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Prefacio

Introduccién a la fisiologia dcido-base es un abordaje inicial a los principios
fisico-quimicos generales sobre uno de los méis basicos fundamentos de la
regulacién homeostdtica en la fisiologia animal.

El origen de esta obra se remonta a una inquietud personal que se gest6
mientras cursaba la asignatura Fisica Biologica del primer afio de la carrera
de Medicina Veterinaria en la Facultad de Ciencias Veterinarias de la Univer-
sidad Nacional de La Pampa, en la localidad de General Pico.

En aquel 1995 habia llegado a la universidad con una preparacién como
bachiller con orientacién en Biotecnologia, y podia observar que los cono-
cimientos generales sobre fisiologia animal que tenia en ese entonces exce-
dian a los que muchos de mis compafieros —provenientes de instituciones
educativas no ligadas a las ciencias exactas y naturales— poseian. Se habia
despertado mi interés en —algin dia— poder hacer un aporte para mejorar la
comprension de los mecanismos de regulacién del medio interno.

Inmediatamente luego de cursar y rendir la asignatura de Fisica Bio-
légica, en el afio 1996 me postulo, y soy aceptado, como ayudante alumno
ad-honorem. Asf, y bajo la supervisién y acompafiamiento de Miguel Angel
Noia, profesor titular de la citedra, comienzo a darle forma a lo que final-
mente resultaria un apunte de circulacién interna de la asignatura, bajo el
nombre de «pH y equilibrio dcido-base».

Afios mas tarde, y como titular de las citedras de Quimica y Farma-
cologia del ya extinto Instituto Andino de Educacién para las Ciencias y
Tecnologias en la localidad de San Carlos de Bariloche, Rio Negro, ofreci
estos materiales a los estudiantes —de las carreras terciarias de Paramédico,
Instrumentista Quirdrgico, Radidlogo y Obstetra—, con la revisién y apro-
bacién de Jorge Borisov.

También en la localidad de Cipolletti, apuntes basados en aquellos manus-
critos iniciales han sido de utilidad para los estudiantes de la carrera de Técnico
Superior en Bromatologia en el Instituto del Valle, quienes cursaron la asigna-
tura de Quimica General bajo mi titularidad.

Luego, en los albores de la carrera de Medicina Veterinaria de la Escuela
de Veterinaria y Produccién Agroindustrial de la Universidad Nacional de
Rio Negro en la localidad de Choele Choel, Isabelino Soler me convocé para
participar como parte del cuerpo docente de la asignatura Quimica Biol6-
gica y posteriormente, en Fisiologia Animal 1y Fisiologia Animal 11, donde
comencé a dictar esta temdtica, entre otras.
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Hoy estoy a cargo de estas dos ttimas asignaturas y vuelvo a percibir ese
mismo sinsabor que veifa reflejado en mis compafieros de estudio de grado,
pero ahora en mis alumnos universitarios recién ingresados en las aulas.

Con estas motivaciones en mente, he comentado esta problematica aca-
démica y pedagdgica con el director de la carrera de Veterinaria en la UNRN,
Carlos Arzone. Fue él quien me sugirié consolidar los materiales acumulados
en la experiencia docente y darle impulso a una publicacién que sirva como
apoyo y guia de estudio para los y las jovenes estudiantes de las asignaturas
de Fisiologia Animal. Finalmente, y gracias al trabajo conjunto con la EDITO-
RIAL UNRN, hoy estamos presentando esta obra.

Urra Pasgall, Lucas G. A.

Sobre el autor

Médico Veterinario graduado en la UNLPam, jefe de trabajos practicos de las
asignaturas Fisiologia Animal 1y Fisiologia Animal 11 de la Escuela de Veteri-
naria y Produccién Agroindustrial de la UNRN.
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Introduccién

En 1909 Sgrensen establecid el término pH para expresar el potencial Hidré-
geno, es decir, la concentracién de iones de hidrégeno [H*] en un medio, cono-
ciéndose asi su grado de alcalinidad o de acidez. Lo definié como «el logaritmo
de la inversa de la concentracién de iones hidrégeno o, en otros términos, el
logaritmo negativo de la concentracién de H*» (Blanco, 2006).

Desde el punto de vista matemadtico, pH es una férmula logaritmica;
desde un punto de vista fisico-quimico es la determinacién de la concen-
tracién de protones en un sistema material; desde un enfoque biomédico
su importancia es extrema ya que la vida se manifiesta entre pardmetros
muy estrechos de pH que varian segtin el organismo, dado que cada especie
posee un rango de pH muy pequefio para llevar a cabo todas sus funciones
metabdlicas normalmente y compatibles con la vida.

Por ejemplo, el pH fisioldgico del plasma sanguineo de la gran mayoria de
los mamiferos es de 7,4 y puede fluctuar entre 7,35y 7,45, por lo que se aprecia
que una variacién en mas o en menos de 0,06 respecto de la media normal,
puede resultar compatible con alteraciones metabdlicas significativas.

Electrolitos y pH

Una sustancia capaz de disociarse en iones cuando esta fundida, en solucién, o
incluso al estado sélido, que es capaz de conducir energia eléctrica, se denomi-
na electrolito. Los estados moleculares que presentan maxima disociacién en
solucién acuosa como el hidréxido de sodio (HONa) y el 4cido clorhidrico (HCI)
son denominados electrolitos fuertes. Ambos ejemplos corresponden a solutos
polares que se disuelven en un solvente polar como es el agua.

