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178 Importancia del pH

12. El contenido de fosfato inorganico del plasma (1 mmol dm=°) 2 su pH normal de
7.4 estard en forma de iones H,PO,~ y HPO,’~. Sin embargo, para la calcificacién del hueso
el fosfato debe estar disponible en la forma de su anién terciario PO,*~. ¢Cudl seri la con-
centracién de jones PO,*~ en el plasma sanguineo? (Considerar que los valores de pK, apa-
rentes del acido fosférico son 2, 6,8 y 12 a la fuerza idnica del plasma.)

13. Cuando se prob6 una amplia gama de narcéticos con el poliqueto marino Arenicola
se encontré que la dosis anestésica minima de algunos de estos compuestos variaba con el pH
predominante. A continuacién se da una selecciéon de los resultados.

Dosis anestésica minima (mg/100 cm®)

pH Alcohol iso-amilico Cocaina Nembutal
7 \ 100 10 3
8 100 5 6
9 100 2,5 13

¢Pueden explicarse estos resultados (cualitativamente) en términos del estado iénico efectivo
de los narcéticos? La cocaina es una base débil, pK, 5,6; el nembutal es un 4cido débil,
pK, alrededor de 8.)

14. Cuando el 4cido benzoico se prob6é como inhibidor del crecimiento fingico a varios
pH: y en cultivos sumergidos, se obtuvieron los resultados que se exponen a continuacién.
(El crecimiento del hongo no se vio afectado por los cambios de pH en el margen de pH 3
a pH 6, en ausencia de 4dcido benzoico.)

Concentracién fungicida minima
pH del 4acido benzoico en mol dm-?
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(a) Interpretar estos resultados cuantitativamente en términos de la disociacién de acido
benzoico.

(b) Si se desea evitar el crecimiento de hongos en una disolucién tampén de fosfatos
a pH 8, ¢se escogera el acido benzoico como conservante? Suponiendo que el pH
debe mantenerse a 8, ¢cual serfa la concentracién fungicida minima del acido ben-
zoico a este pH? (Considérese que la constante de disociaciéon del acido benzoico

es 6,32 x 10-°)

Conceptos basicos de termodinamica

Aunque la termodindmica se define generalmente como «el estudio de las rela-
ciones entre el calor y las energias mecénica y de otras formas», esta definicién
escasamente hace justicia al alcance e impacto del estudio que hacemos aqui.
Ni tampoco lo hace la definicién de la termoquimica como «la rama de la termo-
dindmica que estudia los cambios de calor asociados con las reacciones quimi-
cas». Ya que aunque las mediciones termoquimicas son medidas de cambios
calorificos en un sistema de intercambios quimicos, se deben interpretar en tér-
minos de una redistribucién de su contenido energético entre las diversas for-
mas en que la energia se halla presente en el sistema.

Al identificar y medir los cambios energéticos asociados a una reaccion, la
termodindmica intenta determinar qué es lo que impulsa la reaccién y qué es
lo que determina su fin. La termodinidmica clisica (de equilibrio) investiga la
factibilidad y amplitud de las reacciones quimicas midiendo las propiedades de
la materia en conjunto. Este tipo de termodindmica no estudia las velocidades
y mecanismos de esas reacciones, las cuales se deben estudiar por métodos ciné-
ticos (capftulo 10). La interpretacién de las funciones termodindmicas en térmi-
nos de las propiedades atémicas y moleculares es el objetivo de otra rama de
la energética, la termodindmica estadistica —un estudio fascinante, pero tal que
no podemos considerarlo en ninguna extensién en este texto elemental.

Sistemas termodinamicos

La termodindmica estudia agregados de materia y energia que se denominan
«sistemas». La termodinidmica cldsica examina las alteraciones en el contenido
de energia y su distribucién que tienen lugar cuando un sistema pasa de un

estado inicial definido a un estado final de equilibrio. El estado de un sistema
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180 Conceptos bdsicos de termodinémica

se puede definir en términos de su presién, temperatura y composicién; cuando
la temperatura y la presion del sistema se mantienen constantes, los cambios
energéticos se pueden relacionar directamente con los cambios en la composi-
cién material.

Dos de los sistemas mas importantes que examina la termodindmica clasica
son (i) el sistema aislado y (ii) el sistema cerrado. Un sistema aislado no tiene
ninguna relacién con el medio que le rodea y no intercambia materia ni ener-
gia con él. Por otra parte, un sistema cerrado aunque no intercambia materia,
puede intercambiar libremente energia con su ambiente. El interés del biblogo
en la termodindmica clésica se centra principalmente en las predicciones sobre
las reacciones que tienen lugar a temperatura y presiéon constantes. Por esta ra-
z6n trataremos casi exclusivamente con sistemas cerrados isotérmicos manteni-
dos a presién constante, o sea, sistemas cerrados (T y P constantes).

Unidades de energia

Para comparar las cantidades de energia presentes en diferentes formas en
un sistema, es necesario seleccionar una unidad simple de energia en la que se
pueden expresar todas ellas. La unidad SI empleada en los estudios termodiné-
micos es el julio (J); las cantidades relativamente grandes de energia se pueden
expresar en kilojulios (1 k] = 1000 J). Como el contenido de energia de un sis-
tema es una propiedad «extensiva»t proporcional al «tamafio» del sistema, los
términos que tienen que ver con los contenidos energéticos de sistemas y sus
componentes hacen referencia a una cantidad estindar de compuesto, 1 mol.
Todos los términos de energia empleados en este capitulo, a menos que se diga
lo contrario, tendran las unidades J mol-'.

Con anterioridad a la adopcién del SI, la unidad més usual de energia em-
pleada en termodindmica era la calorfa (1 cal = 4,184 ]), y en muchos libros
de texto de biologia todavia persiste como la unidad de uso comtin. Los valo-
res de energia presentados en cal/mol se pueden convertir en valores de J mol™*
multiplicando por 4,184; de forma inversa, para convertir J mol~! en cal/mol,
simplemente se divide por 4,184.

CONSERVACION DE LA ENERGIA

La 1.* ley de termodindmica establece que «la energia total de un siste-
ma aislado es constante, aunque dentro de ese sistema pueda cambiar de for-
ma» ; ello significa, en efecto, que la energia no puede ser creada ni destruida.
Por tanto, un cambio en un sistema aislado no puede dar lugar a un aumento
ni a un descenso de la energia interna (intrinseca) del sistema, sino que sélo
puede redistribuir la energia que contiene entre las diferentes formas. Igual-

. T Como opuesto de una propiedad «intensiva», p.e., la temperatura, que es indepen-
diente a la cantidad de material implicada. :
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mente, los cambios en un sistema cerrado, aunque pueden comprender redistri-
bucién de energia dentro del sistema y transferencia de energia entre el sis-
tema cerrado y su ambiente, obviamente esti sujeto a la 1.* ley de la termodi-
nimica, ya que un sistema cerrado mds su ambiente constituyen un sistema
aislado. Por tanto, cualquiera que sea la reaccién que tenga lugar en un siste-
ma cerrado, la suma de energias intrinsecas de ese sistema y su ambiente debe
permanecer constante.

Si un sistema cerrado (T y P constantes) que inicialmente posee una energia
interna total igual a U, sufre algin cambio por medio del cual alcanza una
energia intrinseca diferente U,, la 1.* ley nos asegura que el cambio en energia
intrinseca, AU = (U, — U,), se contrarresta por un cambio igual pero opuesto
del contenido de energia intrinseca del ambiente. La interaccion energética
entre el sistema cerrado y su ambiente se lleva a cabo por (a) transferencia tér-
mica y (b) produccién de trabajo. Si la reaccién en un sistema cerrado (T y P
tes) produce un cambio en su volumen, entonces debido a su expan-
sit \V m?®) el sistema obligatoriamente ejecuta un trabajo sobre el ambiente
igual a —Waigatone = —PAV ] mol ™. [El signo menos se introduce debido a
que la termodinamica considera convencionalmente los cambios de energia des-
de el punto de vista del sistema, y el trabajo hecho por el sistema en su
ambiente es energia gastada por, y por tanto perdida para, el sistema.] La reac-
cién puede ejecutar opcionalmente otros tipos varios de trabajo, de forma. tal
que la energfa total gastada por el sistema en la ejecucién de todos los tipos
de trabajo (tanto obligatorio como opcional) se pueden sumar en un solo tér-
mino como —w ] mol-’. Las transferencias térmicas acompafantes (intercam-
bios de calor) entre el sistema y su ambiente se designan como q ] mol . Pgr
tanto, en un sistema cerrado (T y P constantes), cualquier cambio en energia
intrinseca (AUgtema J mol™) sera el resultado del intercambio de calor y el tra-
bajo ejecutado; o sea,

A(]sislema. = (q e “)) ] mol_l

Energia intrinseca

La energia intrinseca (U) de un sistema es un atributo del sistema que de-
pende de su estado presente y es independiente de su historia previa; es decir,
no depende de cémo ha alcanzado el sistema su estado presente. Esto significa
que la energfa intrinseca es una asi denominada funcidn de estado. Por tanto,
si un sistema cerrado (T y P constantes) originalmente en el estado X sufre un
cambio espontineo el cual produce un estado Y, el cambio en la energia intrin-
seca del sistema (AU) ser4 el mismo cualquiera que sea el mecanismo empleado
para efectuar el cambio. Esto es consecuencia del hecho de que AU representa
la diferencia entre las energias intrinsecas del sistema en el estado X y en el
estado Y y por muy tortuosa que sea la via de la reaccién, cada proceso comien-
za con el sistema en el estado X y acaba con el sistema en el estado Y.
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Como AU es «independiente de la via» y es igual a (¢ —w), se deduce
que (g — w) debe ser también independiente de la via, aunque los valores indi-
viduales de ¢ y —w serén caracteristicos para cada ruta.

