
48 REB 33(2): 48-50,  2014  

Juan Pablo Pardo Vázquez y Deyamira Matuz Mares

RESUMEN
Los procesos fisiológicos que tienen lugar en nuestro organismo, como la función 
adecuada de las enzimas y el metabolismo celular, están influidos por el pH de 
nuestro medio interno. El equilibrio ácido-base (que determina el pH) es regulado por 
amortiguadores tanto intracelulares como extracelulares, así como por los sistemas 
renal y respiratorio. El principal sistema amortiguador de la sangre es el formado 
por el par bicarbonato/ácido carbónico, sin embargo la nomenclatura general de los 
sistemas amortiguadores (base conjugada/ácido) conduce al uso incorrecto de los 
términos en la ecuación de Henderson-Hasselbalch para el sistema de bicarbonato/
ácido carbónico.

ABSTRACT
Physiological processes that take place in our body, such as the proper function of 
enzymes and cellular metabolism are influenced by the pH of our internal environ-
ment. The acid-base balance (to determine the pH) is regulated both intracellular 
and extracellular buffers, as well as renal and respiratory systems. The main blood 
buffer system is formed by the pair bicarbonate/carbonic acid, however the general 
classification of the buffer systems (conjugate base/acid) leads to the incorrect use 
of the terms in the Henderson-Hasselbalch equation for the bicarbonate/carbonic 
acid system.
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INTRODUCCIÓN

El equilibrio ácido-base es regulado por amortigua-
dores tanto intracelulares como extracelulares, así 
como por los sistemas renal (excreta de H+, amonia-
co y regenera bicarbonato) y respiratorio (excreta 
dióxido de carbono) (1, 2). Conservar este equili-
brio constituye un complicado proceso fisiológico 
que permite mantener estable el pH en la sangre. 
Para la función óptima de las enzimas y del meta-
bolismo celular el pH debe mantenerse en valores 
entre 7,35-7,45 (3). Los trastornos del equilibrio 
acido/base pueden interferir con los mecanismos 
fisiológicos que conducen a acidosis (pH arterial 
<7,35) o alcalosis (pH arterial> 7,45) y pueden 
poner en riesgo la vida (2, 4, 5). El principal sistema 
amortiguador de la sangre es el formado por el par 
bicarbonato/ácido carbónico (2, 6). Sin embargo, 

el funcionamiento de este sistema es mucho más 
complejo que el de cualquier amortiguador clásico, 
como el de HPO4

2-/H2PO4
- (6, 7) o los residuos de 

histidina que forman parte de las proteínas (prot-
his/prot-hisH+) (5, 8). Por otro lado, la nomencla-
tura general de los sistemas amortiguadores (base 
conjugada/ácido) conduce al uso incorrecto de los 
términos en la ecuación de Henderson-Hasselbalch 
para el sistema de bicarbonato/ácido carbónico. Por 
ejemplo, con frecuencia se menciona que hay que 
colocar en el denominador del término logarítmico 
de la ecuación de Henderson-Hasselbalch a la con-
centración del ácido carbónico, y esto debido a que 
no se define con precisión la relación que existe 
entre la concentración de ácido carbónico y la del 
dióxido de carbono, de tal suerte que a veces se pide 
calcular el pH de la sangre para una concentración 
de ácido carbónico de 1 mM (6, 7), o dado un pH y 
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una concentración del anión bicarbonato, encontrar 
la concentración del ácido carbónico en sangre. 
Como se muestra en esta pequeña revisión, en la 
ecuación de Henderson-Hasselbalch se debe utilizar 
la concentración de dióxido de carbono, ya que la 
concentración de ácido carbónico en la sangre está 
en el orden micromolar. 

EL SISTEMA BICARBONATO/ÁCIDO CARBÓNICO

Como se muestra en la figura 1, el pK de este sis-
tema es de 3.8 (9), por lo que el intervalo de pH en 
el que sirve como amortiguador del pH es de 2.8 
a 4.8, (pK ± 1). Como el pH del plasma es de 7.4, 
3.6 unidades por arriba del pK de este sistema, la 
capacidad amortiguadora del par bicarbonato/ácido 
carbónico es prácticamente nula. 

