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naria diversidad de funciones. Una secuencia polimérica
concreta de aminoacidos produce una estructura fibrosa
resistente como la que se encuentra en el cabello y en la la-
na; otra secuencia da lugar a una proteina que transporta
oxigeno en la sangre; una tercera se une a otras protefnas y
cataliza la rotura de los enlaces entre sus aminodcidos. De
modo parecido se pueden entender las funciones especia-
les de los polisacaridos, acidos nucleicos y lipidos como la
consecuencia directa de su estructura quimica, con sus
subunidades monomeéricas caracteristicas unidas en poli-
meros funcionales precisos. Los aztcares enlazados entre
st se transforman en almacenes de energfa, en fibras es-
tructurales y en puntos de reconocimiento molecular
especifico; los nucledtidos encadenados en el DNA o RNA
contienen las instrucciones para la construccién de un or-
ganismo completo; y los lipidos agregados forman las
membranas. En el Capitulo 12 se unifica la discusién sobre
las funciones de lag biomoléculas, describiendo la manera
en que los sistemas de sefalizacién especificos regulan las
actividades de las biomoléculas dentro de una célula, den-
tro de un érgano y entre érganos para mantener un orga-
nismo en homeostasis.

A medida que pasamos de unidades monoméricas a
polimeros cada vez mayores, el énfasis en los aspenctos
quimicos se desplaza desde los enlaces covalentes a las
interacciones no covalentes. Los enlaces covalentes, tan-
to a nivel monomérico como macromolecular, imponen
restricciones sobre la forma adoptada por las biomolécu-
las grandes. Son, sin embargo, las numerosas interaccio-

nes no covalentes las que dictan la conformacion nativa
estable de las moléculas grandes a la vez que permiten la
flexibilidad necesaria para su funcién biolégica. Como ve-
remos, las interacciones no covalentes son esenciales pa-
ra que los enzimas manifiesten su poder catalitico, parala
interaccién especifica de los pares de bases complemen-
tarios en los dcidos nucleicos, el ordenamiento y propie-
dades de los lipidos en las membranas. El principio de
que las secuencias de unidades monomeéricas son ricas en
informacion aparece de manera clara en la discusion de
los 4cidos nucleicos (Capitulo 8). No obstante, las protei-
nas y algunos polimeros cortos de azticares (oligosacari-
dos) también son moléculas ricas en informacién. La
secuencia de aminoacidos es una forma de informacién
que dirige el plegamiento de la proteina hacia su estruc-
tura tridimensional tinica y, en dltimo término, determina
la funcién de la misma. Algunos oligosacaridos también
tienen secuencias y estructuras tridimensionales tnicas
que pueden ser reconocidas por otras macromoléculas.

Para cada clase de moléculas encontramos una jerar-
quia estructural similar: subunidades de estructura de-
terminada se conectan mediante enlaces de flexibilidad
limitada formando macromoléculas de estructura tridi-
mensional determinada por interacciones no covalentes.
Estas macromoléculas interaccionan a su vez para formar
las estructuras supramoleculares y los orgdanulos que per-
miten a una célula llevar a cabo sus numerosas funciones
metabdlicas. En su conjunto las moléculas descritas en la
Parte I son el material de la vida.

caracterfstica estructural.
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1 agua es la sustancia més abundante en los sistemas vivos
v constituye el 70% o mas del peso de la mayoria de orga-
nismos. Los primeros organismos vivos de la Tierra apare-
cieron en un entorno acuoso, y el curso de la evolucién ha sido
moldeado por las propiedades del medio acuoso en que se ini-
¢ié la vida.

Este capitulo se inicia con la descripcién de las propiedades
fisicas y quimicas del agua, a las que se adaptan todas las caracte-
risticas de la estructura y funcién celulares. Las fuerzas de atrac-
cién entre las moléculas de agua y la débil tendencia del agua a
ionizarse tienen una importancia crucial para la estructura y fun-
cién de las biomoléculas. Trataremos el tema de la ionizacion en
términos de constantes de equilibrio, pH y curvas de titulacion, y
consideraremos la forma en la que las soluciones acuosas de 4ci-
dos o bases débiles y de sus sales actiian como tampones contra
los cambios de pH en los sistemas biolégicos. La molécula de agua
y sus productos de ionizacion, H* yOH , influyen de manera pro-
funda sobre la estructura, autoensamblaje y propiedades de los
componentes celulares, incluidos protefnas, dcidos nucleicos y li-
pidos. Las interacciones no covalentes responsables de la fuerza y
de la especificidad de “reconocimiento” entre las biomoléculas es-
tan influidas de manera decisiva por las propiedades disolventes
del agua, entre las que se incluye su capacidad para formar enla-
ces de hidrégeno consigo misma y con los solutos.

2.1 Interacciones débiles en los sistemas acuosos

Los enlaces de hidrégeno entre moléculas de agua proporcionan
las fuerzas de cohesidn que hacen que el agua sea liquida a tem-

Creo que con la progresiva aplicacion de los métodos de la quimica es-
tructural a los problemas fisiolégicos, observaremos que la importancia
del enlace de hidrogeno en fisiologia es mayor que la de cualquier otra

—Linus Pauling, The Nature of the Chemical Bond, 7939

peratura ambiente y que favorecen el extremo ordenamiento de
las moléculas, tipico del agua cristalina (hielo). Las biomoléculas
polares se disuelven facilmente en el agua porque pueden reem-
plazar las interacciones agua-agua por interaceiones agua-soluto
energéticamente mas favorables. Por el contrario, las biomolécu-
las apolares interfieren con las interacciones agua-agua pero no
son capaces de formar interacciones agua-sohito. En consecuen-
cia, ]as moléculas apolares son muy poco solubles en agua. En so-
luciones acuosas, las moléculas apolares tienden a agruparse
entre si. Los enlaces i6nicos y de hidrégeno, las interacciones hi-
drofébicas (del griego, “temor al agua”) y de van der Waals, son
individualmente débiles, pero colectivamente tienen una influen-
cia muy significativa sobre la estructura tridimensional de las pro-
tefnas, 4cidos nucleicos, polisacdridos y lipidos de membrana.

Los enlaces de hidrogeno confieren al agua
sus propiedades extraordinarias

El agua tiene un punto de fusién, un punto de ebullicién y un
calor de vaporizacién mds elevados que la mayorfa de disolven-
tes comunes (Tabla 2-1). Estas propiedades extraordinarias del
agua son consecuencia de la atraccién entre moléculas de agua
adyacentes, lo que confiere al agua liquida una gran cohesion
interna. La estructura electrénica de la molécula de HyO permi-
te deducir la causa de estas fuerzas de atraccién intermolecular.

Cada atomo de hidrégeno de una molécula de agua com-
parte un par electrénico con el dtomo de oxigeno central. La
geometrfa de lamolécula de agua estd dictada por las formas de
los orbitales electronicos externos del atomo de oxigeno, que
son similares a los orbitales de enlace del carbono sp” (véase la
Fig. 1-14). Estos orbitales describen aproximadamente un te-
traedro, con un atomo de hidrégeno en dos vértices y elec-
trones sin compartir en los otros dos {Fig. 2-1a). El angulo
del enlace H—O—H es de 104,5° ligeramente menos que los
109,5° de un tetraedro perfecto a causa de la compresién cau-
sada por los orbitales no enlazantes del dtomo de oxigeno.

El nicleo del oxigeno atrae electrones méas fuertemente
que el ntcleo del hidrégeno (un protén); es decir, el oxigeno es
més electronegativo. Esto significa que los electrones comparti-
dos se sittian con mayor frecuencia cerca del atomo del oxigeno
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Punto de fusién (°C)

e -

Punto de ebullicién (°C) Calor de vaporizacién (J/g)*

Agua 0
Metanol (CH,OH) -98
Etanol (CH;CH,OH) —117
Propanol (CH;CHCH-OH) ~127
Butanol (CHs(CHs),CH,OH) =90
Acetona (CH;COCH3) )
Hexano (CH;(CH:)4CH3) =98
Benceno (CgHg) 6
Butano (CH5(CH.)sCHg) =135
Cloroformo (CHCLs) —63

100 2.260
65 1.100
78 854
97 687

117 590
56 523
69 423
80 394
~0,5 381
61 247

*La energfa caldrica necesaria para convertir 1,0 g de un liquido en su punto de ebullicién, a presin atmosférica, en su estado gaseoso a la misma temperatura. Es una medida directa de la energla

requerida para superar las fuerzas de atraccion entre las moléculas en la fase liquida.

que del de hidrégeno. El resultado de esta forma desigual de
compartir los electrones es la formacion de dos dipolos eléctri-
cos en la molécula de agua, a lo largo de cada uno de los enlaces
H-—0; cada hidrégeno es portador de una carga positiva parcial
(6+) v el 4tomo de oxigeno es portador de una carga negativa
parcial igual a la suma de las dos cargas positivas parciales
(287). Como resultado de ello, existe una atraccién electrostati-
ca entre el atomo de oxigeno de una molécula de agua y el
hidrégeno de otra (Fig. 2—1b), que se denomina enlace de hi-
drégeno. A lo largo de este libro, representaremos los enlaces
de hidrégeno mediante tres lineas paralelas de color azul, como
en la Figura 2-1b.

Los enlaces de hidrégeno son relativamente débiles. Los que
se encuentran en agua liquida tienen una energia de disocia-

Enlace
de hidrégeno
0,177 nm

Enlace
covalente
0,0965 nm

oL

(a) (b)

FIGURA 2—1 Estructura de la molécula de agua. (@) La naturaleza dipolar de la
molécula de H,O se muestra en modelos de bolas y varillas. Las lineas a trazos
representan los orbitales no enlazantes. Existe un ordenamiento casi tetraédrico
de los pares de electrones de la capa externa alrededor del dtomo de oxigeno;
los dos 4tomos de hidrégeno tienen cargas parciales positivas localizadas 3%} y
el dtomo de oxigeno tiene una carga parcial negativa (3). (b) Dos moléculas de
H,O unidas por un enlace de hidrégeno (simbolizado aqui y a lo largo de este
libro mediante tres iineas azules) entre el dtomo de oxigeno de la molécula su-
perior y un &tomo de hidrégeno de la inferior. Los enlaces de hidrégeno son
mas largos y mas débiles que los enlaces O—H covalentes.

ci6n de enlace (la energfa requerida para romper un enlace) de
aproximadamente 23 kJ/mol, en cornparacién con los 470 kJ/mol
del enlace covalente O—H en el agua o de los 348 kJ/mol del enla-
ce covalente C—C. El enlace de hidrégeno es alrededor de un
10% covalente debido a los solapamientos en los orbitales enla-
zantes y alrededor de 90% electrostdtico. A temperatura ambien-
te, la energia térmica de una solucién acuosa (la energia cinética
del movimiento de los dtomos y moléculas individuales) es del
mismo orden de magnitud que la necesaria para romper los enla-
ces de hidrégeno. Cuando se calienta el agua, el incremento de
termperatura es un reflejo del movimiento més répido de las molé-
culas individuales del agua. En cualquier momento, la mayorfa de
moléculas en el agua liquida estdn unidas por enlaces de hidroge-
no, pero el tiempo de vida de cada uno de ellos es tan sélo de en-
tre 1 a 20 picosegundos (1 ps = 1072 8); al romperse un enlace de
hidrégeno se forma otro, con la misma molécula o con otra, en el
lapso de 0,1 ps. Se usa el término “agrupaciones fluctuantes”
(flickering clusters) para referirse a las agrupaciones de corfa
duracién de moléculas de agua unidas por enlaces de hidrégeno
en el agua liquida. La suma de todos los enlaces de hidrégeno en-
tre moléculas de HoO confiere gran cohesién interna al agua liqui-
da. Las redes extensas de moléculas de agua unidas por enlaces
de hidrégeno forman también puentes de conexién entre solutos
(protefnas y 4cidos nucleicos, por ejemplo) que permiten que las
moléculas de mayor tamafo interaccionen entre ellas a través de
distancias de varios nandémetros sin necesidad de entrar en con-
tacto fisico.

El ordenamiento casi tetraédrico de los orbitales alrededor
del a&tomo de oxigeno (Fig. 2-1a) permite que cada molécula de
agua forme enlaces de hidrégeno con hasta cuatro moléculas
de agua vecinas. Sin embargo, en el agua liquida a temperatura
ambiente y presién atmosférica, las moléculas de agua estén
desorganizadas y en movimiento continuo, de forma que cada
molécula forma enlaces de hidrégeno con un promedio de otras
3,4 moléculas solamente, Por el contrario, en el hielo cada mo-
lécula de agua esta fija en el espacio y forma enlaces de hidré-
geno con otras cuatro moléculas de agua formando una
estructura reticular regular (Fig. 2-2). La rotura de un ndme-
ro de enlaces de hidrégeno suficiente para desestabilizar la reti-
cula cristalina del hielo requiere mucha energfa térmica, lo que

FIGURA 2-2 Enlaces de hidrogeno en el hielo. Cada molécula de agua forma
en el hielo cuatro enlaces de hidrégeno, el maximo posible, creando una red
cristalina regular. Por el contrario, en el agua liquida a temperatura ambiente y
presién atmosférica cada molécula de agua forma enlaces de hidrogeno con
otras 3,4 moléculas de agua en promedio. La red cristalina del hielo ocupa mds
espacio que el ocupado en el agua liquida; el hielo es, asi, menos denso que el
agua liquida y por eso flota.

explica el punto de fusién relativamente elevado del agua (Ta-
bla 2-1). Cuando se funde el hielo o se evapora el agua, se ab-
sorbe calor por parte del sistema:

H,0 (s6lido) — Hy0 (liquido) AH = +5,9 kJ/mol
H,0 (liquido) — H0 (gas) AH = +44,0 kJ/mol

Durante la fusion o la evaporacién aumenta la entropfa del
sistema acuoso a medida que conjuntos altamente ordenados
de moléculas de agua se relajan para dar paso a los conjuntos de
enlaces de hidrégeno menos ordenados dgl agua liquida o a las
moléculas totalmente desordenadas de agﬁa en el estado gaseo-
s0. A temperatura ambiente, tanto la fusién del hielo como la
evaporacion del agua se dan espontdneamente; la tendencia de
las moléculas de agua a asociarse mediante enlaces de hidrége-
no gqueda contrarrestada por el empuje energético hacia el de-
sorden. Recuérdese que el cambio de energfa libre (AG) ha de
tener un valor negativo para que un proceso se produzca de for-
ma espontanea: AG = AH —~ T AS, en donde AG representa la
fuerza motriz, AH el cambio de entalpia relacionado con la rotu-
ra y formacién de enlaces y AS la variacién en el grado de de-
sorden. Dado que AH es positivo para la fusién y para la
evaporacion, es claramente el aumento de entropia (AS) el que
hace que AG sea negativo e impulse estas transformaciones.

£l agua forma enlaces de hidrégeno con los solutos polares

Los enlaces de hidrégeno no son exclusivos del agua. Se forman
facilmente entre un atomo electronegativo (el aceptor de hidro-
geno, normalmente oxigeno o nitrégeno) y un atomo de hi-
drégeno unido covalentemente a otro dtomo electronegativo (el
dador de hidrégeno) en la misma o en otra molécula (Fig. 2--3).
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FIGURA 2~3 Tipos comunes de enlaces de hidrégeno en los sistemas biologi-
cos. £l aceptor de hidrégeno es usualmente el oxigeno o el nitrégeno; el dador
de hidrégeno es otro dtomo electronegativo.

Los atomos de hidrégeno unidos covalentemente a dtomos de
carbono no participan en la formacién de enlaces de hidrégeno,
puesto que el carbono es tan sélo ligeramente mas electronega-
tivo que el hidrégeno y, por tanto, el enlace C—H es sélo muy
débilmente polar. Esta diferencia explica por qué el butanol
(CH3(CH,)5CH,0H) tiene un punto de ebullicion relativamente
alto de 117 °C, mientras que el butano (CH3(CHy)2CHg) tiene
un punto de ebullicién de solamente ~0,5 °C. El butanol tiene un
grupo hidroxilo polar, por lo que puede formar enlaces de hi-
drégeno intermoleculares. Las biomoléculas no cargadas pero
polares tales como los azicares se disuelven facilmente en el
agua debido al efecto estabilizador de los enlaces de hidrégeno
que se forman entre los grupos hidroxilo o el oxigeno carbonili-
co del azucar y las moléculas polares de agua. Los alcoholes, los
aldehidos, las cetonas y los compuestos que contienen enlaces
N—H forman enlaces de hidrégeno con las moléculas de agua
(Fig. 2-4) y tienden a ser solubles en agua.
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el agua el agua
N il o
0 C SENVAN"
I Rl/ \ —C
H o ./ N,
5 i
H H 5 i
~ H N
1 j
R O
Entre bases
complementarias
del DNA
i
R\ P C. _CHs
| | Timina
O/C\ /C\O
E
H \C/ ~ C/NH .
I | Adenina
N C
SN
A
" _ N—CH

FIGURA 24 Algunos enlaces de hidrogeno de importancia bioldgica.
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FIGURA 2-5 Direccionalidad del enlace de hidrégeno. La atraccion entre las
cargas eléctricas parciales (véase la Fig. 2-1) es maxima cuando los tres dtomos
implicados (en este caso O, H y O) se hallan en Imea recta. Cuando los grupos
unidos por enlace de hidrégeno sufren restricciones estructurales (como por
ejemplo cuando forman parte de una dinica molécula de proteina), esta geome-
tifa ideal puede no ser posible y el enlace de hidrégeno resultante es mas débil.