:Se puede detectar y caracterizar una reaccion por su cambio de calor asociado?

Con raras excepciones, la existencia de una reaccién quimica estard asociada
o bien con la liberacién o bien con la absorcién de calor. Esto significa que, dados
unos métodos suficientemente sensibles para seguir el intercambio de calor entre
un sistema cerrado y su ambiente, se pueden detectar las reacciones dentro del
sistema. Esto ofrece la posibilidad adicional de emplear medidas cuantitativas
de este intercambio de calor (por calorimetria) para determinar la magnitud de
la reaccién. Ademds acabamos de ver que la cantidad de calor intercambiado
en el curso de una reaccién entre un sistema cerrado (T y P constantes) y su
ambiente, depende de la cantidad de trabajo llevada a cabo correlativamente
por el sistema. Esto sugiere que antes de atribuir al calor de una reaccién una
significacién (o constancia) injustificada, debemos investigar sus origenes. De
hecho, debemos relacionar la magnitud del intercambio de calor entre un sis-
tema cerrado e isotérmico y su ambiente con el cambio total de su contenido
de energia, y con su distribucién. Para poder hacer esto debemos identificar
tres funciones de estado adicionales del sistema y su ambiente, que son, entalpia,
entropia y energia libre.

ENTALPIA

Hemos visto que para una reaccién en un sistema cerrado (T y P cons-
tantes),

g, = calor adquirido por el sistema pro-
cedente del ambiente (a presién
constante)

AU = (g, —w) donde —w = trabajo ejecutado por el sistema so-
bre su ambiente
= —(‘wobligatorio e wopcional)
Ahora bien, —wspigatorie = —PAV, por lo que si la reaccién ha procedido de

forma tal que no se ha ejecutado ningtn trabajo mas que el obligatorio aso-
ciado al cambio de volumen del sistema (o sea, cuando —wpemar = 0), entonces,

AU = (¢,—PAV) o, g, = (AU+PAV)t

i Sise permite cambiar la presién mientras que el volumen se mantiene constante (como
en lll)r']a bomba calo’nmetrica), entonces cuando no se ejecutase ningén trabajo opcional el
cambio de calor ser4d g, = AU. (No se hace ningtn trabajo PAV, ya que AV = 0.)
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El termodindmico reconoce que (AU + PAV) mide el cambio de otra funcién
de estado energética del sistema, la cual denomina entalpia (H);
o sea,

(AU+PAV) = AH

Por tanto AH = g, y el cambio en entalpia AH puede definirse como «a can-
tidad de calor absorbido por un sistema cerrado isotérmico cuando, a presién
constante, lleva a cabo un cambio de estado sin efectuar ningun trabajo excep-
to el asociado con su cambio de volumen». Si bajo estas condiciones se libera
calor al ambiente, el sistema debe decrecer en entalpia (AH es negativo) y se
dice que la reaccién es exotérmica. La absorciéon de calor bajo estas condiciones
es caracteristica de una reacciéon endotérmica y evidencia un incremento en la
entalpia del sistema (AH es positivo). En cada reaccién quimica puede mos-
trarse que el signo y magnitud de AH es atribuible principalmente a la forma-
cién y ruptura de enlaces quimicos. No obstante, no debemos confiar en que
la exotermia es una indicacién de cambio espontaneo. Hay reacciones que pue-
den darse espontineamente y sin embargo su AH es negativo, cero o positivo,
por lo que el signo del término AH no es un criterio de espontaneidad (véase

la pagina 189).
Ley de Hess

Puesto que la entalpfa es una funcién de estado, el valor de AH es invaria-
ble para cualquier cambio dado en un sistema cerrado (T y P constantes). De-
pende solamente del estado inicial y final del sistema y es independiente del
mecanismo de la reaccién que ha hecho posible el cambio. Esta es la base de
la ley de Hess de la adicién constante de calor, la cual establece que «el cam-
bio de una reaccién particular es el mismo tanto si se lleva a cabo en una como
en varias etapas». ;

La ley de Hess hace posible frecuentemente el cilculo del calor de reaccion
que no es posible medir directamente. Supéngase, por ejemplo, que el valor
de AH para la reaccién A— D es —4,5 k] mol~! cuando se lleva a cabo a unas
temperatura y presién fijadas. Si esta misma reaccién se lleva a cabo de una
forma escalonada, mientras se mantengan a través de todas las etapas las mis-
mas temperatura y presién fijadas, la suma de los valores de AH para‘}as
reacciones contribuyentes ser igual al valor de AH para el total de la reaccion.

Por tanto, si,
A— B AH (1)
B — C AH — (i1)
C — D AH — (ii1)

como AH = —4,5 k] mol! para la reaccién total A— D, entonces (i) + (ii)
+ (iii) = —4,5 kJ mol™".
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EJEMPLO
La bacteria Acetobacter suboxydans puede obtener energia para su creci-
miento oxidando el etanol, primero a acetaldehido y después a dcido acético.

Calcular los valores de AH (a 293 K y presién atmosférica estdndar) para

las siguientes reacciones,

C,H.0H4 10, s CH.CHO+H.0
Yy CH;CHO+30, —> CH,COOH
dados los siguientes calores de combustion a 293 K y presion atmosférica estdn-
dar, etanol = —1371 k] mol™", acetaldehido = —1168 k] mol-*, dcido acéti-
“co = —876 k] mol-*. (Estos valores representan los cambios de entalpia aso-

ciados con la oxidacién completa de estos compuestos a 293 K y presion atmos-
férica estdndar.)

1. Etanol a acetaldehido

(a) C,H;OH+30, —> 2CO,+3H,0 AH = —1371 k] mol~?
(b) CH;CHO +20, —> 2CO,+2H,0 = AH = —1168 k] mol~?

Sustraer (b) de (a),

C,H.OH-CH,CHO +10, —> H.0
AH = (—1371—(—1168)) k] mol~?

o sea, C,H,OH+10, — CH,CHO+H,0 AH = —203k] mol-?

Por tanto, AH para la oxidacién del etanol a acetaldehido bajo las condiciones
estindar = —203 kJ mol~.

2. Acetaldehido a dcido acético

(b) CH,CHO +230, —> 2CO,+2H,0 AH = —1168k] mol~?
(c) CH,COOH+20, —> 2C0,+2H,0 AH = —876kJmol-!

Sustraer (c) de (b)

CH;CHO +40, —> CH;COOH AH = (—1168—(—876))k]J mol~!
= —292 kJ mol~?

Por tanto, AH para la oxidacién del acetaldehido a 4cido acético bajo condicio-
nes estindar es —292 kJ mol-*.

—
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ENTROPIA

La entropia (definida por el simbolo S) es, como la entalpia, una funcién
de estado, y cualquier cambio en el estado de un sistema se podré asociar con
un cambio en su entropia AS = (Sfina — Siniciar)- No obstante, a diferencia de la
entalpia, la entropia es esencialmente una funcién matemdtica sin ningin ani-
logo fisico sencillo. Aun pecando de dar una vision demasiado simplista a esta
abstraccién, podemos imaginar el valor de S de un sistema aislado como un in-
dice de su estabilidad intrinseca. Cuanto mas grande es la entropia, mas estable
es un sistema y menor es la capacidad de cambio espontineo.

La 3. ley de la termodinimica establece que «a la temperatura de cero ab-
soluto (0 K) los cristales perfectos de todos los compuestos poseen entropia cero».
De ello se deduce que la entropia de cada compuesto aumenta solamente con
Ia temperatura, siendo medida su cantidad en ] K-! mol*. La termodindmica
estadistica sugiere que la entropia de un sistema es una medida de la distribu-
cién al azar de la energia en el sistema y por eso asocia la entropia con el
nimero de distintos niveles de energia a disposicién del sistema. Este es el
origen de los intentos de «explicar» la entropia como una medida del desorden
del sistema. Por ejemplo, cuanto mas cadtico es el sistema, més grande es su
entropia; cuanto méis ordenado sea el sistema, méas pequeifia serd su entropia.
O, de otra manera, cuanto mayor es el contenido de informacién del sistema,
menor es su entropia; la carencia de informacién (o sea, desorden) se asocia con
un aumento de entropia. Aunque cada una de estas analogias puede revelar
alglin aspecto significativo de la entropia, ninguna es adecuada por completo
y no deben tomarse demasiado literalmente.

Uno de nuestros objetivos en este capitulo es descubrir cémo la termodiné-
mica clésica’ nos capacita para predecir la posibilidad, o lo contrario, de una
reaccién propuesta en un sistema dado. Donde la 1.* ley parece inadecuada,
la 2.* ley de la termodindmica puede proveernos del criterio necesario de posi-
bilidad, ya que la 2.* ley nos informa de que en un sistema cerrado las tnicas
reacciones que pueden tener lugar espontaneamente son aquellas que aumentan
la entropia total del sistema y su ambiente. Por tanto, el criterio para que se
dé un cambio espontineo en un sistema cerrado se define como

AS,istema + ASambiente = un valor positivo

Si_ ASyytems + ASumyiente = 0, €l sistema (aislado) total permanece en equilibrio,
por lo que cualquier reaccién asociada a un cambio nulo en la entropfa total
del sistema aislado puede producirse bajo condiciones de reversibilidad termo-
dindmica perfecta. [La reversibilidad significa aqui «de una manera tal que una
reversién infinitésima de las condiciones seria capaz de revertir la direccion del
flujo de energia».] La reversibilidad termodindmica perfecta infiere que la reac-
cién debe tener lugar de una forma infinitamente lenta tal que sus componentes
puedan mantenerse constantemente en equilibrio perfecto de temperatura y pre-
sién con su ambiente. Por tanto es un ideal no accesible en la préctlc’:a aun?ue
puede aproximarse en ciertas situaciones; p.e. la reaccién en una célula elec-
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troquimica y su punto potenciométrico nulo (p4g.329). Aun asi, el concepto de
reversibilidad termodinidmica no es el menos importante, ya que puede mos-
trarse que si un cambio espontineo en un sistema cerrado (T y P constantes)
puede tener lugar bajo condiciones de reversibilidad termodindmica, entonces
el cambio en entropia del sistema (ASgsems) serfa igual a @r/T donde Grev
es el calor adquirido por transferencia térmica en condiciones reversibles a T K.
Como bajo estas condiciones AS.sema + ASambiente = 0, €l AS,mbiente cOrrespon-
diente debe ser igual a —q,e./T. Como veremos mds tarde (pag.192),esta rela-
cién nos capacita para obtener valores aproximados de AS para reacciones en
las cuales se puede medir un valor de g.. bajo condiciones casi perfectas de
reversibilidad termodinédmica.