En contraposicién los solutos que en solucién acuosa presentan una
disociacién parcial, es decir que solo una proporcién de sus moléculas se
disocian en estados iénicos, son llamados electrolitos débiles dado que
presentan disociacién parcial en el medio acuoso por su baja polaridad, tal
como ocurre con el acido acético (CH,-COOH).

H.O
2
HONa =——» HO +Na* (alta disociacién)
H,0
HCl o——— H*+(l (alta disociacién)
H,0
CH,-COOH e——> CH-COO +H* (bajadisociaci6n)
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Por lo antedicho y a partir de los ejemplos grificos precedentes de reac-
ciones de disociacién, podriamos advertir a modo de generalizacién, que la
mayoria de los acidos organicos son electrolitos débiles, mientras que todas
o la mayoria de las bases inorganicas, acidos inorgdnicos y las sales inorga-
nicas y organicas, son electrolitos fuertes.

Arrhenius ya habia concluido oportunamente en la que seria una defini-
cién simple, pero en la actualidad obsoleta, para poder abordar la compren-
sion de la tematica. Definia qué es un acido y qué una base de esta manera:
«un acido es una sustancia que, cuando se disuelve en agua, aumenta la con-
centracién de iones H*, y una base es una sustancia que, cuando se disuelve en
agua, aumenta la concentracién de iones OH» (citado en Brown, Theodore y
otros, 2009, p. 668).

La definicién de Arrhenius no es errada, sin embargo, nuevos estudios han
llevado a nuevas conclusiones y actualmente se acepta la definicién de Bronsted
y Lowry, quienes establecen que: «un 4cido es una sustancia (molécula o i6n)
que dona un protén a otra sustancia, y una base es una sustancia que acepta
un protén» (citado en Brown, Theodore y otros, 2009, p. 669).

La constancia del medio interno de un organismo viviente debe pre-
sentarse dentro de limites relativamente estrechos, si se desea conservar
la salud. Esto implica una distribucién del agua corporal total en forma
adecuada, al igual que el pH y varios electrolitos como Na*, K*, Ca*, Mg*,
H PO, y otros.

Las moléculas de agua presentan una ligera tendencia a disociarse para
ofrecer al medio pequefias cantidades de iones H* y HO". Esta molécula es un
tetraedro irregular, los dtomos de hidrdgeno forman un angulo de 104,5°, lo
cual le otorga una configuracién asimétrica.

H
d

L

Como consecuencia de la estructura de tetraedro, la molécula de agua
presenta diferencias en cuanto a la distribucidn de las cargas; el &tomo de
oxigeno tiene una densidad eléctrica negativa y los de hidrégeno, una densi-
dad eléctrica positiva, en correspondencia con sus electronegatividades.

Esta caracteristica hace que el agua se comporte molecularmente como
un dipolo. Gracias a ello la molécula de agua en estado liquido puede mos-
trar a 3,98°C, conformacién polimérica estabilizada por uniones puente de
hidrégeno intermoleculares. Es entonces cuando el agua liquida presenta
su maxima densidad.
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Como se menciond, la molécula de agua presenta una tendencia limi-
tada a disociarse en H* + HO". Esto sucede en una reaccién reversible pero
sumamente pequena, del orden de una molécula disociada por cada 1,8-10°
moléculas de agua. Este comportamiento se expresa por medio de la cons-
tante de disociacién del agua: K .

[H]-[HO]
K, =

[H,0]

Para calcular la constante de disociacién del agua debemos partir de un mol
deagua.Unmoldeaguapesal8g[AO > 16+AH > 1-2=2]=18gparalmolde
agua. Siun mol de agua pesa 18 gy un litro de agua pesa 1.000 g, un litro de agua
contiene 55,56 moles, y si por cada 1,8-10° moléculas de agua, encontramos solo
una disociada, entonces podemos decir que solo encontramos 1,8-10° protones
por cada 55,56 moles de agua pura, de modo que si multiplicamos 1,8-10°-55,56
moles, obtendremos la constante de disociacién del agua, que es igual a 1-107
mol/l, para los H, y es también, por ende, el valor de 1.107 mol/l, para los HO-.

Si remplazamos los valores de la férmula anterior:

1107-1-107

K, =

55,56
K,=1,8-10" mol/l

Dado que H,O <—= H'+HO ;ysi[H']=[HO], entonces si [H] =
1-107yla [HO] = 1-107 se tiene que

K,=[K]-[H,0]1=[H]-[HO]
K,=1,810"*mol/l - 55,56 mol/l
K,=1-10" (mol/l)*

Esto también puede explicarse mediante la aplicacion de la ley de accién
de las masas, donde:

veI1
A+B = > C+D

veIz
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Asi
vel =A+B—— > C+D
vel, =C+D—— > A+B
Estas velocidades dependen del equilibrio y de la constante de la reaccién en si;
y de si las sustancias actuantes son complejas, es decir, tienen mas de un electrén:
Ve|1 =K1-[A]*-[B]°
vel =K2.- [C]*- [D]*

Son los exponentes a, b, ¢ y d, la valencia de ionizacién respectiva de los
compuestos A, B, Cy D,y K1 y K2 constantes, y si trabajamos con los mismos
compuestos:

r=K1-[A]*- [B]

r=K2-[C]¢-[D]¢
Donde «r» es reaccidn, y toda esta reaccion establece un equilibro dindmico;
lavel esigualalavel, porlo que se pueden transponer términos, y

vel =vel,
Entonces:

K1-[A]*- [B]*=K2-[C]°- [D]*
Por lo tanto:

K1 [Cl- D1
- K
K2 [AF-[B]

Es K la constante de disociacion.
K es el producto de masas de la reaccién, dividido el producto de las masas
reaccionantes.