Los enlaces de hidrégeno son mas fuertes cuando las mo-
léculas unidas estan orientadas de forma que la interaccion
electrostética sea lo mayor posible, lo que tiene lugar cuando
el atomo de hidrégeno y los dos dtomos que lo comparten se
encuentran en linea recta, esto es, cuando el dtomo aceptor
estd alineado con el enlace covalente entre el &tomo dador y el
H (¥Fig. 2-5), lo que sitta la carga positiva del ién hidrégeno
directamente entre las dos cargas parciales negativas. Los en-
laces de hidrégeno tienen pues un caracter altamente direc-
cional y son capaces de mantener dos moléculas o grupos
unidos por enlace de hidrégeno con un ordenamiento geomé-
trico especifico. Veremos mas adelante que esta propiedad de
los enlaces de hidrégeno confiere estructuras tridimensionales
muy precisas a aquellas moléculas de proteinas y dcidos nu-
cleicos en las que existen muchos enlaces de hidrégeno intra-
moleculares.

El agua interacciona electrostdticamente
con fos solutos cargados

El agua es un disolvente polar. Disuelve facilmente la mayoria
de biomoléculas, que generalmente son compuestos cargados o

Polares Apolares
Glueosa

Cera tipica

polares (Tabla 2-2); los compuestos que se disuelven facilmen-
te en el agua son hidrofilicos (del griego, “atraido por el
agua”). Por el contrario, los disolventes apolares tales como el
cloroformo y el benceno son malos disolventes de las biomolé-
culas polares, pero disuelven facilmente las que son hidrofébi-
cas (moléculas apolares tales como los lipidos y las ceras).

El agua disuelve las sales tales como el NaCl mediante la
hidratacién y estabilizacion de los iones Nat y C1, debilitando
las interacciones electrostaticas entre ellos y contrarrestando
asf su tendencia a asociarse en una red cristalina (Fig. 2-6).
Los mismos factores son aplicables a las biomoléculas car-
gadas, compuestos con grupos funcionales tales como los
acidos carboxflicos ionizados (—COQ ), las aminas protonadas
(—NHZ) v los ésteres o anhidridos fosfato. El agua disuelve
facilmente estos compuestos reemplazando enlaces de hidro-
geno soluto-soluto por enlaces de hidrégeno soluto-agua, apan-
tallando asf las interacciones electrostaticas entre moléculas
del soluto.

El agua apantalla de manera efectiva las interacciones elec-
trostéticas entre iones disueltos a causa de su elevada constan-
te dieléctrica, una propiedad fisica que refleja el ntimero de
dipolos en un disolvente. La intensidad o fuerza (), de las inte-
racciones iénicas en una disolucién depende de la magnitud de
las cargas (@), la distancia entre los grupos cargados (v) y la
constante dieléctrica (¢, que no tiene dimensiones) del disol-
vente en el que tienen lugar las interacciones:
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Para el agua a 25 °C, ¢ tiene un valor de 78,5 mientras que para
el benceno, que es un disolvente muy apolar, € vale 4,6. Asi, las

interacciones iénicas son mucho més fuertes en los ambientes
menos polares. La dependencia respecto a r® hace que las atrac-
ciones o repulsiones iénicas operen sélo a distancias muy cor-
tas, del orden de 10 a 40 nm (segin la concentracién de
electrolito) cuando el disolvente es el agua.
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La entropia aumenta cuando se disuelve
una sustancia cristalina

A medida que una sal tal como el NaCl se disuelve, los iones Na*
y Cl” que abandonan la red cristalina adquieren una libertad de
movimiento mucho mayor (Fig. 2-6). El incremento de entro-
pia que se produce en el sistema es el principal responsable de
la facilidad con la que sales tales como el NaCl se disuelven en
agua. En términos termodinamicos, la disolucién tiene lugar con
un cambio favorable en la energia libre: AG = AH ~ T AS, en don-
de AH tiene un valor positivo pequeiio y 7' AS un valor positivo
alto, de forma que AG es negativo.

Los gases apolares se disuelven mal en el agua

Los gases biol6gicamente importantes tales como el COs, Os y
N,, son apolares. En el Oy y Ny ambos dtomos comparten los
electrones de igual manera. En el CO, cada enlace C==0 es po-
lar, pero los dos dipolos estdn dirigidos de manera opuesta, con
lIo que se anulan entre s (Tabla 2-3). El movimiento de estas
moléculas desde la fase gaseosa desordenada a la fase acuosa
restringe su movimiento y el movimiento de las moléculas de
aguay representa, por tanto, un descenso de eniropia. La natu-
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FIGURA 26 El agua como disolvente. El agua disuelve mu-
chas sales cristalinas hidratando los iones que las componen.

hIi(er;aCt);:io La red cristalina del NaCl se destruye a medida que m(llécu—
las de agua se agrupan alrededor de los iones CI" y Na ' Las
cargas iénicas son asf parcialmente neutralizadas y se debili-
tan las atracciones electrostdticas necesarias para la forma-
Obsérvese la . cién de la red.

orientacién, no al azar,
de las moléculas de agua

I6n Na™*
hidratado

raleza apolar de estos gases y la disminucioén de entropia cuan-
do se introducen en la disolucién hacen que sean muy poco so-
lubles en agua (Tabla 2-3). Algunos organismos contienen
“proteinas transportadoras” hidrosolubles (hemoglobina y mio-
globina, por ejemplo) que facilitan el transporte del Og. El di6-
xido de carbono forma acido carbénico (HaCOg) en disolucion
acuosa y es transportado en forma de i6n bicarbonato (HCO3),
va sea en forma libre, el bicarbonato es muy soluble en agua
(~100g/L a 25 °C), o unido a hemoglobina. Otros tres gases,
NH;, NO y H,S, también tienen papeles bioldgicos en algunos
organismos; éstos son gases polares que se disuelven facilmen-
te en el agua y se ionizan en disolucién acuosa.

Los compuestos apolares fuerzan cambios
energéticamente desfavorables en la estructura del agua

Cuando se mezcla el agua con benceno o hexano, se forman
dos fases; ninguno de los dos liquidos es soluble en el otro. Los
compuestos apolares tales como el benceno y el hexano son hi-
drofébicos: son incapaces de experimentar interacciones ener-
géticamente favorables con las moléculas de agua y, de hecho,
interfieren en la formacién de enlaces de hidrégeno entre mo-

Solubilidad
Gas Estructura® Polaridad enagua (g/L)’
Nitrégeno Nz==N Apolar 0,018 (40 °C)
Oxigeno 0=0 Apolar 0,035 (60 °C)
Diséxido de carbono b Apolar 0,97 (45 °C)
0=C=0
Amoniaco g Hyg Polar 900 (10°C)
N L

N 5=
Sulfure de hidrégeno H\ /H | Polar 1.860 (40 °C)

S 8-

*| as flechas representan dipolos eléctricos; existe una carga negativa parcial (§7) en la punta de la flecha y una carga pareial positiva {8°; no mostrada aguf)

en la cola,

0bsérvese que las moléculas polares se disuelven mucho mejor incluso a temperaturas bajas que fas moléculas apotares a temperaturas relativamente elevadas.
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léculas de agua. Todas las moléculas o iones en disolucién
acuosa interfieren con los enlaces de hidrégeno de algunas mo-
léculas de agua en su proximidad inmediata, pero los solutos
cargados o polares (tales como el NaCl) compensan esta pérdi-
da de enlaces de hidrégeno agua-agua mediante la formacién
de nuevas interacciones entre el soluto y el agua. El cambio ne-
to de entalpfa (AH) en la disolucién de estas sustancias es, ge-
neralmente, pequefio. Los solutos hidrofébicos no ofrecen esta
compensacion por lo que su adicién al agua puede resultar, por
tanto, en una pequefia ganancia de entalpia; la rotura de enla-
ces de hidrdgeno entre moléculas de agua toma energia del sis-
tema por lo que es necesario adquirir energia del entorno.
Ademsds de requerir esta entrada de energia, la disolucién de
solutos hidrofébicos en el agua da lugar a un descenso signi-
ficativo de entropia. Las moléculas de agua en la vecindad
inmediata de un soluto apolar estan restringidas en sus orien-
taciones posibles ya que forman una capa en forma de jaula de
moléculas de agua muy ordenada alrededor de cada molécula
de soluto. Estas moléculas de agua no estan tan altamente
orientadas como las de los clatratos, compuestos cristalinos
de un soluto apolar y agua, pero el efecto es el mismo en ambos
casos: el orden en las moléculas de agua reduce la entropia. El
ndmero de moléculas de agua ordenadas, v por tanto la magni-
tud del descenso de entropia, es proporcional al 4drea superfi-
cial del soluto hidrofébico incluido en la jaula de moléculas de
agua. El cambio de energia libre que conlleva la disolucién de
un soluto apolar en agua es, por tanto, desfavorable: AG = AH —
T AS, donde AH tiene un valor positivo, AS un valor negativo, y
AG es positivo.

— “Grupo de cabeza”
y hidrofilico

Los compuestos anfipaticos contienen regiones que son
polares (o cargadas) y régiones que son apolares (Tabla 2-2).
Cuando se mezcla un compuesto anfipatico con agua, la regién
polar hidrofilica interacciona favorablemente con el disolvente
y tiende a disolverse, pero la regién apolar hidrofébica tiende a
evitar el contacto con el agua (Fig. 2-7a). Las regiones apo-
lares de las moléculas se agrupan para presentar la menor area
hidrofébica posible al disolvente acuoso, mientras que las re-
giones polares se disponen de forma que se maximice su inte-
raccién con el disolvente (Fig. 2-7b). Estas estructuras
estables de compuestos anfipaticos en agua, denominadas mi-
celas, pueden contener cientos o miles de moléculas. Las
fuerzas que mantienen juntas las regiones apolares de las mo-

Dispersion de
lipidos en HyO

Cada molécula de lipido
obliga a las moléculas

de HyO circundantes a
convertirse en altamente
ordenadas.

Agrupamientos de
moléculas lipidicas

S6lo las porciones
lipidicas en el borde del
agrupamiento obligan
al ordenamiento del

léculas se denominan interacciones hidrofébicas. La fuerza
de estas interacciones no se debe a ninguna atraccién intrin-
seca entre las partes apolares. Proviene mas bien de la obten-
cién de la maxima estabilidad termodindamica del sistema al
minimizar el niimero de moléculas de agua ordenadas necesa-
rias para rodear porciones hidrofébicas de las moléculas de
soluto.

Muchas biomoléculas son anfipaticas; las proteinas, los
pigmentos, ciertas vitaminas y los esteroles y fosfolipidos de
las membranas tienen regiones con superficies polares y
apolares. Las estructuras formadas por estas moléculas se
estabilizan mediante interacciones hidrofébicas entre las re-
giones apolares. Las interacciones hidrofébicas entre lipidos
y entre lipidos y protefnas son los determinantes mas impor-
tantes de la estructura de las membranas biolégicas. Las in-

Agua ordenada que
interacciona con el
sustrato y el enzima

Agua desordenada
desplazada por

la interaccién
enzima-sustrato
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teracciones hidrofébicas entre aminoacidos apolares estabi-
lizan también los patrones de plegamiento tridimensional de
las proteinas.

La formacién de enlaces de hidrégeno entre el agua y los
solutos polares también produce un cierto ordenamiento de las
moléculas de agua, pero el efecto energético es menos significa-
tivo que con los solutos apolares. Parte de la fuerza impulsora
de la unién de un sustrato polar (reactivo) a la superficie polar
complementaria de un enzima es el aumento de entropia que
tiene lugar por el desplazamiento por parte del enzima de molé-
culas de agua ordenadas del sustrato y por el desplazamiento
reciproco de moléculas de agua ordenadas en la superficie del
enzima por parte del sustrato (Fig. 2-8).

Las interacciones de van der Waals son atracciones
interatémicas débiles

Cuando dos dtomos no cargados se encuentran muy cerca, las
nubes electrénicas que los rodean se influyen mutuamente. Va-
riaciones al azar en las posiciones de los electrones alrededor
del ncleo pueden crear un dipolo eléctrico transitorio, que in-
duce un dipolo eléctrico opuesto también transitorio en el ato-
mo cercano. Los dos dipolos se atraen débilmente entre si, con
lo que los nuicleos se acercan mas. Estas atracciones débiles se
denominan interacciones de van der Waals (conocidas tam-
bién como fuerzas de London). A medida que los dos niicleos
se acercan entre si sus nubes electrénicas empiezan a repelerse.
En el punto en que la atraccién neta es maxima se dice que los
nicleos se encuentran a la distancia de contacto de van der
Waals. Cada dtomo posee un radio de van der Waals caracte-
ristico, que constituye una medida de lo que este dtomo permi-
tird acercarse a otro (Tabla 2-4). En los modelos moleculares
espaciales que se muestran a lo largo de este libro los 4tomos se
representan con tamanios proporcionales a sus radios de van
der Waals.

Radio covalente del

Radio de van

agua. Hay menos Elemento der Waals (nm) enlace simple (nm)
moléculas de HyO
~ Grupo ordenadas, con lo que H 0,11 0,030
alquilico aumenta la entropia. ) 0.15 0.066
hidrofébico T ’
N 0,15 0,070
“Agrupamientos fluctuantes”
(flickering clusters) de moléculas .~ ‘ ¢ 0,17 0,077
de HoO en el seno del liquido > S 0,18 0,104
Moléculas de agua muy ordenadas forman “jaulas” Micelas P 0,19 0,110
alrededor de las cadenas alquilicas hidrof6bicas Todos los grupos Interaccién enzima-sustrato I

(a)

FIGURA 2--7 Compuestos anfipaticos en disolucién acuosa. (a) Los 4cidos gra-
sos de cadena Jarga tienen cadenas alquilicas muy hidrofébicas, cada una de fas
cuales esta rodeada por una capa de moléculas de agua altamente ordenadas.
(b} Agrupandose en micelas, las moléculas de 4cido graso exponen al agua fa
minima superficie hidrofébica posible y se necesitan menos moléculas de agua
en la capa de agua ordenada. La micela se estabiliza gracias a la energfa gana-
da en la liberacién de moléculas de agua inmovilizadas.

hidrofébicos estdn
secuestrados lejos

del agua; se minimiza
la capa ordenada de
moléculas de HoO

y la entropia aumenta
aun mas.

(b)

estabilizada mediante interacciones
por los enlaces de hidrégeno,
i6nicas e hidrofébicas

FIGURA 2~8 Laliberacion de agua ordenada favorece la formacion de un com-
plejo enzima-sustrato. Cuando estdn separados, tanto el enzima como el sus-
trato fuerzan a las moléculas de agua cercanas a formar una capa ordenada. La
unién del sustrato al enzima libera parte del agua ordenada, y el aumento de en-
tropfa resultante proporciona un “empuj6n” termodindmico a la formacién del
complejo enzima-sustrato (véase la p. 192).

0,21 0,133

Fuentes: Radios de van der Waals: Chauvin, R, (1992) Explicit periodic trend of van der Waals
radit. J.Phys. Chem. 96, 9194-9197. Radios covalentes: Pauling, L. (1960) Nature of the Chemical
Bond, 3% ed., Comell University Press, Ithaca, NY.

Nota: Los radios de van der Waals describen las dimensiones espaciales de los dtomos. Cuando
se unen covalentemente dos atomos, los radios atémicos en el punto de enlace son menores que
los radios de van der Waals porque el par de electrones compartido acerca a los dos 4tomos. La
distancia entre niicleos en una interaccién de van der Waals o en un-enlace covalente es aproxi-
madamente igual a la suma de los radios de van der Waals o de los radios covalentes de los dos
tomos, respectivamente. De este modo, fa longitud de un enlace simpte carbono-carbono es

de aproximadamente 0,077 nm + 0,077 nm = 0,154 nm.
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Las interacciones débiles son cruciales para la estructura
y funcién de las macromoléculas

Las interacciones no covalentes que hemos descrito (enlaces de
hidrégeno e interacciones i6nicas, hidrofébicas y de van der
Waals) (Tabla 2-5) son mucho mas débiles que los enlaces cova-
lentes. Se requiere un aporte de energia de unos 350 kJ para
romper un mol (6 X 10%%) de enlaces C—C simples y de unos
410 kJ para romper un mol de enlaces C—H, pero solamente se
requieren unos 4 kJ para destruir un mol de interacciones de van
der Waals tipicas. Las interacciones hidrofébicas son también
mucho més débiles que los enlaces covalentes, aunque un disol-
vente de polaridad elevada (una disolucién salina concentrada,
por ejemplo) las refuerza sustancialmente. Las interacciones i6-
nicas y los enlaces de hidrégeno son de fuerza variable, que de-
pende de la polaridad del disolvente y del grado de alineamiento
de los atomos unidos por enlace de hidrégeno, pero son siempre
significativamente méas débiles que los enlaces covalentes. En un
disolvente acuoso a 25 °C, la energia térmica disponible puede
ser del mismo orden de magnitud que la fuerza de estas interac-
ciones débiles y la interaccién entre las moléculas de soluto y de
disolvente (agua) es casi tan favorable como las interacciones
soluto-soluto. En consecuencia, los enlaces de hidrégeno y las
interacciones i6nicas, hidrofébicas y de van der Waals se forman
y rompen continuamente.

