. De la gran cantidad de proteinas que se
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conocen, casi todas son globulares, como lo son los anticuerpos, algunas
hormonas y muchas proteinas que desempefian una funcidon de transporte
tales como la seroalbumina y la hemoglobina. Algunas proteinas se hallan
situadas entre los tipos fibrosos y globulares, como las proteinas fibrosas,
estén constituidas por largas estructuras y a semejanza de las proteinas
globulares son solubles en las disoluciones acuosas salinas.

Funcion de las proteinas: Las proteinas pueden clasificarse también de
acuerdo a la funcion que desempefian. Daremos a continuacién un esquema
reducido de clasificacion de las proteinas segun su funcion:

a. Enzimas: ribonucleasa, tripsina, etc.

Proteinas de reserva: ovoalbumina, caseina, etc.

Proteina transportadora: hemoglobina, seroalbimina, mioglobina, etc
Proteinas contractiles: miosina, actina, etc.

® oo o

Proteinas protectoras en la sangre de los vertebrados: anticuerpos,
complemento, fibrindégeno, etc.

—h

Toxinas: toxina diftérica, veneno de serpientes, etc.
Hormonas: insulina, hormona del crecimiento, etc.

= @

Proteinas estructurales: colageno, alfa-queratina, etc.

Mucoproteinas: secreciones mucosas.

Comportamiento en solucidon de las proteinas

Daremos una breve descripcion de los principios fisicos en que se basa el
comportamiento de las proteinas en solucion. En estos principios se basan la
mayoria de los métodos destinados a determinar la forma y peso molecular de
las proteinas y las técnicas empleadas en su separacion y purificacion.

Propiedades acido, basicas de las proteinas: El comportamiento &cido-
basico de las proteinas globulares nativas e intactas en disolucion esta
determinado, en gran medida, por el numero, relativamente grande del grupo
R ionizables de los diversos aminoéacidos; los grupos alfa amino y alfa-
carboxilo, situados en los extremos de las cadenas peptidicas, aportan una
contribucion muy pequefia. De acuerdo a su composicion, las proteinas pueden
comportarse como moléculas anfoteras es decir que pueden reaccionar como
acido o como base segun el pH del medio en que se encuentran disueltas. Es
asi que si una proteina esta disuelta en un medio con un pH tal que sus cargas
positivas y negativas estén equilibradas, decimos que estamos en el punto
isoeléctrico que es el pH en el cual no hay migracion de particulas protéicas
hacia ninguno de los polos de una cuba electrolitica. Ahora, si el pH es superior
gue el punto isoeléctrico una proteina poseera una carga neta negativa y
migrara hacia el &nodo de la cuba electrolitica y esa carga negativa aumentara
en magnitud a medida que aumente el pH. Analogamente a cualquier pH por
debajo del punto isoeléctrico, la proteina poseera una carga neta positiva y se
movera hacia el catodo. Tanto la curva de valoracién como el pH isoeléctrico
de la proteina pueden cambiar significativamente en presencia de sales
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neutras, las cuales influyen en el grado de ionizacion de los diferentes tipos de
grupos R. El comportamiento &cido-basico de las proteinas es utilizado
directamente en dos métodos, para la separacion y el analisis de mezclas
proteicas: la electroforesis y la cromatografia de intercambio idnico.

Precipitacion de las proteinas en forma de sales: La mayor parte de las
proteinas pueden precipitarse en su disolucion acuosa por la adicién de ciertos
acidos tales como el tricloroacético y el perclérico, los cuales forman con la
proteina sales insolubles en acido. Estos reactivos se emplean para aclarar los
fluidos biologicos o extractos celulares antes de realizar el andlisis para
determinar la existencia de moléculas de bajo peso molecular, tales como la
glucosa y los aminoacidos. Otros precipitantes analogos de las proteinas son
los acidos tungstico y fosfotungstico. Las proteinas también pueden ser

precipitadas por cationes como el zZn** y el Pb*™".

Separacion por diferencia de solubilidad

La solubilidad de las proteinas globulares en los sistemas acuosos varian
mucho, estas diferencias pueden utilizarse para lograr la separacion de
mezclas de proteinas. Se han reconocido cuatro variables importantes que
influyen en dicha solubilidad:

1.-pH

2.- fuerza ionica

3.- propiedades dieléctricas del disolvente
4.- temperatura

Efecto _del Ph: En ausencia de sales, algunas proteinas son virtualmente
insolubles a su pH isoeléctrico.

Puesto que las distintas proteinas poseen diferentes pH isoeléctricos, pueden
separarse unas de otras mediante la técnica conocida como precipitacion
isoeléctrica. Cuando se ajusta el pH de una mezcla de proteinas al pH
isoeléctrico de uno de sus compuestos, gran parte o todo el componente
precipitara y sélo quedaran en solucion aquellas proteinas cuyo pH isoeléctrico
esté por arriba o por debajo de ese pH.

Efecto de la fuerza idnica: (Concentracidon salina). Las sales neutras ejercen
notorios efectos sobre la solubilidad de las proteinas globulares. A bajas
concentraciones de sales la solubilidad aumenta, este fenomeno recibe el
nombre de solubilidad por salado. Cuando la concentracion de las sales
aumenta, la solubilidad de las proteinas disminuye de nuevo, y a
concentraciones altas de sales la proteina puede precipitarse completamente, a
este efecto se lo llama precipitacion por salado y/o simplemente salado. Los
efectos de aumento o disminucion de la solubilidad por las sales constituye un
procedimiento importante para la separacion de las proteinas de una mezcla.

Efecto del disolvente: La adicion de disolventes organicos neutros miscibles
en agua, tales como el etanol, y la acetona, disminuye la solubilidad en agua de
la mayor parte de las proteinas, hasta el extremo que precipitan de la solucién
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en que se encuentran.

Efecto de la temperatura: Dentro de un intervalo limitado, entre 0° C y 40° C,
la mayor parte de las proteinas son mas solubles que al aumentar la
temperatura pero con algunas excepciones. Por encima de 40° C a 50° C, la
mayor parte de las proteinas son mas inestables cada vez y comienzan a
desnaturalizarse, por lo coman con pérdida de solubilidad en la zona de pH
neutro.