Todo este proceso depende, igualmente, del grado de disociacién en que
se encuentra el electrolito, siendo «a», dicho grado de disociacién.

% de moléculas disociadas

o=
100% de las moléculas

Si aplicamos la ley de accién de las masas para el caso del agua:

HO+HO = > H,O0"+HO

Por lo tanto
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[H,07]-[HOT]

[H,012

Y como en 55,56 moles se disocia solo una molécula de agua, [H,0]" se
considera constante, asf:

[H,01?=K, =[H,0]-[HO],de modoque K =1-10",ya que [H]=1-107,
yla[HO]=1-107,porloquela [H,0*]=1-107,yla[HO]=1-107, entonces:
K,=1-107-1-107

K,=110"

w

De manera que si:

110™ = K,=[H,0"]-[HO], entonces:

110™ =[HO1*y1-10™ =[H,O"F, por lo que:

V1:10™ =V[HO?yV1-10™ =V[H,0"]?, de modo que [HO1=1-10"y
[H,01=1107,

asiresultaque K =1-107-1-107, que es el punto neutro.

Un dato muy importante a tener en cuenta es que este equilibrio dindmico
se logra alos 25°C. Si llevamos este dato a las bases fisioldgicas del organismo
y ala temperatura corporal de 37°C, la concentracién de hidrogeniones es algo
mayor de 1.107, por lo que deducimos que K es constante cuando la tempera-
tura del sistema también lo es y, al variar esta tltima, K también lo hace, pero
el equilibrio en si puede presentarse a cualquier temperatura, en las cuales K
adoptara diferentes valores.

Como ya hemos visto anteriormente, Sprensen definié al pH como el lo-
garitmo decimal negativo de la concentracién de protones, donde p = —log

Asi:

pH=-log[H] obien pH=-log [H,0]
pH=log1/[H] obien pH=log1/[H,0"]
pOH=-log[HO] obien pOH=Ilog1/[HO]
Y al aplicar estas ecuaciones para el caso de la disociacién del agua:

pH=-log1-107 pOH=-log1-107
pH=-(-7)log10 pOH=-(-7)log10
pH=7 pOH=7

Como estos valores corresponden al punto neutro del agua, se toma el
resultado «7» como el de la neutralidad para el pH y, por ende, para el pOH.

Si retomamos el concepto de base y de acido, debemos establecer que no
pueden existir iguales valores de pH y de pOH en un mismo medio de no
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ser este valor «7», correspondiente a la neutralidad. Esta afirmacién queda
fundamentada por medio de la constante de disociacién del agua, donde:

K,=[H1-[HO]=110"
Por lo tanto,

log [H*] +log [HO]=log1-10™
De modo que

pH+pOH=14

De lo que se deduce que si el pH =3, el pOH =11, es decir, se presenta una
relacién inversamente proporcional, ya que al aumentar la concentracién de
protones en el medio, el pH disminuye, y si estas concentraciones caen, el pH
aumenta, en oposicién a lo que sucede respecto del pOH.

Los acidos son donadores de protones y las bases aceptoras de estos,
sin embargo, existe una distincidn entre los acidos fuertes como el HCl y
el H 8O, que se disocian completamente en solucién acuosa; y los acidos
débiles, como el dcido acético que se disocia parcialmente en solucién acuosa
y puede comportarse como un amortiguador.

La misma clasificacién se realiza entonces para las bases en donde en-
contramos bases débiles como el (HO),Ca y bases fuertes, como el HONa y
el HOK.

La concentracién de protones o de oxhidrilos puede determinarse por
medio del antilogaritmo decimal del pH o del pOH negativizados, respecti-
vamente. Asi:

[H]=antilog—pH y [HO]=antilog—pOH

También estariamos en condiciones de establecer la concentracién
normal (N) de los protones si previamente conociésemos la constante de
disociacién del dcido y su concentracién normal, de manera que:

[H]=V(N-K,) obien  [H]=Nu

En tanto que, como se menciond anteriormente, o es el grado de disocia-
cidén y puede ser calculado también de la siguiente manera:

o=V ——
N
Este procedimiento puede entonces ser aplicado para calcular la concen-
tracion de oxhidrilos, si conocemos previamente la constante de disociacion
de la base y su concentracién normal:
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[HOT=V(NK,) obien  [HO1=N-u

Una vez conocidos los valores antes mencionados, el pH también puede
ser calculado de la siguiente forma:

pH=-logV(NK, ) o bien pH=-logN-a
lo mismo para el pOH:
pOH=-logV(N-K,\) obien pOH=-log N-a

Como podemos observar, al aplicar las formulas anteriores y en la medida
en que la concentracién de protones aumenta, el pH disminuye y aumenta
el pOH en forma proporcional; al contrario, al disminuir la concentracién de
protones, el pH aumenta y disminuye el pOH proporcionalmente, por lo que
si el pH de un medio es menor de 7, se afirma que es 4cido, pero si es mayor
de 7 se dice que es bisico o alcalino.

