Лекция №13. Влияние температуры на скорость ферментативных реакций
План лекции
Энергия активации. Изменение свободной энергии для реакций различных типов. Определение энергии активации для отдельных стадий преобразования и распада фермент- субстратного комплекма. Термодинамические характеристики ферментативной реакции и фермент- субстратного комплекса. Определение изменения свободной энергии, энтальпии и энтропии. Важность определения этих величин для понимания сущности процесса активации, механизма каталитического действия ферментов.

Влияние температуры на скорость ферментативной реакции.

Влияние температуры на равновесные стадии ферментативной реакции не отличается от других химических реакций. Рассмотрим порядок обработки экспериментальных данных для определения термодинамических параметров реакции. 


3.1. Изменение равновесных констант
Если в эксперименте определялись константы равновесия, то можно использовать следующую схему анализа. 

1. Уравнение Вант-Гоффа зависимости равновесной константы от температуры:


Построив график зависимости ln K от (1/ Т), по тангенсу угла наклона прямой определяем изменение энтальпии в ходе реакции (ΔН практически не зависит от температуры).

2. По тому же графику (ln K, 1/T) определяем ln K при стандартной температуре (25 оС) и, подставив в известное уравнение

ΔG = - RT lnK (2)

рассчитываем изменение свободной энергии Гиббса (ΔG).

3. Из определения свободной энергии Гиббса

ΔG = ΔH – TΔS (3)

находим изменение энтропии
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3.2. Температурная зависимость индивидуальных констант скоростей
Одним из основных уравнений химической кинетики является уравнение Аррениуса, выражающее зависимость константы скорости реакции от температуры:
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Прологарифмировав обе части выражения получим:

ln k = ln k0 - Ea/ RT(6)

и построив график в координатах ln k от 1/Т, по тангенсу угла наклона найдем энергию активации.

Для объяснения физического смысла энергии активации (Еа) были разработаны две теории: "теория столкновений" (1917 г) и "теория переходного состояния" (1935 г). Согласно первой из них скорость химической реакции или количество взаимодействий = (число столкновений)×(доля реагентов с достаточной энергией)×(концентрации) Согласно этой теории доля молекул с достаточной для реакции энергией составляет exp(-Ea/RT), т. е. Ea - минимальная энергия, требуемая для того, чтобы реакция произошла.

По теории переходного состояния предполагается, что реагенты находятся в динамическом равновесии с переходным состоянием
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-d[A]/ dt = κ≠ [AB]≠ = κ≠ K≠ [A][B](8)

С другой стороны 

-d[A]/ dt = κf [A][B](9)

где κf - константа скорости реакции образования переходного комплекса. Из выражений (8) и (9) получаем

κf = κ≠ K≠(10)

Выразив равновесную константу K≠ из выражений (2) и (3), получим
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где ΔS≠, ΔH≠ - соответствующие изменения стандартной энтропии и энтальпии реагентов при переходе к активированному комплексу. 

Теперь попытаемся разобраться со смыслом параметра κ≠. Скорость перехода через энергетический барьер можно приравнять к частоте ν колебаний связей, которые необходимо разорвать. То есть если атомы колеблются с частотой ν колебаний в секунду, то существует ν возможностей в секунду для ее разрыва. Согласно классическим представлениям, энергия колебаний связи составляет hν, где h - постоянная Планка (6,62×10-27эрг×сек). Тепловая энергия колебания равна kБТ (kБ - постоянная Больцмана), следовательно hν = kБТ, и тогда

κ≠ = ν = kБT/h(12)
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Это и есть основное уравнение теории переходного состояния. Обработку экспериментальных данных проводят следующим образом.

1. Из выражения (13) получаем 
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По графику в координатах ln (k/T) от 1/Т находим ΔH≠.

2. Выражение (13) можно записать в другом виде
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и выразить из него изменение стандартной энергии Гиббса при переходе к активированному комплексу ΔG≠
ΔG≠ = [ln (kБT/ h) - ln k] RT (16)

После подстановки численных значений постоянных и стандартной температуры выражение (16) упрощается

ΔG = 592 (29,4 - ln k)(17)

что позволяет легко найти ΔG≠.

3. 3. Изменение стандартной энтропии ΔS≠ находим по уравнению (4).

Теперь можно сравнить уравнение переходного состояния (13) с эмпирическим уравнение Аррениуса (5). Откуда следует, что 

Ea = ΔH≠≠ + RT(18)

Это уравнение описывает связь между (теоретическим) переходным состоянием и (экспериментальным) уравнением Аррениуса, описывающим зависимость констант скоростей. Еа для большинства химических реакций составляет десятки килокалорий, тогда как RT при комнатной температуре примерно равно 600 кал, следовательно энергия активации и энтальпия активации отличаются незначительно. 

Следует подчеркнуть, однако, что температурный диапазон ферментативных реакций, для которого применимы приведенные выше методы исследования, очень узок. Что же произойдет, если мы попытаемся заставить фермент катализировать процесс еще быстрее, подняв температуру выше физиологически допустимой? При высокой температуре, когда начинает доминировать процесс термической инактивации фермента, нарушаются зависимости скорости реакции от температуры, описываемые выражениями (8.13) и (8.21). Ферментативные реакции имеют колоколообразную зависимость скорости реакции от температуры, что объясняется наложением двух эффектов - возрастанием скорости реакции при увеличении температуры и ускорением тепловой денатурации белковой молекулы, приводящей к инактивации фермента при высоких температурах. Денатурация большинства белков начинается в диапазоне температур от 45 до 50° С и завершается очень быстро при 55° С (рис.8.1). 

Активность зависит в первую очередь от температуры. Наибольшую активность тот или иной фермент проявляет при оптимальной температуре. Для Ф живого организма это значение находится в пределах +37,0 - +39,0 С, в зависимости от вида животного. При понижении температуры, замедляется броуновское движение, уменьшается скорость диффузии и, следовательно, замедляется процесс образования комплекса между ферментом и компонентами реакции (субстратами). В случае повышения температуры выше +40 - +50 С молекула фермента, которая является белком, подвергается процессу денатурации. При этом скорость химической реакции заметно падает (рис. 4.3.1.).
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Активность ферментов  зависит также от рН среды. Для большинства из них существует определенное оптимальное значение рН, при котором их активность максимальна. Поскольку в клетке содержатся сотни ферментов и для каждого из них существуют свои пределы опт рН, то изменение рН это один из важных факторов регуляции ферментативной активности. Так, в результате одной химреакции при участии определенного фермента рН опт которого лежит в перделах 7.0 – 7.2 образуется продукт, который является кислотой. При этом значение рН смещается в область 5,5 – 6.0. Активность фермента резко снижается, скорость образования продукта  замедляется, но при этом активизируется другой фермент, для которого эти значения рН оптимальны и продукт первой реакции подвергается дальнейшему химическому превращению. (Еще пример про пепсин и трипсин).
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