Estructura de las proteinas: Cada proteina se caracteriza por tener no solo
una proporcion definida de aminoécidos sino también una secuencia u orden
definido y caracteristico. Esta secuencia de aminoacidos en orden definido y
caracteristico para cada proteina se denomina estructura primaria de la
proteina y esta regulada genéticamente. O sea que resumiendo diremos que la
estructura primaria de una proteina estd dada por la secuencia y proporcion
caracteristica de sus aminoacidos constituyentes.

Estructura secundaria: Cada cadena polipeptidica se encuentra como
enrollada sobre si misma, formando un espiral, denominada alfa-hélice. Esta
estructura se denomina estructura secundaria de las proteinas.

Para estudiar la posicion de los atomos de una molécula en el espacio se utiliza
el método de difraccion de rayos X. La difraccion consiste en hacer incidir un
haz de rayos X sobre un cristal, es este caso de una proteina y recoger los
haces difractados sobre una placa fotografica. Cada mancha que se observa
en la placa corresponde a la difraccion de los planos del cristal. Con este
estudio se dedujo la estructura tridimensional de la molécula y en particular la
estructura del enlace peptidico.

¢A qué conclusion llegaron?

a. Que la unién C-N del enlace peptidico es mas corta que la mayor parte
de los enlaces C-N sencillos y que posee algun caracter de doble
enlace y no puede girar libremente.

Lugares de giro

enlace
peptidico

b. Los cuatro atomos comprendidos en el enlace peptidico y los dos
atomos de C en alfa residen en un mismo plano y el O, del grupo

carbonilo y el H, del grupo NH estan en posicion trans.
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R trans

c. A partir de estos hallazgos puede comprenderse que el esqueleto de
una cadena peptidica esta formada por una serie de planos
relativamente rigida separados por grupos metileno sustituidos.

Enlace
peptidico

Pauling y Corey estudiaron los modos posibles de retorcerse o plegarse de una
cadena peptidica, teniendo en cuenta las restricciones impuestas por los
enlaces peptidicos.

En esta estructura denominada alfa-hélice existen:

a). Aproximadamente 3,6 restos de aminoéacidos por cada vuelta de la
hélice.

b). Los grupos R de los aminoacidos se proyectan hacia el exterior de la
hélice.

c). Cada vuelta de la hélice tiene 5,4 A° a lo largo del eje y cada resto de
aminoacido 1,5 A°.

d). La ordenacion de la hélice alfa se ve favorecida porque permite la
formacion de enlaces puente hidroégeno intracatenarios, entre el N, (que

es electronegativo) del enlace peptidico de una vuelta de la hélice y el
O, del grupo carbonilo de una vuelta vecina, por lo tanto cada enlace

peptidico de la cadena participa en el enlace hidrégeno.

e). Como con proteinas ricas en S, se forman puentes disulfuro —S-S—,
éste tipo de hélice alfa es el mas estable y posee la minima energia.

De modo general se acepta en la actualidad que las alfa queratinas fibrosas
(pelo, uias, lana, etc.) estan constituidas por cadenas peptidicas paralelas con
ordenamiento alfa helicoidal en sentido dextro. No todas las cadenas peptidicas
forman hélice alfa, pues su tendencia a formarla depende de los grupos R de la
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cadena.

Por ejemplo cuando:

> R. es pequeiilo y no tiene carga, la cadena tiende a formar
espontaneamente hélice alfa.

> R. esta cargado positivamente, al hallarse muy proximos se repelen
con tanta fuerza que superan la tendencia a formar enlace hidrégeno
intracatenario y existen como arrollamiento al azar, es decir sin orden.

Lo mismo ocurre cuando el grupo R se encuentra cargado negativamente. Si el
grupo R es voluminoso ofrece un impedimento estérico para la formacion de la
hélice.

Propiedades 6pticas de los enrollamientos helicoidales

Cuando la longitud de la cadena polipeptidica es hasta 7 aminoéacidos, su
rotacion oOptica es una funcion aditiva de las rotaciones de los aminoacidos
constituyentes. En cambio en los polipeptidicos largos la rotacion Optica es mas
dextrorotatoria que la suma de las rotaciones individuales. ¢Por qué? Porque
se suman las rotaciones individuales mas la del enrollamiento helicoidal que
puede existir en dos sentidos, enrollado hacia la derecha o hacia la izquierda.

Estructura terciaria de las proteinas

En las proteinas globulares las cadenas peptidicas se encuentran plegadas
sobre si mismas, a modo de un ovillo constituyendo la estructura terciaria, de
las proteinas. Fuerzas que estabilizan la estructura terciaria:

a). Puentes hidrogenos:
1.- intracadena, en las alfa hélices;

2.- enlaces hidrégeno intercadena como ocurre en la conformacion
beta.

b). Uniones hidrofébicas: en las proteinas existen con frecuencia
aminoacidos, con cadenas laterales (grupos R) no polares, es decir,
con minima afinidad por el H,O, por lo que tienden a ser repelidas de la
fase acuosa y a agruparse y adherirse unos con otros. Se piensa que
las fuerzas hidrofébicas inducen en buena medida los plegamientos de
las cadenas que son mantenidas por los enlaces H,

c). Enlaces disulfuros -S-S-: Las uniones disulfuro se producen entre
residuos de cisteina, que al oxidarse dejan unidos los S entre si. Las
uniones S-S-S desempefian un papel importante en la estructura
terciaria, tanto en la unién de cadenas polipeptidicas distintas, como de
zonas separadas de una misma cadena y que forma plegamiento
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Estructura cuaternaria de las proteinas

Ademas de la estructura primaria, secundaria y terciaria, en algunas proteinas
presentan una estructura cuaternaria. Una vez constituida la molécula proteica,
se unen varias formando dimeros, trimeros o polimeros superiores. La
constitucion de estos polimeros se conoce como estructura cuaternaria y un e;.
tipo lo constituye la hemoglobina que contiene cuatro cadenas polipeptidicas
separadas 2 alfa con 141 restos de aminoacidos y 2 beta con 146 restos de
aminoécidos. Cada una de las cuales se halla unida a un resto Hemo. Las
cadenas se acoplan en una configuracion aproximadamente tetraédrica. Como
conclusion podemos decir:

&= La estructura primaria esta dada por la secuencia y proporcion de
los aminoécidos, caracteristica de cada proteina y que es regulada
genéticamente.