Si el pOH es menor que 7 se dice que el medio es basico o alcalino, y si es
mayor de 7, el medio es acido; si el pH o el pOH es de 7, el medio es neutro; si
se parte de este valor neutral para ambos -recordando que pH + pOH = 14—
podemos establecer que los rangos de valores que adopta el pH y el pOH van
entonces de 0 a 14.

Sobre esta base se puede afirmar que:

4cido: [H']>1:107;1-10">1-107;n<7
neutro: [H1=1-107;1-10"=1-10";n=7
basico: [H]1<1-107;1-10"<1-107;n>7
acido: [HO1<1-107;1-10"<1-107;n>7
neutro: [HO]=1-107;1-10"=1-10";n=7
basico: [HO]1>1-107;1-10">1-107;n<7

Valores de pH y de pOH en funcién de la concentracion
de protonesy de oxhidrilos, respectivamente

[H] pH [HO] pOH
1-10° 0 110 14
110" 1 1107 13
110? 2 1107 12
110° 3 1107 1
110% 4 1107 10
110°% 5 110° 9
1-10° 6 1-10° 8
1107 7 1107 7
1-10°® 8 110 6
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[H1] pH [HO] pOH
1107 9 110° 5
1107 10 110* 4
1.10™ 11 1.10° 3
1107 12 1-10% 2
1107 13 110" T
1-10™ 14 1-10° 0
Ejemplos
Preparo una solucién de HCl 0,027 % P/V y deseo conocer su pH.
PMHCI=[AH=1+ACl=35]=36--36g---1mol
1 Eq =1 mol/valencia de disociacién - 36g/1=36g---1Eq/g
36g,, - 1000 ml__ --------- 1N
Solucion de HCI 0,027 % P/V — 0,027g ------------- 100 ml_
0,27g =X ~---rmmrmv 1000 ml_

36g------1000 ml_----1N
0,27 g----1000 ml_-------X=0,0075 N

pH = —log [H]
pH = —log0,0075
pH=—(-2,12)
pH=2,12
Titulaciones

Analiticamente, la titulacidn es la determinacién de la concentracién de una
solucién o de una de las sustancias que la conforman. Se obtiene por medio
de la cantidad minima de esa solucién, capaz de producir un efecto maximo
al reaccionar con una cantidad establecida de un reactivo valorado. El punto
final 0 maximo de la reaccién se determina con un indicador que, por lo ge-
neral, es colorimétrico.

La orina es un liquido de excrecién que posee, en condiciones fisiolégi-
cas normales, pH 4cido en los carnivoros y pH alcalino en los herbivoros, va
de5a7yde7as8, respectivamente, con tendencia a la acidez en el hombre,
segtn la dieta.

Sinos basamos en el ejemplo de la orina, debemos considerar que se tra-
ta de una solucion de diversos electrolitos. Y si su valor de pH es acido, algu-
nos de los electrolitos en solucién corresponden al H,PO,, que determina la
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acidez titulable de la orina. A esta titulacién se arriba mediante «la cantidad
de alcali que debe agregarse a la orina para regresar su pH a 7.4, o sea el pH
del filtrado glomerular» (Ganong, 1992, p.655).

Si tenemos una solucidn que contiene un 4cido fuerte, podemos titularla
con una solucién de base fuerte, como el HONa al que encontrariamos en
una solucién de concentracién conocida.

El pH de una solucién inicial es muy bajo si el acido es fuerte y se en-
cuentra esencialmente puro, por ejemplo de pH = 1; y en la medida en que
agreguemos cantidades crecientes de la solucidn de la base fuerte, el pH ird
en aumento.

Todo esto puede llevarse a la practica de la siguiente manera: suponga-
mos que tenemos un volumen determinado de una solucién de HCl a una
concentracion de 0,1 N, siendo su pH = 1. A esta solucién le agregamos vold-
menes crecientes de HONa 0,1 N.

El HCl reaccionara con el HONa agregado, y de esta reaccion en solucién,
se obtendrd NaCl + H,O como productos; los ntimeros equivalentes de la
base se equilibrardn con los niimeros equivalentes del dcido.

Si decimos que:

N =mEq/V
entonces:
mEq=N-V

V es el volumen en mililitros; N, la concentraciéon normal y mEq, los milie-
quivalentes.

Al conocer la normalidad de las dos soluciones y el volumen de ambas,
que para este caso puede ser de 100 ml para la solucién de HCly 10 ml para la
solucién de HONa, puede decirse que:

mEq HCl=100ml-0,1 N=10 mEqHCI ()
mEq HONa=10ml-0,1 N=1 mEqHONa (b)

De este modo, al agregarle a los 100 ml de la solucién de HCl los 10 ml
de la solucién HONa, puede observarse que 1 mEq de HONa reaccioné con
1 mEq de HC, produciéndose como producto de la reaccién 1 mEq de NaCl
y sin reaccionar, 9 mEq de HCl, y el NaCl es una sal neutra.

