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UNA VISION UNIVERSITARIA:
EL pH, SUSTENTO EN EL EQUILIBRIO QUIMICO
PARA LA VIDA CELULAR

OBJETIVOS

-Identificar propiedades de los dcidos y
bases.

-Resaltar laimportancia del pH.

- Conocer la ecuacion
Henderson — Hasselbach.

-Identificar la utilidad del hiato aniénico.

INTRODUCCION

Cuando en medicina se habla de liquidos y
electrolitos normalmente caemos en el error
de pensar que estos conceptos ya los sabemos,
asi como todo lo que engloba a los mismos;
creemos que el hecho de manejar liquidos,
soluciones y tratar alteraciones dcido-basicas
nos permite tener un conocimiento amplio
del pH.

El organismo humano se encuentra en
constante equilibrio (homeostasis) y este
equilibrio engloba varios factores, por ejem-
plo: liquidos, electrolitos, temperatura, hor-
monas, etc., pero también uno de estos fac-
tores es el estrecho equilibrio del pH, el cual
tienela funcién primordial de mantener una
gran variedad de enlaces que se encuentran
en los componentes organicos del ser vivo
como son proteinas, lipidos y carbohidratos,
asi como otras sustancias primordiales en el
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funcionamiento del mismo, como las enzi-
mas, que al verse alteradas por el pH pueden
estar implicadas en el mecanismo de lesion
celular.

EQUILIBRIOS ACIDO-BASE

Antes de profundizar en el tema es conve-
niente definir el concepto de disociacion,
el cual se refiere a la separacion de iones
que existen en una sustancia de solucion
acuosall) (recordando que todas las reacciones
fisiologicas del organismo se llevan a cabo
en un medio acuoso);

KcCI aq K*+CI-

_—

También es prudente definir el con-
cepto de ionizacion; el cual se refiere a la
formacién de iones a partir de las sustancias
que presentan enlaces covalentes, al encon-
trarse en una solucién acuosa.(!

HClI aq H*+ CI”

_—

Esdecir, la disociacion del agua represen-
ta la formacion de iones (por ejemplo: H+)
que se encuentran de manera individual en
una solucién donde el resto no disociado se

encuentra formando una molécula (H20).

La constante de ionizacién o de disocia-
cion (Ki) es la constante de equilibrio de una
disociacion i6nica, y es igual al producto de
las concentraciones ionicas entre la concen-
tracion de la sustancia sin disociar.

La primera definicién conceptual de
dcidos y bases que se acopla bien a la mayor
parte de los hechos experimentales fue pro-
puesta por Arrhenius al final del siglo XIX.
Partiendo de su teoria de disociacion elec-
trolitica y de la ionizacién, €l dijo que, al for-
marse soluciones dcidas, se libera el ion H+
(hidrégeno) en la solucién: @

HA (aq) ——> H* (aq) + A" (aq)
Acido general.

De acuerdo con esta teoria, las propie-
dades comunes a todas las soluciones dcidas
se deben a la existencia del ion H+. Posterior-
mente Arrhenius propuso que cuando se
forman las soluciones bésicas, queda libre el
ion oxhidrilo, OH- (aq).?
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MOH —— > M* (aq) + OH "(aq)
Base general.

Las propiedades comunes de todas las so-
luciones bdsicas serian, entonces, debidas a
la existencia del ion OH- (oxhidrilo).

La simple existencia del proton aislado
H+ resulta improbable y, aunque se comento
anteriormente, cabe sefialar que es mas l6gi-
co suponer que en las soluciones dcidas al me-
nos se forma un protén monohidratado, el
ion hidronio H30+ (esto debido a que cuando
las sustancias se disuelven en agua, sus iones
se hidratan, tal es el caso del H+, el cual se une
al agua através de puentes de H).

Asi pues, el modelo de Arrhenius tuvo que
ser ampliado a fin de incluir en el proceso de
ionizaci6n la participacion activa del agua.