& La estructura secundaria esta dada por el enrollamiento de las
cadenas polipeptidicas formando alfa hélices.

& La estructura terciaria esta dada por el plegamiento de las alfa
hélices a modo de un anillo.

& La estructura cuaternaria, esta dada por la formacion de polimeros
formados por varias moléculas proteicas.

Desnaturalizacion de las proteinas:

La exposicion de la molécula proteica a factores externos en condiciones
extremas le hace experimentar un cambio tanto estructural como funcional
conocido como desnaturalizacion. La desnaturalizacion de la proteina, puede
definirse como un cambio en sus propiedades fisicas, quimicas y biologicas
caracterizado por un desplegamiento de la molécula, sin ruptura de los enlaces
covalentes. Es decir se obtienen cadenas de aminoacidos dispersas y sin
conexion entre si. Son numerosos los agentes que pueden dar lugar a la
desnaturalizacion de una proteina, entre ellos estan:

» calor

» agitacion violenta

» altas presiones

» congelaciéon y descongelacion repetidas
» disolventes organicos

» acidos, alcalis concentrados, etc.

¢, Qué efectos provoca la desnaturalizacion?

1.-El efecto mas visible es la disminucion de la solubilidad
precipitando con facilidad.

2.- Si se calienta entre 50° C - 60° C o se enfria entre 10° C - 15° C
se forma un codgulo insoluble. Ej.: clara de huevo que al
calentarla se transforma en una masa blanca homogénea. Lo
mismo ocurre con el suero sanguineo.

3.- Las proteinas pierden su actividad biolégica especifica. Por ej.: las
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enzimas pierden su capacidad de catalizar una reaccidén quimica
especifica. Debido a que los enlaces covalentes del esqueleto
peptidico no se rompen durante la desnaturalizacion, se ha
llegado a la conclusion de que la desnaturalizacion se debe al
desplegamiento de la molécula de proteina.

Arrollamiento al azar

Forma nativa

repliegue

desnaturalizacion

Forma nativa

Renaturalizacion de las proteinas

Se ha observado en muchos casos que una molécula proteina desplegada
recupera su forma nativa en un proceso que recibe el nombre de
renaturalizacion o repliegue. El plegamiento de una proteina desnaturalizada
no necesita aporte de trabajo quimico externo. El proceso tiene lugar
espontaneamente siempre y cuando el medio en que se encuentre la proteina
tenga un pH y una temperatura adecuada. El repliegue es muy lento por lo que
la desnaturalizacion parece ser un proceso irreversible. Ademas, si la proteina
desnaturalizada es una enzima, recupera también su actividad catalitica sin
ningun cambio en su especificidad.
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TEMA X: Enzimas

Definicién: Las enzimas son proteinas con actividad bioldégica que acttan
como catalizadores con respecto al sustrato y a la reaccion que catalizan en
forma especifica. Pertenecen a la clase de moléculas proteicas mas numerosas
y especializadas.

Proteinas:

1.- Enzimas
2.- Hormonas

O sea que las enzimas son proteinas de accion catalitica con un elevado grado
de especificidad. La primera enzima aislada en forma cristalina fue la "ureasa"
por Summer en el afio 1926, quién demostré que los cristales se hallaban
constituidos por proteinas. En la actualidad se han identificado un millar de
enzimas diferentes. De todas éstas, unas se aislaron en forma pura y
homogénea y otras 150 se aislaron en forma cristalina.

Clasificacion

Muchas enzimas han sido designadas afiadiendo al nombre del sustrato el
sufijo asa.

Sustrato: Es la molécula sobre la cual la enzima ejerce su accion catalitica.
Ejemplo:

UREA ureasa
» AMONIACO + ANHIDRIDO CARBONICO
sustrato E
arginasa
ARGININA » UREA + ORNITINA
E

productos

Como esta nomenclatura resultdé en algunos casos poco practica o engorrosa,
se adoptd una nomenclatura y clasificacién siguiendo las recomendaciones de
la "Comisioén Internacional de Enzimas" CIE.

Este sistema divide a las enzimas en seis clases principales:

Oxidoreductasas

Transferasas

Hidrolasas

Liasas

Isomerasas

2 e o

Ligasas o Sintetasas
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Cada clase a su vez se divide en subclases y cada subclase en subclases.
Cada enzima posee un numero de clasificacion que lo identifica. Por ejemplo:

Nombre trivial de la enzima: Transaminasa
Nombre sistematico: Glutamato piruvato aminotransferasa

Reaccion catalizada:

GLUTAMATO + PRUVATO — > ALFA OXOGLUTARATO + ALANINA

Nombre trivial: Hexoquinasa
Nombre sistematico: ATP hexosa fosfoaminotransferasa
Reaccion catalizada:

ATP + GLUCOSA —> GLUCOSA-6-FOSFATO + ADP

Cofactores enzimaticos:

A semejanza de otras proteinas, las enzimas pueden clasificarse basandose en
Su composicion quimica, asi:

& Enzima simple: Que por hidrolisis dan aminoéacidos

& Enzimas conjugadas: Que por hidrolisis dan aminoacidos y otros
compuestos no proteicos

Desde el punto de vista funcional algunas enzimas dependen para su actividad
solamente de su estructura proteica, mientras que otras necesitan ademas para
ser activas estructuras no proteicas 0 COFACTORES. El cofactor puede ser:

1. lon metélico
2. Moléculas organicas complejas (coenzimas)

Los cofactores son generalmente estables al calor mientras que muchas
proteinas enzimaticas son termolabiles.

El complejo ENZIMA COFACTOR se llama HOLOENZIMA.

Cuando el cofactor se separa, la proteina restante que es inactiva se llama
APOENZIMA.

Las coenzimas unidas estrechamente a la enzima se llaman GRUPOS
PROSTETICOS.

Cinética Quimica

Antes de estudiar en detalle la catalisis enzimatica vamos a ver algunos
términos que se deben conocer en cuanto a reacciones quimicas. Si en una
reaccion nos basamos en el niumero de moléculas que deben reaccionar para
formar los productos de la reaccién hablaremos de reacciones:

a. Monomoleculares
b. Bimoleculares
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c. Trimoleculares

Si clasificamos a la reaccién quimica sobre una base cinética o sea por el
orden de reaccion tendremos:

a. Reacciones de orden cero
b. Reacciones de primer orden
c. Reacciones de segundo orden
d. Reacciones de tercer orden
De esto depende la influencia que tengan sobre la velocidad de la reaccion, la

concentracion de las sustancias reaccionantes en un conjunto determinado de
condiciones como por ejemplo: pH, temperatura, etc.

