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INTRODUCCIÓN AL METABOLISMO 
 

• Metabolismo: conjunto de reacciones químicas que ocurren en un ser vivo.  
• El metabolismo se organiza en rutas metabólicas, que pueden ser centrales o del metabolismo 

secundario. 
• El metabolismo se divide en metabolismo intermediario y metabolismo informacional. 
• Catabolismo: conjunto de reacciones de degradación.  
• Anabolismo: conjunto de reacciones de síntesis.  
• ¿De dónde viene la materia y la energía que se usa en el metabolismo? 

o Rutas principales del metabolismo: Glucólisis/gluconeogénesis,  fermentaciones, ciclo de Krebs, 
fosforilación oxidativa, degradación/síntesis de polisacáridos, degradación/síntesis de 
aminoácidos y lípidos. 

 
 

 
Relaciones energéticas entre 

rutas catabólicas y 
anabólicas. Las rutas 

catabólicas suministran 
energía química en forma de 

ATP. NADH, NADPH y 
FADH2. Estos 

transportadores de energía se 
utilizan en las rutas 

anabólicas para convertir 
precursores pequeños en 

macromoléculas celulares. 

 
 

• Las rutas anabólicas y catabólicas complementarias siguen vías diferentes puesto que ambas:  
• 1) deben ser exergónicas,  
• 2) han de ser controladas independientemente 
•  3) han de prevenirse los ciclos inútiles. 
 
• La viabilidad termodinámica de las reacciones metabólicas es determinada por el incremento de 

energía libre (∆G), que podemos calcular a partir del incremento de energía libre estándar (∆G´º). 
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aA + bB  ↔ cC + dD 

 
                               [C]c [D]d 

∆G = ∆G´º + RT ln -------------; 

                               [A]a [B]b 
 

                                                                        [C]eq [D]eq 
0 = ∆G´º = RT ln ---------------           ∆G´º = - RT ln K´eq 

                                                                        [A]eq [B]eq 
 
Aunque los valores de ∆G´º para dos reacciones que se suman en una tercera son aditivos, la K´eq para una 
reacción que es la suma de otras dos reacciones es el producto de los valores de K´eq individuales. Ejemplo: 
 

(1)      Glucosa + Pi → glucosa 6-fosfato + H2O       ∆G´º = 13,8 Kj / mol 
 

(2)           ATP + H2O → ADP + Pi                         ∆G´º = - 30,5 Kj / mol 
---------------------------------------------------------------------------------------------------- 

Suma: ATP + glucosa → ADP + glucosa 6-fosfato ∆G´º = 13,8 Kj/mol + (- 30,5 Kj/mol) = - 16,7 Kj / mol 
 
 

                                                                  [glucosa 6-fosfato] 
K´eq 1 = --------------------------- = 3,9 x 10-3 M-1 

                                                                      [glucosa] [Pi] 
 

                                                                         [ADP] [Pi] 
K´eq 2 = ---------------- = 2 x 105 M 

                                                                             [ATP] 
 
                     [glucosa 6-fosfato] [ADP] [Pi] 

K´eq 3 = -------------------------------------- = (K´eq1) (K´eq2) = (3,9 x 10-3 M-1) x (2 x 105 M) = 7,8 x 102 

                        [glucosa] [Pi] [ATP] 
 
 

 

 
 
 

 
 
 



 3

 
La variación de energía libre estándar en la hidrólisis del ATP es grande y negativa 

 
 
 

 
¿Cuál es la base estructural del elevado potencial de transferencia de fosforilos del ATP? 

 
1) La hidrólisis al causar la separación de cargas, elimina la repulsión electrostática entre las cuatro cargas 
negativas del ATP. 
 
2) El fosfato inorgánico liberado por la hidrólisis está estabilizado por la formación de un híbrido de 
resonancia, en el que cada uno de los enlaces P-O tiene el mismo grado de carácter de doble enlace mientras 
que el ión hidrógeno no está asociado de manera permanente con ninguno de los oxígenos. En los fosfatos 
implicados en enlaces anhidro o éster tiene lugar también un cierto grado de estabilización por resonancia 
pero son posibles menos formas de resonancia que para el Pi. 
 
3) El ADP2- producido en la hidrólisis se ioniza inmediatamente, liberando un protón a un medio de [H+] muy 
baja (pH = 7). 
 