La ampliacion del sencillo modelo dcido-
base de Arrhenius por el quimico danés J.N.
Bronsted y el quimico inglés Lowry, permite
tener una nueva teoria en la cual el concepto
de dcido queda definido como una sustancia
que cede protones, y una base como una sus-
tancia que acepta protones, de otra sustancia
donadora. @

H30 - NHj acuosos
(un dcido fuerte y una base débil)

H30* (aq) + NH3; > NH,* (aq) + H>O

También Bronsted y Lowry dieron a
conocer el concepto de par dcido-base conju-
gado, en el cual se sefiala que todo dcido, por
transferencia de un proton, se convierte en
una base, y esta base, al aceptar un proton, se
trasforma en el dcido original. @

HA (aq) + H>0 () >H30%(aq) + AT (aq)

Acidoy > Baser

H30*'(aq) + AT (aq) HA (aq)+H-O (I)
Base; ————» Acido;

(',QUﬁ DETERMINA LA FUERZA O

DEBILIDAD DE UN ACIDO O UNA BASE?
La fuerza de un dcido o una base se describe
en términos de fuerza intrinseca, esto es,
de su tendencia a donar o aceptar un pro-
ton, respectivamente. Esa tendencia sélo se
puede medir en base relativa, pues el dcido
dona un proton unicamente cuando hay
una base para aceptarlo, la base s6lo puede
aceptar un protén cuando exista un dcido
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que pueda donarlo. Por lo tanto, la fuerza de
un dcido o base tiene que evaluarse respec-
to a su contraparte, la cual forma parte de
la disolucion. Si un dcido es fuerte, esto es,
si tiene una gran tendencia a donar un pro-
ton, su base conjugada tendra obviamente
una tendencia muy pequea a aceptarlo®.
Esta conclusion la podemos generalizar de
la siguiente manera:

“Mientras mds fuerte sea una base o un dci-
do, mds débil serd su dcido o base conjugado.”

Por ejemplo: H,CO;—>H* + HCO;3
Acido débil Base fuerte

Dado que los dcidos y las bases son elec-
trolitos no es dificil determinar la fuerza
relativa de los dcidos por mediciones de con-
ductividad eléctrica. Para que nosotros poda-
mos decir que una solucion dcida es fuerte,
se tienen que considerar los siguientes as-
pectos:

- Cuanto mayor sea la conductividad
eléctrica experimental de una solucién de
dcido, mayor serd su grado de ionizacion;

- A mayor grado de ionizacion, mayor
concentracién de iones H30+1 en el equi-
librio;

- A mayor concentracion en el equilibrio
de H30+1 en una solucion dcida, mayor
es la fuerza de la solucion respecto a sus
propiedades dcidas. @

AUTOPROTOLISIS DEL AGUA
Considerando el concepto de Bronsted, la di-
sociacion del agua, es en realidad, una reac-
ci6n dcido-base conjugado que, en este caso
especial, tienen un componente en comun.
El proceso se representa como sigue:

H:0 + H:0—— > OH- + H30"
dcidor  baser base;  dcidos

Una molécula de agua actda como do-
nante de protones (dcido) y la otra como re-
ceptor (base). Elion hidronio es el dcido mds
fuerte que existe en solucién acuosay el ion
oxhidrilo es la base mds fuerte.

Con la aplicacion de la ley de accion de
masas a la autoprotolisis del agua, conduce
la siguiente expresion para la constante de
equilibrio de sus iones: )

_(H;0")(OH™) _(H")(OH ")

Kea="" 1 oy (H,0)*
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Puesto que el grado de ionizacién es
bajo en grado sumo (debido a los puentes
de hidrégeno que forman la molécula del
agua), se considera que la concentracion del
agua permanece practicamente constante y
puede entonces incorporarse a la constante
de equilibrio:

Kw = (H30")(OH) = (H*)(OH))