Reacciones de primer orden: Son aquellas que ocurren a una velocidad
exactamente proporcional a la concentracion de un reaccionante. E;j.

A ———> P (monomolecular)

O sea la velocidad de la reaccion es proporcional a la velocidad de
desaparicion de A 0 aparicion de P.

Reacciones de sequndo orden: En éstas la velocidad es proporcional al
producto de la concentracion de dos reaccionantes. Ej.

A + B — > P (bimolecular)

Reacciones de tercer orden: Son menos frecuentes, la velocidad es
proporcional al producto de tres términos de concentracion. Ej.

A + B+ C ————— P (trimolecular)

Reacciones de orden cero: Son reacciones quimicas independientes de la
concentracion de los reaccionantes
Catélisis:

SiTA —> P

Estado de Transicion

Estado Libre ——

N — No catalizada

Catalizada

Estado inicial

Curso de la reaccion
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A se transforma en P porque cierta fraccion de A posee en un instante dado,
mucha méas energia que el resto de la poblacién, esta energia seria la
necesaria para alcanzar un estado activo en el que se rompe o0 se establece un
enlace quimico para dar lugar a la formacién de P. En toda reaccién hay un
estado de transicion que seria el estado rico en energia.

/ estado de transicion \

A P

Si se eleva la temperatura, se incrementa la energia y se hace mayor el
namero de moléculas capaces de entrar al estado de transicion. Por cada
aumento de 10° C en la temperatura la velocidad de reaccién se duplica. Los
catalizadores aceleran las reacciones quimicas disminuyendo la energia libre
de activacion o sea el catalizador se combina con las sustancias reaccionantes
y da un estado de transicibn con menor energia libre que el estado de
transicion de la reaccion no catalizada. Al formarse los productos se regenera
el catalizador al estado libre.

Cinética de reacciones catalizadas por enzimas: Los principios cinéticos de
las reacciones quimicas ya descriptos son también aplicables a reacciones
catalizadas por enzimas.

Un rasqo diferencial seria:

El fendbmeno de saturacion de la enzima por el sustrato

A ———> P

A bajas concentraciones de A la velocidad de la reaccion es proporcional a la
concentracion del sustrato (primer orden). A medida que aumenta la
concentracion de A la velocidad se hace menor y no es proporcional a la
concentracion del sustrato (orden mixto). Si se aumenta mas la concentracion
de A la velocidad se hace constante e independiente de la concentracion del
sustrato (orden cero). La enzima se ha saturado con el sustrato, la reaccion se
halla limitada por la concentracién de la enzima. Este efecto de saturacion
condujo a Michaelis Menten (1913) a formular una teoria general de la accion
de las enzimas y de su cinética.

Ky

A

Esta reaccion estd regulada por una corriente de equilibrio o corriente de
Michaelis.

F_€ libre”
€S-

Km
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La concentracion de la E libre y la del complejo ES no pueden medirse pero si
se puede medir la concentracion de la E total.

E total = E libre + ES
E libre = E total — ES_

Kim = F.E total — ES_

Es_
Km= b. IEK;ZI_ ES_ C
Se distribuye:
_g—FEtotal_ ES_
=P TEsT ks

- EfEpey

La velocidad de la reaccion es proporcional a la concentracion del complejo ES,
0 sea cuando toda la enzima se halla formando complejo con el S la velocidad
sera maxima (Vmax) y en este caso:

E total = ES <€ohaynadadeElibre
Si la mitad de la E esta libre y la otra mitad forma complejo con el sustrato la
velocidad sera:

B Vmax y ES_ E total
2 2
Entonces
total —_E total —1
Km= P IE—:—1 osea Km= BE—
E total 1
= [ total _
2 2 -
Km=S cuando V max es %

En sintesis Km = S si la % de la E esta libre y la otra % forma complejo. Si

graficamos:
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Vmax
...... K3
E + S——> ES—> P + E
V/2
S

La fase Il se origina:

1. Siel S setermina

2. Si se forman productos que inhiben la reaccion
3. Por desnaturalizaciéon de la E

Ecuacion _de Michaelis Menten: partiendo de la relacion (1) que es la
siguiente:

Kim= F.E total - ES

=N ¢
F Etotal_ B ES_ _B.Ftotal_ -
A S S D
F_E total F_Etotal -
Km+ B = S yluego [ES = . |5_ e

La velocidad de disociacion de ES en E y productos es:

K

ES —>P + E
[ES]
v=K,ES sidespejo el valor de ES > IES}L
3
Reemplazo en (2):
v . total
K, Km+PB_
O sea:
( F _E total ®
V=NK;
Km+ B
v=K;E

v = seria la velocidad maxima cuando toda la E esté unida, al sustrato. Luego
toda la E estaria como complejo ES. O sea: E= ES_
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Esta seria la ecuacién de Michaelis Menten:

V-B_

Km-+ B |

V =

Una de las transformaciones usadas de la ecuacion de Michaelis Menten es
tomar la reciproca de ambos miembros.

1
1_ V _ E_Km+l§_
v Km+ B v V-Bb_
1_Km  B_ 1 km 1 1 B
v V-B_ V-B_ v V. B_V B

Ecuacion de Lineawaver - Burk: Es la inversa de la ecuacion de Michaelis
Menten.

1 _Km 1 1

v V [S:] V

y =a.x + b = ecuacion de la recta

a: pendiente
b: ordenada al origen
1 1 oKm1 1
v Km Vv VvV S V
\)
Km1_ 1
vV S V
1 11
v S Km
- 1

e EI Km representa un indice de la afinidad de la E por el S. Si una enzima
tiene una constante de Michaelis muy bajo con un determinado sustrato,
guiere decir que se requiere una pequefia concentracién de sustrato para

lograr saturar la % de las moléculas de la E y luego para alcanzar la % de

Vmax.

e Segundo, indica cual es el sustrato preferente de una enzima cuya
especificidad se amplia.
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e Tercero, el Km sirve para caracterizar una enzima, en los casos en que x se
purifica una E es necesario siempre conocer este valor.

e Cuarto, el estudio del Km es un elemento de juicio para interpretar el
mecanismo enzimatico, pues varia si se modifica el pH, por la presencia de
otros sustratos, si la reaccion es bimolecular, etc.