De esta descripcién de las condiciones rigurosas de reversibilidad termodi-
namica se deduce que todos los procesos naturales que tienen lugar a una velo-
cidad significativa son termodinidmicamente irreversibles; de ello también se
deduce que un proceso ocurrirdi de modo espontidneo solamente si aumenta la
entropia neta del sistema cerrado y su ambiente.

ENERGIA LIBRE

El criterio de espontaneidad de la 2.* ley (posibilidad de produccién indepen-
diente) para una reaccién en un sistema cerrado (T y P constantes) tal como se
ha definido anteriormente, es algo inconveniente, ya que nos obliga a tener en
cuenta los cambios de entropia tanto en el sistema mismo como en su ambiente.
Seria maés satisfactorio si pudiésemos obtener la misma informacién a partir
de cambios en el sistema cerrado sélo, y por tanto evitarnos la necesidad de
evaluar los cambios en su ambiente. Afortunadamente, somos capaces de hacer
exactamente esto, ya que puede observarse que la 1.* ley requiere que,

calor absorbido por el ambiente
1

AS ambiente —

de donde,
‘_"AH sistema

AS ambiente — T

El criterio de cambio espontineo bajo condiciones termodindmicamente irrever-
sibles (de no equilibrio) en un sistema cerrado (T y P constantes), por ejemplo,

ASssistema + ASambiente > O:

se convierte en,

AHsis ema
ASsis':ema, PR Tt > 0
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de donde,
AHsistema B TASsistema < 0

(A partir de ahora podemos omitir el subfijo «sistema» ya que estamos conside-
rando solamente cambios en las propiedades del sistema cerrado.)

Como AH y AS son cambios en funciones de estado, el término (AH — TAS)
es una medida del cambio en otra funcién de estado denominada energia libre
de Gibbs (asi denominada, y con el simbolo G, en honor de John Willard Gibbs,
quien atrajo la atencién sobre su significado en sistemas mantenidos a presién
constante).

Por tanto, AH—TAS = AG

y el criterio de reaccién espontdnea en un sistema cerrado (T y P constantes)
puede expresarse sucintamente como sigue: -

(i) sistema que todavia no estid en equilibrio (o sea, reacciones que tienen
lugar bajo condiciones de irreversibilidad termodindmica)

AG < o

(i) en el equilibrio (condiciones de reversibilidad termodinidmica)
AG =0

Esto significa que en cualquier sistema cerrado (T y P constantes) que todavia
no ha alcanzado el equilibrio, slo pueden producirse espontdneamente las reac-
ciones exergénicas (AG negativo). Si bajo condiciones dadas una reaccién pro-
puesta A + B—>C + D es endergénica (digamos, AG = +5 k] mol™), enton-
ces la reaccién inversa C + D—A + B serd exergénica (AG = —5 kJ mol™)
y sélo esta reaccién inversa podra ocurrir espontineamente.f

EJEMPLO

La hidrélisis del trifosfato de adenosina que libera su grupo fosfato terminal
es una reaccién de importancia bioquimica considerable, y se han hecho muchos
intentos de medir los valores de AH, AS y AG para esta reaccion a temperatura
y valores de pH «fisioldgicos». En una de estas determinaciones a 309 K (o sea,
86°C) y pH 7 en la presencia de iones Mg**, se calculé que cuando AH era

+ La energia libre de Gibbs de un sistema cerrado (T y P constantes) se ha represen-
tado frecuentemente como una medida de la capacidad del sistema para efectuar tyab?‘]g
util (o sea, opcional). Una reaccién exergénica es capaz teéricamente de efectuar trabajo uti
(— Wopeiona1) hasta un maximo de — AG J mol~?, pero de hecho, cualquier proceso espon-
tdneo que se produce a una velocidad medible es menos eficiente en su capacidad de efectuag
trabajo util; o sea, bajo condiciones termodindmicamente irreversibles — Wopcional < —
(véase la p. 186).
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—20,08 k] mol~*, AS era +85,21 ] K* mol*. Calcular el valor correspondiente
de AG en la reaccion.
Para una reaccién isotérmica a presiéon constante en un sistema cerrado,

AG = AH-TAS

Para la reacciéon dada,

AG = ¢ Jmol}
AH = —20080 J mol~?
T = 309 K

AS = 435,21 J K~ mol~!
Sustituyendo estos valores en la ecuacién de arriba,

- AG = —20080—(309 % 35,21) ] mol~?

De donde, AG = —20080—10 880 ] mol-?
= —30,96 k] mol-?

Cuando se analizan cambios quimicos en sistemas de componentes multi-
ples (T y P constantes), frecuentemente resulta 1til subdividir el cambio total
de energia libre del sistema entre las contribuciones hechas por cambios en sus
componentes individuales. Si un componente individual (i) cambia en una mag-
nitud de dn; mol, mientras los otros componentes (asi como T y P) permanecen
inalterados, entonces la contribucién resultante hecha al total del cambio de
energia libre del sistema (dG) viene dado por wdn;, donde y; se denomina el
«potencial quimico» de ese componente. La consideracién del dG de un sis-
tema como el resultado de las contribuciones pdn de sus componentes puede
simplificar considerablemente la valoracién energética de sistemas abiertos, y es
en termodinidmica estadistica donde el concepto de potencial quimico ha dado
maés resultado. Aun asi, para que cualquier sistema esté en equilibrio el poten-
cial quimico de cada componente debe ser idéntico en todas las partes del sis-
tema. Como ilustracién, consideremos el sistema (descrito en el capitulo 4, p. 72)
en el que se pone de manifiesto una presiéon osmoética. La adicién de n, mol
de soluto al volumen V m?* de disolvente puro decrece el potencial quimico de
ese disolvente en n,RT J. Si esta disolucién es separada por una membrana
semipermeable del disolvente puro (a la misma T y P) se crea un sistema ines-
table el cual solamente puede alcanzar el equilibrio cuando el potencial qui-
mico del disolvente se iguala en todas las partes del sistema. La transferencia
espontinea del disolvente desde la parte del sistema donde posee el potencial
quimico m4s alto (disolvente puro) a aquella en la que tiene un potencial qui-
mico menor (disolucién) es la expresién de esta tendencia hacia un nuevo equili-
brio. Pero la aplicacién de una presién adicional (AP Pa) a la disolucién elevard
el potencial quimico de su disolvente en una magnitud VAP J, y si AP es tal
que VAP = n,RT entonces el descenso del potencial quimico del disolvente
por la adicién de soluto se contrarresta exactamente por la elevacién de su po-

Reacciones espontaneas 189

tencial quimico resultante de aplicar la presién. Este valor de AP es la presién
osmética de la disolucién (), el cual explica la afirmacién (p. 75) de que «la pre-
sién osmética de una disolucién es la presion que debe ejercerse en la disolucién
para elevar el potencial quimico de su disolvente de forma tal que iguale el del
disolvente puro a la misma temperaturan.

REACCIONES ESPONTANEAS

Reconocemos los procesos espontineos por su aparente inevitabilidad. Casi
intuitivamente aceptamos que el calor debe transferirse de un cuerpo caliente
a uno frio o que los cuerpos deben caer desde una altura. Una caracteristica de
estos sucesos es que son aparentemente unidireccionales y pueden aprovecharse
(opcionalmente) para producir trabajo util. Ahora tenemos algin conocimiento
acerca de lo que causa tales reacciones en sistemas cerrados (T y P constantes).
La motivacién tras estas reacciones se revela como la tendencia a incrementar la
entropia total del sistema cerrado més su ambiente hasta que alcanza su méxi-
mo valor. El que una determinada reacciéon pueda contribuir o no a este fin es
lo que determina si ocurrird o no espontaneamente. Limitdndonos nosotros mis-
mos a una- apreciacion del sistema cerrado sélo, encontramos que los dos fac-
tores que determinan conjuntamente si una reaccién sera espontinea son (a) el
cambio de entalpia del sistema, AH, y (b) el cambio de entropia del sistema, AS.
Como AH — TAS = AG, cuando consideramos el signo y la magnitud de AG
(el cambio en energia libre de Gibbs del sistema) estamos examinando el resul-
tado de las contribuciones de AH y —TAS y somos capaces de afirmar que sélo
las reacciones con un AG negativo (o sea, reacciones exergénicas) pueden darse
espontineamente.t Una palabra de aviso: mientras que el reconocimiento de la
naturaleza exergénica de una reaccién nos capacita para predecir que puede
ocurrir espontineamente, no nos permite inferir si procederd rapidamente o in-
cluso con una velocidad medible. Como veremos (capitulo 10), la rapidez con
que tienen lugar atin las reacciones més exergénicas viene determinada por otros
factores, p.e. la energia de activacién de la etapa limitante de la velocidad en
su mecanismo.

