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Unidad 1

PROPIEDADES DE LOS GASES, LOS SOLIDOS Y LOS
LiQuiDos

La materia se presenta en tres estados de agregacion: sdlido, liquido y gaseoso. Para
comprender las propiedades que presentan estos estados de agregacion, basta
considerar a la materia como formada por particulas discretas que, de acuerdo con
las fuerzas que se producen cuando estas particulas interactian, determinan el
estado de agregacion.

LA NATURALEZA DE LOS GASES

Los gases constituyen la forma mas simple de la materia, y muestran un
comportamiento tipico que los caracteriza. Por ejemplo, tienden a llenar completamente el
recipiente que los contiene, lo que demuestra que las particulas en los gases se mueven
libremente en el espacio. Son facilmente compresibles, lo que indica que existe mucho
espacio libre entre las particulas. Pero la caracteristica mas relevante es que ejercen presion,
lo que sugiere que se mueven aleatoriamente, chocando entre si y contra las paredes del
recipiente que los contiene. De acuerdo con estas caracteristicas, los gases pueden ser
descriptos como una coleccién de particulas moviéndose en forma libre y aleatoria, chocando
permanentemente entre ellas y contra las paredes del recipiente que las contiene (Figura
1.1).

Figura 1.1. Esquema de las particulas gaseosas
encerradas en un volumen, moviéndose en forma
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Comportamiento de los gases

A pesar de su naturaleza caédtica, el comportamiento de los gases no soélo puede
estudiarse cientificamente, sino que, de hecho, fue la primera forma de la materia en ser
estudiada. Estos estudios dieron lugar a las leyes de Boyle (1661) y Charles (1787), que
describen su comportamiento general.

Los gases se caracterizan por variar sus propiedades fisicas con la presidon, la
temperatura y la cantidad. Veremos en detalle cada uno de estos factores.

La dependencia con la presion

Robert Boyle noté que cuanto mayor es la presion de un gas, menor es su volumen.
Por lo tanto, pudo establecer que el volumen es inversamente proporcional a la presion
aplicada, si la temperatura y la cantidad permanecen constantes.

Simbdlicamente, la Ley de Boyle se expresa como:



vol
P

donde el simbolo O representa la proporcionalidad.
Una forma equivalente de expresar la Ley de Boyle es:
PV = cte. a Ty m fijas

Graficamente, la Ley de Boyle puede representarse de varias formas (Figura 1.2):
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Figura 1.2. Representacion grafica de la Ley de Boyle. Para
bajas presiones, el volumen aumenta, y viceversa. Para
presiones muy altas, el comportamiento predicho por la Ley de
Boyle no se verifica.

Notese que para altas presiones, la Ley de Boyle no se cumple. Estas desviaciones al modelo
matematico propuesto se verifican cuando el gas es muy denso o esta frio.

En la Figura 1.3 se esquematiza la Ley de Boyle. Cuando un gas se encuentra
ocupando un volumen determinado, ejerce una presion dada por los choques que sus
particulas ejercen contra la pared del recipiente. El efecto de un aumento de presién produce
una disminucién del volumen ocupado por las particulas, con el consecuente aumento de
choques contra las paredes. La Ley de Boyle establece una dependencia inversa sencilla, que
permite predecir el efecto del cambio de la presién sobre un gas. De esta manera, es facil
predecir que si la presién aumenta al doble, el volumen disminuird a la mitad, y asi
sucesivamente.

Figura 1.3. Esquema de la Ley de Boyle para un gas. Un
aumento de la presion provoca una disminucion del volumen.



Dependencia con la temperatura

La dependencia del comportamiento de un gas con la temperatura fue estudiada por
Charles, quien determind que el volumen de un gas es proporcional a la temperatura cuando
la presion y la cantidad permanecen constantes.

Simbdlicamente, la Ley de Charles se representa como:

voT

y graficamente (Figura 1.4):

Figura 1.4. Representacion grafica de la Ley de Charles

Al igual que la Ley de Boyle, la Ley de Charles no se verifica en condiciones de un gas muy
denso o muy frio.

Cuando se representa la variacién del volumen de un gas frente a la temperatura para
distintas cantidades de gas, todas las rectas extrapoladas convergen en un Unico punto. Este
punto indica que existe una temperatura para la cual el volumen de un gas seria nulo. Esta
temperatura es de -273.15°C, y en base a este dato, se define una escala absoluta de
temperaturas, para la cual T = 0 K se corresponde con un valor de -273.15 en la escala
Celsius.

Dependencia de la concentracion
La cantidad de material se describe en funcién del nimero de moles. Esta unidad de
materia se corresponde a un numero de particulas dado por la constante de Avogadro

N = 6.022 x 103 mol™*

Simbodlicamente la Ley de Avogadro se describe como:
ViOn
De acuerdo con la Ley de Avogadro, el volumen ocupado por un mol de cualquier gas es el
mismo a una temperatura y presion fijas. Cuando T = 0°C y P = 1 atm, este volumen es de
22.4 L. Las condiciones antes mencionadas, T = 0°C y P = 1 atm, se denominan condiciones
estandar, y se representa como PTE (presidn y temperatura estandar).
El volumen de 1 mol de gas se representa como el volumen molar (V). Por lo tanto,

la Ley de Avogadro se representa por la siguiente igualdad:

Vim=22.4L aPTE

Si denominamos n al nimero de moles de un cierto gas, entonces el volumen ocupado por
esta cantidad sera:

V =n.V,



Al igual que con las otras leyes, la Ley de Avogadro sélo se cumple para un gas poco denso.

La ecuacion del gas perfecto

Las observaciones anteriores generalizan un comportamiento para los gases poco
densos. Estos gases poco densos y que cumplen con las leyes de Boyle, Charles y Avogadro
se denominan gases perfectos.

Combinando las conclusiones de las leyes que describen al gas perfecto:

VO1/P o PV =cte Ley de Boyle
voT Ley de Charles
ViOn Ley de Avogadro

se puede concluir que
PV ONT

Para poner esta expresion como una igualdad, es necesario definir una constante de
proporcionalidad, que llamaremos constante molar del gas perfecto, o como se la conoce
usualmente, constante de los gases, simbolizada por R. El valor de R es independiente de la
naturaleza del gas, y vale 0.082 L atm mol™ K,

Con esta definicion, llegamos a una ecuacidén que describe el comportamiento del gas
perfecto:

PV = nRT

Mezcla de gases

Dalton describié la mezcla de gases perfectos en funcidén de la presion y su
composicion.

Consideremos n, moles de un gas A encerrado en un recipiente de volumen V a la
temperatura T. De acuerdo con la ley del gas perfecto, la presion ejercida por ese gas sera:

Pa=my

Andlogamente, para ng moles de un gas B en las mismas condiciones:

P, = nE,,E
\

¢Qué sucede cuando en el mismo recipiente, y a la misma temperatura, se mezclan los dos

gases? Dalton concluyd, a partir de sus experimentos, que ambos gases actuan

independientemente sin afectarse mutuamente. Esto es, cada gas ejercera la presidn P, y Pg,

de manera que la presion total (Pr) del sistema sera la suma de ambas presiones:

PT=PA+PB

La presidn que ejerce cada gas (P, Y Pg) se denomina presion parcial. Retomando la ecuacion
anterior, y sustituyendo por las definiciones de P, y Pg,

P. =n E+n E
T A V B V

reordenando
RT

Pr =(n, +ng)—
T (A B)V

donde (na + ng) representa el nUmero total de moles gaseosos, nr



La cantidad de materia correspondiente a cada una de las sustancias gaseosas se puede
expresar en funcién de la cantidad total a través de las fracciones molares, x, de acuerdo
con:

XA = niA XB = i
N, n;
de donde es facil demostrar que
P, = X,P; Py = xP;

Generalizando, para una mezcla de i gases, la presidn parcial de cada uno de ellos en la
mezcla puede calcularse como:

La ley de Dalton se cumple para aquellos gases que se comportan como gases perfectos. Por
lo tanto, a la mezcla de gases se le aplica las mismas restricciones que a ellos: es valida para
gases perfectos que forman una mezcla poco densa una vez puestos juntos en un recipiente.

Modelo molecular para el gas perfecto

Hasta ahora hemos llegado a establecer un modelo matematico que describe el
comportamiento del gas perfecto. Este modelo nos permite realizar calculos y realizar
predicciones numéricas para las diferentes propiedades del gas perfecto.

Es conveniente ahora desarrollar un modelo molecular para el gas perfecto. ¢éEn qué
consiste esto? Un modelo molecular es una “imagen” que nos permite visualizar las
moléculas, y de esta manera facilitar la interpretacién de los resultados.

Para el gas perfecto, se ha desarrollado un modelo molecular que se basa en los
siguientes supuestos:

i) el gas se describe como una coleccidon de particulas idénticas de masa m en
movimiento aleatorio continuo

i) se considera que las particulas son como puntos, es decir, no tiene volumen

iii) las particulas se mueven sin interactuar unas con otras, excepto por las
colisiones derivadas de su continuo movimiento

iv) todas las colisiones (de las particulas entre si y con el recipiente que las

contiene) son elasticas, es decir, que mantienen su energia traslacional después del choque.

Teoria Cinética
Con base al modelo presentado en el apartado anterior, se puede demostrar que la ecuacion
del gas perfecto puede representarse de acuerdo con la siguiente ecuacion:

PV = INmc
3

donde N es el nimero de particulas presentes, m es la masa de cada particula, ¢ es la

velocidad cuadratica media y los otros simbolos tienen su significado habitual.
De acuerdo con la definicion de nimero de moles (n), la ecuaciéon anterior puede
expresarse también como:

PV = %n(PM)?

donde PM es la masa molar.



Cabe notar que de acuerdo con el modelo de gas perfecto empleado, todas las
particulas colisionan a la misma velocidad si la temperatura se mantiene constante, por lo
que corresponde a una expresion del tipo PV = constante, es decir, estda de acuerdo con la
Ley de Boyle.

Si comparamos la expresién anterior con la ecuacion correspondiente al gas perfecto,
PV = nRT, podremos obtener un significado para la velocidad cuadratica media de las
particulas. Igualando ambas expresiones:

%n(PM)g - NRT

o 3RT
PM

y definiendo la raiz cuadrada de la velocidad cuadratica media, velocidad rcm (C.em)

_ = _ [3RT
Crcm_\/:_ W

llegamos a esta expresidn que nos permite sacar algunas conclusiones interesantes. En
primer lugar existe una proporcionalidad (no directa) de la raiz cuadrada de la velocidad
cuadratica media con la temperatura: a mayor temperatura, mayor sera esta velocidad. En
segundo lugar, la velocidad rcm tienen una proporcionalidad inversa con la masa de las
particulas, es decir, las particulas con mayor masa se mueven mas lentamente que las de
menor masa.

Distribucion de Maxwell-Boltzmann

Vale la pena notar que hasta ahora hemos considerado a las particulas como un colectivo con
una velocidad media que las representa a todas. Este hecho tiene implicita la idea que cada particula
tendrda una velocidad propia de manera que el
conjunto posea la velocidad media. Una forma
de contemplar las velocidades individuales de
cada particula es considerar el numero de
particulas que tienen una velocidad dada. Esto
da lugar a una distribucién de velocidades que se
conoce como distribucion de Maxwell-Boltzmann.
En esta distribucién se observa que a mayor
Alta temneratur temperatura, mayor es la dispersion de las
velocidades, y mayor es el valor de la velocidad
rcm.

Raia temneratii

No. Particulas

Difusion y efusion
velncidar La difusion y la efusion son
fendmenos relacionados con el movimiento
de las particulas en relacion a su
concentracion. El proceso de difusion
consiste en la dispersion de las particulas desde una regidon de alta concentracion a otra de
baja concentracién. Este proceso sélo serd observable si consideramos que las regiones de
alta y baja concentracidon se encuentran separadas por una barrera porosa.

Por su parte, el proceso de efusion es el escape de un gas a través de un agujero

pequeio. Este proceso es observable en nuestra vida cotidiana, como en el caso del pinchazo
de una llanta o de un globo.
Ambos fendmenos estan cuantitativamente descriptos por la Ley de Graham: a temperatura
y presion constantes, las rapideces de efusion y difusion de un gas son inversamente
proporcionales a la raiz cuadrada de su masa molar. Como las rapideces de escape son
inversamente proporcionales al tiempo de escape, para un mismo volumen de gas que
escapa se puede establecer la siguiente relacién:

tg _rapidezy  |(PM)g
ty rapidezg |(PM),




La Ley de Graham puede ser explicada en base al modelo molecular que estamos analizando.
En el caso de la efusion, la rapidez con la que se produce sera proporcional a la frecuencia
con que las moléculas chocan contra el area del agujero. Esta frecuencia es proporcional a su

velocidad v rcm, que a su vez es proporcional a 1/./(PM), por lo que la rapidez de efusion
también sera proporcional a 1//(PM).

Densidad de los gases

Una de las caracteristicas de la materia es su densidad, que se define como la masa
de una sustancia contenida en una unidad de volumen. Es una propiedad macroscdpica que
refleja las caracteristicas microscopicas de la sustancia, principalmente en el
empaquetamiento molecular. Asi, los gases, con una separacién muy importante entre sus
moléculas, tienen valores de densidad que son unas 1000 veces menores que la de los
liquidos y los sélidos.

Las dimensiones de la densidad son:

[p] =gmL*

El calculo de la densidad de una sustancia requiere de la medida experimental de la
magnitud de su masa y de su volumen. La masa es una magnitud que no depende de
variables externas, pero el volumen es dependiente de la temperatura y de la presién, por lo
gue la densidad también dependera de estas variables.

Gases reales
De acuerdo con el modelo matematico para el gas perfecto, considerando 1 mol de
sustancia, se debe cumplir que:

AV
RT

Definiremos el cociente planteado como factor de compresibilidad, Z, que vale 1 cuando se
trata de un gas perfecto.

Z
H.

NH3
Z=1

Cuando se estudia el factor Z y su variacidn con la presidn, se observa que los gases tienen
un comportamiento diferente al predicho por la ecuacion anterior, es decir, no en todas las
condiciones experimentales Z = 1.

Se pueden observar dos tipos de comportamiento. Por un lado, representado por el
H,, se observa un aumento constante de Z con la presidn, siempre en valores mayores que
1. Por otro lado, gases como el CH; o el CO, muestran un comportamiento general para el
que para valores de P < 350 atm, el valor Z < 1, mientras que para P > 350 atm, Z > 1. Esto
indica que alguno de los supuestos que se han realizado para describir a los gases perfectos
no se cumple. Considerando el modelo molecular supuesto para los gases perfectos, es facil
darse cuenta cuales son los supuestos mas alejados de la realidad:



i) las moléculas no pueden considerarse como puntos; de hecho, tienen un
volumen finito,

i) las moléculas interaccionan entre si; basta considerar la existencia de los gases
licuados para constatar este hecho.

Imaginemos qué pasa en un gas, pero suponiendo ahora que las moléculas son esferas de
volumen finito. A bajas presiones, las moléculas tienden a interactuar entre si, haciendo que
la frecuencia de los choques entre éstas y el recipiente sea menor. Entonces, a bajas
presiones, y para un gas real, se verifica que:

(PV.,) < (PV,)

gas real gas perfecto

A presiones mayores ya hemos visto que el volumen ocupado por los gases disminuye. Esto
provoca que el gas sea mas denso y comienzan a importar las fuerzas repulsivas entre las
moléculas. Estas fuerzas son significativas solamente cuando las moléculas se encuentran
muy proximas entre si. Por lo tanto, a presiones altas, se verifica que:

(PV.,) > (PV,)

gas real gas perfecto

Este razonamiento simple explica el comportamiento observado, e indica que un nuevo
modelo molecular para los gases debe tener en cuenta tanto el volumen de las moléculas
como la posibilidad de interacciones entre ellas. La aplicacién de este nuevo modelo

molecular por van der Waals (1873) dio lugar a un nuevo modelo matematico:

2
[P+\72](Vm—b)=RT o [P+Ei/|1j(v—nb):nRT

m

Constantes a y b de van der Waals Este modelo es formalmente parecido al del gas

Gas a (atm L?mol?) b (L mol'?) perfecto, pero contiene dos términos para

corregir la presion y el volumen tomando en
He 0.0353 0.0241 cuenta los nuevos supuestos.

El primer término contiene la constante a,
Ne 0.208 0.0169 gue tiene en cuenta las fuerzas de interaccion
H, 0.246 0.0267 entre las particulas. El segundo término, por su
parte, contiene a la constante b, que tiene en

N2 1.35 0.0386 cuenta el volumen de las particulas. Los valores
0, 1.36 0.0319 de a y b se encuentran tabulados y dependen de
la naturaleza del gas.
co 1.46 0.0393 La ecuaciéon de van der Waals puede
CO, 3.60 0.0427 emplearse para predecir el comportamiento de los
gases reales. Sin embargo, debe tenerse en
CH,4 2.25 0.0428 cuenta que se trata de un modelo. Sobre este
punto conviene hacer algunas puntualizaciones.
H,0 243 0.0303 La utilidad de los modelos en Fisicoquimica radica
NH3 4.19 0.0373 en su capacidad de generalizar y explicar el

comportamiento de un sistema (en este caso, los gases). Necesariamente los modelos
implican suposiciones y simplificaciones que facilitan la descripcion del sistema. Esto conlleva
la necesidad de restringir los modelos, pues es en extremo dificil tener en cuenta todos los
factores que influyen en el comportamiento de un sistema real.

El modelo del gas perfecto resulta adecuado cuando se trabaja con gases poco
densos, es decir, a presiones bajas. Por lo tanto, el comportamiento de un gas en estas
condiciones y la prediccion de la magnitud de sus propiedades son adecuadas. Cuando las
condiciones bajo las cuales fue desarrollado un modelo son diferentes, las predicciones del
modelo matematico fallan. ¢Qué es lo que se debe hacer en este caso? Existen dos
posibilidades: el modelo se descarta o se restringe; parece logico optar por la segunda
alternativa. Puesto que el modelo resultaréd adecuado bajo determinadas condiciones
experimentales, lo mas acertado es decir que el modelo del gas perfecto es adecuado para
estudiar el comportamiento de los gases a bajas presiones. Cuando las condiciones para las
cuales fue desarrollado el modelo del gas perfecto no se cumplen, se podran ensayar otros
modelos.



Otros modelos matematicos para los gases
La definicion de Z hecha anteriormente nos permite obtener otra ecuacién
matematica para describir el comportamiento de los gases reales:

PV = ZnRT
donde Z se denomina factor de compresibilidad. Es facil ver que:

_ PV
nRT

y que corresponde a la grafica que se vio anteriormente. De acuerdo con esta grafica, queda
claro que Z no es una constante, y que depende de las propiedades del gas. Hemos visto que
el principal factor que influye en el comportamiento de un gas es la densidad, que cuanto
mayor es ésta, mayor es la desviacidon observada respecto del modelo del gas perfecto.
Puesto que Z da cuenta de estas desviaciones, podemos escribir:

z=seofg 3] ol -

donde los coeficientes B, C, D, ... son constantes. Este tipo de ecuacidn se denomina
“ecuacion virial”, y a los coeficientes, “coeficientes viriales”. Las ecuaciones viriales surgen
de un teorema matematico que indica que toda funcion f(x) puede representarse a través de
un polinomio de grado n en x.

Resulta claro que la ecuacion virial es una aproximacion matematica para describir
un parametro, en este caso, el factor de compresibilidad Z que describe las desviaciones del
modelo del gas perfecto. Los coeficientes Vviriales deben ser determinados
experimentalmente. Cuando se obtiene una ecuacién virial, es dificil asignar un significado
fisico a cada uno de los coeficientes involucrados, debido al caracter puramente matematico
de su obtencioén.

Como veremos en la Unidad 2, las ecuaciones matematicas que relacionan las
diferentes propiedades de los gases (presion, temperatura, volumen) se denominan
ecuaciones de estado. En la siguiente Tabla, se resumen las principales ecuaciones de estado
que describen el comportamiento de los gases. Existen otras ecuaciones de estado que han
sido desarrolladas para describir el comportamiento de los gases en condiciones especificas,
y que pueden ser consultadas en el texto de Atkins.

Ecuacion de estado Modelo molecular Restriccion

PV =nRT Gas perfecto. Las Buena descripcion a
moléculas se consideran bajas presiones y
como particulas, que no para gases inertes.

interaccionan entre ellas.

an? Gas de van der Waals. Descripcion
(P + Vz](v -nb) =RT Considera un volumen semicuantitativa de
finito para las moléculas, y las desviaciones del
la existencia de modelo del gas
interacciones entre ellas. perfecto.
n n\ n) No tiene modelo molecular. Alta precision en el
PV =nRT 1+B[V]+C[V] +D(Vj + calculo de las

desviaciones.
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EL ENLACE QUIMICO

El enlace quimico es el concepto que permite describir y analizar la estructura de la
materia en sus diferentes estados de agregaciéon: sélido, liquido y gaseoso. Sin él no podria
explicarse porque se forman las moléculas, asi como tampoco cuales son sus propiedades ni
que factores determinan su geometria o estructura, ademas de la particular manera en que
ellas reaccionan para formar nuevas especies.

Sélo muy pocos elementos quimicos en el estado puro se encuentran bajo condiciones
normales de temperatura y presién en forma no enlazada o atémica: los gases nobles. La
mayoria de las especies quimicas son moléculas o entidades formadas por dos 0 mas atomos
enlazados entre si, que se asocian en alguno de los tres estados fisicos: sélido (s), liquido (I)
0 gaseoso (g).

En particular, los sdélidos estdn formados por moléculas discretas de féormula definida que
adoptan un determinado orden para formar una estructura cristalina. Pero existen sdlidos
cuyas unidades constitutivas no son moléculas discretas: es el caso de los metales en donde
los atomos se encuentran enlazados con sus vecinos en toda la extension del cristal.

A continuacién se describiran los modelos basicos del enlace quimico: idnico, covalente,
metalico, enlace de hidrégeno e interacciones de van der Waals.

Enlace ionico
Este tipo de enlace tiene lugar entre especies cargadas positivamente (cationes) y
otras cargadas negativamente (aniones). Son interacciones electrostaticas entre iones que
obedecen, por lo tanto, la ley de Coulomb. En este modelo los iones son considerados cargas
puntuales. La distribucidn de los iones en la estructura sélida es tal que las fuerzas de
atraccién son maximas y se minimizan las fuerzas de repulsién dentro de la red.
La energia electrostatica, E, con que interacciona un par de iones de carga q* y q” es:
- dd
4re r

donde g es la permisividad del vacio, r es la distancia que separa ambas cargas (distancia
interidnica en la red) y q+ representa la carga del catidén y g- la del anion.

La energia de red, U, en el cristal dependera entonces de las cargas de los iones, de
la distancia entre los mismos y del tipo de estructura cristalina. Es por esta razén que la U de
iones con carga 2 es mayor que la U de iones con carga monovalente. Sin embargo, en
solidos que contienen iones tri y tetravalentes el enlace adquiere un fuerte caracter
covalente, ya que un catidon pequefio y con alta carga puede polarizar aniones proximos
pasando a compartir los electrones de valencia.

Desviaciones: Cuando el enlace entre los iones que integran la red se torna
predominantemente covalente aparecen desviaciones entre la energia de red calculada y la
hallada experimentalmente. Es lo que ocurre por ejemplo en redes integradas por haluros y
iones Ti** o AI**. En estos casos el enlace pierde gran parte de su caracter idnico, y los iones
qgue conforman el cristal ya no pueden ser considerados como elementos rigidos.
Comportamientos de este tipo pueden predecirse utilizando las reglas de Fajans, que
permiten pronosticar la existencia de una polarizacion de los iones de la red, o sea, de una
deformacion de los mismos y el desplazamiento de la nube electréonica desde el anién hacia
el cation. De acuerdo a estas reglas, la polarizacién aumenta si:

- aumenta la carga del catién o del anién

- cuando disminuye el tamafio del catién y aumenta el del anién

- si el catidn tiene una configuracidn electrénica distinta a la de gas inerte o capa cerrada.

Enlace covalente

Se define como una unién quimica fuerte que permite que las especies formadas
existan como unidades quimica relativamente estables en forma aislada. Ellas pueden
encontrarse ordenadas en un soélido molecular, formando una solucién liquida o al estado
gaseoso. Este enlace se describe como el que surge de la existencia de electrones que son
compartidos por los integrantes del mismo. Son ejemplos de especies formadas por enlace
covalente: CO,, I, C grafito y C diamante.

Enlace metalico
Alrededor de un 80 % de los elementos del sistema periddico son metales. Segun su
estructura electrénica se distingue entre los metales del bloque s, los del bloque p, y los



metales de transicién d y f. Todos ellos son sélidos a excepcién del mercurio que se presenta
en la naturaleza al estado liquido.

En el cristal, los atomos estan ordenados y comparten los electrones de valencia. Los
electrones del enlace no pertenecen a atomos o grupos de ellos, sino que "vagan" por el
cristal. Es un enlace deslocalizado descrito por un enorme nimero de estructuras resonantes.

Fuerzas intermoleculares

Dentro de este tipo se incluyen interacciones que son relativamente débiles
comparadas con el enlace covalente. Entre ellas se encuentran las fuerzas de van der Waals
y el enlace de hidrégeno. Son interacciones atractivas y actlan a distancias relativamente
grandes. El enlace de hidrégeno es de intensidad intermedia entre las interacciones de van
der Waals y el enlace covalente, siempre y cuando no se considere el efecto aditivo
importante que surge del establecimiento de numerosos enlaces cuando se esta en presencia
de moléculas de gran tamafio.

En general, dos moléculas se atraen y pueden acercarse hasta cierta distancia limite
en que empiezan a repelerse, definiendo de esta forma el radio de van der Waals, que es
menor al radio covalente.

El enlace de hidrégeno juega un papel importante en sistemas bioldgicos, porque el
agua forma este tipo de enlace y es el componente mayoritario de dichos sistemas. El
hidrogeno hace de puente entre dos atomos electronegativos, en particular O, F, N, Cl,
siendo uno de ellos comunmente el oxigeno. Es un enlace que involucra tres centros o
nucleos.

T — H---B (A,B=0,F, N,Cl

El &tomo de H se encuentra mas cerca de uno de los dtomos vecinos, aun cuando ellos sean
del mismo elemento. Por ejemplo, las distancias internucleares O-H en el hielo son distintas
que en el vapor de agua. En el hielo son mayores que en el H,O (g), debido a que por la
cercania de las moléculas en el sélido es posible establecer enlaces de hidrogeno, cosa que
no ocurre en el vapor.

Este tipo de enlace puede ser de tipo intra o intermolecular. El enlace de hidrégeno
de tipo intermolecular enlaza dos moléculas que pueden ser iguales o de diferente tipo. Va a
afectar propiedades tales como:
- la miscibilidad de los liquidos. La miscibilidad de dos liquidos depende de
interacciones entre sus moléculas y de la entropia que determinan en el sistema. Para que
dos liquidos A y B sean miscibles las atracciones moleculares AA, BB y AB deben ser
semejantes. Ejemplo: agua-metanol
- la solubilidad de sdlidos en liquidos. Es el caso de la sacarosa, que gracias a sus ocho
grupos —OH puede enlazarse por enlace de hidrogeno al agua
- las propiedades fisicas de los sélidos, como por ejemplo la particular dureza del hielo.

Con respecto al enlace de hidrogeno intramolecular, el principal ejemplo lo dan las proteinas,
en las cuales define la estructura secundaria y la terciaria. Por su parte, en la molécula de
ADN las distintas bases nucleotidicas se mantienen unidas en la doble hebra mediante
enlaces de H, lo que confiere la
estabilidad necesaria a |la
molécula.

Estructuras de la adenina y la
timina, y formaciéon de los
enlaces de H que las
mantienen unidas en las
cadenas de ADN.

Por ultimo, dentro de las interacciones de van der Waals, pueden distinguirse
distintos tipos: las fuerzas de unidn dipolo-dipolo, las dipolo-dipolo inducido y las fuerzas de
dispersion.

i) Las interacciones dipolo-dipolo se establecen con dipolos orientados de forma tal de
alcanzar su estado de minima energia. Aparecen en moléculas polares, en que una molécula
puede orientar la parte positiva de sus dipolos hacia la negativa de su vecina.
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La energia de la interaccién entre dos moléculas dipolares es proporcional al producto de las
magnitudes de los momentos dipolares de las moléculas e inversamente proporcional a la
distancia de separacién entre ambas.

El movimiento térmico tiende a desordenar los dipolos, por lo que existe un balance
entre las fuerzas dipolares y las del movimiento térmico (que provoca un aumento de
entropia).

ii) Pero una carga eléctrica, ion o dipolo, es capaz de inducir un dipolo en una molécula
apolar. Ello se debe a que en la molécula hay carga positiva y negativa y la atraccion de las
cargas de diferente signo, por un lado, y la repulsiéon de las cargas de igual signo, por el
otro, crea una separacion de carga eléctrica o dipolo inducido. Depende en forma
proporcional de la intensidad del campo eléctrico (E) y de la facilidad de deformacion de la
nube electroénica.

Minducido = O E

donde a es la constante de polarizabilidad. La constante a aumenta con el nimero atémico
porque los electrones de valencia estdan mas lejos del nucleo y menos ligados a él. Es
importante remarcar que para que exista este tipo de interaccion una molécula debe tener
un momento dipolar permanente y la otra debe ser polarizable.

iii) Las fuerzas de dispersién son las que permiten explicar la existencia de enlaces
intermoleculares al estado liquido y soélido en moléculas apolares como CH,, Cl, o Hy, y el
fendmeno de licuacion de gases como el He. En una molécula apolar existe una distribucién
de electrones simétrica. Pero el movimiento rdpido de los electrones origina dipolos
instantdneos que son capaces a su vez de inducir dipolos en moléculas vecinas. Estos dipolos
instantaneos varian muy rapido en magnitud y direccién. El dipolo originado de esta forma es
capaz de interaccionar con el que lo origind, produciendo una atraccion.

La energia de este tipo de interacciones depende de la distancia de aproximaciéon entre los
atomos o moléculas (r), de su polarizabilidad (a) y de su potencial de ionizacién (I).

_kra,a LT,
I +1,
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La importancia de las fuerzas de dispersion se puede comprender cuando se estudia el caso
de los halégenos, los cuales forman moléculas diatdomicas. A temperatura ambiente y presidn
atmosférica, el fluor y el cloro son gases, el bromo es liquido y el iodo es sélido. EIl momento
dipolar de las moléculas de los halégenos es cero, de modo que su cohesiéon molecular se
relaciona con fuerzas de dispersién. Su polarizabilidad aumenta en el orden F < Cl < Br < I,
de modo que en ese orden la nube electrdénica se vuelve mas deformable. Ello explica que las
fuerzas de dispersion crezcan en la serie del fluor hacia el iodo, porque predomina el efecto
del aumento de la polarizabilidad. Ellas son responsables del aumento en el punto de
ebullicién y en consecuencia, del estado fisico en que se encuentran estos elementos.



LA NATURALEZA DE LOS SOLIDOS

En la naturaleza se hallan sélidos de diferente tipo: sdélidos idnicos, metales,
moleculares, macromoleculares y amorfos.

(1) Los solidos idénicos son sustancias en las que las unidades del cristal son iones, es
decir, atomos o moléculas cargadas. El enlace entre las unidades implica la cesiéon de uno o
mas electrones desde un catidon (especie con defecto de electrones o con carga positiva)
hasta un anidn (especie con exceso de electrones y por lo tanto con carga negativa). En su
formacion juegan por lo tanto distintas energias, entre ellas el potencial de ionizacidon
(relacionado con la pérdida de electrones por un atomo al
estado gaseoso) y la afinidad electrénica (relacionada con
la captacion de electrones por un atomo al estado
gaseoso).

Algunas propiedades tipicas de los sélidos i6nicos son:
- baja conductividad térmica y eléctrica, debido a
que los iones tienen escasa movilidad en el cristal.
Sin embargo, al estado fundido los materiales
idbnicos son muy buenos conductores de Ia
electricidad y el calor
- puntos de fusidn y ebullicion elevados, porque las
interacciones electrostaticas entre los iones son
muy fuertes
- dureza, porque las fuerzas que mantienen cohesionados los iones en el cristal son
de apreciable magnitud y actdan en todas las direcciones
- guebradizos, porque el desplazamiento de un plano cristalino ocasiona repulsion
entre cargas de igual signo e inmediata ruptura del cristal

Con respecto a su solubilidad, es variada y depende del tipo y carga de los iones de la red,
del tipo de solvente y de la temperatura de trabajo. En la disolucién de un sélido juega un
papel importante la energia de solvatacién de los iones, es decir, la energia necesaria para
que las moléculas del solvente rodeen a los iones del cristal.

(2) Pero existen soélidos en los cuales sus unidades se encuentran enlazadas por enlaces de
tipo covalente, o sea, sus integrantes comparten los electrones del enlace.

En los sdlidos moleculares, las unidades del cristal son moléculas mono o poliatémicas (en
este Ultimo caso, unidas por enlace covalente intramolecular), que se encuentran asociadas
entre si por fuerzas intermoleculares relativamente débiles. Ello explica que la mayoria de
este tipo de solidos sublimen con facilidad, pasando a la fase gaseosa con un aumento de
temperatura adecuado. Ejemplos de este tipo son el iodo y el naftaleno.

En los sélidos macromoleculares el cristal es una gran molécula. Un ejemplo es el carbono
diamante, en que cada atomo de carbono se encuentra enlazado tetraédricamente y en
forma covalente a otros cuatro y esta estructura se extiende extensamente a todo el cristal.
Es un sdlido de tipo 1. Esta estructura (Figura izquierda) confiere al diamante su dureza
caracteristica, pues es muy dificil mover a los atomos de sus
posiciones.

La estructura del carbono grafito (Figura derecha), en cambio, es
muy diferente. Consta de capas
planas de atomos de carbono
dispuestos en hexagonos, las cuales
se encuentran débilmente enlazadas
entre si. Esto hace que las capas
puedan deslizarse una sobre otra
con facilidad. La unién entre los
atomos de las capas se da por
enlaza covalente, mientras que la
union entre capas se da a través de
fuerzas de van der Waals.




Otro ejemplo de sélidos macromoleculares son las proteinas y polimeros que forman
cristales, como la insulina. Son de tipo 2 y se diferencian de los sdlidos moleculares en que
sus unidades son moléculas gigantes en vez de pequenas.

metal solido idnico solido molecular

macromolécula

s6lido macromolecular  s6lido macromolacular sélido amorfo
{tipo 1) {tipo 2}

Finalmente, los sdlidos amorfos, a diferencia de los sdélidos cristalinos, son estructuras
desordenadas pero con pequefias regiones que tienen algun grado de orden. No tienen un
punto de fusién definido, y su viscosidad disminuye al aumentar la temperatura. Ejemplos de
esta clase son el vidrio, los plasticos y la goma.

(3) Los solidos metalicos tienen un numero de coordinacion elevado, adoptando por lo
tanto estructuras ordenadas de empaquetamiento compacto. Entre sus propiedades
caracteristicas, se puede mencionar:

- buena conductividad térmica y eléctrica, debido a la movilidad del sistema
electrénico deslocalizado

- brillo metdlico caracteristico, debido a la capacidad de absorcidon que poseen los
electrones libres del metal, los cuales son capaces de emitir luz

- ductibilidad y maleabilidad, ya que pueden ser facilmente moldeados en planchas,
[@minas y alambres

Con respecto a su dureza (relacionada con las fuerzas de cohesion) y conductividad, en
general aumentan al aumentar el nUmero de electrones de valencia. La dureza y el punto de
fusion de los metales son menores que las de los sélidos covalentes que contienen moléculas
gigantes como el carbono diamante.

Por otra parte, los metales son maleables porque no poseen enlaces dirigidos y los planos del
solido pueden ser desplazados con relativa facilidad.

LA NATURALEZA DE LOS LIQUIDOS

La fase liquida es un estado intermedio entre los sélidos y los gases. Consideremos
los cambios a nivel estructural que ocurren cuando un sdlido funde en un liquido. Cuando se
calienta un sdlido, el movimiento térmico de las particulas hace que éstas se muevan en
mayor grado que en el sélido frio, pero dentro de un radio de movimiento definido, es decir,
no se alejan mucho de sus posiciones iniciales (Figura 1.10).

Cuando las particulas logran moverse grandes distancias desde sus posiciones
originales, las fuerzas que las mantenian unidas disminuye, y la sustancia adquiere un
estado que posee caracteristicas definidas:

i) adopta la forma del recipiente que las contiene, debido a que el movimiento de
sus particulas ha destruido su ordenamiento inicial y por lo tanto ya no tiene una estructura
definida

i) como consecuencia de lo anteriormente mencionado, la sustancia puede fluir

iii) las particulas poseen un movimiento constante.



El movimiento que presentan las particulas en un liquido fue caracterizado por Brown
en 1872, y se conoce como movimiento browniano. Este movimiento se caracteriza por
pequefios pasos, cada uno de un fraccidén del radio de la molécula y dirigido al azar, y que se
realiza cada unos 107!3 s, La libertad que caracteriza este movimiento estd comprendida
entre el movimiento cadtico de las particulas en los gases y la casi inmovilidad de las
particulas en los sélidos.
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Figura 1.10. Movimiento de las particulas en un sdlido frio (izquierda) y en el mismo
sélido caliente (derecha). El efecto del movimiento térmico hace que las particulas se
muevan pero dentro de un radio que no las aleja mucho de sus posiciones originales.

Densidad de los liquidos

En el caso de los sdlidos y los liquidos, el empaquetamiento compacto de las
moléculas tiene como consecuencia que estos estados de la materia sean poco compresibles.
En el caso del agua, un aumento de la presion en 1000 atm produciria un cambio de
volumen menor del 5%. Por este motivo, el efecto de la presién sobre la densidad puede ser,
en la mayoria de los casos, despreciado.

En la siguiente Tabla se resumen los valores de densidad para algunos liquidos
representativos. Todos estos valores estan referidos al valor 1.000 correspondiente al agua
liquida a 4°C vy 1 atm.

Densidad de sustancias liquidas

Sustancia Densidad (g mL™?)
Acetato de etilo 0.882
Acetona 0.791
Acido acético glacial 1.049
Anilina 1.022
Cloroformo 1.480
Etanol 0.791
Eter dietilico 0.714
Glicerina 1.260
Isopropanol 0.785
Metanol 0.792
Tetracloruro de carbono 1.594

Viscosidad de los liquidos

La viscosidad de un fluido es una medida de su resistencia a fluir. Para incluir las
bases cuantitativas de este concepto, consideraremos un liquido contenido entre dos placas
paralelas.
Supondremos que la placa inferior estd inmovil y que la placa superior se mueve a una
velocidad maxima vns. El liquido en contacto con la placa inferior se encuentra quieto,
mientras que el que estad en contacto con la capa superior se mueve a la velocidad V.



Consideremos ahora dos placas en posiciones intermedias, separadas una distancia
dz. La placa inferior se mueve a una velocidad v y la superior a una velocidad ligeramente
superior, v+dv. El movimiento de las placas requiere de una fuerza F para mantenerse,
debido a la friccién entre las capas de fluido. La fuerza de friccion por unidad de aire, F/A,
que se opone al movimiento de las capas de fluido, es proporcional a dv/dz:

Foav

A dz
La constante de proporcionalidad que permite establecer la igualdad se define como
coeficiente de viscosidad, o simplemente viscosidad, y se simboliza con la letra griega 7:

F_,dv
A r]dz

El coeficiente de viscosidad nos indica la fuerza que se debe realizar para que un liquido
fluya. A mayor valor del coeficiente de viscosidad, mayor la fuerza por unidad de area que se
debe aplicar. De esta manera, el coeficiente de viscosidad resulta adecuado como medida de
la resistencia al flujo de un liquido. De la Ultima ecuacion se deduce que las unidades para el
coeficiente de viscosidad en el sistema CGS son g cm™ s, que se define como Poise.

Medida de la viscosidad
La viscosidad puede ser facilmente determinada midiendo la velocidad de flujo a
través de un tubo capilar.
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Figura 1.11. Viscosimetro
de Ostwald.



De acuerdo con la Ley de Poiseuille, para un volumen V de un liquido que fluye a través de
un capilar de radio r y longitud /, la velocidad de flujo U sera:

_V _mpr
t 8nl

donde t es el tiempo que demora el volumen de liquido en fluir, y 4P es la diferencia de
presion entre los dos extremos del tubo capilar.

El viscosimetro de Ostwald es el aparato utilizado para medir la viscosidad.

En la practica, se registra el tiempo que demora en fluir un cierto volumen (entre las
marcas a y b) a través de un tubo capilar dispuesto en posicion vertical bajo la accion de la
gravedad. La diferencia de presidén AP se considera proporcional a la densidad del liquido.

Reordenando la ecuacion correspondiente a la velocidad de flujo U:

_ TAPr*t
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podemos ver que la medida de la viscosidad requiere de una medida muy precisa del radio r
del capilar (observar que este valor se encuentra elevado a la cuarta potencia), lo cual no
siempre es posible. Por este motivo, para las medidas de viscosidad se suele emplear un
liquido de referencia cuya viscosidad se conoce con exactitud. De esta manera, las relaciones
entre ambas medidas viene dada por:

nmuestra - I:pt:l'nuestra
nreferencia [ptleferencia

donde todos los parametros dependientes de la geometria del dispositivo y de las
condiciones experimentales han sido eliminados, y se ha considerado la proporcionalidad
entre 4P y la densidad del liquido que se estd midiendo.

Como liquido de referencia de suele tomar al agua, cuyos valores de viscosidad se
encuentran tabulados en funcién de la temperatura.

Flujo laminar y flujo turbulento

Las ecuaciones anteriores describen lo que se conoce como un flujo laminar, para el
que se ha supuesto que las capas adyacentes de liquido se mueven unas respecto de las
otras en forma paralela. El caso contrario lo constituye el flujo turbulento, que implica un
movimiento desordenado del fluido.

Para el flujo en un tubo cilindrico, se puede usar el nimero adimensional de Reynolds
(Ry), que caracteriza el tipo de flujo. Este nimero viene dado por:

_ 2pruU

Ry .

donde p es la densidad, U es la velocidad lineal media de flujo, y r es el radio del tubo.
Cuando Ry > 2000, se considera un flujo turbulento.