EL SER HUMANO ES UN SISTEMA ABIERTO

Sin embargo, cuando se toma en cuenta la enorme 
capacidad que tiene el ser humano de producir CO2 
a través del metabolismo y de eliminar este gas por 
el sistema respiratorio, se puede incluir el equilibrio 
de la reacción catalizada por la anhidrasa carbónica 
(CO2 + H2O D H2CO3) presente en los eritrocitos, 
las nefronas, intestino, páncreas, músculo estriado 
y el endotelio capilar pulmonar (7, 8) para expli-
car la capacidad del sistema bicarbonato/ácido 
carbónico para amortiguar el pH sanguíneo (3), 
la reacción es reversible y mirándola de izquierda 
a derecha, describe la hidratación del dióxido de 
carbono para dar al ácido carbónico (5), en sentido 
contrario, se tiene la formación del anhídrido del 
H2CO3. La constante de equilibrio de esta reacción 

es de 5x10-3 (9), de donde se puede calcular un pK 
de 2.3. Es importante mencionar que el valor de 
la constante de equilibrio de esta reacción incluye 
a la concentración de agua, debido a que ésta vir-
tualmente se mantiene constante (55.5 M) (10).
	 En una segunda reacción el H2CO3 se disocia en 
un protón y su base conjugada:

H2CO3   D   HCO3
- + H+

	 El pK de esta reacción es de 3.8 (constante de 
equilibrio de 1.58 x 10-4 M). Si ahora se suman 
ambas reacciones:

CO2 + H2O D H2CO3          Keq = 5x10-3           pK = 2.3

H2CO3 D HCO3
- + H+         Keq = 1.58 x 10-4     pK = 3.8

-------------------------
CO2 + H2O D HCO3

- + H+   Keq = 7.9 x 10-7     pK = 6.1

	 La constante de equilibrio para la reacción re-
sultante (7.9 x 10-7) se obtiene de multiplicar las 
constantes de equilibrio de las reacciones que se 
suman, y el pK (6.1) es el resultado de sumar los 
dos valores de pK (5, 8, 9). De esta manera, si se 
considera que la especie que participa en la reacción 
es el anhídrido del ácido carbónico (CO2) y se quita 
al agua debido a que ya está incluida en la constante 
de equilibrio, se obtiene la siguiente ecuación de 
Henderson-Hasselbalch:

pH = pK + log([HCO3
-]/[CO2])

	 Sin embargo, los laboratorios reportan la presión 
parcial de CO2 (PCO2) (2) en vez de la concentración 

Figura 1.  
Curva de 
titulación 
para el ácido 
carbónico.
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de CO2, pero esta última se puede relacionar con la 
PCO2 a través de la siguiente ecuación:

[CO2]= 0.03 PCO2

	 En donde la concentración de CO2 se expresa en 
mM, la PCO2 en milímetros de mercurio (mm Hg) y 
las unidades del factor de conversión son: mM·(mm 
Hg-1). Así, la anterior ecuación de Henderson-Has-
selbalch se transformaría en:

pH = pK + log([HCO3
-]/(0.03 PCO2 )

DATOS DE LABORATORIO

	 Supongamos que obtenemos los siguientes va-
lores:

pH = 7.4 

[H+] = 3.9811 x 10-8 M (se calcula a partir del pH)

HCO3
- = 24 mM

[CO2] = 1.2 mM

	 Si ahora se supone que el sistema está en 
equilibrio (y esta es una suposición razonable, ya 
que las constantes de velocidad asociadas a estas 
reacciones son grandes), se puede calcular la con-
centración de H2CO3, dadas las concentraciones de 
CO2 y HCO3

- descritas anteriormente, de la siguiente 
manera:
	
	 Se comienza con la reacción de disociación del 
ácido carbónico

H2CO3 D HCO3
- + H+ 

y se define la constante termodinámica para la di-
sociación del ácido

	
Al despejar la concentración del ácido carbónico se 
obtiene

	 Si se sustituyen los valores que corresponden a 
las concentraciones de bicarbonato, hidrogeniones y 
de la constante de equilibrio, se obtiene que la con-
centración de ácido carbónico en sangre es de 6.05 
µM (6.05 x 10-6 M). La concentración de este ácido 
es aproximadamente tres órdenes de magnitud 
más pequeña que la concentración de CO2 (1 mM). 
Si se sustituye la verdadera concentración de ácido 
carbónico en la ecuación de Henderson Hasselbalch 
sin cambiar el valor del pK de 6.1, se obtiene un 
resultado (9.7) que nada tiene que ver con el pH 
de la sangre (7.4). Sin embargo, si se utiliza el pK 
de 3.8 y las concentraciones de H2CO3 (6.05 µM) 
y HCO3

- (24 mM), se obtiene que el pH es de 7.4. 
En resumen, para conocer el pH de la sangre, en 
la ecuación de Henderson-Hasselbalch se tiene que 
utilizar la concentración de dióxido carbono y no la 
del ácido carbónico. 
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