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Si no han estudiado nunca termodinamica, probablemente serd necesario que lean antes
un poco sobre el tema. Algunos libros de interés son:

Moore, Walter John, Quimica fisica, Urmo, S. A. de Ediciones, 1977.

Eisenberg, D. S. y Crothers, D. M., Physical Chemistry with Applications to the Life
Sciences, Addison-Wesley Publishing Co., 1979.

Tinoco, 1., Sauer, K. y Wang, J. C., Physical Chemistry: Principles and Applications in
Biological Sciences, 3* Edicion, Prentice-Hall, Inc., 1994.

Van Holde, K. E., Physical Biochemistry, Prentice-Hall, Inc., 1985.

La termodinamica nos permite predecir como cambiaran las reacciones quimicas en
funcién de la temperatura y como los cambios en la estructura de las moléculas pueden
afectar a las propiedades de equilibrio de una concentracion de dichas moléculas.

Hay cuatro propiedades termodindmicas basicas:

AG — Variacion en la energia libre entre reactivos y productos; esta propiedad mide la
capacidad del sistema para reaccionar. Las reacciones con un valor AG negativo tienen
lugar de forma espontdnea. Las reacciones en las que AG es positivo es necesaria una
aportacion de energia para que se produzca la reaccion.

AH — Variacion de la entalpia entre reactivos y productos; la entalpia es el calor
liberado o absorbido por una reaccion a presion constante. Las reacciones que absorben
calor tienen un valor AH positivo y las que producen calor lo tienen negativo.

AS — Variacion de la entropia entre reactivos y productos; la entropia es un calculo
estadistico del nimero de procesos o posibles conformaciones. Un AS positivo indica
que el desorden o numero de conformaciones posibles del sistema estd aumentando y
viceversa.

AC, — Variacion en la capacidad calorifica entre reactivos y productos; cuando se
calienta una disoluciéon de moléculas, parte de la energia térmica aumenta la energia
cinética de las moléculas, incrementando la temperatura, mientras la otra parte da lugar
a vibraciones mas rapidas o a la rotacion de la molécula. La capacidad calorifica mide la
energia que puede almacenar una molécula en estas rotaciones o vibraciones internas.

AG proporciona una especie de funcion contable elemental para las
reacciones quimicas.

La variacion de energia libre de una reaccion se puede calcular a partir de la constante
de equilibrio de dicha reaccion, mediante la siguiente ecuacion:
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constante de los gases

# constante de equilibrio

\
AG°= -RT InK

T temperatura absoluta

variacion estandar de la energia libre de Gibbs

AG?® es una funcién de la constante de equilibrio de la reaccion, la constante de los gases
R (1,98107 kcal/mol-g) y la temperatura absoluta (en °K). Hay que recordar que T(°K)
= T(°C) + 273. Algunos bioquimicos politicamente correctos emplean kJ/mol en lugar
de kcal/mol. La conversion es relativamente sencilla, ya que 1 kcal/mol = 4,2 kJ/mol y
R = 8,3 +10 kJ/mol-g en estas unidades.

AG?® se conoce como variacion estandar de la energia libre de Gibbs, donde el cero
especifica un conjunto estandar de condiciones de reaccion, entre las que se incluye
presion constante (que casi siempre es de 1 at en las reacciones bioquimicas), una
temperatura dada y un conjunto de concentraciones estandar. La temperatura que se

emplea para calcular AG® es para la que se ha medido la constante de equilibrio (K¢q) de
la ecuacion. Las concentraciones estdndar de reactivos y productos se presupone que
son 1 M, salvo que se especifiquen de forma explicita otros valores.

Es muy util poder hacer un célculo aproximado del valor de AG® sin necesidad de
utilizar una calculadora. El modo mas facil de lograrlo es utilizar AG® = -2,3RT log(K)
~ -1,35 log(K) a temperatura ambiente. Asi, una constante de equilibrio de 10"° M nos
dara un AG°® de 13,5 kcal/mol. Del mismo modo, un cambio de orden 10 en K
modificara AG® en 1,35 kcal/mol.