Como cada cambio espontineo que se da en un sistema aislado debe aumen-
tar su entropia, podemos predecir confiadamente que a través de toda la serie
de procesos espontineos el contenido de energia de cada sistema aislado que
todavia no ha alcanzado el equilibrio se va distribuyendo (aunque lentamente)
de tal forma que su entropia va aumentando. La ley de Clausius estal?lece esto
declarando que «la energia del universo es constante pero su entropia va au-
mentando hacia un méximo». De acuerdo con ello, la perspectiva del universo

es de un inevitable progreso hacia la «muerte éntrépica» —el estado final de

{ t Las reacciones isotérmicas son: |
\ Exotérmicas si AH es negativo; Endotérmicas si AH es positivo; |

Exergénicas si AG es negativo; Endergédnicas si AG es positivo. |
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equilibrio donde la entropia es méxima y se ha agotado la capacidad de cambio

espontaneo.

Resumiendo: hemos identificado en términos de termodindmica clasica lo que

impele una reaccién en un sistema cerrado (T y P constantes) y lo que deter-

mina su fin.
dQué_hace que se produzca? —la tendencia a incrementar la entropia
neta del sistema cerrado més su ambiente. [Expresada en términos del
sistema cerrado solo, como su tendencia a disminuir su energia libre.]
dCudndo_para? — cuando se alcanza el equilibrio, en cuyo estado la en-
tropia neta del sistema mdas su ambiente tiene su maximo valor. [Cuando
la energia libre del sistema cerrado ha caido a su valor minimo.]

ESTADOS TERMODINAMICOS ESTANDAR Y FUNCIONES ESTANDAR

Para poder comparar los cambios energéticos asociados con las diferentes
reacciones, debemos estandarizar primero las condiciones de reaccion. Por con-
vencién, las condiciones estindar de reaccién se definen como sigue: tempera-
tura, 298,15 K; presioén, 1 atmdsfera (o sea, 101 325 Pa); composicion, todos los
componentes en su estado estdndar definido.

El estado estdndar de una sustancia se define como la sustancia pura segtin
existe a 298 K y presién atmosférica estandar, p.e. amoniaco gaseoso puro, agua
liquida y glucosa sélida. Para reactantes en disolucion, el estado estindar del
disolvente se define generalmente como la actividad unidad (fraccién molar
ideal de 1); para solutos el estado estindar es, también, la actividad unidad, por
lo que si se usan molaridades, el estado estdndar del soluto es su disolucién ideal
(hipotética) de 1 mol dm~2 (p. 66).

Un subfijo especial identifica las propiedades termodindmicas de las reaccio-
nes bajo condiciones estindar. Asi AG® define el cambio estdndar de energia
libre de Gibbs que va asociado con una reaccién en la que 1 mol de reactante
da lugar a producto(s) cuando se mantienen todos en sus estados estdndar a
298 K y presién atmosférica estdndar. Estos y otros simbolos usados en céilculos
termodinidmicos se encuentran en la Tabla 7.1, aunque el significado de muchos
de ellos sélo se explica posteriormente en este capitulo.

Cilculo y medida de los valores de AH y AS

. CO.II’IO trataremos principalmente con valores de AG, los métodos de deter-
minacién de valores de AH y AS serén tan sélo indicados brevemente. Cual-
quier texto elemental de termoquimica puede proporcionar detalles adicionales.

1. Cambio de entalpia (AH)

: El calor molar estdndar de formacién (AH?) de un compuesto es «el cam-
bio de calor asociado a la formacién de 1 mol de compuesto en su estado estin-
da{ a partir de sus elementos también en estado estdndar». La entalpia de cual-
quier elemento en su estado est4ndar se define arbitrariamente como cero y esto
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Tabla 7.1

AG = cambio en la energia libre de Gibbs cuando la reaccién tiene lugar a tempera-
tura y presién constantes y bajo condiciones arbitrarias pero deﬁmc}as.

AG®= AG bajo condiciones estandar de 298,15 K, presion atmosférica estéandar (101 325
Pa) y los componentes en sus estados estandar. .

AG®'= AG para una reaccion en disolucion bajo condiciones estandar con sus compo-
nentes en sus estados estandar excepto para la actividad del ion H* (tomada
como pH 7, a no ser que se especifique otro pH).

AH, AH®, AH®" los subfijos denotan las condiciones de reaccién detalladas para AG,
AS. AS® AS® | AGE AG"

K., = constante de equilibrio termodinamica [verdadera)—calculada_\ a _partir de las ac-
tividades de los componentes tal como coexisten en el eqUIlll?rlo. ;
K. = constante de equilibrio — calculada a partir de las concentraciones en el equi-
librio.
R = constante de los gases (8,314 J K=* mol~")
T = temperatura absoluta (K)

significa que el AH;? de un compuesto es igual a la entalpia de 1 mol de ese
compuesto en su estado estandar. Existen tablas que registran los valores de AH®
de la mayoria de compuestos orginicos mis comunes, y a partir de estos valores
se puede calcular el AH,> de una reaccién por diferencia, o sea,

AH®=(suma de los valores de AH; de los productos)
—(suma de los valores de AH,® de los reactantes)

Los métodos experimentales de determinacién de valores de AH (incluidos los

valores de AH,®) obtienen sus valores:

(a) a partir de la calorimetria «directa» a presién constante (AH = qy);

(b) a partir de la calorimetria «indirecta» a volumen constante en una bomba
calorimétrica; esto da un valor para g, a partir del cual puede calcular-
se AH; .

(c) a partir de los calores de combustién de los componentes de la reaccion;

(d) por aplicacién de la ley de Hess (el método (c) es un ejemplo de esto);

(e) a partir del valor de la constante de equilibrio, junto con la forma en que
ésta cambia con la temperatura (p.218).

2. Cambio de entropia (AS) .

También existen tablas que recopilan los valores de la entropia molar es-
tandar (S°) de sustancias comunes. Para reacciones cuyos componentes aparecen
en estas tablas, el AS® se obtiene por diferencia, o sea,

AS®=(suma de los valores de S° de los productos)
—(suma de los valores de S®de los reactantes)
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Los valores no estdndar de AS pueden obtenerse a partir de reacciones termodi-
nimicamente reversibles e isotérmicas, siendo iguales a g.../T (pag. 186). Por otra
parte, el valor de AS para cualquier reaccién isotérmica puede calcularse a partir
de sus valores de AH y AG sustituyendo éstos en la ecuacién AG = AH — TAS.

AG% CAMBIO DE ENERGIA LIBRE BAJO CONDICIONES ESTANDAR

El cambio en la energfa libre de Gibbs asociado con cualquier reaccién de-
pendera de la temperatura y presién y de las actividades de los componentes
de la reaccién que predominen en el curso de ésta.t Fijando éstas a 298 K y pre-
sién atmosférica estindar, con todos sus componentes en su estado estindar (en
actividades unidad), puede considerarse a las reacciones como si se estuviesen
produciendo bajo idénticas condiciones en sistemas estdndar; entonces se puede
definir estrictamente el cambio de energia libre estindar de cada reaccién (AG®) .
Un corolario muy 1til es considerar que estos valores de AG® son aditivos, por

ejemplo,

si A+B == C+D AG®= —7000 ] mol~*
y C+D — X+Y AG®= +35000] mol-?
entonces A+B — X+Y AG®= —2000] mol-!

Este tratamiento puede compararse con la ley de Hess que estudia los valores
de AH de una forma similar.

Si se da un valor del cambio de energia libre de Gibbs de una reaccién a
una temperatura distinta de 298 K, se debe indicar la temperatura real. Por
tanto, para una reaccién a 310 K, el valor modificado de AG® debe indicarse
como « AG® a 310 K igual a ... ] mol~*». De acuerdo con esta notacion, el valor
estindar primario de AG®, que se escribe normalmente sin ninguna cualifica-
cién, deberia escribirse como « AG® a 298 K». Alternativamente, la temperatura
de la reaccién puede anotarse como un subindice en K, p.e. « AG® a 288 K» es
igual a « AG3, ». Lo importante que debe recordarse acerca de tales valores
es que nos informan tnicamente del comportamiento de las reacciones a una sola
temperatura. Por tanto, si se deben sumar valores de AG® , todos deben estar
determinados a la misma temperatura, p.e. un valor de AG® a 298 K para una
reaccion no puede sumarse a un valor de AG® a 303 K para otra reaccién dando
todavia un resultado neto significativo.

El significado de otro término modificado de AG® se discutird mas tarde
en este capitulo (p.196); éste es AG®; el cual se refiere a reacciones relacio-
nadas con iones H* las cuales se producen bajo otra clase de condiciones es-

T Cuando se consideran valores de AG® 0 AG, debe recordarse que sélo para reaccio-
nes p'rodumd_as en condiciones isotérmicas y a presion constante, el «cambio de energia libre
de Gibbs» tiene una interpretacién sencilla.

13
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tandar pero a un pH distinto de cero. Los valores de AG®’ determinados para
reacciones a temperaturas distintas de 298 K son valores estindar «doblemente
modificados», por ejemplo, « AG* a 310 K y pH 7,5».

EJEMPLO
El AG} de la glucosa y el etanol en disolucion acuosa es igual a —917,0 y
—181,6 k] mol! respectivamente, y AG,® para el diéxido de carbono como
gas es —394,5 k] mol-*. Deducir el AG® para la reaccién neta de la fermenta-
cion alcohdlica.
Glucosa —> 2 Etanol + 2CO,

en disolucién acuosa (a 298 K) con desprendimiento de CO, gaseoso.
Como los valores de AG® son aditivos,
AG® = (suma de los valores de AG,® de los productos) — (suma de
los valores de AG, de los reactantes)
En el presente ejemplo
AG?® = (2xAG,®etanol en disolucién acuosa +2xAG,*> CO, como gas)
menos ( AG; glucosa en disolucién acuosa).