1mEqHONa+10mEqHCl ————» 1 mEq NaCl +9 mEqHCI

Como la reaccién produce 9 mEq HCl sin reaccionar en un volumen total
de 110 ml, puede determinarse la normalidad de la nueva solucién:

N =mEq/V N=9mEq/110ml=0,08181N
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Y, al conocer la concentracién normal, puede determinarse el pH de la solu-
cién asi obtenida:

pH=-log[H*]
pH=-log0,08181
pH=1,08

Asi es como puede observarse que el pH inicial de la solucién se vio modifica-
do en un aumento de 0,08 tan solo por agregar 10 ml de la solucion de HONa 0,1 N.

Si a los 110 ml de la nueva solucién lograda le agregamos 10 ml mais
de la soluciéon de HONa 0,1 N, tendremos 1 mEq NaCl mas por la reaccién
entre 1 mEq de HONa con 1 mEq de HCI, con un total de 8 mEq de HCl en
120 ml de solucién, asi puede determinarse su pH:

N =8 mEq/120 ml=0,06666 N

pH=—log [H]
pH=-log0,06666
pH=1,17

De esta manera podemos apreciar que la misma cantidad de mEq de la
solucidn «b», reacciona con la misma cantidad de mEq de la solucién «a»,
estableciéndose el siguiente equilibrio:

VN =V N,

Como se agregaron 10 ml de la solucién de HONa, el pH de la solucién
inicial vari6 de acuerdo a su incorporacién y aument6 el volumen final de la
solucién obtenida; puede realizarse un grifico correspondiente a la titula-
cién de un 4cido fuerte con una base fuerte.

Del mismo modo, puede procederse para la titulacién de una solucién de
dcido débil, con una solucién de base fuerte. A partir de los valores presenta-
dosenlastablas 1y2,y con el conocimiento de las concentraciones de las solu-
ciones de HONa, pueden determinarse las concentraciones de los dos dcidos.

Como se ha apreciado, para poder comprender las titulaciones debe tener-
se en cuenta que un acido reacciona con una base, se forma sal y agua como
producto de la reaccién, tal como ocurre entre el HCly el HONa, y dicha reac-
cién recibe el nombre de neutralizacién, desde el punto de vista del equilibrio
i6nico ya que alcanza paulatinamente los valores de pH hasta llegar a 7.

Como el HCly el HONa son electrolitos fuertes, si tenemos a ambos en solucio-
nes separadas, las concentraciones de sus iones seran altas al disociarse totalmente,
y si consideramos que los miliequivalentes de los dos electrolitos son exactamente
iguales, al mezclar dichas soluciones en iguales volmenes se obtendra como re-
sultado la formacién de NaCl + H, O, se tratard de una solucién de pH neutro.
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TaBLA 2. Titulacién de un acido débil con una solucién de base fuerte
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Mililitros de solucion de HOMa 0,1 M agregadoes a una solucion bifer de dcido débil
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Podemos citar el ejemplo de una solucién que presente, en lugar de electro-
litos fuertes, acidos y/o bases débiles, las que no se disociardn totalmente, de
manera que al final de la reaccién aparecerdn moléculas no disociadas:

HA+A+H*+BOH+B*"+HO =HA+A +H"+ BOH+B*+HO'+AB+HZO

De esto tltimo podemos observar:
1. Formacién de moléculas de agua por unién de H*y HO' ya existen-
tes, y de otros provenientes de un balance en la disociacién del acido
y de la base.
2. Una gran disminucién de la concentracién de H* y HO" por lo co-
mentado en el punto anterior.
3. Aumento concomitante en las concentraciones de A y de B: [AB].
Por este motivo, al mezclar ambas soluciones, el pH de la mezcla
o solucién resultante se acerca a la neutralidad, aunque el pH no
necesariamente debe ser iguala 7.
Si las concentraciones estequiométricas de acidos y bases fuertes son las
mismas, al juntarse, el pH de la nueva solucién debe ser siempre igual a 7.
Si las concentraciones estequiométricas de dcidos y bases débiles son las
mismas, al juntarse, el pH de la nueva solucién debe acercarse a la neutrali-
dad, pero no siempre ser igual a 7.

Potenciales rédox y pH

Antiguamente se definia como «oxidacién al proceso por el cual una sustan-
cia se combinaba con oxigeno y reduccién en el caso que el compuesto elimi-
nara oxigeno» (Angelini y otros, 1995, p.219). Esta definicién no se acepta en
la actualidad, aunque ya nos dice que el poder oxidante de una sustancia esta
dado, en muchos casos, por su riqueza en oxigeno.

Para poder tener una mejor comprensién del comportamiento oxidante
o reductor de una sustancia o molécula en relacién al pH, debemos contem-
plar qué es un acido de Lewis y qué es una base de Lewis. Tenemos que: «un
dcido de Lewis es un aceptor de pares de electrones y una base de Lewis es un
donador de pares de electrones» (Brown, Theodore y otros, 2009, pdg.704).