Una vez que se conoce el valor de AG® para una reaccion, es posible calcular la
constante de equilibrio con la siguiente ecuacion:

_AG®/RT
Keq= ¢

(Qué mide exactamente AG®°? Lo que mide no es la energia libre necesaria para
convertir la totalidad de los reactantes 1 M en productos 1 M a una temperatura y una
presion especificas. Necesitamos convertir 1 mol de reactivos en 1 mol de productos,
pero nos interesa la energia libre de este proceso cuando la reaccion se produce sin que
las concentraciones de reactivos y productos cambien. Supongamos que tenemos una
disolucion 1M[A], IM[B] y 1M[AB] para la reaccion A+B < AB. Dejamos que una
molécula de A se una a otra de B para formar un nuevo compuesto AB. Claramente, la
variacion en el grueso de las concentraciones de A, B y AB no se puede medir. Si
pudiéramos calcular la cantidad de energia libre que se produce o consume en esta
simple asociacion, nos bastaria con multiplicar este valor por 6+10* moléculas/mol para
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calcular AG® de la reaccidon de asociacion. A continuacion, veremos como AG® de una
reaccion cambia cuando las concentraciones de los reactivos y los productos pueden
cambiar.

Obsérvese que las constantes de equilibrio se definen para la reaccidon que se desarrolla
desde las especies moleculares de los reactivos representados en la parte inferior de la
expresion de equilibrio hacia los productos que figuran encima. Cuando utilizamos una
constante de equilibrio para calcular AG®, la variacion de la energia libre se produce
también para la reaccion que tiene lugar de arriba a abajo.

) [AI[B]
AGH, =-RTInKy=-RT I — ‘)

De este modo, si se utiliza K4 para calcular AG® en reacciones bimoleculares, la energia
libre sera la asociada a la disociacion del compuesto y la variacion de la energia libre
serd positiva siempre que K4 < 1M. Esto tiene sentido. Si Kg es 10"6M, sera necesario un
aporte de energia para disociar para disociar el compuesto cuando todas las especies se
encuentran en concentraciones 1M. Si se emplea K, para calcular AG®, la energia libre
serd la de asociacion del compuesto.

[AB]
[A][B]

Para una reaccién en la que K, > lM’l, la variacion de la energia libre de asociacion
sera negativa cuando todas las especies estén presentes en concentraciones 1 M. La
expresion AG® gis = - AG® 450c s€ cumplira siempre. Cuando se emplean constantes de
equilibrio unimoleculres para calcular AG®, la variacion de energia libre resultante es,
una vez mas, para la reaccion que se produce desde las especies de la parte inferior
hacia las que estan encima.

AGS

A500C

=-RTInK,=-RT In

AGS..=-RTInK,=-RTI LUl
ALY Josp ™ - n Ky = - n m

AG® depende de AH®, AS° y de la temperatura.
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energia libre entalpia entropia

ZE

AG® = AH® —TAS®

f

temperatura absoluta

El valor AH® de una reaccion se puede determinar directamente, mediante el uso de un
calorimetro, simplemente midiendo la cantidad de calor que se produce o se consume en
la reaccion. Como se explica a continuacion, también se puede determinar AH®.

Para la mayoria de las reacciones, AS® no se mide directamente, sino que se calcula a
partir de AG°, AH® y de la temperatura. Sin embargo, se puede calcular AS® para
procesos de dilucion sencillos. La entropia de una etapa es proporcional al numero de
etapas posibles desde el punto de vista energético.

S = R In (# etapas)

AS = R | [F etapas finales]
) [# etapas iniciales]

En las reacciones de dilucion, el nimero de etapas es inversamente proporcional a la
concentracion; hay mas etapas posibles para una molécula a bajas concentraciones que a
altas. De este modo, la variacion de la entropia a lo largo de la dilucidon es positiva
(favorable) siempre y cuando la concentracion inicial sea mayor que la final.

[+ etapas finales] [conc. nicial]
|# etapas iniciales] " Tconc. Tinal]

AS;; =R In

En relaciones enlazadas, los AG® son aditivos.
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En los equilibrios dobles, sabemos que la constante de equilibrio de la reaccion global
es el producto de las constantes de equilibrio de cada proceso.

