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I N T R o D u e e I o N 

El presente trabajo se eligió dada la importancia 

que tiene la determinaci6n del pH de una solución tanto en 

química pura como aplicada. 

Debido a la amplia utilización de las medidas de 

pH en los laboratorios de investigaci ón, control y clínicos 

r esulta conveniente conocer el funcionamiento y caracterís­

ticas de los electrodos indicadores de la actividad de los 

iones H+ con el fin de emplearlos adecuadamente • 

.El desarrollo de este trabajo comprende, esencial 

mente, la comparación del compor+,amiento de los electrodos 

de hidr~gP.llO~ qui.n.hidrona, antimonio y vidrio, así como la 

verificación de ciertas condiciones experimenta les apropia­

das para emplearlos correctamente. 



G E N E R A 1 I D A D E S 



I. INTRODUCCION 

A) DEFINICION DEL pH 

El conocer la concentración, o mejor dicho, la a~ 

tividad de los ion~s H+ solvatados en disolución, es de su­

ma importancia tanto en Química como en otras areas tales -

como la Biología, la Oceanografía, la Medicina, la Geología, 

etc. Sería muy difícil y además saldría del marco de este -

trabajo, realizar una revisión exhaustiva de la utilidad -~ 

práctica del conocimiento de la actividad de los iones H+ 

en todas las especialidades de la ciencia moderna. Es por -

ello que el presente estudio se limitará a la química de 

las disoluciones en la cual la actividad de los iones H+ no 

solo participa desplazando los eq~ilibrios ácido-base, de -

oxidorreducci6n, complejaci6n y precipitaci6n, sino también 

interviene en las características ci~éticas de numerosos -­

procesos químicos orgánicos o inorgánicos. 

Los primeros estudios racionales y coherentes de 

las reacciones químicas en disolución se realizaron princi-

palmente en disoluc i ones acuosas. Debido al carácter anfóte 

ro del agua que se traduce por el equilibrio de autoioniza-
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ción representado por: 

La concentración de los iones H+ puede variar por adición -

de ácidos (donadores de protones al disolvente) o de bases 

(fijadores de protones suministrados por el disolvente). Si 

se consideran disoluciones de ~cidos o bases fuertes, cuyas 

concentraciones sean al máximo l molar, el intervalo de va-

riaci6n de la concentraci6n de los iones H+ en disolución -

acuosa cubre aproximadamente 1014 unidades a la te mperatura 

ambiente. 

Para apreciar de una manera simple el "grado de -

acidez" de una disolución acuosa Sprensen propuso, en 1909, 

utilizar el símbolo pH definido por: 

pH = - log
10 

(concentración de H+) 

Con esta definición, el pH de una disolución es -

una magnitud que puede variar desde cero (ácido fuerte 1 M) 

hasta 14 (base fuerte 1 M) y el punto neutro se caracteriza 

por un valor de pH igual a 7. 

Otros autores han he cho algunas proposiciones di-

ferentes que no han merecido la atención de lo s químic os y 

fisicoquímicos. 
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Sin embargo, de los estudios detallados realiza--

dos por fisicoquímicos parece que la forma más conveniente 

de apreciar el "grado de acidez" de una disolución está ba-

sada en determinaciones de fuerzas electromotrices de pilas. 

Estas determinaciones unicamente permiten lograr el valor -

pro~edio de la actividad de los iones H+ y es por ello que 

la definición de S~rensen ha sido relegada por una defini-

ci6n de pH más funcional. Dicha definición es la siguiente: 

pH = - log
10 

(actividad de H+) 

A continuación se presentará un resumen de los --

principios fundamentales en la determinación electromátrica 

del pH, en el que se utilizarán los símoolos y la terminolo 

gía recomendada por la IUPAC (International Union o! Pure -

and Applied Chemistry). 

B) ACTIVIDAD Y POTENCI AL QUIMICO DE UN SOLUTO 

El potencial químico )l . de un soluto i es su en-
1 

talpía libre molar parcial definida por: 

)li = (~) 
Ón . T 

1 , P, n . 
1 

(1) 

El estudio de las disoluc i ones concentradas perm~ 
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te relacionar el potencial químico con una magnitud llamada 

"actividad" por: 

( 2) 

La actividad es una magnitud relativa y por tanto 

adimensional que refle j a el comportamiento del soluto i, en 

disolución no ideal, con respecto a l comportamiento que te~ 

dría si la disolución se comportase idealmente, esto es, si 

su comportamiento pudiera expresarse de la misma manera que 

su concentración. Las desviaciones del comportamiento real 

del so luto con respecto a la idealidad se aprecian fáci lmen-

te con la introducción de un coeficiente de actividad ~- de 
l. 

finido por: 

ª· l. 
=--· 

m. 
l 

donde m. representa la concentración mola l del soluto i. 
l 

( 3) 

Para l as disoluciones de sus tancias moleculares, 

las desviaciones empiezan a ser apreciables cuando la con--

centraci6n molal es mayor a la unidad. 

En el caso de los electrolitos y aún en concentra 

ciones muy bajas, las interacciones electrostáticas entre -

los iones provocan desviaciones importantes con respecto al 
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comportamiento ideal. 

C) ACTIVIDAD DE LOS ELECTROLITOS 

Considerando la disociación de un electrolito AB n 

el potencial qu!miCO)lAB del soluto puede expre se r se en la 
n 

forma 

+ RT ln ªAB 
n 

(4) 

Si se definen los potenciales químicos de los iones libera-

dos por 

(5) 

y 
o 

~"" ~+RTln~ 

se puede escribir la relación 

6 °'91AB = o<JlA + n °'J1B (6) 
n 

donde ""representa el coeficiente de disociación del elec--

troli to. 
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Se deduce 

= 

( 7) 

1) Actividad media 

Los mátodos de determinaci6n de las actividades -

no permiten conocer las actividades individuales de los io-

nes ya que es imposible liberar una sola especie i6nica sin 

liberar la otra. Por lo tanto es conveniente introducir la 

noci6n de actividad media a~ que es la media geom~trica de 

las actividades individuales: 

n+ 1 ( )º 
a+ = ªA ªB ( 8) 

2) Coeficiente de acividad media 

Igualmente, al hacer participar los coeficientes 

de actividad de los iones, es posible definir el coeficien-

te de actividad media o~ por: 

( 9 ) 



9 

Es evidente que se conserva la relaci6n: 

ª:!. = '6 :!. m+ ( 10) 

si m+ representa la molalidad promedio definida por: 

( 11) 

3} Cálculo de los coeficientes de actividad 

La teoría de Debye HUckel permite calcular la ac-

tividad de los iones mediante la ecuaci6n: 

2 Az . [l 
- log );' . = 1 

1 1 + Bi {I 

donde I se d~fine como fuerza i6nica 

I = -~ L 
2 i 

2 
m. z. 

1 1 

(12) 

(13) 

zi, es la carga del ión; R, es el radio iónico del ión sol-

vatado en disoluci6n; A y B son constantes que sólo depen--

den de la t emperatura y de la constante dieláctrica del di 

solvente. 

La f6rmula (12) permite calcular, con muy buena a 

proximaci6n, los valores de los coeficientes de actividad -

de iones en disoluciones de fuerzas i6nicas inferiores a --

0.1. 

o 
A 25 C, cuando se expresan las concentraciones en 

molalidades, los valores de A y B son los siguientes: 
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A = 0.5115 

y 
B = 0.3291 

D) CELDAS ELECTROQUIMICAS. REACCIONES DE PILAS 

1) Representación de las pilas 

Se seguirán los convenios de representación de Pl 
1 las propuestos por Bates , que se mencionan a continuaci6n: 

a) La separación de fase metal-electrolito se indica 

por punto y coma(;). 

b) Dos o más solutos en la misma disoluci6n se sepa--

ran por una coma (,). 

c) Una uni6n líquido-líquido por una barra vertical -

( 1 ) • 

d) La membrana sensible del electrodo de vidrio se re 

presenta por una doble linea vertical (11). 

e) El estado físico de un compuesto: sólido, líquido 

o gas se representa, respectivamente, por (s), (1) o (g). 

2) Semiceldas. Potencial de electrodo aislado 

.Cuando se sumerge un alambre me tálico en una diso 

lución aparece una diferencia de pote nci al entre el metal y 
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la disolución. Este fenómeno puede interpretarse en la for­

ma siguiente: el metal se disuelve liberando iones en la di 

solución o bien puede intercambiar electrones con sustan--­

cias oxidables y reducibles contenidas en la disolución. E~ 

te potencial de electrodo aislado no puede ser determinado 

experimentalmente. 

3) Pilas 

Cuando se unen electrolíticameute las disolucio-­

nes de dos semiceldas, la fuerza electromotriz de la pila -

constituida ~s una medida del trabajo el~ctrico aprovecha-­

ble cuando pasa la corriente. Los electrones que circulan -

en el circuito exterior de la pila provienen de una reac--­

ción electroquímica de oxidación en el cátodo y de reduc--­

ci6n en el ánodo. 

Cuando las dos semiceldas funcionan reversiblemen 

te, es decir, cuando cada electrodo sufre una reacci6n de -

oxidación o de reducción a causa de una variación infinite­

simalmente pequeña de su potencial de equilibrio, la fuerza 

electromotriz de la pila depende de la variación de energía 

libre de Gibbs correspondiente a la reacción global de pi-­

la. 

Se considera por ejemplo la pila reversible si---
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Pt(s); H2 (g), HCl (m) 1 HCl (m), AgCl(s); Ag(s) 

en la cual la uni6n líquida entre las dos disoluciones de -

la misma molalidad (m) impide la difusión del hidrógeno de 

la celda de la izquierda a la de la derecha. 