Influencia de la concentracidon de la enzima en la velocidad de reaccidn: Si
se mantiene una concentracion de S alta como para saturar la E, toda le E se
unird al Sy formaré el complejo ES en este caso la velocidad va a depender de
la concentracion de la E. Existen diferentes sustancias capaces de inhibir es
decir, disminuir la velocidad de las reacciones enzimaticas sin que se haya
desnaturalizado la E. Los inhibidores fueron de gran utilidad para determinar
secuencias metabdlicas pues:

El EZ E3

Si A——>» B——>» C —>» D

Si el inhibidor inhibe la enzima E,; se acumulara el sustrato A. Lo mismo ocurre
en el caso de que el inhibidor inhiba E, se acumulara B y asi sucesivamente.

Las enzimas poseen sitios activos, que seria el lugar donde se fija el sustrato.
Hay sustancias o inhibidores que se fijan en el sitio activo de la enzima por ser
guimicamente semejantes al sustrato y lo hacen en forma reversible. A estas
sustancias se las denomina: inhibidores competitivos.

Si se aumenta la concentracion del sustrato, como tanto el sustrato como el
inhibidor compiten por el sitio activo de la enzima; al haber mayor
concentracion de sustrato ganara el sitio activo el sustrato. Si aumenta la
concentracion del inhibidor ganara el sitio activo el inhibidor. En este grupo de
inhibidores competitivos hay un grupo de sustancias llamadas antimetabolitos.
Su estructura es semejante a los metabolitos normales. Existe otro grupo de
inhibidores que son los no competitivos, que actian en forma independiente de
la concentracion del sustrato. Su accién se explica porque anulan o destruyen
ciertos grupos de la enzima, necesarios para que se fije el sustrato.
Acompetitivos. El inhibidor se combina reversiblemente solo con el ES y formar
el complejo ESI no dando lugar a la formacion del producto final.

En sintesis:

1. Inhibidores no competitivos:
a. disminuyen la Vmax pues suprimen moléculas de la enzima;
b. no modifican el Km;
c. producen cambios irreversibles.
2. inhibidores competitivos:
a. no modifican la Vmax de la enzima;

b. alteran el Km pues la accion del inhibidor disminuye la afinidad de la
enzima por el sustrato;
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3.

c. los cambios que producen son irreversibles.

Inhibidores Acompetitivos:
a) El km es diferente
b) La Vmax es diferente
c) Es un proceso es reversible

Ej: Antibiéticos (Sulfds) Ej. Metales pesados (Pb)
T
1
L
1
i
1 1 '1/\/
1h
v
Al
AKm -1Km s AKm 1 ;Wm el iz
#Km =Km #Km
=V max # V max = V max
Reversible Irreversible Reversible

Influencia del pH en la velocidad de la reaccidn enzimatica: Las enzimas

para actuar con eficacia necesitan determinada concentracion de iones H, en
el medio.

L g

pH

Cambios de pH modifican la Vmax y el Km de las enzimas. Si el pH no es el
correcto para una enzima puede ocurrir una desnaturalizacion parcial de la
enzima y reducirse su actividad. Cada enzima tiene un pH oOptimo de accion.
Generalmente el pH optimo de accion de la mayoria de las enzimas es el
neutro (pH = 7) o préximo a él. Aunque existan enzimas que actuan a pH
sumamente acidos o sumamente alcalinos.

8 9 10 11 12 13

Influencia de la temperatura en la velocidad de la reaccién: La temperatura

afecta en forma notable la actividad de la enzima. A 0° C se inhibe por
completo la accién de la enzima, a medida que se aumenta la temperatura
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aumenta la actividad enzimatica la cual llega a un maximo a los 40 6 50° C. A
mayor temperatura va disminuyendo gradualmente la actividad hasta que a los
100° C la mayoria se inactivan por completo. Esta inactivacion seria irreversible
pues las proteinas se desnaturalizan por coagulacion.

VA

40°C T

Efecto _de la concentracién de sustrato en la actividad enzimatica: Se
mantiene constante la concentracion de la enzima, la velocidad inicial de una
reaccion monomolecular depende de la concentracion de sustrato pues a
mayor concentracion de sustrato habra mayor concentracion del complejo E -
S.

VA

orden cero

1° orden

[S]

En las reacciones enzimaticas llegamos a una Vmax donde a pesar de au-
mentar la concentracion de sustrato la velocidad no aumenta , es constante. O
sea que se transforma en una reaccién de orden cero donde la velocidad es
independiente de la concentracién del sustrato. En una palabra, la enzima se
satura de sustrato.

Mecanismo de las reacciones enzimaticas: En la formacion del complejo E-S
intervienen diversas clases de uniones. A veces serian fuerzas ionicas, otros
enlaces hidréfobos o a veces puentes hidrégeno. Cuando el complejo E-S da
origen a los productos y se regenera la enzima libre, quiere decir que algunos
de estos enlaces se han roto.

E+ S=e=——>FES——E + P

Todas las teorias sobre el mecanismo de la reaccion enzimatica, postulan que
la combinacién entre la enzima y el sustrato producen alguna forma de
"activacion" de las moléculas del sustrato. Esta activacion se produce por:

1. Desplazamiento de electrones;
2. Por lo tanto polarizacion del sustrato;
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3. Distorsion de ligaduras que intervienen en la reaccion.

Sistemas _multienzimaticos: En las células intactas las enzimas trabajan
juntas en secuencias encadenadas en las que el producto de la primera enzima
es el sustrato de la siguiente. Se distinguen 3 niveles en la complejidad de la
organizacion molecular de los sistemas enzimaticos.

a. En los méas sencillos las enzimas individuales estan en solucién en el
citoplasma como entes moleculares independientes;

A—>» B ——>» C —>»D——» E——>» P

E E E E E

1 2 3 4 n

b. En los de organizacion superior, las enzimas individuales se hallan
asociadas fisicamente y actian en forma conjunta como complejos
enzimaticos. Ej: el complejo que cataliza la sintesis de de los &cidos
grasos esta formado por tipos (7) diferentes de moléculas enzimaticas
ordenadas en una agrupacion intimamente unidas. Este complejo no se
disocia con facilidad en moléculas enzimaticas separadas, pues las
moléculas de esta enzima aisladamente son inactivas.