[BI[C] [C]

_ _ IBJ[C
Rea = MR = TRTET 1A

La variacion de la energia libre de la reaccion global entre A y C es igual a la suma de
las variaciones de energia libre de cada etapa.

AGgiobat = AGy + AG;

Si sustituimos —RT InK; por AG; y —RT InK; por AG; y, a continuacion, simplificamos,
obtenemos:

éGglﬂba] = -RT In K[K] =-RT In ch

En reacciones dobles, AH® y AS° son también aditivos.

n’isglobul — AS] + ASE

Al—lglu:lbzﬂ — AH] + rﬁ.Hj

En cualquier proceso ciclico, los cambios globales en AG, AH y AS deben ser igual a
cero y el producto global de las constantes igual a 1.
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AG, + AG, + AG, =0
i'kﬂ:\ AGE : . J
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(Por qué son importantes las concentraciones para AG?

En las reacciones bimoleculares, AG® es la variacion de energia libre que se produce en
la conversion de reactivos en productos en concentraciones estandar 1M. Sin embargo,
¢éstas no son las concentraciones de reactivos y productos que despiertan mayor interés.
El valor AG para la reaccion AB <> A + B se puede calcular en condiciones no estandar
mediante la ecuacion:

RN(AN

AG = AG°+RT In
a 1 [Xﬂb]

donde [Y,], [Zv] ¥ [Xap] son las concentraciones de [A], [B] y [AB] de la reaccion en
cuestion.

Para derivar esta ecuacion, debemos construir un ciclo termodindmico para una reaccion
de disociacion. La reaccion situada en la parte superior es una disociacion en la que
todos los reactivos y productos se encuentran en concentraciones estdndar 1M; la
situada en la parte inferior muestra una disociacion para cualquier otro conjunto de
concentraciones de reactivos y productos; y las reacciones verticales son diluciones.
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AG”®
AB(1 M) —A(1 M)+ B(1 M)

AB(X, M) —»A(Y, M) + B(Z, M)
AG

AG” + AG2 + AGs = AG + AG

Puesto que AGj, AG; y AGs; son energias libres de dilucién, so6lo habra que tener en
cuenta la variacion de entropia, ya que no se forma ni se rompe ningun enlace. De este

modo, AHg4;; =0y:

AGdgil = AHdil - TAS4i1 = - TASqil

N > ~/
v O | diluir > 7 o v
e — "
r~ o
>.r'- v/ 5

Asi, el ciclo termodinamico pasa a ser:
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AG®°
AB(1 M) —» A(1 M) + B(1 M)
-RT In % -RT In ‘i -RT In ,IZ_

AB(X_, M) —» A(Y. M) + B(Z, M)
AG

AG+RT In (Xan)= AG"+RT In (Ya) + RT In (Zb)

Reajustando los términos, obtenemos:

Y, 11Z},]

AG = AG° +RT In
a a [Xﬂb]

Existen dos condiciones especiales: cuando [Ya] = [Zg] = [XaB] = 1M, AG = AG®,
como era de esperar, ya que no hay dilucion; cuando [Ya], [Zs] y [XaB] son
concentraciones en equilibrio, entonces:

IAIBL - oo IAIBL

[AB]

AG=-RT In

Hay varias formas de expresar el hecho de que AG es igual a cero para los sistemas que
han alcanzado el equilibrio. En condiciones de equilibrio, no se absorbe ni se libera
ninguna energia libre durante la conversion de reactivos en productos. Del mismo
modo, en equilibrio, no hay ninguna “tension” o desplazamiento de compensacion en la
reaccion.

En una reaccion unimolecular, A < B, la variacion de energia libre en concentraciones
distintas de las estandar se calcula a partir de la expresion:
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. - [productos]
AG=AG° +RT In —————
[reactivos]|

Es importante entender por qué en todas las reacciones la variacion de energia libre es
funcién de las concentraciones de reactivos y productos. AG se puede considerar un
indicador de si la representacion de la energia libre local de la reaccion tiende al ascenso
o al descenso. Un AG negativo representa las reacciones en las que la gréfica
experimenta un descenso y un AG positivo, aquellas en las que tiende al ascenso.
Examinemos una reacciéon de disociacion, AB < A + B, con Ky = 1 uM. A
continuacion, iniciemos diferentes reacciones de disociacion con distintas
concentraciones iniciales de [ABy], [Ao] v [Bo]. (En qué medida se desarrollara cada
una de las reacciones de disociacion?