Aungque cada uno de estos cuatro tipos de interacciones es
débil en comparacién a un enlace covalente, el efecto acumula-
tivo de muchas interacciones de este tipo puede ser muy signi-
ficativo. Por ejemplo, la unién no covalente de un enzima a su

Enlaces de hidrégeno
Entre grupos neutros

Entre endaces peptidicos

Interacciones iénicas 0
Atraecién I
—*NHg =< ~Q—C~
Repuilsion
—FtNHg <> HyNt—
Interacciones
hidrofébicas
Interacciones Dos dtomos cualesquiera

de van der Waals

muy proximos

sustrato puede implicar varios enlaces de hidrégeno y una o
més interacciones idnicas asi como interacciones hidrofébicas y
de van der Waals. La formacién de cada uno de estos enlaces
débiles contribuye a un descenso neto de la energia libre del sis-
tema. Podemos calcular la estabilidad de una interaccién no co-
valente, tal como la de una molécula pequefia unida por enlaces
de hidrégeno a su pareja macromolecular, a partir de la energia
de unién. La estabilidad, medida por la constante de equilibrio
(véase mas adelante) de la reaccién de unién, varfa de forma
exponencial conla energfa de unién. La disociacién de dos bio-
moléculas (tales como un enzima y su sustrato unido) asociadas
de forma no covalente mediante multiples interacciones débiles
requiere que se destruyan al mismo tiempo todas estas interac-
ciones. Dado que las interacciones fluctiian al azar, tal destruc-
cién simultédnea es muy poco probable. La estabilidad molecular
conferida por 5 o 20 interacciones débiles es, por tanto, mucho
mayor de lo que podria esperarse intuitivamente de una simple
adicién de las pequefias energias de union.

Las macromoléculas tales como las proteinas, el DNA y el
RNA contienen tantos sitios potenciales para la formacién de
enlaces de hidrégeno o interacciones iénicas, de van der Waals
o hidrofébicas que el efecto acumulativo del gran ntimero de pe-
quefias fuerzas de unién puede ser enorme. La estructura mas
estable (nativa) de la mayoria de macromoléculas es normal-
mente aquella en que se maximizan las uniones débiles. El ple-
gamiento de una cadena polipeptidica o polinucleotidica en su
forma tridimensional viene determinado por este principio. La
unién de un antigeno a un anticuerpo especifico depende de los
efectos acumulativos de muchas interacciones débiles. Tal co-
mo se ha sefialado anteriormente, la energia liberada cuando un
enzima se une de manera no covalente a su sustrato es la fuen-
te principal del poder catalitico del enzima. La unién de una
hormona o un neurotransmisor a su receptor celular proteico
es el resultado de multiples interacciones débiles. Una conse-
cuencia del gran tamafio de los enzimas y de los receptores
(en relacién a sus sustratos o ligandos) es que sus grandes
superficies proporcionan muchas oportunidades para el esta-
blecimiento de interacciones débiles. A nivel molecular, la com-
plementariedad entre biomoléculas que interaccionan entre si
refleja la complementariedad v las interacciones débiles entre
grupos polares, cargados e hidrofébicos en la superficie de las
moléculas.

Al determinar la estructura de una proteina como la hemo-
globina (Fig. 2-8) por cristalografia de rayos X (véase el Re-
cuadro 4-5, p. 132), resulta frecuente encontrar moléculas de
agua unidas tan fuertemente que forman parte de la estructura
cristalina; lo mismo ocurre en cristales de RNA o DNA. Estas
moléculas de agua unidas, detectables también en disolucion
mediante resonancia magnética nuclear, poseen propiedades
que las distinguen del resto de agua del disolvente. Son, por
ejemplo, osméticamente inactivas (véase mds adelante). El
agua fuertemente unida es esencial para la funcién de muchas
proteinas. Por ejemplo, en una de las reacciones clave del pro-
ceso de la fotosintesis, la energia de la luz se utiliza para bom-
bear protones a través de una membrana biolégica al tiempo
que se produce un flujo de electrones a través de una serie
de proteinas transportadoras (véase la Fig. 19-60). Una de
estas proteinas, el citocromo f; tiene unida una cadena de cinco
moléculas de agua {(Fig. 2-10) que puede proporcionar una via

(a) (b)

FIGURA 29 Unidn del agua a la hemoglobina. La estructura cristalina de la he-
moglobina (PDB ID TA3N) se muestra en (a) con sus moléculas de agua unidas
(esferas rojas) y en (b) sin las moléculas de agua. Las moléculas de agua se ha-
flan tan firmemente unidas a la protefna que afectan al patrén de difraccién de
rayos X como si formaran parte del cristal. Las dos subunidades o de fa hemo-
globina se muestran en color gris y las dos subunidades § en azul. Cada sub-
unidad tiene unido un grupo hemo (estructura de varillas roja), que sélo es visi-
ble en las subunidades B en esta figura. La estructura y funcién de la hemoglo-
bina se discuten con detalle en el Capitulo 5.

para el movimiento de los protones a través de la membrana se-
gan un proceso conocido como “salto de protones” (que se des-
cribe mas adelante). Casi con toda seguridad, otra bomba de
protones que utiliza la energfa de la luz, la bacteriorrodopsina,
usa una cadena de moléculas de agua unidas y orientadas de
una forma precisa para el movimiento transmembrana de los
protones (véase la Fig. 19-67).
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FIGURA 210 Cadena de agua en el citocromo f. Hay agua unida en el canal
de protones de la proteina de membrana citocromo f, que forma parte de la
maquinaria captadora de energfa de la fotosintesis en cloroplastos (véase
la Fig. 19-64). Cinco moléculas de agua estdn unidas mediante enlaces de hi-
drégeno entre ellas y con grupos funcionales de la protefna: los dtomos de ca-
dena principal de residuos de valina, prolina, arginina y alanina y las cadenas
laterales de tres residuos asparagina y dos residuos glutamina. La proteina tiene
un grupo hemo unido (véase la Fig. 5-1) que, mediante su &tomo de hierro,
facilita el flujo de electrones durante la fotosintesis. E flujo electrénico estd
acoplado al movimiento de protones a través de la membrana, lo que proba-
blemente implica que tenga lugar un “salto de protones” (véase la Fig. 2-13) a lo
largo de esta cadena de moléculas de agua unidas.
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Los solutos afectan a las propiedades coligativas
de las disoluciones acuosas

Los solutos de cualquier tipo alteran ciertas propiedades fisicas
del agua disolvente: su presion de vapor, punto de ebullicion,
punto de fusién (punto de congelacion) y presién osmotica. Es-
tas se denominan propiedades coligativas (coligativas signi-
fica “ligadas entre si”) puesto que el efecto de los solutos sobre
las cuatro propiedades tiene la misma base: la concentracion de
agua es menor en las disoluciones que en el agua pura. El efec-
to de la concentracién de soluto sobre las propiedades coligati-
vas del agua es independiente de las propiedades quimicas del
soluto; depende tinicamente del neimero de particulas de solu-
to (moléculas, iones) en una determinada cantidad de agua. Un
compuesto tal como el NaCl, que se disocia en disolucion, tiene
un efecto doble sobre la presion osmética, por ejemplo, que un
nimero idéntico de moles de un soluto que no se disocie tal co-
mo la glucosa.

Las moléculas de agua tienden a trasladarse desde una re-
gién de elevada concentracion de agua a una de concentracion
inferior. Cuando dos disoluciones acuosas diferentes estan se-
paradas por una membrana semipermeable (que deja pasar mo-
léculas de agua pero no del soluto), las moléculas de agua que
difunden de la regién de alta concentracién de agua hacia la
de concentracién de agua menor producen presién osmotica
(¥Fig. 2--11). El valor aproximado de esta presion, IT, medida
como la fuerza necesaria para oponerse al movimiento del agua
(Fig. 2-11¢), viene dado por la ecuacién de van't Hoff:

1= icRT
Presion (ID) que
Agua Soluto no resiste la 6smosis
pura permeante disuelto l
en agua

Membrana
semipermeable

FIGURA 2--11 Osmosis y medida de fa presion osmética. (a) Estado inicial. El
tubo contiene una disolucién acuosa, ef vaso contiene agua pura y la membra-
na semipermeable permite el paso de agua pero no de soluto. El agua fluye des-
de el vaso hacia el tubo para igualar su concentracién a un lado y a otro de fa
membrana. (b) Estado final. Se ha movido agua hacia la disolucién del com-
puesto no permeante, diluyéndola y elevando la columna de agua dentro del tu-
bo. En el equilibrio, fa fuerza de la gravedad que actda sobre la disolucion que
hay en el tubo equilibra exactamente la tendencia del agua a moverse hacia el
interior del tubo, donde su concentracidn es menor. (c) La presion osmotica (I}
se mide como la fuerza que hay que aplicar para devolver la solucién del tubo
de nuevo al nivel de la del vaso. Esta fuerza es proporcional a la altura, f, de la
columna en (b).
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en la que R es la constante de los gases y T' es la temperatura
absoluta. Bl término ic es la osmolaridad de la disolucién, el
producto del factor de van't Hoff 7, que es una medida del gra-
do de disociacién del soluto en dos o mas especies iénicas y la
concentracién molar de soluto ¢. En disoluciones diluidas de
NaCl, el soluto se disocia completamente en iones Na* y Cl,
doblando el niimero de particulas de soluto, de modo que
4 = 2. En todos los solutos no ionizables, 4 = 1. Para disclucio-
nes de varios (n) solutos, IT es la suma de las contribuciones
de cada especie:

[1=RT (i1(31 + i202 +oe ann)

La é6smosis, el movimiento de agua a través de una
membrana semipermeable impulsado por diferencias en la
presién osmética, es un factor muy importante en la vida de
la mayoria de las células. Las membranas plasmaticas son
mas permeables al agua que a la mayor parte del resto de
moléculas pequefias, iones y macromoléculas. Esta permea-
bilidad es debida en gran parte a canales proteicos (acuapo-
rinas; véase la Fig. 11-46) presentes en las membranas que
permiten el paso selectivo de agua. Se dice que las disolu-
ciones de igual osmolaridad que el citosol celular son isot6-
nicas con respecto a esa célula. Una célula rodeada por una
disolucién isoténica no gana ni pierde agua (Fig. 2~12). En
una disolucién hiperténica, con una osmolaridad mayor
que el citosol, la célula se encoge al salir agua hacia fuera.
En una disolucién hipoténica, de osmolaridad menor que
el citosol, las células se hinchan al penetrar el agua en ellas.
En su medio habitual, las células contienen generalmente
concentraciones més elevadas de biomoléculas e iones que
sus alrededores, de forma que la presién osmética tiende a
impulsar agua hacia el interior de las células. Si no se equili-
brara de alguna forma, este movimiento de agua hacia den-
tro distenderfa la membrana plasmatica y llegarfa a causar la
explosion de la célula (lisis osmotica).

Alo largo de la evolucién han surgido varios mecanismos
para evitar esta catéstrofe. En las bacterias y los vegetales, la
membrana plasmética estd rodeada de una pared celular no
expandible de rigidez y fuerza suficientes para resistir la pre-
si6n osmética v evitar la lisis osmética. Algunos protistas de
agua dulce, que viven en un medio muy hipoténico, poseen
un orgénulo (vacuola contractil) que bombea agua al exterior
de la célula. En animales multicelulares, el plasma sanguineo
y el fluido intersticial (el fluido extracelular de las células) se
mantienen a una osmolaridad cercana a la del citosol. La ele-
vada concentracién de albtmina y otras proteinas en el plas-
ma sanguineo contribuye a su osmolaridad. Las células
también bombean activamente Nat y otros iones hacia el flui-
do intersticial para permanecer en equilibrio osmético con su
entorno.

Puesto que el efecto de los solutos en la osmolaridad de-
pende del naimero de particulas disueltas, no de su masa, las
macromoléculas (protefnas, acidos nucleicos, polisacaridos)
tienen un efecto mucho menor en la osmolaridad de una disolu-
cién que la que tendria una misma masa de sus componentes
monoméricos. Por ejemplo, un gramo de un polisacdrido com-
puesto por 1.000 unidades de glucosa tiene el mismo efecto en
la osmolaridad que un miligramo de glucosa. El almacena-

Solutos

extracelulares

Solutos
intracelulares

(a) Célulaen
disolucién iscténica;
o no hay movimiento

0 T 7 neto del agua.

(b) Célula de disolucién

hipertoniea; sale agua y hipoténica; entra agua,

la célula se encoge. creando presién hacia
fuera; la célula se hincha y
puede llegar a reventar.

(¢) Célula en disolucién

\
FIGURA 212 Efecto de la osmolaridad extracelular sobre el movimiento del
agua a través de una membrana plasmatica. Cuando una célula en equilibrio
osmético con el entorno que la rodea (esto es, en un medio isotonico) (a) se
transfiere a una disolucién hiperténica (b) o a una disolucién hipoténica (c), el
agua fluye a través de la membrana plasmética en la direccién que tiende a
igualar la osmolaridad dentro y fuera de la célula.

miento de combustible en forma de polisacdridos (almidén o
glucégeno) en vez de como glucosa u otros aztcares simples
evita un aumento enorme de la presion osmética en la célula de
depdsito.

Las plantas utilizan la presién osmética para conseguir
rigidez mecanica. La muy elevada concentracién de soluto
en las vacuolas impulsa agua hacia el interior de la célula (vé-
ase la Fig. 2-12), pero la pared celular no expandible impide el
hinchamiento; en su lugar, se incrementa la presion osmética
resultante contra la pared celular (presién de turgencia), lo
que proporciona rigidez a la célula, al tejido y al organismo ve-
getal. Cuando la lechuga de su ensalada se marchita es debido
a que la pérdida de agua ha reducido la presién de turgencia.
La 6smosis también tiene importantes consecuencias en los
protocolos de laboratorio. Las mitocondrias, los cloroplastos y
los lisosomas, por ejemplo, estan rodeados de membranas se-
mipermeables. Para aislar estos organulos a partir de células
rotas, los bioquimicos deben llevar a cabo los fraccionamientos
en disoluciones isoténicas (véase la Fig. 1-8) para evitar la ex-
cesiva entrada de agua en los orgdnulos, fenémeno que podria
producir su hinchamiento y posterior rotura. Los tampones
utilizados en los fraccionamientos celulares contienen normal-
mente concentraciones suficientes de sacarosa o de algin otro
soluto inerte para proteger los organulos de la lisis osmdtica.

2.1 Interacciones débiles en los sistemas acuosos

1 EJEMPLO PRACTICO 21 Presion osmética de un organulo |

Imagine que los solutos principales de lisosornas intactos son KC1 (~0,1 M) y NaCl (~0,03 M). Enun
proceso de aislamiento de lisosomas, ;cudl serd la concentracion de sacarosa necesaria en la diso-
lucién de extraccion a temperatura ambiente (25 °C) para evitar el hinchamiento vy la lisis?

R

Solucién: Queremos hallar una concentracion de sacarosa que nos dé una fuerza osmética igual
a la producida por el KCly el NaCl de los lisosomas. La ecuacién para calcular la presién osmo-
tica (la ecuacion de van't Hoff) es

IT = RT(ilcl_+ izCz + i303 + o incn)

donde R es la constante de los gases, 8,315 J/mol - K, T es la temperatura absoluta (Kelvin), ¢1,
¢4y 5 son la concentracién molar de cada soluto, e 4y, 75 € 43 son el nimero de particulas que ca-
da soluto genera en disolucion (¢ = 2 para KCly NaCl).

La presién osmoética del contenido del lisosoma es

Miisosoma = BT (ixciCka + iNaciCNacy)
= RTI(2)(0,03 mol/L) + (2)(0,1 moVL)] = RT(0,26 mol/L)

Debido a que las concentraciones de soluto son exactas sélo hasta una cierta cifra significativa,
Miisosoma = RT(0,3 mol/L).

La presion osmética de una disolucion de sacarosa viene dada por

Hsacarosa = RT(isacarcsa Csacarosa)
En este caso, sacarosa = 1, porque la sacarosano se ioniza. Por tanto,
Hsacarosa = RT(Csacarosa)

La presién osmética del contenido del lisosoma es igual a la de la disolucién de sacarosa cuando

Hsacarosa = Hlisosoma
RT(csacarosa) = RT(O,3 mol/L)
Csacarosa — 0,3 mol/L

De modo que la concentracién de sacarosa necesaria (M, 342) es (0,3 mol/L) (342 g/mol) =
102,6 g/L. O, si se tienen en cuenta tan sélo las cifras significativas, Csacarosa = 0,1 kg/Ls

EJEMPLO PRACTICO 2-2 Presion osmética de un orgénulo |l

Suponga que decidimos usar una disolucion de polisacarido, como por ejemplo glucdgeno (véase
la pagina 246) para equilibrar la presion osmética de los lisosomas (descrita en el Ejemplo Préc-
tico 2-1). Considerando un polimero lineal de 100 unidades de glucosa, calcule la cantidad de
este polimero necesaria para conseguir la misma presién osmética que la disolucion de sacaro-
sa del Ejernplo Practico 2-1. La M, del polimero de glucosa es ~ 18.000y, al igual que la sacaro-
sa, no se ioniza en disolucion.

Solucién: Como se dedujo en el Ejemplo Préctico 2-1,
Hsacarosa = RT(O,S mo]/L)
De manera similar,
Hgl\m()genm = RT(iglucégeno Cghlcégeno) = RT(Cgluc()geno)

Para una disolucién de ghicégeno con la misma presion osmética que la disolucién de sacarosa,

Hgluc()geno = Hsacarosa
RT (Cgiucsgeno) = RT(0,3 mol/L)
Calucégeno = 053 moVL = (0,3mol/L)(18.000 g/mol) = 5,4 kg/L

0, considerando solo las cifras significativas, ¢gucsgeno = 5 kg/L, una concentracion absqrda—
mente elevada.

Tal como veremos mas tarde (p. 246), las células de higado y musculo no almacenan glici-
dos en forma de aziicares de baja masa molecular como glucosa 0 sacarosa sino en forma del po-
limero de alta masa molecular glucogeno. Gracias a ello, la célula puede contener una gran masa
de glucégeno sin afectar mds que minimamente la osmolaridad del citosol.
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RESUMEN 2.1 Interacciones débiles
|

|
en los sistemas acuosos

m  Las muy diferentes electronegatividades del Hy del O
hacen del agua una molécula muy polar, capaz de formar
enlaces de hidrégeno consigo misma y con sus solutos.
Los enlaces de hidrégeno son de vida efimera, principal-
mente electrostaticos y mas débiles que los enlaces cova-
lentes. El agua es un buen disolvente de solutos polares
(hidrofilicos), con los que forma enlaces de hidrégeno, y
de solutos cargados, con los que interacciona electrosta-
ticamente.

m  Los compuestos apolares (hidrof6bicos) no se disuelven
bien en el agua; no pueden formar enlaces de hidrégeno
con el disolvente y su presencia induce un ordenamiento
energéticamente desfavorable de moléculas de agua alre-
dedor de sus superficies hidrofébicas. Para minimizar la
superficie expuesta al agua, los compuestos apolares tales
como los lipidos forman agregados (micelas) en los que
sus partes hidrofébicas se hallan secuestradas en el inte-
rior mediante interacciones hidrofébicas y sélo las partes
mas polares interaccionan con el agua.