Entonces las reacciones de 6xido-reduccion se dan por un mecanismo de
ganancia o pérdida de electrones. Por lo tanto, cuando un elemento se combi-
na con oxigeno lo hace a causa de su pérdida de electrones en referencia a la
diferencia de electronegatividad entre los elementos reaccionantes. Esta acti-
vidad ocurre frente a la presencia de un elemento tan electronegativo como el
oxigeno, mientras que el oxigeno puede ser separado de un compuesto por el
hidrégeno, a causa de que este cede al oxigeno los electrones necesarios.
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Por lo antedicho, en un sentido amplio, puede afirmarse que la oxida-
cién es sinénimo de pérdida de electrones; y la reduccién, de su ganancia.
Es por ello que a estos también se los denomina equivalentes de reduccién.
Por ejemplo, en la reaccién del hidrégeno con el cloro, la mayor electrone-
gatividad del cloro hace que sea verdaderamente electronegativo frente al
hidrégeno en el enlace polar que los mantiene unidos. Si se sostiene, en
consecuencia, que el cloro se encuentra en un estado de oxidacién de -1 por
atraer un electrén del hidrégeno, el hidrégeno se encuentra en un estado de
oxidacién de +1 al ceder un electrén al cloro, por lo que el cloro se ha reducido
y el hidrégeno se ha oxidado.

Cuando se trabaja en reacciones de éxido-reduccidn, es necesario incluir
en las ecuaciones los iones H* o los HO,, segtin el pH al cual se efectte la
reaccion, tal como ocurre en el siguiente ejemplo:

Par Medio acido Medio alcalino

Fe(0)-Fe(ll) | 2H'Fe <—= Fe*+H, | 2HO +Fe <= Fe(OH), +2¢"

Fe (IN-Fe (Ill) | H*+Fe?* =—= Fe**+H Fe(OH)Z+HO’<_£ Fe(OH), +e

Que una reaccién quimica se lleve a cabo es una consecuencia de la ten-
dencia de los sistemas quimicos de alcanzar el estado de equilibrio. Sin em-
bargo, el establecimiento de dicho equilibrio depende del tipo de reaccién en
particular, gobernada termodinidmicamente por la tendencia que posee la
energia libre a decrecer hasta que, al alcanzar el estado de equilibrio, iguale
los productos de la reaccién.

Las alteraciones en el valor de la energia libre en los sistemas de 6xido-
reduccién estdn vinculadas con la tendencia del reductor a perder electrones,
y la del oxidante, a ganarlos. Dicha energia puede medirse en forma de fuerza
electromotriz y expresarse mediante medidas de potenciales.

Las mediciones se efectiian a partir de comparaciones de los llamados po-
tenciales normales de oxidacién (E°), que corresponden a las hemirreacciones
a una temperatura de 25°C (298°K), en la que todos los metales se consideran
como sdlidos (a excepcién de Hg, Cs, Fr y Ga), todos los gases intervienen a
una atmdsfera de presioén (760 mm Hg) y todos los iones se encuentran en
actividad unitaria.

Como patrén se toma a la siguiente reaccion:

V2H, (1atm) «——=> H'(A=1)+e

Esta reaccién tiene un potencial cero a los 25°C, es decir que E° , =0 mV,
donde mV representa milivoltios.
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Como ejemplos podemos citar a los siguientes:

1. Potenciales normales de oxidaci6én en soluciones acidas:

Par Ecuacion E°,,, (MV)
Ol)/0(0) H,O, <—= 0, +2H"+2¢e —-682mV
OHI/0(0) HO =——= 120,+2H" +2¢ -815mV

2. Potenciales normales de oxidacién en soluciones alcalinas:

Par Ecuacion E®, . (MV)
0(-1)/0(0) 2HO +HO <=—= 0,+H0+2¢ 76 mV
OIN/0(0) 4HO +=———=0,+2H,0+4e —401 mV

Asi, puesto que para
2H"'+Fe ————= Fe”+H, E°, =440mV

se deduce que el hierro serd oxidado facilmente por el ién HY, y liberara H,
de las soluciones acuosas de dcidos protonicos. Sin embargo, puesto que para

H*+Fe?* o«————— Fe*+H E°298 =771 mV

se deduce que el Fe (11) no puede ser oxidado por el ién H* a Fe (111), dado que
estd favorecida la reaccién contraria.

Las alteraciones de las concentraciones efectivas (actividad de un idn,
presién de un gas), afectan profundamente al potencial de oxidacién de un
sistema, y por ello los potenciales de oxidacién deben corregirse teniendo en
cuenta estos cambios antes de que puedan ser aplicados a las condiciones ex-
perimentales o fisiolgicas, como ocurre con el potencial de éxido-reduccién
col6nico o ruminal para que se lleve a cabo el proceso fermentativo.