La viscosidad de las soluciones proteicas

La adicién de una macromolécula a un disolvente (ya sea puro o con sales disueltas)
de viscosidad 77, produce una disolucion con una mayor viscosidad, 7. Este aumento en la
viscosidad puede ser atribuido a una mayor friccién entre los planos de liquidos adyacentes
ocasionada por el hecho de que las macromoléculas son de mayor tamafno que las moléculas
del disolvente, y por lo tanto atraviesan varias capas de liquido.

El cambio en la viscosidad suele expresarse como la razén n/n, denominada
viscosidad relativa, n,. Einstein demostré que n. depende del tamafio y de la forma de la
macromolécula, y derivo la siguiente ecuacion:

N, =N —1+ap+b@+...

(o]

donde a es una constante dependiente de la forma de la macromolécula (a = 5/2 para las
esferas, y @ = 15 para una razén axial de 10), ges la fraccion del volumen de la disoluciéon

8



ocupado por las macromoléculas, y b es una constante. Si definimos como V al volumen
especifico de la macromolécula, podemos relacionar la fraccién de volumen ocupado por la
misma con su concentracién (C), de acuerdo con: ¢ = V C. De esta manera obtenemos:

n, =— =1+avC+b(VC)* +...

|-

A partir de esta ecuacién puede definirse la viscosidad especifica, ns,, que es la fraccién de
cambio en la viscosidad que se produce cuando se afiade la macromolécula al disolvente:

nsp=nr_]n° :ni—1=nr—1=avc+b(vcf+...

pero como es dificil relacionar tanto la viscosidad relativa como la viscosidad especifica con
los parametros moleculares, se define la viscosidad intrinseca, [#7], como la viscosidad de la
disolucion de la macromolécula extrapolada a concentracién nula:

[n]=lim o= Ici[rol(av+bV2C+...) =aV

Es decir que la viscosidad intrinseca depende de la forma de la macromolécula a través de la
constante a, y del volumen especifico de la misma. Nétese que como ng, es adimensional,
por lo que [n] tiene unidades de concentracién™, usualmente g L.

Entonces, como regla general, se observa que un aumento o una disminucion de la
viscosidad indican un aumento o un descenso de la razén axial, respectivamente. Esta regla
general puede ser aplicada a la interpretacidon de los valores experimentales de la viscosidad
relativa. Algunos ejemplos de las aplicaciones en bioquimica de esta regla general se
resumen a continuacion.

Estimacion de la forma general de las proteinas. Las proteinas pueden presentarse bajo
diversas formas, incluyendo aquellas altamente compactas, un ovillo estadistico, helicoidales
y semi-rigidas. Estas formas pueden perderse durante el proceso de desnaturalizacion de las
proteinas, la cual puede provocarse empleando medios acidos, temperaturas elevadas o
agentes desnaturalizantes como el cloruro de guanidinio o la urea. La forma adoptada por
una proteina desnaturalizada es la de un ovillo estadistico, de manera que las medidas de la
viscosidad relativa para las disoluciones de la proteina en su forma nativa y en su forma
desnaturalizada permitird saber si la forma nativa es mas o menos compacta que un ovillo
estadistico. Un ejemplo clasico es la ribonucleasa, cuya viscosidad relativa aumenta
marcadamente al desnaturalizarla térmicamente en medio acido, indicando que la misma
posee una estructura altamente compacta en su estado nativo.

Deteccion de los puentes disulfuro intercatenarios en las proteinas. Los residuos de
cisterna en las cadenas polipeptidicas suelen estar enlazados entre si por medio de puentes
disulfuro, formando una unidad de cistina. Estos puentes disulfuro impiden que la proteina,
cuando se desnaturaliza, adopte la forma total de un ovillo estadistico. Estas proteinas, una
vez desnaturalizadas, puede ser descriptas como un ovillo casi estadistico, puesto que son
mas compactas que el verdadero ovillo estadistico, y por lo tanto sus disoluciones tendran un
valor de viscosidad relativa mayor que el de las disoluciones de proteina nativa. Los puentes
disulfuro pueden romperse por métodos quimicos mediante la reduccién con mercaptoetanol,
e impedir la reformacion de estos enlaces a partir de los grupos sulfhidrilos libres (-SH) por
carboximetilacidon con iodoacetamida. Una vez llevado a cabo este procedimiento, la forma
final adoptada por la proteina es, ahora si, la de un ovillo estadistico, y por lo tanto se
observara un nuevo aumento en el valor de la viscosidad relativa de sus disoluciones.

Evidencia de la intercalacion de moléculas entre las bases nucleotidicas del ADN.
Algunos agentes quimicos, como el anaranjado de acridina, son capaces de unirse
fuertemente a la cadena de ADN, en particular, intercalandose entre sus bases. Esto produce
un estiramiento de la cadena, de manera que su mayor longitud produce una mayor razon
axial que el ADN nativo, y por lo tanto, una mayor viscosidad de sus disoluciones.



Las proteinas plasmaticas y la viscosidad de la sangre

La viscosidad normal de |la sangre entera es de 4 cP respecto del agua, mientras que
la viscosidad del plasma normal es de 1.8 cP respecto del agua. La viscosidad plasmatica
depende de la concentracién, estructura y peso molecular de sus componentes,
particularmente las proteinas. El fibrindgeno es la glucoproteina mas importante del plasma
sanguineo y es el factor dominante de la viscosidad. La concentracion plasmatica de esta
proteina aumenta con la edad, el habito de fumar, el indice de masa corporal, el
sedentarismo, el aumento del LDL y durante la menopausia.

El fibrindgeno es una proteina grande, de 40 - 50 nm de longitud, con forma de
bastén. Su concentracién en plasma es de sélo 1.7 - 4.0 g L!, contribuyendo a la viscosidad
plasmatica con un 20 - 25 % del total. Esta proteina es un dimero formado por un dominio
central y dos dominios periféricos que se encuentran conectados por tres cadenas. Es esta
estructura diferente a la de una esfera que hace que las soluciones de esta proteina sean
mas viscosas que el agua. Un estudio reciente (Jensen et al., 2004) determind que las
diferentes fracciones del fibrindgeno confieren similar viscosidad al plasma, sugiriendo que es
el aumento en la concentracidon de esta proteina la que produce el aumento de viscosidad
observada en ciertas patologias.

Otra proteina presente en el plasma, pero en una concentracion muy baja (5 - 10 ug
mL?) es el factor de von Willebrand. Esta proteina es un producto pro-coagulante de alto
peso molecular (500 - 20.000 kDa), cuya concentracion aumenta significativamente en
individuos con ateroesclerosis y en fumadores. El tamafio de esta proteina es de 1300 nm
(mayor que algunos virus) y su forma, alejada de la de una esfera, hace que esta proteina
juegue un papel fundamental en la viscosidad de la sangre, a pesar de estar presente en
baja concentracién (Blann et al., 1998).
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Unidad 2

DESCRIPCION DE LOS SISTEMAS TERMODINAMICOS

La Termodinamica clasica divide al Universo en el sistema y el ambiente,
separados por una frontera. Esta vision simplificada permite estudiar la
transferencia de energia en el Universo. En esta Unidad se realizan las
principales definiciones y consideraciones que permiten la descripcion de
los sistemas termodinamicos.

DESCRIPCION TERMODINAMICA DEL UNIVERSO

La Teoria termodindmica divide al Universo en forma simple considerando como el
sistema a aquella parte del Universo que se encuentra en estudio. El sistema estd rodeado
por los alrededores y el limite de separacién entre ambos constituye la frontera.

Toda comunicacién entre el sistema y los alrededores implica algun tipo de transferencia
que se realiza a través de la frontera. De esta manera, los alrededores no estan constituidos
por todo el Universo, sino solamente por aquella parte del mismo que afecta a o se ve
afectada por el sistema.

La definicién del sistema y de los alrededores constituye el punto de partida para el
analisis de cualquier problema termodinamico. Por ejemplo, consideremos el caso de un
recipiente sumergido en un bafio de agua. Si nuestro interés es estudiar la solucidon
contenida en ese recipiente, entonces esta solucidon constituye el sistema. Lo que suceda en
esta solucién podra afectar o sera afectado por el bafio de agua. Por ejemplo, si calentamos
el bafio, habra una transferencia de calor desde el bafio hacia la solucién a través del vidrio.
Por lo tanto, el recipiente de vidrio constituye la frontera entre el sistema y los alrededores.
Si por el contrario la solucién experimenta un aumento de temperatura (por ejemplo, por
disolucion de un sdlido), entonces la transferencia de calor se producira desde la solucidon
hacia el bafio de agua.

La fraccién del Universo que se encuentra por fuera del bafio (la mesada del
laboratorio, el salon de clase) no se ve afectado por el sistema, y tampoco afecta al mismo.
Por lo tanto, los alrededores estan solamente constituido por el bafio, y no por el resto del
Universo tal cual lo entendemos intuitivamente.

CLASIFICACION DE LOS SISTEMAS

Los sistemas se clasifican de acuerdo con la permeabilidad de la frontera al pasaje de
materia, calor o trabajo.

Un sistema abierto es aquel en el cual tanto la materia, el calor y el trabajo pueden
pasar libremente. En nuestro ejemplo, basta con que el recipiente esté destapado para que
sea un sistema abierto.

Un sistema cerrado posee una frontera que impide el pasaje de materia pero si
permite el pasaje de calor y trabajo. En nuestro ejemplo, si cerramos el recipiente podemos
impedir que se produzca un pasaje de materia, pero no impediremos que se de un
intercambio de calor y trabajo a través de la frontera.

Un sistema adiabatico impide el pasaje de calor y materia, aunque si permite el
pasaje de trabajo. Un ejemplo de este sistema es un termo, que tiene paredes de un
material tal que impide el pasaje de calor a través del mismo.

Finalmente, un sistema aislado impide el pasaje de materia, calor y trabajo.

En la Tabla siguiente se ejemplifican algunos sistemas.
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Comentarios

Hay intercambio de materia
con los alrededores, asi como
de calor y trabajo

La cascara del huevo permite
el pasaje de gases. Este
sistema tampoco es
adiabatico, pues permite el
pasaje de calor de la madre.

No se permite el intercambio
de materia con el exterior,
pero si recibe energia desde
fuera (como radiacion)

Por definicion.

Sistema Clasificacion

Una bacteria abierto

Un huevo de gallina abierto

Una capsula espacial cerrado

El Universo aislado
PROPIEDADES DEL SISTEMA

Cada sistema puede ser descrito en funcién de un pequefio numero de variables de
estado o propiedades. Solamente pueden ser clasificados como propiedades aquellas
caracteristicas del sistema que no dependen de la forma en que fue adquirida. En otras
palabras, una propiedad del sistema no depende de la historia del sistema sino de las
condiciones del mismo en el momento de la medida. Las propiedades pueden ser extensivas
o intensivas. Las propiedades intensivas son aquellas que son propias del sistema, es decir,
si un sistema se divide en dos partes, una propiedad intensiva mantiene el mismo valor en
cada parte que poseia en el total. Por otro lado, una propiedad extensiva es una propiedad
aditiva, de manera que cuando las partes de un todo se unen, se obtiene el valor total.

Algunos ejemplos de propiedades intensivas y extensivas se resumen en la Tabla

siguiente.

Tipo

Extensiva

Intensiva

Relacionadas con la masa Masa

P-v-T

Energia térmica

Otras propiedades

Volumen

Capacidad calorifica

Energia
Entropia
Entalpia
Energia libre

Densidad
Concentracion de un soluto

Volumen especifico (vol/g)
Volumen molar (vol/mol)
Presion

Temperatura

Calor especifico (cal/g)
Energia molar
Entropia molar
Entalpia molar
Potencial quimico

Constante dieléctrica
Indice de refraccién
Viscosidad

12



ESTADO DEL SISTEMA

Un sistema se encuentra en estado definido cuando todas sus propiedades poseen
valores especificos. Si a su vez estos valores no cambian con el tiempo, el sistema se dice
que esta en equilibrio termodinamico, para el cual no existe un flujo de masa o energia. El
equilibrio termodinamico se establece una vez que el sistema alcanza otro tipo de equilibrios.

Cuando no hay ninguna fuerza sin equilibrar en el sistema y, por consiguiente, no se
ejercen fuerzas entre él y el ambiente que lo rodea, se dice que el sistema se encuentra en
equilibrio mecanico. Si no se cumplen estas condiciones, el sistema sélo o el sistema y su
medio ambiente experimentardn un cambio de estado, que no cesard hasta que se haya
restablecido el equilibrio mecanico.

Si un sistema en equilibrio mecanico no tiende a experimentar un cambio espontaneo en
su estructura interna, tal como una reacciéon quimica, o la difusién de materia de una parte
del sistema a otro (aunque sea lenta), el sistema se encuentra en equilibrio quimico. Un
sistema que no se encuentre en equilibrio quimico experimenta un cambio de estado que, en
algunos casos, es extremadamente lento. El cambio cesa cuando se ha alcanzado el
equilibrio quimico.

Existe un equilibrio térmico cuando no hay cambio espontaneo en las variables de un
sistema en equilibrio mecanico y quimico si se le separa del exterior mediante una pared
diatérmica. En el equilibrio térmico, todas las partes del sistema se encuentran a la misma
temperatura, y esta temperatura es igual a la del medio ambiente. Si estas condiciones no se
cumplen, tendra lugar un cambio de estado hasta alcanzar el equilibrio térmico.

Para el caso en que las propiedades del sistema no cambien con el tiempo, pero igual
existe un flujo de materia y/o energia, se dice que el sistema se encuentra en estado
estacionario.

Veamos algunos ejemplos:

1) Una solucién de azlcar, a una concentracion de 30 g L'! a 25°C y 1 Bar de presion,
se encuentra en equilibrio termodinamico.

2) Una suspension de bacterias en fase de rapido crecimiento a temperatura constante
se encuentra consumiendo oxigeno y desprendiendo CO, y H,0. Si las velocidades de
consumo de oxigeno y de produccion de CO, y H,O son constantes, el sistema se
encuentra en estado estacionario, dado que existe un permanente flujo de materia
desde y hacia las células.

DEFINICION DE TRABAJO Y CALOR

Ya hemos visto que para que un sistema se encuentre en equilibrio termodindmico,
deben satisfacerse las siguientes condiciones:

i. Equilibrio mecanico: la fuerza ejercida por el sistema es uniforme en el mismo, y
esta equilibrada por las fuerzas exteriores.

ii. Equilibrio térmico: la temperatura del sistema es uniforme e igual a la del
ambiente

iii. Equilibrio quimico: la estructura interna y la composicion quimica permanecen
constantes

Una vez alcanzado el equilibrio termodindmico, y si el ambiente permanece invariable, no se
realizara ningun trabajo. Si desde el ambiente se ejerce una fuerza sobre el sistema, ya no
se cumple la condicidon de equilibrio mecanico, lo que puede dar lugar a los siguientes
fendmenos:

i. Las fuerzas dentro del sistema ya no seran uniformes y pueden producirse
turbulencias

ii. Como resultado de estas turbulencias puede originarse una distribucion no
uniforme de temperaturas, de manera que el sistema, globalmente, posea una
temperatura diferente a la del ambiente

iii. El cambio en la distribucion de fuerzas y de temperatura puede producir un
estado que no corresponde al equilibrio quimico, y dar lugar a una reaccién
quimica.
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Trabajo
Desde el punto de vista mecanico, el trabajo W se define como el producto de la
fuerza aplicada (F) y el desplazamiento realizado (x):

W = F.x
En forma diferencial, un pequefio trabajo produce un pequefio desplazamiento:
OW = F. dx

El trabajo puede ser realizado por el sistema sobre el ambiente o por el ambiente sobre el
sistema; en ambos casos el trabajo fluye a través de la frontera. Por convencién, cuando el
trabajo lo realiza el ambiente sobre el sistema, es positivo. Esto implica que un trabajo
positivo significa un flujo de energia hacia el sistema.

Supongamos que se tiene un gas encerrado en un cilindro, sobre el cual se tiene un
piston que puede moverse libremente (sin rozamiento). Sobre este pistdn se ejerce una
fuerza constante F, que producird un desplazamiento del piston una distancia dx,
comprimiendo el gas. En este caso, los alrededores estan realizando un trabajo (trabajo de
compresion) sobre el gas.

piston sin
rozamiento

A_—

<

Si A es el area de la seccion transversal del cilindro y P la presidon ejercida por el sistema
sobre el pistén, la fuerza sobre el pistdn serd P.A. Si como consecuencia de la presién
ejercida, el piston se desplaza una distancia dx, el trabajo infinitesimal que realiza el sistema
sera:

oW = P.A.dx

Consideremos ahora el cambio de volumen del gas cuando el pistén lo comprime. Este
cambio en el volumen es -dV = A.dx, por lo que:

OW = -Pey.dV

Como dV es una cantidad negativa, dW > 0, y en la compresién de un gas fluye un trabajo
desde los alrededores hacia el sistema.

Calor

La forma mas sencilla de definir el calor es por su habilidad de producir un cambio de
temperatura. Consideremos un sistema que absorbe calor de los alrededores. La cantidad de
calor absorbido, 8Q, producird un aumento de temperatura proporcional, dT:

3Q = C.dT

donde C, la constante de proporcionalidad, es una caracteristica del sistema Ilamada
capacidad calorifica.

Nétese que dQ > 0 cuando el sistema absorbe calor, es decir, se produce un aumento de la
temperatura del mismo. Es decir, todo flujo de energia hacia el sistema, ya sea como calor o como
trabajo, es positivo por convencion.
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RELACION ENTRE LAS PROPIEDADES DE UN SISTEMA

La relacién matematica entre alguna de las propiedades de un sistema se denomina
ecuacion de estado. Estas ecuaciones no pueden ser derivadas de los Principios de la
Termodinamica, sino que surgen de relaciones empiricas o derivadas de la teoria molecular.

La ecuacidn para un gas perfecto

PV = nRT

es un ejemplo de ecuacidn de estado.
La relacion entre el volumen de una sustancia y la temperatura:

V=a+bT+cT?+...

también es un ejemplo de ecuacion de estado.

Las ecuaciones de estado constituyen el medio por el cual puede relacionarse las
propiedades de un sistema entre si. Cuando los Principios de la Termodinamica se aplican a
estas ecuaciones, pueden obtenerse predicciones del comportamiento de una sistema. Sin
embargo, las ecuaciones de estado no pueden describir completamente el comportamiento
macroscépico de un sistema. Por ejemplo, la ecuacién para un gas perfecto no nos dice nada
acerca del comportamiento de la viscosidad o del indice de refraccidn de ese gas.

Vale la pena preguntarse cuantas propiedades deben ser definidas para describir
completamente un sistema. Volvamos al ejemplo de un gas perfecto. La relacion funcional
existente entre el volumen de un gas y la temperatura puede expresarse a través de una
ecuacion del tipo:

V=aT

donde a es una constante. Sin embargo, esta funciéon V = V(T) no describe completamente el
sistema, pues no toma en cuenta el efecto de la presién sobre el volumen, ni toma en cuenta
que el volumen de un sistema es una propiedad extensiva, es decir, no incluye todas las
propiedades necesarias para especificar el estado de un sistema.

El nUmero de propiedades que son necesarias para definir un sistema viene dado por
la Regla de las Fases, matematicamente expresada como:

numero de grados de libertad = numero de componentes - numero de fases + 2
g.l.=C-F+2

El nimero de grados de libertad es el nimero minimo de variables intensivas a ser
especificadas para describir un sistema.

Volvamos a nuestro gas perfecto. Tenemos un Unico componente (C = 1), una Unica
fase (F = 1), por lo que el nUmero de propiedades a especificar es g.l. = 1-1+2 = 2. Por lo
tanto una ecuacion del tipo V., = V(T,P) describe completamente el sistema considerado.

DESCRIPCION MATEMATICA DE UN SISTEMA

Una propiedad de un sistema puede ser definida en funcién de las restantes
propiedades a través de una ecuacion diferencial.

Sea z la propiedad de un sistema, que depende de las propiedades x e y. Si las
propiedades x e y definen completamente al sistema, entonces z = z(x,y) es una funcién de
estado. De esta manera, un pequefio cambio en la propiedad z (dz) puede explicarse por
pequefios cambios en las propiedades x (dx) e y (dy) de acuerdo con:

dz = [a—zj dx+(az] dy
ox J, ay ),

Esta expresidn se denomina diferencial total, y nos proporciona una forma de calcular los
cambios de una variable dependiente a través de los cambios combinados de las variables
independientes.
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Una diferencial exacta es aquella cuyo valor (dz) depende exclusivamente de los
valores iniciales y finales de sus variables (x e y). Por su parte, una diferencial inexacta es
una funciéon matematica cuyo valor ya no depende exclusivamente de los valores iniciales y
finales de sus variables, sino que ademas, depende del camino seguido para producir estos
cambios en los valores de las variables.

Para determinar si una diferencial es exacta o inexacta, se aplica el criterio de Euler.
Cualquier diferencial, independientemente de su exactitud o no, puede ser escrita como:
dz = M(x, y)dx +N(x, y)dy

donde M y N son funciones de las propiedades x e y.
Si dz es una diferencial exacta, debera existir una funcion z(x,y) tal que se cumpla

dz = [a—zj dx+(az} dy
ox J, ay ),

Comparando las dos ultimas ecuaciones, se deduce que:

M(x,y) = (Z)Z(j y N(x,y) = (Z»Z/]

que:

Las derivadas segunda de estas funciones deben ser iguales, pues:

0’z _ 9’z
0xody dyox

Por lo tanto, el criterio de Euler para establecer la exactitud de una diferencial es:

{OM(x, y)} _ {ON(x, y)}
ay |, ox

Ejercicio

a) Deduzca una expresion para un cambio pequeno de volumen para un gas ideal

b) Demuestre que este cambio puede expresarse a través de una diferencial exacta si se
considera un gas perfecto.

Respuesta
a) La ecuacion para el gas perfecto que liga las diferentes propiedades es:

PV_ =RT

m

V. =V (T,P) = R—PT

R LAPHLAP
aT ), P ).

av, = Rgr-Rlgp
P TP

b) Si dV,, es una diferencial exacta, entonces debe cumplirse que:

PV, 7V,
aToP ~ aPaT

Vo _[ O (RY] __R
oPaT ~|oP\P )|, = P?
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Vo _| 9 ( RT)| _ R
oToP ~|aT\ P2 )|~ P?

Por lo tanto dV,, es una diferencial exacta, y como consecuencia, el volumen molar es una
propiedad intensiva del gas perfecto.

El calor y el trabajo intercambiado dependen del camino tomado. En este sentido, no
existe una diferencial exacta para estas formas de energia. Por lo tanto, los pequefios
cambios en el calor 6Q y en el trabajo, dW, son diferenciales inexactas, y el calor y el trabajo
no son propiedades del sistema.

CAMBIO EN LAS PROPIEDADES DE UN SISTEMA

Cuando un sistema cambia de un estado a otro, necesariamente alguna(s) de la(s)
propiedad(es) del sistema ha(n) sufrido algin cambio. Se denomina proceso al cambio de
alguna de las propiedades del sistema.

Para que un proceso tenga lugar, es necesario que algo atraviese la frontera del
sistema, ya sea calor, trabajo, materia o una combinacion de ellos. Como consecuencia de
este pasaje, las propiedades del sistema cambiaran.

Un proceso puede realizarse en forma reversible o irreversible. La diferencia entre
ambos es que un proceso reversible se lleva a cabo a través de una sucesién de equilibrios,
cada uno de los cuales difiere del anterior en un cambio infinitesimal de una variable de
estado. Por su parte, un proceso irreversible se lleva a cabo produciendo un cambio finito de
una de las variables de estado, de manera que el valor de las otras variables no puede ser
especificado en todo momento. Obviamente, un proceso reversible puede ser revertido en
todo momento, mientras que una irreversible no.

Cuando se lleva a cabo un cambio de las propiedades del sistema desde un estado
inicial a uno final, ya sea en forma reversible o irreversible, las propiedades del sistema en el
estado inicial y final son las mismas para ambos procesos. Sin embargo, la cantidad de calor
y trabajo que atravesé la frontera son diferentes para ambos procesos. Por lo tanto, las
propiedades de un sistema no dependen de la forma en que se llegd a ese estado, mientras
que la cantidad de energia involucrada en un cambio de estado depende de la forma en que
se llevd a cabo dicho proceso.

Tomemos el siguiente ejemplo. Consideremos una persona que desea bajar una
escalera. En principio existen dos formas en que lo pueda hacer: i) bajando escaldén por
escalon, vy ii) saltando desde el primer escaldén hasta el Ultimo. En ambos casos, la diferencia
en la energia potencial de la persona serd la misma, puesto que la altura que ha descendido
es la misma. Sin embargo, cuando baja la escalera paso a paso, la persona puede ir un
escaldon hacia delante o hacia atras, sin diferencias significativas en su esfuerzo. Por otra
parte, la posicion de la persona se conoce en todo momento. Esta forma de bajar la escalera
puede, entonces, aproximarse a un proceso reversible. En el segundo caso, no existe la
posibilidad de que la persona puede ir hacia atras en algin momento de su trayectoria, y su
salto hacia el final de la escalera sera irreversible.

CONCLUSIONES

Hemos visto, entonces, que el Universo puede ser adecuadamente descrito desde el
punto de vista termodindmico si lo consideramos dividido en dos partes, el sistema y el
ambiente, separadas entre si por una frontera. El sistema, la parte del Universo que nos
interesara estudiar, puede ser descrito a través de sus propiedades, las que se relacionan
entre si a través de ecuaciones de estado. A su vez, el sistema puede experimentar diversos
procesos que produzcan cambios en el valor de sus propiedades.
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Cuando un sistema se encuentra completamente descrito por sus propiedades, se
obtiene una funcién de estado, cuyo valor depende exclusivamente del valor de sus
propiedades en los estados inicial y final. Matematicamente, estas funciones pueden ser
expresadas a través de diferenciales exactas que satisfacen el criterio de Euler.

El calor y el trabajo no caracterizan a un sistema, sino que constituyen el medio por
los cuales se puede modificar los valores en las propiedades de un sistema. En este sentido,
pueden fluir a través de la frontera entre el ambiente y el sistema y viceversa. El valor del
calor y del trabajo que se ha intercambiado depende de la forma en que se hizo este
intercambio, y por lo tanto, no puede ser expresado a través de una diferencial exacta.
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Unidad 3

PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

La Primera Ley de la Termodinamica es una expresion del Pringpio de conservadon de
la energia. El sisterna posee una energia intrinseca denominada energia interna, que es
una funddn de estado. Esta energia interma puede verse modificada por la energia
transferida como calor /o0 trabajo con el ambiente.

LA RELACION ENTRE EL CALOR Y EL TRABAJO

Todo sistema posee asociado una energia que se denomina energia interna (U). El
hecho que distintas formas de energia puedan cruzar la frontera desde o hacia el sistema,
indica que el sistema varia su energia interna antes y después de llevar a cabo cierto
proceso.

Energia (Q,W)

> U . U

El aporte de energia al sistema producird un aumento en su energia interna desde U,
hasta Ug, tal que Us > U;. Si por el contrario el sistema cede energia al ambiente, la energia
interna del sistema disminuye, de manera que U < U;. Como ya hemos visto, las formas en
que puede transferirse la energia entre el sistema y el ambiente es a través del pasaje de
calor o trabajo por la frontera.

Si bien la forma en que es transferida la energia depende de la trayectoria, la energia
interna no. La variacidon en la energia interna del sistema sélo depende de su valor en los
estados inicial y final, y por lo tanto puede representarse matematicamente por medio de
una funcién de estado. Puede, entonces, considerarse un sistema con una energia interna U;
que cambia su valor por la transferencia de calor y/o trabajo. Toda forma de energia que
conduzca a una ganancia de energia por el sistema se considera, por convencion, positiva.
De esta forma, la energia interna final del sistema, U, puede calcularse como:

U=U+Q+W (3.1)

Formulacion matematica de la Primera Ley

Dado que la energia interna es una propiedad del sistema, es conveniente definir su
variacion, mas que su valor en un estado dado, de manera de tener presente que su valor
varia por los procesos que sufra el sistema. Definiendo la variacion en la energia interna, AU
= U - U;, la ecuacidn (3.1) puede expresarse como:

AU=Q+W (3.2)
que constituye la formulacién matematica de la Primera Ley de la Termodindmica.
Considerando cambios muy pequefios (infinitesimales), el Primer Principio se expresa

como:

du = 8Q + W (3.3)
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donde el simbolo & da cuenta que se trata de una diferencial inexacta. Sin embargo, la
energia interna es una funcion de estado, y por lo tanto un cambio infinitesimal de la energia
interna es una diferencial exacta. Es decir, que para poder pasar de un estado inicial a otro
final, se produciran transferencias de calor y de trabajo entre el sistema y el ambiente que
dependen de la trayectoria, pero la funcién U sélo depende de los estados inicial y final.

Trayectoria Q

Ui Uf

Trayectoria W

Analogia financiera del Primer Principio de la Termodinamica

La analogia propuesta por Eisenberg y Crothers” permite una comprensién intuitiva
del Primer Principio de la Termodinamica. Supongamos que tenemos una cierta
cantidad de dinero (energia) en el Banco (sistema). Este dinero lo emplearemos
para pagar (transferencia de energia desde el sistema al ambiente) a
nuestros acreedores (ambiente). La forma de pago, podra ser en efectivo
(trabajo) o con cheques (calor). A su vez, cada uno de los pagos lo podremos
hacer en una sola entrega o en cuotas, por lo que la forma de pago dependera del
nimero de cuotas (trayectoria reversible o irreversible). Sin embargo, el
balance monetario de nuestra cuenta (4U) nos dira la diferencia antes y después de
realizar los pagos, independientemente de la forma en que lo hemos hecho.

# D. Eisenberg y D. Crothers. Physical Chemistry with Applications to the Life
Sciences. The Benjamin/Cummings Publishing Co., Inc. (1979).

INTERPRETACION MOLECULAR DE LOS CAMBIOS ENERGETICOS

La formulacion del Primer Principio de la Termodinamica no requiere del conocimiento
de la forma en que es almacenada la energia. Los Principios de la Termodinamica realizan
una descripcidn macroscépica del Universo, prescindiendo del conocimiento a nivel
microscopico. Sin embargo, es Util tener un conocimiento minimo de las formas en que la
energia es almacenada en los sistemas, de manera de poder razonar los efectos que los
diferentes cambios energéticos tendran en un sistema.

El Primer Principio de la Termodinamica nos dice que la cantidad de calor y de
trabajo que se transfiere al sistema aumentara su energia interna. La forma en que esa
energia es almacenada por el sistema requiere de la consideracion de la naturaleza
molecular del sistema. La energia transferida se almacena como energia cinética (E.) en las
moléculas, y produce un aumento de la energia potencial (E,) que surge de la interaccién
entre ellas.

La Energia cinética es responsable del movimiento de las moléculas. Para el caso de
un gas perfecto monoatémico, se considera que el sistema estd formado por atomos
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puntuales que no interactian entre ellos, y que obedecen a la ecuacion del gas perfecto.
Cuando a este tipo de sistema se le transfiere energia, la misma es almacenada como
energia cinética en su totalidad, no existiendo interaccion entre los atomos. Esta energia
cinética puede calcularse como

E, :%nRT (3.4)

Esta ecuacion predice que al aumentar la temperatura de un gas perfecto monoatémico,
aumentara la energia cinética debido al mayor movimiento de las particulas. También
predice que para el cero absoluto (T = 0 K), las particulas no se moveran pues la energia
cinética de las mismas es nula. Finalmente, toda la energia transferida a este tipo de gas, ya
sea como calor o como trabajo, producira un aumento de la temperatura.

Las sustancias reales interaccionan entre si, y por lo tanto existe una cierta energia
potencial asociada a esa interaccidon. Supongamos que se quiere fundir un sélido. Para ello
sabemos que debemos aumentar la temperatura. Este aumento de la temperatura producira
un aumento de la energia cinética de las particulas. Sin embargo, este aumento es muy
pequefio debido a que los atomos en las fases condensadas se mueven a una velocidad
similar. Por lo tanto, la energia transferida (en este caso como calor) se utiliza para separar
las moléculas entre si aumentando la energia potencial que las mantiene unidas, debilitando
las fuerzas que las unen, y produciendo el cambio de fase.

CANTIDADES QUE PUEDEN SER MEDIDAS EN TERMODINAMICA

Antes de aplicar el Primer Principio de la Termodinamica a sistemas concretos,
veremos qué cantidades pueden ser medidas para poder aplicarlo. Las cantidades que
debiéramos poder medir para aplicar este Principio serian la variacion de la energia interna
(aU), el trabajo (W) o el calor (Q). Sin embargo, como ya hemos visto, el calor y el trabajo
son cantidades que dependen de la trayectoria, es decir, de como son transferidos a través
de la frontera. En otras palabras, se puede lograr el mismo efecto (un determinado valor
para la variacion en la energia interna) transfiriendo calor y trabajo por infinitas trayectorias.
Por lo tanto, la medida de la energia interna sdlo puede realizarse fijando las trayectorias por
las que la energia es transferida. A continuacidn analizaremos algunas trayectorias comunes
en los trabajos experimentales, y las medidas que pueden realizarse a partir de la aplicacién
de estas trayectorias.

Transferencia de trabajo a presion constante

Consideremos la expansién de un gas contra una presidon constante. Este proceso se
esquematiza en el siguiente diagrama P-V, donde se dibujan dos isotermas, T, y T».

El gas se encuentra inicialmente a P
una presion Pgy, constante, ocupando un
volumen V; a una temperatura T;. Cuando
el gas se expande contra la misma presion
(Pext) hasta un volumen final V,, el mismo
se calienta, alcanzando la temperatura T,.

En primer lugar, analizaremos la forma de
calculo del trabajo. Pext

De acuerdo con la definicion de

trabajo:
OW = - Pey.dV

expresion que podremos integrar una vez que LE
fijemos la trayectoria para el proceso. En

nuestro caso, se trata de una expansion a \
presion constante, por lo cual: T

1
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VZ
W=-P, [dv (3.5)
Vi

donde la P queda fuera de la integral por tener un valor constante constante. La expresion final para el
trabajo es:

W= _Pext(VZ - V1) = _PextAV (3.6)
En primer lugar notaremos que como V, >V, AV > 0, por lo que el trabajo realizado contra durante la
expansion a presion constante es negativo. Esto tiene sentido, pues el trabajo fue realizado contra el
ambiente, lo que implicd que el sistema empleara parte de su energia interna para realizarlo.

Por Ultimo, cabria preguntarse por qué aumenta la temperatura del sistema. Como el mismo
debe aumentar su volumen manteniendo la presidon constante, las particulas que lo forman deberan
aumentar su movimiento de manera de mantener el niUmero de choques por unidad de superficie
(presidn). Como ya sabemos, el aumento de movimiento de las particulas se encuentra asociado a una
mayor temperatura.

Transferencia reversible de trabajo a temperatura constante

Consideremos ahora la misma expansion de un gas desde V, hasta V,, pero a través de una
trayectoria reversible. Esto implica que la presién externa diferird infinitesimalmente de la presion
interna del gas. Por otra parte, si esta trayectoria

se lleva a cabo a temperatura constante, el P
sistema se estara moviendo a lo largo de una
isoterma en el diagrama P - V. De acuerdo con
lo que se desprende de la inspeccion de este
diagrama, la expansion reversible e isotérmica
de un gas producird una disminucion de la
presion.

A continuacién calcularemos el trabajo.  P:
Nuevamente, partiendo de la definicidn:

BW = - Pe.dV (3.7)

impondremos la trayectoria para poder
integrarla. Puesto que en todo momento, la
presion externa y la presion del gas difieren

infinitesimalmente, se puede considerar que P
2

Pext = Pgas (3.8)

por lo que V, Vs,

OW = - Pgse.dV (3.9)
Por ultimo, falta expresar la presion del gas en funcion de las propiedades del mismo, esto es, sustituir
su valor por una ecuacion de estado adecuada. En nuestro caso, consideraremos como valido el modelo

del gas perfecto, por lo que la presidon del gas queda expresada como:

_ nRT
\

p

(3.10)

y sustituyendo en (3.9) e integrando:

Vs
W = —jﬂdv (3.11)
\ \

Como el proceso se lleva a cabo isotérmicamente:
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VZ
W = —nRTjd—V
A V
(3.12)
W = —nRTlnﬁ
V.

1

Resumiendo, hemos podido establecer una forma de calculo para el trabajo de expansion que realiza el
sistema sobre el ambiente para las siguientes condiciones experimentales: i) gas considerado como un
gas perfecto, ii) temperatura constante vy iii) trayectoria reversible. La trayectoria reversible nos ha
permitido considerar que la presién exterior varia de la misma forma que la presiéon del gas, y la
ecuacion de estado derivada para el gas perfecto nos a dado la relacion necesaria entre las propiedades
del sistema.

Al igual que con el cdlculo para el trabajo realizado contra una presion constante, verificamos
que el trabajo de expansion es negativo, lo que de acuerdo con la convencion de signos implica que el
sistema ha perdido parte de su energia intema.

Por Ultimo cabe considerar una situacion especial. ¢Cual es la magnitud del trabajo que se
realiza siguiendo una trayectoria de volumen constante? De acuerdo con la definicién de trabajo, es facil
concluir que un cambio en el estado del sistema que no implique un cambio de volumen no tiene
involucrado ningun trabajo, es decir, que para que el sistema transfiera trabajo, ya sea que lo ceda o
que lo reciba, debe cambiar su volumen. Esto es importante cuando consideramos fases condensadas
(liquidos o sdlidos). En estos casos, el cambio de volumen producido por la aplicacidon de una presion
puede considerarse despreciable en la mayoria de las aplicaciones.

Transferencia de calor a volumen constante

Supongamos que tenemos un recipiente con un gas, al cual le transferimos calor.
Ademas de aumentar su temperatura, el gas se expande, realizando un trabajo en contra del
ambiente. Podemos impedir que se realice este trabajo si mantenemos constante el
volumen.

De acuerdo con el Primer Principio de la Termodinamica, el calor transferido se
utilizara totalmente en variar la energia interna del sistema, pues al impedir el aumento de
volumen del gas, el término que toma en cuenta al trabajo, 8W, vale 0. De esta manera, la
expresion para el Primer Principio de la Termodindmica, cuando se transfiere calor a volumen
constante, toma la forma:

du = dQ, (3.13)

donde Q, indica que el calor fue transferido a volumen constante. Notese que el simbolo 3
para la diferencial se ha sustituido por d, indicando que cuando se fija la trayectoria para la
transferencia de calor, la diferencial dQ, es una diferencial exacta, y por lo tanto el calor en
estas condiciones es una funcion de estado.

Una vez establecido que el calor transferido a volumen constante es una funcidn de
estado, podemos considerar un cambio finito:

AU = Q, (3.14)

La ecuacion (3.14) nos indica una forma experimental para obtener el cambio en la energia
interna de un sistema, esto es, midiendo el calor transferido a volumen constante.

Transferencia de calor a presion constante

Volvamos a nuestro ejemplo del recipiente con el gas que hemos calentado, pero no
vamos a impedir que se realice el trabajo contra el ambiente, es decir, permitiremos que el
gas se expanda libremente debido al aumento de la temperatura. En este caso ya no es
valida la ecuacion (3.14), pues el sistema aumenta su energia debido al calor absorbido,
pero pierde parte de esta energia adquirida en realizar trabajo sobre el ambiente. Aplicando
el Primer Principio de la Termodinamica, la variacidon en la energia interna sera:

du = 3Q + 3W (3.15)
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Para poder llevar a cabo este calculo, debemos imponer una trayectoria. Si la expansion del
gas de nuestro ejemplo se lleva a cabo contra la atmodsfera, la presion es constante (la
atmosférica), y por lo tanto:

5W = dW = -P_.dV (3.16)

ext
y la variacion del calor transferido a presion constante sera:

dQ, = dU +P, dV (3.17)

ext

donde Qp indica que el calor ha sido transferido a presién constante. Notese que hemos
sustituido nuevamente el simbolo 3 para la diferencial por d, denotando que cuando el calor
es transferido a presion constante, es una funcién de estado. Esto se debe a que Qp resulta
ser la suma de dos funciones de estado, y por lo tanto se trata de una funcién de estado
también.

Aplicando el Primer Principio de la Termodinamica a un sistema sobre el que se lleva
a cabo un proceso a presion constante, hemos obtenido entonces una funcion de estado para
el calor, que toma en cuenta tanto la variacion en la energia interna del sistema como el
trabajo realizado. Puesto que Qp es una funcion de estado, se trata de una propiedad del
sistema, y por lo tanto vale la pena definir esta nueva propiedad. A esta nueva propiedad se
le denomina entalpia, H, y corresponde al calor transferido a presidon constante:

H=U+PV (3.18)

La razon por la que vale la pena definir esta nueva propiedad es que puede ser medida
experimentalmente: basta con medir el calor transferido a presién constante.

Retomando la ecuacién (3.18), y teniendo en cuenta que la entalpia es una funcion
de estado, la expresion para la entalpia para un cambio finito es:

AH = AU + PAV (3.19)

LA CAPACIDAD CALORIFICA TAMBIEN DEPENDE DE LA TRAYECTORIA

Hemos visto que cuando se fijan las trayectorias, el calor transferido es una
propiedad del sistema. La definicion de calor varia de acuerdo con la trayectoria en que se
realiza el proceso, y tendremos entonces:

dQ, =C,dT (3.20)

dQ, = C.dT (3.21)
donde las capacidades calorificas son diferentes, y los subindices denotan las condiciones
(trayectorias) en las que se realiza el proceso de transferencia de calor.