[ABo] =[AG] =[Bo] = 1M disociacion ascendente AG = 8.2 keal/mol
[ABy] = [As] = [Bo] = 1T uM sistema en equilibrio AG = 0,0 keal/mol
[ABy] = [As] = [Bo] = | pM dizociacion descendente AG = -8.2 keal/mol

Para la reaccion unimolecular A < B, AG sera igual a AG® mientras [Ao] = [Bo], ya que
la entropia de la dilucion de los reactivos en el ciclo termodindmico serd igual a la
entropia de dilucion de los productos. Si [Ag] # [Bo], entonces AG # AG°. Supongamos
una reaccion con una constante de equilibrio K.

[Ag] = 10¢[B, /K A—B descendente AG = -1.35 keal/mol
[Ag] = [Bal/ sistema en equilibrio AG = 0.0 keal/mol
10+[A,] = [Bo)JK A—DB ascendente AG = 1.35 kcal/mol

Una vez mas, la representacion grafica de la energia libre puede ser ascendente o
descendente, en funcion de las concentraciones de reactivos y productos.

En qué medida la temperatura depende de AG, AH, AS y K.

La ecuacion AG® = AH® - TAS® puede resultar engafiosa, debido a que parece una
sencilla ecuacion lineal, con la temperatura (T) como Unica variable. Sin embargo, la
realidad es que tanto AH® como AS° varian en funcion de la temperatura, en caso de que
haya diferencia entre las capacidades calorificas de los reactivos y las de los productos.

JAH -
T S

La solucion integrada es:

AH = 5.{__1]'1'—[‘ + ﬂHU K
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De este modo, AH® es una sencilla funcion lineal de la temperatura y es posible calcular
AC, como la pendiente de una grafica que muestre los valores de AH® obtenidos a
distintas temperaturas. En la grafica que se muestra a continuacién, AC, = -1,5
kcal/mol-g y AH® = 0 kcal/mol a 298 °K. Obsérvese que el valor de AH® para la reaccion
cambia de signo y que la reaccion pasa de ser endotérmica a ser exotérmica a esa
temperatura.

40 =
= 20 ¢
S o : ' :
e 280 300 3120
L
= -z0 +

40 4+

temperatura {(“K)

Conocer AC, y AH° a una temperatura, permite calcular AH° a cualquier otra
temperatura.

La entropia también es una funcion del tiempo.

JAS  AC,
JdT T

La solucion integrada en este caso es:
AS1 = AS2 + ACpeIn (T1/T2)

En la grafica que se muestra a continuacion para una reaccion en la que AC, = -1,5

kcal/mol y AS, = 0,004 kcal/mol-g a 298°K, se puede ver como —TAS varia con la
temperatura. La grafica presenta una ligera curvatura que indica la dependencia
logaritmica de la temperatura. En la reaccién mostrada, el valor de AS® para la reaccion
cambia de signo al aproximarse a la temperatura ambiente.
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Debido a que la variacidon en la capacidad calorifica determina el modo en el que la
entalpia y la entropia de la reacciéon varian con la temperatura, AH® y AS° serdn
independientes de la temperatura siempre y cuando AC, sea igual a 0, algo bastante raro
en sistemas biologicos.

Dado que AH®, AS° y T son todas funciones de temperatura, AG® variard también con la
temperatura, como se puede ver en la grafica mostrada a continuacion en la que, a

298°K, AH® = 0 kcal/mol, AS® = 0,004 kcal/mol-g y AC, = -1,5 kcal/mol.