Las correlaciones de este tipo se realizan mediante la ecuacion de Nernst':

RT

E=E° - InQ

nF

Enlaque: E=potencial del electrodo
E°= potencial de reduccién estindar del electrodo
R = constante universal de los gases

1 Laecuacién puede encontrarse en Angelini y otros, 1995, p. 569.
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T =temperatura absoluta

F = constante de Faraday

n =numero de electrones transferidos en la hemirreaccién
balanceada

Q = cociente de actividad para la reaccién (productos/reac-
tivos iniciales)

Relaciones biomoleculares

Muchos compuestos bioquimicos presentan grupos funcionales que son
acidos o bases débiles y sus interacciones son fundamentales en la influen-
cia del pH intracelular, como asi también en los liquidos extracelulares. Dado
que los valores numéricos de K para los dcidos débiles son exponentes nega-
tivos, es conveniente expresar a K como pK, donde:

pK=—logK

De lo que puede deducirse que K = [H'], si se recuerda la ecuacién para
pH, siempre y cuando la concentracién del i6n hidrégeno sea numéricamente
igual a la constante de disociacién del dcido (K, ):

pH=—log [H']

Si se aplican logaritmos en base diez en ambos lados de la igualdad y se
multiplica por -1, la expresién serd la siguiente:

K=[H1
—log K=—log [H*]

y si definimos a pK como —log K, y al pH como —log [H*], se tiene que
pK=pH

siemprey cuando el 4cido tenga la misma concentracién en su estado disociado.
En cambio, un acido débil en solucién se comporta de la siguiente manera:

HA = > H'+A

y su constante de equilibrio es la siguiente:

[H]-[A]

[HA]
Por lo que

[HA]-K=[H-[A]
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Y al tratarse de una igualdad:
[H]-[A1=K-[HA]

Si de esta ecuacién despejamos la [H*] y luego aplicamos logaritmos en
base diez en ambos términos, obtenemos la siguiente expresion:

[HA]

log [H]=log K+ log
[A]
Y al multiplicar por-1:

[HA]
—log [H]=—log K—log

[A]
Y sipH =-log [H]y pK=-log K:
[HA]

pH=pK-log

[A]
Puede eliminarse el signo negativo si se invierte el altimo término, de
manera que se obtiene la ecuacién de Henderson-Hasselbalch (citada en

Murray, R. K.y otros, 2005, p.23):
[A]

pH =pK+log
[HA]

Esta ecuacion es util para estudiar el comportamiento amortiguador de
las soluciones de 4cidos débiles y sus sales cuando se agregan o eliminan
protones del medio.

Punto isoeléctrico de las proteinas

Segin el pH del medio, sus caracteristicas estructurales quimicas, a causa de
la presencia de minimamente un grupo amino terminal libre (-NH)) y una
funcién carboxilica terminal libre (<COOH), un aminodcido puede presen-
tar carga neta positiva, negativa o neutra.

De esto se desprende que los aminodcidos tienen por lo menos dos gru-
pos ionizables en medio acuoso: el carboxilato (-COO"), que cede protones
al medio, y el amino electropositivo (-NH,"), que capta protones del medio.

En un medio 4cido los aminoacidos tienden a comportarse como bases,
dado que, como hemos visto anteriormente, aceptan protones; mientras que
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en un medio basico se comportan como 4cidos y le ceden protones a este.
Esta propiedad de comportamiento dual se denomina anfotérica.

Por lo antedicho, al exponerlos a una corriente eléctrica, el ién hibri-
do, asi formado —esto es que posee dos cargas eléctricas opuestas en una
misma molécula, (+) en el grupo amino y (-) en el carboxilato-, al ceder o
aceptar los protones cuando varia el pH, tiene la particularidad de poder
migrar en una corrida electroforética a uno de los polos; al positivo (dnodo)
o al negativo (citodo), segiin la carga que adopte. Si toma carga eléctrica
neta positiva migrara al citodo, mientras que si adopta carga eléctrica neta
negativa migrard hacia el dnodo. Sin embargo, cada aminodacido presenta
un punto isoeléctrico (Pi), por lo que no migra a ninguno de los polos dado
que no forma el ion hibrido, bipolar o zwitterion o, en el caso de formarse y
a causa de poseer dos cargas eléctricas opuestas iguales, no migrara en una
corrida electroforética.

Comportamiento de un aminodcido en pH menor a su Pi:

R R R
/ / /
H,N-HG-COOH = *H,N-HC-COO'+H* = *H,N-HC-COOH
(zwitterion) (carga eléctrica neta positiva)

Comportamiento de un aminodcido en pH igual a su Pi:

R R R
/ / /
H,N-HC-COOH = "H,N-HC-COO" <=—= H,N-HC-COOH

(el zwitterion puede noformarse, estando el aminoacido con carga eléctrica neta neutra)

Comportamiento de un aminodcido en pH mayor a su Pi:

R” R” R”
/ / /
H,N-HC-COOH = *H,N-HC-COO +OH = H,N-HC-COO +H,0
(zwitterion) (carga eléctrica neta negativa)

El pH correspondiente al punto isoeléctrico de una molécula es el valor del
pH medio entre los valores de pK a uno y otro lado de la especie isoeléctrica:

R-COOH =—————= R-COO +H" (pK1)
R-NH_* P — R-NH, +H* (pK2)

partiendo de la siguiente ecuacién:
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pK1 + pK2
Pi=
2
y para el caso particular de la alanina, donde el pK1 = 2,35 y el pK2 = 9,69; al
reemplazar los valores en la férmula, se obtiene que el Pi = 6,02. Esto nos
informa que a este valor de pH del medio en el que se encuentre la alanina,
esta presentara o no, estructura de zwitterion y no migrara en una corrida
electroforética.
Siel medio presenta pH =1, la alanina migrara al polo negativo, mientras
que si el pH = 8, migrara al polo positivo, gracias al comportamiento anfoté-
rico de los aminodcidos.