La reacción de celda que ocurre espontáneamente -

es la siguiente: 

1 
2 

H
2

(g) + AgCl(s ) ===:::::,;Ag(s) + HCl (m ) 

El producto de la fuerza electromotriz reversible 

y la cant i dad de carga eléctrica, que corresponde a la trans 

formación de un equivalente de. sustancia, da el trabajo má-

ximo que esta reacción química es capaz de suministrar a --

temperatura y pres i ón constantes y con concentraciones vir-

tualmente constantes. Esto es la disminución de la energía 

libre de Gibbs - LlG que acompaña la reacción, y se tiene: 

LlG = nFE (14) 

donde F es el Faraday y n denota el número de moles de elec 

trones nece sarios par a balancear cada semirreacción de pila . 

4) Fuerza electromotriz y reacción de celda 

Se puede escribir una reacc i ón de celda en la for 
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ma general 

mM + nN + ~==::::::;- uU + vV + ••• (15) 

Cuando se efectúa la reacci6n, a temperatura y presi6n cons 

tantes, y con concentraciones virtualmente constantes de ca 

da constituyente, la ecuaci6n de energía libre ~G del siste 

ma es: 

LlG = (u Jlu + v Jlv + ••• ) - ( m Jlv + n ~ + •• • ) ( 16) 

Si se consideran las relaciones (2) Ó ( 5), se puede escri--

bir (16) en la fo r ma: 

.1G = llGº + RT ln 
(au)u(~)v ••• 

m n 
(aM) (aN) •• • 

(17) 

donde 

o o o o o 
DG = (u J1u + v J1v + ••• ) - ( m fM. + n Jlrt + ••• ) ( 18 ) 

~Gº representa la variaci6n de energía libre de Gibbs de la 

reacci6n (15) cuando cada constituyente se encuentra en el 

estado de actividad unitaria, es decir, en el estado está.n-

dar. 

En el equilibrio ti.G = O, lo que implica que: 
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U V 
(ªu) ( ªv) • • • 

= - RT ln ------- - RT ln K 

K representa la constante de equilibrio. 

(19) 

Tomando en cuenta la relación (14), ~e puede es--

cribir (17) en la forma: 

E Eº RT 
ln 

( ~ )m( ªH )n ••• 
= +-- (20) 

nF U V 
(au) (~) ... 

donde 
óG

0 

~ln Eº = ---= K (21) 
nF nF 

E es la fuerza electromotriz de la pila, ~s decir, la dife­

o 
rencia de potencial medida entre los dos electrodos y E es 

la fuerza electromotriz estándar que corresponde al valor -

que se mide cuando todos los constituyentes de la reacción 

de pila están en su estado de actividad unitaria. 

5) Convenio del signo de la fem de la pila 

A continua ción se dan los acuerdos adoptados in--

ternacionalmente bajo el nombre de Convenio de Estocolmo de 

la IUPAC de 1953. 
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a) Los electrones circulan en el circuito exterior de 

la pila en sentido opuesto al sentido de la corriente el~c­

trica, esto es, del polo negativo al polo positivo. 

b) La fuerza electromotriz tiene un signo positivo 

sí, en el esquema representativo, el eiectrodo de la iz---­

quierda es negativo y el de la derecha positivo. Por el con 

trario, cuando el electrodo de la derecha es negativo, la -

fuerza electromotriz tiene signo negativo. 

c) La reacci6n de celda se escribe siempre como si 

una r eacci6n de oxidaci6n ocurriera espontáneamente en el -

electrodo izquierdo y una de reducci6n en el electrodo dere 

cho. Por lo tanto, una fuerza electromotriz negativa indica 

que la reacción se efectúa espontáneamente de la derecha a 

la izquierda y una fuerza electromotriz positiva que la 

reacci6n de celda ocurre naturalmente de la izquierda a la 

derecha. 

d) El cambio de energía libre de la reacción de celda, 

de acuerdo al inciso (c) se representa por DIJ = - nFE, en 

donde el signo de la fuerza electomotriz se determina en el 

inciso (b). 
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6) Signo de potencial de electrodo aislado. Escala del 

hidrógeno 

A pesar de la imposibilidad de determinar experi-

mentalmente el potencial rr de un electrodo aislado, se ne-

cesita calcular la fuerza electromotriz de cualquier pila -

reversible (diferencia de potencial entre e l elec trodo de -

la derecha y el electrodo de la izquierda). Para ello, es -

conveniente establecer una escala de potencial con un ori--

gen cero de elección arbitraria, el cual está determinado -

por el electrodo normal de hidrógeno (ENH) debido a la alta 

reproducibilidad del valor de su potencial. Al unir el elec 

trodo normal de hidrógeno con un electrodo reversible, es -

posible determinar experimentalmente el potencial normal es 

tándar de dicho electrodo considerando como cero el poten-

cial del ENH. 

Por ejemplo si se considera la pila: 

( ) ( l) 1 Mn+ (a) , nCl- M Pt; H2 g, P = 1 atm , HCl a= 

a P y T constantes, la determinación de la fuerza electromo 

triz de la pila permite calcular la variación de l~ ental--

pía libre de Gibbs en la reac ción: 

n n+ -2H
2

(g, P = 1 atm) + M + nCl ====:;M(s) + . nHCl (a=l) 
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Se tiene: 

E = Eº + 
RT 

nF 

puesto que la fuerza electromotriz E es la diferencia de p~ 

tencial T¡M - TIH entre el electrodo derecho y el electrodo 

izquierdo, y como las actividades unitarias pueden omitirs~ 

se tiene : 

donde rr: y T1 ~ son los potenciales normales estandares de 

cada electrodo de la pila. Si se toma TTº - O a cualquier H -

temperatura, resulta que: 

Es posible hacer notar los siguientes hechos: 

a) la fuerza electromotriz de la pila depende de la -

actividad del electrolito MCl 
n 

~Cl 
n 
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b) si la actividad ªMCl = 1, 
n 

E = TTº 
M 

o = E ; el poten--

cial normal estándar del electrodo M/ MCl es igual a la --­n 

fuerza electromotriz estándar de la pila. 

e) si al escribir el esquema de la pila se coloca el 

electrodo normal de hidr6geno a la derecha, cambia el signo 

del potencial normal estándar 7T~. 

Por lo tanto es necesario establecer un nuevo con 

venio respecto al signo del potencial de un electrodo aisla 

do. El convenio internacionalmen te adoptado por la IUPAC en 

Estocolmo en 1953 puede formularse de la manera siguiente: 

"El signo del potencial de un electrodo aislado -

se expresa por el mismo valor de la fuerza electromotriz de 

la pila constituída cuando se coloca el electrodo normal de 

hidrógeno a la izquierda del esquema". 

Este convenio se conocía antiguamente bajo el no! 

bre de "convenio europeo". El convenio que consiste en colo 

car el electrodo normal de hidr6geno a la derecha en el es-

quema de la pila se conoce como "convenio americano". 

Por ejemplo, para la pila 

Pt; H2(g, P=l atm), HCl (a=l) 1 HCl (a=l), AgCl(s ) ; Ag(s) 

o 
a 25 C la fuerza electromotriz es igual a + 0.22234 vol---
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La reacción de pila: 

H2{g, P=l atm) + AgCl(s} ~==;:-Ag{s} + HCl (&=l} 

se efectúa espontáneamente de la izquierda a la derecha. 

ya que T7~ = O, por convenio, si se escribe por comodidad 

n o o - E v tomando en cuenta que todas las activida AgC:l - AgCl ' v 

des son unitarias, se tiene: 

o 
EAgCl = 0.22234 v a 25ºc 

Se dice que el potencial del electrodo 

HCl(ll=l}, AgCl(s); Ag(s) 

es igual a 0.22234 voltios con reDpecto al electrodo normal 

de hidrógeno o sobre la escala del hidrógeno. 

Es preciso observar que si la actividad de HCl es 

diferente a la unidad en la semicelda derecha se debe escri 

bir : 

E = E~gCl - _!!!_ln (aHCl) 
F 
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6 o - ...B!_ ln 2 E EAgCl (a;!J 
F 

con a+ = 2J<a )(a ) 
H+ Cl-

Se deduce que el potencial E del electrodo aislado depende 

de la actividad media a+ del electrolito contenido en la se 

micelda derecha. 

Nota: La exposición anterior no es rigurosamente exacta, 

puesto que, para evitar extenderse demasiado en ella, se ha 

despreciado el potencial ~e contacto líquido. 

E) ELECTRODOS DE REFERENCIA DE POTENCIAL 

Un electrodo de referencia es aquel cuyo poten---

cial permanece invariable durante todo el tiempo de utiliz!_ 

ción en las determinaciones experimentales y es rigurosame!! 

te reproducible de un experimente a otro. El valor de pote!! 

cial con respecto al electrodo normal de hidrógeno debe co-

nocerse con toda precisión. 

El electrodo de referencia básico es naturalmente 

el electrodo normal de hidrógeno que satisface perfectamen-

te estas exigencias. Numerosos electrodos de re f erencia de 

potencial son de uso com\Úl en los laboratorios; los más fre 
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cuentes son: el electrodo de calomel saturado o no de cloru 

ro de potasio, el de plata cloruro de plata saturado o no -

de cloruro de potasio, el de mercurio sulfato de mercurio -

saturado o no de sulfato de sodio. En México, también se u­

tiliza el electrodo de cobre estearato de cobre'. 