0.8 T
. 0.4+
=
=
= 0 : : |
.:_.,
= 2%0 300 3120
.:_-.-l 04 4+
T
=
=0 .8 ==
=1 2 k=

temperatura ( "K)

Cabe destacar que, al comparar las graficas de AH®, TAS® y AG® en funcién de la
temperatura, se pueden observar grandes variaciones en los valores AH® y TAS® al pasar
de 270 a 315 °K, mientras que en AG® los cambios son relativamente pequefios. Esto se
debe a que la variacion en AH®, compensa con creces la de TAS®. Este proceso se
conoce como compensacion entropia-entalpia. Para ver como varia AG® con la
temperatura, empezar con:
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AG® = AH® — TAS®
Tomando las derivadas de todos los términos con respecto a T:
IAG®/IT = IAH/IT — TIAS/T — ASCIT/IT

Sustituir AC, en dAH"/JT y ACy/T en dAS“/dT; obsérvese que los dos primeros
términos se anulan entre si. Esta anulacion es el origen de la compensacion entropia-
entalpia: la mayor parte de la variacion que se produce en TAS® con el cambio de
temperatura anula directamente la variacion en AH®.

dAG .
o1 M

De este modo, la pendiente de la grafica de AG® frente a la temperatura es -AS°® y AG®°
alcanzard un valor maximo o minimo cuando AS° = 0.

Las constantes de equilibrio varian también en funcion de la temperatura, como muestra

la ecuacion de van’t Hoff. A continuacion, se muestra la derivacion de esta
interrelacion:
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-RT In (K) = AG® = AH" - TAS®

AH®

-Rln(K) = - AS°

aln{ ) 91/T) lT
IELE ﬁg

v

Y —

ACp ACH
T T
pdn(K) _ dT
RoTm — 257

dIn (K) _AH"
d(1/T) R

In(K) y, por tanto, también K, cambian con la temperatura, a menos que AH® = 0.

Una alternativa a la ecuacion de van’t Hoff es la siguiente:

Jdln(K) _ AH°

al RT2

Calculando las constantes de equilibrio a distintas temperaturas, podemos determinar
AH® a partir de la pendiente de la representacion grafica de In(K) frente a 1/T. Si

AC,#0, la representacion grafica de la ecuacion de van’t Hoff serd una curva y AC, se

podra calcular como segunda derivada. Por el contrario, si AC, = 0, la representacion
grafica de la ecuacion de van’t Hoff sera una recta y AH® serd independiente de la
temperatura.
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Repaso de como se calculan los parametros termodinamicos

La constante de equilibrio (K) se calcula a partir de las concentraciones en equilibrio de
reactivos y productos.

La variacion de energia libre en una reaccion en condiciones estandar (AG®) se calcula
mediante —RT In(K).

La variacion de energia libre en una reacciéon con concentraciones distintas de las
estandar (AG) se obtiene a partir de AG® + RT In([productos]/[reactivos]).

La variacion de entalpia de una reaccion en condiciones estandar (AH®) se determina

mediante el uso de un calorimetro o calculando las constantes de equilibrio a distintas
temperaturas y utilizando la ecuacion de van’t Hoff.

La variacion en la capacidad calorifica de una reaccién en condiciones estandar (AC,)
se obtiene midiendo la dependencia que presenta AH® de la temperatura.

La variacion en la entropia de una reaccion en condiciones estandar (AS°) se calcula con
(AH®- AG®)/T.
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Listado de ecuaciones utiles
AG® =-RT In (K) = AH" - TAS®

_ -AGoRT

para A8 = A+B

) ) [Y,1[Z]
AG = AG® + RT [n —22200
[Xap]
para reactivos < productos
i i yroductos
AG = AG° +RT In [l—.]
[reactivos]

dependencia de la temperatura por parte de los pardametros termodinamicos

AH = iﬁHJ‘Cf + ,ﬁcx[)'{T'T['Cf)
AS = ASer + ACpeIn (T/Trer)

.iG — ..E.H“}t - T.&S[-Qf + ;'3.(__1[)‘(_[‘ - TJ*Q{'\‘ T‘Il] {TT[Q{'}}
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OAH AC

“JTr TP
JAS _ AC,
JT T
JAG i}

= -AS
JT A

JdIn(K) _  AH”
d(1/T) R

JdIn(K) _ AH°
T RT2
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