@  Numerosas interacciones débiles, no covalentes, influ-
yen decisivamente sobre el plegamiento de macromolé-
culas tales como las proteinas o los dcidos nucleicos.
Las conformaciones macromoleculares mas estables son
aquellas en las que se maximiza el nimero de enlaces de
hidrégeno en el interior de la molécula y entre la molé-
cula y el disolvente, y en las que las zonas hidrofébicas
se agrupan en el interior de la molécula, lejos del disol-
vente acuoso.

@ La concentracién de los solutos tiene una gran influencia
sobre las propiedades fisicas de las disoluciones acuosas.
Cuando se separan dos compartimientos acuosos median-
te una membrana semipermeable (como la membrana
plasmaética que separa la célula de su entorno), el agua flu-
ve a través de esta membrana hasta igualar la osmolaridad
de los dos compartimientos. Esa tendencia del agua a fluir
a través de una membrana semipermeable recibe el nom-
bre de presién osmética.

4

2.2 lonizaci
y bases débiles

Aungque gran parte de las propiedades del agua como disolven-
te se pueden explicar en funcién de la molécula neutra de HgO,
debe tenerse también en cuenta el pequefio grado de ionizacion
del agua en iones hidrégeno (H+) e iones hidroxilo (OH ). Al
igual que todas las reacciones reversibles, se puede describir la
ionizacion del agua mediante una constante de equilibrio. Cuan-
do se disuelven acidos débiles en agua, su ionizacién aporta H+;
las bases débiles consumen H™ al protonarse. Estos procesos
también estan gobernados por constantes de equilibrio. La con-
centracién total de i6n hidrégeno se puede medir experimen-
talmente y se expresa como el pH de la solucién. Para predecir
el estado de ionizacion de los solutos en agua, hemos de tener
en cuenta las constantes de equilibrio pertinentes para cada

reaccion de ionizacion. Haremos por tanto ahora una breve dis-
cusién sobre la ionizacion del agua y de los dcidos y bases débi-
les disueltos en la misma.

El agua pura esta ligeramente jonizada

Las moléculas de agua tienen una ligera tendencia a ionizarse
reversiblemente para proporcionar un ién hidrégeno (protén) y
un ién hidroxilo, dando el equilibrio

HyO == H* + OH~ (2-1)

Aungue normalmente se muestra el producto de disociacién del
agua como H+, los protones libres no existen en disolucion; los
iones hidrégeno formados en el agua son inmediatamente hi-
dratados a iones hidronio (H30+). La formacién de enlaces de
hidrégeno entre las moléculas de agua hace que la hidratacion
de los protones disociados sea virtualmente instantédnea:

H—0 11 H— == H—O™H + OH"
O\ O\ (‘)
H H -

La ionizacién del agua puede medirse a través de su con-
ductividad eléctrica; el agua pura conduce la corriente eléctrica
al migrar Hs;O" hacia el cdtodo y OH™ hacia el d&nodo. El movi-
miento de los iones hidronio e hidroxilo en un campo eléctrico
es extremadamente rapido en comparacién con el de otros io-
nes tales como el Na*, K"y CI". Esta elevada movilidad iénica es
el resultado del “salto de protones” que se muestra en la Figu-
ra 2-1&. Ningun protén individual se mueve muy lejos a través
de la disolucién, pero una serie de saltos de protones entre mo-

El i6n hidronio libera un protén
H H

~ O"'/ Salto proténico
oy

El aguna acepta un protén y pasa a ser ién

FIGURA 213 Salto de protones. “Saltos” de protones a corta distancia a través de
una serie de moléculas de agua unidas por enlaces de hidrégeno tienen como re-
sultado el movimiento neto extremadamente répido de un protén a una gran dis-
tancia. Cuando un i6n hidronio (arriba a la izquierda) cede un protén, una
molécula de agua a una cierta distancia (abajo a [a derecha) adquiere uno, con-
virtiéndose en un i6n hidronio. El salto de protones es mucho mds répido que la
auténtica difusién y explica la remarcablemente elevada movilidad iénica de los
iones H* comparada con otros cationes monovalentes tales como el Na" o K.

16culas de agua unidas por enlaces de hidrégeno causa el movi-
miento neto de un protén a una gran distancia en un tiempo no-
tablemente corto. Como resultado de la elevada movilidad
i6nica del H* (v del OH™, que también se mueve répidamente
mediante salto de protones, pero en la direccién opuesta), las
reacciones acido-base en disolucién acuosa son excepcional-
mente rapidas. Tal como se ha visto anteriormente, el salto de
protones también desempefia probablemente un papel en las
reacciones biolégicas de transferencia de protones (Fig. 2-10;
véase también la Fig. 19-67).

Puesto que la ionizacién reversible es crucial para el papel
del agua en la funcion celular, hemos de tener una manera de
expresar el grado de ionizacién del agua en términos cuantitati-
vos. Un breve repaso de algunas propiedades de las reacciones
quimicas reversibles nos mostrara cémo podemos hacerlo.

La posicién del equilibrio de cualquier reaccién quimica
viene dada por su constante de equilibrio, K., (a veces ex-
presada simplemente como K). Para la reaccion general

A+B==C+D (2-2)

se puede definir una constante de equilibrio en funcion de la
concentracién de los reactivos (A 'y B) y de los productos (Cy
D) presentes en el equilibrio:

[Cleg[Dleq

K. =
# [Aleg[Bleg

En rigor, los términos de concentracién deberian ser las activi-
dades, o concentraciones efectivas en disoluciones no ideales, de
cada especie. Sin embargo, excepto en calculos muy precisos, se
puede llegar a una aproximacion de la constante de equilibrio mi-
diendo las concentraciones en el equilibrio. Por razones que
escapan a esta discusion, las constantes de equilibrio son adi-
mensionales. Sin embargo, en las expresiones de equilibrio utili-
zadas en este libro hemos mantenido en general las unidades de
concentracion (M) para recordar que la molaridad es la unidad
de concentracién que se utiliza en el calculo de Kqq.

La constante de equilibrio es fija y caracteristica para cada
reaccién quimica a una temperatura dada. Define la composi-
cién de la mezcla final en el equilibrio, independientemente de
las cantidades iniciales de reactivos y productos. De modo in-
verso, podemos calcular la constante de equilibrio de una reac-
cién dada a una temperatura determinada si se conocen las
concentraciones en el equilibrio de todos los reactivos y pro-
ductos. Como hemos visto en el Capitulo 1 (p. 24), la variacién
estandar de energia libre (AG®) esté relacionada directamente
conla K. ’

La ionizacion del agua se expresa mediante
una constante de equilibrio

El grado de ionizacién del agua en el equilibrio (Ec. 2-1) es pe-
quefio; a unos 25 °C tan sélo dos de cada 10° moléculas en agua
pura estan ionizadas en un momento dado. La constante de
equilibrio para la ionizacién reversible del agua es

. -

K, - HIOH ] 3

[H;0]
En agua pura a 25 °C, la concentracién del agua es de 55,5 M,
gramos de HyO en 1 L divididos por el peso molecular en gra-
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mos: (1.000 g/1.)/(18,015 g/mol), y es esencialmente constante
en relacién a las bajisimas concentraciones de H* v OH | es
decir, 1 X 107 M. De acuerdo con ello podemos sustituir por
55,5 M el denominador de la expresién de la constante de equi-
librio (Ec. 2-3) para dar

X, = HIOH ]
[565,5 M]
Reordenando,
(55,5 M)(Koy) = [HTT[OH] = K, (2-4)

donde K, designa el producto (565,56 M) (K., denominado pre-
ducto iénico del agua a 25 °C.

El valor de K, determinado mediante medidas de con-
ductividad eléctrica del agua pura, es 1,8 X 107 Ma25°C. La
sustitucion de este valor de K., en la Ecuacion 2-4 da el valor
del producto i6nico del agua:

K, = [HTI[OH"] = (55,5 M)(1,8 X 10" ¥ m)

=1,0x 10714 m?

Asf el producto [H+][OH_] en disoluciones acuosas a 25 °C es
siempre igual a 1 X 107 M2 Cuando las concentraciones de H'
y OH son exactamente iguales, tal como sucede en el agua pu-
ra, se dice que la solucién estd a pH neutro. A este pH, se pue-
de calcular la concentracién de HY y OH  a partir del producto
i6nico del agua de la manera siguiente:

K, = [H'[OH ] = [H*]* = [OH ]
Despejando [H+] da
H*] = VK, = V1 x 10 *n?
[H'] = [OH"] = 10""M™

Dado que el producto iénico del agua es constante, siempre que
[H*] sea superiora 1 X 107" m, [OH | serd inferiora 1 X 107
y viceversa. Cuando la [H+] es muy alta, tal como sucede en una
solucién de 4cido clorhidrico, [OH | serd muy pequefia. A partir
del producto i6nico del agua podemos calcular [H+] si conoce-
mos [OH ], y viceversa.

EJEMPLO PRACTICO 2-3 Calculo de [H*]

;Cual es la concentraciéon de H™ en una disolucién de NaOH
0,1 m?

Solucién: Empezamos con la ecuacién del producto iénico del
agua:

K, = [H"1[OH™]

Siendo [OHT] = 0,1 M, obtenemos [H"]

o K, 1x107"wm* 107 "wm®
[OH"]  01m 107 1m
=10"%wum
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EJEMPLO PRACTICO 24 Calculo de [OH ]

;Cudl es la concentracién de OH  en una disolucién en la que la
2 +
concentracién de H' es 1,3 X 1074 m?

Solucién: Empezamos con la ecuacién del producto iénico del
agua:

K, = [H"[OH]
Siendo [H*] = 1,3 X 10 M, obtenemos [OH]

K, 1x107"m 101

HT = = =
OH T =15+ = 000018 1,3 x 10 m

=77%x 107 HM

En todos los célculos asegurese de que redondea su respuesta
al nimero correcto de cifras significativas, como en este caso.

La escala de pH representa las concentraciones de H' y OH™

El producto iénico del agua, K, constituye la base de la escala
de pH (Tabla 2-6). Supone una manera conveniente de desig-
nar la concentracién de H' (y por consiguiente de OH ) en
cualquier disolucién acuosa entre 1,0 M de H* v 1,0 M de OH .
El término pH se define mediante la expresion

1
H = log—— = ~log [H"]
p o8 ] og

El sfrmbolo p denota “logaritmo negativo de”. Para una solucién
exactamente neutra a 25 °C, en la que la concentracion de los

[H"] () pH [OH™] (m) pOH*
10%(D) 0 1074 14
107! 1 10713 13
1072 2 107 12
1077 3 104 11
107% 4 10740 10
107° 5 10™° 9
107° 6 1078 8
1077 7 1077 7
1078 8 1078 6
1077 9 107° 5
10710 10 107 4
1074 11 1073 3
1012 12 1072 2
1074 13 107 1
1o 14 10° (D) 0

*A veces se utiliza la expresion pOH para describir la basicidad, o concentracién de OH’, de una
solucion; el pOH se define por la expresidn pOH = -log[OH], que es andloga a la expresion para
el pH. Obsérvese que en todos los casos, pH + pOH = 14.

14

1M NaOH

13r - Lejia doméstica

12 - Amoniaco doméstico
11
10

9\ ——+ Solucién de
levadura artificial (NaHCO,)

8 |} Agua de mar, clara de huevo
7l Neutro ——1 Sangre humana, ldgrimas
- Leche, saliva
6
5 Café negro
4 r Cerveza
t- Vino tinto
3 ~ Cola, vinagre

- Zumo de limén
- Jugo géstrico
~

1M HCl
FIGURA 2--14 pH de algunos fluidos acuosos.

iones hidrégeno es 1,0 X 1077 M, se puede calcular el pH de la
manera siguiente:

1
pH = log 1,0x10°7 7.0
obsérvese que la concentracién de H* se debe expresar como
molaridad (M).

El valor de 7 para el pH de una disolucién exactamente
neutra no es una cifra escogida de manera arbitraria; proviene
del valor absohuto del producto iénico del agua a 25 °C, que por
una feliz coincidencia es un nimero entero. Las disoluciones
que tienen un pH superior a 7 son alcalinas o bésicas y en ellas
la concentracién de OH ™ es mayor que la de HT. Inversamente,
las disoluciones con un pH inferior a 7 son acidas.

Recuerde que la escala de pH es logarftmica, no aritmética.
Decir que el pH de dos soluciones difiere en 1 unidad de pH sig-
nifica que una solucién tiene una concentracion de H™ diez ve-
ces superior al de la otra, pero no nos dice cudl es el valor
absoluto de la diferencia. La Figura 2-14 indica el pH de algu-
nos fluidos acuosos comunes. Una bebida de cola (pH 3,0) oun
vino tinto (pH 3,7) tienen una concentracion de H" aproxima-
damente 10.000 veces superior a la de la sangre (pH 7,4).

Se puede medir aproximadamente el pH de una solucién
acuosa utilizando diversos colorantes indicadores, entre ellos el
tornasol, la fenolftaleina y el rojo fenol que experimentan cam-
bios de color cuando se disocia un protén de la molécula de co-
Jorante. Las determinaciones precisas de pH en el laboratorio

Acidos/monopr()ticos 7 Y
Acido acético CHSC\ — CH3C\ + H*

Acidos/dipr()ticos

Acidos tripréticos

quimico o clinico se hacen con un electrodo de vidrio que es se-
lectivamente sensible a la concentracion de H* pero que es in-
sengible al Na+, K" y otros cationes. En un pHmetro se
amplifica la sefial de un electrodo de vidrio colocado en la diso-
lucién a ensayar y se compara con la sefial generada por una di-
solucién cuyo pH se conoce con exactitud.

La medicién del pH es una de las operaciones méas im-
portantes y més frecuentemente utilizadas en bioguimi-
ca. El pH afecta la estructura y actividad de macromoléculas
biolégicas; por ejemplo la actividad catalitica de los enzimas de-
pende fuertemente del pH (véase la Fig. 2-21). La medida del
pH de la sangre y de la orina se utiliza normalmente para diag-
nosticar enfermedades. El pH del plasma sanguineo de las per-
sonas con diabetes grave no controlada, por ejemplo, es con
frecuencia inferior al valor normal de 7 4; este estado se conoce
como acidosis (mds adelante se describird con mayor detalle).
En otros estados patolégicos el pH de la sangre es superior al
normal, estado que se denomina alcalosis. La acidosis y la al-
calosis extremas pueden poner en peligro la vida. &

Los acidos y bases débiles tienen constantes
de disociacion caracteristicas

Los acidos clorhidrico, sulfiirico y nitrico, denominados comun-
mente dcidos fuertes, estan completamente ionizados en solu-
ciones acuosas diluidas; las bases fuertes NaOH y KOH también
estén ionizadas completamente. De mayor interés para los bio-
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quimicos es el comportamiento de los dcidos y bases débiles, los
que no estin completamente ionizados al disolverse en el agua.
Estos compuestos forman parte de todos los sistemas biologicos
v juegan papeles importantes en el metabolismo y su regu-
lacién. Se comprenderd mejor el comportamiento de las disolu-
ciones acuosas de los dcidos y bases débiles si definimos prime-
ro algunos términos.

Se pueden definir los acidos como dadores de protones y
las bases como aceptores de protones. Un dador de proton y su
correspondiente aceptor forman un par dcido-base conjuga-
do (Fig. 2--158). El dcido acético (CH3COOH), un dador de pro-
tones y el anién acetato (CH3COO ), el correspondiente
aceptor de protones, constituyen un par dcido-base conjugado,
relacionado por la reaccion reversible

2.2 lonizacién del agua, dcidos débiles y bases débiles

CH;COOH == CH3CO0™ + H'

Cada 4cido tiene una tendencia caracteristica a perder su
protén en disolucién acuosa. Cuanto mas fuerte sea el &cido ma-
yor seré la tendencia a perder su protén. La tendencia de cual-
quier 4cido (HA) a perder un protén y formar su base conjugada
(A7) se define mediante la constante de equilibrio (X.,) parala
reaccién reversible

HA = H"+ A~

para la que

C

(K, = 1,74 X 10-514) OH

I6n amonio
(K, = 5,62 X 10-10m)

Acido carboénico

(K, = 1,70 X 10—41); H,CO; —— HCO; + H*

Bicarbonato ’ pK, =3,77*
(K, =6,31 X 10-11 M)

Glicina, grupo carboxilo ITIHE; /( NHy y
= - . 7 7

Ky =457 x 10530 g™ | = CH,C. | + H"

Glicina, grupo amino N N

(K, = 2,51 X 10-10y) OH (

Acido fosforico

(K, = 7,25 x 10-3m);
Dihidrégeno fosfato H,PO, +— H,PO; + H*
(K, =1,38 X 10-7"m);
Monohidrégeno fosfato
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FIGURA 2-15 Un par acido-base conjugado consiste en un dador de protones y
un aceptor de protones. Algunos compuestos, tales como el dcido acético y el
amonfaco, son monoproticos; pueden ceder solamente un protén. Otros son di-
préticos (4cido carbdnico y glicina) o tripréticos {dcido fosforico). Se muestran las

pH

reacciones de disociacion para cada par en donde tienen lugar a lo largo de un
gradiente de pH. Para cada reaccién se muestra la constante de equilibrio o diso-
ciacion (K} y su Jogaritmo negativo, el pK,. *Véase la explicacién de aparentes
discrepancias sobre los valores de pK,, del dcido carbénico {(H,CO5) en la p. 63.
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Las constantes de equilibrio de las reacciones de ionizacién se
suelen denominar constantes de ionizacién o constantes
acidas de disociacién, a menudo designadas como K,. En la
Figura 2-15 se dan las constantes de disociacién de algunos 4ci-
dos. Los 4dcidos mas fuertes, tales como el fosférico y carbdnico,
tienen constantes de disociacién mas altas; los dcidos mas débi-
les, tales como el monohidrogeno fosfato (HPOZ ™), tienen cons-
tantes de disociacién més bajas.