Los valores de potencial (en voltios) de los prim~ 

o ros dos electrodos, a 25 C y con respecto al ENH se indican 

en la tabla siguiente 4: 

TABLA l. Electrodos de referencia y su 

potencial respecto al ENH a 25°c 

electrodo de referencia E (voltios) 

calomel KCl sat. 0.2444 

calomel KCl 0.1 M 0.3356 

AgCl KCl 3.5 M 0.2046 

AgCl KCl sat. 0.1989 

Nota: estos valores de potencial incluy~n el potencial de -

contacto líquido 

F) DETERMINACION ELECTROMETRICA DEL pH CON EL ELECTRODO 

DE HIDROGENO 

1 ) El electrodo de hidr6geno 

Esta constituído por una hoja de platino platina-
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do sumergido en la disoluci6n estudiada, que se satura pre-

viamente de hidr6geno gaseoso. El platino platinado catali-

za el equilibrio redox entre H
2 

y H+ contenidos en la diso­

luci6n: 

El potencial del electrodo puede escribirse en la forma si-

guiente: 

ya que 

E = Eº + 
RT 

F 

para las presiones no mayores a 1 atm y si se mantiene 

PH = cte = 1 atm 
2 

se puede volver a expresar el potencial como: 

E= Eº _ 2.3 RT pH 
F 

el potencial del electrodo es una funci6n lineal decrecien-

te del pR de la disolución. 
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2) Celda tipo de determinac i ón del pH 

Se considera la celda siguiente, sin unión líqui 

da: 

Pt; H2(P = 1 atm.), HCl, AgCl; Ag 

la reacción de pila se escribe: 

' 
2 

H
2 

+ AgCl(s) ====:;. H+ + Cl- +. Ag(s) (23) 

la fuerza electromotriz de la pila puede indicarse en la 

forma: 

1/2 
(PH ) (aAgCl) 

E = Eº + RFT ln ___ 2 ______ _ 
(a )(a )(a) 

H+ Cl- Ag 

(24) 

observando que Ag, AgCl y H
2 

están en sus condiciones es--

tandares, 

de donde es posible despejar: 

pH = F(E - Eº) 

RT ln 10 
+ log (a 

Cl-

(25) 

(26) 
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En esta última expresión, ªc1-, actividad individual del 

ión cloruro no puede determinarse experimentalmente con 

precisión. Se recuerda que sólo puede determinarse experi--

mentalmente l a actividad promedio de '.ill i6n. Se obtiene que 

la magnitud pH definida por l a relación (26) carece de exac 

titud termodinámica y que el pH debe ser definido sobre una 

"base convencional". Numerosas proposiciones han sido he---

chas pero ninguna satisface totalm0nte la relaci6n entre la 

teoría y los resultados experimentales. 

La manera de resolver este problema consiste en -

establecer una escala de pH basada sobre una serie de diso-

lu~iones estandares, con un valor de pff asignado arbitrari~ 

mente, de tal manera que se satisfagan los resultados expe-

rimentales. Es preciso observar que esta escala de pH, def~ 

nida arbitrariamente, no permite determinar con exactitud -

la activ i dad real de los iones H+ contenidos en una disolu-

ci6n problema; sin embargo, todas las medidas de pH ba sadas 

sobre una mis ¡aa escala adoptada universalmente se vuelven -
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comparables entre 
, 

Sl. La IUPAC recomienda tomar la defini--

ci6n sigui ente del pH de una disoluci6n problema: 

pH(x) = plf(e) + 
(E - E )F 

X e 

RT ln 10 

donde pH(e) es el valor de pH asignado a la disoluci6n es--

tándar, mientras E y E son los valores de fuerzas electro 
e X 

motrices de las pilas del tipo (22) con los electrodos su--

mergidos respectivamente en el estándar y en la disolución 

problema. 

3) Estandares de pH de la NBS 

Los investigadores de la NBS (National Bureau o! 

St andards) han establecido una escala práctica de pH asig--

nando va. lores de pH a un cierto número de dtsoluciones pa--

t rones primarias. La natur aleza y los valores co rrespond i e~ 

o t e s de pH a una temperatura de 25 C se dan en la tabla si--

. t 5 gu1en e : 
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TABLA 2. Estandares primarios 

de la NBS y sus v a lores 
o de pH a 25 C. 

Disoluci6n pH 

tartrato sat. 3.557 

citrato m = 0.05 3. 776 

ftalato m"" 0.05 4.008 

Kif2Po
4 

m = 0.025 

Na2HJ>o
4 m = 0.025 6.865 

KH2P04 
m = 0.008695 

Na2HPO 
4 m = 0.03043 7.413 

Borax m = 0.01 9.180 

NaHC0
3 

m = 0.025 

Na2co
3 

m ::: 0.025 10.012 
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II. DETERMINACION PRACTICA DEL pH POR METODOS POTENCIOME-

TRICOS 

Los métodos potenciométricos de uso general para 

la determinación del pH utilizan los electrodos indicadores 

siguientes: hidrógeno, quinhidrona, antimonio y vidrio. 

A) ELECTRODO DE HIDROGENO 

Es el único electrodo cuyo p~ten~ial da directa--

mente la actividad delos iones hidrógeno de la solución. 

Debido a ello teórica y practicamente es el más exacto y de 

valor inapreciable en mediciones de elevada precisión. 

1) Principio 

La determinación potenciométrica para la medición 

del pH con el electrodo de hidrógeno se efectúa en una cel-

da representada por el esquema si guiente: 

donde tiene lugar el sistema electroquími co del protón 

H - 2e 2 

El potencial de equilibrio es: 

(1) 
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E 

Cuando PH = 1 atm la expresión del potencial del electrodo 
2 

de hidrógeno en función del pH se dá por: 

E = - 0.0591 pH (a 25°c) 

Generalmente la presión parcial de hidrógeno no -

es exactamente 1 atm de aquí que la fem de la celda deba --

ser corregida a la presión de referencia de 760 mm Hg. Si -

la presión parcial de hidrógeno gaseoso en equilibrio con -

el electrodo es menor a 760 mm Hg (caso que se presenta en 

la ciudad de M.áxico) y el electrodo se encuentra a la iz--·-

quierda en la representación esquemática, la corrección de-

bida a la presión debe ser sumada ya que a medida que la --

presión del gas aumenta mayor es la fem. 

Se suponen dos electrodos de hidrógeno, uno a pr~ 

sión parcial PH y el otro a l atm, sumergidos en la misma 
2 

solución. La reacción de cada electrodo esta dada ~or la e-

cuación (1). La diferencia de potencial entre los dos elec-

trodos corresponden a la corrección AF, expresada por6: 
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2) Preparación del electrodo de hidrógeno 

El electrodo de hidrógeno consta de un electrodo 

de platino platinado sumergido en una soluc i ón acuosa satu-

rada de hidrógeno gaseoso. 

El electrodo de platino platinado esta constituf 

do por una pequeña lámina de platine so ldada a un alambre 

de platino. La lámina de platino a su vez va unida al e x--

tremo de una varilla de vidrio. En la otra extremidad del 

alambre de platino se suel da un a l ambre de cobre de longi-

tud tal que se logre la conexi6n con el milivolt!metr o. 1 

El platinado se hace electrol!ticamente en una so 

lución de ácido cloroplatínico conteniendo 3.5~ de ácido y 

0.005% de acetato de plomo7 • La platinaci6n se efectúa por 

electrólisis a corriente constante (densidad de corriente -

-2 de 30 mA cm durante 5 minutos). 

3) Limitaciones 

Para el mejor funcionamiento del electrodo debe -

tomarse en cuenta que: 
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a) Las sustancias que pertenecen al sistema electro--

químico deben estar suficientemente concentradas: hidrógeno 

saturado por una parte y ácido fuerte poco díluido (c>l0-4M 

8 -4 aproximadamente ) o base fuerte poco diluída (c> 10 M) o -

mezcla amortiguadora ácido débil base débil. 

b) Cuando se utilice el electrodo de hidr6geno debe -

evitarse la presencia 

_de cualquier sustancia oxidante como los iones fé 

rrico, nitrato, permanganato y cromato, ya que dichas sus--

tancias y sus productos reducidos tienden a establecer sus 

propios potenciales 

-- de iones que poseen potenciales de electrodo pos~ 

tivos tales como los de cobre, plata y oro 

- de compuestos orgánicos no saturados que puedan -

ser reducidos por el hidr6geno gaseoso en presencia de pla-

tino platinado 

-de trazas de compuestos de arsénico y azufre que 

puedan envenenar la superfic i e del electrodo 

-de soluciones de origen biol6gico, que también 

son consideradas "venenos" y reducen la exactitud de las de 

terminac i ones de pH. 

En general se requiere la ausencia de sus tancias 
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que inhiban la reversibilidad del electrodo, sustancias ya 

sean más oxidante que H+ o más reductoras que H2 • 

c) El sistema electroquímico debe ser bastante rápi--

do, razón por la cual se requiere que el electrodo de pla-

tino utilizado se encuentre platinado. 

B) ELECTRODO DE QUINHIDRONA 

l) Principio 

El electrodo de quinhidrona es un electrodo indi-

cador indirecto de la actividad de los iones H+, es decir, 

es un electrodo basado en un sistema electroquímico en el -

cual el prot6n interviene no como oxidante sino como reacti 

vo. 

El electrodo de quinhidrona tiene un potencial --

que varía con el pH (fig. 1). En medio ácido (pH < 8) la --

quinona simbolizada por Q puede reducirse en hidroquinona, 

H
2

Q, según el equilibrio redox: 

El potencial de equilibri o se expresa por: 

o 
E = E - 0.0591 pH (a 25°c) 
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El electrodo no funciona en medio alcalino ya que 

la hidroquinona es un ácido débil y empieza a disociarse en 

- 2-HQ y luego en 1 . 

2) Preparación del electrodo 

El electrodo de quinhidrona está constituido por 

un electrodo de platino sumergido en una solución que con--

tiene cantidades equimoleculares de quinona e hidroquinona. 

La quinhidrona o benzoquinhidrona se disoci a en -

sus dos componentes cuando se disuelve en agua. 

El rango de concentración adecuado para el buen -

funcionamiento dei electrodo VRría desde una solución satu-

rada hasta una solución de concentración 10-3 M de quinhi~ 

drona (tabla 3). 

3) Limitaciones 

El electrodo de quinhidrona se prepara rápidamen-

te, desarrolla su potencial con rapidez y no se envenena fa 

cilmente. La limitación real radica en el hecho de que, pa-

ra trabajos de precisión moderada, el electrodo no puede --

ser usado en soluciones alcalinas arriba de pH 8, particu--

larmente en presencia de oxígeno, ya que éste tiene un lig~ 

ro efecto sobre el potenc i al. El uso de nitrógeno en la se-
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micelda de quinhidrona permite obtener una mejpr reproduci-

bi lidad que la que se tiene c·.i ando no se excluye el oxige-

nol3. 