4) El mayor grado de solvatación (hidratación) de los productos Pi y ADP con relación al ATP, que estabiliza 
aún más los productos con relación a los reactivos 
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Energía libre de hidrólisis del ATP dentro de las células                            
 

 
Eritrocitos 

 
                                [ADP] [Pi] 

∆Gp = ∆G´º + RT ln -------------; 

                               [ATP] 
                                                                                                         

                                                                                    (2,5 x 10-4) (1,65 x 10-3) 
∆Gp = - 30.500 J/mol + (8,315 J/mol . K) (298 K) ln  --------------------------------- = 

                                                                                                                          2,25 x 10-3 

 
- 30.500 J/mol + (2,480 J/mol) ln (1,83 x 10-4) = - 30.500 J/mol – 21.300 J/mol = - 51.800 J/mol 

 
∆Gp = - 51,8 Kj/mol  

El ATP proporciona energía por transferencia de grupo y no por simple hidrólisis 

 

  
Una reacción de sustitución 
nucleofilica. Un nucleófilo rico en 
electrones (Z) ataca un centro pobre en 
electrones (por ejemplo un átomo de 
carbono) y desplaza un grupo 
nucleofílico (W) que se denomina 
grupo saliente. 

 
Dos clases de de reacciones de 
sustitución nucleofílica. (a) SN1: el 
grupo saliente (W) se lleva un electrón 
del enlace, dejando un carbocatión, 
antes de que llegue el nucleófilo 
atacante (Z). (b) SN2: el nucleófilo 
atacante (Z) se acerca a un lado del 
carbono electrofílico mientras que el 
grupo que se elimina (W) permanece 
unido al otro lado, lo que resulta en un 
intermedio pentacovalente transitorio. 
La salida de W deja al compuesto 
sustituido con una configuración 
completamente invertida del carbono 
que reacciona. 
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Reacciones de desplazamiento 
nucleofílico del ATP Cualquiera de los 
tres átomos de P (α, β o γ) puede servir 
como diana electrofílica para un ataque 
nucleofílico –en este caso, por el 
nucleófilo marcado R-18 O:-. El 
nucleófilo puede ser un alcohol (ROH), 
un grupo carboxilo (RCOO-) o un 
fosfoanhidrido (un nucleósido mono- o 
difosfato, por ejemplo). (a) Cuando el 
oxígeno del nucleófilo ataca la posición 
γ, se marca el oxígeno enlazante del 
producto, lo que indica que el grupo 
transferido desde el ATP es un fosforilo 
(-PO3

2-), no un fosfato (-OPO3
2-). (b) El 

ataque sobre la posición β desplaza 
AMP y conduce a la transferencia de un 
grupo pirofosforilo (no pirofosfato) al 
nucleófilo. (c) El ataque sobre la 
posición α desplaza PPi y transfiere el 
grupo adenililo al nucleófilo. 

 
 
 

 

 
Transferencia de fosforilo. Ejemplo. 
 
 
 
 
Hidrólisis del ATP en dos pasos. La contribución del 
ATP a una reacción se muestra a menudo como un 
único paso (a), pero es casi siempre un proceso en 
dos pasos, tal como el que se muestra aquí para la 
reacción catalizada por la glutamina sintetasa 
dependiente de ATP (b). (1) Se transfiere 
inicialmente un grupo fosforilo desde el ATP al 
glutamato y a continuación (2) el grupo fosforilo es 
desplazado por NH3 y liberado como Pi 
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Transferencia de pirofosforilo. Ejemplo 
 
 

 
 
 

 

 
Transferencia de adenililo. Ejemplo. 
 
 
 
 
Reacción de adenilación en la activación 
de un ácido graso. Los dos enlaces 
fosfoanhidros del ATP se rompen 
finalmente en la formación del palmitoil-
coenzima A. En primer lugar, el ATP 
dona adenilato (AMP), formando el acil 
graso adenilato y liberando PPi, el cual es 
hidrolizado por la pirofosfato inorgánico 
hidrolasa. El grupo acil graso 
“energizado” se transfiere seguidamente 
al coenzima A (CoASH), con el que 
forma un enlace tioéster  que conserva 
parte de la energía “invertida” del ATP. 
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Otros compuestos que también tienen energías libres de hidrólisis elevadas 
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Clasificación de los compuestos 
biológicos fosforilados según sus 
energías libres estándar de hidrólisis. 
Se muestra el flujo de grupos 
fosforilos representados por P, desde 
donadores de elevada energía vía 
ATP hasta moléculas aceptoras (tales 
como glucosa y glicerol) para formar 
sus derivados fosfato de baja 
energía. Este flujo de grupos 
fosforilo, catalizado por enzimas 
denominados quinasas, transcurre 
con una pérdida global de energía 
libre en las condiciones 
intracelulares. La hidrólisis de los 
compuestos fosfato de baja energía 
libera Pi, que tiene un potencial de 
transferencia de grupo fosforilo aún 
menor. 