En la Figura 2-15 también se incluyen los valores de pK,,
una expresién analoga a la del pH y que se define mediante la
ecuacion

1
K, = log - = ~log K,
p 0g 7~ = ~log

Cuanto més fuerte sea la tendencia a disociar un protén, més
fuerte es el 4cido y menor es su pK,. Como veremos a continua-
cién, se puede determinar facilmente el pK, de cualquier 4cido
débil.

Las curvas de titulacion revelan el pK, de los dcidos débiles

La titulacién se utiliza para determinar la cantidad de un 4cido
en una disolucién dada. Un volumen determinado de dcido se ti-
tula con una disolucién de concentracién conocida de una base
fuerte, normalmente hidréxido sédico (NaOH). Se afiade NaOH
en pequefias cantidades hasta que se ha consumido (neutrali-
zado) el 4cido segun se determina mediante un colorante indi-
cador o con un aparato medidor de pH. Se puede calcular la
concentracién de dcido en la disolucién original a partir del vo-
lumen y la concentracion de NaOH afiadido.

De la grafica que representa el pH frente a la cantidad de
NaOH afiadido (curva de titulacién) se deduce el pK, del aci-
do débil. Consideremos la titulacién de una disolucién 0,1 M de
dcido acético con NaOH 0,1 M a 25 °C (Fig. 2-16}. En el proce-
so estdn implicados dos equilibrios reversibles (para simplificar,
el 4cido acético se denomina aqui HAc):

H,0 = H"+ OH" (2-5)
HAc = H*+ Ac™ (2-6)

Los equilibrios deben cumplir simultdneamente sus constantes
de equilibrio caracteristicas que son, respectivamente,

K, =[HTOH]=1x 10" *u? 2-7
_ HTNACTT 5
K, = A 1,74 X 10° M (2-8)

Al prineipio de la titulacion, antes de afadir NaOH, el cido acé-
tico ya estd ligeramente ionizado, en un grado que se puede cal-
cular a partir de su constante de disociacién (Ec. 2-8).

A medida que se va incorporande gradualmente NaOH, el
OH™ adicionado se combina con el H* libre en la disolucion
formando HyO para satisfacer la relacién de equilibrio de 1a
Ecuacién 2-7. A medida que se elimina Ht libre, el HAc se di-
socia mds para satisfacer su propia constante de equilibrio
(Ec. 2-8). El resultado neto a medida que progresa la titula-
cién es que se ioniza mas y mas HAc, formando Ac’, segun se
va afiadiendo NaOH. En el punto medio de la titulacién, en la
que se han afiadido exactamente 0,5 equivalentes de NaOH,

8 | CH,C00" |

' T pH 5,76
Regién
tamponante

1L pH 3,76

0 0102030405 06 0,7 0,8 0,9 1,0
Equivalentes de OH™ afiadidos

l | |
0 50 100%
Porcentaje titulado

FIGURA 216 Curva de titulacién del dcido acético. El pH de la mezcla se mi-
de después de cada adicién consecutiva de NaOH a la disolucién de dcido acé-
tico. Este valor se representa frente a la cantidad de NaOH afiadida, expresada
como fraccién de la cantidad total de NaOH requerida para convertir todo el
dcido acético (CH;COOH) en su forma\desprotonada, el acetato (CH;COO™).
Los puntos obteniclos de esta manera dan la curva de titulacién. En los recua-
dros se muestran las formas idnicas predominantes en los puntos indicados. En
el punto medio de la titulacién las concentraciones del dador de protones y del
aceptor de protones son iguales y el pH es numéricamente igual al pK, del dci-
do acético. La zona sombreada es la regién (tif de capacidad tamponante, ge-
neralmente entre el 10% y el 90% de la titulacién del 4cido débil.

se ha disociado la mitad del acido acético original, de modo
que la concentracién del dador de protones, [HAc], es igual a
la del aceptor de protones [Ac J. En este punto medio tiene
validez una relacion muy importante: el pH de la solucién equi-
molar de 4cido acético y acetato es exactamente igual al pK,
del 4cido acético (pK, = 4,76; véanse las Figs. 2-15y 2-16).
Pronto quedara clara la base de esta relacion, que es valida pa-
ra todos los acidos débiles.

A medida que continta la titulacién mediante la adicién de
mayores cantidades de NaOH, el acido acético todavia sin diso-
ciar se convierte gradualmente en acetato. El punto final de la
titulacién tiene lugar a aproximadamente pH 7,0: todo el 4cido
acético ha perdido sus protones, dandolos al OH , para formar
H,0 v acetato. A lo largo de la titulacién coexisten los dos equi-
librios (Ecs. 2-5 y 2-6), cumpliendo cada uno de ellos con su
constante de equilibrio.

En la Fig. 2-17 se comparan las curvas de titulacion de
tres acidos débiles con constantes de disociacién muy dife-
rentes: el acido acético (pK, = 4,76); el dihidrégeno fosfato,
H.PO, (pK, = 6,86) y el i6n amonio, NH;r (pK, = 9,25). Aunque
las curvas de titulacién de estos dcidos tienen la misma forma,
estan desplazadas a lo largo del eje de pH debido a que los tres
tienen diferente fuerza. El 4cido acético, que tiene la mayor K,
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11k ) pK, = 9,25%‘ , j| Regiones

10,25
1T

10 e
777777777777777 N
0 TRy N
v 895
8- h T7,86
7l »7 Fosfato
pH /

>

5,76

s
s

—— pK, =476 o ,
5 HZPO‘E P - Acetato
e WWM
4t ! 1l 3,76
/ [CH,COOH] = [CH,CO0"] ’
2 r\ 7

1 |CH;000H]

0

T T i T i ] I i T "
0 01 02 03 04 05 06 07 08 09 1,0
Equivalentes de OH™ afiadidos

| ! |
0 50 100%
Porcentaje titulado

FIGURA 217 Comparacion de las curvas de titulacion de tres acidos débiles. Se
muestran las curvas de titulacién de CH;COOH, H,PO7 y NHi. En los recuadros
se muestran las formas i6nicas predominantes en los puntos sefialados de la titu-
Jacién. Las regiones con capacidad tamponante estan indicadas a la derecha. Los
pares &cido-base conjugados son tampones efectivos entre aproximadamente el
10y el 90% de la neutralizacion de la especie dadora de protones.

(el menor pK,) de los tres es el mas fuerte de los tres dcidos dé-
biles (pierde su protén con més facilidad); a pH 4,76 se encuen-
tra ya semidisociado. El dihidrégeno fosfato pierde un protén
con menor facilidad, y estd semidisociado a pH 6,86. E1i6n amo-
nio es el 4cido més débil de los tres y no estd semidisociado has-
ta pH 9,25.

La curva de titulacién de un dcido débil muestra gréfica-
mente que un acido débil y su anién, un par dcido-base conju-
gado, pueden actuar como sustancias tampoén, que describimos
en la seccidn siguiente.

-

RESUMEN 2.2 lonizacion del agua, dcidos
débiles y bases débiles

@ Elagua pura estd ligeramente jonizada y contiene la misma
cantidad de iones hidrégeno (iones hidronio, H,O™) e iones
hidroxilo. El grado de ionizacién se describe mediante

[HT][OH]
[H,0
de la que se deduce el producto iénico del agua, Ky,
A25°C, K, = [HT][OH"] = (65,5 M) (Keq) =

1071 M2,

una constante de equilibrio, Koq =

”| tamponantes:

2.3 Tamponamiento contra cambios de pH en los sistemas bioldgicos [ 59 }

w ElpH de una disolucién acuosa refleja, en escala logaritmi-
ca, la concentracién de iones hidrégeno:

pH = log = —log [H*].

1
H™]
m  Cuanto mayor es la acidez de una disolucién, menor sera

su pH. Los 4cidos débiles se ionizan parcialmente y liberan
un i6n hidrégeno, lo que hace disminuir el pH de la disolu-
ci6én acuosa. Las bases débiles aceptan un i6n hidrégeno y
aumentan el pH. El grado en que se producen estos proce-
sos es caracteristico de cada dcido o base débiles en parti-
cular y se expresa como la constante de disociacion:

[H*AT]

[HA] ~

w Bl pK, expresa la fuerza relativa de un 4cido o base débiles
en escala logaritmica:

Keg =

1
pK, = log —Iza- = —~log K.

m  Cuanto mas fuerte sea un acido, menor serd su pK,; cuan-
to més fuerte sea la base, mayor su pK,. El pK, se puede
determinar experimentalmente; es el pH del punto medio
de la curva de titulacién del 4cido o de la base.

2.3 Tamponamiento contra cambios de pH
en los sistemas bioldgicos

Casi todos los procesos biclégicos son dependientes del pH;
un pequefio cambio en el pH produce un gran cambio en la
velocidad del proceso. Esto no sélo es cierto para las muchas
reacciones en las que el i6n H' esun participante directo, sino
también para aquellas en las que aparentemente no juegan
ningtn papel. Los enzimas que catalizan las reacciones celula-
res, y muchas de las moléculas sobre las que actdian, contienen
grupos ionizables con valores de pK, caracteristicos. Los gru-
pos amino y carboxilo protonados de los aminodcidos y el
grupo fosfato de los nucleétidos, por ejemplo, funcionan co-
mo 4cidos débiles; su estado iénico depende del pH del medio
que los rodea. (Cuando un grupo ionizable se halla secuestra-
do dentro de una proteina, lejos del disolvente acuoso, su pk,,
o pK, aparente, puede ser sensiblemente diferente de su pK;
en agua.) Tal como hemos sefialado anteriormente, las inte-
racciones idnicas se cuentan entre las fuerzas que estabilizan
una molécula proteica y permiten que un enzima reconozca’y
se una a su sustrato.

Las células y los organismos mantienen un pH citosodlico
especifico y constante, normalmente cerca de pH 7, que man-
tiene las biomoléculas en'su estado iénico 6ptimo. En los orga-
nismos multicelulares, el pH de los fluidos extracelulares
también se mantiene estrechamente regulado. E1 pH se mantie-
ne constante principalmente gracias a los tampones bioldgicos,

_ que son mezclas de acidos débiles y de sus bases conjugadas.

Los tampones son mezdlas de acidos débiles
y sus bases conjugadas '

Los tampones son sistemas acuosos que tienden a resistir cam-
bios en su pH cuando se afiaden pequefas cantidades de acido
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FIGURA 2--18 El par 4cido acético-acetato como sistema tampén. El sistema es
capaz de absorber H™ u OH™ a través de la reversibilidad de la disociacién del
acido acético. El dador de protones, el dcido acético (HAc), contiene una reser-
va de H ligado, que puede liberarse para neutralizar una adicién de OH™ al
sistema formando H,O. Esto sucede porque el producto [H]IOH™] excede
transitoriamente K,, {1 X 107"* m?). El equilibrio se ajusta rdpidamente de modo
que este producto sea igual a 1 X 107* m? (a 25 °C), reduciendo asf transitoria-
mente la concentracién de H™. Pero ahora el cociente [H*][AC/[HAC] es me-
nor que K,, por lo que se disocia mas HAc para restaurar el equilibrio. De modo
semejante, la base conjugada, Ac”, puede reaccionar con iones H™ adicionados
al sistema; de nuevo las dos reacciones de ionizacién vuelven simultineamen-
te al equilibrio. Asf un par dcido-base conjugado, tal como el dcido acético y el
i6n acetato, tiende a resistir un cambio en el pH cuando se afiaden pequefias
cantidades de 4cido o base. La accién tamponante es simplemente la conse-
cuencia de dos reacciones reversibles que tienen lugar simultdneamente y que
alcanzan sus puntos de equilibrio segin sus constantes de equilibrio, Ky, y Ka.

(H+) o base (OH ). Un sistema tampén consiste en un acido dé-
bil (dador de protones) v su base conjugada (aceptor de proto-
nes). Por ejemplo, una mezcla de igual concentracion de acido
acético y de ién acetato, tal como la que se encuentra en el pun-
to medio de la curva de titulacién de la Figura 2-16, es un siste-
ma tampén. Observe que la curva de titulacién del dcido acético
tiene una zona relativamente plana que se extiende alrededor
de 1 unidad de pH a cada lado del pH de su punto medio, 4,76.
Dentro de esta zona una cierta cantidad de H u OH ™~ afiadida al
sistema tiene un efecto mucho menor sobre el pH que la misma
cantidad anadida fuera de ella. Esta zona relativamente plana
es laregién de tamponamiento del par dcido acético-acetato.
En el punto medio de la regién de tamponamiento, donde la
concentracion del dador de protones (dcido acético) es exacta-
mente igual a la del aceptor de protones (acetato), el poder
tamponante del sisterma es maximo; esto es, el cambio de pH es
minimo cuando se adiciona OH o H*. El pH en este punto de la
curva de titulacién del 4cido acético es igual a su pX,. El pH del
sistema tampdn del acetato cambia ligeramente cuando se adi-
ciona una pequefia cantidad de OH o de H+, pero este cambio
es muy pequefio si lo comparamos con el cambio de pH que se
produciria si se afiadiese la misma cantidad de OH o H' al agua
pura o a una disolucién de la sal de un acido fuerte y una base
fuerte, como puede ser el NaCl, que no tiene capacidad tampo-
nante.

El tamponamiento es el resultado de dos equilibrios de
reacciones reversibles que tienen lugar en una disolucién con

concentraciones casi iguales de dador de protones y de su
aceptor de protones conjugado. La Figura 2--18 explica de
qué modo funciona un sistema tampon. Siempre que se afiade
HYuOH aun tampén, el resultado es un pequefio cambio en
el cociente de las concentraciones relativas del dcido débil y
de su anién y, por tanto, un pequefio cambio de pH. El des-
censo en la concentracién de un componente del sistema se
equilibra exactamente por un incremento del otro. La suma
de los componentes del sistema no varia, sino que sélo varfa
su proporcién.

Cada par conjugado acido-base tiene una zona caracteristi-
ca de pH en la que es un tampén eficaz (Fig. 2-17). El par
HyPO,/HPO3 tiene un pK, de 6,86 y por tanto puede servir co-
mo sisterna tampén eficiente entre aproximadamente pH 5,9 y
pH7.9; el par NHZ /NHs, con un pK, de 9,25, puede actuar como
tampdn aproximadamente entre pH 8,3 v pH 10,3.

La ecuacion de Henderson-Hasselbalch relaciona
pH, pK, y concentracion de tampén

Las curvas de titulacién del 4cido acético, de HyPOy v de NHZ
(Fig. 2-17) tienen formas casi idénticas, lo que sugiere que re-
flejan una ley o relacion fundamental. Este es, efectivamente, el
caso. La forma de la curva de titulacién de cualquier acido débil
estd expresada por la ecuacion de Henderson-Hasselbalch, que
es importante para comprendqr la accién de los tampones y el
equilibrio dcido-base en la sangre y tejidos de los vertebrados.
Esta ecuacién es simplemente una forma ttil de enunciar de
otro modo la expresién de la constante de ionizacién de un
acido. En el caso de la ionizacién de un acido débil HA, la
ecuacién de Henderson-Hasselbalch puede deducirse de la si-
guiente forma:

_ [H1A™)
: [HA]
Despejando primero [H*]:
[HA]
HY) =K,
[H™] “ A7)

Tomando el logaritmo negativo en ambos lados de la igualdad:

1= - ~ log HAI
log[H™] = —log K, — log A

Sustituyendo ~log [H+] por pH y -logK,, por pK:

[HA]
[A7]

pH = pK, - log
Invirtiendo ahora —log[HA}/[A™], lo que implica un cambio de sig-
no, se obtiene la ecuacién de Henderson-Hasselbalch:

[A7]
[HA]

pH = pK, + log (2-9)
Esta ecuacién se ajusta a la curva de titulacion de todos los 4ci-
dos débiles y nos permite deducir una serie de relaciones cuan-
titativas importantes. Por ejemplo, muestra por qué el pK, de
un acido débil es igual al pH de 1a solucién en el punto medio de

su titulacién. En este punto, [HA] = [A ]y de ahi

pH = pK, + log 1 = pK, + 0 = pK,

La ecuacién de Henderson-Hasselbalch también permite (1)
calcular el pK, a partir del pH y la relacién molar entre dador y
aceptor de protones; (2) calcular el pH a partir del pK, y la rela-
cién molar entre dador y aceptor de protones, y (3) calcular la
relacién molar entre dador y aceptor de protones, conocidos el
pHy el pK,.

Acidos o bases débiles tamponan células y tejidos
contra cambios de pH

Los fluidos intra y extracelulares de los organismos multicelula-
res poseen un pH caracteristico y practicamente constante. Los
sisternas tampdén proporcionan la primera linea de defensa del
organismo contra los cambios del pH interno. El citoplasma de
la mayoria de células contiene elevadas concentraciones de pro-
teinas, las cuales contienen muchos aminoécidos con grupos
funcionales que son dcidos débiles o bases débiles. Por ejemplo,
la. cadena lateral de 1a histidina (Fig. 2-19) tiene un pX, de 6,0;
las proteinas que contienen residuos de histidina pueden, por lo
tanto, tamponar de manera eficiente a un pH cercano a la
neutralidad.