A esta nueva constante, Kw, se le llama
productoionico del agua. Su valor numeérico
a 25°C es de 1 x 10-14. Ademads, la autopro-
tolisis del agua es un producto fuertemente
endotérmico, por lo que el valor de esta
constante aumenta de forma notable con la
temperatura, llegando a ser a 60°C, 10 veces
el valor correspondiente a 25°C.©)

La reaccion de autoprotolisis produce
concentraciones equimolares de iones hi-
drogeno y oxhidrilo. Por consiguiente, y
para el agua pura tenemos lo siguiente:

(H")=(OH)
Porlo que:

(H")?=(OH-)2 =Kw=1Xx 104
(H)=(OH)= K =1x107 M(a25°C)

CONCEPTO DE pH
Debido a la complejidad de manejar las can-
tidades anteriores, Sérensen propuso que
estas concentraciones, asi como los valores
pequeiios de constantes de equilibrio, se ex-
presaran en términos de logaritmo negativo
delvalor numérico. A estaformade notacién
se le asigna laletra p.®

Con este sistema se llegé al uso de las
notaciones pH y pOH para representar las
concentraciones molares de ion hidrégenoy
ion oxhidrilo, respectivamente.

pH =-log (H")
pOH = -log (OH’)

Sin embargo, en la definicion mds moder-
na del pH se incluye la actividad del ion H en
lugar de su concentracion. Aunque hay que
sefialar que en casi todos los casos de determi-
nacion del pH, las concentraciones equivalen
aproximadamente a las actividades.

La expresién del producto idnico de
agua, basada en el concepto de Sorensen es:
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LESION REVERSIBLE
LESION REVERSIBLE (Muerte celular)
______ ‘o lesionala [ pergigage |  Salidade
............................................... o icie & ooy
Isquemia Ataeacionns del | /7 (CK, LOH)
citoesqueleto R g
: Radicales libres \Fh.qo & interior
: - Desorganizacion de Ca
Hinchazon celular: de linidos
l Pérdida de ; oy
microvelosidades | B
Flujo al interior de Ampollas
G FIC;-° HOy 'Na;| Aumento de e $Ca* en
Mitocondria m —Flujo al e:ftenor 2} volumen del ' A
+ Fostorilacion de sodios K F.gglrﬁ de | mitocondrias
oxidativa mielina
Grumos de
cromatina nuclear
$ATP—= ¢ Glucdlisis \\‘ / Liberacién +Basofilia RNP)
\ = +pH —= intracelular ——= | Camblos nucleares
Otros + Glucdgeno y activacién Digest. de proteinas
efectos de enzimas
lisosémicas
Separacidn 4 Sintesis Depdsito
de ribosomas de proteinas da lipidos

(Modificado de: Kumar, V.; Cotran, R.; Robbins, S.: Lesién, muerte y adaptacién celular. En: Patologia humana, 6a. edicion McGraw Hill, México, p. 7).

pPKw =pH +pOH =14

Esto quiere decir que, para el agua pura o
una solucion neutra, indica que pH =pOH =7

{DE QUE MANERA EL pH PUEDE
AFECTAR AL ORGANISMO?

El pH puede afectar al organismo de muy
distintas maneras, independientemente de
la forma en que sea (acidosis o alcalosis),
ademds estas afecciones se pueden detectar
por medio de la clinica, pero molecular-
mente es dificil determinar en qué momen-
to dado el pH influye en los dos principales
patrones de muerte celular, los cuales son
necrosis y apoptosis; pondremos principal
atencion a la necrosis ya que normalmente
ocurre en una situacion patoldgica, a diferencia
de la apoptosis, la cual se presenta en varios
fenémenos fisiol6gicos normales.

La necrosis es una muerte celular carac-
terizada por manifestar inflamacion, des-
naturalizacién de proteinas y rotura de los
organelos.