De acuerdo con las anteriores ecuaciones, podemos dar una definicidn especifica
para las capacidades calorificas a presién constante y a volumen constante:

_dQ, _(au

C, = a7 _[OTJV (3.22)
_dQ, _(oH

C =5 '(aTl (3.23)

Las capacidades calorificas Cy y Cp expresan la cantidad de calor requerida para aumentar la
temperatura de una cierta cantidad de sustancia en 1 grado en procesos llevados a cabo a
volumen o presidn constante, respectivamente. La cantidad de sustancia puede ser
expresada en gramos (calor especifico) o en moles (capacidad calorifica molar). Para una
misma sustancia, las capacidades calorificas C, y Cy son diferentes, pues a presion
constante, parte del calor es utilizado en realizar trabajo.
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Procesos adiabaticos

Un proceso adiabatico es aquel en el cual el sistema no puede intercambiar calor con el
ambiente. De acuerdo con la Primera Ley de la Termodinamica:

du =3Q + swW
y como 8Q = 0, la expresién se reduce a:
dU = dWyg (3.24)

expresion que indica que el trabajo realizado en una trayectoria adiabatica es una funcion de estado. Si
consideramos la expansion reversible de un gas perfecto en condiciones adiabaticas, ya sabemos de los
ejemplos anteriores que una expansion implica la realizacion de un trabajo contra el ambiente, es decir,
una pérdida en la energia interna del sistema. Esta pérdida se vera reflejada en una disminucién de la
temperatura del sistema al final del proceso.

Volviendo a la ecuacidon (3.24), e introduciendo las definiciones de trabajo y de capacidad
calorifica a volumen constante ya vistas, obtenemos:

c,dT = -P_.dV (3.25)
Como estamos considerando un proceso reversible y un gas perfecto, P puede sustituirse por la
ecuacion de estado para el gas perfecto:

cdT = —nRTde (3.26)

Para resolver esta ecuacion, deberemos separar las variables. Asi, del lado izquierdo de la igualdad
pondremos todo aquello que dependa de la temperatura y del lado derecho lo que dependa del volumen

¢, 9T rdV (3.27)
T Y

e integraremos entre el estado inicial (T;, V;) y el estado final (V;, Vf):

dv

.
(dT
c| v (3.28)

Ve
— = —nRj
A

en donde hemos supuesto que C, no depende de la temperatura. La expresion final que se obtiene es:

C, In(-rf] - —nRIn(Vf} (3.29)
T v

Finalmente, aplicando algunas de las propiedades de los logaritmos, se obtiene la expresion final para el
cambio en las propiedades de un gas perfecto durante una expansion adiabatica reversible:

v (T)Cv/nR =V, (-I-f )Cv/nR (3.30)

PROPIEDADES TERMICAS DEL AGUA. CONSECUENCIAS BIOLOGICAS

Es ampliamente reconocida la idea de que el agua constituye el sustento para la vida,
ya sea para su creacidon como para su mantenimiento. Esta idea, en parte, puede explicarse
en base a las propiedades térmicas del agua, que se diferencias de la de los demas liquidos.

Esta particularidad que tiene el agua es debida a su estructura. El agua liquida
consiste en moléculas unidas entre si unidas por enlaces de hidrégeno.

Estas uniones, aunque débiles, se encuentran en un gran numero, lo que indica que el
necesario un mayor aporte de energia para romperlas. Esto se ve reflejado en el valor de la
energia necesaria para producir la vaporizacién del agua (entalpia de vaporizacién), que es
significativamente mas alto que la de otros liquidos. Por ejemplo, los valores de entalpia de
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vaporizacién a la temperatura de ebullicién normal (1 atm) para el agua es de 540 cal g, y

para el etanol es de 204 cal g!. éPor qué es

sEmmmmn conveniente este alto valor de entalpia de

* vaporizacién en un ser vivo? La entalpia de

. vaporizacién estad relacionada con la energia

necesaria para producir un cambio de fase

G (liquido a vapor). Para el caso del agua, es

. entonces necesaria una mayor cantidad de

energia para vaporizar el agua que el que
necesitaria el etanol.

Supongamos que una persona de 60
kg ingiere 2500 kcal diarias. Si esta energia
fuera transformada completamente en calor,

las consecuencias sobre esa persona serian altamente indeseables. Si la persona
constituyera un sistema adiabatico, no podria perder ese calor hacia el ambiente, y la
temperatura del cuerpo aumentaria. Considerando que el cuerpo humano esta constituido en
un 80% de agua, el aumento de temperatura seria:

6
AT = AH _ _ 2._51x10 cal __=52°C
C (1 calg”°C™")(0.8x60x10° g)

p

lo cual, obviamente provocara la muerte de la persona por el solo hecho de comer
normalmente.

Todos sabemos que esto no es lo que sucede, y el calor generado puede eliminarse
porque nuestro cuerpo no se comporta como un sistema adiabatico. El calor generado se
utiliza para vaporizar el agua a la temperatura corporal. A 37°C, la entalpia de vaporizacion
del agua es de 574 cal g-1, y la cantidad de agua que se evaporaria es de:

Q, _ 2.5x10°cal
AH 574 calg™

vap

m =

= 44009 = 4.4L

Por lo tanto, el cuerpo debiera transpirar 4.4 L de agua si toda la energia aportada por la
ingesta fuera transformada en calor, de manera de mantener la temperatura corporal
constante. Nétese que el ejemplo analizado se trata de una situacién limite, pues la energia
obtenida por la ingesta es utilizada también para realizar trabajo. Aunque no es ajeno a
todos el hecho que cuando ingerimos alimentos con alto contenido energético, nuestro
cuerpo transpira, como mecanismo homeotérmico.

El valor de la capacidad calorifica del agua también cumple un papel muy importante
a la hora de explicar las ventajas del agua como sustento de la vida. Nuevamente
comparado con el etanol, las capacidades calorificas valen 1y 0.6 cal g °C?! para el agua y
para el etanol, respectivamente. Esto quiere decir que, para una misma cantidad de calor
absorbido, el aumento de la temperatura serd menor para el agua que para otros liquidos. El
valor para la capacidad calorifica da cuenta de la capacidad que tiene el agua para dispersar
el calor absorbido.

BIBLIOGRAFIA

D. Eisenberg, D. Crothers. Physical Chemistry with Applications to the Life Sciences. The
Benjamin/Cummings Publishing Co., Inc. (1979).

P.W. Atkins. Physical Chemistry. 6. Edition. Oxford University Press, Oxford (1998).

R. Chang. Fisicoquimica con Aplicaciones a Sistemas Biolégicos. Capitulo 6. Compaiiia
Editorial Continental, S.A. de C.V. (1986).

LECTURA SUGERIDA

N.C. Craig, E.A. Gislason. First Law of Thermodynamics; Irreversible and Reversible
Processes. J. Chem. Educ. 79 (2002) 193.

J.L.H. Jonson, S.H. Yalkowsky. “A Three-Dimensional Model for Water”. J. Chem. Educ. 79
(2002) 1088.

26



E.I. Kozliak. Energy as Money, Chemical Bonding as Business, and Negative AH and AG as
Investment. J. Chem. Educ. 79 (2002) 1435.

L.S. Bartell. Stories to Make Thermodynamics and Related Subjects More Palatable. J. Chem.
Educ. 78 (2001) 1059.

L.S. Bartell. Apparent Paradoxes and Instructive Puzzles in Physical Chemistry. J. Chem.
Educ. 78 (2001) 1067.

R. Ben-Zvi, J. Silberstein, R. Mamlok. “A Model of Thermal Equilibrium”. J. Chem. Educ. 70
(1993) 31.

27



Unidad 4

APLICACIONES DE LA PRIMERA LEY DE LA
TERMODINAMICA

En esta Unidad se aplicard la Primera Ley de la Termodinamica a
situaciones concretas. Podremos ver cémo se puede predecir el
comportamiento de un sistema, y cémo éste interacciona con el
ambiente, sin tener un conocimiento preciso de la estructura molecular
del mismo. Las predicciones que se pueden obtener de la aplicacion del
Primer Principio de la Termodinamica se aplican tanto a sistemas
sencillos (un gas perfecto) como a sistemas muy complejos, como los
bioguimicos.

De las dos posibles trayectorias para medir el calor intercambiado entre el sistema y
el ambiente, la mas facil de realizar en el laboratorio es la que se lleva a cabo a presion
constante. Por ese motivo, en esta Unidad se analizaran los cambios de entalpia que
acompafan diferentes procesos, tanto fisicos como quimicos.

Los procesos que van acompafados de un cambio de entalpia son variados, y a cada
uno de ellos se los define en forma particular. Por ejemplo, un cambio de fase, una reaccion
guimica, la atomizaciéon de una molécula, la formacién de un cristal, y otros ejemplos mas,
son procesos que, llevados a cabo a presion constante, tienen asociados un AH.

Puesto que la entalpia es una funcion de estado, sélo depende del estado inicial y del
estado final del sistema. Para una reaccidn quimica, el estado inicial corresponde a los
reactivos, y el estado final a los productos de la reaccién. Para un cambio fisico, como puede
ser la fusion de una sustancia, el estado inicial correspondera a la sustancia en su estado
sblido y el estado final a la sustancia en su estado liquido. Para el proceso de
desnaturalizacion de una proteina la forma nativa correspondera al estado inicial, y la forma
desnaturalizada al estado final.

Una caracteristica de la variacion de entalpia, que se deriva inmediatamente del
hecho de ser una funcién de estado, es que el cambio de entalpia para un proceso que
implica un cambio de estado desde una situacion inicial (i) a una situacion final (f) es
opuesta a la entalpia del proceso inverso:

AH (i — f) =-AH (f - i)

En términos de una reaccidn quimica, esto implica que dado un valor de variacion de entalpia
para una reaccién, la variacion de entalpia para la reaccion opuesta tendrd la misma
magnitud pero con signo cambiado.

Los procesos que liberan energia se llaman exotérmicos, e implican un AH < 0; los
procesos que absorben energia se denominan endotérmicos, e implican un AH > 0.

EL ESTADO ESTANDAR

La informacion acerca de las entalpias de los distintos procesos se suelen tabular en
un estado estandar. El estado estandar en Termodindmica se define como el estado mas
estable de una sustancia a una presion de 1 atm. Es facil conocer el estado estandar de las
moléculas, pues en dgeneral corresponden a los estados fisicos que se presentan
habitualmente (1 atm). Por ejemplo, el oxigeno, el nitrégeno y el hidrogeno se presentan
como moléculas biatémicas (O,, N, e H,) al estado gaseoso; el H,0 y el etanol se presentan
al estado liquido; y el NaCl, glucosa, carbono, se presentan al estado sélido en condiciones
estandar. Para el carbono en particular, el estado estandar corresponde a la forma alotrépica
correspondiente al grafito.
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En general, la condicion de estado estédndar va acompafiada de la especificacidon de la
temperatura. Asi, el estado estandar para el agua a 100°C sera gaseoso, mientras que a 25
°C sera liquido. Cuando se especifica la entalpia en estado estandar, éste se simboliza por un
“cerito” como supraindice, el tipo de reaccién como subindice entre los simbolos Ay H, y la
temperatura como subindice. Por ejemplo, la entalpia en estado estandar para una reaccion

“r” a 25°C se simboliza como AH).

Cuando se consideran diferentes reacciones en el mismo estado (en este caso, el
estado estandar), se pueden comparar los valores de variacidon de entalpia. Este hecho es
significativo, pues podemos tener una idea exacta de la cantidad de energia que se puede
obtener de una sustancia en comparacion con otras. De hecho, las entalpias en condiciones
estandar son tabuladas para diferentes tipos de reacciones, de manera de hacer facil esta
comparacion.

Cuando se considera la reaccion de formacion de un compuesto a partir de sus
elementos en sus estados estandar, la entalpia asociada a esta reaccién se denomina

entalpia estandar de formacién, AH°. Por convencidn, se considera que la entalpia estandar
de los elementos en sus estados fisicos mas probables bajo condiciones estandar vale 0. Por
ejemplo, a 25°C, los AHS.,.. para el Hx(g), 02(g), C(grafito) valen 0. Para el caso del oxigeno,

la entalpia estandar para el O,(g) vale 0, pero la correspondiente al Os(g) vale -1289.5 kJ
mol™?, debido a que el oxigeno en estado estandar se encuentra como O,(g) y no como
0s(9).

Cuando se habla de la entalpia estandar de formacion de un compuesto, usualmente
no es necesario especificar la reaccién, pues ésta es Unica. La reaccion correspondiente sera
la que se produce entre los elementos en el estado fisico mas probable en condiciones
estandar. Veamos los siguientes ejemplos:

i) la entalpia estandar de formacién del metano corresponde a la reaccion:

C(grafito) + 2 H5(g) ~ CHy(9) AH... =-74.85 k] mol™
i) la entalpia de formacién del agua corresponde a la reaccién:

Hy(g) + 1/2 05(g) ~ H,O(1) AHS... =-285.84 kI mol?

Notese que en la ultima reaccion, el estado fisico para el agua es el liquido, pues estamos
considerando una temperatura de 25°C.

ENTALPIAS ASOCIADAS A LAS REACCIONES QUIMICAS

Las reacciones quimicas son procesos que producen un cambio en el estado del
sistema. El calor intercambiado a presién constante para las reacciones corresponde al
cambio en la entalpia de la misma. Para los distintos tipos de reacciones existentes
(combustién, disolucién, etc.) se definen sus correspondientes cambios de entalpia. Veamos
algunos ejemplos.

Entalpias de combustion

La combustidon de una sustancia organica consiste en la reaccion de la misma con el
O,, para dar lugar, en el caso de una combustion completa, a CO, y H,0. La informacion
energética derivada de esta reaccién es de suma importancia para la comprensiéon de | a
eficiencia de las rutas metabdlicas de los organismos y la utilizaciéon de los combustibles.

El ejemplo mas sencillo es la combustiéon del metano. Esta reaccién es de suma
importancia econdmica, pues es la que tiene lugar cuando se quema el gas natural:

CH4(g) + 2 05(g) ~ COx(g) + 2 Hy0())

Debemos conocer la temperatura para definir los estados estandar de los reactivos y
productos involucrados, asi que consideraremos una temperatura de 25°C. Cuando la
reaccion se lleva a cabo en un calorimetro a presion constante y se mide el calor producido,
se obtiene un valor de 890.4 kJ cuando se quema 1 mol de metano.
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AHS,. =-890.4 kI mol™

donde el subindice “c” denota que es una reaccién de combustion, el signo negativo indica
que la reaccion desprende calor, y las unidades estan indicando que la cantidad de calor
corresponde a 1 mol de sustancia.

Una reaccién de combustion de importancia en bioquimica es la correspondiente a la
glucosa, que es una fuente de energia vital para los animales, que usan la respiracidon para
obtener la energia almacenada en las moléculas y convertirla en actividad metabdlica.

A esta reaccion le corresponde una entalpia de combustién en condiciones estandar a 25°C
de AH3, =-2816 k] mol. Comparando las energias aportadas por la combustién del metano

(combustible utilizado para generar calor en nuestros hogares) y de la glucosa (combustible
usado en nuestro organismo) por mol de sustancia, queda claro por qué nuestro organismo
ha optado por la glucosa como fuente de energia.

Entalpias de reaccion

El calculo de la entalpia de cualquier reaccién quimica, incluso aquellas que no hayan
sido estudiadas experimentalmente, puede hacerse utilizando los datos tabulados de
entalpias de formacién estandar. Esta es, sin duda, una de las mayores aplicaciones del
Primer Principio de la Termodinamica, pues nos permite usar un modelo para predecir
valores que luego podran ser comprobados experimentalmente.

Ya se ha demostrado que la entalpia es una funcién de estado. Por lo tanto, su
variacién depende de los estados inicial y final, y es independiente de la forma en que se ha
alcanzado el estado final. Esta es la base de la ley de Hess, quien en 1840 arribé a esa
conclusion luego de llevar a cabo un gran nimero de medidas de la variacion en las entalpias
de reaccién.

Ley de Hess: La variacion en la entalpia global de reaccién es la suma de las variaciones en
las entalpias de reaccion de cada paso en que se puede dividir formalmente la reaccion.
Veamos un ejemplo concreto. Se desea calcular la variacion en la entalpia normal a 25°C
para la reaccion:

CO(g) + 1/2 05(9) - CO5(9)

Podemos combinar las ecuaciones correspondientes a las reacciones de formacion del CO(g)
y el COx(9),

1) C(grafito) + 1/2 05(g) ~ CO(g) AHSeor =-110.52 kJ mol?
2) C(grafito) + O5(g) — CO5(9) AHSsoc =-392.51 kJ mol™

Es facil ver que si a la reaccién (2) le restamos la reaccion (1), y trabajamos del mismo
modo con sus respectivas entalpias de formacién, se obtiene la reaccién de interés, a la que

le podemos calcular un AHY,. =-392.51 - (-110.52) = -282.99 kJ mol ™.
Este resultado puede generalizarse para cualquier reaccion, con la expresion:

AH = AH°(productos) - AH°(reactivos) (4.1)

Notese que la aplicacidon de la ecuacién (4.1) a la reaccidon de nuestro ejemplo tomd en
consideracion que la variacién en la entalpia estandar de formacién para el O,(g) vale 0.

Vale la pena notar que la aplicacion de la Ley de Hess es posible cuando todas las
reacciones involucradas se llevan a cabo a presién constante, que es la condicién para la cual
el calor intercambiado corresponde al cambio en la entalpia. Del mismo modo, la
temperatura de las reacciones involucradas debe ser la misma, y para el caso de utilizar las
entalpias de formacion estandar, sera de 25°C.

Energias de enlace

Los atomos interaccionan entre si dando lugar a una energia potencial, como ya se
vio en la Unidad 3. Esta energia potencial depende de la distancia que separa a los atomos, y
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existe una distancia 6ptima para la cual la energia potencial es minima, y el compuesto se
encuentra en su estado de menor energia, es decir, en su estado mas estable. Esta energia
corresponde a la energia de enlace entre los dos atomos.

Para romper esta interaccidon, es necesario aportarle energia a la molécula, de modo
que la energia potencial aumenta, provocando el distanciamiento de los atomos, hasta que
se separan totalmente. La energia que debe aportarse al enlace para provocar su ruptura es
mayor o igual que la energia de enlace. En este punto es Gtil describir el Universo para esta
situacion. El sistema consiste en el enlace que une a los dos atomos, y su ruptura conlleva a
la liberacion de una cierta cantidad de energia al ambiente. Como esta energia es liberada,
su valor tiene signo negativo de acuerdo con la convencién de signos que hemos tomado. El
ambiente absorbe el calor liberado, por lo que la energia absorbida por el ambiente es
positiva. Por definicion, se denomina energia de enlace a la energia que se debe aportar al
provocar la ruptura de ese enlace, por lo que es una magnitud positiva.

Las energias de enlace (EE) se toman como el promedio de las energias de
disociacidon de ese enlace para varias moléculas que lo contienen. Por ejemplo, todas
aquellas moléculas que contienen el enlace C-H, daran lugar a valores de energia de
disociacién de enlace que, una vez promediadas, se toma como la energia del enlace C-H.

La energia total de una molécula se puede estimar, entonces, como la suma de todas
las energias de enlace involucradas (Tabla 1). Por ejemplo, para la molécula de CH,, la
energia de la molécula sera 4xEEc_ .

Tabla 1. Energias de Consideremos ahora una reaccién quimica. Para que
enlace esta tenga lugar, es necesario romper todos los enlaces
Enlace EE (k] mol'!) presentes y formar nuevos enlaces. En la primera etapa, se
H-C 413 liberard una cierta cantidad de energia hacia el ambiente
H-N 391 (negativa), que podra ser utilizada luego para formar los
H-O 463 nuevos enlaces, para lo cual se requiere del aporte de energia
C-C 348 (positiva). Si la cantidad de energia liberada es mayor que la
c=C 612 necesaria para formar los nuevos enlaces, habra una liberacién
C-N 292 neta de energia. Por el contrario, si la cantidad de energia para
C-0 351 forma los nuevos enlaces es mayor que la aportada por la
C-Cl 328 ruptura de los enlaces de los reactivos, existira un defecto neto
C=0 743 de energia.

Si un dado proceso se lleva a cabo a presion constante,
es posible imaginarnos un proceso hipotético para ir desde reactivos a productos. Este
proceso involucraria, en primer lugar, la disociacién de todos los enlaces de los reactivos, y
luego la reunidn de los d&tomos separados para formar los productos:

2 A(g) + 2 B(9)

A5(g) + B5(g) - 2 AB(9)

De acuerdo con la Ley de Hess, los diferentes caminos seguidos para llevar los
reactivos a los productos deben conducir a la misma entalpia global si el proceso se lleva a
cabo a presion constante. Por lo tanto,

ArH = z EEreactivos + z EEproductos (42)

El valor para la variacién de entalpia calculado de esta forma es, sin embargo, una
estimacion, pues no toma en cuenta otros tipos de energia, como la energia de vibracién y
rotacion de los atomos. Erroneamente se habla que la energia de las moléculas esta
“almacenada en los enlaces”. Mas aun, se habla de “enlaces ricos en energia”, como el
enlace que mantiene unido al grupo fosfato en la molécula de ATP. La forma correcta de dar
cuenta de la energia de las moléculas es hablar de la energia liberada en un determinado
proceso. Esta energia no solo involucra las energias de enlace, sino también todas las
energias relacionada con los atomos, pero mas importante aldn es que queda implicito que la
energia es obtenida debido a la realizacidn de un determinado proceso (por ejemplo, una
reaccion), que fluye entre el sistema y el ambiente. En el caso de las soluciones, las
discrepancias entre los valores calculados teniendo en cuenta Unicamente los valores de
energias de enlace y los experimentales son aun mayores. En estos casos, el calor
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intercambiado en una reaccién esta dominado por las interacciones intermoleculares con el
solvente, como ocurre en la reaccidon de hidrdlisis del ATP

ATP (ac) = ADP(ac) + Pi(ac)

Entalpias de transicion

La variacion de entalpia asociada a un cambio en el estado fisico de una sustancia es,
en general, menor que el producido por una reacciéon quimica. Los cambios en el estado
fisico incluyen la fusién (sdlido - liquido), vaporizacidon (liquido - gas), sublimacion (sélido
- gas), y para las macromoléculas, la desnaturalizacion (forma nativa - forma
desnaturalizada). Los cambios de entalpia asociados se simbolizan como AgqsH, AvapH, AsypH,
AgesH, etc.

El calor absorbido en los procesos que involucran un cambio de fase desde una
estructura mas ordenada a otra mas desordenada se emplea en la ruptura de las
interacciones intermoleculares que mantienen la fase ordenada como tal. En el caso de las
macromoléculas, la estructura nativa se encuentra estabilizada por interacciones covalentes
(puentes disulfuro), y no covalentes (puentes de hidrégeno, interacciones electrostaticas,
interacciones de van der Waals, etc.).

H Los procesos de cambio de fase se producen a
presion y temperatura constante. En el caso de
sustancias puras, esto es absolutamente cierto, y en
Hf un diagrama entalpico (H vs. T) da lugar a una curva
con pendiente infinita. La temperatura a la cual se
produce la transicion se denomina temperatura de
transicion, T, y corresponderda, para los procesos
ejemplificados, a las temperaturas de fusion (Tgs), de
vaporizacién (Tyap), de sublimacion (Tg,), etc.

La razdén por la que se da este cambio abrupto
en la energia de transicion, es decir, a una
Hi L —— temperatura Unica (a presién constante) es que las
fuerzas intermoleculares que mantienen la estabilidad
T de la fase mas ordenada (la fase mas condensada) son

T del mismo tipo. A este tipo de transicién se la
denomina transicion cooperativa. Por ejemplo, el agua se mantiene al estado liquido debido a
la multiplicidad de puentes de hidrogeno que mantienen su estructura en esa fase en forma
estable. Cuando se aporta al sistema una cantidad de energia suficiente para romper estas
interacciones, se produce la transicion mencionada. La pendiente del diagrama H vs. T
corresponde a (dH/dT)p = Cp, por lo que se deduce que para una sustancia pura, la capacidad
calorifica a la temperatura de transicién es infinita.
Como veremos mas adelante, en el caso de las macromoléculas esto no es asi, aunque es
posible definir una Unica temperatura de transicion.

TECNICAS EXPERIMENTALES

La Termoquimica es el estudio de los cambios de energia de las reacciones quimicas.
Si estos cambios son realizados a presion constante, entonces estaremos estudiando los
cambios de entalpia de las reacciones quimicas. La Termoquimica es una consecuencia
directa de la aplicacion del Primer Principio de la Termodindmica, y constituye la aplicacidon
mas importante de este principio en el ambito de la Bioquimica.

En base a los estudios termoquimicos, es posible obtener datos muy valiosos acerca
de la energia relativa de los diferentes compuestos. Esto tiene aplicaciones directas en
quimica, bioquimica y nutricion.

En la Unidad anterior hemos visto que la entalpia de una reaccién puede medirse
como el calor intercambiado con el ambiente a presion constante. En el laboratorio se
emplea un calorimetro para realizar estas medidas. Un calorimetro puede asimilarse a un
termo, es decir, es un recipiente adiabatico, dentro del cual se produce la reacciéon quimica.
Supongamos que llevamos a cabo una reaccion en una solucién acuosa dentro de un
calorimetro. En este caso, el sistema estard formado por la propia reaccién quimica
(reactivos pasando a productos), mientras que el ambiente estara constituido por el agua y las
paredes del recipiente. La frontera no podemos describira fisicamente, pues constituye una tedrica
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interfase entre los reactivos y los productos por un lado y el medio acuoso por el otro. El intercambio de
calor que se produzca entre el sistema y el ambiente no podra salir al exterior debido a que el recipiente
es adiabatico. Si suponemos que la reaccién quimica desprende calor, el agua dentro del termo recibira
ese calor y consecuentemente aumentard la temperatura, aumento que podremos medir con un
termometro.

AT = Q, (baf\o)
C, (bafio)

B AT = Q, (reaccion)
reaccién T T A haRa
guimice G, (bafio)

aT= - AH
C, (baho)

3

Nétese que la capacidad calorifica que se toma en cuenta para el calculo corresponde a la del
bafio, es decir, incluye no sdlo al agua del medio, sino también a las paredes del calorimetro y al propio
termometro.

¢Coémo se hace para determinar esta capacidad calorifica? Existen dos formas de hacerlo. Una
de ellas consiste en calentar la misma cantidad de agua con una resistencia eléctrica, y determinando el
aumento de temperatura que se produce.

Weledrico = Qp absorbido = N Cp AT (4-3)

Otra forma es llevar a cabo una reacciéon quimica cuya entalpia se conozca con una muy buena precision
en la misma cantidad de agua y medir el cambio de temperatura que se produce:

AH = Qp absorbido = N Cp AT (4.4)

Calorimetria Diferencial de Barrido (DSC)

La técnica de Calorimetria Diferencial de Barrido (DSC) es de suma importancia para la
caracterizacion de diversos procesos asociados a las macromoléculas, como el de la desnaturalizacion de
las proteinas, la formacion de la doble hebra de ADN, la asociacion de macromoléculas a pequefias
moléculas (farmacos, inhibidores, desestabilizadores de la estructura), etc. Para el estudio de estos
procesos, se suele emplear soluciones tamponadas de las macromoléculas. El propdsito de la técnica es
el estudio de los cambios en la entalpia que ocurren cuando se varia la temperatura del sistema de
forma programada. Para poder obtener exclusivamente informacion relativa a la proteina, es necesario
no considerar el efecto de la temperatura sobre el sistema buffer empleado. Para ello, el equipo dispone
de dos celdas, una de referencia, para la solucion buffer, y la otra de medida, para la solucion
tamponada de la macromolécula. A ambas celdas se las somete a un aumento programado de
temperatura, de manera que el calor producido es absorbido por el sistema para dar lugar a un
determinado proceso.

Consideremos el proceso de desnaturalizacion térmica de una proteina.! A medida que el
sistema absorbe calor, la energia sera empleada por el sistema para vencer las fuerzas que mantienen
a la proteina en su estado nativo (puentes de Hidrégeno, interacciones de van der Waals, etc.). Es obvio
que este proceso ocurrira Unicamente en la celda que contiene a la proteina, mientras que en la otra
celda sdlo se producird un calentamiento del buffer. El calorimetro diferencial de barrido funciona
entregando la potencia necesaria a la celda con la solucién proteica para que su temperatura siempre
sea igual a la de la celda de referencia. De esta manera, se esta considerando exclusivamente la energia
absorbida por la proteina. La capacidad calorifica molar a presién constante debida a la proteina se
relaciona con la potencia entregada por el calorimetro de acuerdo con:

Cproteina = L (4.5)
P,m Gm

* El término “desnaturalizacién” se refiere a los cambios conformacionales reversibles que conducen a la
formacién de un estado muy abierto y solvatado.
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donde P es la potencia entregada por el calorimetro para igualar la temperatura entre las celdas, oes la
velocidad de aumento del programa de temperatura (K s1), y m es el nimero de moles de la muestra
proteica. En resumen, en un experimento de DSC, se miden los cambios en la capacidad calorifica de
una proteina a medida que aumenta la temperatura. A diferencia que en las sustancias puras, donde
existe un Unico tipo de interaccidon que da lugar a una absorcion instantanea de calor, en las proteinas
existen muchos tipos de interacciones que conducen a la estabilidad de la estructura nativa. La ruptura
de estas interacciones se dan con un menor grado de cooperatividad, pero a medida que se van
venciendo las fuerzas de unién de un tipo, se facilita la ruptura de los otros tipos de uniones. Por este
motivo, la pendiente en un diagrama H vs. T ya no es infinita, y para este tipo de transicion se observan
valores finitos, aunque igualmente importantes. Por otra parte, como deben romperse varios tipos de
interacciones, el proceso se verifica en un intervalo AT de temperaturas. El cambio medio total en la
entalpia para el proceso totalde desnaturalizacién puede considerarse como la suma de las variaciones
de entalpia de los diferentes estados en los que se encuentra la proteina:

=

(OH) =3P AH, (4.6)

o

donde P, es la poblacién de moléculas en el estado /i, AH; es el cambio en la entalpia entre el estado i y el
estado de referencia (tomado como la proteina nativa), y la variacion total de entalpia se realiza a través
de los p estados conformacionales. La capacidad calorifica media total se obtiene al diferenciar la
ecuacion (4.6) respecto a la temperatura:

(a<AH>] _ a(:z:““i]

oT ot
5 dp S daH

ac) =S an 9P L 3rp dAH 47

(AC,) =2 8K o+ 2P~ .7)

(aC,) = (3Cy) +(3C™°)

Vemos que la capacidad calorifica media
total queda definida por dos
contribuciones, una debida a la
transicion considerada (en este caso la
desnaturalizacion de la proteina) y la
otra al cambio que se produce en la
capacidad calorifica cuando pasamos
desde el estado inicial (forma nativa) al
estado final (forma denaturalizada).
Ambas contribuciones se detallan
c, graficamente en la figua de la
(desnaturalizada) ~ 1Zquierda. El trazo azul corresponde a
(0Cp base) y el trazo negro corresponde
a ©C tr;, la suma de ambas
contribuciones da lugar al cambio en la
capacidad calorifica total, en el trazo
Temperatura rojo. Esta Ultima constituye la respuesta
instrumental del analisis por DSC.

La curva experimental estd caracterizada por un maximo a Ty, que se define como la
temperatura de transicién para el proceso de desnaturalizacion de la proteina, y una variacion en la
entalpia del proceso, AgsH, dada por el drea encerrada entre las curvas de G, total y C, base. El valor de
T, esta directamente relacionado con la estabilidad de la proteina frente a la desnaturalizaciéon térmica:
a mayor Ty, mayor estabilidad relativa.

La técnica de DSC es muy valiosa también a la hora de definir el efecto que tiene la union de
ligandos a proteina en su estabilidad. Estos ligandos pueden ser metabolitos o farmacos que son
transportadas por algunas proteinas en el torrente sanguineo. Estas sustancias pueden unirse a la forma
nativa o a la forma desnaturalizada, haciendo que la uniéon pueda promover una desestabilizacion o
estabilizacion de la proteina.

Cuando el ligando se une a la forma nativa de la proteina, se observa un cambio en los perfiles
térmicos caracterizados por valores de T, crecientes a medida que aumenta la concentracion del
ligando. Este cambio en la T, estd acompafado de un incremento en el valor de AgsH, como

—C, transicion
e Cp base
e Cp total

C tot=C_tr + C_base

C_(nativa)
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consecuencia directa de la mayor estabilidad del complejo formado. El caso contrario ocurre cuando el
ligando se une a la forma desnaturalizada de la proteina, dando lugar a valores de T decrecientes a
medida que aumenta la concentracion del ligando acompafiado de valores de AgsH Mas pequefios.

En el caso que el ligando se una tanto a la forma nativa como a la forma desnaturalizada, los
perfiles DSC pueden ser variados. Si por ejemplo la energia de unién del ligando a ambas formas son
similares, el valor de T sera el mismo, pero se observa un aumento en el valor del maximo para la C,.
Cuando las energias de unidn entre el ligando v las diferentes formas de la proteina sean diferentes, se
estara comprendido en los casos ya analizados previamente, segun prevalezca el complejo unido a la
forma nativa o a la forma desnaturalizada.

Si fuera posible obtener expresiones matematicas para cada una de las contribuciones,
entonces podria simularse la curva DSC para una determinada proteina. Para ello necesitamos un
modelo molecular para el proceso de desnaturalizacién/plegamiento. Existen varios modelos, uno de
base termodinamica y otro de base cinética. La hipdtesis cinética para el plegamiento de las proteinas se
basa en la consideracion de que es imposible para una proteina desnaturalizada encontrar el estado
nativo buscando aleatoriamente entre todas los estados conformacionales posibles; por lo tanto la
proteina debe seguir un camino especifico que lo guie al estado final nativo, y como consecuencia el
plegamiento proteico debe estar bajo control cinético. De acuerdo con Levinthal, “si el estado final
plegado corresponde al de menor energia configuracional, esto es una consecuencia de la evolucion
bioldgica y no de la fisicoguimica”.? La hipétesis termodinamica® considera que el estado nativo de una
proteina es de hecho el minimo global de la energia libre, una funcién termodindmica que permite
predecir la espontaneidad de los procesos desde el punto de vista del sistema (ver Unidad 6).

En el Anexo 1 de esta Unidad, se desarrolla la simulacidn matematica de las curvas
DSC para el caso de cumplimiento de la hipotesis termodinamica.

DEPENDENCIA DE LA ENTALPIA DE REACCION CON LA TEMPERATURA

Es claro que no podemos estudiar la influencia de la presién sobre la entalpia de una
reaccion, pues ésta debe ser constante. Sin embargo si se puede estudiar la influencia de la
temperatura sobre la entalpia, como se vera a continuacion.

La variacion de entalpia de cualquier reaccion puede expresarse como la diferencia
de la entalpia entre el estado final y el inicial, por se una funcién de estado. Para una
reaccion, el estado final corresponde a los productos, y el inicial a los reactivos.

AH, =H -H

'm,productos m,reactivos

Para conocer la influencia de la temperatura en la entalpia de reacciéon, debemos determinar
la siguiente derivada parcial:

[a(Aer)j - aHm,productns _ aHm,reactivos (4 8)
aT ), oT . oT o '
(a(%r:m)J =G, (productos) - C, (reactivos) (4.9)
P
a(AH_)
—rm2 =AC 4.10
( oT J (4:10)

donde hemos supuesto que los Cp , involucrados son independientes de la temperatura.
La integracidon de la ecuacién (4.10) se hace teniendo en cuenta que el estado 1
corresponde a la temperatura Ty, y el estado 2 corresponde a la temperatura T5:

2 T,
[d(aH,) = [ aC,,, dT (4.11)
1 T

2 C. Levinthal, J. Chim. Phys 65 (1968) 44, citado por S. Govindarajan y R.A. Goldstein (ver Referencias)

3 C. Anfinsen, Science 181 (1973) 223.
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AH, ., —AH, , =4AC, (T, -T,) (4.12)

La ecuacion (4.12) se conoce como ecuacion de Kirchhoff, y permite calcular la entalpia de
cualquier reaccién a una temperatura, si se conoce su valor a otra temperatura.
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ANEXO |
Simulacion de los perfiles térmicos DSC para la Hipétesis Termodinamica

Consideremos el equilibrio* entre las formas nativa (N) y desnaturalizada (D) de una
proteina en el proceso de desnaturalizacion:

N=D
D
K(T):H

(AI-4.1)

donde [D] y [N] son las concentraciones de las formas desnaturalizada y nativa,
respectivamente, y K(T) es la constante de equilibrio, que depende de la temperatura.

La concentracion de cada uno de los estados se relaciona con la concentracién total
de la proteina a través del siguiente balance de masas:

[Py =[N]+[D]
[Pl =[NJ+[NJK(T) (AI-4.2)
[Pl =[N][1 +K(T)]

La poblacion de moléculas en el estado desnaturalizado puede expresarse, entonces, como:

__[D]

P, =
[D]+[N] (AI-4.3)
_ KT
P 1+K(T)

Como las capacidades calorificas de las formas nativa y desnaturalizada son diferentes, el
proceso de desnaturalizacion tendrd una variacion neta en la capacidad calorifica, la cual
supondremos que es independiente de la temperatura. De acuerdo con la ecuacién de
Kirchhoff:

AH (T) = Ay Hp e +AC, (T -T,,) (AI-4.4)

donde AgesHmir corresponde a la variacion de entalpia molar para el proceso de
desnaturalizacién que ocurre a Ty

A su vez, el valor de la constante de equilibrio también depende de la temperatura,
dependencia que queda expresada a través de la ecuacién de van't Hoff:

1 1 1 T
K(T) = K(T,.) exp {R {— (BueHo = AC, T, [T - T] + 4G, In_l_}} (AI-4.5)

tr tr

donde K(T.) corresponde a la constante de equilibrio a la temperatura de transicion, es
decir, cuando [N] = [D], y por lo tanto, K(Ty) = 1. Por lo tanto, la dependencia entre la
constante de equlibrio y la temperatura es:

1 1 1 T
K(T) =exp {R |:_ (AdesHm,tr - ACP,m-l—tr) [T - T} + ACP,m In T}} (AI-4.6)

tr tr

Diferenciando las ecuaciones (AI-4.4) y (AI-4.6) respecto a la temperatura obtenemos las
respectivas capacidades calorificas, tal como fue expresado en la ecuacion (4.7) del texto.
Entonces, para el proceso de transicidn:

4 El concepto de equilibrio empleado en este desarrollo serd visto en la Unidad 8.
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=Sy 9P
<6C,§>=ZAHid—T

i=0

AI-4.7
Pim RT>  [1+K(M]?
y para el proceso de base:
i=u
<6CEase> — P| ddA-:-—'I
‘:OK(T) (AI-4.8)
base\ _
<6CP,m > - 1+ K(T) ACP,m
Finalmente, la capacidad calorifica total en funcién de la temperatura es:
(G, ) = (3Ck ) + (8C%r)
AH_(T)]?
(ac, )= 2D KM KT e (A1-4.9)
! RT [1+K(T)]? 1+K(T) ™

ecuacion que reproduce el trazo del registro de una medida por DSC.
Es posible obtener el valor de AgsHm a la temperatura de desnaturalizacion, Ty = Tues, @ partir
de la ecuacion (AI-4.7). Para ello tomaremos el punto correspondiente a T = Tge, para el cual se cumple

que K(Tges) = 1 porque [N] = [D]. En estas condiciones Cf{m = Cﬂiﬁ alcanza su valor maximo:

C(Baen) 1 (BeHn)’

Ctr des’ 'm des’ 'm

Pm(me) = Rszes (1 +1)2 B 4Rszes (AI_410)

A H, = J4RTZ_ Ce

des’ 'm des “P.m(max)
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Unidad 5

LA ENTROPIA Y LA SEGUNDA LEY DE LA
TERMODINAMICA

La definicion de Entropia constituye la base de la Segunda Ley de la
Termodinamica, un nuevo axioma que da sustento a la Termodinamica.
La Entropia es una nueva funcion de estado, y por lo tanto se encuentra
definida por los estados inicial y final de un proceso. Los cambios de
entropia del universo termodinamico asociados a un determinado
proceso se relacionan con la espontaneidad de los mismos.

LA TERMODINAMICA SE BASA EN AXIOMAS

Hemos visto que la Primera Ley de la Termodindmica es una expresion de la Ley de
la Conservacién de la Energia. Hemos visto también la aplicacién de la Primera Ley a
diversos sistemas y que nos permite realizar predicciones que luego pueden ser
comprobadas experimentalmente. Sin embargo, en ningdn momento se dedujo la Primera
Ley de la Termodinamica, sino que fue presentada como una consecuencia de las
observaciones experimentales.

Este es uno de los aspectos relevantes de la Termodinamica: se funda sobre
principios axiomaticos, es decir, que no pueden ser demostrados, pero cuya validez se
encuentran ampliamente sustentados por la experiencia.

La necesidad de un nuevo axioma

Cuando tratamos de comprender el funcionamiento del Universo desde el punto de
vista termodinamico a través de la Primera Ley, nos encontramos que algunas predicciones
que se pueden hacer no pueden ser confirmadas experimentalmente.

Consideremos, como ejemplo, un bloque a una temperatura de 50°C que se pone en
contacto con otro a 20°C. La experiencia nos indica que el bloque mas caliente se enfriara, y
existira una transferencia de calor hacia el bloque mas frio, que se calentara. Transcurrido un
cierto tiempo, ambos bloques alcanzaran el equilibrio térmico a una temperatura intermedia.

50°C 20°C

La aplicacién de la Primera Ley de la Termodindmica a este sistema nos indica que una cierta
porcion de energia es transferida desde el bloque mas caliente al bloque mas frio,
produciendo una disminucidn de la energia interna del bloque caliente. Esta transferencia de
calor nos resulta légica y esperable, pues en nuestra vida cotidiana nos hemos acostumbrado
a que la transferencia de calor se da desde los objetos mas calientes a los objetos mas frios.
De hecho, esta transferencia de calor se da en forma espontanea, sin que debamos influir
desde el exterior para que ocurra.

Ahora podemos plantearnos un proceso hipotético en el que el bloque frio transfiere
una porcion de energia como calor al bloque caliente. La aplicacion del Primer Principio de la
Termodinamica nos indica que este proceso producird una disminucion en la energia interna
del bloque mas frio, de manera que la energia total se conserva. Es un hecho que nadie ha
podido observar que este tipo de transferencia de calor se de espontaneamente. Por lo tanto,
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la Primera Ley de la Termodinamica predice un intercambio energético de un proceso que no
existe.