. AG® = ((2x —181,6)+(2 X —394.5))—(—917,0) kJ mol~*
= ((—363,2) +(—789,0)) +917,0 k] mol~*
= —1152,2+917,0 k] mol~*
= —235,2 k] mol—?

", AG® para la reaccién neta = —235,2 k] mol~2.

Algunos métodos para la determinacién del valor de AG*® de una reaccién

1 A partir de las energias libres estandar de formacién de productos y reactan-
tes, AG® = (suma de los valores de AG; de los productos) — (suma de los
valores de AG,® de los reactantes).

2 A partir de los valores conocidos de AG® para reacciones cuyo balance neto
es la reaccién cuyo valor de AG® se requiere. :

3 A partir de los valores conocidos de AH® y AS® para la reaccion, sustituyen-
dolos en la ecuaciéon AG*=AH®— TAS®. .

4 A partir del valor de la constante de equilibrio de la reaccién (véase méis ade-
lante).

5 Para )reacciones de oxidacién-reduccién, a partir de la diferencia entre 19s
potenciales de electrodo estdndar de los pares redox componente (véase mas
adelante y la p. 334).

Relacién entre el valor de AG® y el valor de la constante de equilibrio K de
una reaccién quimica reversible

B . > 2 3 -
Una reaccién quimica reversible en un sistema cerrado, isotérmico y a pre
sién constante, contintia hasta que el sistema alcanza un estado de equilibrio ca-

MORRIS — 13
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racterizado, termodindmicamente, por su contenido minimo en energia libre (pa-
gina 190). La composicién quimica de este estado de equilibrio es definido por
la constante de equilibrio de la reaccién (capitulo 8, p. 209). Portanto, la reac-
ci6n isotérmica A + B = C + D se dirige hacia un equilibrio en el cual las
actividades de los componentes de la reaccién estin relacionadas de acuerdo
con la ecuacién

K., = constante dé equilibrio verdadero (termodinimi-
co) para la reaccion a T K.

(A) etc., son las actividades de los componentes de la
reaccion en el equilibrio a T K

(EXD)
Keq = (;4)(_3) donde

Si en vez de medir las actividades de los componentes en el equilibrio se
miden sus concentraciones y se usan estos valores para calcular la constante de
equilibrio, se obtiene una constante de equilibrio aproximada (K.) que es igual
a la constante termodinimica K., sélo en una disoluci6n ideal (infinitamente di-
luida; véase pp. 55 y 215).

Se puede demostrar que la constante de equilibrio de una reaccién isotérmi-
ca se relaciona con el cambio de la energia libre de Gibbs a esa temperatura
(y presién atmosférica estidndar) de la forma definida por la ecuacién

R = constante de los gases
= 8314 /K & ol
AG®= —RTInK,, donde{ T = temperatura en K
K., = constante de equilibrio verdadera a T K
AG® =AGT a T K :

Puesto que, para reacciones producidas en disoluciones muy diluidas, Ke, y K.
son aproximadamente iguales, para estas reacciones,

AG®a T K es aproximadamente igual a —RT In K.

La utilidad de esta importante relacién se ilustra en el siguiente ejemplo.

EJEMPLO

Durante la glucolisis, la fructosa 1,6-difosfato se rompe para dar gliceraldehi-
do 3-fosfato mds dihidroxiacetona fosfato. Ademds, durante la glucogénesis, la
fructosa 1,6-difosfato se sintetiza a partir de estos fosfatos de triosa. Un solo
enzima, aldolasa, cataliza ambos procesos los cuales son debidos a una reaccién
quimicamente reversible,

Fructosa 1,6-difosfato =
Gliceraldehido 3-fosfato + Dihidroxiacetona fosfato

Si la constante de equilibrio termodindmico de esta reaccién (de izquierda a
derecha segiin se escribe) es igual a 8,91 X 10~° mol dm=°, calcular el valor de
AG*® para la ruptura de la fructosa difosfato (R = 8,314 ] K=* mol™*).

m
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Como no se menciona explicitamente ninguna temperatura, debemos asu-
mir que los valores de K., y AG® se refieren a la reacciéon llevada a cabo iso-
térmicamente a 298 K. La catilisis enzimatica no altera el valor de K,, de la
reacciéon y podemos aplicar la siguiente ecuacion,

R 8,314 K~ mol~!
AG®= —RTInK,, donde<T 298 K
K., = 8,91 x107° mol dm~

(I

3

Sustituyendo estos valores en la ecuacion,

AG® = —(8,314x298x% 2,303 log K,j) = —5706 log K,
Pero log K., = log (8,91 X 107°) = 5,95 = —4,05
‘. AG® = —(5706 x —4,05) J mol~! = 23 120 J mol~*

Entonces, AG® para la reaccién es 23,12 k] mol 1.

Relacién entre AG® y AE® para una reaccién de oxidacién-reduccion

Cuando interaccionan pares redox oxidantes y reductores con diferentes po-
tenciales de electrodo estindar (E®) (capitulo 12, p.334), la AG®de esta inter-
accién se relaciona con AE® por la siguiente ecuacién,

AG® = —nFAE®

donde n = ntimero de electrones transferidos por molécula del reductor al
oxidante
F = constante de Faraday = 96 487 C mol~* = 96 487 ] V~* mol™
AE® = f.e.m. = diferencia entre los potenciales de electrodo estandar de
los pares redox contribuyentes (en V)

El potencial de electrodo estdndar practico, Es (pag. 333), es ligeramente dife-
rente de E° para un par de oxidacién-reduccién en disoluciones relativamente
diluidas, por lo que es normal en tales casos emplear la ecuacién mas apro-
ximada,

AG® = —nFAE, (véase la p. 334)

EJEMPLO

Gran parte del conocimiento actual sobre los procesos de transporte de elec-
trones en las mitocondrias procede del estudio del complejo de enzimas y cofac-
tores conocido como succinooxidasa. Los miembros de este complejo cooperdn
para acoplar la oxidacién del succinato con la reduccién del oxigeno a agua,
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succinato®~ 30,
fumarato®~ H,0

Si AG* a pH 7 para esta reaccién es 151,2 k] mol™', dcudntas veces es mayor
el valor del potencial de electrodo estdndar (Eo’) del par redox O,|H,0 que el
valor correspondiente de Eo' para el par redox fumarato|succinato (a 298 K
y pH 7)?

Podemos aplicar la siguiente ecuacién

AG®’ = —151,2 k] mol~?

. , nw =2 b
AG® = nFAE, donde F s 96,487 kJ V-1mol-1
AES 2 BV

Sustituyendo estos valores en la ecuacién,

—(151,2% 10%) = —2x%(96,487 x 10%) x AE,,

de donde
AES = 1302 = 558V
192,97

Por tanto, a 298 K y pH 7, el Es’ del par oxidante (O,|H,0) es mas positivo
que el Eo' del par reductor (fumarato|succinato) en 0,78 V veces (véase la figu-
ra 12.6, p. 356).

Significado de AG*’ (aplicado a reacciones relacionadas con iones HY)

Si en una reaccién participan iones H*, el pH del sistema debe mantenerse
a 0 para que existan las condiciones estindar a las cuales hace referencia AG® .
Este estado altamente 4cido no es real para sistemas biolégicos, por lo que ge-
neralmente empleamos valores de AG*" , donde AG* es el cambio de energia
libre de Gibbs bajo condiciones estindar excepto que el pH no se mantiene a
cero, sino a cualquier otro valor, que se indica.

El valor de AG®’ para una reaccién a un pH dado difiere de su valor de AG*®
(a pH 0) en una magnitud determinada por el valor del pH no estindar. Consi-
deremos la reaccién

4%B — CA DA W
entonces,

AG* = AG°+RT ln(_c_%{)_:_). (véase la p. 201)
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donde (A), (B), (C) y (D) son las actividades estindar mantenidas de esos com-
ponentes. Por definicién, todos estos componentes estdn con una actividad uni-
dad, pero (H*)#1

AG® = AG®*+RTIn (H")
= AG®+RT2,303 log (H*)
Y como pH = —log (HY)
AG®* = AG®-2,303 RT pH

EJEMPLO

El dinucledtido de nicotinamida adenina (NAD) es uno de los «agentes de
transporte de electrones» mds importantes de las células vivas. Puede existir en
forma oxidada (NAD*) y reducida (NADH) y esta dltima puede, al menos ted-
ricamente, oxidarse para dar la primera de acuerdo con la ecuacion, i

NADH+H* — NAD" +H,

|
Si AG® para esta reaccién es —21,84 k] mol-, calcular el valor de AG* a pH 7. |
(Constante de los gases R = 8,314 ] K™ mol'.) |
Para la oxidaciéon de NADH por H* a pH 7,
(NAD*Y).py,
(NADH)(H*)

Como (NADY), pr, y (NADH) son estdndar por definicion, todos ellos son igua-
les a 1.

AG®* = AG*+RTIn

AG® = AG®+2,303RT log [TI*_]

Y como pH=logr}—;T]
AG®= —21,84 k] mol~* |

o __ o R = 8’314‘JK_1m01—1
AG* = AG*+2,303RTpH donde | . _ 298 K
pHl =g

AG® = —21 840+(2,303 % 8,314 %298 x7) J mol~*
—21 840+ 39 940 J mol~?
= +18 100 J mol~?

Por tanto, AG* para la oxidacién de NADH por H* a pH 7 es igual a +18,1 kJ
mol~!, aun cuando para la misma reaccién a pH 0, AG® es igual a —21,84

k] mol-.