En la necrosis normalmente se ven im-
plicadas varias causas como son: agentes
fisicos, quimicos, microbioldgicos, gené-
ticos, nutricionales y quizd mds comun-
mente por fenémenos hipdxicos. Pero a pe-
sar de tener una gran variedad de agentes,

la lesion reversible o irreversible lleva un
patron de sucesos similares que conllevan
a la lesion, y entre estos se encuentra una
disminucién del pH provocando una acido-
sis en el sitio de la lesion. Es muy complejo
precisar en qué sitio de la célula inici6 la le-
sion (membrana, mitocondria, ribosomas,
nucleo), pero no es dificil suponer que una
disminucién del pH en el sitio de la lesién
estd implicada en la desnaturalizacién de
proteinas, activacion e inactivacion de en-
zimas, etc.

En la secuencia de sucesos en una lesion
isquémica (Fig.1) podemos notar que la falta
de oxigeno por la hipoxia prolongada en ese
sitio celular provoca una disminucién de la
fosforilacién oxidativa y, por lo tanto, una
disminucion de ATP (trifosfato de adeno-
sina o adenosin trifosfato),* la disminucion
de este ultimo se va a reflejar en la desesta-
bilizacion de la membrana que al no poder
controlar sus diversas bombas-ATP la célula
tendrd una ganancia neta de Na (sodio) y,
por lo tanto, una ganancia isosmdtica de
agua (que el agua con sales o iones no estd
ni muy recargada ni muy insipida), provo-
cando una tumefaccion aguda de la célula.
El aumento de ATP activard la glucolisis
anaerobia con la acumulacion sucesiva de
dcido ldctico y una acidosis local.)

EL pH ACIDO PUEDE ALTERAR 1A
HOMEOSTASIS DE LA CELULA DE
DIVERSAS FORMAS:

1. Alterando la carga eléctrica de la
estructura terciaria o cuaternaria de las pro-
teinas (que normalmente mantienen una
carga negativa a un pH alcalino), provoca
un desenrollamiento de la proteina por
repulsion entre sus estructuras por poseer
una misma carga (+). ®

2. Las enzimas (pH 6ptimo de 5-9 a ex-
cepcion de la pepsina) al estar expuestas a
un pH muy bajo sufrirdn algo similar:

- Desnaturalizacion.

- Alteracion de la carga original.

- Modificacion de su estructura, de tal
manera que sus sitios activos (ajustes
inducidos segun Koshland) no ajusten
con su sustrato.

- Activacion de enzimas lisosomicas (como
proteasas, nucleasas, etc.) las cuales al ex-
ponerse a un pH dcido sin sobrepasar el
limite de su cinética, favorecerdn a sus si-
tios activos, los cuales actian como cata-
lizadores acidos generales, permitiendo
una mayor actividad y velocidad de reac-
Cién, autodestruyendo a la célula.®

DETERMINACION DEL pH
SANGUINEO Y LA ECUACION
HENDERSON-HASSELBACH

El control fino del pH sanguineo se logra por

ATP: E1 ATP es una molécula que estd formada por adenina, ribosa y tres grupos fosfatos, contiene enlaces
covalentes entre los grupos fosfato; al romperse dichos enlaces se libera energia quimica, la cuales
transformada en energia mecdnica para ser utilizada en las funciones diversas del cuerpo humano.
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la tension de CO2 (PCO2)y la concentracion
de bicarbonato (HCO3), estos tultimos se
regulan de manera muy estrecha en la san-
gre. En realidad, la concentracion del ion H+
se determina por el indice del par dcido-base
dominante en la sangre, bicarbonato: acido
carbénico (H2CO3):

-—
H*+ HCO3 ——> H,COj;