Podemos concluir, entonces, que la descripcidon de los fendmenos de transferencia de
energia que se dan en el Universo (regido por la Primera Ley de la Termodinamica) no es
suficiente para explicar la factibilidad de un proceso. Se hace necesaria una Segunda Ley,
gue de cuenta de la espontaneidad de un proceso, o de la direccién natural de los cambios.

Al igual que la Primera Ley, la Segunda Ley de la Termodinamica surge como una
necesidad, pero su existencia no puede ser demostrada, sélo puede ser verificada. Es, por lo
tanto, un nuevo axioma, que al igual que la Primera Ley de la Termodinamica, se ve
sustentada ampliamente por la experiencia.

En 1850, Rudolf Clausius propuso la existencia de una nueva funcién de estado que
se relaciona con la direccion natural de los cambios, a la que denomind entropia, S.

INTERPRETACION DE LA ENTROPIA

En la Seccién anterior, hemos tomado como ejemplo la transferencia de calor entre
un bloque caliente y uno frio, y hemos establecido que el cambio natural se verifica desde el
primero al segundo. Para tener una nocidn mas clara del significado de la entropia, basta con
analizar cdmo se dan los cambios naturales a través del analisis de varios ejemplos.

a) Cuando se toma un mazo de cartas ordenado y se lo baraja, las cartas se
desordenan en forma aleatoria.

b) Cuando se coloca azucar en una taza de té y se deja sin agitar, el azlcar tiende a
disolverse homogéneamente con el tiempo.

c) Cuando se coloca un recipiente con agua y se deja abierto a la atmédsfera, el
agua tiende a vaporizarse con el tiempo.

d) Cuando un globo lleno de gas se abre en una habitacion, el gas tiende a ocupar
todo el volumen disponible de la habitacién.

Estos pocos ejemplos permiten extraer algunas caracteristicas comunes:

i) Todos los procesos representan cambios espontaneos, que estan ampliamente
confirmados por la experiencia. Por el contrario, /os procesos inversos nunca han
sido observados.

ii) Ninguno de los procesos inversos violan la Primera Ley de la Termodinamica,
pues la energia total se conserva en todos ellos. Por lo tanto, la Primera Ley de
la Termodinamica no es suficiente para explicar completamente estos procesos.

iii) Todos los cambios espontaneos implican un aumento en el desorden.

Otra caracteristica comun queda mas clara a partir del ejemplo a). Existe la posibilidad que
al barajar las cartas, se obtenga un mazo con las cartas ordenadas. La probabilidad de que

esto ocurra es muy pequefia, pero existe. Por lo tanto, la entropia es una medida
probabilistica del desorden.

LA SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA

Supongamos que un en un sistema tiene lugar un proceso espontaneo, y que este
sistema junto con el ambiente que lo rodea se encuentran aislados, formando un recinto
aislado. A este recinto, lo consideraremos como el Universo.

Recinto
aisladc

ambiente
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La Segunda Ley de la Termodinamica, aplicada a un recinto aislado, puede expresarse como:

1) Para una pequefia transferencia de calor hacia el sistema (6Q) en un proceso a la
temperatura T, la diferencial:

_9Q
as =% (5.1)

es una diferencial exacta, y en consecuencia, la entropia S es una funcién de estado.

2) Para un proceso espontaneo, el cambio total de entropia del recinto, (AS...) es
positivo

AS,., = AS,, +AS

univ sist amb > O (52)

Desde el momento que consideramos al Universo como un recinto aislado,
concluimos que AU, Q y W valen 0 para el Universo. Asimismo, vale la pena notar que S es
una funcidn de estado, aun cuando dQ no lo es, por depender de la trayectoria. Esto se debe
a que el factor (1/T) es un factor de integracion, es decir, un factor que al multiplicar una
diferencial inexacta (0Q) la transforma en una diferencial exacta (dS).

INTERPRETACION MICROSCOPICA DE LA SEGUNDA LEY

Como hemos reiterado en este curso, la Fisicoquimica clasica no necesita de una
interpretacién molecular para su aplicacion. Sin embargo es bueno tener en cuenta algun aspecto
microscopico, de manera de entender mejor este principio y su aplicacién. Hasta ahora hemos
arribado a la nocidn que la Segunda Ley nos indica la direccién natural de los cambios. La
pregunta es ¢por qué los cambios se verifican en una direccion preferencial?

Algo de esto fue mencionado previamente: todos los cambios espontaneos implican
un aumento del desorden. Retomemos el ejemplo del mazo de cartas. Cuando mezclamos las
cartas, existe una altisima probabilidad que las cartas queden desordenadas. Si hacemos una
mirada macroscopica, lo que podemos decir es que las cartas quedaron desordenadas. Si
ahora hacemos una mirada microscdpica, tenemos que atender la situacién de cada carta
individualmente, para concluir acerca del conjunto de cartas. Cuando el mazo de cartas se
encuentra ordenado, cada carta se ubica en una posicion determinada: el 5 de espada
después del 4 de espada, las cartas de basto después de las de oro, etc. Cuando mezclamos
las cartas en el mazo, cada carta puede ubicarse en cualquier posicion. Para un mazo de 52
cartas, cada carta puede ubicarse en cualquiera de las 52 posiciones. En esta situacion,
podemos decir que cada carta ocupa cualquiera de las 52 posiciones posibles. Desde otro
punto de vista, podemos decir que ha aumentado el nimero de estados posibles de cada
carta, de 1 a 52. Queda claro que, luego de mezclar las cartas en el mazo, es posible que
gueden nuevamente ordenadas, pero la probabilidad que esto ocurra es infima.

Consideremos ahora el ejemplo del globo de gas que se abre en una habitacidon.
Nuestra experiencia cotidiana nos indica que las moléculas de gas tienden a escapar y ocupar
todo el espacio posible. Desde el punto de vista microscopico, podemos considerar una
situacion inicial en la que las moléculas se encuentran confinadas en un pequefio espacio (el
globo), y que cada molécula puede ocupar un cierto nimero de posiciones (estados). Cuando
se abre el globo, estas moléculas pueden ocupar un mayor nimero de posiciones, o dicho de
otra forma, puede encontrarse en un mayor numero de estados posibles. La situacion
inversa, en la que las moléculas que ocupan un mayor espacio pasen en forma espontanea a
ocupar un menor espacio, no se verifica experimentalmente, aunque la Primera Ley no
ofrece ninguna objecion a este hipotético proceso.

En resumen, desde el punto de vista de la Termodinamica clasica, se define una
nueva funcién de estado, la entropia (S) que indica la direccidn natural de los cambios.
Desde el punto de vista microscopico, estos cambios se producen debido a un aumento en el
nimero de estados probables que pueden tomar las particulas que forman el sistema.
Retomando el ultimo ejemplo tratado, desde el punto de vista de la Termodinamica clasica,
cuando se lleva a cabo un proceso cuya situacion inicial es un globo lleno de un gas vy la
situacion final es el globo abierto en un espacio mas grande, se produce un cambio en una
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de las propiedades del sistema (el volumen) que produce, a su vez, un cambio en la funciéon
de estado entropia. Desde el punto de vista microscopico, se produce un cambio en el
numero de estados posibles del sistema, y la probabilidad de ambos estados se relaciona con
la entropia en cada situacidon. Desde ambos puntos de vista, la variacion de entropia (AS)
para este proceso es positiva.

ENTROPIA Y PROCESOS REVERSIBLES

Consideremos un recinto aislado formado por el sistema y el ambiente a la misma
temperatura T.

ambiente (T

sistema (T ——<su— Q.

Si se produce una transferencia reversible de calor (6Q.,) desde el ambiente hacia el
sistema, el cambio infinitesimal de entropia producido sera:

Q
dSgq = +—= 5.3
sist T ( )
oQ
dS,mp = —— 5.4
amb T ( )
dS,,, = dSy, +dS,, =8Qe, [ -=|=0 (5.5)
univ sist amb rev T T .

Por lo tanto, AS,,y = 0 para un proceso reversible. Esto es debido a que la temperatura es la
misma para el sistema y para el ambiente, pues el proceso es reversible.

La aplicacion de la Segunda Ley de la Termodindmica permite concluir que el cambio
en la entropia del universo que es nulo para un proceso reversible, y que por lo tanto el
proceso no es espontaneo, pues la condicion para que esto Ultimo ocurra es que AS > 0. Esto
es facil de comprender si se tiene en cuenta que un proceso reversible se produce a través
de una sucesion de estados de equilibrio. Por el contrario, un proceso espontaneo implica un
movimiento hacia el equilibrio. Dicho de otra manera, un cambio espontaneo esta ligado a un
proceso irreversible, para el cual un sistema en un estado de equilibrio inicial es apartado del
equilibrio y por lo tanto modifica sus propiedades de manera de alcanzar un nuevo estado de
equilibrio.

Procesos reversibles de un gas perfecto
Para realizar el calculo de la variacion de entropia para un gas perfecto que
experimenta un proceso reversible, partiremos del enunciado de la Primera Ley:

5Q = dU - 3W (5.6)

Como H = U + PV, y como consecuencia, U = H - PV, diferenciando esta ultima ecuacion se
obtiene:

dU = dH-d(PV) = dH - PdV - VdP (5.7)

Combinando las dos Ultimas ecuaciones, se obtiene una expresion para la entropia en
funcion de T y P (recordar que 8W = -PdV)

3Q =dH-VdP (5.8)
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A partir de la definiciéon de dH se obtiene:

0Q =C,dT -vdP (5.9)
Ahora introducimos la definicion de dS:

ds="==C,— - —dP (5.10)

y como se trata de un gas perfecto, el cociente V/T = nR/P

ds:cpd%-nR%P (5.11)

Finalmente integraremos para obtener el cambio en la entropia para un gas perfecto que
realiza un proceso desde un estado inicial (Py,T;) a un estado final (P,,T,):

TZ PZ
AS =C d—T—nR dp (5.12)
PlT P
Tl Pl

donde hemos supuesto que el Cp no varia con la temperatura. La expresion final integrada
es:

AS =C,In[ 22| -nRrin[ 2 (5.13)
T P

1

ENTROPIA Y PROCESOS IRREVERSIBLES

Cuando un sistema experimenta un proceso irreversible entre un estado de equilibrio
inicial y un estado de equlibrio final, la variacion en la entropia del sistema puede calcularse
como:

8, = | Q (5.14)

trayectoria
reversible

Nos detendremos en este punto para hacer algunas aclaraciones. ¢Por qué si estamos
analizando procesos irreversibles integramos la ecuacién a través de una trayectoria
reversible? La razdn se encuentra en que la entropia es una funcion de estado, por lo que su
variacion dependera exclusivamente de los estados inicial y final. Si esto es asi, la variacion
en la entropia sera independiente de la trayectoria, y por lo tanto, a pesar de que el proceso
sea irreversible, podremos elegir cualquier trayectoria reversible que permita hacer el mismo
proceso entre los estados de equilibrio inicial y final.

Recordemos que para que un sistema se encuentre en equilibrio termodinamico, es
necesario alcanzar los equilibrios mecanico, quimico y térmico. Cualquier proceso irreversible
supondra un apartamiento de alguno de estos tipos de equilibrio, y por lo tanto, un
apartamiento del equilibrio termodinamico. Como consecuencia de esto, se producira un
proceso que permita alcanzar nuevamente el equilibrio termodinamico perdido.

Podemos entonces calcular la variacidon en la entropia que se produce cuando el
sistema ha sido irreversiblemente apartado del equilibrio termodindmico por alteracidon de
alguno de los equilibrios particulares. En todos los casos consideraremos un recinto aislado
que contiene al sistema y al ambiente, y a su vez consideraremos que el ambiente se

43



comporta como un foco calorifico, es decir, que es capaz de recibir o entregar calor sin
cambiar apreciablemente su temperatura.®

Procesos producidos por irreversibilidad mecanica externa

Supongamos que agitamos un liquido viscoso (sistema) que se encuentra en
contacto con un foco calorifico a T. La agitacion implica la realizacion de trabajo W desde el
ambiente hacia el sistema, pero como el sistema se encuentra en contacto con un foco
calorifico, su temperatura no cambia. Esto implica que la energia absorbida por el sistema en
forma de trabajo es devuelta al ambiente en forma de calor Q. Por lo tanto, en esta situacion
tenemos que:

+ El sistema absorbe una cantidad de trabajo W y cede una cantidad de calor Q tal que
W = Q, en virtud de que, al estar rodeado de un foco calorifico, no puede cambiar su
temperatura.

« Como el sistema entrega toda la energia que absorbe, las propiedades
termodinamicas del mismo no cambian, por lo tanto, el estado inicial y el estado final
del sistema son iguales. Como consecuencia de esto, ASgs = 0.

+ El ambiente recibe una cantidad Q de calor del sistema a la temperatura T, por lo
que ASzmp > 0.

 Finalmente, AS,,y > 0.

El caso analizado corresponde a una disipaciéon isotérmica de trabajo en un sistema, el cual
permanece invariable.

Ahora consideremos la agitacion del mismo liquido viscoso pero esta vez dentro de
un recipiente adiabatico. En este caso, el ambiente y el sistema no pueden intercambiar
calor, por lo que el trabajo W recibido por el sistema producira un incremento de su energia
interna, con el consecuente aumento de su temperatura. La entropia del ambiente
permanece incambiada, pues el mismo no puede recibir ni ceder calor al sistema, es decir,
AS.m, = 0. Para calcular la variacion en la entropia del sistema, partimos de la definicion:

£
Q
ASsis :tra i J.
yectoria
reversible T

para la cual hemos sustituido el proceso irreversible en estudio por otro reversible que lleve
al sistema desde el mismo estado inicial al final. Si consideramos que el proceso se lleva a
cabo a presion constante, podemos reemplazar el trabajo realizado irreversiblemente por
una transferencia reversible e isobarica de calor

T T
AS,, = di;jcpdl
U I A
| ! (5.15)
AS,. =C,InX
T

donde hemos supuesto que Cp es constante en el intervalo de temperatura considerado.
Como T¢ > T;, se deduce que ASgs > 0. Finalmente, se concluye que AS,,, > 0.

Este caso analizado corresponde a una disipacion adiabatica de trabajo que conduce
a un aumento en la energia interna.

Procesos producidos por irreversibilidad mecanica interna

Consideremos un gas perfecto que se encuentra encerrado en un globo, y que el
ambiente es el vacio. Cuando se abre el globo, el gas tenderd a ocupar todo el espacio
posible, produciéndose una expansion libre contra el vacio. El AS,,, = 0, pues el sistema
entrega trabajo con el ambiente y no calor. Para calcular la variacidon en la entropia del
sistema, nuevamente partimos de la definicidon general:

> Ejemplos cotidianos de focos calorificos son el agua del mar y el mismo ambiente. Por ejemplo, si
agregamos 1 L de agua hirviendo al océano, este uUltimo es capaz de recibir el calor del litro de agua,
pero no cambia apreciablemente su temperatura.
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AS_ = j.@

Sis " trayectoria
reversible T

donde hemos sustituido la trayectoria irreversible por alguna trayectoria reversible
adecuada. En este caso, podemos considerar como trayectoria la expansion isotérmica de un
gas perfecto. Vale recordar que como la temperatura del sistema no cambia, AU = 0, y por lo
tanto, Q = -W. Entonces,

Vi p
AS_ = | =dV
SIS \"/:T

; (5.16)
AS,, = _[an—V

Y
AS,, :nRIn% (5.17)

i
como V¢ > V;, ASgs > 0, y finalmente, AS,.v > 0.

Procesos producidos por irreversibilidad térmica externa

Este tipo de proceso incluye a aquellos que suponen una transferencia de calor en
virtud de una diferencia finita de temperatura, como ocurre al poner en contacto dos cuerpos
a diferentes temperaturas. Consideremos la transferencia de Q unidades de calor desde un
sistema a T, al ambiente, mas frio, a T, (T, < T;). Las variaciones de entropia asociadas son:

ASsis = _g
Tl
Q
AS, ., =+— 5.18
amb Tz ( )
1 1
AS,, =Q|=-—
univ Q(Tz le

como T, < Ty, AS,niv > 0.

Llegamos entonces, como conclusidon general, a que los procesos reversibles tienen
asociados un cambio de entropia del universo nulo, mientras que los procesos irreversibles
estan siempre asociados a un cambio en la entropia del universo positiva.

LOS CAMBIOS DE ENTROPIA MIDEN LA DISIPACION DE ENERGIA

De acuerdo con la definicion de Clausius, el cambio de entropia es la cantidad de
energia disipada a una temperatura T. Cuando la energia se encuentra confinada en un
pequeiio espacio y es disipada a un espacio mayor, el aumento en la cantidad de estados
posibles es lo que lleva a un cambio positivo en la entropia. Esta medida de la disipacion de
la energia es lo que comUnmente llamamos “desorden”; el problema es que intuitivamente
esta palabra no la asociamos con la palabra dispersién®.

ESTADO ESTANDAR PARA LA ENTROPIA

Podemos tomar un estado de referencia para la entropia. Si consideramos que el
estado P4, T, es ese estado de referencia, y asignamos (arbitrariamente) los valores P; = 1
atm y T; = 298 K, sustituyendo en la ecuacion anterior:

6 El diccionario de la Real Academia da los siguientes significados para la palabra desorden: 1. confusién
y alteracién del orden; 2. alboroto, motin; 3. exceso o abuso.
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(o] o (o] _ o] T
AS°® = S° - SS, —Cpln(zgzsj—ann(P) (5.19)

¢Como puede calcularse el valor de S, ? Para su calculo consideraremos un proceso a una

presién constante de 1 atm, que implicard el calentamiento de una sustancia desde el O K
hasta 298 K:

o

AS° =3, =S, = [ =dT (5.20)
0

Para resolver esta integral, se define que cuando T - 0, S, = 0. Es decir, la entropia de una
sustancia en el cero absoluto vale, por definicién, cero, y como consecuencia de esta
definicion, la entropia molar de cualquier sustancia a la temperatura T y en condiciones
estandar tendrd un valor dado por:

St =[S (5.21)

De esta manera, la entropia de una sustancia a cualquier temperatura diferente del 0
absoluto es una medida de la cantidad total de energia que debe ser dispersada en la
sustancia desde 0 K hasta T de manera que la sustancia pueda existir como un sélido, un
liguido o un gas a esa temperatura.

CAMBIO DE ENTROPIA DE UNA REACCION QUIMICA. INFLUENCIA DE LA
TEMPERATURA

Para cualquier reaccién quimica que se lleve a cabo a una temperatura T y en
condiciones estandar, el valor para el AS? = puede calcularse como:

ASS . =2 S? . (productos) ->'S%  (reactivos) (5.22)

Como la entropia es una funcion de estado, podemos hacer el mismo razonamiento visto en
la Unidad 4 para estudiar el efecto de la temperatura sobre el valor del cambio de entropia
de una reaccion, para llegar a:

o - 0 T2 o] dT
ASY W =053 .+ [8C, — (5.23)
21 1 Tl ’ T
y si ACp ., =C;  (productos) - C7  (reactivos) es independiente de la temperatura,
TZ
883, =05, +0C, [T
E (5.24)

£SS =08 , +OC, N

1

CAMBIOS DE ENTROPIA EN LOS PROCESOS DE TRANSICION

De la misma manera que se puede definir un cambio en la entalpia de un proceso de
transicion, los mismos tienen asociado un cambio en la entropia, los cuales se simbolizan, en

condiciones estandar a 298 K, como A,SS,, donde “tr” puede ser vaporizacion, sublimacidn,

fusion o desnaturalizacion de una proteina. El signo para esta variacion varia segun el
proceso de transicidon que se trate. En general, aquellos procesos que implican el pasaje de
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una sustancia desde un estado mas ordenado a otro mas desordenado tienen asociados un
cambio en la entropia de transicion positivo. Este tipo de cambio colabora favorablemente en
el sentido de obtener un AS,,, > 0.

Sin embargo, es notorio que los procesos inversos también existen, por ejemplo, es
posible pasar de agua liquida a hielo, lo que implica que las moléculas de agua, que en su
estado liquido podian ocupar un mayor nimero de estados posibles, cuando se encuentran
en el estado sdlido el nimero de estados posibles es menor, de manera que ASgs < 0. Si
estos procesos existen, de acuerdo con la Segunda Ley de la Termodindmica, es porque
AS.nv > 0. De manera que la variacion de entropia del ambiente juega en este caso un papel
fundamental. Un analisis mas detallado permite entender qué es lo que sucede. Cuando una
sustancia pasa de un estado mas desordenado a otro mas ordenado, produce una liberacion
de calor, que es transferida al ambiente. Este calor produce un mayor movimiento en las
moléculas del ambiente, haciendo que éstas puedan ahora ocupar un mayor numero de
estados posibles, y asi AS,, > 0. Como la entropia es una propiedad extensiva, su magnitud
dependera del nimero de moléculas, por lo que el anadlisis anterior sera valido si el nUmero
de moléculas del ambiente es mayor que en el sistema.

El caso del plegamiento espontaneo de una proteina es mas claro. Se sabe que una
cadena polipeptidica se pliega espontaneamente por debajo de su temperatura de
desnaturalizacién. En este caso el sistema es la proteina (1 molécula) y el ambiente son
todas las moléculas de agua de las primeras esferas de hidratacion (n moléculas, n >> 1).
Cuando la proteina se pliega, desprende calor (Q < 0), y por lo tanto ASs < 0. Este calor es
transferido a las moléculas de agua del ambiente, aumentando la energia interna de las
mismas, y por lo tanto su movimiento. Asi, estas moléculas puede ahora ocupar nuevas
posiciones (estados) que trae como consecuencia que AS,n, > 0. El nUmero de moléculas
gue pasan a tener nuevos estados es mucho mayor que el de proteinas involucradas, por lo
que llegamos a la conclusidon que OAS;mp0> OASg, Y ASuniv > 0.

El cambio de entropia en un proceso de transicion puede calcularse como:

H

AtrS = Atr
T

tr

(5.25)

ENTROPIA Y FILOSOFIA

En la actualidad, la palabra entropia es utilizada indiscriminadamente por diferentes
disciplinas como sinénimo de desorden, probabilidad, ruido, mezcla aleatoria, calor, etc.
Existen al menos tres formas aceptadas de definir entropia:

« En términos termodinamicos, donde se relaciona con el calor (1865)

« En términos de la teoria estadistica, donde se relaciona con el desorden (1875)

+ En términos de la teoria de la informacion, donde se relaciona la neguentropia (lo
opuesto a la entropia) con la informacion (1940-1950)

Las dos leyes de la termodinamica se aplican solamente a sistemas cerrados, es decir, en
los que no existe intercambio de energia, informacién o material. El Universo en su totalidad
puede ser considerado como un sistema cerrado de este tipo. La Primera Ley de la
Termodinamica indica que la cantidad total de energia del Universo se mantiene constante.
La Segunda Ley indica, por su parte, que la energia del Universo es irreversiblemente
degradada.

El trabajo de diferente tipo, ya sea fisico, quimico o eléctrico, pueden ser totalmente
transformadas en calor. Pero la situacion inversa, la conversidn de calor en trabajo, no puede
hacerse sin ayuda externa o sin la inevitable pérdida de energia en forma de calor. Esto no
significa que la energia es destruida, sino que parte de esta energia deja de ser Util para la
realizacion de trabajo. Este aumento irreversible en la energia no utilizable en el Universo es
lo que mide la entropia.

Si bien la Primera Ley no distingue una jerarquia entre las formas de energia, sino que
simplemente propone un balance para establecer su conservacion, la Segunda Ley jerarquiza
las formas de energia, en el sentido que el trabajo (energia direccional) puede degradarse en
una forma de energia de menor calidad, el calor (energia no direccional).

Los conceptos de entropia e irreversibilidad que surgen de la Segunda Ley de la
Termodinamica han tenido un enorme impacto en la forma en que vemos el Universo. La
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idea de una continua degradacion de la energia conlleva la idea un una inexorable muerte
del Universo. En este sentido, la Segunda Ley nos indica que el Unico futuro posible es la
aniquilacién, dejando al Hombre una sensacion que afecta sus posiciones filoséficas y su
vision del mundo en forma pesimista. En palabras de Leon Brillouin, "¢Cémo es posible
entender la vida cuando el mundo entero esta signado por una ley como el Segundo Principio
de la Termodinamica, que apunta hacia la muerte y la aniquilacion?”

Por otra parte, la Segunda Ley de la Termodinamica provee un argumento incuestionable
de validacion de las teorias. En otras palabras, toda aquella teoria que no cumpla con la
Segunda Ley puede ser descartada sin mas. Esta posicion ha sido -y es—cuestionada (ver
Nikulov y Sheehan, 2004), aunque podria decirse que ha prevalecido ampliamente. Vale la
pena recordar las palabras de Sir Arthur Eddington: “Si su teoria esta contra la segunda Ley
de la Termodinamica no puedo darle esperanza, no queda mas que colapsar en la mas
profunda humillacién”.

CRISIS ... ;ENERGETICA O ENTROPICA?

De acuerdo con la Primera Ley de la Termodinamica, la energia del Universo es
constante. Cuando quemamos combustibles fdsiles (carbon, petréleo) no estamos reduciendo
las existencias de energia (la Primera Ley no lo permite), sino que estamos utilizando
energia de alta calidad para producir trabajo, dejando libre una energia de menor calidad. En
definitiva, de acuerdo con la Segunda Ley, lo que estamos haciendo es aumentar la entropia
del Universo. En este sentido, la llamada “crisis energética”, estrictamente, debiera llamarse
“crisis entrdpica”.

Esta degradacién progresiva de la energia como consecuencia de la irreversibilidad
de los procesos naturales, también se produce como consecuencia de la vida, otro proceso
irreversible. La sustentacidén de la vida se encuentra en la energia proveniente del Sol, que
es un tipo de energia de maxima calidad. Esta energia es progresivamente degradada a
medida que pasa a los vegetales, los animales y finalmente al hombre.

La vida implica un continuo estado de desequilibrio en el cual la energia fluye
constantemente (alimentacidn, realizacion de trabajo, etc.). Como cualquier sistema
termodindmico, los seres vivos, una vez apartados del equilibrio, buscan alcanzar el
equilibrio a través de procesos que implican cambios en sus propiedades. El equilibrio sélo se
alcanza con la muerte.
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Unidad 6

ENERGIA LIBRE

La Segunda Ley de la Termodindmica permite predecir la espontaneidad
de un proceso conociendo el cambio en la entropia del sistema y del
ambiente. A partir de esta Ley, es posible definir dos nuevas funciones de
estado que dependen exclusivamente de las propiedades del sistema, y
establecer nuevos criterios de espontaneidad para un proceso. Estas dos
nuevas funciones de estado son la energia libre de Gibbs y la energia libre
de Helmholtz, las cuales se relacionan con la cantidad de trabajo que
puede realizar un sistema.

Como hemos visto en la Unidad 5, la Segunda Ley de la Termodinamica provee de un
criterio para determinar si un proceso puede ocurrir espontaneamente. De acuerdo con este
criterio, la entropia de un sistema aislado es maxima cuando el sistema alcanza el equilibrio.
Si bien este criterio soluciona el problema de determinar la espontaneidad de los procesos,
en la practica es dificil de aplicar, pues requiere del conocimiento de la variacion de entropia
del ambiente y del sistema.

Es deseable, entonces, contar con un nuevo criterio para establecer la espontaneidad
de un sistema, pero basado exclusivamente en el sistema bajo estudio, y no en los
alrededores.

DEFINICION DE ENERGIA LIBRE

Energia libre de Gibbs

Para introducir un nuevo criterio de espontaneidad, volveremos al ejemplo que se
esquematiza en la Figura 6.1, en el que se considera un sistema a presion y temperatura
constantes, rodeado de un ambiente consistente en un bafio suficientemente grande como
para que su temperatura se mantenga constante en un valor T, independientemente de los
intercambios de calor que se produzcan.

Supongamos que se transfiere reversiblemente una cierta cantidad de calor a presion
constante, Qp, desde el bafio al sistema.

Figura 6.1. Un sistema a temperatura y
presion constantes, rodeado de un bafio a
una temperatura T constante. El conjunto
sistema + bafio (ambiente) se encuentra
S aislado para el intercambio de calor y

1 Qp trabajo, y la pared del sistema se supone
diatérmica.

De acuerdo con la Segunda Ley, la variacidon de entropia para el bafio, que se produce por el
flujo de calor es:
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ds,, = - e (6.1)

donde el signo negativo indica que el calor es cedido por el ambiente.

Como el sistema + bafio se encuentra aislado, todo el calor cedido por el ambiente es
absorbido por el sistema. Ademas, la transferencia de calor se lleva a cabo a presion
constante, por lo que 8Q,., = dQp = dH.s. Finalmente, considerando que la entalpia es una
funcién de estado, introducimos los cambios finitos (A) en la ecuacion (6.1) para obtener:

85,y = -Eoke (6.2)

El cambio total de entropia, ASi,x = AS.mp + ASss, puede obtenerse a partir de la
ecuacion (6.2), para obtener:

AStot = _% + ASsis (63)

El lado derecho de la ecuacion (6.3) depende exclusivamente de las propiedades del
sistema. Reordenando la ecuacion (6.3) y multiplicando por (-1) ambos miembros de la
igualdad:

_TAStot = AHsis - TASsis (6'4)

podemos definir la funcion G, energia libre de Gibbs, como:
G=H-T.S (6.5)

gue es una funcidon de estado pues depende de otras funciones de estado, y que a su vez
depende exclusivamente de las propiedades del sistema. Considerando el cambio en la
funcion energia libre a T constante:

AGsis = AHsis - TASsis (6.6)

¢En qué condiciones es valida la ecuacion (6.6)? Para responder esta pregunta, debemos ver
las condiciones que hemos impuesto a lo largo de su deduccién. En la ecuacién (6.2) hemos
supuesto que P es constante para poder introducir la igualdad Qp = AH; en la ecuacién (6.6)
hemos supuesto que la temperatura es constante; y por ultimo, al comienzo de la deduccion
de la ecuacién hemos supuesto un proceso reversible. Sin embargo, puesto que G es una
funcion de estado, el valor para su variacion (AG) depende exclusivamente del valor de las
propiedades del sistema en el estado inicial y final, independientemente del proceso por el
cual se transite entre ambos estados. Por lo tanto, /a ecuacion (6.6) representa la expresion
matematica para la energia libre de Gibbs, y es valida para cualquier proceso en el que la
temperatura y la presion tengan el mismo valor en los estados inicial y final.

Ahora veremos si hemos cumplido con nuestro objetivo, que era obtener un criterio
de espontaneidad que dependiera exclusivamente de las propiedades del sistema.
Comparando las ecuaciones (6.4) y (6.6) notamos que:

AS,, = - A(_SI_S‘S a Ty P constantes (6.7)

gue podemos reordenar convenientemente para obtener una expresion para la variacion en
la energia libre de Gibbs del sistema:

AG,, = -TAS,, (6.8)

En primer lugar vemos que AGs depende de la variacidon de entropia del universo y de la
temperatura. Como en virtud de la Segunda Ley, AS;,; para cualquier proceso es un criterio
de espontaneidad, surge que AGgs también es un criterio de espontaneidad. Como hemos
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visto, un proceso es espontdneo si se cumple que AS;, = 0, de donde surge, por inspeccién
de la ecuacion (6.8) que el criterio de espontaneidad basado en la energia libre de Gibbs es
AGgis< 0, para cualquier proceso a T y P constantes.

Energia libre de Helmholiz

La definicion de energia libre de Gibbs fue realizada en el supuesto que el calor era
transferido por una trayectoria a P constante. Sabemos que existe otra posible trayectoria
para la transferencia de calor: a volumen constante, para la cual Q, = AU, la variacién de la
energia interna.

Siguiendo el mismo procedimiento que el empleado para la definicion de energia libre
de Gibbs, podemos sustituir Q, = Qy = AU en la ecuacién (6.1) y obtener ecuaciones
andlogas a la (6.3) y (6.4):

AS,, = —LLT’sis +0S,, (6.9)
~TAS,, = -AU,, +TAS,, (6.10)

y definir la funcion de estado A, energia libre de Helmholtz, como:
A=U-TS (6.11)

gue es una funcién de estado por depender de otras funciones de estado.
A T constante, la variacidon en la energia libre de Helmholtz puede describirse por la
siguiente ecuacion:

AAsis = AUsis - TASsis (6' 12)

Siguiendo un razonamiento analogo al que hicimos para le energia libre de Gibbs, podemos
afirmar que /a energia libre de Helmholtz es valida para cualquier proceso llevado a cabo a T
y V constante.

De igual forma, es facil demostrar que la variacion de la energia libre de Helmholtz
puede ser empleada como un criterio de espontaneidad, que establece que un proceso sera
espontaneo si AAgs < 0 (T y V constantes).

Hemos, entonces, obtenido dos criterios de espontaneidad que son aplicables a los
sistemas, y que dependen exclusivamente de sus propiedades, independientemente del
ambiente. A su vez, ambos criterios dependen de propiedades del sistema que son
facilmente realizables en el laboratorio (P y T constantes para la energia libre de Gibbs y Ty
V constantes para la energia libre de Helmholtz), o que son facilmente trasladables a
reacciones bioquimicas in vivo. Ambos criterios surgen a partir de definiciones adecuadas
que se obtienen directamente de la Segunda Ley de la Termodindmica.

EL CONCEPTO DE ENERGIA LIBRE

Las ecuaciones (6.6) y (6.12) expresan matematicamente las definiciones de energia
libre de Gibbs y de Helmholtz, respectivamente. El concepto subyacente bajo ambas
definiciones merece un analisis mas detenido.

Ambas definiciones representan un balance de energia: la energia interna o la
entalpia menos un término dependiente de la entropia, T.AS, que también tiene unidades de
energia.

Veamos la definicion de energia libre de Helmholtz [ecuacidon (6.11)]. En forma
diferencial:

dA = dU - d(TS) (6.13)
dA = dU - TdS - SdT (6.14)

Para un proceso a temperatura constante, el Gltimo término a la derecha de la igualdad se
anula,
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dA = dU-TdS (6.15)

Como dS es una funciéon de estado, se puede considerar cualquier trayectoria para su
calculo. Consideremos, entonces, una trayectoria reversible, de manera que el término T.dS

= erev:

dA = dU-3Q (6.16)

rev

Recordando la expresion diferencial para la Primera Ley, dU = 8Q.., + OW, la ecuacioén (6.16)
queda expresada como:

dA = dW

rev

(6.17)

0 para un cambio finito:
AA = Wi, (6.18)

La ecuacién (6.18) indica que la variacidén en la energia libre de Helmholtz se corresponde al
trabajo reversible, si la temperatura es constante. Debemos notar que la igualdad se puede
establecer una vez fijada la trayectoria para el calculo del trabajo (reversible, T constante).
Recordando la convencidn de signos, el trabajo sera negativo cuando es realizado por el
sistema (el sistema pierde energia). Por lo tanto, cuando el sistema realiza trabajo, AA <0, y
el proceso es espontaneo. En caso contrario, cuando se realiza trabajo sobre el sistema, AA >
0, y el proceso no es espontaneo, lo que coincide con lo esperado intuitivamente.

En resumen, la variacién en la energia libre de Helmholtz se corresponde con la
maéxima cantidad de trabajo que puede realizar un sistema en un proceso isotérmico.

Ahora consideraremos la definicion de energia libre de Gibbs [ecuacidon (6.5)] en
forma diferencial:

dG =dH-d(TS) (6.19)

dG =dH-TdS -SdT (6.20)
Introduciendo la definicion de entalpia a presion constante, dH = dU + PdV, obtenemos:

dG =dU +PdV - TdS - SdT (6.21)
que a T constante se resume a :

dG =dU +PdV - TdS (6.22)
Introduciendo la definicion de dA [ecuacidn (6.15)] obtenemos:

dG=dA-PdV =0 (6.23)
pues AA = W,., que se puede realizar en condiciones isotérmicas.

La ecuacion (6.23) nos indica que la variacién en la energia libre de Gibbs es 0 para
un proceso a P y T constantes, y en el que la Unica forma de trabajo que se produce es de
expansion (-P.dV).

¢Qué pasa con la definicion de G cuando se considera otra forma de trabajo diferente
a la de expansion? Para ello basta considerar un nuevo término en la ecuacién (6.21), donde
consideraremos que dH = dU + P.dV + dW.y,, donde este ultimo término se refiere a otro
tipo de trabajo que no sea de expansidon. Una vez introducida esta ecuacién en (6.21),
obtenemos la expresion final:

dG = dA - P.dV + dW (6.24)

Recordando que dA = P.dV, obtenemos finalmente:

dG = dWgo (6.25)
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0, para un cambio finito:

AG = W (6.26)

Por lo tanto, la variacion en la energia libre de Gibbs se corresponde con el trabajo
realizado a T y P constante. Nuevamente, si el sistema realiza trabajo (distinto al de
expansion), la energia es transferida hacia el ambiente, y el signo para el trabajo es
negativo, lo que estd de acuerdo con un AG < 0, es decir, el criterio para un proceso
espontaneo.

¢Qué trabajo puede realizarse diferente al de expansién? Ya hemos visto que el
trabajo eléctrico es un ejemplo. Pero también podemos incluir al trabajo muscular, el trabajo
que realiza una fibra contractil, o cualquier tipo de trabajo que podamos realizar nosotros en
nuestra vida diaria.

Ahora podremos dar una mejor interpretacién a las variaciones en la energia libre de
Gibbs y de Helmholtz. En primer lugar, la denominacion de libre nos indica que es energia
que podremos utilizar para algo, y como hemos demostrado, esta energia es libre para la
realizacion de trabajo. En el caso de la energia libre de Helmholtz, trabajo de expansion, y
en el caso de la energia libre de Gibbs, otro tipo de trabajo diferente al de expansion.

En segundo lugar, el hecho que la energia libre sea un balance entre una energia y
un término dependiente de la entropia resulta muy interesante. Por un lado, hemos visto que
el criterio de espontaneidad requiere que AG o AA sean negativos para que un proceso sea
espontaneo. Tomando en cuenta las definiciones de ambos criterios [ecuaciones (6.6) y
(6.12)], esto se cumplira en los siguientes casos:

i) ASgs >0y AH (AU) <0
i) ASgs <0y AH (AU) < 0, si 0AH (AU)O > TASq;s
iii) ASgs > 0y AH (AU) > 0, si 0AH (AU)O < TASq;s

Noétese que la condicidn ASgs < 0 y AH (AU) > 0 nunca conduce a una energia libre

negativa, por lo que los procesos que cumplan con estas condiciones no son espontaneos
(requieren trabajo externo para que ocurran).
Analicemos cada uno de los casos. Para el caso i), la entropia del sistema aumenta y el
sistema disminuye su energia interna o entrega calor al sistema. Este es el caso de las
reacciones de combustidn, para las que un sdélido se quema formando un gas, aumentando
su entropia y liberando calor al ambiente.

Para el caso ii), la entropia del sistema disminuye, mientras que la reaccion
desprende calor. Este tipo de procesos ocurre si se cumple que la disminucion en la energia
interna o el calor entregado es mayor que el producto TAS. La energia liberada al ambiente
sera utilizada para incrementar la entropia del ambiente, en una cantidad tal que se cumpla
que ASyt = AS s + ASmp > 0, dando cumplimiento asi a la Segunda Ley.

El caso iii) implica un aumento en la entropia del sistema, pero también un aumento
en la energia interna del sistema o la absorcién de calor por el sistema. En este caso, el
proceso sera espontaneo si el aumento del término entrdpico producido por la absorcién de
energia es mayor en magnitud que el calor absorbido.

Finalmente cabe considerar el caso de un proceso para el que no se altere la energia
interna, o no se intercambie calor con el ambiente. Este proceso sera espontaneo sélo si se
produce un aumento de entropia. Este es el caso de un mazo ordenado de cartas que se deja
caer al piso, produciendo un desorden de las mismas.

CAMBIOS EN LA ENERGIA LIBRE DE UNA REACCION QUIMICA

Al igual que lo analizado con la variacion de entalpia de una reaccidon quimica, es

posible determinar los cambios de energia libre estandar de una reaccién quimica, AG ., @
partir de los cambios en la energia libre estdndar de formacién de las especies involucradas,

AG3ss - Estos Ultimos se encuentran tabulados a 298 K y 1 atm. Los valores de AG3y
corresponden a la reaccién:
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Elementos (298K,1atm) O om0, Compuesto (298K, 1atm)

donde los elementos se encuentran en sus estados mas estables a las condiciones de
temperatura y presion establecidas. Entonces, para calcular AGS, . :

ArGggs,m = ZAnggs,m - ZAnggs,m (6.27)

DEPENDENCIA DEL AG CON LA TEMPERATURA

Para calcular la dependencia del AG con la temperatura, es conveniente partir de la
siguiente ecuacion diferencial:

AG/T T(0AG/0T) - AG(0T/0T
oT b T
Recordando la definiciéon de AG = AH-TAS, deducimos que:
[@j - -AS (6.29)
aT ),
por lo que sustituyendo la ecuacion (6.29) en la ecuacién (6.28):
o(aG/T) | _ —TASZ— AG (6.30)
or | T
e introduciendo nuevamente la definicion AG = AH - TAS llegamos a:
o(AG/T)| _ o (6.31)
T . T

que se conoce como ecuacion de Gibbs-Helmholtz.

Para integrar la ecuacion de Gibbs-Helmholtz, es necesario conocer la dependencia
de AH con la temperatura. Cuando el intervalo de temperatura considerado es pequeno, es
posible considerar AH como independiente de la temperatura, por lo que la resolucion de la
ecuacion diferencial (6.31) es:

T2 T2
T T T T
AG, AG, - _AH _i+i
T, T, T.

a partir de la cual obtenemos la expresion final que nos interesaba:

AG, = 124G, +(1—T2]AH (6.32)
T T

1 1

ecuacion valida para AH independiente de la temperatura en el intervalo comprendido entre
T,y T,. En el caso que interesa a los bioquimicos, el intervalo de temperatura entre 25°C (a
la cual se encuentran tabulados las propiedades termodinamicas) y 37°C (temperatura
corporal) es lo suficientemente pequefio como para que la ecuacién (6.32) tenga validez.
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HIDROLISIS DEL ATP: UN ANALISIS DESDE EL PUNTO DE VISTA QUIMICO

Los datos termoquimicos para las especies relacionadas con la hidrélisis del ATP
fueron determinados recientemente (Boerio-Goates, 2001), lo que permite tener en la
actualidad un panorama mas claro de la energética de este proceso tan importante en
Bioguimica. Los datos para las propiedades termodindmicas se resumen en la Tabla 1.