EJEMPLO PRACTICO 25 lonizacion de la histidina

Calcule la fraccién de histidina que tiene su cadena lateral de
imidazol protonada a pH 7,3. Los valores de pK, de la histidina
son pK; = 1,82, pKy (imidazol) = 6,00 y pK3 = 9,17 (véase la
Fig. 3-12b).

Solucién: Los tres grupos ionizables de la histidina tienen va-
lores de pK, suficientemente diferentes para que el primer
grupo 4cido (—COOH) esté completamente disociado antes
de que el segundo (imidazol protonado) empiece a perder su
protén, y el segundo se ioniza completamente antes de que el
tercero (—NH3) empiece a perder el suyo. (Con la ecuacién
de Henderson-Hasselbalch podemos demostrar facilmente

que un acido débil va desde una ionizacion del 1% a 2 unida--

des de pH por debajo de su pK, a una ionizacién del 99% a dos
unidades de pH por encima de su pK,; véase también la
Fig. 3-12b.) A pH 7,3, el grupo carboxilo de la histidina es-
ta completamente desprotonado (—COO™) y el grupo a-amino
completamente protonado (—NH;z). Podemos, por tanto, su-
poner que a pH 7,3 el uinico grupo que se encuentra parcial-
mente disociado es el grupo imidazol, que puede estar
protonado (abreviado HisH™) o no (His).

CH CH
! 2 T 2 o
A N R
” . CH | JCH + H
HC—N HC—N
H

FIGURA 219 lonizacion de fa histidina. El aminoacido histidina, componente
de fas proteinas, es un acido débil. £l pK, del nitrégeno protonado de la cadena
lateral es 6,0.
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Utilizamos la ecuacién de Henderson-Hasselbalch:

[A7]
= pK, +1
pH = pK, + log [HA]
Sustituyendo pK, = 6,0y pH = 7,3:
-
73 = 6,0 + log —L_ 1s]+
[HisH*)
[His]
1,3 = log —
& IHisH ]
antilog 1,3 = —2 5 9.0 x 10!
[HisH™]

La fraccion de histidina total que se encuentra en la forma pro-
tonada HisH" a pH 7,3 es 1/21 (1 parte de HisH* en un total de 21
partes de histidina en cualquiera de sus dos formas), o un 4,8%.

Nucleétidos tales como el ATP, asi como muchos metaboli-
tos de baja masa molecular, contienen grupos ionizables que
pueden contribuir al poder tamponante del citoplasma. Algunos
organulos altamente especializados y compartimientos extrace-
lulares contienen elevadas concentraciones de compuestos que
contribuyen a la capacidad tamponante: los 4cidos organicos
tamponan las vacuolas de las células vegetales; el amo-
niaco tampona la orina.

Dos tampones bioldgicos especialmente importantes son
los sistemas del fosfato y del bicarbonato. El sistema tampén del
fosfato, que actlia en el citoplasma de todas las células, consiste
en H,PO, como dador de protones y HPOE‘ como aceptor de
protones:

H2PO4— T H+ + HPO4’

Flsistema tampon del fosfato presenta su efectividad méaxima a
un pH préximo a su pK, de 6,86 (Figs. 2-15, 2-17), y tiende
pues a resistir los cambios de pH en el intervalo entre 5,9 y 7,9.
Es, por tanto, un tampén efectivo en los fluidos biclogicos; en
los mamiferos, por ejemplo, los fluidos extracelulares y la mayo-
rfa de compartimientos citoplasmaticos tienen un pH en el in-
tervalo de 6,9 a 7,4 (véase el Ejemplo Practico 2-6).

El plasma sanguineo estd tamponado en parte por el siste-
ma del bicarbonato que consiste en acido carbénico (HpCOg)
como dador de protones v el bicarbonato (HCO3) como aceptor
de protones (K; representa la primera de varias constantes de
equilibrio en el sistera tamp6én del bicarbonato):

H,CO, === H" + HCO3
[H*][HCO3]

1T T H,C04)

Este sistema tampon es més complejo que otros pares dcido-ba-

_se conjugados, ya que uno de sus componentes, el dcido-carbo-

nico (HyCO3) se forma a partir de diéxido de carbono disuelto
(d) v agua, segin la reaccion reversible:

[HyCOgl
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EIEMPLO PRACTICO 2--6 Tampones fosfato
(a) ;,Cudl es el pH de una mezcla de 0,042 M de NaHzPO,4 y 0,058 M de NagHPO,?
Solueién: Utilizamos la ecuacién de Henderson-Hasselbalch, que expresaremos como:

[base conjugada
pH = pKa + 10g ———/—Jg—“]‘

{acido]
En este caso, el 4cido (la especie que libera un protén) es HZPOZ, y la base conjugada (la espe-
cie que ha perdido un protén) es HPOZ. Sustituyendo con las concentraciones dadas de dcido
y base conjugada y con el valor del pK,, (6,86),

0,058
pH = 6,86 + log| ~

0,042> = 6,86 + log 1,38 = 6,86 + 0,14 = 7,0

Podemos comprobar de modo cualitativo si esta respuesta es correcta. Si hay una mayor
cantidad de base conjugada presente que de dcido, la titulacion del acido estd por encima del
50% v el pH estd por encima del pK,, (6,86), punto en el cual el dcido estd titulado al 50%.

(b) Si se afiade 1,0 mL de NaOH 10,0 N a un litro del tampén preparado en (a), jcuanto varia-
ra el pH?

Solucién: Un litro de tampoén contiene 0,042 moles de NaHoPO,. La adicién de 1,0 ml de NaOH
10,0 N (0,010 moles) titularfa una cantidad equivalente (0,010 moles) de NaH,PO,4 a NagHPO,,
resultando en 0,032 moles de NaH,PO, y 0,068 moles de NagHPO,. El nuevo pH es:

[HPOZ ")
H = Ka + 1 T
b p og [H,PO, ]

0,068
= 6,86 + log 0,035 = 6,86 + 0,33 = 7,2
’ \

(¢) Si se afiade 1,0 mL de NaOH 10,0 N a un litro de agua pura a pH 7,0 ;cudl serd el pH final?
Comparelo con la respuesta obtenida en (b).

Soluciém: El NaOH se disocia completamente en Na* y OH™, dando [OH] = 0,010 mol/L =
1,0 X 1072 M. E] pOH es el logaritmo negativo de [OH™], de modo que pOH = 2,0. Dado que en to-
das las disoluciones, pH + pOH = 14, el pH de la disolucién es 12.

Por tanto, una cantidad de NaOH que incrementa el pH del agua desde 7 a 12, incrementa
el pH de una disolucién tamponada, s6lo de 7,0 a 7,2. jAsi es la capacidad del tamponamiento!

El diéxido de carbono es un gas en condiciones normales, v la
concentracion de CO, disuelto resulta de su equilibrio con el
CO,, de la fase gaseosa (g):

COy(g) == COx(d)
[COL(dD)]

27 C0()

El pH de un sistema tampdn de bicarbonato depende de la con-
centracién de H,CO3 v de HCO3, dador y aceptor de protones
respectivamente. A su vez, la concentracién de H,CO5 depende
de la concentracién de CO, disuelto, que a su vez depende de la
concentracién del CO, en la fase gaseosa, denominada presién
parcial de COy 0 pCO,. Asi, el pH de un tampén bicarbonato
expuesto a una fase gaseosa viene determinado en dltimo tér-
mino por la concentracién de HCOg en la fase acuosa y la pCOsy
en la fase gaseosa.

El sisterna tampén del bicarbonato es un tampén fisiold-
| gico eficiente cerca de pH 7,4 va que el H,COg del plas-
ma sanguineo estd en equilibrio con una gran capacidad de
reserva de CO5(g) en el espacio aéreo de los pulmones. Como
se ha dicho antes, este sistema tampoén implica tres equilibrios

reversibles, en este caso entre CO, gaseoso en los pulmones y
bicarbonato (HCO3) en el plasma sanguineo (Fig. 2-20).

H* + HCO3;
reaccin 1
Fase acuosa H,CO0,
(sangre en los capilares) reaccion 2
H,0 —|[*> H,0
COy(d)
reaceién 3
Fase gaseosa
(espacio aéreo pulmonar) COyg

FIGURA 220 El sistema tampén del bicarbonato. El CO, del espacio aéreo de
los pulmones estd en equilibrio con el tampdn bicarbonato en el plasma san-
guineo que pasa a través de los capilares pulmonares. Dado que la concentra-
cién de CO, disuelto se ajusta rdpidamente mediante cambios en la velocidad
de respiracidn, el sisterna tampdn del bicarbonato de la sangre estd en un cua-
si-equilibrio con una gran reserva potencial de CO,.

Cuando se anade i (por ejemplo, a partir de 4cido lactico
producido en el tejido muscular durante el ejercicio vigoroso) a
la sangre, a medida que ésta pasa por los tejidos, la reaccion 1
de la Figura 2-20 transcurre hacia un nuevo equilibrio en el que
aumenta [HyCOs). Esto implica a su vez el aumento de [COy(d)]
en la sangre (reaccién 2) y asf aumenta la presién de CO4(g) en
el espacio aéreo de los pulmones (reaccidén 3); el COy sobrante
se exhala. De manera inversa, cuando se aumenta el pH del
plasma sanguineo (por ejemplo, por la produccién de NH; du-
rante el catabolismo de las protefnas), tienen lugar los procesos
opuestos: la [H+] del plasma sanguineo desciende, haciendo que
se disocie mas HoCO5 en u* vy HCO3 por lo que se disuelve més
CO5(g) de los pulmones en el plasma sanguineo. La velocidad
de la respiracidn, esto es, la velocidad de inhalacién y exhala-
cién de CO,, puede ajustar estos equilibrios rdpidamente y man-
tener casi constante el pH de la sangre. El ritmo de la
respiracién se controla en el tronco cerebral, donde la detec-
cién de un aumento en la pCOy o un descenso en el pH de la
sangre desencadena una respuesta que hace que la respiracion
sea més profunda y frecuente.

Al pH del plasma sanguineo (7,4) hay poco HyCOjg presente
en comparacién con HCO3 , y la adicién de una pequeiia cantidad
de base (NH;u OH) titularfa todo el HoCOs, anulando la capaci-
dad de tamponamiento. El importante papel del dcido carbénico
(pK, = 8,57 a 37 °C) en el tamponamiento del plasma sanguineo
(~pH 7.4) parece no estar de acuerdo con la anterior afirmacion
de que un tampén es mas efectivo en el margen de 1 unidad de
pH por debajo y por encima de su pK,. La explicacion de esta pa-
radoja estriba en la gran reserva de CO5(d) enla sangre y enlara-
pidez con que establece su equilibrio con el HyCOs:

Podemos definir una constante, Ky, que es la constante de equi-
librio de la hidratacién del COg:
_ [H5C04]
® 7 1C0,(@)

A continuacién, con el fin de tener en cuenta la reserva de
CO5(d), podemos expresar [HoCO3] como K,[COz(d)], y susti-
tuir esta expresion por [H,COs) en la ecuacion de la disociacion
dcida de HyCOg:

[H*HCO;] [HTIHCO;]

a7 [H,CO05  KylCOu(d)]

Ahora, la constante de equilibrio global para la disociacién de
H,CO4 puede expresarse en estos términos:

) _ IHHCO5]
EKnK, = Keombinada = [CO4(d)]

Podemos calcular el valor de la nueva constante, Keompinada, ¥ €1
correspondiente pK aparente, 0 DK combinado, & Dartir de los valo-
res determinados experimentalmente para K, (3,0 X 10° M)y
K, (2,7 X 107 M) a37°C:

Koombinada = (3,0 X 1072 M)(2,7 X 10~ * m)
=8,1x 107" m?

chombinada = 67 1
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En medicina clinica es normal referirse a COy(d) como el
acido conjugado y usar su pK, aparente (o combinado) de 6,1
para simplificar el calculo del pH a partir de [COy(d)]. Segtn
esto,

HCO3

donde pCO, se expresa en kilopascals (kPa; normalmente,
pCO, estd entre 4,6 y 6,7 kPa) y 0,23 es el correspondiente co-
eficiente de solubilidad del CO, en agua, de este modo, el térmi-
no 0,23 X pCO; = 1,2 kPa. La [HCO3] del plasma es
normalmente de 24 mM. &

La diabetes no tratada produce acidosis
gue puede ser mortal

El plasma sanguineo humano tiene normalmente un pH
entre 7,35y 7,45, y muchos de los enzimas que actian en
la sangre han evolucionado para tener su actividad maxima en
este margen de pH. Aunque son muchos los aspectos de la es-
tructura v funcién celulares influidos por el pH, es la actividad
enzimatica la que es especialmente sensible. Los enzimas tienen
un maximo de actividad catalitica a un pH caracteristico deno-
minado pH éptimo (Fig. 2-21). A ambos lados del pH 6ptimo
su actividad catalitica desciende, a menudo de forma abrupta.
Asi, un pequefio cambio en el pH puede provocar una gran dife-
rencia en la velocidad de alguna reaccién crucial catalizada enzi-
méaticamente. El control bioldgico del pH de las células y fluidos
corporales es, por consiguiente, de importancia central en todos
los aspectos del metabolismo y de las actividades celulares,
por lo que cambios en el pH de la sangre tienen consecuencias fi-
siolégicas marcadas (descritas en el recuadro 2-1).

En individuos con diabetes no tratada, la falta de insulina o
la insensibilidad a su presencia (dependiente del tipo de diabe-

100 |-

v Pepsina

Tripsina
~F
50

\Fosfatasa
A alcalina

Porcentaje de actividad maxima

pH

FIGURA 221 pH 6ptimos de algunos enzimas. La pepsina es un enzima di-
gestivo secretado en el jugo géstrico, el cual tiene un pH de ~1,5 que permite
una accién Gptima de la pepsina. La tripsina, un enzima digestivo que actda en
el intestino delgado, tiene un pH éptimo que coincide con el pH neutro de la
Juz de! intestino delgado. La fosfatasa alcalina del tejido dseo es un enzima hi-
drolitico que se cree que participa en la mineralizacion del hueso.
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Esta es una descripcién de J.B.S. Haldane de experimentos fi-
siolégicos sobre el control del pH de la sangre, extraida de su li-
bro Possible Worlds (Harper and Brothers, 1928).

“Quise averiguar qué le ocurrfa a un hombre cuando se
convertia en mas acido o mas alcalino. .. Desde luego, podria ha-
ber intentado los experimentos en primer lugar con un conejo,
puesto que ya se habia hecho algin trabajo en esta linea; pero
uno no puede estar nunca muy seguro de cémo se siente un co-
nejo. De hecho, hay conejos que no quieren cooperar.

“... De modo que un colega humano y yo empezamos a
experimentar, cada uno con el otro... Mi colega, el Dr. H.W.
Davies, y yo nos hicimos mas alcalinos forzando la respiracion e
ingiriendo hasta tres onzas de bicarbonato sédico. Nos hicimos
4cidos encerrandonos en una habitacion sellada que contenia
entre un seis y un siete por ciento de diéxido de carbono en el
aire. Esto le hace a uno respirar como si acabara de terminar
una carrera de remo, produciendo a la vez un violento dolor de
cabeza... Dos horas era el maximo que aguantabamos con el
diéxido de carbono, incluso en el caso de que nuestra cAmara de
gas no hubiera retenido el olor inerradicable del “gas de la cruz
amarilla”, procedente de pretéritos experimentos de tiempos de
guerra, que hacian que uno loriqueara sélo por entrar en ella.
Dada esta situacién, lo mas obvio era intentar beber algo de 4ci-
do clorhidrico. Silo tomas tal cual, concentrado, te disuelve los
dientes y te quema la lengua, pero lo que yo queria era hacer
que se difundiera suavemente por mi cuerpo. Lo maximo que
llegué a ingerir fue una parte de dcido comercial fuerte disuelta
en cien de agua; tenfa suficiente con un pinta de ese brebaje,
que irritaba mi garganta y mi estémago, pero al mismo tiempo
calculaba que necesitaba un galon y medio para obtener el efec-
to deseado... Pensé que si tomaba cloruro aménico, parte de €l
se disociarfa en mi cuerpo, liberando clorhidrico. La idea era co-
rrecta... el higado convierte el amoniaco en una sustancia ino-
cua llamada urea antes de que llegue al corazén y al cerebro
después de su absorcién en el intestino. El cido clorhidrico re-

sultante se combina con el bicarbonato sédico, presente en to-
dos los tejidos, produciendo cloruro sédico y diéxido de carbo-
no. He observado en mi mismo la produccién de este gas como
consecuerncia de este proceso, a la velocidad de seis cuartos de
galén por hora (aunque no una hora entera a este ritmo). ..

“Estaba bastante satisfecho de haber reproducido en mi mis-
mo el tipo de déficit respiratorio que ocurre en los estados termi-
nales de la enfermedad renal y de la diabetes. Desde hacfa tiempo
se sabia que eso era debido al envenenamiento por acido, pero en
todos los casos el envenenamiento por acido se complica con
otras anormalidades quimicas y habfa bastantes dudas sobre cua-
les de los sintomas eran debidos directamente al dcido.

“La escena cambia ahora a Heidelberg, donde Freudenberg
y Gyorgy estaban estudiando la tetania muscular en nifios pe-
quefios... se les ocurrié que podria ser interesante probar el
efecto de aumentar de manera importante la acidez del cuerpo.
Se habia observado tetania de forma ocasional en pacientes que
habian sido tratados por otras causas mediante grandes dosis
de bicarbonato sédico o que habian perdido mucho 4cido clor-
hidrico por vémitos constantes; por tanto, sila alcalinidad de los
tejidos produce tetania muscular, es de esperar que la acidez la
cure. Desgraciadamente, resulta dificil imaginar que se pueda
curar a un nifto moribundo encerrdndolo en una habitacién lle-
na de 4cido carbénico y atn menos que se le haga ingerir acido
clorhidrico; no se les ocurrié otra cosa que administrar sales de
calcio, que no se absorben muy bien y que afectan la digestion,
pero que ciertamente resultan beneficiosas en muchos casos de
tetania muscular.