& ®

& ®
& ®

c. Los sistemas multienzimaticos de mayor grado de organizacion son
aquellos asociados con grandes estructuras supramoleculares como ser
ribosomas o membranas.

Ofb———0
E

oOpb—yo 1

membrana E,

Ob—0
Of—0 Es

Un complejo importante seria la cadena de las enzimas respiratorias
responsables de la transferencia de electrones desde los sustratos al aceptor
final oxigeno. Las moléculas de enzima individualmente estan ligadas a la
membrana interna de las mitocondrias y forman parte de su estructura. En un
sistema multienzimatico cada miembro de la secuencia posee su propio Km
caracteristico para su sustrato y para su cofactor.

Isoenzimas: Uno de los problemas que se plante6 en los ultimos tiempos al
aplicar métodos continuos para el fraccionamiento de proteinas (como la
electroforesis en soportes de geles o la cromatografia con derivados de la
celulosa), es la existencia de formas multiples de una enzima que cumplen la
misma funcién catalitica. A las formas diversas de una enzima con igual
especificidad de sustrato se les llama isoenzimas o isozimas. Las isoenzimas
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serian formas moleculares separables dentro de una misma enzima. Uno de
los casos mejor estudiados de isoenzimas es el de la deshidrogenasa lactica;
se puede aislar al estado cristalino a partir de extractos de musculos o de otros
tejidos animales. Se creia que era una enzima pura; pero al someterla a la

electroforesis en gel de almidon se han separado 5 isoenzimas:
1.
2.
3.

4.

Cada isoenzima tiene un PM aproximadamente igual de 135.000
Todas tienen como sustrato al 4cido lactico

Todas tienen como NAD

dinucledtido)

Tienen diferente estructura proteica y diferentes propiedades fisicas.

coenzima al

(nicotinamida-adenina-

A su vez cada isoenzima esta constituida por 4 unidades polipeptidicas de igual
tamafio. Estas unidades presentan 2 tipos de cadenas polipeptidicas Ay B con
cargas eléctricas diferentes. Si se permite la union al azar de las 2 cadenas se
obtienen 5 tetrameros.

A)
A)
A)
A)
A)

A W N B O

B4
Bs
B>
B1
Bo

(1)
(2)
3)
(4)
(5)
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TEMA XI: NUCLEOTIDOS Y POLINUCLEOTIDOS

Nucleésidos de 5'-difosfato y 5'-trifosfato. Otros mononucledtidos.
Dinucledtidos. Polinucledtidos. ADN - ARN. Unién covalente de los acidos
nucleicos. Complejo proteina-acido nucleico.

Nucleoproteinas: Son proteinas conjugadas formadas por acidos nucleicos y
proteinas. A su vez los acidos nucleicos estan constituidos por la unién de
unidades denominadas nucleétidos o0 mononucleotidos.

Acidos nucleicos + proteinas

%

(mononucledtidos),

¢, Qué importancia tienen, porqué los estudiamos?:

a. Porque participan en los procesos mediante los cuales la informacion
genética se almacena, se replica y se transcribe.

b. Actian como coenzimas transportadoras de energia.

c. Actan como coenzimas en la transferencia de acido acético,
azlcares, aminas y otras biomoléculas.

d. Actuan como coenzimas en las reacciones de 6xido-reduccion.

Componentes de los mononucleétidos: Los mononucleétidos contienen 3
componentes caracteristicos:

1. Una base nitrogenada
2. Un azucar de cinco atomos de carbono

3. Acido fosforico

Bases nitrogenadas: En los nucleétidos se encuentran dos clases de bases
nitrogenadas:

a. Puricas

b. Pirimidinicas
Son derivadas de los compuestos heterociclicos aromaticos purina y pirimidina.
Pdricas: Resulta de la unién de un nudcleo pirimidinico con uno imidazélico

(ciclo penta-atébmico con dos atomos de nitrdgeno separados por un atomo de
carbono).
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pirimdina o _
imidazol purina

Pirimidinica: Resulta de la sustitucion de dos carbonos alternados por atomos
de nitrégeno.

H /CH\\CH N3/§H\5\
| —
HC\CH/ Hc\i\\lil/GCH

¢.Cudles son las bases pirimidinicas?

En los nucledtidos existen tres bases pirimidinicas:
a. Uracilo;
b. Timina;
c. Citosina.
Se designan respectivamente U - T - C. Existen, ademas cierto numero de

pirimidinas menos importantes que son poco frecuentes como la 5-metil
citosina y la 5-hidroximetilcitosina.

o) NH, 0
I | I
C

8 P AN 7\

HN CH N (‘I—CHa

C

O//C\ /CH &
N
H

z

CH C CH
\N/ O// \N/
H H

Uracilo Citosina Timina
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¢ Cuales son las bases puricas?

Las dos purinas principales halladas en los nucleétidos son:
a. Adenina
b. Guanina

Algunas purinas menos importantes, tales como la 2-metil adenina y la 1-metil
guanina se encuentran también en la composicion de los nucleétidos.
I I
/C\
N/

A NS
N TN
H\N/’\N/ W\, \N/

Adenina Guanina

NH, o

(@)
(@)

Azucares: Los nucleétidos contienen dos hidratos de carbono diferentes que
son pentosas:
D-ribosa y D-2desoxiribosa.

F
N

O O

C/
N

H H
CH, H—COH
H—(|ZOH H—C|30H
H—COH H—COH
CH,OH CH,OH
D-desoxiribosa D-ribosa

Nucledsidos: Los nucledsidos se forman cuando se someten los nucledtidos a
hidrdlisis parcial de modo tal que solamente se pierde el grupo fosfato.