Tabla 6.1: Propiedades termodinamicas de las
especies relacionadas con la hidrolisis del ATP en
soluciones acuosas diluidas a I = 0.

AngE)S,m AngE)S,m
Especie (kJ mol™) (kJ mol™?)
ATP
ATP* -2768.10 -3619.21
HATP?- -2811.48 -3612.91
H,ATP? -2838.18 -3627.91
MgATPZ -3258.68 -4063.31
MgHATP" -3287.50 -4063.01
Mg,ATP -3729.33 -4519.51
ADP
ADP? -1906.13 -2626.54
HADP? -1947.10 -2620.94
H,ADP -1971.98 -2638.54
MgADP" -2387.97 -3074.54
MgHADP -2416.67 -3075.44
AMP
AMP? -1040.45 -1635.37
HAMP" -1078.86 -1629.97
H,AMP -1101.63 -1648.07
MgAMP -1511.68 -2091.07
Pi
HPO,% -1096.1 -1299.00
H,PO, -1137.30 -1302.60
MgHPO, -1566.87 -1753.80
Otras especies
H,0 -237.19 -285.83
H* 0 0
Mgt -455.30 -467.00

En el medio celular, la reaccién de hidrélisis del ATP se lleva a cabo en presencia de
iones Mg?*, de acuerdo con la siguiente ecuacién quimica:

Mg,ATP,,, +H,0 = MgADP;

ey *MgHPO, +H"

A partir de los datos resumidos en la Tabla 1, es posible obtener las propiedades
termodinéamicas de esta reaccion a 298 K, 1 atme I = 0.

DGoosm = X AGgs m(productos) =>" AGS . (reactivos)

ArGgQS,m = AngQS,m I:MgADP’(aC)] + AngQS,m [MgHPO4(ac)] + Angss,m [H+(ac)] - Anggs,m [MngTP (ac)] - AngBB,m [Hzo (I):l
B,.Goyg,, = —2387.97 -1566.87 + 0 - (-3729.33 - 237.19)

A Googn =11.68 kImol™
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AHgs m = D AHgs m(Productos) =>" AHS, - (reactivos)

B Hogm = AHSsq o, [MGADP(ac) | + AHS,,  [MGHPO, (ac) ]+ AHSss . [H'(aC) | = AHSss -, [MG,ATP (ac)] - AHSys . [H,0 ()]
AH . = -3074.54 - 1753.80 +0 - (-4519.51 - 285.83)

AHSg,, = -23.00 kImol™

Si suponemos que AH; es independiente de la temperatura en el rango 298 a 310 K, se

298,m

0

puede calcular A G, segun la ecuacién (6.32):

. _310, 310 .,
ArG31o,m = 298 ArGZQS,m + (1 - 298jArH298,m

o 310 310
NG, = ﬁ(l 1.68) + (1 - ﬁj(_Z&OO)

AGS,m =13.08 kimol™

Estos valores pueden resultar sorpresivos, pues estamos acostumbrados a la idea que la
hidrolisis de ATP es una reaccién espontanea, y por lo tanto, esperariamos un valor de

AGS . < 0. Sin embargo, el resultado es ciertamente real para las condiciones que hemos

impuesto, es decir, una temperatura y presion establecidas, ya que G = G(T,P). ¢Qué falta
tener en cuenta para obtener, al menos, un valor negativo para AG,? No hemos
considerado que las concentraciones de las distintas especies involucradas afectan los
valores de AG? a través de la constante de equilibrio. En el caso particular, existen 13

reacciones asociadas a la reaccion de hidrélisis de ATP que involucran la disociacion de las
especies acidas y la disociacidon de los complejos de Mg (Alberty, 1922). Todas estas
constantes dependen del pH y del pMg . Por lo tanto, si bien el calculo realizado es correcto,
aln no es relevante para un sistema bioquimico. En la Unidad 9 veremos cdmo los sistemas
bioquimicos requieren de definiciones especiales para llevar a cabo estos calculos.
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Unidad 7

EQUILIBRIO FISICO

La descripciéon de una sustancia pura requiere de la definicion de dos
propiedades. La aplicacion de las leyes de la Termodinamica a las
sustancias puras indica que cualquier propiedad de las mismas puede
expresarse como funciones de otras dos propiedades. Un equilibrio fisico
se establece cuando una sustancia se encuentra en condiciones de
temperatura y presion para las cuales estan presentes al menos dos fases.
En este caso, el sistema en equilibrio queda determinado por la
especificacion de una sola propiedad. Esta condicion esta dada por la
igualdad en las energias libres de Gibbs de ambas fases.

El equilibrio fisico incluye todos aquellos procesos que implican la presencia
simultdnea de dos fases de una sustancia pura, y por lo tanto esta relacionado con los
procesos de transicion de fase, como la vaporizacion, sublimacion, fusion, desnaturalizacion
proteica, fusion de bicapas lipidicas, etc. Antes de entrar en el tema, es conveniente conocer
las consecuencias de aplicar las leyes de la Termodinamica a las sustancias puras.

TERMODINAMICA DE LAS SUSTANCIAS PURAS

Hemos visto (Unidad 2) que un sistema termodindmico es aquel de cantidad de
materia constante cuyos estados de equilibrio pueden ser determinados en funcién de sus
propiedades: presién, temperatura y volumen. Para poder describir los sistemas
termodinamicos, se han definido cuatro funciones de estado:

» Energia interna: U

+ Entalpia: H

« Entropia: S

» Energia libre de Helmholtz: A
« Energia libre de Gibbs: G

Al mismo tiempo, estas funciones de estado son también propiedades del sistema, por lo que
en definitiva existen 8 propiedades que pueden emplearse para caracterizar al sistema.
Para una sustancia pura, el nimero de grados de libertad del sistema es:

gl.=C-F+2=1-1+42=2

por lo que se deduce que para describir completamente al sistema es necesario expresar
cualquier propiedad en funcion de otras dos.

Combinacion de las Leyes de la Termodindmica

Las ecuaciones que expresan los enunciados de la Primera y la Segunda Ley de la
Termodindmica pueden ser matematicamente combinadas para obtener nuevas e
importantes relaciones entre las propiedades termodinamicas:

Primera Ley du =3Q + oW
Segunda Ley ds = %
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Recordando que el trabajo reversible debido Unicamente a la variacion del volumen es
dW_, = -PdV obtenemos finalmente:

dU = TdS - PdV (7.1)

ecuacion aplicable a cualquier proceso reversible.
Podemos obtener una ecuacion similar para dH, a partir de su definicion:

dH = dU + d(PV)

(7.2)
dH =dU + PdV + VdP
y sustituyendo la ecuacién (7.1) en la ecuacién (7.2) obtenemos:
dH =TdS + VvdP (7.3)

ecuacion también valida para cualquier proceso reversible.

Las ecuaciones (7.1) y (7.3) indican que dos propiedades del sistema como son la
energia interna U y la entalpia H pueden ser expresadas en funcion de otras dos
propiedades: U=U(S,V) y H=H(S,P), y por lo tanto se tratan de verdaderas ecuaciones de
estado.

¢Cémo interpretamos estas ecuaciones? Veamos la ecuacién (7.1)

dU = TdS - PdV

Esta ecuacion indica que la energia interna de un sistema puede variarse (dU) cuando se
lleva a cabo un proceso en el que se produce un cambio en la entropia (dS) y/o del volumen
(dV). La ecuacién (7.1) es la forma de calcular este cambio. Cuando en un sistema se
produce un cambio en la entropia, de acuerdo con la Segunda Ley, es porque se ha
producido una transferencia reversible de calor, por lo que se deduce que la energia interna
experimentara un cambio, en acuerdo con el postulado de la Primera Ley. Por otra parte, un
cambio en el volumen es producido por la realizacién de trabajo, lo cual también produce un
cambio en la energia interna. Un razonamiento similar puede ser hecho para interpretar la
ecuacion (7.3).

Las ecuaciones (7.1) y (7.3) también indican que no es necesario que en el proceso
se produzca la variacion de las dos propiedades involucradas para producir un cambio en la
energia interna y en la entalpia; basta con que una de las propiedades cambie para que el
sistema se aparte de su equilibrio termodindmico y se produzca el proceso. Teniendo esto en
cuenta, es posible obtener resultados interesantes.

Por ejemplo, consideremos nuevamente a la ecuacion (7.1)

dU = TdS - PdV

Si se lleva a cabo un proceso que implica un cambio en la entropia pero no en el volumen,
obtenemos la expresion:

du, = Tds, (7.4)

donde el subindice V indica que el proceso es realizado a V constante. Este resultado ya es
conocido, pues TdS, es el calor reversible transferido a volumen constante. La ecuacion (7.4)
puede ser alternativamente expresada como:

au) _
(asjv =T (7.5)

Las expresiones (7.4) y (7.5) son validas para describir un proceso reversible a V constante.
De ambas ecuaciones pueden hacerse lecturas diferentes:

+ El diagrama U vs. S para un proceso a V constante da como resultado una recta de
pendiente T
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« Un cambio en la entropia para un proceso reversible a V constante produce un
cambio en la energia interna que es proporcional a la T a la cual se lleva a cabo el
proceso

e Para un proceso a V constante, el cambio en la energia interna es directamente
proporcional al cambio en la entropia.

Todas estas lecturas son equivalentes, pues surgen de la misma ecuacidn, pero nos dan
puntos de vista ligeramente diferentes sobre un mismo proceso. Este proceso puede
definirse como un cambio isocdrico de la entropia.

Finalmente, la restriccion impuesta al proceso de mantener el volumen constante
permite el calculo directo de la variacidn de la energia interna por integracién de la ecuacion
(7.4):

AU, = TAS, (7.6)

donde hemos tomado en cuenta que U y S son funciones de estado para la integracion.
El mismo razonamiento hecho hasta aqui puede realizarse imponiendo nuevas
restricciones a las ecuaciones (7.1) y (7.3) para obtener:

(g%j =-p cambio isentrdpico del volumen (7.7)
S
oH L , . ,
) - T cambio isobarico de la entropia (7.8)
p
oH . , . L,
(ﬁ} =V cambio isentrépico de la presion (7.9)
S

ecuaciones que junto con la ecuacion (7.5) constituyen relaciones fundamentales y muy
Utiles en Termodinamica. Notese que todos los cambios de entropia estan relacionados con
procesos de transferencia de calor, como se deduce a partir de la Segunda Ley de la
Termodinamica. Cuando estos cambios se hacen en forma isobarica se producen variaciones
en la entalpia [ecuacion (7.8)], y cuando se producen en forma isocdrica se producen
cambios en la energia interna [ecuacion (7.5)].

Ecuaciones de Maxwell

Los cambios infinitesimales que se producen cuando un sistema experimenta un
proceso reversible que lo lleva desde un estado de equilibrio inicial a otro final pueden
expresarse como:

du = TdS - PdV (7.10)
dH = TdS + VdP (7.11)
dA = -PdV - SdT (7.12)
dG = VdP - SdT (7.13)

Dado que las ecuaciones (7.10) a (7.13) corresponden a diferenciales exactas, por ser U, H,
A y G funciones de estado, en todos los casos se cumplird el teorema de Euler, por lo que se
pueden deducir las siguientes igualdades:

() (%
oV ) as ),

)2
oP ). os ),

2)-2)
aT ), \av ),

V) _ (oS

[aTl B [apl (7:17)

Las ecuaciones (7.14) a (7.17) se denominan ecuaciones de Maxwell.
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CAMBIO EN EL VOLUMEN DE LAS SUSTANCIAS

El volumen molar de una sustancia es una de las principales propiedades que
permiten su descripcién. Por lo tanto, el cambio en el mismo que se produce cuando una
sustancia experimenta un determinado proceso es de suma importancia. ¢Qué procesos
conducen a un cambio en el volumen molar de una sustancia?. En principio podemos
considerar tres procesos diferentes: isotérmico, isobarico e isentrdpico. Para cada uno de
estos procesos, es posible definir 3 nuevas propiedades de las sustancias: el coeficiente de
dilatacidén isobarico (a), el coeficiente de compresibilidad isotérmico (Br) y el coeficiente de
compresibilidad adiabatico (Bs):

_1(ov

a= v[aTl (7.18)
__1(oVv

B, = V(apl (7.19)
__l ov

Bs = V[apl (7.20)

Estos coeficientes pueden considerarse independientes de la presiéon y del volumen para los
soélidos y los liquidos (no asi para los gases).

Veamos cémo puede introducirse estos coeficientes en la evaluacidon de diferentes
procesos. Consideremos el calor intercambiado en la variacion isotérmica de presidon de una
sustancia. Para ello, consideraremos la funciéon de estado S=S(T,P), pues la entropia esta
directamente relacionada con el calor transferido:

dS:[EJ dT+[§J dp
aT ), o ).

como el proceso es isotérmico, la ecuacion anterior se resume a:

ds :[EJ dp
oP )

y de acuerdo con una de las ecuaciones de Maxwell (7.17)

ds = —[ﬂJ dp
aT ),
Finalmente, el calor intercambiado reversiblemente es 06Q., = TdS, por lo tanto
multiplicando ambos miembros por T:
0Q,, =TdS=-T (ﬂJ dpP
aT ),

Ahora podemos introducir la definicion para el coeficiente de dilatacion isobarico, a:

5Q,,, = -TVa dP

Integrando a lo largo de la trayectoria reversible isotérmica:
Pf
Q., = -T[VadpP
Pi

y recordando que la dependencia de V y a con la presion es despreciable si se trata de
solidos o liquidos:
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Qrev = _TVG(Pf _P|) (721)
La ecuacién (7.21) indica que cuando se aumenta isotérmicamente la presién, se
desprendera calor si a > 0 y se absorbera calor si a < 0. El caso del agua liquida es
ilustrativo en este aspecto: a 4°C su densidad es maxima, por lo que entre 0 y 4°C presenta
un valor de a < 0 y por encima de 4°C un valor de a > 0. Por lo tanto, por encima de 4°C el
proceso de aumento isotérmico de la presidn conlleva un desprendimiento de calor y por
debajo de 4°C una absorcién de calor.

Podemos ahora calcular el trabajo realizado durante el proceso que estamos
considerando, es decir, el aumento reversible e isotérmico de la presion.

W = -[PdV

Ahora consideraremos la funcién de estado V = V(T,P), que son las propiedades que estamos

relacionando:
v = [ﬂj dT+[ﬂj dp
aT J; P J;
y para un proceso isotérmico:

dv :[ﬂj dp
P ).

Introduciendo la definicidn para el coeficiente de compresibilidad isotérmica (Br) obtenemos:
P
W = [ VB,PdP
R

y recordando que tanto V como Br pueden ser considerados independientes de la presion:

i

W = VB, (7.22)

Es decir, para una sustancia con un valor de Br > 0, un aumento reversible e isotérmico de la
presion conduce a la absorcién de energia en forma de trabajo.

Notese que para valores positivos de los coeficientes o y Br, la sustancia pierde
energia interna en forma de calor y gana energia interna en forma de trabajo cuando se lleva
a cabo un proceso isotérmico reversible de aumento de la presién. En general, el balance es
negativo para la energia interna, pues la cantidad de energia perdida en forma de calor es
mayor que la cantidad de energia recibida en forma de trabajo.

Finalmente, cabe considerar al coeficiente de compresibilidad adiabatico, Bs. Este
coeficiente es de suma importancia porque es posible obtenerlo experimentalmente a partir
de medidas de velocidad de sonido. Su determinacion permite calcular el coeficiente de
compresibilidad isotérmico, Br, que se encuentran relacionados mediante la ecuacion:

Broy (7.23)

donde y = Cp/Cy,.
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EL POTENCIAL QUIMICO DE UNA SUSTANCIA PURA

El potencial quimico de una sustancia se define como:

u= (EJ (7.24)
an TP

donde n representa la cantidad de materia. Esta definicion es equivalente a decir que el
potencial quimico es igual a la energia libre de Gibbs molar. Si bien esto es
matematicamente cierto, el concepto de potencial quimico va mas alla. La ecuacién (7.24)
esta expresando que la energia libre de Gibbs, G, cambia cuando se varia la cantidad de
materia.

Notese que como G es una funcidn de estado, se deduce que el potencial quimico
también lo es. Por otra parte, G es una variable extensiva, mientras que el potencial quimico
es una variable intensiva.

A tempertura constante, la variacién de G con la presion puede calcularse como:

dG = VvdP
y considerando que la sustancia pura es un gas perfecto:

_ nRT
P

dG dp (7.25)

e integrando entre los estados inicial y final:

G P
jdG = nRTJ'd—PP
G A (7.26)
G(P,) = G(P) +nRTIn(|;fJ

Podemos tomar arbitrariamente un estado inicial dado por P, = 1 atm, estado al que le
correspondera una energia libre de Gibbs G°, para obtener:

G =G’ +nRTInP (7.27)
Yy €n consecuencia:
u=p° +RTInP (7.28)

donde p° es el potencial quimico estandar. El estado estandar para un gas es aquel en el cual
el gas se encuentra a 1 atm y tiene un comportamiento perfecto.

ESTABILIDAD DE FASES

El cambio infinitesimal en el potencial quimico para una fase puede obtenerse a partir
de la ecuacion (7.13), tomando como base 1 mol:

du=V,dP-S_dT (7.29)

Como dp es una diferencial exacta, se cumple que:

o) _
[apl =V, (7.30)
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[g#jpz s, (7.31)

Es decir que el potencial quimico de una sustancia varia con los cambios de temperatura y de
presion, siendo estos cambios proporcionales a -S, Yy Vi, respectivamente.
Los diagramas p - T permiten hacer un analisis de estos cambios (Figura 7-1).

En estos diagramas se observan diferentes rectas dependiendo de la fase considerada,
debido a que las pendientes, que corresponden a -S,, varian segun -S, (gas) >> -S,
(liguido) > -S., (sélido). Los puntos de interseccion de las rectas definen los limites para la
estabilidad de cada fase. Como S, > 0 para todas las sustancias, las pendientes son todas
negativas. En consecuencia, puede observarse -y se deduce de la ecuacion (7.31)- que un
aumento de la temperatura produce siempre una disminuciéon en el potencial quimico de la
sustancia pura.

La ecuacidn (7.30) permite analizar el efecto que tiene un cambio en la presidén sobre
la estabilidad de las fases para una sustancia pura. Esta ecuacion indica que un aumento en
la presion producira un aumento en el potencial quimico que es proporcional al volumen
molar, ya que V., > 0. En general, para las sustancias puras se observa que V,, (gas) >> V,,
(liquido) > V., (solido): el agua es una excepcién pues V,, (liquido) < V,, (sdlido).

0 i
(b)
(a)
_—_ =
™ P P
_— s ¥ “— — i
Tfus Teb Tfus Teb

Figura 7-1. (a) Diagrama u - T para la mayoria de las sustancias. (b) Diagrama u - T para el agua.

EQUILIBRIO DE FASES

Se considera como una fase a aquella porcion de materia que posee propiedades
fisicas y quimicas uniformes, de acuerdo con los valores de sus propiedades macroscopicas.
Esta definicion incluye a las sustancias puras (agua liquida, hielo, diéxido de carbono) y
también a las soluciones. Cuando un sistema se encuentra formado por dos o mas fases, es
porque es posible definir una superficie macroscdpica que las separa.

La regla de las fases de Gibbs indica que el nimero de variables intensivas que es
necesario especificar para describir un sistema, los grados de libertad, puede calcularse
como

gl.=C-F+2

donde C y F denotan el nimero de componentes y el nimero de fases. Cuando se estudia un
sistema constituido por un dnico componente (C = 1), el mismo podra presentarse en 1, 2 0
3 fases, lo que trae como resultado que los grados de libertad serdan 2, 1 6 O,
respectivamente. El estado de un sistema multifasico puede ser representado, entonces, en
un diagrama bidimensional, para el que usualmente se eligen como propiedades intensivas a
la temperatura y la presién. Estos diagramas P-T para una sustancia pura se denominan
diagramas de fases. Un ejemplo de estos diagramas se muestra en la Figura 7-2.
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soélido )
liquido

vapor

punto triple

T
Figura 7-2. Diagrama P-T para una sustancia pura.

En este diagrama encontramos tres lineas que corresponden a las combinaciones de
valores de P y T para los cuales la sustancia se encuentra en equilibrio de fases: equilibrio de
sublimacion (sdlido vapor), equilibrio de fusion (sélidod liquido) y equilibrio de
vaporizacién (liquidod vapor). Los puntos figurativos que se encuentran en cualquiera de

estas lineas tienen C-F + 2 =1-2 + 2 = 1 grado de libertad, es decir, que una vez
especificada una de las variables intensivas, la otra queda fija. Dicho de otra manera, cuando
se establece un equilibrio de fases, si se fija la presidon, la temperatura tiene un Unico valor.

Los puntos figurativos que se encuentren en cualquier parte del diagrama fuera de
las lineas de equilibrio corresponden a las zonas de existencia de una Unica fase. En estas
regiones, se tienen C-F+ 2 =1 -1 + 2 = 2 grados de libertad, es decir, que para describir
completamente el sistema, es necesario fijar la temperatura y la presion.

La interseccion de las tres lineas de equilibrio da lugar a un punto, que es comun a
las tres fases. A este punto le corresponden C-F + 2 =1 -3 + 2 = 0 grados de libertad, es
decir, este punto estd determinado por un Unico valor de presién y temperatura, el cual es
caracteristico de cada sustancia. A este punto se le denomina punto triple de la sustancia, y
a las propiedades intensivas en ese punto, temperatura del punto triple (Tiipe) Y presion del
punto triple (Pyipe), Y se encuentran tabulados.

El equilibrio de fases, de acuerdo a las conclusiones a las que llegamos aplicando la
regla de las fases, se caracteriza por tener lugar a temperatura y presién constante. Cuando
una sustancia experimenta un cambio en sus propiedades de tal forma que alcanza la
presion y la temperatura de equilibrio, se producird un cambio en su energia libre dado por
la ecuacioén (7.29):

du =V, dP-S_dT

El valor de dp cambiara hasta que se alcance el equilibrio, donde se cumple que du = 0.
Como p es una funcion de estado, du es una diferencial exacta, y ya hemos visto la
consecuencia de esto en las ecuaciones (7.30) y (7.31):

B @
oP ). aT ),

Es decir, que durante una transicion de fase, se produce un cambio de volumen y de
entropia. Las ecuaciones (7.30) y (7.31) pueden representarse en diagramas p vs. P y u vs.
T, respectivamente, para analizar los cambios de volumen y de entropia que ocurren (Figura
7-2).

Para el caso de un diagrama p vs. T, la pendiente corresponde a -S para cada fase.
Como Sgas >> Siquido > Ssslido, €l diagrama luce como se muestra en la Figura 7-2. Debe
recordarse que la energia libre puede asociarse con la estabilidad de cada fase. De esta
manera, puede verse que a T < Tgs, la fase sélida es la que presenta un menor valor de G,
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para Trs < T < Tep, la fase liquida es la mas estable, y para T > T, la fase vapor es la mas
estable.

MODELOS MATEMATICOS PARA LOS EQUILIBRIOS DE FASES

Consideremos el cambio isotérmico reversible que experimenta 1 mol de una
sustancia desde la fase a a la fase B. De acuerdo con la ecuacion (7.29), los cambios en la
energia de Gibbs para cada fase seran:

dy, =V, dP-S, dT

7.32
dy, =V, dP-S, dT ( )

Cuando se alcanza el equilibrio de fases, dy, =dy,; y por lo tanto:
dv,.dP, -S, . dT, =V, dP -S, dT, (7.33)

donde el subindice tr indica que se trata de los valores de P y T para los cuales puede
establecerse el equilibrio de transicidon. Los cambios de volumen y de entropia que tiene
lugar quedan expresados como:

A':er = VBm - Vq m
' ' (7.34)
AtrSm = S[S,m - Su,m
Entonces:
ANV, dP, =AS, dT,. (7.35)
y finalmente:
L (7.36)
thr Atrvm

expresion que se conoce como ecuacion de Clapeyron. La ecuacion (7.36) es una relacidon
entre las posibles combinaciones de T y P para las cuales se produce el equilibrio de
transicion de fases.

Como estamos en una situacion de equilibrio, Ay = 0, y por lo tanto

AH
AS, =—LTT 7.37
tr~m Ttr ( )
por lo que sustituyendo en la ecuacién (7.36):
dPtr = Ater (7.38)
thr Ttr Ater

Esta ecuacion es importante porque relaciona el proceso de transicidn de fases con el calor
transferido reversiblemente en el mismo, A_H_. Usualmente, a este calor transferido se lo

tr' 'm *
conoce con el nombre de calor latente. La ecuacion (7.38) es valida para cualquier proceso
de transicién de fases. Para integrarla, consideraremos dos casos.

Procesos de transicion que involucran una fase gaseosa
Estos procesos corresponden a los equilibrios de vaporizacion y de sublimacion. En
ambos casos, el cambio de volumen es:

ALV, =V _(fase vapor) - V_(fase condensada) (7.39)

tr 'm
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y teniendo en cuenta que el volumen molar de la fase condensada puede despreciarse frente
al volumen molar de la fase vapor, podemos establecer la siguiente aproximacion:

ALV, OV (fase vapor) (7.40)

tr 'm

Si ahora consideramos que el vapor se comporta como un gas perfecto, V., = RT/P, y
sustituyendo en la ecuacién (7.38):

dPtr = PAtr':m (7.41)
dT, RT;

expresion que se conoce con el nombre de ecuacion de Clausius-Clapeyron. Esta ecuacidn es
valida para los equilibrios de sublimacién y de vaporizacion.
Para integrar la ecuacién, separamos variables y, suponiendo que AH_ es

tr' 'm
independiente de la temperatura:

J.ﬁ = Atr m J.dl- (742)
Ptr R Ttr
que da como resultados:
InP, = —%i+cte. (7.43)
R Ttr
P
|nt“=—£%Hm[1— 1 J (7.44)
P|:r,1 R Ttr,Z Ttr,l

dependiendo de si la integracidn se hace en forma indefinida [ecuacion (7.43)] o definida
[ecuacidn (7.44)].

La ecuacidn (7.43) indica que el grafico de In P, vs 1/T,, debe dar una linea recta de
pendiente -A_H,/Rsiempre y cuando se cumplan las condiciones impuestas para su

deduccidn, es decir: i) volumen molar de la fase condensada despreciable frente al del vapor,
ii) comportamiento del vapor como un gas perfecto, y iii) A.,H_ independiente de la

tr' 'm
temperatura en el rango de temperaturas de trabajo. En general, un apartamiento de la
linealidad del grafico In Py vs 1/T. suele estar relacionado con el no cumplimiento de la
suposicion iii). En este caso, debe conocerse la dependencia de A _H_ con la temperatura, y

tr’ 'm
se debe volver a la ecuacién en forma diferencial [ecuacidn (7.41)] para integrarla.
La ecuacién (7.44) permite el calculo de A_H_ si se conocen dos pares de valores

tr’ 'm
(Py, Ty). Obviamente, esta ecuacién es valida si se cumplen las suposiciones antes
mencionadas.

Procesos de transicion que involucran dos fases condensadas
Este es el caso de un proceso de fusion, para el cual la ecuacidon (7.38) toma la
forma:

deus = AfusHm (745)
dT, Teoe DV

fus fus =fus 'm

y puede ser integrada directamente, suponiendo que A, H,K es independiente de la
temperatura:

— Dfus’ 'm fus (746)

[P, A H o dT
Afust Tfus

para dar:
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A H

Prs = %In T, + cte. (7.47)
fus ' m
T
P = Bad | Jus2 (7.48)

us,Z_Pfus,l AN, T

fus fus,1

En general se cumple que AV, =V, (liquido) -V _(solido) >0 para todas las sustancias, por
lo que la pendiente del diagrama P-T para la curva de equilibrio sélido liquido es positiva.
El agua constituye una excepcioén, porque V,(solido)>V_(liquido) y en consecuencia, la

pendiente del diagrama P-T para el equilibrio sélido liquido es negativa.

MEZCLA DE SUSTANCIAS: CANTIDADES MOLARES PARCIALES

Volumen molar parcial

Cuando dos sustancias se mezclan, sus voliumenes relativos se ven mutuamente
afectados, y el grado en que se afectan depende de las cantidades relativas. Llamaremos A y
B a los dos componentes de la mezcla, de tal forma que x, + xg = 1; el volumen molar
parcial del componente A se define como:

Vo = ("V] (7.49)
anA P,T,ng

y representa la pendiente de un grafico del volumen total de la mezcla (V) en funcién de la
cantidad de sustancia A presente.
El volumen total de la mezcla puede, entonces, cambiarse si se modifica la cantidad

de Ay B:
v = (av} dn, +("V] dn, (7.50)
anA P, T,ng anB P, T,Na

dv =V, dn, +V; dng (7.51)

Es decir que una vez fijada la composicidon de la mezcla, el volumen total de la mezcla puede
calcularse como:

V=V, Ny +Vs.Ng (7.52)

Energia de Gibbs molar parcial

La definicion de cantidad molar parcial puede extenderse a cualquier variable
extensiva. Si se comparan las definiciones dadas por las ecuaciones (7.24) y (7.49), se
deduce que el potencial quimico también es una cantidad molar parcial, lo que conduce a la
expresion:

G = pn, + gy (7.53)
Esta ecuacidn tiene una importancia fundamental en termodindmica. Recordando la ecuacion
fundamental que surge de la combinacién de la Primera y de la Segunda Ley de la
Termodinamica [ecuacion (7.13)] para una sustancia pura:

dG = VdP - SdT

podemos ahora considerar cdmo queda modificada cuando consideramos una mezcla de dos
sustancias:

dG = VdP - SdT + p,dn, + pdn, (7.54)
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que indica que la energia libre de Gibbs puede variarse no sblo por cambios en la
Temperatura y la Presion, sino también por un cambio en la composicion de la mezcla. Si
ahora consideramos una mezcla a T y P constante, la ecuacion (7.54) se reduce a:

dG = p,dn, + pgdng (7.55)

y recordando (Unidad 6) que el cambio en la energia libre de Gibbs corresponde a todo tipo
de trabajo que no implique una expansion-compresion, deducimos que el cambio en la
composicion de un sistema da lugar a un trabajo.

Si ahora consideramos todas las expresiones para las funciones de estado que hemos
definido [ecuaciones (7.10) a (7.13)], haciendo el mismo razonamiento llegamos a que:

dU = p,dn, +pgdng
dA =p,dn, +pgdn, (7.56)
dH = p,dn, +pgdng

ecuaciones que se cumplirdn para S y V constantes, T y V constantes y S y P constantes,
respectivamente.

Finalmente podemos generalizar todas las expresiones para una mezcla de n
componentes:

dG =3 pdn, a TyP constantes
du =) pdn a Sy V constantes
% (7.57)
dA =3 pdn, a TyV constantes
dH =3 udn, a SyP constantes

La ecuacion de Gibbs-Duhem
Retomando la ecuacion para la energia de Gibbs de una mezcla (7.53), pero en
forma generalizada:

G=Yny (7.58)

podemos calcular el cambio infinitesimal en G cuando se produce un cambio infinitesimal en
la composicidn. Sabemos que este cambio implica también una variaciéon en el potencial
quimico, por lo que:

dG =) ndy + > pudn (7.59)

Pero como a T y P constantes, hemos visto que dG = zi pdn, [ecuacién (7.57)], sustituyendo
en la ecuacion (7.59) obtenemos:

2.ndy =0 (7.60)

que es la ecuacion de Gibbs-Duhem.
Las consecuencias de esta ecuacion para una mezcla binaria permite deducir que:

Nadit, +ngdptg =0
(7.61)

n
dyg = -2
Hy == 2

es decir, si el potencial quimico de una especie aumenta, el de la otra especie de la mezcla
disminuye. Como el potencial quimico es una cantidad molar parcial, esta conclusién puede
generalizarse para cualquier cantidad molar parcial.
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TERMODINAMICA DE LA MEZCLA DE GASES

Todos tenemos la idea intuitiva de que los gases se mezclan espontdneamente. Por
ejemplo, el aire consiste en una mezcla de gases, y es imposible encontrar al oxigeno por un
lado y al nitrégeno por otro. De acuerdo con las leyes de la termodinédmica, la mezcla de
gases es un proceso espontaneo, y por lo tanto se deberd cumplir que la variacién en la
energia libre de Gibbs para un proceso de mezcla de gases sea negativo.

Consideremos dos gases perfectos, A y B, en cantidades n, y ng, € inicialmente
ubicados en dos recipientes separados, ambos a la misma temperatura T y presion P.
Considerando al sistema formado por ambos gases, la energia de Gibbs inicial es:

G = NaH, + Nghg

G, =n, (k3 +RTINP) +ny (g +RTINP) (7.62)

Cuando se mezclan los gases a la misma temperatura, cada gas ejercera una presion parcial
Pi:
G, =n, (1 +RTInP,) +ny (ug +RTINP,) (7.63)

La diferencia G; - G; corresponde a la variacién en la energia libre de Gibbs para el proceso de
mezcla:

DreraaG =Ny [p,‘; + RTInPFA] +n5(pg + RTIn%J (7.64)

y de acuerdo con la Ley de Dalton, y definiendo ny = np + ng:

DrezaG = NRT (X, INX,, + X5 INX;) (7.65)
de donde se deduce que AneqaG < 0, y por lo tanto el proceso es espontaneo.

A partir de este resultado puede obtenerse una expresion para las otras propiedades
termodinamicas. Recordando que (0G/0T)P = -S podemos escribir:

AmechaS = _(aAmezclaG]
o1 (7.66)
AmechaS = _nTR (XA lnXA + Xz Ian)

de donde se deduce que Ane,qaS > 0. Finalmente, se puede obtener el cambio de entalpia
para el proceso de mezcla:

A H=A G+TA

'mezcla 'mezcla mechaS (7 . 67)
Sustituyendo las ecuaciones (7.65) y (7.66) en la ecuacion (7.67) llegamos a:

A H=0 (7.68)

mezcla

Podemos concluir entonces que la mezcla de gases perfectos es un proceso espontaneo, que
se produce bajo control entrdpico sin intercambio de calor.

EL POTENCIAL QUIMICO DE LOS LiQUIDOS

Cuando un liquido se encuentra en equilibrio con su vapor, los potenciales quimicos
en ambas fases son iguales. Para el liquido puro podemos escribir:

Hp = HS +RTInP, (7.69)
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donde el supraindice * indica que se trata de un liquido puro y P; es la presidon de vapor de

A en equilibrio con el liquido puro.
Si existe un soluto disuelto en el liquido, el potencial quimico del solvente sera:

Ha = M3 +RTINP, (7.70)

y combinando las ecuaciones (7.69) y (7.70) de manera de eliminar p; llegamos a:

TN =u§+RTIn% (7.71)

A

El cientifico Raoult encontré experimentalmente que la relaciéon P,/P. se aproxima al valor
de la fraccién molar de A en la mezcla:

Py

XA:E
A

(7.72)

Esta relacion se conoce como la Ley de Raoult. Introduciendo esta relacion en la ecuacion
(7.71) obtenemos finalmente:

My =HA +RTInX, (7.73)

Esta expresion define el potencial quimico del solvente en una solucion, para la cual queda
definido un nuevo estado de referencia dado por L, el potencial quimico del solvente puro.

Soluciones ideales

Las soluciones que obedecen la ley de Raoult en todo el rango de fracciones molares
se denominan soluciones ideales. En general esto no sucede salvo para mezclas de
sustancias estructuralmente similares, pero si se verifica en la situacion limite x, - 1.

Las interacciones moleculares que se establecen en una solucién estan dadas por las
interacciones soluto - soluto, solvente - solvente, y soluto - solvente. Si el soluto y el
solvente son estructuralmente similares, estas interacciones seran similares también, y en
forma neta se cancelaran. De esta manera, una solucion ideal también puede definirse como
aquella en la cual las interacciones moleculares entre sus componentes se cancelan. Es
importante notar la diferencia con los gases perfectos, donde se supone que no existen
interacciones intermoleculares. En este caso si existen, pero se cancelan sus efectos. En este
caso, entonces, la ecuacion (7.73) describe a una solucidn ideal.

Soluciones ideales dilvidas

Para las soluciones diluidas, es decir, cuando se cumple que xa — 1, el cientifico
Henry observd que la presidn de vapor para algunos solutos es proporcional a su fraccion
molar:

P, = KgXg (7.74)
donde la constante de proporcionalidad Kg se denomina constante de Henry, y la ecuacidn se
conoce como la Ley de Henry.

Aqguellas soluciones para las cuales el solvente cumple con la Ley de Raoult y el
soluto cumple con la Ley de Henry, se conocen como soluciones ideales diluidas.

TERMODINAMICA DE LA MEZCLA DE LiQUIDOS

Para determinar los cambios en las propiedades termodidmicas que se producen
cuando se forma una solucion ideal, haremos el mismo razonamiento que con la mezcla de
gases.
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La energia libre de Gibbs inicial de los dos liquidos antes de mezclarse, a la misma
temperatura T es:

G, = N,y + Ny (7.75)

donde el asterisco denota que se trata de liquidos puros.
Cuando se produce la mezcla de ambos liquidos a la misma temperatura T, la energia
libre de Gibbs final es:

Gy = Nably + Nl (7.76)
e introduciendo la expresion (7.73):
G =n, (pi+RTInxA)+nB(p§+RTIan) (7.77)
Por lo tanto,
A eyaG = G, — G, (7.78)
y operando algebraicamente se llega a:
DrezaaG = NIRT (X, INX, + X5 INX;) (7.79)

de donde se deduce que Ane,qaG < 0, y por lo tanto el proceso es espontaneo. Notese que la
ecuacion (7.79) es la misma ecuacién que la obtenida para la mezcla de gases perfectos
[ecuacion (7.65)].

Siguiendo el mismo razonamiento que el empleado para los gases, llegamos a:

DrezaS = R (X, INX, + X5 INX;) (7.80)

mezcla

DrerH =0 (7.81)

'mezcla

Podemos concluir entonces que la formacion de una solucidn ideal es un proceso espontaneo,
gue se produce bajo control entrdpico sin intercambio de calor.

PROPIEDADES COLIGATIVAS

Las soluciones formadas por solutos no volatiles presentan una serie de propiedades
que tienen en comun el depender solamente del nimero de particulas presentes y no de la
identidad de las mismas. Estas propiedades son: i) la elevacidon del punto de ebullicidn, ii) la
disminucién del punto de fusidn, vy iii) la presién osmotica.

Todas estas propiedades surgen como consecuencia de la disminucidon del potencial
guimico del solvente que se produce cuando se agrega un soluto para formar la solucidn.
Esto queda mas claro en el diagrama p - T, donde en trazo negro se grafican las curvas
correspondientes al solvente puro, y en trazo rojo a la solucion.
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S~

= =2 T
Tfus Teb

Figura 7-3. Efecto de la formacién de una solucién
(trazo rojo) en los cambios de las temperaturas
de fusién y de ebullicién del solvente.

Para la deduccion de las ecuaciones correspondientes a las propiedades coligativas
supondremos que el soluto no es volatil, y que cuando congela se separa como sélido
Unicamente el solvente. A los efectos de aclarar la notacidn, denotaremos como A al
solvente, y como B al soluto.

Elevacion del punto de ebullicion

Dada una solucién en equilibrio con su vapor, la condicion de equilibrio queda
expresada a través de la igualdad de los potenciales quimicos del solvente en la solucién y
del solvente en el vapor. Como el solvente es el Unico volatil de la mezcla, el solvente en la
fase vapor se encuentra en estado puro. Por lo tanto:

] —
Ha (vapor)™ Ha (solucion)

; o (7.82)
Ha (vapory™ Ma (riquidoy™ RT INX,
Como se trata de una mezcla binaria, se cumplird que x5 + xg = 1, por lo tanto:
MY (vapors= MA giquiger ™ RTIN(L = Xg) (7.83)
y despejando:
In(L - x;) = Ufu\ (vapor)” Ui (liquido) (7.84)

RT

El numerador del lado derecho de la ecuacion (7.84) corresponde a la variacion en la energia
libre de Gibbs molar para el proceso de vaporizacion, y por lo tanto, la temperatura
correspondiente es la temperatura de ebullicion:

A, G
In(1 -xg) :$ (7.85)

eb

Por definicion, A, G, =4, H, — T.A...S., de manera que introduciendo esta expresion en la

vap —m vap' 'm vap~m /

ecuacioén (7.85):

A H, A,.S
In(1-x,)=—2 T __vrn (7.86)
8 RT,, R
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Esta ecuacidon corresponde a una solucion, es decir, cuando xg # 0. ¢Qué pasa cuando
evaluamos esta ecuacion para el caso de un solvente puro, es decir, xg = 0? En este caso,

T, = T, la temperatura de ebullicién del solvente puro, y la ecuacién (7.86) queda como:

A_H A_S
In1=0="weem _ Zver®m (7.87)
RT. R

Si restamos la ecuacién (7.87) a la ecuacién (7.86) llegamos a:

A H (1 1
In(1 -x,)=—"2"1| — - — 7.88
La funciédn In(1 -x,) puede aproximarse por medio de un polinomio de Taylor. Si se cumple
que xg << 1, In(1-x;) = X, Y la ecuacién (7.88) se puede escribir como:

A HL (1 1
_x_ = _vap m - 7.89
Xe R (T Teub] ( )

eb

Trabajando algebraicamente en el lado derecho de la ecuacién (7.89):

—x. = Dol (Tep Ty
° R TebTeDb
AL (T, -T2
xg = oo Tep = Top (7.90)
R TebTeb
X, = ByapHn [ AT,
° R TebTeDb

donde ATe, es el aumento ebulloscépico (AT > 0). Dado que el aumento ebulloscdpico no es,
en general, significativo, puede aproximarse T, TS = (be)z, de manera que:

A, _H

x, = v [ ATep (7.91)
R T

y por lo tanto, el aumento ebulloscdpico queda expresado como:

RT?
AT, =—=_x 7.92
eb A _H B ( )

vap' 'm

Como la molalidad de una solucién es proporcional a la fraccion molar del soluto:

m, = 1000, (7.93)

PM,

la ecuacién (7.92) queda finalmente como:
02

= PMRT, (7.94)

10004, H,,

PM,RTS?