 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



 9

Reacciones de oxidación-reducción: El flujo de electrones realiza trabajo 
 

 

Estados de oxidación del carbono en la biosfera 
Cuando un átomo de carbono comparte un par de 
electrones con otro átomo, lo comparte de manera 
desigual a favor del átomo más electronegativo. 
Orden de electronegatividad creciente: 

H < C < S < N < O 
 
Los estados de oxidación se ilustran con algunos 
compuestos representativos. Observe el carbono en 
rojo y sus electrones enlazantes. Cuando este átomo 
está enlazado al átomo de hidrógeno, menos 
electronegativo, ambos electrones enlazantes (en 
rojo) se asignan al carbono. Cuando el carbono está 
enlazado a otro carbono, los electrones enlazantes se 
comparten por igual, de forma que uno de los dos 
electrones se asigna al carbono en rojo. Cuando el 
carbono en rojo está unido al átomo de oxígeno, más 
electronegativo, los electrones enlazantes se asignan 
al oxígeno. El número a la derecha de cada 
compuesto es el número de electrones que 
“pertenecen” al carbono en rojo, una expresión 
aproximada del estado de oxidación de este carbono. 
Cuando el carbono en rojo se oxida (pierde 
electrones), el número se hace menor. Por tanto el 
orden del estado de oxidación creciente es alcano < 
alqueno < alcohol < alquino < aldehído < cetona < 
ácido carboxílico < dióxido de carbono. No en todas 
las reacciones biológicas de oxidación-reducción 
interviene el carbono. Por ejemplo, en la conversión 
de nitrógeno molecular en amoniáco: 

 
6H+ + 6e- + N2 → 2 NH3 
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En las oxidaciones biológicas interviene con frecuencia la deshidrogenación 
 
Los electrones se transfieren de una molécula (donador de electrones) a otra (aceptor de electrones) de cuatro 
formas diferentes: 
 

1) Directamente como electrones.  
El par redox Fe2+ / Fe3+ puede transferir un electrón al par Cu+ / Cu2+ 

 
2) En forma de átomos de hidrógeno  

AH2 ↔ A + 2e- + 2H+ 
AH2 + B ↔ A + BH2 

3) En forma de ión hidruro (: H-) 
 
4) A través de una combinación directa con el oxígeno. El oxígeno se combina con un reductor orgánico 

y se incorpora de forma covalente, tal como sucede en la oxidación de un hidrocarburo a alcohol: 
R-CH3 + ½ O2 → R-CH2-OH 

 
 

Las reacciones de oxidación-reducción se pueden describir en forma de semirreacciones: 
 

Fe2+ + Cu2+ ↔ Fe3+ + Cu+ (oxidación del ión ferroso por el ión cúprico) 
Semirreacciones 

 
(1) Fe2+ ↔ Fe3+ + e- (par redox conjugado) 

 
(2) Cu2+ + e- ↔ Cu+ (par redox conjugado) 

 
 

Las transferencias de electrones en las reacciones de oxido reducción de los compuesto orgánicos no difieren 
de las especies inorgánicas. Veamos la oxidación de un azúcar reductor por el ión cúprico. 
 
Reacción de Fehling. Oxidación del 
carbono anomérico de la glucosa. El ión 
cuproso en medio alcalino forma un 
precipitado rojizo de óxido cuproso 
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Los potenciales de reducción son una medida de la afinidad por los electrones 
 

H+ + e- → ½ H2 (gas) 

 
 
 

Medición del potencial de reducción estándar 
(E´º) de un par redox. Los electrones fluyen desde 
el electrodo de ensayo al electrodo de referncia, o 
viceversa. En último término la semicelda de 
referencia es el electrodo de hidrógeno, tal como 
se muestra aquí. La fuerza electromotriz (fem) de 
este electrodo se toma como 0,00 V. A pH 7.00, 
E´º del electrodo de hidrógeno es – 0,414 V. La 
dirección del flujo de electrones depende de la 
“presión” o potencial electrónico relativo de las 
dos celdas. Un puente salino que contiene una 
disolución saturada de KCl proporciona una vía 
para el movimiento de contraiones entre la celda 
de ensayo y la celda de referencia. A partir de la 
fem observada y la fem conocida de la celda de 
referencia, se obtiene la fem de la celda de ensayo 
que contiene el par redox. Por convención, la 
celda que gana electrones tiene el potencial de 
reducción más positivo. 