Base nitrogenada  + Azicar + Acido fosférico

\ J
\2

Nucledtido

\ v
\g

Nucledsido
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¢, COmo se une la base nitrogenada y el azucar?

a. El atomo de carbono 1 de pentosa se halla unido al N9 de la base

purica o al N1 de la base pirimidinica.
b. La unidn glicosidica es beta.

c. La pentosa se halla presente en forma de furanosa.
Ejemplo:

1. Sila base es adeninay el azlcar la ribosa

| 0
C N C
//6\ /7\ //6\
N1 5C N1 5
adenina ‘ gCH — »
HC2 4 C 9/ HCx2
§§§?// N

T
{__;
o
[%]
Q
I
o
I
N
I—0—0
OI\
OI/
0+-0
I
@
I
N
o

/
\
A\
/

T
I7O

T
OH OH OH OH
2. Sila base es uracilo y el azucar ribosa
e @]
I I
HN'3 5CH HN 3 5 CH
uracilo >
C2 6 CH
//C 2 6 CH Yz
@] 1 O 1
N
/’F“
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Hay dos series de nucleosidos:
a. Los ribo nucledsidos que contienen D-ribosa

b. Los desoxiribonucledsidos que contienen desoxiribosa.

Los nombres son:

RIBONUCLEOSIDOS DESOXIBONUCLEOSIDOS
adenosina Desoxiadenosina
guanosina Desoxiguanosina

citidina Desoxicitidina
Uridina Desoxitimidina

Nucleotidos: Son ésteres fosféricos de los nucledsidos, en los que el acido
fosforico esterifica a uno de los grupos hidroxilo libres de la pentosa. Los
nucledtidos aparecen en forma libre, en cantidades significativas en todas las
células. Se forman también por hidrdlisis parcial de los acidos nucleicos, en
particular por la accion de las enzimas llamadas nucleasas. Los nucleotidos
gue contienen desoxiribosas son los desoxiribonucledtidos y los que poseen
ribosa son los ribonucleodtidos. Puesto que en los nucleotidos hay dos o mas
grupos hidroxilo libres, el grupo fosfato puede, potencialmente, estar situado en
mas de wuna posicion del anillo del aziucar. En el caso de los
desoxiribonucleotidos solamente existen dos posiciones posibles en la
desoxiribosa que pueden esterificarse con el acido fosforicoy son la 3y 5. En
el caso de los ribonucledtidos el grupo fosfato puede hallarse en las posiciones
2, 3y 5 del azucar. Sin embargo, predominan los que poseen el grupo fosfato
en posicion 5.

Ejemplo:
0
0
HO P 0 H2C/ \
I H C
| | | | 1
OH I C/H
| | 2
OH  OH

Base nitrogenada +  Azicar  + H,PO,

(6 J
h

nucledtido

127



Los nombres son:

RIBONUCLEOTIDOS

Acido adenosin | 5' - fosférico (AMP)

Acido guanosin | 5' - fosférico (GMP)
Acido citidin 5' - fosférico (CMP)
Acido uridin 5' - fosforico (UMP)

DESOXIRIBONUCLEOTIDOS

Acido desoxiadenosin | 5' - fosférico (d-AMP)

Acido desoxiguanosin | 5' - fosférico (d-GMP)
Acido desoxicitidin 5' - fosférico (d-CMP)
Acido desoxiuridin 5' - fosférico (d-UMP)

Nucleoétido - 5'-difosfato y 5-trifosfato

Todos los ribonucledtidos se encuentran también en las células en forma de 5'
difosfatos y 5' trifosfatos. Los grupos fosfatos especificos de estos compuestos
se designan con los simbolos, alfa, beta y gamma.

Ejemplos:
It} I o
HO—I|3—O—F|’—O—I|3—O—H2(|:/ \
OH OH H H C
T A + | \ L / |
| | "
l OH OH

Hidrégenos que ceden en su disociacion

Los acidos 5' difosférico y 5' trifosférico de los nucledtidos ceden en su
disociacion tres y cuatro protones, respectivamente, que proceden de sus
grupos fosfatos condensados.
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Estructura general y abreviatura de los NMP, NDP y NTP:

t
!
.
!
L

HO—P-

@]
—O—H,C / \@
estructura

0o o | \ | | / | general

OH OH

o=

Nucleétido 5" monofosfato (NMP)

N

Nucleétido 5' difosfato (NDP)

N

Nucleétido 5' trifosfato (NTP)

Ribonucledétidos

Base Abreviaturas
Adenina AMP | ADP | ATP
Guanina GMP | GDP | GTP
Citosina CMP | CDP | CTP
Uracilo UMP | UDP | UTP

Desoxiribonucleétidos:

Base Abreviaturas
Adenina dAMP | dADP | dATP
Guanina dGMP | dGDP | dGTP
Citosina dCMP | dCDP | dCTP
Timina dTMP | dTDP | dTTP

Los grupos fosfato de los nucleoétidos difosfato y trifosfato (NDP y NTP) forman
complejos con cationes divalentes tales como Mg+~ y Ca* . El segundo y

tercer grupo fosfato puede ser hidrolizado selectivamente por enzimas
especificas que no escinden otros enlaces
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Funciones
Desempefian importantes funciones:

a. El ATP es el portador primario de energia en la célula; transfiere
grupos fosfato de contenido energético elevado desde los lugares
gue producen energia hacia los que la necesitan. Después de la
defosforilacion del ATP, el ADP y el AMP que se forman son
refosforilados a ATP durante la respiracion.

b. La segunda funcion principal de los NTP y NDP es servir de
coenzimas transportadoras de moléculas. Asi el difosfato de uridina
(UDP) es un transportador especifico de los restos de azucar en la
sintesis de polisacéaridos. EI CDP colina es un dador de colina en la
biosintesis de fosfoglicéridos que contienen colina.

c. Latercera funcion importante de los NTP es actuar como precursores
ricos en energia de las unidades mononucledétidas, en la sintesis del
ADN y ARN.

Otros mononucledétidos

Existe cierto niumero de otros mononucleotidos importantes que contienen a
veces, bases nitrogenadas distintas de las que se encuentran en los acidos
nucleicos. La nicotinamida mononucleo6tido (NMN); la flavin-mononucleotido
(FMN) y la coenzima A (CoA) poseen una base nitrogenada unida, mediante
enlace beta glucosidica a la posicion 1 de la ribosa y estan fosforiladas en
posicion 5.