TABLA 3. Rango de concentración 

de quinhidrona 
-

concentraci6n de quinhi -
referencia 

drena (en molaridad) 

l.8:i::l0 -2 1 

10-3 8 

sat. - 10-3 10 

sat. - 3.2xl0-3 11 

sat. 12 

Cuando se disminuye la concentración de quinhidr~ 

na por dilución, otras sustancias en soluci6n muestran su -

influencia sobre el potencial. La naturaleza exacta de es--

tas sustancias no se conoce pero se sabe que oxidan a la hi 

droquinona y reducen a la quinona, modificando la relación 

quinona-hidroquinona10 • 

Al igual que e l electrodo de hi dr6geno, el elec--

trodo de quinhidrona no debe ser usado en soluciones que --

contengan oxidantes fuertes o agentes reductores, que pue--
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in relación equirnolecular q~inona-hidroquino-

na. 

El electrodo de quinhidrona puede emplearse en mu-

chos medios no acuosos incluyendo alcoholes, acetona, y áci 

do fórmico. 

C) ELECTRODO DE ANTIMONIO 

1) Principio 

El electrodo de antimanio, constituído por una --

varilla de antimonio recubierta de una ligera película de -

6xido poco soluble, es indicador de la actividad de los io-

Este electrodo funciona correctamente en el rango 

de pH indicado en la tabla 4, según la reacción: 

El potencial de ~quilibrio se da por la relación: 

o 
E = E - 0.0591 pH (a 2sºc) 

Su potencial norma l no es muy reproducible, y ---

puesto que Eº difiere de un electrodo a otro e s nece sario -

estandarizar cada uno por medio de una solución de pH cono-

cida bajo las mismas condiciones experimentales a la ~ que -
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el electrodo e s tará sujeto durante su uso . 

La inestabilidad e irreproducioilidad del poten--

cial medido, que di!iere del potencial de óxido reducci6n -

de la solución, se debe a que el sistema electroquímic~ in-

volucrado es lento. 

El potencial del electrodo varía no unicamente --

con l a actividad del ión hidrógeno s i no también con la con­

centración del oxígeno disueltJ4 y con la compo si ción de -

la s olución buffer. 

TABLA 4. Rangos de pH r~ 

portados en los 

cuales funciona 

el e lectrodo de 

antimonio 

rango de pH referencia 

2 8 8 

o 11 1 

3 7 12 

2 10 14 

3,32 7.67 15 

2.2 8 16, 17 

2 7 18, 19 

1 10 20 
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t:J 1imitaciones 

El electrodo de antimonio se emplea industrialmeg,. 

te para control rutinario de pH cuando se requiere una exa~ 

titud menor que~ 0.1 unidad de pH y en titulaciones poten-

ciométricas ácido base, especialmente en sistemas bási co s -

no acuosos en donde el electrodo de vidrio no funciona sa--

tisfactori amente. 

Al utilizar el electrodo de antimonio no deoen te 

ne rse en s olución sustancia s oxi 1an tes o reducto r as fuertes 

ni t ampoco soluciones ácidas o básicas fuertes debi do a la -

solubilidad del 6xiao de antimonio. También debe evitarse -

l a presencia de agentes que formen complejos, ya que e l ---

electrodo tiene una marcada sensibilidad hacia estos age~--

tes, notablemente hacia el i6n fluoruro, ciertos aminoáci--

dos y los anione s de lo s hidroxiácidos. Tampoco se pueden -

1 1 . . d 2+ + 1 emp ear s o uc1ones conten1en o Cu , Ag y otros meta es --

cuyos iones son más oxi dantes que Sb (III) en la s erie elec 

troquímica de los elementos. 
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D) ELECTRODO DE VIDRIO 

1) Principio 

En la actualidad para la determinaci6n p~áctica -

del pH se emplea comunmente el electrodo de vidrio. 

El principio en el que se basa su funcionamiento 

es el siguiente: cuando dos soluciones de pH diferente se -

separan por una membrana de vidrio, se establece una dife-­

rencia de potencial a través de la misma cuya magnitud de-­

pende de la diferencia de pH entre las dos soluciones. 

Prácticamente el electrodo de vidrio consiste en 

una ~embrana de vidrio especial, de respuesta al pH, en for 

ma de un pequeño bulbo que se encuentra soldado a un vásta­

go de vidrio de alta resistencia. De este modo, 12 respues­

ta al pH se confina totalmente al área de la membrana de vi 

drio especial, eliminando así cualquier variaci6n causada -

por la profundidad de la inmersión. Un electrolito de alta 

capacidad reguladora de pH llena el interior del bulbo y -­

dentro de esta solución se sumerge un electrodo de referen­

cia interno, generalmente un electrodo de calomel o de pl! 

ta cloruro de plata. El electrodo de vidri o se encuentra -­

ilustrado en la fig. 2. 



electrodo 
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cia interno 
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-bulbo de Tidrio especial 

oluci6n de pH- cte. 

F1g. Z Electrodo de Tidrio 

Se mide la diferencia de potencial que existe en-

tre el elec trodo de referencia interno y un electrodo de re 

ferencia externo s~ergido en la disoluci6n cuyo pH se de--

sea determinar. El valor obtenido incluye el de la diferen-

cia de potencial de contacto óE de la membrana de vidrio. 
c 

Esta uni6n es diferente de un con t acto líquido or dinario a 

travás de una membrana porosa, deb i do a que únicamente los 

protones son capaces de pasar a travás de l a membrana de vi 

drio. Esta selectividad produce un óE que es funci6n exclu 
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sivamente de la diferencia de activ i dad de los iones H+ ---

existentes en las soluciones a uno y otro lado de la membra 

na 

~E - RT 1n ltti2 - 0.0591 
--F- IR\-

ÁE = 0.0591 pH1 - 0.0591 pH2 
a 25ºc 

si pll1 corresponde al pH de la soluci6n buffer del electro­

do de vidrio (por tanto tiene un valor constante ) resulta: 

~E = cte - 0.0591 pH2 

En esta expresi6n la constante incluye los términos siguie~ 

tes: 

- el valor 0.0591 pH1 

-los potenciales de unión 

-las variaciones en la reproducibilidad de los ---

electrodos de referencia y 

-las desviaciones en la respuesta de las dos supeE 

ficies del electrodo. 

Debido a la existencia de un potencial de asime--

tría el valor de la constante varía, y por esta razón es º! 

cesario determinar su valor antes de usar el electrodo. Es-
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to se logra colocando una soluci6n de pH conocido que perml 

te fijar el valor de la constante y calibrar el milivoltíme 

tro. 

2) Respuesta al pH 

La forma en que el potencial del electrodo de vi­

drio responde a los cambios del pH se encuentra efectuando 

una comparaci6n directa con el electrodo de hidr6geno o por 

la medición de la fem de una celda constituída por un elec­

trodo de vidrio y un electrodo de referencia. Esta celda es 

similar a la empleada comunmente para la determinación del 

pH y se encuentra representada por el esquema siguiente: 

Ag; AgCl, HCl(O.lM)l\vid:rioll sol. problemalKcl sat. ,calomel (1) 

La respuesta al pR del electrodo de vidrio esta -

expresada en voltios (o milivoltios) por unidad de pH. Si -

El y E2 son los valores de la fuerza electromotriz de la 

celda ( 1) en la so luci 6n problema de pH igual a pR1 
y pH -2 

respectivamente, la respuesta al pH, RpH' esta dada por: 

La respuesta ideal de pH es la que da un e l ectro­

do de vidrio comportándose exactamente de l~ mi sma manera -
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que el electrodo de hidrógeno a los cambios de actividad de 

H+. Si el electrodo de hidr6geno sustituye al de vidrio en 

la celda (1) y el potencial de uni6n se mantiene constante 

E - E = 2 1 
RT ln 10 

F 

De aquí que la respuesta ideal de pH es (RT ln 10)/P 6 ----

(2.3036 RT) / F voltios por unidad de pH. 

Resulta conveniente caracterizar la respuesta de 

los electrodos de vidrio por la "eficiencia electromotriz" 

~~ definida por21 : 

E - E A=-x ___ s_ 
E' - E' 

X S 

d~nde E y E son los valores de fem obtenidos en la celda 
X S 

(l); E' y E' denotan las diferenci a s de potencial observa--
X 3 

das cuando el electrodo de vidrio se reemplaza por el elee-

trodo de hidrógeno. 

Una respuesta errónea es notoria especialmente en 

soluciones alcalinas (error alcali no) y soluciones fuerte--

mente ácidas (error ácido). En estas condiciones e l poten--

cial del electrodo no es una función lineal del pH. El ----

error es positivo en soluciones alcalinas (pH>l2) conte---
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n1enao soaio y otros cationes alcalino o alcalinoterreos, y 

negativo en soluciones concentradas 1e ácido (pH<._l). 

Las desviaciones en soluciones alcalinas son atri 

buídas a una respuesta parcial del electrodo hacia los ca-­

tienes. El origen del error ácido no esta todavía bien defi 

nido, aunque hay algunas evidencias22 de la penetración del 

anión en la membrana de vidrio. 

3) Higroscopicidad 

El agua de la disoluc i ón parece jugar un papel 

muy importante en el desarrollo de la respuesta al pH de 

una membrana de vidrio puesto que si la concentración ióni­

ca es extremadamente alta, o si está presente un solvente -

no acuoso el potencial medido se desvía del valor esperado. 

Se ha demostrado2} lma relaci6n directa entre la higroscopi 

cidad del vidrio y la respuesta al pH, debido a ello, es n~ 

cesario acondicionar todos los electrodos de vidrio antes -

de utilizarlos. El acondicionamiento consiste en sumergir -

el electrodo, por algún tiempo, en agua o en una solución a 

mortiguadora diluída, aunque posteriormente vaya a utilizar 

se en un medi o que sea parcialmente acuoso. Durante este --

proceso hay un intercambio del ión hidrógeno de la solución 

con los iones alcalinos je la superfici e del vid rio. 
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4) Potencial de asimetría 

El potencial de asimetría se debe al comportamie~ 

to diferente de ambos lados de la membrana de vidrio. 