 

Potencial de reducción de una semicelda. Ecuación de Nernst, que relaciona el potencial de reducción 
estándar (E´º) con el potencial de reducción (E) a cualquier concentración de especies oxidadas y reducidas 
en la celda: 
 

                 RT           [aceptor electrones] 
E = E´º  + -------  ln --------------------------- 
                  n F          [donador electrones] 
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Relación entre potenciales de reducción y energía libre 
 

∆G = - n F ∆E,       o     ∆G´º = - n F ∆E´º 
 
Consideremos la reacción en la que el acetaldehído es reducido por el NADH: 
 

Acetaldehído + NADH + H+ → etanol + NAD+ 
 

Las semirreacciones y sus valores de E´º son: 
 

(1) Acetaldehído + 2 H+
 + 2 e- → etanol               E´º = - 0,197 V 

(2) NAD+ 2 H+ + 2 e- → NADH + H+                  E´º = - 0,320 
 
Por convención, ∆E´º se expresa como E´º para el aceptor de electrones menos E´º para el donador de 
electrones. En el ejemplo el acetaldehído es el aceptor y el NADH el donante. Por tanto: 
∆E´º = - 0,197 V – (- 0,320 V) = 0,123 V, y n es 2. 
 
Entonces ∆G´º = - n F ∆E´º = - 2 ( 96,5 KJ/V.mol) (0,123 V) = - 23,7 KJ/mol 
 
Esta es la variación de energía libre para la reacción de oxido-reducción a pH 7 cuando sustratos y productos 
están a una concentración de 1 M. 
 
Si se tratara de concentraciones diferentes como: acetaldehído y NADH a 1M, pero el NAD+ y etanol 
estuvieran a 0,1 M; el valor de ∆G se calcularía de la siguiente manera: Primero se determinan los valores de 
E para los dos pares redox conjugados. 
 

                              RT         [Acetaldehído] 
E acetaldehido = E´º + ------ ln ---------------------- 

                        n F              [Etanol] 
        0,026 V          1,0 

= - 0,197 V + -------------- ln ----- = - 0,167 V 
           2                  0,1 

 
                        RT          [NAD+] 

E NADH = E´º + ------ ln -------------- 
                       n F         [NADH] 

 
    0,026 V         0,1 

= - 0,320 V + ------------ ln ------ = - 0,350 V 
         2               1.0 

A continuación se utiliza ∆E para calcular ∆G:              
 

∆E = - 0,167 V – (- 0,350 V) = 0,183 V 
 

∆G = - n F ∆E 
 

= - 2 (96,5 KJ / V.mol) (0,183 V) = - 35,3 KJ /mol 
 

Así es posible calcular la variación de energía libre para cualquier reacción redox biológica a cualquier 
concentración de los pares redox. 
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Transportadores universales de electrones 
 

1) Coenzimas hidrosolubles: NAD+ y NADP+, FMN y FAD 
2) Quinonas liposolubles (membranas): Ubiquinona y plastoquinona (también donadores de protones) 
3) Proteínas ferro-sulfuradas y citocromos. 

                                                  
                                          Bencenoide                  Quinoide  

 
                                                                                                                                          (b) 
                                                                                                                                            
 
NAD y NADP (a) El dinucleótido de nicotinamida y adenina (NAD+) y su análogo fosforilado NADP+ se 
reducen a NADH o NADPH, aceptando un ión hidruro (dos electrones y un protón) a partir de un sustrato 
oxidable. El ión hidruro se puede adicionar en la parte frontal (cara A) o posterior (cara B) del anillo plano de 
nicotinamida. (b) Espectro de absorción UV del NAD+ y del NADH. La reducción del anillo de nicotinamida 
produce una nueva banda de absorción, ancha, con un máximo a 340 nm. La producción de NADH durante la 
oxidación catalizada enzimáticamente puede seguirse de forma conveniente observando la aparición de la 
absorbancia a 340 nm; ε340 = 6.200 M-1cm-1 
 

AH2 + NAD+ → A + NADH + H+ 

 
A + NADPH + H+ → AH2 + NADP+ 
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Las flavoproteínas contienen nucleótidos de flavina unidos fuertemente 
 

 

 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
. 

 
 

Estructuras de FAD y FMN oxidados y reducidos. El FMN 
consiste en la estructura que se muestra por encima de la 
línea a trazos en la estructura oxidada (FAD). Los 
nucleótidos de flavina aceptan dos átomos de hidrógeno 
(dos electrones y dos protones) que aparecen ambos en el 
sistema anular de la flavina. Cuando el FAD o el FMN 
aceptan un solo átomo de hidrógeno, se forma la 
semiquinona, que es un radical libre estable. 