]
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Dependencia de AG® con respecto a la temperatura

Los bi6logos se interesan frecuentemente por los valores de AG® para reac-
ciones a otras temperaturas distintas a 298 K (particularmente a sus tempera-
turas de incubacién favoritas de 30°C y 37°C; o sea, 303 K y 310 K). Afortu-
nadamente, se puede predecir la forma en que AG® cambia con respecto a la
temperatura para una determinada reaccién, ya que depende de la AH® de
la reaccién. La relacién entre AG*® y la velocidad de cambio de AH® con la
temperatura se define por la siguiente forma de la ecuacién de Gibbs-Helm-
holtz:

dAGHT) | AHT
art I
Cuando se integra esta ecuacién (considerando que AH® es independiente de
la temperatura) obtenemos la siguiente relacién, ;
AG® AH®
T -——2—,—+constante
Esta es la ecuacién de una linea recta, y = ax + b (p. 11), donde y=AG®T,
x=1/T, a=AH®=una constante y b = constante. Por tanto, si se representan los
valores de AG®/T, en funcién de los valores correspondientes de 1/1' para una
reaccién a temperatura constante, se obtiene una linea recta cuya pendiente es
AH®,

El valor de AG®(AGy®)a la temperatura T, K, puede derivarse por tanto del
valor conocido de AG® (AG,®) a la temperatura T, K si se conoce también AH®,
ya que estos valores pueden sustituirse en la siguiente ecuacién (obtenida a par-
tir de la forma integrada de la ecuacién de Gibbs-Helmholtz),

AGS MG et
g = (g )

Esta ecuacién se puede reordenar para dar la siguiente forma mas conveniente,

NG o AG,® of To— T,
g ( )

Como AG®= —RT In K, el valor de la constante de equilibrio K., se ve afec-
tada de modo similar por la temperatura de una forma que estd en relacién
con el valor de AH® de la reaccién. La ecuacién aplicable (conocida como ecua-

cién de van’t Hoff, p. 218) es ‘%:%?2, y es simplemente otra expresién de

la ecuacién de Gibbs-Helmholtz usada antes. La ecuacién de van’t Hoff y sus
implicaciones se discutirdn en el cap. 8 (p.218-220), pero resultard obvio, a partir
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de lo que hemos deducido anteriormente con respecto al cambio en el valor de
AG® con la temperatura, que a partir de los valores de K., a dos temperaturas
es posible determinar un valor aproximado de AH*® para una reaccién quimica-
mente reversible; se puede calcular simultdneamente AG® debido a que es igual
a—RT In K.,y AS® puede obtenerse a partir de los valores de AH® y AG® sus-
tituyendo en la ecuaciébn AG*=AH®— TAS®.

EJEMPLO
Frecuentemente se afirma que la hidrdlisis de ATP dando ADP mds fosfato

inorgdnico bajo «condiciones aproximadamente fisioldgicas» a 36°C estd aso-
ciada a un AG® de —30,96 k] mol~* y a un AH®'de —20,08 k] mol™*. Esta tem-
peratura puede sin duda considerarse «aproximadamente fisiolégica» para un
mamifero de sangre caliente, pero icudl serd el valor de AG®' para esta reac-
cién en el musculo de un bacalao del Mar del Norte, a 5°C?.

Podemos aplicar la forma integrada de la ecuacién de Gibbs-Helmholtz,

AGS MG AHEL T T)
7o I, T,
donde AGS = ?Jmol~?
Fy—15°€C — 298 K

—30 960 J mol~?
36°C = 309 K

AH® = —20080] mol~?

AGY =30960 =70 080(278 — 309) J mol-1 K-1

>
Lo
([

27817 L iitog 309 X 278
AG3’ L= gbo —20 080(—31) J mol-* K-
278 309 309 X 278

AGy . 739 960 622 480 J mol-t K-t

278 309 309 x 278

Multiplicando ambos lados de esta ecuacién por (309 X 278) obtenemos,

309 AGS’ = —(30 960 x 278)— 622 480 J mol~*

— 8 608 0oo— 622 480 J mol-?

Rl AGz = 309

- :_.9_230_4§.9 = --29 86o]m01—1
399

Por tanto, si AG* a 36°C para la hidrolisis del ATP es —30,96 }‘] .moé—i’ :TIS
menor temperatura del musculo del pez (5°C), AG* de la hidrolisis de
es —29,86 k] mol .

m
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AG; CAMBIO DE ENERGIA LIBRE BAJO CONDICIONES NO ESTANDAR

A partir del valor de AG*® para una reaccién determinada en un sistema ce-
rrado (T y P constantes) podemos obtener su constante de equilibrio, pero si
alguno de sus componentes est4 presente con una actividad no estdndar (p.e. el
soluto a una concentracién distinta de la ideal 1 mol dm~?) no podemos, a partir
solamente de la magnitud y signo de AG*®, concluir si la reaccién es capaz de
producirse de modo esponténeo.

Consideremos, por ejemplo, la reaccién propuesta A = B en disolucién
acuosa. Si AG®= —1,2 k] mol™, esto significa que a 298 K y presién atmosférica
estandar la mezcla de equilibrio de A y B consistird en estas sustancias en diso-
lucién en la proporcién de actividades (B)/(A)= 2,06. Pero si A se hallaba en
una concentracién de 10~ mol dm= y B de 10~°> mol dm™* ¢se convertir4 es-
pontdneamente A en B? El hecho de que AG® para esta reaccion tenga un
signo negativo no es suficiente —ya que sélo si A y B se hallasen en sus condi-
ciones estindar de actividad unidad se podria decir al instante que, al ser AG®
negativo, es posible la conversién espontinea de A en B bajo condiciones es-
tandar. De hecho, en las condiciones no estdndar descritas (A = 10~7 mol dm™?
y B =10"° mol dm~*), la conversién espontidnea A— B no es posible. Esto es
obvio por el hecho de que la proporcién inicial de concentraciones [B]/[A], que
es igual a 100, es mayor que la proporcién en el equilibrio (2,06) por lo que el
proceso espontineo serfa, logicamente, la conversién inversa B— A. El cambio
de energia libre (AG) de la reaccién bajo las condiciones no estdndar dadas
confirman esta conclusién, porque cuando se calcula para la reaccién «directa»
A — B resulta tener el valor de +10,2 kJ mol-*. Por tanto, solamente el valor
real (practico) de AG, el cual tiene en cuenta la composicién no estindar del
sistema, indicar4 si una reaccién es posible o0 no «en las circunstancias dadas».
No obstante, si conocemos las actividades (o las concentraciones, en disoluciones
diluidas) de los componentes de la reaccién, podemos calcular el valor requerido
de AG a partir del valor de AG® de la reaccién a la misma temperatura y pre-
sién. T

La energia libre G de un compuesto se relaciona con su actividad (a) median-
te la ecuacién,

G = RT In a+ constante

Cuando un compuesto cambia su estado desde a, a a, su energfa libre cambiar
en una cantidad AG, que sera

AG = (G;~G,) = RTIna;~RTIna; = RTIn 2

a,

g Los valores de AG para una reaccién de oxidacién-reduccién se pueden medir de
una torma relativamente facil, puesto que la f.em. en el punto nulo generada por la reaccién

lﬁizﬁl‘aAsEC(iu?Aiccifnes no estandar (a una temperatura y presiéon dadas) sera igual a AE, donde
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Como el estado estdndar (de un soluto) se define como su actividad unidad (o
sea, a = 1), el cambio en el estado de cualquier soluto desde su estado estindar
a su actividad no estdndar real (digamos por ejemplo en su concentracién fisio-
légica cgisi) causa un cambio en su energia libre de una magnitud AG, donde

Ciisiol

AG = RT In ( ) = RT In (Ctisinr)

Por consiguiente, las energias libres de los componentes de la reaccién en un sis-
tema de estado no estandar diferirdn en una cantidad calculable de lo que seria
su contribucién en energfa libre a un sistema en el cual estuvieran presentes en
sus estados estandar. Se comprende, por tanto, que AG deberia diferir de AG*®
para una determinada reaccién en una magnitud calculable a partir de las activi-
dades (concentraciones) de los componentes de la reaccion en un sistema de es-
tado no estidndar.

Relacién entre AG y A_G"
Consideremos la reaccion A+ B=—C + D

Si (A) y (B) son las actividades de los reactantes y (C) y (D) son las actividades
de los productos presentes en disolucién a 298 K y presién atmosférica estan-
dar, AG representa el cambio en la energia libre de Gibbs asociada a la reaccién
de 1 mol de A con B para producir C més D, mientras que las actividades de
esos compuestos se mantienen a (A), (B), (C) y (D). Puede demostrarse que el
valor de AG difiere del de AG® para esta reaccién (a la misma temperatura) en
g (€)(D)
una magnitud igual a RT In ——— de forma que,
e (A)B) .

C)D
AG = AG*+RT1n EXD)
(A)B)
Si esta reaccién tiene lugar en disolucién acuosa, en lugar de actividade’s se pue-
den usar concentraciones en esta ecuaciéon. Entonces, para una reaccion a una
temperatura dada y presién atmosférica estandar,

[C][D]
[4](B]

Si en la reaccién se consumen o producen iones H* y el pH estd tampor}ado a
algiin valor distinto de 0, usando el valor de energia libre estindar mpdxﬁcadg
(AG®") apropiado para este pH se toma en cuenta la intervenci(’)n de iones H

sin tener que introducir un término separado [H*] en la ecuacion, o sea,

AG = AG°+RT In

o [C][D]



202 Conceptos badsicos de termodinamica

Esta ecuacién tan importante resalta la dependencia de la concentracién por
parte del valor de AG y deberfa servir de aviso contra el uso indiscriminado de
Jos valores de AG® cuando serfan més apropiados unos valores de AG muy di-
ferentes.

EJEMPLO

En un ejemplo previo (p.194), calculamos que AG*® para la ruptura de la
fructosa 1,6-difosfato dando dos moléculas de fosfato de triosa, es +23,12 k]
mol-*. Pero, si se afiade fructosa difosfato (0,01 mol dm=2) a una disolucién que
contiene cada uno de esos fosfatos de triosa con concentracién 10-° mol dm™2,
la fructosa difosfato tiende a seguir dando esos fosfatos de triosa por una reac-
cién espontdnea.