Coenzima A

Contiene:
e Adenina unida mediante enlace Beta-glicosidico;
e En posicion 5 de la ribosa hay un grupo pirofosfato que se halla
esterificado al acido pantoténico (que es vitamina del complejo B);
e EIl acido pantoténico esta a su vez unido a un Beta-amino etanotiol.

Funciéon: Transportadora de grupos acetilo y acilo graso que esterifican al

grupo tiol.
—O—CH,

(0]
_
p—0 \C/H H\éd[}
| AN | ]
0 S

OH OH

HO

HO

P=0

acido pantoténico
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Nicotinamida mononucleétido: NMN es el precursor de NAD (Nicotinamida

dinucledtido).
©7CONH )
P—OCV |

|\| |/|

OH OH

La nicotinamida deriva del acido nicotinico. El &cido nicotinico es una vitamina
necesaria para la nutricion del hombre y de los mamiferos; su deficiencia en la
dieta origina las enfermedades de la nutricion conocidas como pelagra en el
hombre y como lengua negra en el perro.

Flavin mononucleétido: (FMN) EL flavin mononucleétido es el éster 5'-
fosférico de la riboflavina o vitamina B, que se necesita en la nutricion del

hombre y de otros vertebrados.

|6-7 dimetil-iso-aloxacina|

> Ribloflavina
HC—OH ¢ Ribitol

Ribloflavina

El FMN que contiene el azucar alcohol de cinco atomos de carbono D-ribitol en
lugar de la D-ribosa, es una coenzima de Oxido reduccién importante que
participa en la respiracion celular. El anillo de isoaloxacina experimenta oxido
reduccion reversible. EIl FMN es también precursor en la sintesis de flavin-
adenina-dinucledtido (FAD) otra coenzima importante en 6xido-reduccion.

Dinucledtidos: Los dinucledtidos estan constituidos por dos unidades de
mononucledtidos enlazados mediante un puente de acido fosférico. Muchos de
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los dinucleétidos son productos de la hidrélisis enzimatica de los acidos
nucleicos. En tales nucle6tidos el grupo puente es un enlace fosfodiéster que
une la posicién 5’ de la D-ribosa de un mononucleotido y la posicion 3’ del otro.

(|DH
HO—P—O—CH, o
C H H C 3' 5' dinucledtido
| | | |
H\(|: clz/H
? OH
Ho—F|>—o
7
5' CH,
C
L\| |/
I
OH OH

Solamente se conocen unos pocos dinucledtidos en que el grupo fosfato
puente sea distinto del enlace 3' 5' fosfodiéster; no son derivados de los acidos
nucleicos, pero se encuentran al estado libre en la célula. Los ejemplos mejor
conocidos son las tres coenzimas de oxido-reduccion.

1. nicotinamida-adenin-dinucleotido (NAD)
2. nicotinamida-adenin-dinucleotido 3' fosfato (NADP)
3. flavin-adenin dinucleotido (FAD)

En las tres coenzimas, las dos unidades de mononucleétido se hallan
enlazadas mediante una union anhidrido entre sus grupos fosfato, que forman
puente fosfato 5'-5'.
5
o)

CH,

[

|\| |/E

HO—P=0 |
o) OH OH

HO—P=0
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NAD y NADP son coenzimas que actian en la reaccion de 6xido reduccién
enzimatica; el anillo de piridina de la nicotinamida puede experimentar una
oxidacion reversible. EI FAD esta constituido por una molécula de adenin-
ribonucledtido y otra de flavin-mononucle6tido unidas por enlace anhidrido
entre sus grupos 5' fosfato. El anillo de isoaloxacina del FMN y del FAD
experimenta una oxido-reduccion reversible. FMN y FAD actdan como grupos
prostéticos de las enzimas de O&xido-reduccibn denominadas flavin
deshidrogenasas.

Polinucledtidos

Estan integrados por varias unidades de mononucleétidos. Los polinucleétidos
constituidos por cadenas de unidades de desoxiribonucleétidos enlazadas
covalentemente son los &cidos desoxiribonucleicos (ADN); y aquellas cuyas
cadenas lo constituyen ribonucledétidos son los acidos ribonucleicos (ARN). El
ADN y el ARN comparten cierto numero de propiedades fisicas y quimicas
porque en ambos las sucesivas unidades mononucleotidicas estdn unidas
covalentemente de modo semejante, es decir, mediante puentes fosfodiéster
establecidos entre la posicion 3’ de una unidad de mononucledtido y la posicion
5’ de la siguiente. Ejemplo:

CH,
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ADN: las moléculas de ADN contienen cuatro mononucleotidos principales
cuyas bases son: A-G - C —T. Los ADN de las diferentes especies varian en
la relacion y secuencia de estas cuatro unidades. EI ADN esta constituido por
dos cadenas polinucleotidicas enlazadas y dispuestas en espiral, que se
mantienen unidas por enlaces hidrégeno. Las bases de una y de otra cadena
se unen de la manera siguiente:

A-T

G-C

/
N

T
@D
=)
-
(@]
(%]
QD
]
_|
T

Adenina - Pentos

N
/

Fosfato Fosfa
N\ /
Pentosa -G H Citosina - Pentos
/ N\
Fosfato Fosfa
N\ /
Pentosa - A H Timina - Pento

2\ 2

cadenas
polinucleétidas

eje - pentosa y fosfatos
bases - unidas por puentes hidrégeno y dirigidas al interior

ARN: su estructura es similar al ADN, pero las bases de los
mononucledtidos son A - G - Cy U (en lugar de timina). Se han descripto varias
clases de acidos ribonucléicos:

1. ARN mensajero: que se sintetiza en el nldcleo y su importancia se
debe a que transmite la informacion genética desde el ADN al
sistema que sintetiza las proteinas (ribosomas) que se encuentran en
el citoplasma celular.

2. ARN de transferencia: participa en el proceso de activacion de los
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aminoacidos en el proceso de sintesis proteico.

3. ARN ribosémico: se encuentra constituyendo los ribosomas que son
estructuras particulares del citoplasma de la célula, a cuyo nivel se
efecttan las etapas finales de la sintesis proteica.

Complejo proteina-acido nucleico: Los acidos nucleicos se hallan asociados
a proteinas formando complejos supramoleculares de elevado peso molecular
como los ribosomas y virus.
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