De acuerdo a la relacion de equilibrio de
masa, el ion (H+) es proporcional (H2CO3)/
(HCO3). El dcido carbdnico estd en equi-
librio con el CO2, debido a que el CO2 suele
combinarse con el agua para formarlo, esta
formacion de dcido carbénico suele ser muy
lentaen el plasma, pero como lamayor parte
del CO2 difunde al glébulo rojo, esta unién
suele acelerarse mil veces mds con ayuda de
una enzima llamada anhidrasa carbodnica.
Porlo tanto, la relacion completa entre estas
especies dcido-bdsicas es como sigue:

< <
H+ 5F HCO3—) H2C03 —}COZ 5F Hzo

El (H+) en algin momento es proporcio-
nal al indice de (CO2)/(HCO3) y a la di-
sociacion constante del dcido carbonico,
ademds el CO2 disuelto en la sangre estd
en relacion con el COz2 en estado gaseoso
(PCO2) y con su coeficiente de solubili-
dad (D), el cual esde 0.03. A partir deesto,
los cientificos llegaron ala conclusion de
que la acidez sanguinea es proporcional
al indice ®x PCO2)/(HCO3)yalaconstante
de disociacion del dcido carbénico (K);
con ello se produjo la ecuacion de Hen-
derson (Ec. 4) ™, 1a cual es una sustitucién de
laecuacion representativa de la constante de
equilibrio de una disociacién iénica:

H* xHCO ,
K= (I)
H,CO,
H CO
H*=Kx 2 ° (2
HCO ,
Hf= K o, 3)
HCO

3

N (o x Pcoz)(4)
HCO

3

H+=K

Con frecuencia no pensamos en la aci-
dez en términos de (H+), este término mues-
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Valores equivalentes de [H+] para un
valor dado de pH.

Ph (Unidades) [H+] (nEg/L)
7.80 16
7.75 18
7.70 20
7.65 22
7.60 25
7.55 28
7.50 32
7.45 35
7.40 40
7.35 45
7.30 50
7.25 56
7.20 63
7.15 71
7.10 79
7.05 89
7.00 100
6.95 112
6.90 126
6.85 141
6.80 159

(Modificado de: Huerta Torrijos, ].; Barriga Pardo,

R.; Sardinas Herndndez, J.; Godoy Vega, I.: Andlisis

sistemadtico del equilibrio dcido-base en formato
automatizado. Principios bdsicos y propuesta.
Revista de la Asociacién de Medicina Critica y
Terapia Intensiva. 15 (3) p. 73, 2001).

tra una simple relacion inversa del término
pH mds familiar. La concentracién del ion
(H+) a una temperatura normal de 37°C es
de 40 nmol/L 6 40 nEq/L, lo cual nos da un
pH de 7.4. Como la concentracion de (H+)
se expresa en unidades de pH, se disefi6 la
Ec. de Henderson-Hasselbach (Ec. 8), la cual
establece la definicién fisicoquimica de pH
sanguineo. Recordando que el pH se define
como; pH =-log (H+), esta ecuacion es desarro-
llada de la siguiente manera:

_log H=-logpK —~log (@ *P<©,) (5)
HCO |
pH =pK —log (a0 x Pco,) 6
HCO

3

Para no trabajar con resultados nega-
tivos, utilizamos la ley de los logaritmos
para cambiar el signo de este ultimo, obte-

e NE o oa e
A e hc_.l-_l:-.rljll rape- b
niendo:™ HCO |
pH=pK+log (@ *F2)

Tomando en cuenta el sistema amor-
tiguador del bicarbonato cuya pK es de 6.1,
la ecuacion 7 queda:

pH =6.1 + log A ¢
(0.03 x Pco,)

®

Con la ecuacién de Henderson-Has-
selbach (Ec. 8) podemos calcular el pH en
unasolucion sise conoce la concentracion
molar de iones bicarbonato y la PCOa.
Ademds, como se coment6 anteriormente
con esta ecuacion se ha podido asumir
que un pH de 7.4 corresponde a 40 nmol/L
del ion H+ (siempre y cuando el paciente
se encuentre a una temperatura normal)
y que por cada cambio de o.1 unidades en
el pH cuando este se encuentra entre 7.2 y
7.5 la (H+) cambia en 10 nEq/L en sentido
opuesto al pH (Cuadro 1).®