AT, =K_m K,=—>2¢e 7.95
eb eb’''B eb 1000AvapHm ( )

donde Kg, se define como la constante ebulloscépica, y depende exclusivamente de las
propiedades del solvente. Esta constante se encuentra tabulada para los distintos solventes.
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Disminucion del punto de fusion
En este caso, el equilibrio se establece entre la solucion y el solvente sélido:

] —
Ha (solido) ™ Ha (solucion) (7 96)

] — 0
IJA (solido)™ IJA (quuido)+ RT InXA

Como se trata de una mezcla binaria, se cumplird que x5 + xg = 1, por lo tanto:

Ha (solido)™ Ha (liquido) T RTIn(1 - x;) (7.97)
y despejando:
Ui (liquido) U;u\ (solido)
In(A-x,) =- a 7.98
(1-x3) T ( )

El numerador del lado derecho de la ecuacion (7.98) corresponde a la variacion en la energia
libre de Gibbs molar para el proceso de fusion, y por lo tanto, la temperatura
correspondiente es la temperatura de fusion:

In(1 -xz) =_$ (7.99)

fus

Por definicion, A, G =A, H -T

fus™~—m fus’ 'm fus'

ecuacioén (7.99):

A, S, , de manera que introduciendo esta expresién en la

|m1-m):-%gﬁm+§%§m (7.100)

fus

Para el caso xg = 0, T, =T, la temperatura de fusiéon del solvente puro, y la ecuacién
(7.100) queda como:
In1=0= -0l | AesSn (7.101)
RT, R

fus

y restando la ecuacién (7.101) a la ecuacién (7.100) llegamos a:

In(1-x,) = ARH(TlTl] (7.102)

fus fus

Empleando la aproximacién de Taylor para la funcion In(1 - x,) obtenemos:

AHL (11
XﬁfE%T_ﬂ] (7.103)

fus fus

Trabajando algebraicamente en el lado derecho de la ecuacion (7.103):

AfusHm (Tfis - Tfus]

B 0O
R T, T,
fus ~ fus (7104)
X. = AfusHm ATfus
° R TfusTfis

donde AT;, es el descenso crioscopico (AT:s > 0). Dado que el descenso crioscopico no es,

2
en general, significativo, puede aproximarse T, T = (TD ) , de manera que:

fus " fus fus
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AH
X =22 [szj (7.105)

fus
y por lo tanto, el aumento ebulloscépico queda expresado como:

TD 2
AT, =—Ts x 7.106
fus A H B ( )

fus' 'm

Introduciendo la proporcionalidad entre la molalidad y la fraccion molar para el soluto
[ecuacion (7.93)] la ecuacion (7.106) queda finalmente como:

PM,RT;, 2
=—~2 5. m 7.107
fus 1000Afu5Hm B ( )
PM,RT. 2
AT . =K, .m = A fus 7.108
fus fus'''B fus ].OOOA H ( )

fus’ 'm

Presion osmética

Se denomina dsmosis al pasaje espontadneo de un solvente puro hacia una solucién
del mismo solvente, que se encuentran separados por una membrana semipermeable que
impide el pasaje del soluto. La presion osmdtica N, es la presidon que se debe ejercer para
impedir este pasaje de solvente, dejando al sistema en equilibrio.

Del lado izquierdo del esquema se encuentra el solvente

P P+II puro, sometido a la presidon P (usualmente la presion
l l atmosférica), y con un potencial quimico p;(P). Del lado
l. derecho del esquema se encuentra la solucion, y para

impedir el pasaje espontaneo que se da como
consecuencia del fendomeno de dsmosis, se ejerce una
presion extra M de manera de mantener al sistema en
equilibrio. Para esta solucidn, el potencial quimico sera

R (P+1) =p (P +M)+RTInx, (7.109)

La condicién de equilibrio vendra dada por la igualdad de los potenciales quimicos, es decir:

H(P) = (P + 1)

’ (7.110)
Ha(P) = p (P + M) +RTInx,

La diferencia entre los potenciales quimicos para el solvente puro a diferentes presiones
puede calcularse, a partir de la ecuacién (7.110) como:

2P + 1) - 2(P) = RTInx, (7.111)

y por otra parte, recordando que (au/aP)T =V,_ concluimos que:

P+N

AP + M) = pR(P) =V, | dP
P

Ha(P + M) = (P) =V, \M

(7.112)

donde V4 €s el volumen molar del solvente. Igualando las ecuaciones (7.111) y (7.112):

V,

m,A

M =-RTInx, (7.113)

Introduciendo la aproximacién ya conocida -RTInx, = -RTIn(1 - x,) = RTx, :
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V,, A1 = RTx, (7.114)

En virtud de estar trabajando con soluciones diluidas, x; =ng/n,, y n\V, , =V, el volumen
total de la solucidn, por lo que:

M =RT[B] (7.115)

donde [B] es la concentracién del soluto en mol L. La ecuacién (7.115) se conoce como
ecuacién de van't Hoff para la presién osmdtica. Esta ecuacidon fue deducida en el supuesto
que la solucion es ideal. Sin embargo, cuando se trata de soluciones de macromoléculas,
esta suposicion estd lejos de cumplirse, debido a que las interacciones entre las
macromoléculas son diferentes a las interacciones entre las moléculas del solvente
(usualmente agua). De hecho, la ecuacion (7.115) rara vez se cumple para las soluciones de
macromoléculas. Esta ecuacidon puede corregirse multiplicdndola por un polinomio virial de la
forma:

n =RT[B]{1+B[B]+C[B]2 +} (7.116)

donde B y C son constantes. Usualmente, se obtiene buenas predicciones cuando se
considera solo el primer grado del polinomio virial, por lo que la siguiente ecuacién es la
comlUnmente empleada en el analisis del fendmeno osmotico de las macromoléculas:

M =RT[B]{1+B[B]} (7.117)

donde la constante B se denomina coeficiente osmdtico virial.

El fendmeno de 6smosis se utiliza para la determinacién del peso molecular de las
proteinas. Para ello, es necesario expresar la concentracion de las soluciones en unidades
que representen procedimientos que podamos usar en el laboratorio: si no conocemos el PM
de una proteina, no podremos preparar soluciones en unidades de mol L'!. En vez de ello,
emplearemos soluciones cuyas concentraciones Cg seran g Ll. La relacién entre ambas
expresiones de concentracion es:

C
B|=—28 7.118
[B] oM, (7.118)
Introduciendo esta relacién en la ecuacion (7.117):
n =RT Ce 1+B Cs
PM, PM,
(7.119)

l = E 1+B CB
C, PM; PM,

Esta ecuacién indica que un grafico de N/C; vs. Cg serd lineal, y de la extrapolacién a Cg = 0

se puede obtener el peso molecular de la macromolécula a partir de la ordenada en el origen
RT/PM, .

Finalmente, cabe notar que en todos los casos hemos supuesto que el soluto no se
asocia ni se disocia en solucidn, y que por lo tanto, por cada mol de soluto que agregamos,
tenemos un mol de soluto en solucién. Muchas sustancias se disocian completamente en
solucidén (las sales, los acidos y bases fuertes), y por lo tanto, por cada mol que agregamos,
tenemos un mayor numero de moles en solucién. Para una sal cualquiera tipo X,Y,, en

solucién tendremos i = m+n moles. cuando una sustancia se disocia parcialmente, 1 < i <
m+n. Si por el contrario una sustancia se asocia en solucion, y entonces tendremos que por
cada mol agregado, i = ' si se forma un dimero, 1/3 si se forma un trimero, etc. En todos

los casos, i representa el nimero efectivo de particulas presentes, y por lo tanto, las
ecuaciones que describen las propiedades coligativas deben corregirse por este factor,
denominado factor de van’t Hoff.
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EL MODELO MOLECULAR PARA LAS SOLUCIONES

Durante muchos afios se han desarrollado modelos moleculares para las soluciones
que puedan explicar diversos fendmenos como la presién osmodtica y el descenso en la
presion de vapor. Uno de los modelos mas aceptados es el del impedimento de la
evaporacion, propuesto por T.M. Lowry en 1907. El modelo considera que las velocidades de
condensacion y evaporacion en la interfase entre el liquido y el vapor son iguales, pero que
las moléculas de soluto obstruyen la evaporaciéon desde la superficie, pero no su
condensacion, dando lugar a una presion de vapor de equilibrio menor. La principal critica
realizada a este modelo es que la presién de vapor de una solucién es una propiedad de la
misma, y por lo tanto no depende de los fendmenos superficiales. Otra critica indica que el
modelo no cumple con el principio de reversibilidad microscépica, es decir, que los procesos
de evaporacion y condensacion proceden por diferentes caminos.

A partir de este modelo, se han propuesto tres modelos nuevos. Uno de ellos
(Andrews, 1976) simplemente declara que la presencia de un soluto en la solucién disminuye
la concentraciéon del solvente comparada con el solvente puro. Esta disminucion esta
directamente relacionada con la disminucion de la presién de vapor del mismo. La critica que
se puede hacer a este modelo es que la dilucién provocada por el soluto depende del
volumen molar del soluto, aspecto no tenido en cuenta por el modelo. Otro modelo
(Hammel, 1976) considera que las moléculas de soluto ejercen una tensién (presion
negativa) sobre las moléculas del solvente, las culaes, para compensar, aumenta las fuerzas
de interaccion entre ellas.

Uno de los aspectos mas intrigantes de las ecuaciones termodinamicas que describen
el comportamiento de las soluciones es que en ellas aparece la constante de los gases R.
Este hecho ha sido considerado por los diferentes modelos como “sin significado especial” o
como “un hecho interesante”, y de hecho ni siquiera es comentado por Andrews ni Hammel
en sus modelos. El modelo del pseudo-gas (Mysels, 1997) permite explicar el
comportamiento de las soluciones desde el punto de vista termodinamico, explica la
presencia de R en las ecuaciones, y por qué las propiedades coligativas dependen de la
concentracién del soluto y no de su forma ni tamafio.”

El modelo del pseudo-gas

Este modelo considera que el solvente actla como un recipiente para el soluto, el
cual, debido a la agitacion térmica, ejerce una tensién sobre el solvente como lo hace un gas
en un contenedor. Es esta tensidon que produce una disminucion en la presién de vapor del
solvente, y que es igual y opuesta a la presion osmotica.

Este es el enunciado general del modelo. Veamos ahora una explicacion mas
detallada. Supongamos que tenemos un solvente (liquido) al que agregamos una pequefia
cantidad de un soluto no volatil. La agitacion térmica provocara la disolucion del soluto, y
éste tendera a distribuirse uniformemente en el solvente gracias al movimiento aleatorio de
sus moléculas. El soluto puede moverse libremente por el solvente, pero cuando llega a la
interfase se detiene. Aqui es cuando se puede hacer una analogia con el gas: las moléculas
de gas pueden moverse libremente en un recipiente, pero cuando llega a las paredes del
mismo, chocan con él y rebotan hacia el interior. ¢Qué pasa cuando las moléculas de gas
chocan contra las paredes del recipiente? Ya sabemos que ejercen presion. éQué pasa
cuando las moléculas de soluto chocan contra la interfase de la solvente? También ejercen
presion, que llamaremos tension. Esta presidon ejercida sobre las moléculas del solvente
provocara que las moléculas del solvente se separen y se produzca entonces una dilatacién
del solvente, que culminara cuando las fuerzas de distensién (que provocan la tensién) sean
balanceadas por las fuerzas intermoleculares que mantienen al solvente en estado liquido.
Esto hace que las moléculas de solvente se mantengan mas unidas cuando estan en
presencia de un soluto que cuando estan al estado puro, lo que tiene como consecuencia una
menor presidn de vapor del mismo.

Como se ve, este modelo toma alguno de los postulados de Hammel, pero introduce
la analogia entre un gas y una solucion, que explica la presencia de la constante R en las
ecuaciones. En consecuencia, dada esta analogia, se podrian obtener todas las ecuaciones
correspondientes a las soluciones a partir de las ecuaciones de los gases, y de hecho, en esta
Unidad hemos demostrado la similitud de las ecuaciones para ambos casos.

7 Este modelo alin no ha sido recogido por la mayoria de los textos de Fisicoquimica (Atkins, Castellan,
Chang, etc.). En estos textos, se toma como valido el modelo del impedimento de la evaporacién.
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SOLUCIONES REALES

Como ya se comento, rara vez las soluciones muestran el comportamiento ideal, por
lo que cabria preguntarse cual es la validez de hacer todo este desarrollo tedrico para
obtener ecuaciones que no pueden ser utilizadas en los casos reales (véase por ejemplo el
articulo de Hawkes, 1995). Si bien este punto es muy discutible, la termodinamica ha
desarrollado correcciones sencillas para estas ecuaciones, que veremos a continuacion.

Para soluciones reales, las fracciones molares pueden ser corregidas por un factor
que se denomina coeficiente de actividad del solvente, y,, que define la actividad del
solvente, aa:

A = YaXa (7.120)

Cuando xa - 1, ya — 1 y an - Xa. La ecuacién para el potencial quimico corregida queda
entonces:

My =H: +RTIna, (7.121)

y aa puede ser facilmente medido a partir de la presiéon de vapor:

P

— A
aA—E
A

(7.122)

Para el soluto la correccion es diferente, pues el comportamiento ideal se cumple cuando Xg
- 0. La ecuacion corregida para el soluto se establece para soluciones ideales diluidas, para
las cuales, como se vio, cumplen con la Ley de Raoult para el solvente y con la Ley de Henry
para el soluto. Entonces, para un soluto que cumple con la Ley de Henry, Pg = Kgxg, el
potencial quimico queda:

Mg = Mg +RTIn%

B

n :p§+RTIn% (7.123)

B
Mg = Mg +RTIn%+RTIan

B

Los dos primeros términos de la ecuacion (7.123) son caracteristicos del soluto a una
temperatura dada, por lo que puede definirse un nuevo estado estandar, pj :

T =p§+RTInK—E (7.124)
B
y finalmente obtener:
Mg = Hg +RTInX, (7.125)

Esta ecuacion es formalmente igual a las expresiones para los potenciales quimicos. Ahora se
puede introducir el factor correctivo, que sera el coeficiente de actividad para el soluto, que
define a la actividad del soluto:

Mg = Hg *RTIna, (7.126)

donde a; = y,Xz. Cuando xg - 0,ys - 1y ag - Xg.
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Estado de referencia molal

La concentracion de las soluciones suele expresarse como molalidades. Para
soluciones diluidas, ng << na, y por lo tanto Xz = ng/na. Concluimos entonces que la fraccidn
molar de B es directamente proporcional a la molalidad de B, es decir, xg = k mg, donde k es
la constante de proporcionalidad. Sustituyendo esta expresion en la ecuacidon (7.125)
obtenemos:

Mg = Hg +RTInk +RTInm, (7.127)

y englobando todas las expresiones constantes a una temperatura dada, nos queda definido
un nuevo estado de referencia, denominado estado de referencia molal, p; =g +RTInk . De
esta manera, la expresidn para el potencial quimico en referencia molal es:

Mg = Hg +RTInm, (7.128)

Para este nuevo estado estandar, cuando mg - 1, p, — lg y cuando mg - 0, p, — -®, €s

decir, el soluto alcanza su méxima estabilidad. Este hecho explica por qué es dificil la
remocion de las Ultimas trazas de un soluto en una solucion.
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Unidad 8

EQUILIBRIO QUIMICO

Las reacciones que no proceden hasta el consumo total de los reactivos se
encuentran en equilibrio quimico. La composicion del equilibrio
corresponde al minimo en la energia libre de Gibbs para el sistema. Todos
estos aspectos pueden ser analizados a partir del potencial quimico.

Un equilibrio quimico se caracteriza por la presencia simultanea de los reactivos y de
los productos, al tiempo que la constancia en la composicion quimica global indica que el
sistema no experimenta un cambio neto. Los cambios espontdneos que se producen en un
sistema, a T y P constantes, se verifican en la direccion hacia el minimo en la energia libre de
Gibbs.

Supongamos que una sustancia A se transforma en B hasta alcanzar el estado de
equilibrio a una T y P dadas:

A0 B

Inicialmente tenemos un cierto nimero de moles de A y no tenemos nada de B.
Cuando una cantidad infinitesimal de A (d&) se convierte en B, los cambios en la composicion
quimica vendran dados por:

dn, = -d§

an, - s (8.1)

Recordemos que la definicidn de potencial quimico, p = (aG/an)TP, indica como la energia libre

cambia por efecto de un cambio en la composicidn. Para el caso que estamos analizando, el
cambio en la energia libre de Gibbs sera:

dG = p,dn, +pgdng = —p,d€ + pdg (8.2)
dG = (15 — 1,)dE (8.3)
0G

=2 =y - 8.4
[aé JTP Hg ~ Ky (8.4)

donde pg - pa €s el cambio en la energia libre molar de Gibbs para la reaccidn, es decir,
AG, = Hg — M, (8.5)

Recordando que AG < 0 es el criterio de espontaneidad para un proceso que experimenta un
sistema (en este caso una reaccién quimica), tenemos que si A.G,, < 0, se cumplird que pa >
Ug Y la reaccion se dara en la direccidon A - B; si por el contrario se verifica que A.G,, > 0, se
cumplird que pg > pa Y la reaccidn se dara en la direccién B -~ A. De este razonamiento se
deduce que cuando pg = pa, la reaccidon quimica no se verificara en ninguna direccidn
preferencial, y por lo tanto el sistema se encuentra en equilibrio quimico, para el cual se
cumple que A.G,, = 0. Resumiendo, para una reaccion quimica se cumplird que:

NG <0 la reaccién directa es espontanea
NG > 0 la reaccién inversa es espontanea
NG, =0 la reaccién esta en equilibrio

Las reacciones para las que AG, < 0 se denominan exergdnicas, y si AG, > O,
endergonicas.
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LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Consideremos ahora que el equilibrio se establece entre dos gases, A y B. La
expresion para AGy, sera:

AG,, = Hg — M, (8.6)

AG, =pg +RTINP, = (s +RTInP,) (8.7)

AG, = (4 ~H3) +RTIn > (8.8)
A

AG, =AG, +RTInE—B (8.9)

A

donde hemos definido AG;, =pg — M, . Este valor de AG;, corresponde a la diferencia en las

energias libres de Gibbs molares estandar entre los productos y los reactivos. Como
cualquier reaccién quimica, se puede calcular a partir de los datos tabulados a 298 K:

DGY 205 = 2. AGH(B) =D AGH(A)

El cociente Pg/P, en la ecuacion (8.9) se define como Q, el cociente de reaccion, y
varia entre 0 (A puro) e o (B puro). Podemos volver a escribir la ecuacion (8.9) como:

AG, =AG;, +RTInQ (8.10)
y como en el equilibrio se cumple que A G, =0 llegamos a:
RTInK = -AG;, (8.11)

Noétese que hemos sustituido Q por K, la constante de equilibrio de la reaccién; por lo tanto
podemos definir a esta constante de equilibrio como el cociente de reaccién en las
condiciones de equilibrio.

De la ecuacidn (8.11) podemos obtener una expresion matematica para la constante
de equilibrio:

K= exp(—ﬁﬁ_

mj (8.12)
Esta ecuacién es muy importante, porque relaciona la constante de equilibrio con cantidades
termodindmicas que se pueden obtener a partir de datos tabulados, como los AG?, . Notese
que AG? depende exclusivamente de la temperatura, por lo que K es una funcién exclusiva

de la temperatura.

Debe tenerse en cuenta que cuando se establece un equilibrio entre dos gases se
produce la mezcla de ambos, que como ya hemos visto, es un proceso espontaneo. El valor
de la variacion en la energia libre de Gibbs para la mezcla de dos gases es:

A
A

G =nRT(X, Inx, +X5InXxy)
G = nRT[x, Inx, +(1-x,)In(1 -X,)]

mezcla

(8.13)

mezcla
y esta funcion presenta un minimo para un cierto valor de x,, es decir, para una composicion

de mezcla determinada. Es esta composicion que conduce al minimo la que se relaciona con
K.

Generadlizacion para cualquier equilibrio gaseoso
Partiendo de la ecuacién (8.10),
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- 0
AG, =AG, +RTINQ
podemos generalizar esta ecuacidén para cualquier equilibrio que comprenda gases:

AG, = > VAG? (productos) - > VAGY, (reactivos) (8.14)

L OFL oo
nFl..

donde v; son los coeficientes estequiométricos en la reaccidbn quimica considerada.
Finalmente, en el equilibrio:

I—l [ ]prod

K= > (8.16)

TP,

Generalizacion para cualquier equilibrio
Como la expresidon para el potencial quimico de una solucién es formalmente igual
que para los gases, concluimos que:

Mlatal,..

K=-L_ (8.17)

[NIEN

donde a representa las actividades de las especies involucradas.

Las ecuaciones (8.16) y (8.17) son termodinamicamente exactas, y por eso las
constantes de equilibrio calculadas de acuerdo con estas ecuaciones se denominan
constantes termodinamicas de equilibrio, y dependen exclusivamente de la temperatura.

Constantes aparentes de equilibrio
En el laboratorio usualmente trabajamos con concentraciones o molalidades, y no
siempre conocemos los valores de los coeficientes de actividad. Recordando que a =ym,, la

expresion para la constante termodinamica de equilibrio queda expresada como:

|_| [y' eq i eq ]prod

K = e (8.18)

IR

trabajando con esta ecuacién podemos separar dos factores:

_ rll |:y"\:leq:|prod n |:mi\:‘eq:|prod
|T| [yivrieq:|reac “ [mi\:‘eq :|reac

(8.19)

definiendo:
K, =t y K, =t~ (8.20)

obtenemos finalmente:
K=KK (8.21)
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En el laboratorio, cuando no tenemos en cuenta a los coeficientes de actividad, lo que
medimos es K.,, que se denomina constante aparente de equilibrio. Esta constante no solo
depende de la temperatura, sino también de los valores de los coeficientes de actividad a
través de K, que como ya hemos visto, dependen de la fuerza iénica. Como la fuerza iénica
depende de T, K., puede considerarse una constante termodinamica de equilibrio. Otra
aproximacion que suele hacerse es aproximar la molalidad a la concentracion molar,
aproximacion solo valida para soluciones diluidas. La constante de equilibrio expresada en
funcion de las concentraciones se simboliza como K¢, tal que K¢ = K,:

MGl e

K, = (8.22)

M[Cea ] uc

y obviamente tampoco es una constante termodinamica de equilibrio. K- también depende
de la fuerza idnica, por lo que también puede considerarse una constante termodinamica de
equilibrio.

DEPENDENCIA DE K CON LA TEMPERATURA

La constante termodinamica de equilibrio depende exclusivamente de la temperatura
porque AG;, depende de la temperatura. Partiendo de la ecuacién (8.11):

InK = _AG,
RT
y diferenciando respecto a T:
dinkK _ _1[daGy/T (8.23)°
dT R dT

introduciendo la ecuacién de Gibbs-Helmholtz obtenemos:

dinK _ AH°
aT RT® (8.24)
y la igualdad
d(1/T 1
(d{r ) = _F (8.25)
obtenemos:
dInK AH°
= ——Lm 8.26
diyT) R ( )

Las ecuaciones (8.24) y (8.26) se conocen como ecuacion de van’t Hoff, y permiten, por un
lado, predecir el efecto que tendrd un cambio en la temperatura en el valor de la constante
de equilibrio, y por otro lado, calcular la constante de equilibrio a una temperatura si se
conoce su valor a otra temperatura.

Si partimos de la ecuacién (8.24), vemos que el efecto que tiene la temperatura
sobre el valor de la constante de equilibrio depende del signo de AH, :

8 Nétese que empleamos el simbolo d en lugar de @ porque se trata de una derivada (depende sélo de
una propiedad, T) y no de una diferencial parcial.
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dInK>

AH >0 a7 0 K aumenta su valor con la temperatura
o dinK N
AH <0 T <0 K disminuye su valor con la temperatura

Es decir, que para las reacciones exotérmicas (AH: < 0), un aumento de la temperatura

favorece a los reactivos, mientras que para las reacciones endotérmicas (AH: >0), un

aumento de la temperatura favorece a los productos.
Para obtener el valor numérico de K a otra temperatura, partimos de la ecuacién
(8.26):

dinkK :—%d(lJ (8.27)
R T

Suponiendo que AH es independiente de la temperatura en el rango considerado:

Ky o 1/T,

[ dink = -2 jd[lJ (8.28)

K, Ry \T

ISz o AHn 1 1 (8.29)
K, R \T, T

Recordemos que K,os puede obtenerse facilmente a partir de las cantidades termodindmicas
tabuladas, combinando las ecuaciones (8.12) y (8.14), por lo que podemos volver a escribir
la ecuacién (8.29) en forma mas conveniente como:

InKe - A, [l——l j (8.30)
Koo R (T 298

EFECTO DE LA PRESION EN LA POSICION DEL EQUILIBRIO

Las constantes termodinamicas de equilibrio dependen exclusivamente de la
temperatura, y no de la presion. Esto quiere decir que, a una temperatura dada, un cambio
en la presion del sistema no modifica el valor numérico de la constante termodinamica de
equilibrio. Matematicamente, esto se resume como (BK/BP)T =0.

Sin embargo, que el valor numérico de la constante de equilibrio no cambie no
significa que la composicion del equilibrio se mantenga constante, y de hecho, el efecto que
tiene un cambio en la presion es sobre la posicion (composicion) del equilibrio, y no sobre el
valor numérico de la constante. Este efecto, como se vera, sélo se produce cuando existe
una diferencia en el niumero de moles gaseosos entre reactivos y productos.

Consideremos un equilibrio entre especies gaseosas. Para tal equilibrio, el valor de la
constante termodinamica de equilibrio estd dado por la ecuacién (8.16)

n |:P':Ileq ]prod

ITl |:Pi'éq:|reac
e introduciendo la Ley de Dalton para cada uno de los componentes de la mezcla, P; = x; P:

VI VI
r_l |:Xi,eq ]prod Peq

K=o Pl (8.31)

v; v;
H |:Xi,eq ]reac Peq
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donde P representa la presién total del sistema, y Xieq las fracciones molares de los
componentes de la mezcla en el equilibrio. Separando los factores:

Vi
n [Xi,eq :'prod

K = I|_| [X\,I :' P‘:a(prod)—v,(reac) (832)
B ieq reac
K =K,PY (8.33)

donde hemos definido una nueva constante, K,, para la cual el cociente de reaccién queda
expresado en funcidon de las fracciones molares, y también hemos definido Av como la
diferencia entre los coeficientes estequiométricos de productos y reactivos, sélo si se trata de
gases. Obviamente K, no es una constante termodindmica pues depende, ademas de la
temperatura, de la presién del sistema. Sin embargo vale la pena definir esta constante
porque resulta una buena medida de la posicion del equilibrio, pues las fracciones molares de
los componentes se encuentran relacionadas entre si a través de in =1, es decir, cuando

varia una de ellas, las otras deben variar para mantener esta igualdad.

INFLUENCIA DE LAS PROPIEDADES TERMODINAMICAS SOBRE K
Como hemos visto, la ecuacion (8.11):

AGS,
RT

InK = -

relaciona la constante termodinamica de equilibrio con una de las propiedades
termodinamicas, la energia libre de Gibbs. Para conocer cémo influyen las otras propiedades

termodindmicas en la constante de equilibrio, introduciremos la relacién A G, = AH,, -TAS,,:

CAH -TASS,

InK =
RT (8.34)
AH®  AS?
InK =z == m 4 Zrom
RT R

Esta ecuacion nos permite deducir que los valores de K muy grandes corresponden a
aquellas reacciones para las cuales AH, < 0 (reaccién exotérmica) y AS, > 0 (cambio
favorable en la entropia de la reaccién).
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Unidad 9

APLICACIONES DE LA :I'ERMODINI:\MICA EN
BIOQUIMICA

En esta Unidad veremos cémo aplicar los conceptos introducidos en las
Unidades anteriores para analizar algunos procesos bioquimicos. Veremos
cémo es necesario realizar algunas nuevas definiciones para poder tratar
sistemas complejos como los bioquimicos. En particular, la introduccion de
la definicién de ecuacién bioquimica y de las propiedades termodinamicas
transformadas, requiere de la adaptacion de las ecuaciones ya vistas que
se derivan de las leyes de la Termodinamica, para poder ser aplicadas a
las reacciones bioquimicas. Otros ejemplos, como el autoensamblado de
bases nucleotidicas son analizados con los conceptos desarrollados en las
Unidades anteriores.

En las Unidades anteriores, hemos aplicado las leyes de la Termodinamica para
analizar algunos procesos bioquimicos, tales como la desnaturalizacidn proteica. En esta
Unidad consideraremos a las reacciones bioquimicas como los procesos a analizar.
Demostraremos que en esencia, las ecuaciones e interpretaciones son las mismas que para
las reacciones quimicas. Sin embargo, el grado de dificultad que encierran las reacciones
bioquimicas en cuanto a condiciones y, fundamentalmente, la carencia de datos especificos,
llevan a realizar nuevas definiciones que permiten una adecuada aplicacion de las leyes de la
Termodinamica a las reacciones bioquimicas.

TERMODINAMICA BIOQUIMICA

Las reacciones bioquimicas pueden ser tratadas, desde el punto de vista
termodinamico, como una reaccion quimica ordinaria, en la que ciertos reactivos se
transforman en productos. Esta consideracion es independiente de la accién de las enzimas
como catalizadores bioldgicos, pues éstos actian modificando la velocidad y la selectividad
de los procesos bioquimicos. La Termodindmica aplicada a las reacciones bioquimicas aporta
datos relevantes referidos a la energética del proceso, y a la factibilidad de que el mismo
ocurra de acuerdo con los criterios de espontaneidad derivados de sus leyes.

Si bien las reacciones bioquimicas pueden ser consideradas como reacciones
guimicas ordinarias, es importante recordar que las mismas tienen lugar en el medio celular,
en el que las condiciones se encuentran definidas. En particular, el medio celular esta
caracterizado por valores de pH, pMg y de fuerza idnica (I) relativamente constantes, con
valores usualmente aceptados de 7.0, 3.0 y 0.25 mol kg'!, respectivamente.

En 1994, la Comision de nomenclatura de la IUPAC redacté una serie de
recomendaciones para la nomenclatura y las tablas de datos termodinamicos de reacciones
bioquimicas, que se encuentran actualmente en vigencia (Alberty, 1994), y que modificé las
anteriores recomendaciones realizadas en 1976.°

° Debe tenerse cuidado en la lectura de los textos de Bioquimica y Fisicoquimica porque en la mayoria de
ellos aun no han sido recogidas estas recomendaciones.
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RECOMENDACIONES DE LA IUPAC PARA REACCIONES BIOQUIMICAS (1994)

Las recomendaciones de la IUPAC para las reacciones bioquimicas estan basadas en
la distincidon entre ecuaciones quimicas y ecuaciones bioquimicas. Para ello, se definid el
estado transformado bioquimico estandar, para el que se especifican los valores de T, P, pH,
pMg e 1.1° La razdn para especificar estas condiciones es que muchas especies involucradas
en las reacciones bioquimicas se encuentran en forma idnica. Una vez definidos los valores
de T, P, pH, pMg e I, los equilibrios idnicos entre estas especies también quedan definidos.
De esta manera, una ecuacion quimica describe la hidrdlisis del ATP como:

ATP:

(ac)

+H,0 = ADPZ,

ooy T HPOZ +H'

mientras que una ecuacion bioquimica describe el mismo proceso como:

ATP +H,0 = ADP +P,

donde, por ejemplo, ATP se refiere a la mezcla de equilibrio de las especies ATP*, HATP®,
H,ATP?", MgATP?", MgHATP™ y Mg,ATP, a los valores de pH y pMg especificados.

Definiciones

Las propiedades termodinamicas asociadas a las ecuaciones bioquimicas se las
denomina propiedades transformadas, y se simbolizan de la forma usual, pero agregando un
apostrofe como supraindice a la derecha de la propiedad. Por ejemplo, el simbolo AG' se

emplea para indicar el cambio en la energia libre de Gibbs transformada para una reaccion
bioquimica. Esta definicidn lleva implicita la especificacion de los valores de T, P, pH, pMg e
I. Si ademas el valor de la propiedad esta referido a las condiciones estandar, el simbolo a

emplear serd AG".

El desarrollo completo de la teoria termodindamica aplicada a las reacciones
bioquimicas esta mas alld de los objetivos del curso; solamente diremos que se basa en el
empleo de las transformadas de Legendre para incorporar diferentes variables de un sistema
como variables naturales del mismo (Alberty, 2002).

Nomenclatura de las ecuaciones bioquimicas

Al quedar especificados los valores de T, P, pH, pMg e I, los equilibrios que relacionan
a las diferentes especies involucradas en las reacciones bioquimicas también quedan
especificados. En consecuencia, es conveniente modificar la nomenclatura de las ecuaciones
bioguimicas. Las recomendaciones realizadas por la IUPAC en este sentido son:

+ Ninguna ecuacién bioquimica debe contener H*.

« Las especies ionicas deben reemplazarse por especies neutras. Por ejemplo, se
escribe ATP en lugar de ATP*, NAD(P) en lugar de NAD(P)™, etc.

+ Cuando se produce didxido de carbono, se entiende que el simbolo CO, representa
Unicamente al didéxido de carbono en la fase gaseosa. Si en la reaccion considerada,
el dioxido de carbono se encuentra disuelto, se debera escribir TotCO, para
representar la mezcla de equilibrio de las especies CO,, H,CO5;, HCO5” y CO5% en
solucién.

« Las especies NH; y NH,* deben indicarse como amoniaco, que representa la suma de
ambas especies en equilibrio.

 La palabra cianuro reemplaza a CN" y HCN, representando la suma de ambas
especies en equilibrio.

» Nitrito y nitrato sustituyen a NO," y NOs3’, respectivamente.

« Debe usarse Fe(II) en lugar de Fe,* para indicar la suma de las especies idnicas
complejas que contienen a este idn.

« La forma oxidada o reducida de una especie debe indicarse con los subindices ox o
red a continuacion del nombre de la especie.

« Ascorbato y urato reemplaza a acido ascorbico y acido Urico.

10 Esta definicién sustituye a la de estado bioquimico estédndar, que sélo considera especificados el valor
depH =7.
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Cdlculo de las propiedades termodindmicas de las reacciones bioquimicas

Cuando se especifican los valores de pH y pMg en adicién a las otras propiedades
usuales, las propiedades termodinamicas G, H, S y Cp dejan de usarse, y se sustituyen por
las propiedades termodinamicas transformadas, G’, H’, S’ y C’». De esta manera, las
ecuaciones empleadas para el calculo de las propiedades termodinamicas quedan
ligeramente modificadas.

La variacion en la energia libre de Gibbs molar estandar transformada para una
reaccién bioquimica se calcula como:

AG, =Y AG?(productos) - Y AG?(reactivos) (9.1)
y se relaciona con la constante de equilibrio segun:
AG? = -RTInK' (9.2)

La variacién en la entalpia molar estandar transformada de una reaccidon bioquimica esta
dada por:

AH? =" AH?S(productos) - > AH?(reactivos) (9.3)

que también se relaciona con la constante de equilibrio de acuerdo con:

AHC = RTZ["'”K'j (9.4)
oT P,pH,pMg,1

Si AH? puede considerarse independiente de la temperatura en el rango comprendido entre
T,y T, la ecuacién (9.5) puede expresarse como:

aHe = R0 n K (9.5)
T-T, K

donde K’, y K’y corresponden a las mismas condiciones de P, pH, pMg e I.
Si por el contrario, AH? no puede considerarse independiente de la temperatura en

el rango comprendido entre T, y T,, sera necesario tomar en cuenta el valor de ACS para
el calculo:

ArHl'l'Z,m = ArHIT?,m + AFCIP?m (T2 - Tl) (96)

En general, cuando el intervalo de temperaturas es pequefio, la dependencia de AH? con la
temperatura puede ser despreciada, y se puede usar esta propiedad para determinar el valor
de AG? auna temperatura T # 298 K con la ecuacion:

‘o T ‘o T ‘o
AGr, = 208 AGyogm + [1 - ZQSJAergs,m (9.7)

Finalmente, la restante propiedad termodindmica, la variacion en la entropia molar estandar
transformada de una reaccion bioquimica queda definida por:

AS, = S2(productos) - > S2(reactivos) (9.8)
y puede calcularse con la ecuacién

AG? =AH? -TAS? (9.9)

-
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una vez conocidas las restantes propiedades.

Cuando las concentraciones de las especies reaccionantes no corresponden a las de
equilibrio, la variacion de la energia libre de Gibbs molar transformada queda expresada
como:

AG, =AGP° +RTINQ' (9.10)

donde Q’ representa el cociente de la ley de accidn de masas para las concentraciones
especificadas. Esta propiedad se relaciona con las restantes propiedades segun:

AG,=AH_ -TAS, (9.11)

Tablas termodinamicas

Se estima que existen unas 3500 reacciones bioquimicas conocidas, de las cuales se
ha podido medir los valores de las constantes de equilibrio para unas 500 de ellas. Con estos
datos fue posible calcular los valores para las propiedades termodinamicas transformadas
para muchas especies, las cuales se encuentran tabuladas (Alberty, 2000). Como
consecuencia de esto, las tablas de datos termodinamicos transformados disponibles son
bastante mas limitadas que las que disponen los quimicos, por lo que aun no es posible
llevar a cabo un analisis termodinamico completo de todas las reacciones involucradas en las

rutas metabdlicas. Al final de esta Unidad se encuentran las tablas de AGy;,, y de AHR, .

para diferentes sustancias de interés bioquimico.

Hidrdlisis del ATP: un andlisis desde el punto de vista bioquimico

En la Unidad 6 hemos realizado un analisis desde el punto de vista quimico de la
reaccion de hidrélisis del ATP. Con las nuevas definiciones para el estado bioquimico
estandar, es posible ahora hacer un andlisis desde el punto de vista bioquimico.
Recientemente, Alberty (2003) calculd las propiedades termodinamicas transformadas de las
especies relacionadas con la hidrolisis del ATP, basado en los datos termodinamicos
determinados experimentalmente (Bodrio-Goates et al., 2001). La tabla de propiedades
termodindmicas que presentdbamos en la Unidad 6, queda ahora modificada cuando
especificamos las condiciones bioquimicas de pH = 7, pMg = 3 e I = 0.25, ademads de T =
298 Ky P =1 atm.

Tabla 9.1. Propiedades termodinamicas
transformadas de las especies relacionadas con la
hidrdlisis del ATP en soluciones acuosas diluidas a pH
=7,pMg =3el = 0.25.

AfGZ%S,m Asz%S,m
Especie (kJ mol'!) (k3 mol™®)
ATP -2276.77 -3616.92
ADP -1409.00 -2632.41
AMP -539.17 -1638.19
P; -1059.49 -1299.36
H>0 -155.66 -286.65

Es claro que las nuevas definiciones facilitan en mucho los calculos a realizar'!. Ahora si
podemos calcular el valor de AGy; ., que corresponderd las condiciones fisiolégicas (salvo

por la temperatura). Ahora la ecuacién bioquimica a considerar es:

1 Sj bien los célculos se facilitan, el problema es que aln no se dispone de tablas de propiedades
termodindmicas transformadas para todas las especies. En este sentido, todos los afos aparecen nuevos
datos, mayoritariamente calculados por Robert A. Alberty (Department of Chemistry, Massachussets
Institute of Technology, Cambridge, USA), quien desarrollé toda la teoria y la nueva definiciéon de estado
estandar bioquimico en 1992. En la Seccién de Lectura Sugerida se encuentran ejemplos de estos
trabajos.
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ATP +H,0 = ADP +P
Empleando la ecuacién (9.1):

ArGgg&m = Aszgs,m [ADP] + Aszgs,m I:PI:I - Aszgs,m [ATP:I - Aszgs,m [Hzo:l
A.Gyog = —1409.00 —1059.49 - (-2276.77 - 155.66)
AGygg = —36.06 kImol™

Ahora si, hemos obtenido un valor de A Gy, < 0, tal cual esperdbamos. La diferencia con el

valor calculado en la Unidad 6 es que esta reaccion es favorable en las condiciones
bioquimicas, que implican valores de pH, pMg e I especificados. Finalmente podemos obtener
un valor mas relevante, que es AGy,,. Para ello, deberemos calcular en primer lugar

AHR . Para la reaccion.

Aergs,m = Aszgs,m [ADP] + Aszgs,m I:PI:I - Aszgs,m [ATP:I - Aszgs,m [Hzo]

AHygem = —2632.41-1299.36 - (-3616.92 - 286.65)

AHyggm = —28.20 kImol™

Si suponemos que AHy; . Sse mantiene constante entre 298 y 310 K, podemos calcular

finalmente AGy,, empleando la ecuacién (9.7):

o 310 o 310 ‘o
AGsiom = 298 AGyogm + (1 - zgsjAergs,m
310 310
A GS ==—(-36.06)+|1-=—1{(-28.20
r~—310,m 298( ) [ 298j( )
AGSy, =—36.38KJ mol™

La constante de equilibrio para la reaccion de hidrdlisis del ATP en las condiciones
bioguimicas especificadas se calcula a partir de la ecuacién (9.2):

AG?, = -RTInK'

, AG?

K, = exp| - —~™

= e -0

K =2.4x10° KS, =1.2x10°

Notese que al pasar de 298 K a 310 K, la constante de equilibrio se hace la mitad.

Finalmente, podemos llegar a las condiciones mas realistas si consideramos las verdaderas
concentraciones de las especies involucradas. En las condiciones usualmente encontradas in
vivo, [ADP] << [ATP] = [Pi].