Si se mide la diferencia de potencial entre dos -

electrodos de vidrio iguales, sumergidos en una disolución 

idéntica a la que se encuentra en el interior de los bulbo~ 

se obtiene un valor de unos cuantos milivoltios que corres­

ponde al potencial de asimetría. 

5) Causas de asimetría 

Las causas m~s importantes de asimetría son: 

a) Alteración de la capacidad de adsorber agua debida 

a la pérdida de álcali en la flama durante la fabricación -

del bulbo de vidrio. 

b) Deshidratación de la superficie hinchada causada -

por secado e inmersión pro+ongada en soluciones deshidratan 

tes. 

c1 Destrucción de la superficie hinchada por daño me­

cánido o ataque químico (por álcalis o ácido fluorhídrico). 

d) Perturbación de la capacidad de intercambio por -­

los iones hidrógeno ( adsorción de iones extraños, pelícu-­

l as grasas, proteínas y agentes tensoactivos). 
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Algunas propiedades de los electrodos de medida -

de pH descritos se dan en la tabla 5. 



TABLA 524 • Propiedades de los electrodos de medida del pH 

electrodo de electrodo de electrodo de electrodo de 
Propiedades . hidr6geno quinhidrona antimonio vidrio 

rango de pH • ilimitado o - 8 o - 11 o - 13 (con 
correcciones) 

cercana a la 
respuesta al pH teórica te6rica variable te6rica (pH 

1 o - 11) 

+ 0.1 (cuando 
precis i6n ( pH) + 0.001 + 0.002 se calibra co + 0.002 

rrectamente) 

conveniencia de 
medida baja media alta alta 

tiempo requerido 
para la medición 30 - 60 5 3 <: 1 
en minutos 

versatilidad baja media me 1 ia alta 

costo del equipo me di o bajo bajo alto 

(continúa) 



(continuaci6n) 

resistenc i a 
el~c trica 

desventajas 

i nter fe rencias 

baja 

fuerte acción 
reductora, de­
be e star exen..,. 
to de aire 

agentes oxida~ 
tes, sustan--­
cias orgánicas 
reducibles, -­
iones de meta-

l l e s nobles' so2 
CN, soluciones 
sin buffer 

baja 

rango de pH li 
mitado, error 
salino 

proteínas, al­
gunas aminas 

ba j a 

respuesta impe!. 
fecta, no es 
completamente 
revers i ble 

alguno s agentes 
oxi dantes, i6n 
Cu, aniones de 
hidroxiácidos 

alta 

potencial de a~i 
metría variable-; 
alta resistenci~ 
error alcalino 

s olucione s deshi 
dratantes, algu­
nos coloides, 
11.uoruros, d e p6si 
tos so bre el e-­
l e ctrodo 



P A R T E 

E X P E R I M E N T A L 
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I. ELECTRODO DE HI DROGENO 

El electrodo de hidr6geno ha sido ampliamente es­

tudiado para la determinación del pH y su reversibilidad -­

con respecto al sistema redox H
2
/H+ ya ha sido demostrada25. 

En el presente trabajo se utili za este electrodo como indi­

cador de potencial para determinar la actividad de los io-­

nes H+. También sirve como referencia del potencial, el --­

cual depende de la actividad de H+, para comparar el compo~ 

tamiento de los otros electrodos indicadores de pH. Los va­

lores de pH que se obtienen corresponden a la escala pro--­

puesta por la NBS . 

A) CONSTRUCCION DEL ELECTRODO 

Una pequeña lámina de platino, cuya superficie es 

aproximadamente 64 mm
2 

y de 2/10 mm de espesor, se suelda a 

un alambre de platino de 2 cm de longitud y 3/10 mm de diá­

metro. A su vez, la otra extremidad del alambre se suelda a 

un alambre de cobre cuya longitud sea suficiente para permi 

tir la conexión de l electrodo al aparato de medid a. Por --­

otra parte , el electrodo de platino se i ntroduce e~ un tub o 

de v id r i o de 8 cm de lon€itud y 6 mm de ji á~et r o . :SO l~ !i-

gura 3 se ilustra el esquema del electrodo con s truído. 
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alambre de cobre 

tubo de Tidrio 

alambre de platino 

lámina de platino 

FIG. 3. Base para el electrodo de hidrógeno 

El electrodo se recubre electrolíticamente de ---

Ft02 por electr6lisis a intensidad constante de una disolu­

c i ón de tetracl@ruro de platino contenida en un vaso. El --

ánodo es un alambre de platino. Las condic i ones de platina-

do s on las r ecomendadas por G. Charlot , B. Trémillon y J. -

Badoz Lambling8• La densidad de corri ente de 0.06 A/cm
2 

se 

ajus ta con un po t enci os tato TACUSS EL m~delo PRT 20-2, utili 

zando el montaje que aparece en la figura 4. La c omposici6n 

del baño electrol ít i co es la s iguiente : 1 g de tetracloruro 

de pl a t ino y 8 mg de ace tato de pl omo di s uel t os en 30 ml de 
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POTENCIOSTATO PRT 20-2 

••• J • ./~ V 
I' 

---~ .----e ? ___ _, 

R ref. 

' ' 1 1 

: 1 

~ ... ~ 

FIG. 4. Diagrau eequellático del equipo ut111 

zado para la platinacióa uaando un po-

teacioeta t o TACUSSEL 
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agua destilada . El p l a t inado viejo se de struye introduc i en­

do e l electrodo de platino en agua re gia calien te, después 

se trat a la superfi cie de pla tino con una disolución crómi­

ca ca liente y f inal mente se en j uaga con agua dest i lada. El 

electrodo se conserva en agua dest i lada. 

B) VERI FICACION DEL COMPORTAMI ENTO DEL ELECTRODO DE HIDRO 

GENO 

1) Desarro llo experime ntal 

Se construye la celda representada por el esquema 

sigui ente: 

La ce l da es un recipi ente de vidrio de doble pa-­

r ed que permi te la ci rc ulación del agua procedente de un b~ 

ño termos táti co COLORA mod e l o NB c omo se mue stra en la fig~ 

ra 5 . La te mpera tur a de t rabaj o para todas las determinaci~ 

nes se fija a 25°c , con trolándo l a con un termómetro sumerg~ 

do en la dis oluci 6n X. 

Las di feren tes di s oluc i ones X utili zadas son las 

d i s oluc i ones r eguladoras de pH, re c omend adas por la NBs1, -

cuya s composici one s y va lo r e s de pH se dan en la tabla 6 . 
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H2---+ __ 

FIO. 5. .... .... dt ta c;eicla 11tiU.sada 
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TA BLA 6 . Soluciones regulado ras de r efe rencia de 
o la NBS y sus va lo res de pH a 25 C. 

Soluciones reguladoras de pH 

HCl 10-1 
M 

HCl 10-2 M + KCl 9xl0-2 M 

Ac. Acético 10-l M + 

acetato de Na 10-l M 

KH2Po
4 

0.008695 m + 

Na2HP0
4 

0.03043 m 

Na
2

B
4
o

7 
lOH

2
0 0.01 m 

pH E(voltios) 

1.088 - 0.308 

2.098 - 0.367 

4.652 - 0.515 

6.865 - 0.645 

7.413 - 0.677 

9.180 - 0.780 

10.012 - 0.828 

Se burbujea hidrógeno sin purificar, procedente 

de un tanque, de tal manera que la disolución X se sature -

con el gas. El flujo de hidrógeno gaseoso se or i enta hacia 

el e lectrodo de pl a tino platinado . 

Los e le ctrodos de hidrógeno y calomel saturado se 

conectan a un mi livoltímetro TACUSSEL t i po S6N que permite 

efectua r las lecturas a+ 1 mv. Los valores experimentales 

·"' de la fuerza electromotriz de ce l da a parecen tamb i én en la 

~ 

t abla 6 , jun to con el valor de pH de cada disolución X uti -
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lizada. Las lecturas se ha cen si emp re despu~s de que ha ---

transcurrido el tiempo sufic i ente para que la disolución X 

se sature con el ga s y el potencial de equilibrio del ele~ 

trodo de hidr6geno no sufra ninguna variaci6n con el t i empo 

(aproximadamente 30 min.). 

Los valores experimenta les se trazan en una gráf~ 

ca E= f(pH) donde E representa la fuerza electromotriz de 

la celda (gráfica 1). Los puntos correspondientes se encuen 

tran todos perfectamente alineados a lo largo del rango de 

pH estudiado (l.088<pH<l0.012). 

2) Análisis de regresión y de correlación de lo s valores 

experimentales 

Para conocer la calidad de la alineación de los -

puntos experimentales, así como la ecuación correspondien te 

a la recta y los intervalos de confianza sobre los valores 

de la pendiente y de la ordenad a al ori gen, se realiza el -

ál . . d . 6 26 . . an is is e re gres1 n s1gu1ente: 

a) Ecuación de la recta de regresión 

La ecuación de l a rec ta de regresión pue de escri-

birse en la forma 

E = a pH + b 

donde E es la variab le de pend i ente y pH la vari able i nde pen 



E 
-200 

-40 

-80 

' ' ' ~ 
' ' ' ' ' ' ' ' ' -IOOOL-~~~~~---~~~~~--t~~~~-----r 

o 5 10 

GRAFICl l. Yariac16a del potencial ea tuac16a del pll. 

Electrodo• de h1drogeno - caloael aaturado 

en di1oluci0Re1 re~uladora1 de r1f1r1aoia 

de la NBS. t:;.z5º c 

14 'ª 
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diente que corresponde a las disoluc i ones reguladoras utili 

zadas. 

La pendiente de la recta esta dada por: 

n ¿::: E. pH . 
l. l. 

_i_· =_l ____ - E pH 
n a 

± pH~ 
_i_· =_l___ _ (-pH) 2 

n 

y la ordenada al origen por: 

b = E - a pH 

En estas fórmulas, pH. y E. son los valores para cada deter 
l. l. -

minaci6n hecha. E y pH representan los valores promedio co-

rrespondientes, que se calculan con las f6rmulas: 

pH = 

E = 

1 
n 

1 
n 

n 

2= 
i=l 

n 

pH. 
l. 