“Sin embargo, asi que leyeron mi articulo sobre el cloruro
amonico empezaron a administrarlo a los nifios, y se sintieron
encantados al comprobar que los sintomas desaparecian en
cuestién de horas. Desde entonces se ha usado con éxito en In-
glaterra y en América, tanto en nifios como en adultos. No eli-
mina la causa, pero hace que los pacientes mejoren hasta un
punto desde el que es posible su recuperacion.”

tes), impide la captacion de glucosa desde la sangre a los tejidos
v obliga al uso por parte de éstos de los acidos grasos almacena-
dos como fuente primaria de energia. Por razones que describi-
remos con detalle mas adelante (p. 914), esta dependencia de
los 4cidos grasos da como resultado la acumulacion de grandes
concentraciones de dos 4cidos carboxilicos, el 4cido S-hidroxi-
butirico y el acetoacético (niveles en plasma de 90 mg/100 mL
en comparacion con <3 mg/100 mL en individuos control (sa-
nos); excrecion urinaria de 5 /24 h, cornparada con <125 mg/24 h
en los controles). La disociacion de estos dcidos hace descender
el pH sanguineo a menos de 7,35, causando acidosis. La acidosis
grave produce dolor de cabeza, somnolencia, nduseas, vomitos
y diarrea, seguidos de aletargamiento, coma y convulsiones,
presumiblemente como consecuencia de gque algunos enzimas
no funcionan 6ptimamente a pH bajo. Cuando a un paciente se
le detectan niveles elevados de glucosa en sangre, pH plasmati-
co bajo y niveles elevados de dcido S-hidroxibutirico y dcido

acetoacético en sangre y orina, el diagnéstico mas probable es
diabetes mellitus.

Otros estados son también susceptibles de producir acido-
sis. El ayuno y la inanicién fuerzan el uso de los 4cidos grasos
almacenados como fuente de energia, con las mismas conse-
cuencias que la diabetes. El ejercicio muy intenso, como en los
esprints de atletas o ciclistas, produce una acumulacion temporal
de 4cido lactico en la sangre. El fallo renal disminuye la capacidad
de regular los niveles de bicarbonato. Las enfermedades pulmo-
nares (tales como el enfisema, la neumonia o el asma) reducen la
capacidad de eliminar el CO,, producido durante la oxidacion de
los combustibles en los tejidos, con la consiguiente acumulacion
de HyCOs. La acidosis se trata atacando las causas subyacentes:
con insulina para personas afectadas de diabetes, y con esteroi-
des o antibidticos para personas con enfermedades pulmonares.
La acidosis grave puede revertirse administrando una disolucion
de bicarbonato por via intravenosa.

=

EJEMPLO PRACTICO 2-7 Tratamiento de la acidosis
con bicarbonato

JPor qué aumenta el pH del plasma sanguineo con la adminis-
tracién intravenosa de una disolucién de bicarbonato?

Solucién: La relacién de concentraciones de HyCOz y de COo(d)
determina el pH del tampén bicarbonato segtin la ecuacion:
[HCOs]

H=61+log—
PH =61+ dog (53 % pCOy)

Si la [HCO3] aumenta sin variacion en la pCOy, el pH aumen-
tard.

R
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SUMEN 2.3 Tamponamiento contra
cambios de pH en los
sistemas biologicos

@ Unamezcla de un 4cido (o base) débil y su sal resiste los
cambios de pH causados por la adicién de H" u OH™. Esta
mezcla actda como un tampon.

m ElpH de una disolucién de acido débil (o base débil) y su
sal se deduce de la ecuacién de Henderson-Hasselbalch: -

[A7]

[HA]

m  [Bnlas células y los tejidos, los sistemas tampoén de fosfato
y bicarbonato mantienen los fluidos intracelulares y extra-
celulares en su pH 6ptimo (fisiol6gico), que es normal-
mente cercano a 7. Los enzimas suelen actuar de manera
6ptima a este pH.

pH = pK, + log

#  Los estados que hacen descender el pH de la sangre, pro-
duciendo acidosis, 0 que hacen que aumente, produciendo
alcalosis, pueden poner en peligro la vida de las personas.

2.4 Elagua como reactivo

El agua no es sélo el disolvente en el que tienen lugar las reac-
ciones quimicas de las células vivas; muy a menudo participa di-
rectamente en estas reacciones. La formacién de ATP a partir
de ADP y fosfato inorgénico constituye un ejemplo de una
reaccién de condensacién en la que se eliminan los elemen-
tos del agua (Fig. 2-22). La reaccién inversa a ésta, rotura
acompafiada de la adicién de los elementos del agua, es una

0 0
I I I I
R——Omli)mOH + HO—I?~O" s R—O—II’—O-IIDHO’ + Hy0
0~ 0 o~ 0
(ADP) (ATP)
Fosfoanhidrido

FIGURA 222 Participacién del agua en reacciones biolégicas. El ATP es un fos-
foanhidrido formado por una reaccién de condensacion (pérdida de los elemen-
tos del agua) entre ADP y fosfato. R representa adenosina monofosfato (AMP). Esta
reaccion de condensacién requiere energfa. La hidrolisis (adicién de los elemen-
tos del agua) del ATP para formar ADP y fosfato libera una cantidad equivalente de
energfa. Estas reacciones de condensacion e hidrélisis del ATP son s6lo un ejem-
plo del papel del agua como reactivo en procesos biolGgicos.
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reaccién de hidrélisis. Las reacciones de hidrélisis son tam-
bién responsables de la despolimerizacién enzimética de prote-
fnas, ghicidos y acidos nucleicos. Las reacciones de hidrolisis,
catalizadas por enzimas denominados hidrolasas, son casi
siempre exergdénicas; al generar dos moléculas a partir de una
conducen a un incremento en la entropia del sistema. La forma-
cién de polimeros celulares a partir de sus subunidades por sim-
ple inversién de la hidrolisis (es decir, mediante reacciones de
condensacién) serfa endergénica, por lo que no tiene lugar. Co-
mo veremos, las células salvan este obstaculo termodinamico
mediante el acoplamiento de reacciones de condensacion en-
dergénicas con procesos exergonicos, tales como la rotura del
enlace anhidrido del ATP.

Al leer esto usted estd (jeso esperamos!) consumiendo oxi-
geno. El agua v el diéxido de carbono son los productos finales
de la oxidacién de combustibles tales como la glucosa. La reac-
cién global de este proceso se puede resumir como:

CeH1206 + 60, —> 6CO, + 6H0
Glucosa

El “agua metabélica” formada a partir de alimentos y grasas al-
macenadas es de hecho suficiente para permitir que algunos
animales que viven en habitats muy secos (jerbos, ratas cangu-
ro, camellos) sobrevivan sin beber agua durante largos perfodos
de tiempo.

E1 CO4 producido por la oxidacién de glucosa se convierte
en los eritrocitos en la forma més soluble HCOj3, mediante una
reaccién catalizada por la enzima carb6nico anhidrasa:

002 + HQO T HCO;; + H+

En esta reaccién, el agua no es s6lo un sustrato sino que actia
en un proceso de transferencia de protones formando una red
de moléculas de agua unidas por enlaces de hidrégeno a través
de las que se produce un salto de protones (Fig. 2-13).

Las plantas y algas verdes utilizan la energia de la luz solar
para romper el agua en el proceso de la fotosintesis:

luz
2H,0 + 2A — Oy + 2AH,

En esta reaccién, A es una especie aceptora de electrones que
varfa segin el tipo de organismo fotosintético y el agua actia de
dador de electrones en una secuencia de oxidacién-reduccion
(véase la Fig. 19-57) que es fundamental para el desarrollo de
toda forma de vida. ‘

RESUMEN 2.4 El agua como reactivo

El agua es a la vez el disolvente en el que tienen lugar las
reacciones metab6licas y un reactivo que interviene en
muchos procesos bioguimicos, entre los que se incluyen
las reacciones de hidrolisis, de condensacion y de oxida-
cién-reduccién.

2.5 Laadecuacion del ambiente acuoso
a los organismos vivos

Los organismos se han adaptado de manera efectiva a su am-
biente acuoso e incluso han desarrollado medios para aprove-
char las inusuales propiedades del agua. El alto calor especifico
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del agua (el calor necesario para elevar en 1 °C la temperatura
de 1 g de agua) es 1til para las células y organismos porque per-
mite que el agua actte como un “tampdn térmico”, permitiendo
que la temperatura de un organismo permanezca relativamente
constante cuando varia la temperatura del aire o se genera calor
como subproducto del metabolismo. Ademds, algunos verte-
brados aprovechan el elevado calor de vaporizacién del agua
(Tabla 2-1) utilizando (es decir, perdiendo) exceso de calor
corporal al evaporar el sudor. El alto grado de cohesién interna
del agua liquida, debido a los enlaces de hidrégeno, es aprove-
chado por las plantas como medio para transportar nutrientes
disueltos desde las raices a las hojas durante el proceso de la
transpiracion. Incluso la densidad del hielo, menor que la del
agua liquida, tiene consecuencias biolégicas importantes en los
ciclos vitales de los organismos acuaticos. Los estanques se con-
gelan desde arriba hacia abajo y la capa de hielo de la parte su-
perior aisla el agua de debajo del aire frigido, impidiendo que el
estanque (y los organismo que hay en €él) se congelen. De gran
importancia para todos los organismos vivos es el hecho de que
muchas propiedades fisicas y bioldgicas de las macromoléculas
celulares, especialmente las proteinas y los acidos nucleicos,
provienen de sus interacciones con moléculas de agua del me-
dio circundante. La influencia del agua en el curso de la evolu-
cion biolégica ha sido profunda y determinante. Si han
aparecido formas de vida en otras partes del universo, es im-
probable que se parezcan a las de la Tierra, a menos que su ori-
gen extraterrestre sea también un lugar en el que haya grandes
cantidades de agua liquida disponibles.

Los medios acuosos dan cobijo a multitud de especies. Los corales blandos,

esponjas, briozoos y algas se disputan el espacio en este arrecife de las Islas
Filipinas.

Palabras clave

Todos los términos en negrita estdn definidos en el glosario.
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Kandori, H. (2000) Role of internal water molecules in bacterio-
rhodopsin. Biochim. Biophys. Acta 1460, 177-191.

Revision de nivel intermedio sobre el papel de una cadena interna
de moléculas de agua en el movimiento de protones a través de esta
proteina.

Kornblatt, J. & Kornblatt, J. (1997) The role of water in recogni-
tion and catalysis by enzymes. The Biochemist 18 (3), 14-17.

Breve y util resumen de las formas en que el agua unida influencia
la estructura y actividad de las proteinas.

Kuntz, I.D. & Zipp, A. (1977) Water in biological systems. N. Engl.
J. Med. 297, 262-266.

Breve revision del estado fisico del agua citosélica y sus interac-
ciones con lag biomoléculas disueltas.

Luecke, H. (2000) Atomic resolution structures of bacterio-rhodop-
sin photoeyele intermediates: the role of discrete water molecules in
the function of this light-driven ion pump. Biochim. Biophys. Acta
1460, 133-156.

Revisién de cardcter avanzado sobre una bomba de protones que
utiliza una cadena interna de moléculas de agua.

Nicolls, P. (2000) Introduction: the biology of the water molecule.
Cell. Mol. Life Sci. 57, 987-992.

Revisién corta sobre las propiedades del agua, que sirve de intro-
duccién a otras excelentes revisiones avanzadas publicadas en el mis-
mo ntimero de la revista (véanse en especial las de Pocker, 2000,y
Rand et al., 2000, referidas méds abajo).

Symons, M.C. (2000) Spectroscopy of aqueous solutions: protein and
DNA interactions with water. Cell. Mol. Life Sci. 57, 999-1007.

Westhof, E. (ed.) (1993) Water and Biological Macromolecules,
CRC Press, Inc., Boca Raton, FL.

Catorce capitulos, cada uno de ellos de un autor diferente, que cu-
bren (a un nivel avanzado) la estructura del aguay sus interacciones
con las protefnas, dcidos nucleicos, polisacdridos y lipidos.

Wiggins, P.M. (1990) Role of water in some biological processes.
Microbiol. Rev. 54, 432—~449.

Revisién sobre el agua en la biologfa, incluida una discusién sobre
la estructura fisica del agua Mquida, sus interacciones con las biomolé-
culas y el estado del agua en las células vivas.

Osmosis
Cayley, D.S., Guttman, H.J., & Record, M.T., Jr. (2000) Biophysi-
cal characterization of changes in amounts and activity of Escherichic
coli cell and compartment water and turgor pressure in response to
osmotic stress. Biophys. J. 78, 1748-1764.

Investigacién fisica avanzada sobre la fraccion de agua citoplasma-
tica de la bacteria Escherichia coli cultivada en medios de diferente
osmolaridad. (Véase también més abajo Record et al., 1998.)

Rand, R.P., Parsegian, V.A., & Rau, D.C. (2000) Intracellular osmo-
tic action. Cell. Mol. Life Sci. 57, 1018-1032.

Revision sobre el papel del agua en la catélisis enzimaética a partir
de estudios con solutos pobres en agua.
Record, M.T., Jr., Courtenay, E.S., Cayley, D.8., & Guttman,
H.J. (1998) Responses of E. coli to osmotic stress: large changes in
amounts of cytoplasmic solutes and water. Trends Biochem. Sci. 23,
143-148.

Revisién de nivel intermedio sobre las maneras en que una célula
bacteriana compensa los cambios en la osmolaridad del entorno. (Véa-
se también mas arriba Cayley et al., 2000.)

Zonia, L., & Munnik, T. (2007) Life under pressure: hydrostatic
pressure in cell growth and function. Trends Plant Sci. 12, 90-97.

Interacciones débiles en los sistemas acnosos

Chaplin, M. (2006) Do we underestimate the importance of water in
cell biology? Nat. Rev. Molec. Cell Biol. T, 861-866.

Fersht, A.R. (1987) The hydrogen bond in molecular recognition.
Trends Biochem. Sci. 12, 301-304.

Discusién cuantitativa, clara y concisa sobre la contribucién de los en-
laces de hidrégeno al reconocimiento molecular y la catélisis enzimatica.

Frieden, E. (1975) Non-covalent interactions: key to biological flexi-
bility and specificity. J. Chem. Educ. 52, T54-761.

Revisién de las cuatro clases de interacciones débiles que estabili-
zan las macromoléculas y les confieren especificidad biolégica. Contie-
ne ejemplos claros.

Jeffrey, G.A. (1997) An Introduction to Hydrogen Bonding,
Oxford University Press, New York,

Discusién avanzada y detallada de la estructura y propiedades de
los enlaces de hidrégeno, incluidos los presentes en el agua y enlas
macromoléculas.

Ladbury, J. (1996) Just add water! The effect of water on the specifi-
city of protein-ligand binding sites and its potential application to drug
design. Chem. Biol. 3, 973-980.

Levy, Y. & Onuchic, J.N. (2006) Water mediation in protein folding
and molecular recognition. Annu. Eev, Biophys. Biomol. Struct. 35,
389-415.
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Discusién avanzada sobre el papel del agua en la estructura de
proteinas.
Martin, T.W. & Derewenda, Z.8. (1999) The name is bond—H
bond. Nat. Struct. Biol. 6, 403-406.

Breve revision acerca del cardcter parcialmente covalente de los
enlaces de hidrégeno.
Pocker, Y. (2000) Water in enzyme reactions: biophysical aspects
of hydration-dehydration processes. Cell. Mol. Life Sci. 57,
1008-1017.

Discusion sobre el papel del agua en la catélisis enzimética, to-
mando la carbénico anhidrasa como ejemplo.
Schwabe, J.W.R. (1997) The role of water in protein-DNA interac-
tions. Curr. Opin. Struct. Biol. 7,126-134.

FExamina el importante papel del agua tanto en la especificidad
como en la afinidad de las interacciones proteina-DNA.
Stillinger, F.H. (1980) Water revisited. Science 209, 451-457.

Breve revisién de la estructura fisica del agua, que incluye la im-
portancia del enlace de hidrégeno y la naturaleza de las interacciones
hidrofébicas.
Tanford, C. (1978) The hydrophobic effect and the organization of li-
ving matter. Science 200, 1012-1018,

Revisién cldsica de las bases quimicas y energéticas de las interac-
ciones hidrofébicas entre biomoléctlas en solucion acuosa.

Acidos débiles, bases débiles y tampones: problemas
para practicar

Segel, 1.H. (1976) Biochemical Calculations, 2nd edn, John Wiley
& Sons, Inc., New York.

Problemas
1. Solubilidad del etanol en agua Explique por qué el eta-

nol (CH;CH,;OH) es més soluble en agua que el etano
(CI”L;CI’Ig) .

2. Calculo del pH a partir de la concentracién de i6n hi-
drégeno ;Cual es el pH de una disolucion que tiene una con-
centracién de H* de (a) 1,75 X 107 mol/L; (b) 6,50 X 107"
mol/L; () 1,0 X 107 moV/L; (d) 1,50 X 107 moV/L?

3. Calculo de la concentracién de i6n hidrégeno a partir
del pH ;Cudl es la concentracion de H* de una disolucién de pH
(a) 3,82; (b) 6,52; (c) 11,117

4. Acidez del HC1 gastrico En un laboratorio hospita-
| lario se titulé hasta neutralidad con NaOH 0,1 M una
muestra de 10,0 mL de jugo gastrico obtenido varias horas des-
pués de una comida; se necesitaron 7,2 mlL de NaOH. El esto-
mago del paciente no contenia comida ni bebida ingerida por lo
que se puede suponer que no habia tampones presentes. Cual
era el pH del jugo géstrico?