ANALISIS TERMODINAMICO DE LAS RUTAS METABOLICAS

El analisis termodinamico de las rutas metabdlicas puede llevarse a cabo con
diversos grados de refinamiento. La forma mas simple parte de considerar los valores de

NGy, Obtenidos a partir de los datos tabulados de AGy, . Los valores asi obtenidos sélo

implican un acercamiento a la realidad al considerar pH = 7, pMg = 3 e I = 0.25 mol kg™.
Una segunda etapa en el refinamiento de los calculos consiste en determinar los valores de

AGgs., Para lo cual se requiere del conocimiento de Q, el cociente de reaccién, en
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condiciones fisiologicas. Una tercera etapa en el refinamiento consiste en calcular los valores

de AG. , para lo cual necesitaremos los datos de AH. suponer que corresponden a
r~310,m f' '298,m

los datos a 310 K. Por lo tanto, se puede concluir que el grado de refinamiento en los
cdlculos de las propiedades termodinamicas considerando un sistema cerrado dependera de
la existencia de datos tabulados suficientes para poder llevar a cabo los mismos.

Para el caso de la via glucolitica, existen datos suficientes para el célculo de A G,y ..,/

y en lo que sigue haremos el analisis de esta ruta metabdlica empleando los datos tabulados
en el anexo, y los datos reportados para Q en el musculo esquelético de conejo.

Andlisis termodindmico de la via glucolitica
Se trata de una de las rutas metabdlicas mas importantes del metabolismo. La
ecuacion bioquimica correspondiente es:

Glucosa + 2 NADy + 2 ADP + 2 Pi = 2 Piruvato + 2 NAD,g + 2 ATP + 2 H,0

reaccién para la cual el valor de A Gy, es:
DG m = 2(-155.66) + 2(1120.09) + 2(-350.78) + 2(2276.77) - [-426.71 - 2(-1409.00) + 2(-1059.49) + 2(1059.11)]
0GR ., = —-80.77 kJmol™

298,m

La via glucolitica puede descomponerse en 10 etapas, representadas por las siguientes
ecuaciones bioquimicas:

i) Glu + ATP = G6P + ADP
i) G6P = F6P

iii) F6P + ATP = FBP + ADP
iv) FBP = DHAP + GAP

V) DHAP = GAP

vi) GAP + Pi + NADox = 13BPG + NADred
vii)  13BPG + ADP = 3PG + ATP

viii)  3PG = 2PG

ix) 2PG = PEP + H,0

X) PEP + ADP = Pyr + ATP

donde los simbolos representan: Glu, glucosa; G6P, glucosa-6-fosfato; F6P, fructosa-6-
fosfato; FBP, fructosa-1,6-bisfosfato; DHAP, dihidroxiacetona fosfato; GAP, gliceraldehido-3-
fosfato; 13BPG, 1,3-bisfosfoglicerato; 3PG, 3-fosfoglicerato; 2PG, 2-fosfoglicerato; PEP,
fosfoenolpiruvato y Pyr, piruvato.

Si las ecuaciones entre vi) y x) se multiplican por 2 y se suman todas, se obtiene la
reaccién global de la ruta glucolitica, y como la energia libre de Gibbs es una funcién de
estado, lo mismo sucedera con los AG asociados a cada etapa.

Para calcular AG,,,, Seguiremos los siguientes pasos: a) Calculo de AGg,,

‘o

obtenidos a partir de los datos tabulados de AG,, (ecuacién 9.1), b) Célculo de AG,y,, a

partir de los datos de Q (ecuacién 9.10) que se detallan a continuacién. Los resultados se
resumen en la siguiente tabla.
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Ecuacion A Gg,,, (kI mol™)** Q* AGhgg,, (K3 mol™)

i -22.44 1.14 x 1073 -41.23

ii 3.18 0.18 -1.07

iii -24.84 0.04 -32.81

iv 6.32 3.8x 107 -18.90

Y 25.95 0.13 20.90
2 X Vi 1.21x2 =2.42 1.57 x 1073 -14.79 x 2 = -29.58
2 x vii -8.31x2 =-16.62 1.1 x 107 31.86 x 2 = 63.72
2 X viii 594 x2=11.88 0.055 -1.25x 2 =-2.50
2 xix -3.6x2=-7.2 0.0177 -13.59x2 =-27.18
2 XX -29.55 x 2 = -59.10 1.42 x 10° -0.16 x 2 = -0.32

* Valores correspondientes al musculo esquelético de conejo.

‘o

** Si se suman los valores de A G,y . para cada etapa, el resultado (-82.45 kJ mol™)

es ligeramente diferente al calculado anteriormente; esta discrepancia se debe a los
errores de redondeo en los calculos. Notese que para aquellas reacciones que se
encuentran multiplicadas x2, las unidades corresponden a kJ / 2 moles

En condiciones fisiologicas, el valor para AG,y = -68.97 kJ mol™, lo que significa

que la ruta glucolitica estad fuera del equilibrio, y por lo tanto, desde el punto de vista
termodinamico, ocurre espontaneamente.

Cuando se comparan los resultados de AGy,,., Y A.G,g,, NOtamos que para algunas

etapas de la ruta, los valores son muy diferentes, en particular para las etapas vi a x. Notese
que en algunos casos, las propiedades termodinamicas transformadas estdndar predicen la
espontaneidad de una etapa, mientras que en condiciones fisioldgicas ocurre lo contrario, o
viceversa. Entonces, es importante destacar cémo el refinamiento realizado en el calculo al

‘o

pasar de AGpg, a AG,,, puede dar lugar a conclusiones opuestas. Podria esperarse que

posteriores refinamientos produzcan el mismo efecto, por lo cual es muy importante dejar en
claro las condiciones para las cuales son validas las conclusiones a las que se llega en el
analisis.

A pesar de que la variacién en la energia libre para la ruta es negativa, algunas
etapas no se producen espontaneamente. El acoplamiento metabdlico explica estas
situaciones. Existen dos tipos de acoplamientos metabdlicos: secuencial y en paralelo.

El acoplamiento secuencial puede ser descrito de la siguiente manera:

ADOYHLBOOA"YE. C

donde la etapa A - B es termodindamicamente desfavorable, pero las siguiente etapa, B - C
es termodindmicamente favorable. Como AG puede asociarse a un equilibrio, a pesar de que
una etapa sea desfavorable, siempre existe alguna molécula de B que se ha producido, y
esto basta para que se active la siguiente etapa, que es favorable. De alguna manera, la
segunda etapa “tira” de la primera. El acoplamiento secuencial tiene entonces dos
caracteristicas: i) el valor para el AG de las dos etapas es negativo (AG = AG; + AG, < 0), ¥
ii) el producto de la primera etapa es un reactivo de la segunda etapa.
El acoplamiento en paralelo se describe de acuerdo con:

ADOTdE B
cod®dnD

en donde la etapa A - B es termodinamicamente desfavorable, pero otra reaccion, C - D,
termodinamicamente favorable, se produce simultdneamente con la primera. Desde el punto
de vista termodindmico, lo que ocurre es que la reaccion que tiene lugar es:

A+COO 0P B+D

es decir, el acoplamiento de dos reacciones independientes, una favorable y otra
desfavorable (desde el punto de vista termodindmico) da lugar a una reaccion favorable que
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es la suma de las dos reacciones. Notese que en este tipo de acoplamiento, los reactivos y
los productos de ambas reacciones son diferentes.
Veamos la primera etapa de la ruta glucolitica:

Glu + ATP = G6P + ADP

Esta reaccion puede considerarse como la suma de dos reacciones:

Glu + Pi = G6P + H,0 AGRg = 11.62 k] mol™
ATP + H,O = ADP + Pi AGRg = -36.06 k] mol™

de las cuales, la fosforilacion de la glucosa es termodindmicamente desfavorable, y la
hidrolisis del ATP es favorable. Entonces, el acoplamiento en paralelo de la hidrédlisis del ATP
a la fosforilacion de la glucosa permite que se produzca la primera etapa de la ruta
glucolitica. Otra situacidn similar se da con la etapa iii), para la cual la hidrdlisis del ATP se
acopla en paralelo con la reaccién de fosforilacion de la fructosa-6-fosfato para dar la
fructosa-1,6-bisfosfato.

Hasta la etapa iv), todos las etapas son termodindmicamente favorables en
condiciones fisiolégicas a 298 K. La etapa v) posee un valor de Q en estas condiciones de
0.13, es decir, la [DHAP] = 10 [GAP], y es termodinamicamente muy desfavorable (ArG'zg,&m =

+20.90 kJ mol!). En esta etapa se produce un acoplamiento secuencial, por medio del cual,
el producto no favorecido en el equilibrio, GAP, constituye el reactivo de la etapa siguiente,
la cual es muy favorable (ArG'mlrn = -29.58 kJ mol™). El resultado es que, hasta la etapa vi)

incluida, el valor de A G, va siendo muy favorable (-102.69 kJ mol™?, por mol de glucosa),

por lo que en la siguiente etapa (vii) se da una reaccién que consiste en el acoplamiento en
paralelo de las siguientes dos reacciones:

2 13BPG = 2 3PG + 2 Pi
2 ADP + 2 Pi = 2 ATP

que globalmente requieren de 63.72 kJ / 2 moles. Por lo tanto, se sintetizan 2 moles de ATP
y deja libre (-102+63.72) = -38.97 kJ para continuar la ruta. Estos 2 moles de ATP
recuperan los 2 moles hidrolizados para poder comenzar la ruta. Debe recordarse que para
que un proceso se produzca, el mismo debe ser irreversible, por lo que no se puede llegar al
equilibrio en el medio de una ruta metabdlica.

Las etapas finales de la ruta glucolitica son todas termodinamicamente favorables, y

el valor para AG,,,, hasta la etapa ix), en condiciones fisiol6gicas a 298 K es de -68.65 kJ

mol™ (por mol de glucosa). En estas condiciones se llega a la ultima etapa, en la cual se
produce nuevamente un acoplamiento en paralelo de las siguientes dos reacciones:

2 PEP + 2 H,0 =2 Pyr + 2 Pi
2 ADP + 2 Pi = 2 ATP + 2 H,;0

que globalmente producen -0.32 kJ / 2 moles en condiciones fisioldgicas a 298 K, pues la
hidroélisis del fosfoenolpiruvato es muy favorable.

Cabria preguntarse por qué, si la ruta glucolitica termina con un saldo favorable de
-68.97 kJ mol? de glucosa no se sintetiza mas ATP, que requieren de 36.06 kJ mol!. Debe
recordarse que para que un proceso se produzca, el mismo debe ser irreversible, por lo que
no se puede llegar a una situacidén de equilibrio en una ruta metabdlica.

La aproximacion mas realista al estudio de las reacciones bioquimicas consiste en
aceptar que la Termodindmica Clasica no puede aplicarse estrictamente, puesto que los seres
vivos no pueden considerarse sistemas cerrados. Cuando se considera a los seres vivos como
sistemas abiertos, es necesario tener en cuenta el intercambio de materia con el ambiente.
Esta consideracién es la base de la Termodindmica del no-equilibrio, de la cual daremos una
breve introduccion a continuacion.
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TERMODINAMICA DEL NO-EQUILIBRIO

La aplicacion de las leyes clasicas de la Termodinamica a los procesos bioenergéticos
no explica completamente los procesos naturales. La Termodinamica clasica analiza la
interconversién de energia para sistemas en equilibrio, permitiendo deducir la direccion de
los cambios en funcion del signo para la variacion en la energia libre de Gibbs (AG). La
segunda ley de la Termodindmica indica que seran espontaneos aquellos cambios que
tiendan a producir un mayor grado de desorden. Sin embargo, los sistemas vivos se
caracterizan por un alto grado de organizacién que se verifica en el espacio y en el tiempo. A
medida que los sistemas vivos crecen y se desarrollan, se utiliza energia externa para la
formacion de estructuras organizadas que permitan la reproduccion y la supervivencia. El
mantenimiento de este grado de organizacidon requiere de un cierto nimero de reacciones
metabolicas y procesos de transporte de metabolitos que controlan la velocidad y los tiempos
de los procesos vitales. Este transporte de metabolitos hace que los sistemas vivos deban ser
considerados como sistemas abiertos, de manera que muchos procesos biolégicos ocurren en
general en condiciones de no-equilibrio.

La formulacién matematica y conceptual de la Termodindmica del No-Equilibrio (TNE)
fue inicialmente desarrollada por Onsager'? y Schrodinger, y finalmente elaborada por
Prigogine!>. La base de la descripcién de la TNE se encuentra en las leyes fenomenoldgicas,
que describen los procesos irreversibles como proporcionalidades. Ejemplos de estas leyes
son la Ley de Ohm (conduccién eléctrica), la Ley de Fick (difusion quimica) y la Ley de
Fourier (conduccion de calor). Estas leyes relacionan el grado de desequilibrio de un sistema
(D) con el flujo, mediante un coeficiente de proporcionalidad (L) denominado coeficiente
fenomenoldgico:

J=-LD (9.12)

Para la Ley de Ohm, por ejemplo, el grado de desequilibrio viene dado por una caida de
potencial (D = voltaje), lo que produce un flujo de electrones (J = corriente eléctrica). Para
la conduccién del calor, el grado de desequilibrio viene dado por una variaciéon en la
temperatura con la distancia (D = d7/dx), lo que produce un flujo de calor (J = Jeor)
proporcional a ese desequilibrio. Para el caso de una reaccion quimica, el grado de
desequilibrio viene dado por una variacion finita en la energia libre de Gibbs (D = AG), es
decir, condiciones de no-equilibrio. En todos los casos, el signo negativo de la ecuacién
(9.12) indica que el flujo tendra una direccién opuesta al desequilibrio que lo provocé.

Ahora volvamos a la consideracion de la ruta glucolitica. En condiciones estandar a
298 K, la ruta glucolitica puede descomponerse en los siguientes procesos (pues G es una
funcién de estado):

Glu + 2 NADox = 2 Pyr + 2 NADred AG)0sm = ~152.89 k] mol™!
ADP + Pi = ATP + H,0 DG p05m = +36.06 kI mol™

Es decir, se producen 152.89 kJ por cada mol de glucosa metabolizado, y se requieren 36.06
k] por cada mol de ATP sintetizado. En teoria, como 159.89/36.06 = 4.4, podrian
sintetizarse 4 moles de ATP, y sin embargo sélo se sintetizan 2 moles. La eficiencia tedrica
seria:

NAG,, _ 4x36.06

100 = 90 %
[AG 159.89 0

glicolisis

Sin embargo, la via glucolitica produce 2 moles de ATP por cada mol de glucosa
metabolizada, por lo que la eficiencia, en las condiciones en las que estamos haciendo el
analisis, es del 45 %. La teoria clasica de la Termodinamica no puede dar explicacion a este
hecho, solo permite el calculo de las eficiencias energéticas, y en todo caso, nos indica que
no es posible sintetizar mas de 4 moles de ATP por mol de glucosa metabolizada. La teoria

12 premio Nobel de Quimica en 1968 por las leyes de reciprocidad en termodinamica de no-equilibrio
lineal.

13 premio Ndbel de Quimica en 1977 por sus contribuciones a la termodindmica del no-equilibrio,
particularmente a la teoria de las estructuras disipativas.
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clasica también nos dice que la energia no utilizada en la sintesis de ATP es disipada, pero no
nos explica qué utilidad tiene la disipacion de energia en la ruta metabdlica bajo analisis.

La Termodinamica del no-equilibrio nos ofrece una respuesta a este hecho. El flujo
asociado a la via glucolitica (Jgycoiitica) PUede definirse como el nimero de moles de glucosa
consumidos por unidad de tiempo, mientras que el flujo asociado a la produccién de ATP
(Jate) puede definirse en términos similares. Es obvio que el proceso de metabolizacidon de la
glucosa estd acoplado con la sintesis del ATP, por lo que ambos flujos se encuentran
relacionados a través del coeficiente estequiométrico n, que representa el nimero de moles
de ATP que se forman por mol de glucosa metabolizada:

Jp =NJ (9.13)

glucolitica

El flujo glucolitico esta directamente relacionado, de acuerdo con la ley fenomenoldgica, con
el grado de desequilibrio producido por la variacién en la energia libre de Gibbs, es decir:
J

-LAG (9.14)

glicolitico = neto
donde AGpeto = AGgjicolisis + N AGarp €s la cantidad de energia disipada como calor en la via
glucolitica. Finalmente, sustituyendo en las ecuaciones anteriores obtenemos una expresion
que nos relaciona el flujo para la produccidon de ATP en funcidn de la energia disipada:

Jup = NLAG -n’LAG,, (9.15)

glicolisis

El éxito de la via glucolitica estara asociado a la rapidez con la que se puede obtener ATP a
partir de la metabolizacién de la glucosa, es decir:

Dure g = a6

d n glicolisis

DGy yeqise = 2N DGy

-2nLAG,,

glicolisis

n= AGglicolisis
2 A(;ATP

152.89

n=s————=
2(36.06)

(9.16)

Este analisis indica que la sintesis de 2 moles de ATP es el mejor compromiso entre el éxito
de la ruta glucolitica para que se produzca, y la produccion de energia para el organismo.

PLEGAMIENTO DE PROTEINAS

Uno de los temas mas estudiados en relacidon a las proteinas es el plegado de las
mismas. No es nuestro objetivo estudiar en detalle las causas por las cuales una cadena
lineal de aminoacidos adquiere una estructura tridimensional determinada que le confiere a
la proteina su actividad catalitica. Si vamos a estudiar este fendmeno desde el punto de vista
termodinamico, y como vamos a calcular funciones de estado, sélo estaremos interesados en
los estados inicial y final, es decir, la proteina nativa (N) y desnaturalizada (D). Desde el
punto de vista de los cambios en la entalpia, ya hemos analizado este proceso en la Unidad
4.

El nimero de posibles interacciones entre aminoacidos que conducen a la forma
nativa es muy grande. Sin embargo, es interesante notar que en el proceso de formacion
espontanea de la estructura nativa siempre se producen las mismas interacciones. El analisis
del papel que juegan determinados aminoacidos en la formacion final de la estructura nativa
es, por lo tanto, muy importante. Una de las formas en que se puede determinar cual(es)
aminoacido(s) juega(n) este papel fundamental, se recurre a los mutantes. Asi, algunos
aminodacidos son sustituidos por otros mediante técnicas moleculares, y se estudia la
estabilidad de la proteina formada mediante DSC. Cuando la proteina mutante muestre una
estabilidad similar (valores de T,, similares) a la de la proteina nativa, se podra concluir que
el aminoacido sustituido no juega un papel fundamental en la estabilidad de la estructura
nativa, y viceversa.
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AUTOENSAMBLADO DE HEBRAS DE ADN: FORMACION DE LA DOBLE HELICE

El conocimiento de las propiedades termodindmicas de los acidos nucleicos es
fundamental para el disefo de marcadores (primers) que permitan la identificacion de
enfermedades. Este hecho es particularmente vigente a partir del conocimiento completo del
genoma humano. Asimismo, también es importante conocer los equilibrios de hibridizacién
en las técnicas de PCR (Protein Chain Reaction) asi como en el desarrollo de biosensores de
ADN.

El proceso de formacion de doble hebras de ADN es espontaneo, y se produce como
autoensamblado, es decir, es altamente especifico y termodinamicamente favorable. La alta
especificidad viene dada por el reconocimiento mutuo de bases: adenina (A) se empareja
con timina (T), y guanina (G) se empareja con citosina (C).

Para el andlisis termodindmico de la formacién de la doble hebra de ADN, es
interesante buscar algunos patrones que faciliten los célculos. La aproximacién mas sencilla
seria ver si las propiedades termodindmicas para la formacion de la doble hebra dependen
del nimero de pares de bases AT y GC que se forman. Sin embargo la aplicacién de este
modelo no explica los resultados experimentales. Una segunda aproximacién es tomar en
consideracion la formacion de los pares de bases vecinos. Este modelo, conocido como Base-
Pair Nearest Neighbors (BPNN) si explica razonablemente bien los resultados experimentales.
Analicemos el mismo.

Consideremos dos cadenas de ADN complementarias, S1 y S2, que forman una doble
hebra D de acuerdo con:

S1+S20 D (9.17)

Este proceso tiene asociado un AG que dependera del estado inicial (S1 y S2 separadas) y
final (doble hebra D formada) del sistema, por tratarse de una funcién de estado. Por este
mismo motivo, podemos imaginarnos cualquier camino para la formacion de la doble hebra,
y siempre que el camino seguido implique como resultado global la reaccién (9.17), el valor
para AG sera el mismo a una temperatura dada.

Un camino conveniente considera en primer lugar un proceso de iniciaciéon en el que
se produce el acercamiento de las dos hebras de ADN a una distancia tal que las mismas
puedan interaccionar entre si; este proceso tendra asociado un AGicacsn. Finalmente, se
puede considerar un proceso mediante el que se produce la unidn (autoensamblado) de
ambas hebras a través de enlaces por puente de H para los pares de bases en consideracion
y fuerzas de London y de van der Waals entre los pares de bases vecinos. Este ultimo
proceso tendrad asociado una variacidn en la energia libre que dependerad del tipo de
interaccion que se produzca, en otras palabras, dependera del tipo de pares de bases
considerado, y que denominaremos AGyy.

AG

S1 S2 D

AGiniciacic') ............ AG
NN

De acuerdo con este esquema, se deduce que:

97



AG = AGiniciacion + Z I’liAGNN (9 ' 18)

donde AGyy representa la variacion en la energia libre de Gibbs para un dado par de bases,
gue se repiten n; veces en el oligonucleédtido. En forma similar, y por tratarse también de
funciones de estado, se llega a que:

AH = AHiniciacion + ZniAHNN

9.19
AS = Asiniciacion + ZniASNN ( )

Desde el punto de vista de las propiedades termodinamicas, el proceso de iniciacion
es desfavorable (AGincacisn > 0) pues implica una variacion negativa de entropia (ASincacion <
0) y una variacién de entalpia despreciable (AHicacisn ~ 0). Por su parte, el proceso de
apareamiento de bases son favorables (AGyy < 0) pues en el mismo se produce la formacion
de enlaces e interacciones que conducen a la estabilidad del producto formado. Al igual que
para el proceso de iniciacidn, la variacion de entropia para la formacion de los pares de bases
es negativa, pues en todos los casos implica el acercamiento (y unidn) de dos entidades para
formar una sola, disminuyendo asi los grados de libertad del sistema.

La variacion de las propiedades termodinamicas para el autoensamblado de pares de
bases ha sido calculado por Breslauer et al.'* (1986) (Tabla 9.2). Estos datos fueron
obtenidos empleando un modelo que supone que la variacion en la capacidad calorifica del
proceso es nula.

Tabla 9.2. Propiedades termodinamicas AGOyy, AHOy y ASOyy para
la formacién de dinucledtidos, calculadas a partir de medidas
experimentales llevadas a cabo en NaCl(ac) 1 M, pH 7 y 25°C

Dinucleétido AG© AH° AS©

kcal mol™? kcal mol™? cal mol?t K™?

AA/TT -7.9 -38.1 -101.3
AT/TA -6.3 -36.0 -99.7
TA/AT -3.8 -25.1 -71.5
AC/TG -5.4 -27.2 -73.2
CA/GT -7.9 -24.3 -55.0
AG/TC -6.7 -32.6 -86.9
GA/CT -6.7 -23.4 -56.0
CG/GC -15.1 -49.8 -116.4
GC/CG -13.0 -46.4 -112.1
CC/GG -13.0 -46.0 -110.7
iniciacion (sin GC) +25.1 0 -84.1
iniciacién (con GC) +20.9 0 -70.3

Determinacion experimental de las propiedades termodindmicas

Supongamos que estamos trabajando con una solucidon que contiene dos hebras
complementarias de ADN (ver ecuacion 9.1), S1 y S2, con una concentracién total C. El
balance de masas indica que:

[S1]+[S2]=C

[s]=[52]=(1-)% (9.20)

[D]:a%

4 Breslauer et al. Proc. Natl. Acad. Sci. U.S.A. 83 (1986) 3746.
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donde a es la fraccién de doble hebra D formada. La expresién de la constante de equilibrio a
una temperatura dada es:

__[P]
[S1]S2]
o

K = 2z __=-_1

2
(1-a) [CT (1-a) C

(9.21)

2

La temperatura de transicion (T,,) se define como la temperatura a la cual a = 2. Por lo
tanto, sustituyendo en la expresidn para la constante de equilibrio:

K(T,) =

1/2 2 _4
—=— 9.22
’C C ( )

(1-1/2)

Esta constante de equilibrio a T, se relaciona con las propiedades termodinamicas a la
misma temperatura de acuerdo con las siguientes relaciones:

4
AG; =-RT_In[K(T,)]=-RT, In(EJ (9.23)
AG, =AH, -TAS.
Igualando ambas expresiones:
-RT, In[%} =AH, -TAS, (9.24)
de donde se deduce que:
AH7
Tp= ——2——
" ASy. — Rln (%)
(9.25)
o en forma mas conveniente:
1 AS R 4
L= () (9.26)
Tm  AHrt, AHr, C

Por lo tanto, a partir del grafico de van't Hoff de (1/T) en funciéon de In(4/C) pueden
obtenerse los valores de AHt, y ASy, de la pendiente y de la ordenada en el origen,
respectivamente. Notese que en la deduccion de esta ecuacidén, no se ha considerado la
dependencia de las propiedades termodinamicas H y S con la temperatura, es decir, se ha
supuesto que AC, = 0. De hecho, esta suposicién no es correcta, y los valores calculados
difieren en promedio un 5% con los determinados experimentalmente.

Compensacion entdlpica-entropica

El proceso de formacion de una doble hebra de ADN estd asociado a un cambio
negativo de entropia, por lo que el proceso, para que se de espontaneamente, necesita de
una fuerte compensacion entdlpica. Cuanto mayor sea el nimero de bases involucradas en el
oligonucleétido, mas desfavorable serd el proceso de autoensamblado desde el punto de
vista entrdpico, y mayor serd la compensacién entalpica necesaria para que el proceso se
produzca. De hecho, existe una proporcionalidad aproximadamente directa entre los cambios
de entalpia y los cambios de entropia para el proceso de autoensamblado.
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ANEXO

TABLAS DE PROPIEDADES TERMODINAMICAS
TRANSFORMADAS

Las siguientes Tablas fueron confeccionadas en base a trabajos publicados por R.A. Alberty
entre los afos 2000 y 2005.

Fuente de datos:

L R.A. Alberty. Biochem. Educ. 28 (2000) 12

2 R.A. Alberty. Biophys. Chem. 104 (2003) 327.

3R.A. Alberty. J. Phys. Chem. B 107 (2003) 12324.
*R.A. Alberty. J. Chem. Thermodynamics 36 (2004) 593.
5 R.A. Alberty. Biochemistry 43 (2004) 9840.

6 R.A. Alberty. Biophys. Chem. 111 (2004) 115.

7 R.A. Alberty. Biophys. Chem. 109 (2004) 73.

8 R.A. Alberty. J. Phys. Chem. B 109 (2005) en prensa.
9 R.A. Alberty. J. Phys. Chem. B 109 (2005) 2021.

10 R.A. Alberty. Arch. Biochem. Biophys. 435 (2005) 363.
11 R.A. Alberty. Biophys. Chem. 114 (2005) 115.
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Tabla 1. Energia libre de Gibbs de formacion estandar y entalpias de formacion estandar
transformadas para diferentes sustancias a 25°C, pH = 7, pMg = 3, a distintos valores de

fuerza idnica.

AGRs ./ kI molt

298,m

AHR -/ kI mol?

298,m

Sustancia I=0 I=0.25 I=0 I=0.25
Acetaldeido 20.83 24.06 -212.23 -213.87
Acetato -249.44 -247.82 -486.01 -486.83
Acetona 80.03 84.89 -221.71 -224.17
Acetil-CoA 1219.67 1233.09

cis-Aconitato -797.26 -802.12

Adenosina 324.93 335.46 -621.31 -626.66
Adenina 513.18 517.27 129.47 127.41
ADP -1413.24 -1409.00 -2632.41
L-Alanina -91.31 -85.64

Amoniaco 80.52 82.94 -132.22 -133.45
AMP -546.38 -539.17 -1633.49 -1638.19
Arabinosa -342.67 -334.57 -1043.79 -1047.89
L-Asparagina -206.28 -199.80 -799.09 -769.37
L-Aspartato -456.15 -452.10 -943..41 -945.46
ATP -2276.88 -2276.77 -3614.23 -3616.92
1,3-bisfosfoglicerato -2202.06 -2207.30

1-Butanal 189.79 196.26

n-Butanol 227.72 235.82

Butirato -72.94 -68.08

Citrato -963.46 -966.23 -1515.78 -1513.66
COy(9g) -394.36 -394.36 -393.50 -393.50
CO,(total en -547.33 -547.10 -693.43 -692.86
solucion)(TotCO5)

CoA 1278.60 1291.56

CoAglutation 1850.51 1872.37

CO(ac) -119.90 -119.90 -120.96 -120.96
CO(g) -137.17 -137.17 -110.53 -110.53
Creatina 100.41 107.69

Creatinina 256.55 262.22

L-Cisteina -59.23 -53.65

L-Cistina -187.03 -177.32

Citocrome c ox 0 -7.29

Citocrome c red -24.54 -27.75

5-Dehidro-D-fructosa -481.34 -473.24

Dihidroxiacetona -212.60 -206.94

Dihidroxiacetona fosfato -1116.27 -1113.99

Etanol 58.10 62.96 -288.30 -290.76
Etil acetato -18.00 -11.52 -482.00 -485.28
FAD ox 1238.65 1260.51

FAD red 1279.68 1303.16

L-Fenilalanina 232.42 241.33

Ferredoxina ox 0 -0.81

Ferredoxina red 38.07 38.07

FMN ox 759.17 771.32

FMN red 800.20 813.97

Formiato -311.04 -311.04 -425.55 -425.55
Fosfato (inorganico) -1058.56 -1059.49 -1301.24 -1299.36
Fosfoenolpiruvato -1185.46 -1189.73

2-fosfoglicerato -1340.72 -1341.79

3-fosfoglicerato -1346.38 -1347.73

Fructosa-1,6-bisfosfato -2205.30 -2208.35

Fructosa -436.03 -426.32 -1259.38 -1264.31
Fructosa 6-fosfato -1321.71 -1315.74
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Tabla 1. Continuacion

AGg ./ KI mol™ AHg ./ kI mol™

Sustancia I=0 I1=0.25 I=0 I1=0.25
Fumarato -521.96 -523.58 -777.38 -776.57
Galactosa 1-fosfato -1317.50 -1311.60

Galactosa -429.45 -419.74 -1255.20 -1260.13
D-Glucono-1,5-lactona-6- -1391.71 -1387.25

fosfato

D-Glucono-1,5-lactona -498.28 -500.26

Glucosa 6-fosfato -1325.00 -1318.92 -2276.06 -2279.30
Glucosa 1-fosfato -1318.03 -1311.89

Glucosa -436.42 -426.71 -1262.19 -1267.12
L-Glutamato -377.82 -372.16 -979.89 -982.76
L-Glutamina -128.46 -120.36 -805.00 -809.10
Glutationa red 625.56 636.09

Glutationa ox 1198.69 1219.74

Gliceraldehido -247.39 -241.73

Gliceraldehido-3-fosfato -1088.94 -1088.04

Glicerol -177.83 -171.35 -676.5 -679.83
Glicerol 3-fosfato -1080.22 -1077.14

L-Glicina -180.13 -176.08 -523.00 -525.05
Glicolato -411.08 -409.46

Glicilglicina -200.55 -194.07 -734.25 -737.53
Glioxilato -428.64 -428.64

H,(ac) 97.51 99.13 -4.20 -5.02
H,(g) 79.91 81.53 0 0
H,0 -157.28 -155.66 -285.83 -286.65
R-2-Hidroxiglutarato -595.47 -593.85

B-Hidroxipropionato -318.62 -315.38

Hipoxantina 249.33 252.56

Indol 503.49 509.16 97.50 94.63
Isocitrato -956.82 -959.58

L-Isoleucina 175.53 186.06

Lactato -316.94 -313.70 -686.64 -688.28
Lactosa -688.29 -670.48 -2233.08 -2242.11
L-Leucina 167.18 177.71 -643.37 -648.71
L-Lixosa -349.58 -341.48

L-Malato -682.83 -682.83

Maltosa -695.65 -677.84 -2238.06 -2247.09
D-Manitol-1-fosfato -1274.68 -1267.09

D-Manitol -383.22 -371.89

Manosa -431.51 -421.80 -1258.66 -1263.59
Metano 109.11 112.34 -74.81 -76.45
Metanol 335.14 338.37 -245.93 -247.57
L-Metionina -63.40 -54.49

Metilamina 199.88 203.93 -124.93 -126.98
N,(ac) 18.07 18.07 -10.54 -10.54
N»(g) 0 0 0 0
NAD ox 1038.86 1059.11 0 -10.26
NADP ox 998.91 1011.86 0 -6.57
NADP red 1064.85 1072.95 -29.18 -33.28
NAD red 1101.47 1120.09 -31.94 -41.38
0O,(ac) 16.4 16.4 -11.70 -11.70
0,(9) 0 0 0 0
Oxalato -673.90 -677.14

Oxalacetato -713.37 -714.99
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Tabla 1. Continuacion

NG,/ kI mol™ AHg ./ K3 mol™
Sustancia I=0 I=0.25 I=0 I1=0.25
Oxalsuccinato -979.06 -979.06
Oxalil-CoA 776.65 781.50
2-Oxoglutarato -633.59 -633.59
3-Oxolactosa -643.88 -626.07
3-Oxopropanoato -356.08 -354.46
Palmitato 979.25 1003.54
Peréxido de Hidrégeno -54.12 -52.50 -191.17 -191.99
2-Propanol 134.43 140.90 -330.83 -334.11
n-Propanol 143.84 150.32
Pirofosfato -1937.66 -1943.35 -2295.04 -2291.57
Piruvato -352.40 -350.78 -596.22 -597.04
Retinal 1118.78 1141.45
Retinol 1170.77 1195.06
Ribitol -296.66 -287.75
Ribosa -339.23 -331.13 -1034.00 -1038.10
Ribose 5-fosfato -1223.95 -1219.22 -2037.77 -2042.43
Ribulosa -336.38 -328.28 -1023.02 -1027.12
L-Serina -231.18 -225.51
D-Sorbitol 6-fosfato -1272.01 -1264.42
D-Sorbitol -388.92 -377.58
L-Sorbosa -432.47 -422.76 -1263.30 -1268.23
Succinil-CoA 945.32 946.99
Succinato -530.62 -530.62 -908.69 -908.70
Sacarosa -685.66 -667.85 -2199.87 -2208.90
Tioredoxina ox 0 0
Tioredoxina red 54.03 55.65
L-Treonina -169.28 -161.99
L-Triptofano 366.88 376.59 -405.20 -410.13
L-Tirosina 68.82 77.73
Ubiquinona ox 3596.07 3668.94
Ubiquinona red 3586.16 3660.65
Urato -206.10 -204.45
Urea -42.97 -39.73 -317.65 -319.29
L-Valina 80.87 89.78 -611.99 -616.50
Xilitol -299.48 -289.77
Xilosa -350.93 -342.83 -1045.94 -1050.04
D-Xilulosa -346.59 -338.49 -1029.65 -1033.75
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Unidad 10
CINETICA QUIMICA

La Cinética es el area de la Fisicoquimica que estudia las velocidades de las
reacciones quimicas. Las mismas pueden ser descriptas por ecuaciones
diferenciales que relacionan el cambio de las concentraciones con el
tiempo. A su vez, las leyes cinéticas pueden ser descriptas por ecuaciones
experimentales. La comparacion de ambas ecuaciones permite distinguir si
una reaccion quimica procede por un mecanismo simple o complejo.

DEFINICIONES

Cuando un cierto reactivo se convierte en producto, la velocidad de reaccion es la
misma para ambos, es decir, la velocidad de desaparicion del reactivo es igual a la velocidad
de formacién del producto.

Los cambio que se producen en las concentraciones de los reactivos y de los
productos pueden observarse claramente en un grafico de concentracion vs. tiempo:

Concentracién

/ reactivo

tiempo

A medida que transcurre el tiempo, la velocidad de cambio de las concentraciones,
correspondientes a las pendientes en cada punto, es diferente. Mas aun, se observa que la
velocidad con la que cambian las concentraciones va disminuyendo a medida que transcurre
la reaccién. A tiempo t = 0, la velocidad de la reaccién se denomina velocidad inicial, v,, y
corresponde a la pendiente en dicho punto.

Podemos concluir entonces que la velocidad de una reaccidn es diferente a lo largo
de la misma, y va disminuyendo progresivamente en la medida que la reaccién avanza.

Velocidad de reaccion
En la discusidn previa, esta implicita la definicion de velocidad de reaccion:

d
, 2 dl]
dt
Pero esta definicidon aun no estd completa. Como la velocidad de reaccién es independiente
de si la concentracion involucrada corresponde a un reactivo (R) o a un producto (P), se
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considera, por definicion, que la velocidad de reaccion es una cantidad positiva de manera
que, si se trata de un reactivo, la definicion sera:

- _dR]
dt
y si es un producto:

d[P]
dt

vV=+

Finalmente, para completar la definicién, es necesario normalizar los valores a una base
molar, considerando los coeficientes estequiométricos de la reaccién considerada. Con esta
ultima consideracion:

_10R] 14dP)
v, dt v, dt (10.1)

donde vg Y vp son los coeficientes estequiométricos del reactivo y del producto considerados,
respectivamente.
En resumen, si tenemos una reaccion quimica del tipo general:

aA+bB - cC+dD
la velocidad de reaccién, v, puede escribirse como:

__1d[A]_ _1d[B] _1d[C]_1d[D]

= = 10.2
a dt b dt ¢ dt d dt (10.2)

Ley de velocidad, constante de velocidad y érden de reaccion
Experimentalmente se encuentra que las velocidades de reaccién son proporcionales
a las concentraciones de reactivos elevadas a un cierto nimero:

v O[AT[BF

Para establecer la igualdad, introducimos el factor de proporcionalidad k, denominado
constante de velocidad:

v = k[A]'[BT (10.3)

La ecuacion (10.3) se denomina ley de velocidad.

Los exponentes a y B se denominan drdenes, en el caso particula de a, es el orden
respecto a A, y B es el orden respecto a B. Estos numeros pueden ser enteros o
fraccionarios, y no necesariamente coinciden con los coeficientes estequiométricos, sino que
deben ser determinados experimentalmente. Para la reaccion global, se define el orden
global de reaccion, dado por la suma de todos los drdenes; para el caso particular analizado,
el orden global es a + B.

Algunas reacciones complejas poseen leyes cinéticas complicadas. Por ejemplo, para
la formacién de HBr a partir de Br, e H,, la ley cinética experimental es:

_ k,[H,1[Br, 2
" [Br,] +k,[HBr]

y en este caso no se puede definir un orden global.

Las unidades para la constante cinética varian segun el orden de la reacciéon. En
todos los casos las unidades para la velocidad es mol L-1, por lo que las unidades para las
constantes son:

orden 0: [k] = mol L tiempo'?

orden 1: [k] = tiempo™
orden 2: [k] = mol? L tiempo'?
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CLASIFICACION DE LAS REACCIONES DE ACUERDO CON SU CINETICA

Reacciones elementales

Una reaccion elemental es aquella que ocurre en una Unica etapa, sin que pueda
determinarse experimentalmente un intermediario. Cabe aclarar que la aplicacién de esta
definicion esta sujeta a los desarrollos tecnoldgicos que permitan la deteccidon de un eventual
intermediario. Por ejemplo, la reaccion:

Hx(g9) +1.(g) - 2HI(9)

fue considerada por mucho tiempo como elemental. Sin embargo, la deteccion de los
intermediarios atémicos H e I indicé que la reaccion procede de acuerdo con la siguiente
sucesion de reacciones.

I, & 21
I+H, - HI+H
H+I, - HI +1

Ahora, cada una de las etapas es considerada como una reaccion elemental.

Para cada reaccion elemental es posible definir una ley de velocidad, con la
particularidad que en este caso, es decir, solamente para reacciones elementales, el orden
para cada reactivo coincide con su coeficiente estequiométrico. Como consecuencia de esto,
para las reacciones elementales se define la molecularidad, que es el nimero de especies
involucradas en la reaccidon, y que por lo tanto, coincide con la suma de los numeros
estequiométricos. Entonces, para reacciones del tipo:

A - Productos
A + B- Productos
A + B + C - Productos

las molecularidades valen 1, 2 y 3, respectivamente, y las reacciones elementales
correspondientes se denominan monomolecular, bimolecular y trimolecular.

Reacciones compuestas

Las reacciones compuestas son aquellas que involucran mas de una reaccién
elemental. Para estas reacciones el término molecularidad no tiene significado. Las
reacciones compuestas se producen a través de una sucesion de reacciones elementales que,
en conjunto, constituyen el mecanismo de la reacciéon. Cada una de estas etapas tiene
asociada una velocidad v; y una constante de velocidad k;.

Reacciones en cadena

Algunas reacciones complejas poseen mecanismos de reaccién en los cuales se
consume un intermediario en una etapa y se genera luego en otra etapa. Esto hace que la
reaccion proceda a través de ciclos sucesivos hasta el consumo de los reactivos, de acuerdo
con el siguiente esquema general:

|

Reactivos - Intermediarios -~ Productos

~ 7

Un ejemplo de estas reacciones son aquellas que involucran radicales libres, y que estan
relacionados con los procesos de formacion de ateromas, de dafio celular y de
envejecimiento.
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METODOS DE ANALISIS CINETICO DE DATOS EXPERIMENTALES

Un analisis cinético consiste en la determinacion de la constante cinética y de los
ordenes de reacciéon, pues para una dada reaccidbn quimica estos valores, llamados
colectivamente parametros cinéticos, son constantes para cada condicidn experimental
(fuerza idnica, temperatura, constante dieléctrica del solvente, etc.).

Existen varios métodos de analisis cinético de datos. En general, estos datos seran
valores de concentracién en funcién del tiempo o medidas de velocidad en funcién de la
concentracion. Dependiendo del tipo de datos y del grado de avance de la reaccion, sera el
método de analisis a aplicar.