2::° E. 
l. 

i=l 

n es el número de puntos experimentales, 7 en este caso. 

Los valores de a y b son los siguientes: 

a = - 0.0583 voltios pH-l 

b - 0.2445 voltios 
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de donde 

E = - 0.0583 pH - 0 . 2445 (en vo l tios) 

/\ 

b) Desviaci6n estándar de regre si 6n ~/pH 

Se calcula con l a f6rmula: 

n n n 
¿ .,.,2 - bL_ E. - a2= pH. E. t,. 

.A i=l l. i=l 
l i=l 

l. l. 

(T 
E/ pH n - 2 

y se encuentra el va lo r siguiente: 

"" -4 
crE/pH = 4.1 x lo 

c) Coeficiente de determinaci6n 

Se calcula con la f6rmula: 

[E ( pH. - pH) (E . - EJ 
2 l. l. 

r = n - 2 -2 
~ (pH . - pH ) (E. - E ) 
i=l l. l. 

2 
r = O. 9999965 

Este valor permite concluir que l a .calidad de la 

alineaci6n de los puntos exper imentales es excelente ya que 

r
2 

-- 1 1 b cuando os puntos se encue n tran r iguro samente s o re 

la recta de regresi6n. 
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d) Cálc ulo de lo s intervalo s de conf ianza de a y b 

Se ha cen l os cálculos en el umbral de riesgo 5~ -

con n-2 grado s de libertad (~). Se supone que a y b tienen 

una dis tribución "t" de student. Las tablas de distribución 

dan t 0 . 025 = 2.571 para ~ = 5. 

El va lor de b esta dado por~ 

"" CfE/pH 
1 
-- + n 

-2 
(pH - pH) 

n 
L ( pH . - pH)

2 

i=l l. 

donde b denota el valor de potencial calculado con la ecua c 

c i ón de la recta de regresión cuando pH = O • 

Se encuen tra: 

b = - (0.2445 ~ 0.0013) voltios 

Para calcular la pendiente A se utiliza la fórmu-

l a: 

n 
2 L. pHi 

A = a + t0.025 ITE/ pH i=l 
n ¿ ( pH . 

-2 n - pH) 
i=l 1 

A (0.0583 0.0007 ) vol t i os -1 = - + pH 



60 

c) CONCL US IONES SOBRE EL FUNC ION A:111 Ell'rO DEL ELECT 'WDO UTI 

LIZADO 

A partir del análisi s de regresión, se pueden sa-

car las conclusiones si gu i entes: 

1) Los puntos experimentales están perfectamente aline~ 

dos lo que confirma una respuesta rigurosamente lineal del 

potencial del electrodo de hidrógeno en función de l pH. 

2) El potencial del electrodo de calomel saturado, así 

como el potencial de contacto líquido, permanecen rigurosa-

mente constantes de un experimento a otro*. 

3) El valor de la ordenada al origen de la recta, igual 

a - 0.2445 corresponde al potencial del electrodo normal 

de hidrógeno (actividad de (H+) = 1 en la escala de la NBS) 

con respecto al electrodo de calome l saturado. Esto signifl 

ca que el potencial del electrodo de calomel con respecto -

al electrodo normal de hi dr6gen o es igual a + 0 . 24 45 vol--

• Se repit i eron los mismos experimentos con un -
electrodo de calomel saturado construído por nosotros , com-

·probándose que todo s l os valores de fuerz~ e lec tr omotr~ z de 
ce l da volvieron a obtenerse ri gurosament e idé nti cos a l os -
que se enc ontraron con el electrodo de marca TACU3SEL t ipo 
C8 . Los dos electrodos s · rv ieron i nd istintamente en todos -
los experimentos subsecue tes, cuando el electrodo de hi dró­
geno no fue utilizado co o re f erenc i a de potenc ial . La cons 
trucci6n del e l ectrojo d calomel s a turad o se desc r ibe en -
el apéndice. 
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tios. Este valor incluye el potencia l de contacto líquido. 

~e hecho, deb ido a que la presión atmosférica en la ciudad 

de Ti;éxico es 58 5 mm de Hg, este valor debe ser corregido, -

para esto se utiliza la f6rmula propuesta por R. G. Bates6 

RT 
ln 

760 

AE = 0.0033 voltios 

Se deduce que el valor esperado de ordenada al --

or i gen debería ser: 

E 0.2444 - 0.0033 = 0.2411 V 

y por tanto el potencial de contacto líquido es de 3.4 mv . 

4) El valor absoluto de la pendiente de la recta, igua l 

a 0.0583 voltios no es significativamente diferente del va-

lor (2.302 RT)/F = 0 . 0591 voltios a una temperatura de --

25°c, considerando el intervalo de confianza de 0 . 0007 v. -

El electrodo de hidrógeno funr.iona satisfactoriamente. 

5) Los electrodos de hidr6geno y de calomel saturado u -

tilizados pueden servir perfectamente como electrodo indica 

dor de pH y electrodo de re f erencia respectivamente. 

6) Los valores de pH que se miden con la celda consti--

tuída corresponden a la escala de pH definida por la NBS. 
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7 ) Debido a que l as de t erminacion0 s de ~u P r za elec tro~2 

tr iz s e e f ect6an bajo la pre si 6n atmosféri ca de la ciudad -

d e ~éxic o (585 mm Hg) , l a curva d e ca li bra ci6n E = f (pH) -

e s vá l i da para esta pr es i 6n . 

D) APLICACION 2S D~ L ELEC T~ODO DE HI DR OGENO 

1) Determina c i ón de l pK de un á c i r3 o dé bil a 

a ) Princi pi o 

Se cons ide r a e l equi l ibri o de di so c i ac i 6n de un -

ác i do d ébi l HA 

HA ~---- ( l ) 

do nde H+ representa e l pr ot ón s olvatad o . 

La constante del equi librio d e disoci ac i 6n s e es-

cri be: 

( 2 ) 

(HA) 

lo s parén tes is re presen tan las a cti vidad e s de las especies 

i nvo l ucradas. 

Ya que HA es un a molécula neut ra, su co e f : c 1ente 

de a ctiv id a d difie re poco d e la 'J.fl i da d e n una disoluci 6n di 

l u!da ( ha s ta l Y) y s e n~ eie r eemrlaza r (HA) no r su ~ on c en-

trac i 6n I H~ , s e ~iene ento r. ce s : 
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Si se preparan disoluciones que contienen concen-

traciones variables y conocidas de HA y A- y se mide el pH 

de cada disolución, es posible encontrar fácilmente el va--

lor de la constante de disociación del ácido. 

En efecto, cuando se mide el pH de la disolución, 

se obtiene la actividad (H+) ya que por definición 

o sea 

pH = - log ( H+) = - log V 1 H+j o + 1 
H 

- log IH+j = pH + log )' + 
lf 

( 4 ) 

o 
En solución acuosa diluída, a 25 C y a fuerzas --

iónicas no muy elevadas el coeficiente de actividad de un -

ión puede calcularse mediante la fórmula27: 

Az~ Jl 
- log r. l. ( 5 ) = 1 

1 + c{I 

en la cual 

A = 0.5115 

y c = B~ 
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con B = 0 .3291 

y ~ = rad io i6nico del i6n i 

I representa la fuerza i6nica dada por: 

I = -1-~c. z~ 
2 1 1 

donde z . es la carga del i6n considerado. 
1 

Sustituyendo (5) en la relación (4) se tiene: 

- log 1H~1 = pH -
Aff 

1 + cfi 

donde 

c = 2.9619 

( 6) 

Por otra parte, si se supone que se tiene una co~ 

centraci6n c de HA y c' de A-, el equilibrio (1) permite e~ 

cribir las concentraciones JF~I y JA-¡ al equili brio como: 

i HA J = c - J H+ i 
( 7) 

En estas condiciones, s e puede volver a escribir 

l a expresi6n de Ka en la fo r ma : 
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pH + l og IH.Aj - log ~ -
!Al A 

6, tomando en cuenta (5) y ( 6) 

pKa pH + log 
A{I + __ _,_ __ _ 

1 + c•rI 
(8) 

c' se refiere al i6n A- y di fiere de c ya que los radios --

i 6nicos no son los mismos. 

ltt4 se calcula a partir de la r elaci ón (6). 

b) Desarrollo experimen tal; determinaci6n del pKa del 

áci do acético 

Un método conocido que permite obtener una varia-

ci6n de c y c' consiste en realizar una valoración del áci-

do débil por una base fuerte. 

Se elige la valoraci6n de una disolución de ácido 

acét ico 2 . 11 x 10-2 M por NaOH 10-l M, manteni endo la tempe 

ratura constante e igual a 25°c mediante un baño termostáti 

co que permite la circulación de agua en una celda con cha-

que ta. 

El pH de la disoluc i ón se determina con el siste-

ma de electrodos f ormado por e l electrodo de calomel satura 

do y el electrodo de hidrógeno ca l ib rado anteriormente. 
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La fuerza ión ica de la disoluci ón puede calcular-

se a partir de la conce ntra c i ón de acetat o fo r mado durante 

la valorac i ón y tornando en cuen ta la concent raci ón de H+ 

que proviene de la disoc iac i ón del ácido (veáse apéndi ce 

página 112) 

Para efectuar l a l ectura de l valo r de fuerz a e l ec 

tromotriz de celda, se espera el equilibrio de potenc i al de 

hidrógeno después de cada adición de reactivo titulante. 

Con la curva de calib ración del e le c trodo de hi --

dr6geno (gráfica 1 ) o me jo r aún, con la ecuaci ón de la rec-

ta de regresión, se puede conocer el pH correspondiente a -

cada va lor de potencial obtenido experimentalmente. Se cal-

cula el valor de pKa del ácido con las rela ciones (6) y (8 ). 

La curva de valoración corresponde a la curva de 

la gráfica 2. 

tab1a 7. 