Explicar esta aparente paradoja en términos termodindmicos. (Constante de
los gases R = 8,314 ] K~* mol™*.)

Fructosa difosfato = Gliceraldehido fosfato + Dihidroxiacetona fosfato
(FDP) (G 3-P) (DHAP)

Cuando esta reaccién tiene lugar bajo las condiciones no estindar especificadas,

e [G 3-P][DHAP]
AG = AG°+RT In RN

(Como se usan términos de concentracién, el valor de AG calculado sera sola-

mente aproximado.)
Sustituyendo los valores dados de AG® y concentracién de reactante y pro-
ductos,

-5 A
AG = 23 120+ R72 303 logI—o—I——Oi(;i— J mol-?
A 2098 K, 2,303RT = (2,303 x 8,314 x298) = 5706 ] mol~*
: AG = 23 120+ (5706 log 1078) J mol~?
= 23 120+ (5706 X (—8)) J mol~*
= 23 120— 45 648 J mol !
= —22 528 J mol~!
= —22,53 k] mol~?
Por tanto, aunque AG® de la reaccién tiene un valor positivo, AG es negativo
para la reaccién bajo las condicones dadas; consecuentemente, bajo estas condi-
ciones, la formacién de los fosfatos de triosa a partir de la fructosa difosfato pro-
cederd espontidneamente hacia el equilibrio.

Como el valor de AG® se relaciona de una forma conocida con los valores
de la constante de equilibrio de una reaccién (K,,) y con la f.e.m. estandar de

m
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un proceso de oxidacién-reduccién (AEs) se desprende que cuando uno de ellos
es conocido, sus valores pueden emplearse para calcular los valores de AG. Asi,

e AGT = R Kecv AG = —RTIn Keq+RT " gzggl;;
e (4)(B)
de donde AG~ RTn [Keqx . D)]

CXD)
Y idhio | UAG* = LyEAR, ING'S SaFAB L RT ISR
(AXB)

Incidentalmente, el valor de AG cambia con la temperatura de la misma forma

A
que AG®, o sea, de acuerdo con la ecuacién de Gibbs-Helmholtz ﬂ# =
t |
A |
o _Tff_, donde AH se mide bajo las mismas condiciones de reacciéon que AG.

JCUANTA INFORMACION CONTIENE EL VALOR DE AG?

Excepto en la situacién ideal de reversibilidad termodindmica, AG no mide
el trabajo util producido realmente por la reaccién. No obstante, su signo in- ‘
dica si en un sistema cerrado a temperatura y presién constantes la reaccion
ser4 esponténea (si AG es negativo, la reaccién es exergénica y esponténea; ‘
si AG es positivo, la reaccién es endergénica y no puede ser esponténea). Su
magnitud indica lo lejos que esti el estado inicial del sistema del estado @ltimo
de equilibrio (donde G es minimo y AG es cero; véase el capitulo 8). Resu-
miendo, ese concepto responde a estas preguntas: «¢se producird la reaccién
sin ayuda de alguna contribucién neta de energia de su ambiente?» y «shasta
dénde alcanzar4?» En cambio, no responde a estas preguntas igualmente impor- i
tantes: «Jcuanto tiempo durara la reacciénP» o «iqué camino seguird la reac- |
cién?» En realidad, éstas son cuestiones que la termodinémica clasica no puede |
resolver. : |
AG podrfa compararse, por consiguiente, a un ntimero de vuelo en la lista
de una compaiifa aérea, que no describe la ruta o velocidad de vuelo, ni es por sl |
mismo una garantia de que se produzca el despegue.

©

TERMODINAMICA DE LAS REACCIONES EN DISOLUCIONES
ACUOSAS

Es particularmente importante para el biflogo estar enterado de las com-
plicaciones que pueden surgir en el cilculo de valores de AG de reacciones pro-
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ducidas en disolucién acuosa, puesto que con estas reacciones es con las que ge-
neralmente trata. Veamos algunas:

(a) ¢Cudl es la actividad estdndar del agua en una disolucién acuosa?
Imaginemos una disolucién del éster CH,X soluble en agua, cuya hidrdlisis
se puede catalizar por la adiciéon de un 4cido ligeramente fuerte,

CH,X+H,0 — HX+CH,0H

Teniendo el agua como disolvente y reactante, ¢debemos considerarla como
(i) un liquido puro y por tanto en su estado estandar de actividad unidad (p. 190),
o (ii) una disolucién acuosa de agua pura cuya concentracién serfa proximada-
mente de 55,5 mol kg~'? Lo que nosotros escojamos no es un mero ejercicio de
semantica ya que, dependiendo de nuestra eleccién, el valor de AG que otor-
guemos a la reaccién aumentara o decrecera considerablemente (en alrededor de
10,5 k] mol~* a 311 K). La tnica restriccién a nuestra elecciéon es que para
calcular el valor de AG debe usarse el mismo valor (1 6 55,5) que se usé inicial-
mente para definir AG® de la reaccién. Generalmente el valor escogido es la
unidad, y ésta es también la actividad del agua asumida para los célculos de
las constantes de equilibrio en reacciones hidroliticas. Los bioquimicos conven-
cionalmente asignan una actividad de 1 al agua en las disoluciones acuosas di-
luidas en las que est4 implicada.

(b) La posible ionizacién de reactantes y productos
Esta complicacién puede ilustrarse también haciendo referencia a la hidré-
lisis del éster CH,X,

CH,X+H,0 — HX+CH,0H AG®= (1)

Los productos hidroliticos son alcohol metilico (no ionizable) y el acido posi-
blemente débil HX. A pH apropiado, este 4cido se ionizard en una reaccién
que esta asociada con su propio AG®,

HX —— X AGE (D)

El valor real de AG para la hidrélisis de CH,X dependera por tanto del pH
y serd légicamente un término compuesto que comprenderd una significativa
contribucién debida a la ionizacién de HX. Por tanto, evidentemente, cuanto
mayor sea el nimero de participantes ionizables en la reaccién, més complicada
sera su energética.

(¢) La AG,® de un compuesto en disolucién acuosa no es idéntico a la AG,® del
compuesto en su estado estdndar
La energfa libre estdndar de formacién de un compuesto a partir de sus ele-
mentos (AG®) es idéntica para el compuesto tanto cuando esti en su estado
estandar puro como en disolucién acuosa saturada. Esto se deriva del hecho de
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que en su disolucién saturada el compuesto no disuelto (en su estado estandar
puro) esti en equilibrio con la forma disuelta del compuesto (soluto). Como es
caracteristico del estado de equilibrio que AG = 0 para cualquier cambio re-
versible efectuado mientras se mantenga el equilibrio, la conversién isotérmica
de compuesto en su estado estindar en compuesto como soluto en su disolucién
saturada no implica ningén cambio de energfa libre. Por consiguiente, AG?
para el compuesto en su estado estindar definido debe ser igual al valor. de
AG,® del compuesto en disolucién saturada a la misma temperatura y presion.

Se deduce por tanto que la diferencia entre AG,®> de un compuesto en su
estado estandar puro y AG,® de ese compuesto con actividad unidad en una
disolucién acuosa, es el cambio de energia libre asociado con la dilucién de
una disolucién saturada que produce una disolucién de actividad unidad. Esto
se denomina « AG® de disolucién» del compuesto.

AG®de la disolucién = —RT In (disolucién saturada)

donde (disolucién saturada) representa la actividad del soluto en su disolucién
saturada. Entonces,

AGen la disolucién = AG,® en el estado estindar +AG® de la disolucién

De forma similar, si el compuesto est4 ionizado en la disolucién, entonces
para obtener el valor de AG,” de su forma ionizada en disolucién acuosa, se
debe afiadir el AG® de ionizacién al valor de AG,* del compuesto no ionizado
en disolucién acuosa. Asi,

AG,*de la forma ionizada en disoluciéon acuosa = s
AG,* de la forma no ionizada en disoluci6n acuosa +AG® de ionizacion

EJEMPLO ,

Una disolucién acuosa saturada de dcido vr-glutdmico tiene una concentra-
cién 0,0595 molal a 298 K y el dcido estd disociado en un 3,8 oL pac?o que
AG,® del dcido L-glutdmico es igual a —728,3 k] mol-*, AG*® de la ionizacion
del dcido vL-glutdmico es igual a 24,64 k] mol™* y el coeficiente de actw'tdad
molal de una disolucién 0,057 molal de dcido vL-glutdmico sin disocz,af es igual
a 0,55, calcular el valor de AG,® para una disolucién acuosa de (i) ac?dp L-glu-
tdmico y (ii) ion L-glutamato. (Nota: actividad = concentracién X coeficiente de

actividad.)

(i) AG,* del dcido L-glutdmico en disolucién acuosa
AG®de la disolucién de 4cido L-glutdmico no disociado -
= —RT X In (Actividad del 4cido L-glutdmico en disolucién saturada a 298 d)
Pero el 4cido L-glutdmico estaba disociado en un 3,8 % = 96,2 % no disociado
en su disolucién saturada. Como la concentracién total era 0,0595 molal, la cocrll-
centracién de 4cido L-glutimico sin disociar en la disolucién saturada era de
0,0595 X 96,2/100 = 0,057 molal.
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Como Actividad = Concentracién X Coeficiente de actividad, y puesto que
el coeficiente de actividad molal de una disolucién 0,057 molal de 4cido r-gluta-
mico = 0,55, entonces,

actividad del 4cido r-glutdmico no disociado en su disolucién saturada a

298 K . =0,057 X 0,55=0,0314.
Sustituyendo estos valores en la ecuacién inicial obtenemos, AG® de la diso-
lucién de 4cido r-glutdmico no disociado = —RT In X 0,0314

— (8,314 %X 298 x 2,303 x log 0,0314) J mol 1
— (5706 % (2,4969)) J mol~*

—(5706 % (—1,5031)) J mol~*

—(—8578) = +8578 J mol~!?