Biferes, amortiguadores o paragolpes

A las soluciones que pueden mantener al pH en determinados valores rela-
tivamente estaticos, se las denomina soluciones biferes, amortiguadoras o
paragolpes.

Se las emplea frecuentemente como soluciones estindar de pH conoci-
do, formadas por un acido débil con su sal de base fuerte, o bien, por una
base débil en presencia de su sal de dcido fuerte. Estas soluciones resisten a
los cambios de pH cuando pequefias cantidades de acidos o bases se agre-
gan al medio.

Como ejemplos de soluciones biferes podemos mencionar a los conjun-
tos HCO,/H,CO, cuyo pK es de 6,1; al mecanismo PO,*/H,PO, con pK de
6,8 y al mecanismo proteina/proteinato (debido al cardcter anfotérico de los
aminoacidos y, por ende, de las proteinas) con un pK de 7,1.

El bufer ideal es aquel que presenta su valor de pK mas préximo al
pH de la solucién en estudio, por ejemplo, el plasma sanguineo tiene un
pH de 7,35 a 7,45 y, desde el punto de vista quimico para el caso de los
amortiguadores plasmaticos, el mejor de todos ellos es el mecanismo
proteina/proteinato, pero desde el punto de vista fisioldgico, el més efec-
tivo es el mecanismo del bicarbonato/acido carbénico, ya que es el que
mds abunda en el organismo, aunque su valor de pK no se aproxime al
ideal plasmatico.

Las soluciones buferes han de prepararse con sustancias quimicamente
puras, con agua destilada recientemente hervida para liberarla del CO,, el
que en una reaccién espontinea y reversible con el agua, harfa variar el pH
del medio por la siguiente actividad:

HZO+CO2 P — HZCO3 > H(:03’+H+
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Esta agua debe conservarse en recipientes de vidrio neutro, al abrigo del
aire para impedir el contacto con el CO, atmosférico que acidificaria el medio
al formar 4cido carbénico.

La ecuacion de Henderson-Hasselbalch es de utilidad para determinar el pH
de estas soluciones buferes, sobre todo para averiguar el poder amortiguador de
la solucién que se define como la cantidad de un acido fuerte que debe agregar-
sele a una solucién tal, para lograr variar al pH de dicha solucién en una unidad.

Si se tiene presente la ecuacién de Henderson-Hasselbalch puede de-
cirse que el pH de una solucién amortiguadora depende del acido débil
que la integra, de modo que para cantidades equimolares de sal y de acido,
el pH es justamente el valor de pK para este acido.

El pH del sistema amortiguador esta ligado a la proporcién relativa en-
tre la sal y el 4cido, pero no de las concentraciones absolutas de estos com-
ponentes. Si el sistema bifer mantiene al pH en la acidez, al agregar més
solvente (agua), el pH de la solucién no variara si las cantidades del solvente
afiadido no fueran muy altas pero, si por lo contrario, el volumen de solvente
agregado fuese muy alto, se favoreceria la formacién de la sal en el sistema
sal/acido, por lo que el pH de la solucién tenderia a elevarse hasta llegar a la
neutralidad en la medida en que el volumen de solvente aumente.

Cuando se afiaden 4cidos o bases fuertes al sistema amortiguador, se
produce una reaccién quimica de neutralizacién que afecta a las proporcio-
nes de sal/acido del medio amortiguador.

Para terminar de comprender lo ocurrido en los medios amortiguadores,
podemos remitirnos al apartado Titulaciones y observar lo que sucede grifi-
camente cuando a un acido débil se la afladen volimenes crecientes de una
base fuerte como el HONa, al principio, las variaciones de pH son pequefias
y amortiguadas por el medio, pero luego de agregar un volumen superior a
los 90 ml totales de HONa 0,1 N, el medio bufer se neutraliza y ripidamente
se precipita en alcalinidad.
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Introduccion a la fisiologia acido-base

Los lectores encontraran aqui un material que busca
acercarlos al conocimiento de los mecanismos
regulatorios de los equilibrios dinamicos compatibles
conlavida enun animal.

Uno de los ejes primordiales abordados es la regulacion
dinamica del medio interno de los seres vivos y los sistemas
que la gobiernan. En este aspecto, el entendimiento de
las variantes de pH, su abordaje y manejo fisico-quimico-
matematico es fundamental para poder comprender su
injerencia en un organismo vivo.

Alo largo de anos, se ha seleccionado, sintetizado
y compilado bibliografia afin a la biologiay a la medicina
veterinaria que pueda acercar contenidos y conocimientos
sobre las interrelaciones moleculares y su participacion
en la fisiologia animal.

Es que antes de arribar a esta publicacion, como
manusctrito, Introduccion a la fisiologia acido-base ha
recorrido diversos ambitos educativos y carreras afines
alas ciencias médicas, enriqueciéndose del trabajo
pedagdgico con numerosos grupos de estudiantes.
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