5. Calculo del pH de un 4cido o base fuertes (a) Escriba la
reaccién de disociacién cida del 4cido clorhidrico. (b) Calcule
el pH de una disolucion de HCI 5,0 X 107* M. (¢) Bscriba la
reaccién de disociacion acida del hidréxido de sodio. (d) Calecu-
le el pH de una disolucién de NaOH 7,0 X 107 m.

6. Calculo del pH a partir de la concentracién de acido
fuerte Calcule el pH de una disolucion preparadapor dilucion
de 8,0 L de HCI 2,5 M hasta un volumen final de 100 mL con
Hgo. : ‘

7. Medida de los niveles de acetilcolina por cambios del
pH La concentracion de la acetilcolina (un neurotransmisor) en
una muestra se puede determinar a partir de los cambios de pH
gue acompafian a su hidrolisis. Cuando se incuba la muestra con
el enzima acetileolinesterasa, la acetileolina se convierte cuanti-
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tativamente en colina y acido acético, el cual se disocia produ-
clendo acetato y un ién hidrégeno:

CH,
I n H,0
CH3~*C‘—O~CI—12—CH2—~ITI~CH3 —>
CH;
Acetilcolina
=
HO—CHZ-—“C}IZ4tITI~—CH3 + CH3-(H)~O* +H*
CH; O
Colina Acetato

En un andlisis tipico, una muestra de 15 mlL de una solucién
acuosa que contenia una cantidad desconocida de acetilco-
lina tenfa un pH de 7,65. Cuando se incubd con acetilcoli-
nesterasa, el pH de la solucién descendié hasta 6,87.
Suponiendo que no habia tampdén en la mezcla de ensayo,
determine el nimero de moles de acetilcolina en los 15 mL
de la muestra.

8. Significado fisico del pK, ;Cudl de las disoluciones acuo-
sas siguientes tiene el pH mas bajo: HCL 0,1 M; 4cido acético
0,1 M (pK, = 4,86); acido férmico 0,1 M (pK, = 3,75)7

9. Vinagre artificial Una forma de preparar vinagre (no la
maés recomendable) consiste en hacer una disolucién de 4cido
acético, tinico componente dcido del vinagre, al pH adecuado
(véase la Fig. 2-14) y afiadir agentes saborizantes adecuados.
El 4cido acético (M, 60) es liquido a 25 °C con una densi-
dad de 1,049 g/mlL. Calcule el volumen que se debe afiadir a
agua destilada para hacer 1 L de vinagre artificial (véase la
Fig. 2-15).

10. Identificacién de la base conjugada ;,Cudl es la base
conjugada en cada uno de los pares de compuestos siguientes?
(a) RCOOH, RCOO™ (c) HyPOy, H3PO,
(b) RNH,, RNHY (d) H,CO45, HCO3

11. Calculo del pH de una mezcla de un acido débil y
su base conjugada Calcule el pH de una disolucién diluida
que contiene una relacién molar de acetato potdsico: acido
acético (pK, = 4,76) de (a) 2:1; (b) 1:3; () 5:1; (d) 1.1; (e)
1:10.

12. Efecto del pH sobre la solubilidad La naturaleza
fuertemente polar y formadora de enlaces de hidrogeno del
agua hace que sea un disolvente excelente para las especies
i6nicas (cargadas). Por contra, las moléculas orgdnicas apo-
lares no ionizadas, tales como el benceno, son relativamente
insolubles en agua. En principio, la solubilidad en agua de
cualquier acido o bases organicas se puede incrementar me-
diante la conversién de las moléculas en especie cargadas.
Por ejemplo, la solubilidad del 4cido benzoico en agua es ba-
ja. La adicién de bicarbonato sédico a una mezcla de agua y
acido benzoico aumenta el pH y desprotona el dcido benzoi-
co formando el i6n benzoato, que es bastante soluble en
agua.

Acido benzoico I6n benzoato

pK.=5

;Son los siguientes compuestos mas solubles en una disolucion
acuosa de NaOH 0,1m o de HC1 0,1 M? (Los protones disociables
se sefialan en rojo.)

I6n piridina B-Naftol
pK.= 5 pK. =10

(a) (b)

i
& H

s
CH3/N~—(|}——CH2 oH
H C
VRN
o “o—CH,
N-Acetiltirosina metil éster

pK, = 10
(e)

13. Tratamiento de la urticaria por hiedra vene-
nosa Los componentes de la hiedra y el roble venenosos
que producen la urticaria caracteristica son catecoles sustitui-
dos con grupos alquilo de cadena larga.

OH
OH

(CHa),—CHs
pK, =8

Si hubiera estado expuesto a la accién de la hiedra venenosa,
;cudl de los tratamientos siguientes aplicaria al drea afectada?
Justifique su eleccién.

(a) Lavar el drea con agua fria.

(b) Lavar el drea con vinagre diluido o zumo de imén.

(c) Lavar el drea con agua y jabon.

(d) Lavar el area con jabén, agua y bicarbonato sédico.

14. pH y absorcién de farmacos La aspirina es un
&cido débil con un pK, de 3,5:

Se absorbe a la sangre a través de las células que cubren el es-
témago y el intestino delgado. La absorcién implica el paso a
través de la membrana plasmatica, la velocidad del cual viene
determinada por la polaridad de la molécula: las moléculas car-
gadas y muy polares pasan lentamente, mientras que las que
son hidrofébicas y neutras pasan répidamente. El pH del conte-
nido del estémago es alrededor de 1,5 y el pH del contenido del
intestino delgado es alrededor de 6. ;Se absorbe més aspirina
hacia el torrente sanguineo en el estémago o en el intestino del-
gado? Justifique claramente su eleccién.

15. Calcule del pH a partir de concentraciones mola-
res ;Cudl es el pH de una disolucién que contiene 0,12 mol/L
de NH,Cl y 0,03 mol/L de NaOH (el pK, de NH,"/NH; es de
9,25)?

16. Calculo del pH después de la titulacién de un aAcido
débil Un compuesto tiene un pK, de 7,4. Se afiaden 30 mL
de 4cido clorhidrico 1,0 M a 100 mL de una disolucién 1,0 M
del compuesto a pH 8,0. ;Cudl es el pH de la disolucién resul-
tante?

17. Propiedades de un tampén El aminodcido glicina se
utiliza a menudo como principal ingrediente de un tampén en
experimentos bioquimicos. El grupo amino de la glicina, que
tiene un pK, de 9,6, puede existir en la forma protonada
(—NH%) o como base libre (—NH;) debido al equilibrio
reversible

R—NH} =—— R—NH, + H*

(a) ¢En qué intervalo de pH puede utilizarse la glicina
como tampén eficiente gracias a su grupo amino?

(b) En una disolucién 0,1 M de glicina a pH 9,0, ¢qué frac-
cién de la glicina tiene su grupo amino en la forma —NHZ?

(¢) ¢Qué cantidad de KOH 5 M debe afiadirse a 1,0 L de gli-
cina 0,1 M a pH 9,0 para llevar su pH exactamente a 10,07

(d) Cuando el 99% de la glicina est4 en su forma —NH3,
scudl es la relacién numérica entre el pH de la solucién y el pK,
del grupo amino?

18. Preparacién de un tampén fosfato ;Qué relacion molar
de HPOJ y H,PO7 producirfa un pH de 7,0 en disolucién? El
acido fosférico (HsPO,), un acido triprético, tiene tres valores
de pK,: 2,14, 6,86 y 12,4, Sugerencia: solamente uno de los va-
lores de pK, tiene importancia en este caso.

19. Preparacién de un tampén estindar para la calibra-
cién de un pHmetro El electrodo de vidrio utilizado en los pH-
metros comerciales da una respuesta eléctrica proporcional a la
concentracion de ién hidrégeno. Para convertir estas respuestas
en pH, deben calibrarse los electrodos de vidrio frente a disolu-
ciones estdndar de concentracién de H* conocida. Determinese
el peso en gramos de dihidrégeno fosfato sédico (NaHgPO,4 - Hy0;
masa molecular total (FW) 138) y de hidrégeno fosfato disédico
(Na HPO,; FW 142) necesarios para preparar 1 L de un tampon
esténdar a pH 7,00 con una concentracion total de fosfato de
0,100 M (véase la Figura 2-15). Consulte en el problema 18 los va-
lores de pK, del 4cido fosforico.

20. Calculo de las relaciones molares de base conjugada
v Acido débil a partir del pH Calcule la relacién entre base
conjugada y acido a pH 5,0 para un acido débil con un pK,
de 6,0.

21. Preparacion de un tampoén de concentracién y pH
conocidos Dadas dos disoluciones a 0,10 M de acido acético
(pK, = 4,76) y acetato sédico, describa como prepararia 1,0 L
de tampdn acetato 0,10 M a pH 4,00.

22. Elecciéon del dcido débil para un tampén ;Cudl de los
compuestos siguientes seria el mejor tamp6én a pH 5,0: 4cido
férmico (pK, = 3,8), acido acético (pK, = 4,76) o etilamina
(pK, = 9,0)? Justifique brevemente su respuesta.

23. Trabajando con tampenes Un tampén contiene 0,010
moles de 4cido lactico (pK, = 3,86) v 0,050 moles de lactato s6-
dico por litro. (a) Calcule el pH del tampén. (b) Calcule el cam-
bio en el pH cuando se afiade 5 mL de HC1 0,56 m a 1 L del
tampon. (¢) ;Qué cambio en el pH se esperaria si se afiadiera la
misma cantidad de HCl a 1 L de agua pura?
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24, Uso de las concentraciones molares para calcular el
pH ;Cuadl es el pH de una disolucién que contiene 0,20 M de
acetato sédico y 0,60 M de dcido acético (pK, = 4,76)?

25. Preparacién de un tampén acetato Calcule las concen-
traciones de 4cido acético (pK, = 4,76) y de acetato sédico ne-
cesarias para preparar una disolucién tampén 0,2 m a pH 5,0.

26. pH de la secrecién defensiva de un inseecto Ha estado
observando a un insecto que se defiende de sus enemigos se-
cretando un lquido caustico. El andlisis del liguido muestra que
contiene una concentracion total de formiato y acido férmico
(K,=1,8 % 10™) de 1,45 u; la concentracion de ién formiato es
de 0,015 M. ;Cudl es el pH de la secrecién?

27. Calculo del pK, Se cree que un compuesto X desconoci-
do tiene un grupo carboxilico con un pX, de 2,0y otro grupo io-
nizable con un pK, comprendido entre 5 y 8. Cuando se afiaden
75 mL de NaOH 0,1 M a 100 mL de una disolucién 0,1 M de X a
pH 2,0, el pH aumenta hasta 6,72. Calcule el pK, del segundo
grupo ionizable de X.

28. Formas ioénicas de 1a alanina La alanina es un acido dipro-
tico que experimenta dos reacciones de disociacién (compruebe
los valores de pK, en la tabla 3-1). (a) Dada la estructura de Ia
forma parcialmente protonada (o zwitterion; véase la Fig. 3-9) de
la figura que se muestra a continuacién, dibuje las estructuras de
las otras dos formas que predominan en disolucién acuosa: la com-
pletamente protonada y la completamente desprotonada.

(llOO"'

Hgﬁ'— (‘3 —H
CH;
Alanina

De las tres formas posibles, ;cudl estaria a mayor concentracion
en disoluciones con los siguientes valores de pH: (b) 1,0; (¢)
6,2; (d) 8,02; (e) 11,9? Expligue sus respuestas en términos de
pH relativo a los dos valores de pK,.

29. Control del pH sanguineo por la velocidad de respi-
raciéon

(a) La presion parcial de COy en los pulmones puede variar
rapidamente con la velocidad y profundidad de la respiracion.
Por ejemplo, un remedio comun para aliviar el hipo es incre-
mentar la concentracién de CO, en los pulmones. Esto se puede
conseguir conteniendo la respiracion, respirando escasamente
y de forma lenta (hipoventilacién) o respirando dentro de una
bolsa de papel. En tales condiciones, la presién parcial de COy
en el espacio de aire de los pulmones aurnenta por encima de la
normal. Explique cualitativamente el efecto de este proceder
sobre el pH sanguineo.

(b) Una préactica comun de los corredores de distancias
cortas es respirar rapida y profundamente (hiperventilacion)
durante aproximadamente medio minuto para eliminar el CO,
de los pulmones justo antes de correr, por ejemplo, un sprint de
100 m. El pH de su sangre puede aumentar a 7,6. Explique por
qué aumenta el pH de la sangre.

(¢) Durante una carrera de corta distancia los musculos
producen gran cantidad de 4cido lactico (CH;CH(OH)COOH;
K, = 1,38 X 10™*M) a partir de sus depésitos de glucosa. En vis-

* ta de ello, ;por qué puede ser Util una hiperventilacién antes de

un sprint?

30. Calculo del pH de la sangre a partir de los niveles de
CO, y bicarbonato Calcule el pH de una muestra de plasma
sanguineo con concentraciones totales de COy y de bicarbonato
de 26,9 mM y de 25,6 mM, respectivamente. Recuerde de la pé-
gina 63 que el pK, relevante del dcido carbonico es 6,1.




31. Aguantar la respiracién y su efecto sobre el pH de la
sangre El pH del liquido extracelular se mantiene mediante el
sistema bicarbonato/dcido carbénico. Aguantar la respiracion
puede incrementar la concentracion de CO5(g) en la sangre.
. Qué efecto puede tener esto sobre el pH del liquido extracelu-
lar? Expliquelo mostrando la o las ecuaciones de equilibrio im-
plicadas en este sistema.

Problemas de analisis de datos

32. Tensioactivos “activables” Las moléculas hidrofébicas
no se disuelven bien en agua. Al ser ésta un disolvente muy co-
mun, ciertos procesos son muy dificiles: lavar platos con resi-
duos muy grasientos, eliminar petrdleo derramado, mezclar
bien las fases acuosa y aceitosa de un alifio de ensalada o llevar
a cabo reacciones con componentes hidrofébicos e hidrofﬂicgs.

Los tensioactivos (surfactantes) son una clase de com-
puestos anfipaticos que incluye a los jabones, detergentes y
emulsionantes. Con el uso de tensioactivos es posible suspen-
der compuestos hidrofébicos en disolucién acuosa formando
micelas (véase la Fig. 2-7). Una micela tiene un nticleo hidrofo-
bico que contiene el compuesto hidrofébico v las “colas” hi-
drofébicas del tensioactivo; las “cabezas” hidrofilicas del
tensioactivo cubren la superficie de la micela. Se denomina
emulsién a una suspensiéon de micelas. Cuanto mds hidrofilico
sea el grupo de la cabeza del tensioactivo, mas poderoso serd y
mayor serd su capacidad de emulsion de material hidrofébico.

Cuando se usa jabén para quitar la grasa de platos sucios,
el jabdén forma una emulsién con la grasa, que se elimina con
agua gracias a la interaccion con la cabeza hidrofilica de las mo-
léculas de jabdn. También se utiliza detergente para emulsionar
petréleo derramado y eliminarlo con agua. Y los emulsionantes
de los alifios comerciales de ensaladas mantienen el aceite como
suspension homogénea en toda la mezcla acuosa.

En muchas situaciones serfa 1itil disponer de un tensioacti-
vo “activable” una molécula que pudiera ser convertida de ten-
sioactivo a no tensioactivo de manera reversible.

(a) Imagine que existe este supuesto tensioactivo “activa-
ble”. ;Cémo lo utilizaria para limpiar y después recuperar el pe-
tréleo procedente de un vertido? )

Liu y colaboradores describieron un tensioactivo activable
prototipico en su articulo de 2006 “Tensioactivos activables”. La
activacion se basa en la reaccion siguiente:

(].—JH;; (]3H3
R C s R C -
=z +CO0y + HyO —— + HCO
\N/ \ITI—CH3 9 P \I\‘I{/\?I?I—CHg 3
CH, H CH,

Forma amidina Forma amidinio

(b) Dado que el pK, de un ién amidinio tipico es de 12,4,
jhacia qué direccién (bien hacia la derecha o bien hacia la iz-
quierda) esperaria que se desplazara el equilibrio de la reac-
cién anterior? (Compruebe los valores de pK, en la Fig. 2-16.)
Justifique su respuesta. Pista: tenga presente la reaccién
HyO + COy s=== H,COs.

Liu y colaboradores produjeron un tensioactivo activable
para el que R = C;gHss. En su articulo no dan ningtin nombre a
la molécula; para hacerlo corto le Hlamaremos s—tens.

(¢) La forma amidinio de s-tens es un tensioactivo potente;
la forma amidina no lo es. Explique esta observacion.

Liu y colaboradores encontraron que podfan cambiar de
una forma de s-tens a otra variando el gas que inyectaban a tra-
vés de una disolucién de tensioactivo. Demostraron esta transi-
cién midiendo la conductividad eléctrica de la disolucién de
s-tens; las disoluciones acuosas de compuestos iénicos tienen
mayor conductividad que las de compuestos no iénicos. Empe-
zaron con una disolucién de la forma amidina de s-tens en agua.
Sus resultados se muestran debajo; las Iineas de puntos indican
el paso de un gas a otro.

Gas inyectado: CO, Ar COqy Ar

A

Conductividad
eléctrica

0 100 200
Tiempo (min)

(d) ;En qué forma se encuentra la mayoria de s—tens en el
punto A? ;Y en el punto B?

(e) ¢Por qué aumenta la conductividad desde tiempo 0
hasta el punto A?

() ;Por qué cae la conductividad entre el punto Ay el pun-
to B?

(¢) Explique cémo emplearia s-tens para limpiar y recu-
perar el petréleo de un vertido.
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