Los resultados experimenta l es se encuentran en l a 

El valor de pK promedio es 4.756 a 

El intervalo de confianza calculado para un um---

b ra 1 o( = O • O 5 ( t 
0 

• 0 2 5 
= 2 • 1 4 5 , fb = n - 1 = 1 4 ) e s ±.O • O 17, 

es decir: 

pKa 4. 76 + 0 .02 



-tllL-~~~~~~-+-~~~~~~--t~~~~~~~+-~~~~~~-ilDl 

s 10 15 

~A 2. CurY& 4e Yal.orac16n de 'cido ac~t i~o 2 .11 x io-2 • · por 

laOB io•.l l. Siete• 4e electrodos hidr6geno-ca l o-l sat. 

' • 25ºc ' • 25 •l 

20 
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TABLA 7. Resultados experi mentales de 

la valoraci6n de ácido acético 

rol NaOH 10-lM E (voltios) pH pKa 

o - 0.445 3.439 5.195 

1.0 - 0.463 3.748 4.706 

2.0 - 0.481 4.056 4.704 

3.0 - 0.496 4.314 4.744 

4.0 - 0.507 4.502 4.752 

5.0 - 0.518 4.691 4.1n 

6.0 - 0.527 4.845 4.769 

7.0 - 0.537 5.017 4.769 

8.0 - 0.549 5.222 4. 776 

8.5 - 0.656 5.343 4.77'6 

9.0 - 0.565 5.497 4.786 

9.5 - 0.575 5.668 4.766 

9.8 - 0.585 5.840 4. 778 

10.0 - 0.594 5.994 4.789 

10.2 - 0.603 6.149 4.739 

10.5 - 0.651 6. 972 . 4.705 
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Este valor es precisamente e l que s e da en l as ta 

blas de pK de ácidos déb i les (a diluci6n inf i nita ) . El re­
a 

sultado que se encuentra experimentalmente concuerda perfe~ 

tamente con los valores reportados. 

2) Determinaci6n del producto i6nico del agua 

a) Principio 

El producto i6nico del agua es el producto de las 

+ -actividades de los iones H y OH que provienen de la auto-

disociaci6n del agua y se expresa por: 

Si se prepara una disoluci6n de base fuerte de --

concentraci6n conocida y fuerza i6nica conocida, se puede -

calcular la actividad de los iones OH- mediante la f6rmula: 

- l og /ott-1 o. 5115/I + ~~~~~'--~-
1 + i.152*{i 

La determinación del pH de la disolución con el -

electrodo de hidrógeno suministra el valor - log (H+) ó -

(H+) = 10-PH. 

Se puede deducir el valor del producto i6nico del 

•radio i6nico de OH- 3.5 R 
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agua por: 

- log KH O 
2 

= p~ o 
2 

= pH - log 1OH~1 + 0.5115JY 
1 + l.152fi 

b) Determinación experimental 

Se preparan dos disoluciones de sosa y se mide el 

pH con el electrodo de hidrógeno. En los dos casos, la fuer 

za iónica es igual a 0.1 y la temperatura se mantiene igual 

o 
a 25 C. Los resultados se encuentran en la tabla 8. 

TABLA 8. Resultados experimentales de la determi­

nación del producto iónico del agua 

Na OH 

NaOH 

Disolución E (voltios) pH 

l0-2M + KCl 9xl0-2M - 0.938 11.894 

10-lM - 0.997 12.905 

El valor promedio de pKH 0 es 14.0175 
2 

pKH O 
2 

14.012 

1 

14.023 

Los dos valores encontrados concuerdan muy satis-

factoriamente con el valor de pKK 
0 

= 13.996 dado a 25°c -

28 
2 

por H. S. Harned y B. B. Owen • En la tabla 9 se dan algu-

nos valores de P11! 0 a diferentes temperaturas. 
2 
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TABLA 9. Valores de pKH 0 a diferentes temperaturas 
- 2 

pKH O 14.346 14.167 13.996 13.833 13.680 
2 

t
0 c 15 20 25 30 35 
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II. ELECTRODO DE QUINHIDRONA 

En e l presente estudio, se examina la variaci6n -

de l potenc i a l del electrodo en función del pH'. Conjuntamen-

te se observa la influencia del oxígeno disuelto y de la --

concentración de quinhidrona agregada en la disolución re~ 

lade r a de pH. 

La celda electroquímica utilizada en todos los ex 

pe r imentos se representa esquematicamente por: 

Pt; (Q, H2Q \, H+ (sol. X) 1 KCl (sat.), Hg
2

Cl
2

; Hg 
conc. c} 

Las composiciones, pH de las disoluciones regula-

doras X y resultados experimentales se dan en la tabla 10 . 

No se controla la temperatura de la celda por fa l 

ta de baño te r mostático; por tanto todos los resultados no 

pueden ser examinados rigurosamente. 

Las gráficas 3, 4, 5 y 6 presentan la variación -

del potenc i a l del e le c trodo en f unc i ón del pH. 

A) VARI AC I ON D~L POTENCI AL EN FUNC ION DEL pH EN AUSENCIA 

DE OXIGENO 

Para eliminar el oxígeno de la disolución, se bll! 

bujea nitrógeno durante 15 minutos antes de agregar la qui~ 



TA BLA 10 . Resultados experimenta le s del estudio i el electrodo d e quinh idrona 

E (vcl ti os) 
pH 

Q•H
2

Q 10-2 M Q·H
2

Q 10-3 M - 4 ' Di s ol u c ión reg uladora 
t= 2 5°c Q·H

2
Q 10 M Q· H

2
Q 10- - M 

con o
2 sin o

2 con o2 
sin o

2 con o
2 

sin o
2 con o2 si n O? 

HC l 0 . 1 M 1.088 0.390 0 .386 0.390 o. 38 2 0.390 0 .386 o. 390 O. 3R5 

HC l 0 . 01 M + KCl 0.09 M 2 .098 0 .327 0 .326 0.329 o. 32 6 o. 337 o. 327 o. 343 0 . 339 

t artrato s aturado 3 , 55 7 0.237 0.24 5 0 . 25 6 0. 267 

f t alato m = 0 . 0 5 4. 008 0.211 0.210 0 . 216 0 .2 36 

!'_H
2

PO 
4 

m = 0 . 025 + 

1 Na2 HPO m = 0 . 025 6 . 865 0.040 0 .042 o.oso 0.044 0.060 0.052 0. 110 0.089 
' 4 

KH2 Po
4 

m = 0 . 00869 5 + 

Na 2 HP0
4 

m = 0 . 03043 7,413 0.001 0.010 0.010 0.010 0.048 0 .032 0.093 0. 060 

oorax m = 0 . 01 9 .180 -0.102 - 0 .095 -0.087 - 0 . 093 0. 009 - 0 . 034 0 . 055 0 . 007 

NaHC0
3 

m = 0.025 + 

Na2 co
3 

ro = 0. 02 5 10.012 -0.138 - 0 .148 -0.093 - 0 .129 -0. 006 - 0 .059 0.052 -0.020 

Ca( OH)
2 

saturado 12.627 - 0 .162 -0.206 -0.17 5 -0. 20 5 -0.075 -0.124 0.04 5 - 0 .085 
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hidrona. Se mantiene el flujo de ga s durante t odo el ti empo 

que dura cada expe rimento . 

En las gráficas 3 y 4, donde la concentrac i ón de 

-2 -3 quinhidrona es respectivamen te 10 y 10 M, se obse rva --

que la variaci6n del potencial del electrodo en funci ón del 

pH es lineal en el rango l. 09 <pH < 7. 41. A partir de pH 9 . 2 

empieza a observarse una desviación que crece c on el pH; es 

te fen6meno se interpreta muy fácilmente considerando la di 

sociación progresiva de la hidroquinona según: 

y 

r!n medio bási co, el potencial del electrodo tiend e a ser --

constante. 

En presencia de quinhidrona 10-
2 

M (gráfica 3), 

la ecuaci6n de la recta de re gresión obtenida a partir de -

los re sul tados experi menta l es en ausencia de oxígeno y para 

e l rango 1.09 (pH ( 7 .41, se da po r: 

E = - 0.05 96 pH + 0 .451 

Tomando en cuenta que no s e controla l a te ~pe rat~ 

ra, los coefici entes de la ecuaci6n de la recta de regre---

si6n son bastante satisfactori os. El valor de ord enad a al -
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ori gen i gual + 0 . 2451 voltios corresponde al potencial noE 

ma l a pH O del sistema electroquímico de la q~inhidrona. -­

Calculándolo con respecto al electrodo de hidrógeno y toma~ 

do en cuenta que el electrodo de calomel tiene un potencial 

de + 0 .244 voltios, se encue ntra un valor de potencial nor 

ma l de la quinhidrona igual a 0.696 voltios. Este valor 

co i nc ide bastante bien con el valor de 0.69976 voltios dado 

a 25ºc 
29

. 

Los resultados obtenid os con quinhidrona 10-3 M -

no difieren significativamente de los anteriores. La ecua-­

ci6n de la recta de regresi6n es: 

E = - 0.0589 pH + 0.447 

B) INFLUENCI A DE LA PRESENCIA DEL OXIGENO SOBRE EL POTEN­

CIAL DEL ELECTRODO 

Los resultados obtenidos en presencia y ausencia 

de oxígeno difieren principalmente en medio básico. Los va­

lores de potencial obtenidos en ausencia de oxígeno son me­

nore s a l os obtenidos en presencia de oxígeno. E 

no, muy conocidc)O, se interpreta fác i lmente po 

ci6n de la hidroquinona por el oxígeno disuelto. 

c i 6n empieza a pH 8 y se facili ta más cuanto má~"9itj es 
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el medio en que se encuentra. La ra zón 

6 

crece y por lo tanto crece también el potencial del electro 

do. 

Puede observarse con las gráficas 4, 5 y 6 que el 

fenóme no es más importante cuando disminuye la concentra---

ción de quinhidrona, ~orno es de esperar ya que la cantidad 

de H2Q oxidada es comparativamente mayor si la concentra---

ción de quinhidrona es más pequeña. 