Método diferencial

Este método también se conoce como método de las velocidades iniciales, y
encuentra una extendida aplicacion en cinética enzimatica. Para aplicar este método de
analisis, se miden las velocidades iniciales a diferentes concentraciones iniciales de los
reactivos, de manera que para cada corrida experimental se verifica que (en el caso de un
Unico reactivo):

v, =k[A] (10.4)

donde [A], es la concentracion inicial del reactivo A. Tomando los logaritmos a la ecuacién
(10.4):

logv, =logk +alog[A], (10.5)

y graficando log v, vs. log [A],, se obtiene el valor de a de la pendiente y k de la ordenada
en el origen.

Método integral

Este método se basa en la integracién de las leyes de velocidad expresadas en forma
diferencial. Para una reaccion del tipo A - Productos, la ley de velocidad en forma diferencial
es:

_d[A]
dt

= k[AT" (10.6)

gue es una ecuacion diferencial a variables separables. Entonces, separando variables:

_d[A]
[AT

= kdt (10.7)

se obtiene una ecuacidn que se puede integrar en la medida que se conozca el valor de a. En
primer lugar, vamos a ver las ecuaciones que se obtienen para los diferentes valores de a, y
luego veremos como se aplica el método de analisis integral.

Reaccidon de orden 0
La ecuacion (10.7) paraa = 0 es:

—d[A] = kdt

Integraremos esta ecuacion suponiendo que at = 0, [A] = [A]l,, Y at = t, [A] = [Al:

[Al t
j -d[A] =k j dt
[Al, 0
[A], =[A], —kt (10.8)

La ecuacion (10.8) indica que el grafico ([A]l,-[A]:) Vvs. t es una recta que pasa por el origen
cuya pendiente vale k.
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Reaccidn de orden 1
La ecuacion (10.7) para a = 1 toma la forma:

_AIAT e
[A]
[Al d[A] t
- =k [dt
S w7
[A]
Nt =kt 10.9
n (Al ( )
[A], = [A], exp(-kt) (10.10)

La ecuacidn (10.9) indica que un grafico de In([A],/[Al:) vs. t es una recta que pasa por el
origen y cuya pendiente vale k.

Reaccidén de orden 2
La ecuacion (10.7) para a = 2 es:

_d[A]
[AT
J [AT

=kdt

=kjdt
)

[Al,
— - = kt (10.11)

La ecuacién (10.11) indica que un grafico de (1/[A]; - 1/[A],) vs. t es una recta que pasa por
el origen y cuya pendiente vale k.

Las ecuaciones (10.8), (10.9) y (10.11) se llaman leyes integradas de velocidad para
orden 0, 1 y 2, respectivamente. A su vez estas ecuaciones indican que, dependiendo del
orden, los datos experimentales de concentracidn vs. tiempo deben ser modificados en forma
diferente para obtener los valores de k. Entonces, écdmo se aplica el método integral? La
aplicacién de este método supone el conocimiento previo de a, lo cual no es lo usual, por el
contrario, es de interés su calculo. Por ello, a partir de una tabla de datos de concentracién
vs. tiempo, se realizan las transformaciones matematicas adecuadas y se ve cual de las
ecuaciones mejor se ajusta a los datos experimentales.

Las expresiones obtenidas por el método integral pueden modificarse considerando
que en todo momento, la concentracién de A puede expresarse como:

[Al=[Alo-Xt (10.12)
donde xt es la fraccion de A que reacciond. Sustituyendo la ecuacion (10.12) en las leyes

integradas de velocidad obtenidas [ecuaciones (10.8), (10.9) y (10.11)], obtenemos las
leyes integradas de velocidad pero expresadas en funcidn de la fraccién que reacciond:

a-0 %, =kt (10.13)

a=1 In—Ak  _ ¢ (10.14)
[A]o - X

a=2 B (10.15)

[Al, -x. [AL

Como x; puede relacionarse con la cantidad de producto formado a través de la
estequiometria de la reaccion, estas ecuaciones resultan Utiles cuando es mas facil medir la
cantidad de producto formado que la de reactivo remanente.
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Método del aislamiento

En los métodos de analisis de datos estudiados anteriormente hemos supuesto que la
reaccion quimica implicaba un Unico reactivo. Cuando existe mas de un reactivo, las
ecuaciones son mas complicadas. Consideremos la reaccién:

A + B - Productos

La ley de velocidad correspondiente es:
v = k[A]°[B]? (10.16)

Una forma sencilla para determinar los parametros cinéticos es aplicar el método del
aislamiento, que consiste en llevar a cabo el estudio con la concentracién de uno de los
reactivos mucho mayor que la del otro, de manera que pueda considerarse que la misma no
cambia en el transcurso de la reaccion. Si por ejemplo la [A] >> [B], la ecuacién (10.16)
puede escribirse como:

v = K'[B]P (10.17)

donde k' = k[A]* es una pseudo-constante de velocidad. Si esto se cumple, podremos aplicar
tanto el método diferencial como el integral para obtener el valor de B. Posteriormente, se
lleva a cabo el mismo procedimiento pero esta vez haciendo que [B] >> [A] para obtener a.

Método de la vida media

Para una reaccién dada, la vida media (t2) de un reactivo se define como el tiempo
necesario para que su concentracion sea la mitald (¥2) de su valor inicial. Es decir, cuando t
= t'2, [A]e = [Alo/2.

Se puede introducir esta definicidn en las ecuaciones integradas de velocidad, para
obtener expresiones para t¥ en funcion del orden del reactivo:

a=0  [A] =[A], -kt

A
%=[A]O—kt1/2 =t,,=

_[A] (10.18)

o

2k

(Al _ e

[AL
AL 2 (10.19)

AL 2 e T e T

a=1 In

10.20
2 1 1 ( )

ﬁ‘ 1/2 :t1/2:7k[A]o

Por lo tanto, t'2 es independiente de [A], para a = 1, es directamente proporcional a [Al,
para a = 0, e inversamente proporcional a [A], para a = 2. Graficamente, la dependencia
entre t¥2 y [A], es la que se muestra a continuacion:
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a=2

(Al

o

Es decir que conociendo el comportamiento de t'2 en funcidon de [A],, puede deducirse el
valor del orden para el reactivo. Este analisis es importante para conocer el comportamiento
de los contaminantes. Aquellos contaminantes cuya ley cinética para la descomposicidon sea
de orden 0 seran mas persistentes cuanto mayor sea su concentracidn inicial. Cuando el
orden vale 1, la persistencia serd independiente de la concentracién inicial. Finalmente, el
contaminante “ideal” es aquel que se descompone siguiendo una cinética de orden 2, de
manera que cuanto mayor sea su concentracién inicial, mayor serd su efecto y mas
rapidamente se descompondra.

REACCIONES COMPUESTAS

Son aquellas reacciones que involucran mas de una reaccion elemental, y se dice que
ocurren a través de un mecanismo complejo. Las evidencias de que una reaccidn es de este
tipo son principalmente dos:

« Laley de velocidad no se corresponde con su estequiometria.
« La existencia, experimentalmente determinada, de intermediarios.

Existen muchos tipos de mecanismos complejos, lo que da lugar a una clasificacién de los
mismos.

Reacciones en paralelo
También denominadas reacciones simultaneas. Se trata de un reactivo que da lugar
a dos productos diferentes a través de dos reacciones diferentes:

A Y
A Z

En algunos casos existe competencia:

A+B- Y
A+C- Z

donde B y C compiten entre ellos por el reactivo A.
Reacciones opuestas
Son aquellas reacciones que ocurren tanto en el sentido directo como en el inverso:

A+B o Z

Reacciones consecutivas
Son reacciones del tipo:

A XY - Z
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Reacciones con refroalimentacion (feedback)
Cuando una sustancia que se forma en alguna de las etapas del mecanismo afecta la
velocidad del paso previo, se produce una retroalimentacion en el mecanismo:

A XY o Z

t |

El tipo de retroalimentacion puede ser positivo 6 negativo, si el intermediario Y cataliza o
inhibe la reaccién anterior.

LEYES DE VELOCIDAD PARA MECANISMOS COMPUESTOS

A continuacion deduciremos las leyes de velocidad para los diferentes mecanismos
compuestos. En general se obtienen expresiones matematicas complicadas, y no es facil
obtener relaciones lineales que permitan obtener los parametros cinéticos, por lo que
usualmente se recurre a ajustes no lineales que deben hacerse por computadora.

Sin embargo, muchas de las leyes cinéticas pueden simplificarse si se conocen las
relaciones entre las constantes cinéticas involucradas, de manera que pueden ser llevadas a
los casos mas simples vistos al comienzo de esta Unidad.

En primer lugar obtendremos las leyes cinéticas exactas, para luego estudiar de qué
forma se pueden llevar a cabo simplificaciones de las mismas. Cabe aclarar que cada etapa
del mecanismo considerado corresponde a una reaccion elemental, por lo que los dérdenes
involucrados coinciden con los coeficientes estequiométricos.

Reacciones en paralelo
ADMO-Y

ADOMO- Z

La velocidad de desaparicion de A puede escribirse como:

- d(g’t*] =k, [A] + K, [A]

- d(gﬁ] = (K, +K,)[A]

:j]] - d[[AA]] = (k, + kZ)I dt
In [[’Z}t = (K, +k,)t

[A] = [A], exp[-(k, +k;)t]

Se puede plantear también la velocidad de aparicion de Y:

dy] _
e k,[A]

y sustituyendo por la expresion para [A]; previamente obtenida:

dry]
dt

=k, [A], exp[—(k, +k,)t]

Separando variables e integrando:
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Yl t

[ dIY1=K,[A], [ expl~(k, +k,)tldt

_ ki[AL
Y3 = k, +k,

{1 -exp[-(k, +k,)t]}

Notese que en la integracién, hemos considerado que a t = 0, [Y] = 0 pues se trata de un
producto.

Haciendo un razonamiento analogo para Z:

_ k,[A],

K, +k, {1 - exp[-(k; +k,) t]}

(2]

Graficamente, la variacion de las concentraciones con el tiempo es la que se muestra a
continuacion. En el grafico se muestra el caso particular k; > k,, y en consecuencia, la
cantidad de Y que se forma es mayor que la de Z, pues la reaccion de formacion de Y es mas
rapida.

4

Concentracion

tiempo

Es posible conocer los valores de k; y k, si se puede medir las concentraciones de Y y
de Z con el tiempo. Haciendo el cociente entre las expresiones para [Y]; y [Z]; obtenemos:

YL _ky
[z, k,

Reacciones opuestas
Consideremos una reaccién opuesta, para la cual la velocidad directa es k; y la

velocidad inversa es k_;:
ki

A B

k1

La velocidad de desaparicion de A puede escribirse como:

_dIA] _ _
at - <lAl=k,[B]

En todo momento, podemos expresar las concentraciones en funcién de x;, la fraccién de A
convertida en B:

[Ale=[Alo-X:
[Ble=x;

_dIA] _ dx,

Teniendo en cuenta que:
dt dt

Y sustituyendo en la expresion de la ley de velocidad:
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dx
T = RAL = x) ko,

La reaccidon considerada alcanzara el equilibrio para una cierta composicion de A y B. Cuando
esto suceda, las velocidades de formacién de A y de B seran iguales, y por lo tanto, en el
equilibrio se cumplirad que:

dx,
—_t = O
dt

Ki([AL = Xeq) = KiXeq

donde x; corresponde a Xeq.

A partir de esta expresion de equilibrio, se puede obtener [A],:

k
[A]l, = k—‘lxeq + X
1

y sustituyendo en la expresion de la ley cinética obtenemos finalmente:

dx
at =(ky +k;)(Xeq = %)
Separando variables e integrando:
T44l9i47=(k1+kﬂ)jdt
0 (Xeq - X) 0

X
|nﬁ = (kl + k,l)t
eq t

Es decir que graficando In[Xeq/(Xeq-Xt)] Vs. t se obtiene (k;+k.;) de la pendiente. Por otra
parte, hemos visto que en el equilibrio se cumple que:

kl([A]o - Xeq) = k—lxeq
y por lo tanto:

Xeq _ I:B]eq -

([AL, = %)  [Alq

K

ke
K.

la constante de equilibrio. Entonces, a partir del valor de la pendiente (suma de las
constantes cinéticas) y del conocimiento de la constante de equilibrio (cociente de las
constantes cinéticas) se tiene las dos ecuaciones necesarias para resolver las dos incdgnitas
de interés: ky y k..

Reacciones consecutivas
Consideremos la siguiente reaccion consecutiva:

ADOMO-YOMRO- Z

Las velocidades de desaparicion de A y de aparicion de Y y Z se pueden expresar como:
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_d[A]

=k, [A]
dt
dryl _ B
dt k,[A]-Kk,[Y]
dz] _
e K, [Y]

La primera ecuacion tiene una solucion sencilla que ya hemos visto [ecuacion (10.9)]:
[A]; = [A], exp(-k,t)
y sustituyendo en la ecuacion para la formacion de Y obtenemos:

L = kAL, exp(-k,t) KoL)

que es una ecuacion diferencial que contiene a la primera derivada de [Y] y a [Y]. Empleando
los métodos habituales de resolucidon de ecuaciones diferenciales, y considerando que a t =
0, [Y] = 0 se obtiene:

_ kAL
[Y]t B kz - k1

Finalmente, para conocer la [Z]; consideraremos que en todo momento se cumple que:

[exp(-k,t) - exp(—k,t)]

[Alo=[Alc + [Y]e + [Z]:

por lo que sustituyendo por las expresiones obtenidas para [Y]: y [A]; se obtiene:

[Z]; = [A] {1 + ki exp(k,t) —k, eXp(_klt)}

kz _kl

En el siguiente grafico se observa la variacion de las concentraciones con el tiempo cuando
k1 = kz

| IA 2

Concentracion

tiempo

Un aspecto interesante de este mecanismo es que [Y] tiene un maximo que coincide con un
punto de inflexiéon en [Z]. Como Z se forma a partir de Y, para un tiempo mayor que tmax(Y)
prevalece la desaparicion de Y, y por lo tanto se incrementa la velocidad con la que se forma
Z, de ahi la aparicién del punto de inflexion para Z.

El valor de ts(Y) puede obtenerse anulando la primera derivada para [Y]:

dry] - _ k1[A]o[k1 exp(_kltmax(Y)) B kz exp(_thmax(Y))] -

0
dt k, -k,
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Igualdad que se cumple cuando:
kl exp(_kltmax(Y)) = kZ exp(_kztmax(Y))
De donde se deduce que:

1 k
tma>< =———In-=2
o kz - kl k1

Usualmente al valor de tms(Y) se le denomina tiempo de induccion de la reaccion.

Simplificaciones de las leyes cinélicas de reacciones compuestas

El caso de una reaccién consecutiva permite estudiar el efecto de las simplificaciones
en las leyes cinéticas de reacciones compuestas. Veamos qué ocurre con las leyes cinéticas
cuando consideramos algunos casos extremos.

Caso i) k; >> k,

La interpretacion cinética de este caso es que la velocidad con que se forma Y es
mucho mayor que la velocidad a la cual desaparece Y, por lo que se produce una
acumulacién de este intermediario.

Si k; >> ky, entonces exp(-kyt) >> exp(-k;t), e introduciendo estas simplificaciones
en las expresiones obtenidas para las concentraciones, obtenemos:

[Y], =[A], exp(k,t)
(2], = [AL[1 - exp(-k,t)]

En el grafico siguiente se muestra la variacidon de las concentraciones para el caso k; = 100
Ka

Concentracion

(Al \ | iz

tiempo

En el grafico se ven las principales caracteristicas de este caso: la répida desaparicidon de A,
la acumulacion de Y, y el bajo rendimiento en Z.

Caso ii) k; << ky

La interpretacion cinética de este caso es que la velocidad con que se forma Y es
mucho menor que la velocidad a la cual desaparece Y, por lo que una vez que se forma el
intermediario Y, éste desaparece inmediatamente.

Si k; << ky, entonces exp(-kyt) << exp(-k;t), e introduciendo estas simplificaciones
en las expresiones obtenidas para las concentraciones, obtenemos:

[v], = %[AJO exp(-k,t)

(2], = [AL[1 - exp(-k;t)]
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En el grafico siguiente se muestra la variacion de las concentraciones para el caso k, = 100

Ky

Concentracion

(Y]

tiempo

Vemos coémo en este caso el intermediario Y practicamente posee una concentracion

constante y casi nula, pues una vez que se forma, rapidamente se consume.

Hipétesis del Estado Estacionario

En el Udltimo caso que hemos visto, el intermediario posee una concentracién
practicamente constante a lo largo del tiempo. Esto siempre se cumple cuando un
intermediario se forma mediante una reaccién cuya velocidad es mucho menor que la
correspondiente a la reaccidon que lo consume. Si la concentracion del intermediario se
mantiene constante, esto implica, matematicamente, que su derivada primera es nula. Este
razonamiento es la base de la Hipotesis del Estado Estacionario (HEE), que es un tratamiento
matematica que suele simplificar las ecuaciones cinéticas en forma importante. Veamos

cémo se aplica la HEE para el caso de las reacciones consecutivas.

ADMDO-YOMO-Z

_dlA]
dt
diy]
dt
dz]

dt

=k, [A]
= k;[A]-k,[Y]

= k,[Y]

Si consideramos que el intermediario Y se consume mucho mas rapidamente de lo que se

forma, es posible aplicar la HEE al mismo, y por lo tanto:

y por lo tanto:

Recordando que la resolucidn para A es [A], = [A], exp(-k,t), la ecuacién para Z queda:

dIY]

dt

=k,[A]-k,[Y]=0

k,[A] = k,[Y]
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diz] _ _

dt - kz[Y] - k1[A]
diZ] _ N

dt =k, [A], exp(-k,t)

2} t

| diz1=k,[A],] exp(,t)dt
0 0

(2], = [AL[1 - exp(-k,t)]

gue es la expresion obtenida para el caso k; << k.

METODOS EXPERIMENTALES PARA REALIZAR ESTUDIOS CINETICOS

Para hacer estudios cinéticos se deben medir las concentraciones en funcion del
tiempo. En general, los métodos experimentales que se pueden emplear para medir las
concentraciones pueden clasificarse en quimicos 6 fisicos.

Los métodos quimicos incluyen la determinacion de las concentraciones a distintos
tiempos por valoracién, gravimetria, etc. En general, el procedimiento es preparar varios
sistemas idénticos y colocarlos en un bafio termostatizado; a diferentes tiempos se toma un
sistema y se analiza. Queda claro entonces que el método quimico es destructivo, pues el
sistema analizado no puede volver a utilizarse.

Los métodos fisicos consisten en la determinacion indirecta de la concentracidn
empleando una medida fisica, como la absorbancia, conductancia, presién total, volumen,
etc. Para poder emplear un método fisico, es necesario que la propiedad a medir sea aditiva
en el rango de concentraciones experimentales.

Consideremos la reaccion:

A+B - Z
Sea h el valor de la propiedad elegida para seguir la cinética de la reaccion. Como h es una
propiedad aditiva, su valor en un instante t, h;, vendra dado por la suma de todas las
contribuciones en la mezcla:
ht=hS+hA+hB+hZ

donde S representa al solvente, y A, By Z a los reactivos y el producto.

Por tratarse de propiedades aditivas, cada una de las contribuciones puede
expresarse como h; = k; [ ];, donde k; es la constante de proporcionalidad. En consecuencia:

he = hs + Ka[Al: + ks[Bl: + kz[Z]:

Si partimos de A y B, el valor inicial de la propiedad puede expresarse como:

ho, = hs + ka[Al, + ks[Blo (10.21)

A su vez, para un tiempo dado, cada [ ]; puede expresarse como [ J: = [ ]o - X, entonces, el
valor de la propiedad a un tiempo t sera:

he = hs + Ka ([Alo - %) + ks ([Blo - Xt) + kp X (10.22)

Si A es el reactivo limitante, es decir, el que se consume totalmente y provoca el fin de la
reaccion, el valor de la propiedad al final de la reaccion sera:

ho = hs + kg ([Blo- [Alo) + ke [Alo (10.23)
donde [Z]., = [A], si la relacidon estequiométrica es 1:1.
Veamos algunas diferencias entre los valores de las propiedades a distintos tiempos:

hy = hy = (kp = ka = kg) X; = cte. x;
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he, = ho = (kp = ka = kg) [A], = cte. [A],

he, = he = (kp = ka = kg) ([Alo = x¢) = cte. ([Alo = xt)

Notese que en todos los casos, el valor de la constante es el mismo. A partir de estas
diferencias podemos considerar los siguientes cocientes:

h.—h, _ X, (10.24)
h,-h, [AL

o o

h,-h, _ [A]

(10.25)
h.-h, [AL - X,

La utilidad de estos cocientes queda clara cuando se comparan las ecuaciones (10.24) y
(10.25) con las ecuaciones (10.13), (10.14) y (10.15). Vemos que es posible sustituir las
relaciones entre las propiedades aditivas en las leyes de velocidad. Para ello, se debera
medir la propiedad aditiva al comienzo (h,), en el transcurso (hy) y al finalizar la reaccion

(ho).
La ventaja de los métodos fisicos es que la cinética puede seguirse de forma

continua, por ejemplo, acoplando un registrador a un espectrofotometro, u obteniéndolos
mediante un adquisidor de datos para luego procesarlos digitalmente.

INFLUENCIA DE LA TEMPERATURA EN LA VELOCIDAD DE REACCION

La mayoria de las reacciones muestran una dependencia de su velocidad con la
temperatura descripta por la ecuacidn de Arrhenius:

k:Aexp[—:fl_j (10.26)

donde A es el factor pre-exponencial, y E, se denomina energia de activaciéon. En la Unidad
11 se dara una interpretacion fisica para estos valores.

Tomando los logaritmos naturales a la ecuacién (10.26) obtenemos:
E1l
RT

Ink =InA - (10.27)

relacion que indica que la ecuacién de Arrhenius puede comprobarse midiendo la constante
de velocidad a distintas temperaturas, y luego graficando In(k) vs. 1/T. Toda reaccion o
proceso que siga esta relacion se dice que tiene un comportamiento tipo Arrhenius, de
manera que la pendiente tiene como significado fisico su proporcionalidad con la energia de
activacion.

La ecuacion de Arrhenius suele expresarse alternativamente en forma diferencial:

Esto permite determinar la energia de activacion a cada temperatura cuando no se cumple el
comportamiento de Arrhenius.

Usualmente, los procesos que no se ajustan a un comportamiento tipo Arrhenius, si
lo hacen a la ecuacién de Kooij:

E'
k = AT™ - 10.29
exp[ RT) (10.29)

Si se toman los logaritmos naturales a esta ecuacién:
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Ink =InA+mInT - E
RT

y diferenciando respectoa T

dink :m+ E'
dT T RT?

Comparando las ecuaciones (10.30) y (10.28):

E, _m, E'
RT T RT?
E, =E'+mRT

(10.30)

(10.31)

Las ecuaciones de Kooij y la ecuacidon (10.31) indican que aquellos procesos que no siguen
un comportamiento tipo Arrhenius se debe a que tanto el factor pre-exponencial como la
energia de activaciéon dependen de la temperatura, a través de m. Este valor de m puede

obtenerse por célculos de termodinamica estadistica.
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Unidad 11

MECANISMOS DE REACCION

En esta Unidad veremos cémo una reaccion puede proceder a través de
una serie de etapas elementales, denominada mecanismo de la reaccion,
en la que se forman intermediarios que no aparecen en la mezcla final de
reaccion. Estos intermediarios suelen poseer una vida media muy corta, y
€es necesario recurrir a métodos espectroscopicos para su identificacion y
cuantificacion. Asimismo trataremos las teorias cinéticas que explican la
formacion de estos intermediarios.

En la Unidad anterior hemos visto que las reacciones compuestas pueden ser
descriptas por medio de una serie de etapas que conducen a la formacion final de productos.
En muchos casos, la composicién final de la reaccidn consiste en una mezcla de los productos
finales y de los intermediarios, pues estos suelen ser estables. Los casos que hemos
analizado corresponden a ejemplos bien definidos, que dan lugar a ecuaciones bien
conocidas. El tipo de analisis realizado en la Unidad 10 estd incluido en lo que se denomina
cinética macroscépica, que es el estudio cinético en donde lo que interesa es el
comportamiento del sistema en su globalidad, es decir, los cambios en la concentracidén de
los reactivos y de los productos.

CINETICA MICRSOCOPICA

Cuando el estudio de la cinética de una reaccidon hace énfasis en la interpretacion del
comportamiento en términos de reacciones elementales, estamos dentro de lo que se denomina
cinética microscdpica. Reservaremos este término para dar cuenta de la formacién de
intermediarios poco estables que no aparezcan en la ley cinética global.

La cinética microscopica estd relacionada, entonces, con la formulacién de los
mecanismos de reaccidon. Un mecanismo de reaccion es la sucesidon de reacciones
elementales que dan lugar finalmente a la reaccién global. Por lo tanto, un mecanismo debe
poder explicar los resultados obtenidos con la cinética macroscépica. Las principales
caracteristicas de un mecanismo de reaccion pueden resumirse en:

+ Cada etapa del mismo es una reaccién elemental. Por lo tanto, en su ley cinética el
orden coincide con su coeficiente estequiométrico.

« La suma de todas las etapas del mecanismo debe ser igual a la reaccién global.

« Cada una de las etapas del mecanismo esta caracterizada por una constante cinética
que cumple con la ecuacion de Arrhenius.

La formulacién de un mecanismo debe tomar en cuenta la existencia comprobada
experimentalmente de un intermediario, o su postulacion justificada en calculos teodricos.
Asimismo, debe tenerse en cuenta que pueden existir varios mecanismos que cumplan con
los criterios antes establecidos, por lo cual la formulacién de un mecanismo sélo podra
postularse como “una explicacion razonable” de los resultados obtenidos por la cinética
macroscoépica.

Indicios de la existencia de un mecanismo

Existen varios indicios que pueden sugerir que el proceso en estudio tiene lugar a
través de un mecanismo. Si se conoce la ley cinética obtenida experimentalmente, en la
misma se puede encontrar alguno de estos indicios. Veamos algunos ejemplos.
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El orden de la reaccion no coincide con la estequiometria. Este es el caso mas claro,
pues por definicion de reaccion elemental, la no coincidencia de la estequiometria con los
drdenes experimentales es un indicio claro de que la reaccién procede por un mecanismo de
varias etapas. En estos casos, puede recurrirse a la comprobacion experimental de la
existencia de algun intermediario, y a partir del conocimiento del mismo, pueden proponerse
las etapas que conducen a su formacién y a su eliminacion (recordar que el intermediario no
puede aparecer en la ecuacidon global). Para el caso de intermediarios muy inestables, es
decir, de corta vida media, éstos pueden ser propuestos teoéricamente, para ser
eventualmente identificados en el futuro con una tecnologia adecuada.

La ley de velocidad contiene una suma de términos en el numerador. Este tipo de ley
cinética sugiere que la reaccién tiene lugar a través de dos mecanismos independientes,
cada uno de los cuales debe verificar la ecuacidn cinética global. Es el caso observado para la
reaccién entre el i6on I' y el H,O, en medio acido:

v = ki[H,0,] [T'] + ko[H,0,] [I] [H*]

La ley de velocidad contiene una suma de términos en el denominador. Este tipo de
ley cinética sugiere la existencia de un mecanismo del tipo de secuencia de etapas
consecutivas elementales, con la formacion de intermediarios que pueden estar
eventualmente en estado estacionario. En general, el nUmero de etapas en la secuencia
previas a la etapa lenta es igual a n, el nUmero de términos en el denominador de la ley
cinética, mientras que el nimero de intermediarios estacionarios es n-1.

¢Qué pasa cuando en una ley cinética existe coincidencia entre los drdenes y los coeficientes
estequiométricos? En principio, esto no quiere decir nada, pues una reaccion de este tipo
igualmente puede ocurrir a través de un mecanismo. Si bien en una reaccidon elemental
existe coincidencia entre los 6rdenes y los coeficientes estequiométricos, /a situacion inversa
no es necesariamente cierta.

ETAPAS DE UN MECANISMOS DE REACCION

Como ya hemos mencionado, cada etapa de un mecanismo de reaccién es de tipo
elemental. En términos generales, aparecen dos tipos de reacciones en los mecanismos:
reacciones directas y reacciones inversas. Las reacciones directas son del tipo

AOMO-B
mientras que una reaccién inversa es del tipo:
A OO B

Cuando dos especies (o dos grupos de reactivos y productos) se encuentran involucrados a
través de una reaccion directa y una reaccidon inversa, se suele describir esta relacion
mediante un equilibrio cuya constante K = ky/k_;:

kg
A B
k_q
En este tipo de expresion debe quedar muy claro que se trata de dos etapas elementales,
para las cuales la velocidad directa (desaparicion de A) y la velocidad inversa (aparicion de
A) pueden expresarse de acuerdo con:

_dA]
dt

_ dA] _
= k,[A] ke k_,[B]

y como esas velocidades son iguales, se cumplird que:
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k,[A] =k_,[B]
_ [B]

K= Lo
k, [A]
A su vez, cada uno de estos tipos de reaccidén puede ser rapido o lento. En general existe una
etapa que es la mas lenta de todas, la cual se denomina etapa determinante de la velocidad.
La etapa determinante de la velocidad puede ser cualquiera de las componentes del
mecanismo. Esta etapa es fundamental en el analisis cinético del mecanismo debido a que es
la que determina la velocidad global del proceso. En general, un proceso que se lleve a cabo
a través de una serie de etapas estara limitado por la etapa mas lenta (piénsese en una linea
de produccion fabril). El proceso global quedara determinado por todas las etapas rapidas
previas a la etapa lenta y por la misma etapa lenta; las etapas rapidas posteriores no afectan
la velocidad del proceso global. Como consecuencia de esto, la velocidad global del proceso
sera igual a la velocidad de su etapa lenta.

ANALISIS DE UN MECANISMOS DE REACCION

El analisis de un mecanismo de reaccion comprende varios pasos que deben ser
cuidadosamente seguidos para obtener buenos resultados:

« Verificar que la suma de las etapas da lugar a la reacciéon global. Este paso es
importante, porque puede ser necesario igualar alguna de las etapas, y el coeficiente
estequiométrico es importante pues coincide con el orden para cada reactivo. Cada
etapa debe estar igualada desde el punto de vista de la masa y de la carga.

« Identificar los intermediarios del mecanismo, que seran aquellas especies que no
aparezcan en la reaccion global.

« Identificar la etapa lenta y escribir la ley de velocidad para la misma. Esta velocidad
sera la velocidad de la reaccién global.

+ Si aparece algun intermediario en la expresion de la ley de velocidad de la etapa
lenta, expresarlo en funcion de la concentracién de las especies que aparecen en la
reaccién global.

Para cumplir con el Ultimo punto, se podran emplear las reacciones rapidas previas a través
de las constantes de equilibrio, o aplicar la Hipdtesis del Estado Estacionario a algun
intermediario.

MECANISMOS DE REACCION CLASICOS

A continuacion analizaremos algunos mecanismos de reaccion tipicos, sin que esto
implique el anélisis exhaustivo de todos los mecanismos conocidos, sino simplemente
algunos ejemplos para ver cdmo es el tratamiento matematico.

Equilibrio rapido previo. Sea una reaccién global A + B - Z cuya ley cinética experimental
es v = k[A][B], y supongamos que esta reaccion se produce a través de un mecanismo que
incluye un equilibrio rapido inicial en el que se forma un intermediario I, que posteriormente
forma el producto Z en una etapa lenta:

kg
A k: B equilibrio rapido
-1

10 0¢0- Z etapa lenta

La suma de las dos reacciones da lugar a la reaccién global, e I es el intermediario pues no
aparece en la reaccion global. La velocidad de la reaccion global es igual a la velocidad de la
etapa lenta:

v = k,[I]
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Pero [I] no puede aparecer en la ley de velocidad por ser un intermediario. Considerando el
equilibrio quimico previo:

-
[A1[B]

1] = If— [AI[B]

Ky
k—l

Sustituyendo en la ley de velocidad de la etapa lenta obtenemos:

- k1k2
K.

\'

[A][B]

En primer lugar deducimos que este mecanismo explica la cinética observada
experimentalmente, pues la ecuacion obtenida es formalmente igual a la de la ley cinética
global, si consideramos que la constante cinética puede ser expresada como:

Vale la pena destacar que en este ejemplo, los 6rdenes de la reaccidén global coinciden con
los coeficientes estequiométricos, sin embargo la reaccion procede a través de un
mecanismo.

Otro aspecto a destacar es que una vez conocida la expresidon de la constante
cinética de la reaccién global en funcién de las constantes cinéticas de cada etapa, es posible
predecir el comportamiento de k con T. Como cada etapa del mecanismo tiene asociada una
constante cinética que cumple con la ecuacidn de Arrhenius, podemos escribir:

R s )
T sl )

k = A1A2 exp|:_(Ea1 + Eaz _Ea—l):|

A RT

-1

La expresidon que se obtiene para la dependencia entre k y T responde formalmente a una
ecuacion de Arrhenius, si definimos

En resumen, esto también aporta una evidencia extra sobre la validez del mecanismo
propuesto, pues el mismo predice que la constante de velocidad deberd tener un
comportamiento tipo Arrhenius con la temperatura.

La concentracion del producto aparece en la ley de velocidad. Consideremos la
reaccion:

A+2B0MO.C+2D
cuya ley cinética es:

, - [AIBP
(D]

y que se produce mediante el siguiente mecanismo:
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k
A+B —1+D  equilibrio rapido

k_1

B+I0C:0- C+D etapa lenta

La suma de ambas etapas da como resultado la reaccién global, e I es el intermediario. La
velocidad de la reaccidén es:

v =k, [B][I]
y la [I] la obtenemos del equilibrio rapido anterior:

k, _ (0[]
k, [AI[B]
_ k, [Al[B]

= o

para obtener finalmente:

o < ik, [ABT
k, [D]

Como hemos mostrado previamente, es facil deducir que k cumple con la ecuacion de
Arrhenius.

Mecanismo de Lindemann-Hinshelwood. Este mecanismo fue propuesto para explicar la
cinética de las reacciones unimoleculares en fase gaseosa del tipo

AODNG.Y+Z

gue muestran una cinética de primer o segundo orden dependiendo de la concentracién de
A.

El mecanismo propuesto supone la colision de A consigo mismo para producir un
intermediario A*, que es una molécula de A con una energia extra debido a la colisidn,
Posteriormente, A* se descompone en los productos Yy Z:

kl %

A+A T A +A equilibrio rapido
k
-1

A*O0MPO-Y+2Z etapa lenta

La suma de ambas etapas da lugar a la reacciéon global, y A* es el intermediario. La
velocidad de la reaccidn esta dada por la velocidad de la etapa lenta:

v = k,[A*]

y [A*] puede obtenerse del equilibrio rapido previo:

x1= K
[A*] =1 - [A]

-1

con lo que finalmente se obtiene una cinética de primer orden, con una constante que
cumple con la ecuacién de Arrhenius:

Vv = kik, [A] k = kik,
k., k.,

Cuando la [A] es pequefia, la velocidad k.; es comparable con k,, y por lo tanto, [A*] se
encuentra en estado estacionario. Por lo tanto, aplicando la HEE:
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d[A*]

G = KiIAT —kIAXIIA] -k [A%] =0

De donde se puede obtener una expresion para la [A*]:

ey = KIAT
k_,[A]+k,

y sustituyendo en la ley de velocidad:

k,k,[AT
k_,[A]+k,

Notese que esta expresion fue obtenida asumiendo que k., y k, eran comparables, y que a
su vez la [A] era pequefa, por lo que k, >> k_;[A] y obtenemos finalmente:

_ kK [AR kK, [AP
k_[A]+k, k,

=k,[AT

que es la ley cinética de segundo orden que se obtiene experimentalmente para bajas
concentraciones de A, y la cual también predice un comportamiento tipo Arrhenius para la
constante de velocidad.

TEORIA DE ARRHENIUS

Como ya se vio en la Unidad 10, la Teoria de Arrhenius indica que la velocidad de
reaccion puede escribirse como:

E
k=A -2 11.1
exp( RT) ( )

El razonamiento seguido por Arrhenius se basé en la idea de la existencia de un equilibrio
entre los reactivos y un complejo activado. Dado que la constante de equilibrio se relaciona
con la temperatura a través de la ecuacidon de van't Hoff:

dinK _ AH°
= 11.2
dT RT? ( )
Arrhenius supuso que la constante de velocidad debiera seguir una relacién similar:
dink _ Eq 113
dT ~ RT? (11.3)

donde E,, al igual que AH° son considerados independientes de la temperatura, y poseen
unidades de energia.

La interpretacion fisica de la ecuacion de Arrhenius puede verse en el siguiente
grafico:
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complejo
activado

energla
m
=]

Ea'

coordenada de reaccion

Para la reacciéon directa, el valor de E, es la diferencia de energia entre el complejo activado
y los reactivos. Por su parte, E,/ es la diferencia de energia entre los productos y los
reactivos. La diferencia entre ambas magnitudes es la variacion de entalpia de la reaccién:

AH=E, -E, (11.4)

El factor exp(-E,/RT) representa la fraccién de moléculas de reactivos que poseen la energia
Ea para que la reacciéon ocurra. Por su parte, el factor pre-exponencial A representa la
frecuencia de choques que se producen para formar el complejo activado.

La ecuacidén de Arrhenius permite explicar no sélo la dependencia de k con T, sino
también el fendmeno de la catalisis. Muchas reacciones pueden ser aceleradas mediante
catalizadores, que son sustancias quimicas o enzimas. La forma por la cual los catalizadores
actlan puede ser provocando un aumento en el valor de A o una disminucién en el valor de
E.. En el primer caso, el catalizador puede favorecer la correcta orientacién de los reactivos
para que ocurran los choques. En el segundo caso, el catalizador puede proveer un camino
alternativo para que ocurra la reaccidén que posea una menor barrera energética.

TEORIA DEL ESTADO DE TRANSICION

Esta teoria fue propuesta por Henry Eyring en 1935 para explicar los procesos
cinéticos. De acuerdo con la misma, el modelo a considerar es que, a una temperatura dada,
la velocidad de la reaccion depende exclusivamente de la concentracion del complejo
activado, que se encuentra en equilibrio con los reactivos:

A+B = [A-B]* & C

Se emplea el supraindice ¥ para indicar todo lo relacionado con el complejo activado. La
constante de equilibrio queda expresada como:

_ +
K = [A-BI' (11.5)
[Al[B]
y la constante cinética del proceso:
k = kBTTK* (11.6)

donde kg (1.38 x 102® J K'!) es la constante de Botzmann y h (6.63 x 103* ] s) es la
constante de Planck.

Como K* es una constante de equilibrio, puede expresarse en funcién de las
propiedades termodidmicas del complejo activado, denominadas en conjunto propiedades
termodinamicas de activacion.
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A'G°
K* = exp| - 11.7
p[ T ] ( )

donde A'G® es la energia de Gibbs de activaciéon. Como A'G® = A'H° - TA'S®, se deduce que:

k., T A*S° AH°
k==8_ - 11.8
h eXp( R JeXp( RTJ ( )

donde A'S® es la entropia de activacién y A*H° es la entalpia de activacidn. Estas propiedades
termodinamicas de activacion corresponden a los cambios en las mismas producidas por la
formacion del complejo activado a partir de los reactivos.

Relacion entre las teorias de Anrhenius y de Eyring

Ambas teorias proponen la formacion de un complejo activado, pero la Teoria de
Eyring va mas alld al introducir las propiedades termodindmicas de activacion en la
interpretacion de la energia de activacién. Veamos ambas ecuaciones:

E
Ink =InA —R—_al_ Ec. de Arrhenius

kgT . A'S°  AH°
+ -

Ink = InT R =T Ec. de Eyring
Diferenciando ambas ecuaciones respecto a la temperatura obtenemos:
dink _ E
=2 11.9
dT  RT? ( )
dink _ 1 AW
=—+ 11.10
dT T RT? ( )
La igualacion de estas dos Ultimas expresiones nos permite relacionar ambas teorias:
E 1 AH
a=_+ 11.11
RT2 T RT? ( )

Esta ecuacién indica que la energia de activacion se encuentra relacionada con la entalpia de
activacién. A partir de esta igualdad se obtiene la mencionada relacién:

E, = A'H° +RT (11.12)
Més aln, esta ecuacion indica que la energia de activacion también depende de Ia

temperatura, como fue observado antes.
Si sustituimos la ecuacién (11.12) en la ecuacion de Arrhenius:

+j0
Ink:InA—AH +
RT

1 (11.13)

y comparando con la ecuacién de Eyring deducimos que:

k.t A'S°
INA =In—2=+ -1 11.14
h R ( )
es decir:
k.t A*S°
A=—E 11.15
! exp[ : ] (11.15)

ecuacion que indica que el parametro A depende de la entropia de activacidon. Por otra parte
se observa que el factor pre-exponencial A depende directamente de la temperatura, pero
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esta dependencia, como ya se vio, en general no afecta en forma importante a la velocidad
de reaccion.

En definitiva, la velocidad de reaccién depende principalmente del valor de A'G®.
Como la dependencia de k con A'G® esta relacionada con una funcién exponencial negativa,
se deduce que cuanto mas grande sea A'G°, menor sera la velocidad de la reaccién.

BIBLIOGRAFIA

K.J. Laidler. Glossary of Terms Used in Chemical Kinetics, Including Reaction Dynamics. Pure
& Appl. Chem. 68 (1996) 149.

K.J. Laidler (1987) Chemical Kinetics. 3rd. Edition, Harper Collins Publishers, 531 pp.

J.A. Coch (1979) Mecanismos de las Reacciones Quimicas. En Cinética Quimica. Fundacién de
Cultura Universitaria, Montevideo.

LECTURA SUGERIDA

K.J. Laidler. Rate-Controlling Step: A Necessary or Useful Concept. J. Chem. Educ. 65 (1988)
250.

K.J. Laidler. The Development of Transition-State Theory. J. Phys. Chem. 87 (1983) 2657.

J.R. Murdoch. What is the Rate-Limiting Step of a Multistep Reaction? J. Chem. Educ. 58
(1981) 32.

B.H. Mahan. Activated Complex Theory of Bimolecular Reactions. J. Chem. Educ. 51 (1974)
709.

129