+8,578 kJ mol -1

Pero AG,® en una disolucién de 4cido r-glutémico no disociado

AG,® en estado estandar +AG® de la disolucién
—+728,3+8,58 k] mol !
—~19,7 k] mol~?*

P

Por consiguiente, AG,” del 4cido rL-glutdmico no disociado en disolucién acuosa

= —719,7 k] mol™

(ii) AG,® dgl ion vr-glutamato en disolucién acuosa
Esto serd igual a AG,® del 4cido r-glutdmico no disociado en disolucién
acuosa mds AG® de ionizacién
AG,® del 4cido r-glutdmico no disociado en disolucién acuosa
» =—719,7 k] mol™
AG?® de ionizacién (dada) = 24,64 k] mol !
.. AG°del ion r-glutamato en disolucién acuosa = (—719,7+24,64) k] mol~*
= —695,1 k] mol~?

Conclusién

Al comenzar hemos afirmado que la termodindmica clasica busca determi-
nar qué es lo que impulsa una reaccién, y qué es lo que determina su fin. En el
curso de este capitulo hemos visto que, isotérmicamente y a presién constante,
el cambio de calor asociado a una reaccién (el cambio en entalpia, AH) refleja
la distribucién de la energia en las formas de energfa libre de Gibbs y entropia
(AH = AG + TAS). Adem4s, hemos descubierto que en un sistema cerrado
(T y P constantes) lo que impulsa a un reaccién espontinea es la tendencia del
sistema intrinsecamente inestable a perder energia libre y asi incrementar el
total de entropfa del sistema y su ambiente. Se ha identificado también el final
de la reaccién (equilibrio quimico) —como el estado en el cual ese sistema no
posee ya capacidad de cambio espontineo (AG = 0) y el total de entropia del
sistema mas su ambiente tiene su maximo valor.
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En el capitulo 8 examinaremos algunas de las implicaciones termodin4dmicas
. . /4 .
del hecho de que las reacciones exergonicas procedan espontaneamente hacia un
estado de equilibrio estable, aunque dindmico.

PROBLEMAS
(Considérese que el valor de la constante de los gases R = 8,314 ] K=' mol~".)

1. Si AH®para la combustién del acido citrico {s6lido) es —%986 k] mol-?, calcular
el calor liberado cuando se queman totalmente 10 g de acido citrico sélido a 298 K. (a) a pre-
si6n constante, (b) a volumen constante. (Acido citrico = C.H,0,; peso molecular ='192,)

9. Si los calores de combustién (AH ®de combustion) del monosaca}rldo glucosa (sélido)
y del disacrido maltosa (s6lido) son —2816 y —5648 kJ mc)l“, rsaspectwamente, a203 Ky
presién atmosférica estandar, calcular el cambio de entalpia estanda.r’ que acompafa a la
conversién de 18 g de glucosa en maltosa a esta temperatura y presion de acuerdo con la

ecuacion
2 Glucosa (s) — Maltosa (s) + HiO (1)

3. Las bacterias del género Nitrobacter juegan un importante papel.en el «ciclp del
nitrégeno» en la naturaleza oxidando el nitrito del suelo a nitrato. A partir de esta simple
oxidacién obtienen toda la energia para su crecimiento,

NO,- (ac) + 3 O, (g) - NO;~ (ac)

Calcular el valor deAG® para esta reaccion dado queAG para una disolucion acuosa de NO,~
es —34,5 k] mol-* y para NO,~ es de —110,5 k] mol-".

4. El aminoacido r-alanina, en presencia de un enzima aminoacido oxidasa apropiado,
se convierte en piruvato de acuerdo con la siguiente ecuacion,

L-alanina + O, + H,0 = piruvato + NH,* + H,0,

>

Calcular AG®a pH 7 de esta reaccién a partir de los valores conocidos d€AG®’a pH 7 para
las siguientes reacciones,

HO, — O, + H, AGY = + 136,8 ](] mol:’l
L-alanina + H,0 = piruvato + NH,* + H, AG® = + 54,4 k] mol

’ -1

5. (a) Si AH °para la disociacién del 4cido acético en disolucién acuosa es —385 ] mol
yAS®es —92,5 ] K~ mol™, calcular

(i) la constante de disociacién termodinamica del 4cido acético a 298 K, y

(ii))AG® para su disociacion a pH 7.

(b) El 4cido monocloroacético es un écido mas fuerte que el épido acético. Por ,t?..ré’(t)o.,
¢cudl de los siguientes serd probablemente el AG® de disociacién del 4cido monocloroacetico :
() 48,1, (i) 27,1 o (iii) 16,3 kJ mol—'? . -

(c) El 4cido tricloroacético es un écido mucho mas fuerte' que el ac,1d9 acet};:‘o, au.ré(ﬁ;e
el AF *de su disociacién es practicamente igual alAH® de disociacion del acido 3cetlQ0i S
de los siguientes es probablemente el valor de AS; Ifgra la disociacién del acido triclo
tico: (i) —8.4, (ii) —168,2 o (iii) —90 J K=' mol —'r o . :

6.()El enzima triosa fosfato isomerasa cataliza la interconversion del ghceraldehldo
3-fosfato (G 3-P) y la dihidroxiacetona fosfato (DHAP),

G 3-P — DHAP
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Si la constante de equilibrio termodinidmica para la reaccién, en la direccién de la formacién
de DHAP, es 22 a 298 K en disolucién acuosa a la presién atmosférica, calcular el valor de
AG®para esta reaccién.

7. En presencia del enzima lactato deshidrogenasa, el piruvato es reducido por el
NADH a pH 7 en disolucién acuosa,

piruvato + NADH + Ht = lactato + NAD+

Determinar el valor deAG®’a pH 7 para esta reaccién, dado que Eo’ a pH 7 para piruva-
tollactato es —0,19 V y Eo’a pH 7 para NAD+ NADH es —0,32 V. (La constante de Faraday
es 96487 J V-! mol-?)

8. La importante hidrdlisis del acetil-coenzima A es una reaccién exergénica en la célula
viva, Si tiene lugar segin la ecuacién
acetil-CoA + H,0 = acetato- + H+ + CoA AG® = —15,48 k] mol-*
¢cudl serd el valor de AG para esta reaccién a 298 K y pH 7 cuando acetato~, CoA y
acetil-CoA se hallen presentes en una concentracién 0,01 mol dm—*? (Considerar coeficientes
de actividad unidad para los propésitos de este calculo.)

9. El enzima malico, purificado a partir de higado de mamifero o a partir de bacterias,
cataliza la descarboxilacién oxidativa del malato,

malato®~ + NADP+ = piruvato + NADPH + CO, (g)

SiAG®para esta reaccién a pH 7 es —1,5 k] mol~’, calcular su AG a pH 7 con los compo-
nentes en una concentracién de 0,01 mol dm—* excepto para el CO,, a un veinteavo de la
presion atmosférica estiandar. (Considérense coeficientes de actividad unidad.)

10. La adicién de agua al fumarato para obtener malato,

fumarato®~ + H,0 = malato®*~

es esencial para el funcionamiento del ciclo de los acidos tricarboxilicos en los tejidos del
hombre y de la rana. Cuando esta reaccién se lleva a cabo a 25°C y a un «pH aproximada-
mente fisiolégico», se obtienen los valores de —3,68 k] mol~' y +14,89 k] mol-' para AG®’
y AH*® respectivamente. Calcular los valores de AG®/para esta reaccién al mismo pH pero,
(a) en €l hombre a 37° C y (b) en una rana a 7° C.

11. Una disolucién saturada de acido r-aspartico (un aminoacido) a 298 K contiene una
concentracién 0,0355 molal de 4cido aspartico sin disociar. Si:

(a) el coeficiente de actividad molal del 4cido L-aspartico en su disolucién acuosa 0,0355
molal es 0,45,

(b) AG,® del Acido r-aspartico (sélido) es —721,4 k] mol~?, -

(c) AG,® del ion r-aspartico en esta disolucién acuosa es —699,2 k] mol~";

calcular el valor de AG® para la ionizacién del 4cido L-aspartico.

Equilibrio quimico y
acoplamiento de reacciones

Las reacciones quimicamente reversibles avanzan hacia un estado estable d,e

: 3 S s ;
equilibrio quimico el cual posee propiedades quimicas, cinéticas y termodina-
micas caracteristicas.

NATURALEZA DEL EQUILIBRIO QUIMICO
1. Composicién quimica de Ia mezcla de equilibrio

Supongamos que dos compuestos, A y B, se interconvierten en la reaccion
A — B. Cualesquiera que sean las cantidades en que se encuentren A y B al
comienzo de la reaccién, en el equilibrio, a una determinada temp’ergtura, se
encontrardn presentes en concentraciones cuya proporcién es c.ara,cterlstlca‘ de la
reaccién. La composicién de esta mezcla de equilibrio no cambiard en un sistema
isotérmico.

concentracién de producto en el equilibrio
B e PRRE
concentracién de reactante en el equilibrio

Por convencién, el cociente

denomina constante de equilibrio (K.) de la reaccion. Por tanto, - ¢
(i) la constante de equilibrio K. para la reaccién A = B en el sentido de i);
macién de B a partir de A es igual a [B]/[A], donde [B] y [A] son o
concentraciones de B y A en el equilibrio. De forma similar, la reacct o

en el sentido de formacién de A a partir de B tendrd como constante

equilibrio [A]/[B], la cual es, por consiguiente, igual a 1/K.;
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