HIATO ANIONICO
Enalgin momento dado el organismo puede
tenerloscomponentesdelaEc.deHenderson-
Hasselbach dentro de los rangos normales
y presentar alguna alteracién dcido-bdsica
(principalmente acidosis), esto debido a que
puede haber alguna alteracién en la concen-
tracion de cationes o aniones no medibles
que pueden influir en el pH. Normalmente
esto sucede porque los laboratorios clinicos
no acostumbran en un autoanadlisis rdpido
de sangre medir estos iones. El cation que se
mide rutinariamente es el Na+ y los aniones
que comunmente se miden son el ClI (cloro)
y HCO3 (bicarbonato). Entre los cationes no
medidos encontramos: Ca, Mg, K, etc., y algu-
nos aniones no medidos son: fosfato, sulfato,
cetodcidos, lactato, aniones organicos urémi-
cos, salicilato, entre otros.

Se considera que la composicion del
plasma es sencillamente como se muestra
enseguida:

(Na*) + Cationes no medibles = (HCO3) +
(CI) + Aniones no medibles

Sireordenamos el hiato aniénico en plas-
ma que estd en exceso de aniones no medi-
bles sobre cationes no medibles, se define de
la manera siguiente:



Hiato anionico = Aniones no
medibles — Cationes no medibles =
(Na*)—(HCO3) +(CD)

El valor normal del hiato
ani6nico es de 12 © 4mEq/L y
este puede ser modificado por
diversas situaciones. El aumento
del HA puede deberse a la dismi-
nucion de los cationes no medi-
dos(Ca, Mg, K) 0 aun aumento de
los aniones no medidos. Ademads,
el hiato anionico puede aumentar
secundariamente a la elevacion
de la albumina* ani6nica, ya sea
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por aumento de la concentracion
de albumina o a alcalosis que
altera la carga de albumina. La
disminucién del hiato aniénico
puede ser debida a:

1. Aumento de los cationes no
medidos;

2. Adicion a la sangre de cationes
anormales, tales como el
litio o las inmunoglobulinas
cationicas (discrasias de las
células plasmaticas);

3. Disminucion de la
concentracion de la albumina,
el principal anién plasmdtico;

§ eesthea y

4. Disminucion de la carga
anidnica eficaz de la albumina
causada por acidosis;

5. Hiperviscosidad e hiperlipidemia
intensa, que puede dar lugar
auna infravaloracién de las
concentraciones de sodio y
cloruro.®)

Al comprender el concepto de
hiato aniénico podemos concluir
que valores normales de (HCO3)
y PCO2 no aseguran que se en-
cuentre una alteracién acido-basi-
ca. Por ejemplo, un alcohdlico con
vomitos puede desarrollar una

e = TatyeT

alcalosis metabodlica con pH de
7.55,PCO2 de 48 mmHg, (HCO3-)
de 40 mmol/L, (Na+) de 135, (Cl-)
de 8oy (K+)de 2.8. Si este paciente
desarrollara entonces una cetoaci-
dosis alcohdlica superpuesta con
una concentracién de 1smM de
D-hidroxibutirato, el pH arterial
descenderia hasta 7.4, el (HCO3-)
a 25 mmol/L y la PCO2 hasta 40
mmHg. Aunque los gases san-
guineos son normales, el HA estd
elevado hasta 26 mmol/L, lo que
indica que existe una mezcla de
alcalosis metabolica y acidosis
metabolica.

* La albumina es la proteina de mayor concentracién en el plasma, sirve como depdsito mévil de aminodcidos y es de vital importancia para impedir que el
liquido de la sangre se filtre hacia los tejidos. Esta proteina es producida por el higado, porlo que la disminucion de la albumina sérica puede ser producto de una

enfermedad hepdtica o renal.
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