C) INFLUENCIA DE LA CONCENTRACION DE QUHIHI DRONA UTILI ZADA 

La comparaci6n de las gráficas 3 a 6 permite con-

cluir que el potencial de l electrodo sigue satisfactoriamen 

te la ley te6rica para concentraciones mayores a 10-3 M. 
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III. ELECTRODO DE ANTI MONIO 

A) ESTUDIO DE LA VARIACION DEL POTENCIAL EN FUNCION DEL pH-

El electrodo utilizado es un electrodo comercial 

de la marca TACUSSEL modelo Sb3, constituido por una barra 

de antimoni o de 3 mm de diámetro. Se utiliza el electrodo -

sin preparación particular. La temperatura a la cual se ha­

cen las determinaciones es 25°c. 

Para determinar la variación de su potencial en -

función del pH, se construye la celda siguiente: 

Sb; Sb
2

o
3 

( s), H+ (sol. X) 1 KCl, Hg
2

c1
2 

( s); Hg ( 1) 

Las composiciones y pH de las disoluciones X uti 

lizadas, así como las f~erzas electromotrices de celda co-­

rrespondien tes se dan en la tabla 11. 

La gráfica E = f(pH) es prácticamente una recta 

para el rango l¿pH¿_lO (gráf i ca 7). Para valores de pH -

mayores que 10, se observa una fuerte desviaci6n negativa -

con respecto a la recta. Sin embargo, una ligera desviaci6n 

empieza aproximadamente a partir de pH 8. 

Se traza la recta de regre si ón sin incluir los -­

dos últimos puntos experi men tales. La ecuac ión de la r ecta 

es la siguiente: 
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E = - 0.0584 pH - 0.0073 

La pendiente es la misma que se obtiene con el --

electrodo de hidr6geno (-0.0583) pero resulta ligeramente -

inferior al valor esperado (- 0.0591) . Sin embargo este va-

lor demuestra que el electrodo utilizado sin previa prepar~ 

ci6n resulta satisfactorio para determinaciones rápidas de l 

pH a condici6n de tener la curva de calibraci6n. 

TABLA 11 . Composición, pH y fuerzas electromotrices 

de las disoluciones utilizadas para el es­

tudio del electrodo de antimonio ( t= 25 °C ) 

E( voltios) E(volti os) 

Soluci6n tamp6n pH celda Sb- celda Sb-

ca l ome 1 sa t. H2, H+ 

HCl 10-lM 1.088 - 0.072 + 0.245 

HCl l0-2M + KCl 9xl0-2
'M 2.098 - 0.130 + 0.242 

Ac . acético 10-lM + 

acetato de Na 10-~ 4.652 - 0.280 + 0.243 

fosfato 1 : 1 6.865 - 0.406 + 0.241 

fosfato 1:3. 5 7 .413 - 0.436 + 0.242 

borax 0.01 m 9.180 - 0.543 + 0.239 

carbonato 1 :1 10.012 - o. 596 + 0.237 

Na OH l0-2M + KCl 9xl0-2M 11.894~ - o. 711 + 0.23 3 

INaOH lo-\t 12 .905. - 0.785 + o. 212 

* Valores ded ucidos de la curva de calibraci 6n del e l ectro­
do de hidr6geno 
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El valor de la ord enada a l origen corresponde al 

potencia l normal del electrodo de anti monio con respecto -

al electrodo de calome l. Ya que la diferencia de potencial 

electrodo de hidr6geno-calomel saturado es + 0.244 vol--­

tios, el potencial normal del electrodo de antimonio con -

respecto al d~ hidr6geno es + 0.237 voltios. 

B) COMPARACION DEL ELECTRODO DE ANTIMONIO CON EL DE HI­

DROGENO 

De manera que aparezcan con mas claridad las des­

viaciones del comportamiento del electrodo de antimonio 

con respecto a la ley ideal del tipo E = - 0 .0591 pH + b, 

se construye l a celda s i n contacto líquido: 

y se mide la diferencia de potencial entre los dos electro 

dos variando el pH de la disoluci6n X. Los resultados que 

aparecen en la tabla 11 se grafican en funci6n del pH (gr! 

fica 8). 

Se puede comprobar que en el rango 2<:pH<7.5, -

la diferencia de potencial permanece constante e igual a 

+ 0 . 242 voltios, valor s i gnificativamente diferente en 

+ 5 mv del valor encontrado anteri ormente. Sin embargo, -

esta diferenci a es pequeña y puede interpretarse como una 
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irreproducibilidad del potencial del elec trod o de antimo-­

ni o ya menci onada en la l i teratura-31 • 

C) CONCLUS IONES 

1) De la gráfi ca 8 se puede deducir que el comporta--­

miento del ele c trodo de antimonio es muy satisfactorio en 

el rango 2 <PH <7. 5 , estos resultados concuerdan con los -

reportados por Hovorka y Chapma.n1?y los de Be1119. 

2) La desviación del comportamiento del electrodo con 

respecto a la ley E = - 0.0583 pH + b se vuelve muy impo~ 

tan te para pH >9. 

3) Para determinaciones de pH que requi eran una preci­

sión no mayor a ~ 0.1 unidad de pH, se puede considerar - ­

que el electrodo de antimonio da resultados satisfactorios 

para el rango 1<pH<10 



87 

IV. ELECTRODO DE VIDRIO 

Se estudia el comportamiento de varios electrodos 

de vidrio en lo que se refiere a la respuesta en funci6n --

del pH y a las desviaciones observables con respecto al e--

lectrodo de hidrógeno. También se calcula la eficiencia --

electromotriz de los electrodos utilizados. 

Los tipos y características de los electrodos es-

tudiados se encuentran en la tabla 12. 

A) VARIACION DEL POTENCIAL EN FUNCION DEL pH 

Se constituyen celdas del tipo siguiente: 

ref. interna vidrio sol. X KCl (sat.); Hg2c12 ; Hg 

o 
La temperatura se mantiene constante e igual a 25 C como en 

los experimentos anteriores. Las composiciones de las diso-

luciones X y los resultados obtenidos se dan en la tabla 13. 

Las curva E = f(pH) de cada electrodo estudiado 

se encuentran sobre las gráficas 9, 10, 11, 12 y 13. 

Puede observarse que la variación de potencial de 

celda en función del pH es l ineal y resulta satisfactoria -

en el rango l<pH <10 para todos los electrodos estudiados. 

Los electrodos TCBC 101/HS y TCBC 11/ HS dan una respuesta 

lineal más satisfactoria que los demás electrodos hasta pH 

12. 



TABLA 12. Electrodos de v i drio utilizados y sus carac terí s ticas 

Electrodo s TACU3S EL. Co l or de la soluc i 6n interna: pórpura 

Tamp6n pH "' 7 

forma de la vástago de vidri o resistencia 
e lectrodo 1 

~ ( mm) 1 

referencia interna 1 otra s características 
par t e a c tiva L ( mm ) a lo s gol pes 

1 
Hg/ Hg2Cl2/ KC1 sat . De us o g e ne ra l y e l evada 1 

TB/ HS [b u lb o ~ 10 mm 1 10 1 83 1 6 a l t a prec i s i ón para medi d a s en 

Ag/ AgCl/ KCl s a t. d i soluc i on e s . 

Ut i l para med i das en v o lu 1 - , 
Rg/ Hg2c12/ KC1 sat . 1 menes peque ñ os de so l u c i o- t 

TCB/ HS 1 c i líndri ca 1 10 1 83 1 6 a l ta n e s así como en med i os v i ~ ¡ 

Ag/Ag Cl/KC l s a t . cosos. Meno s pre c i so q ue -1 
' 

1 

1 1 1 1 

e l anter i or 

1 
i 
1 

Convenien t e para medid a s 

1 
1 en re c ipientes d e diáme---

1 

TC BC 11/H~ cilíndri c a 
1 

8 
1 

1 40 
1 

Ag/Ag Cl/ KC l s a t. 

tres pequeño s*" 

Posee una j un t a esmerila-
TCBC 10 1/ HS 1 c i lí ndri ca 1 8 1 140 1 Ag/AgCl/KCl sat. 1 1 da* 

*Electrod os d o b l es c oncentri c os . El elec trodo d e vidri o y el de referencia (Ag/ AgC l/KCl sat. ) se c ombi 
n a n en una s ola "unidad uni tubular" 



TABLA 13. Resultados experimentales de E = f(pH) de los electrodos de vidrio 

E de celda en voltios 
Di so luci6n X (buffer NBS) pH 

TB/HS (1) TB/HS ( 2) TCB/HS TCBC 11/HS TCBC 101/HS 

HCl 10-lM 1.088 0.339 0.334 0.344 0.306 0.312 

HCl l0-2M + KCl 9xl0-2M 2.098 0.278 0.276 0.288 0.251 0.254 

AcOH -1 -1 10 M + AcONa 10 M 4.652 0.130 0.128 0.139 0.101 0.108 

fosfato 1:1 6.865 0.003 0.005 0.009 - 0.024 - 0.018 

fosfato 1:3.5 7.413 - 0.029 - 0.033 - 0.023 - 0.060 - 0.053 

bora :x 9.180 - 0.140 - 0 .133 - 0.125 - 0.163 - 0.155 

carbonato 1:1 10.012 - 0.190 - 0.184 - 0.175 - 0.211 - 0.204 

Na OH l0-2M + KCl 9xl0-2M 11.894 - 0.279 - 0.283 - 0.277 - 0.316 - o. 311 

NaOH 10-1 .. 12.905 - 0.315 - 0.325 - 0.315 - 0.360 - 0.357 
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Los resultados de las rectas de regresión de cada 

electrodo se dan en la tabla 14. Se toman los puntos experl 

mentales para l.088 <pH <10.012. 

TABLA 14. Rectas de regresión y coeficientes de 

correlación de los electrodos de vidrio 

ecuación de la recta 
2 electrodo r 

l. 088<.pH<10.012 

TB/HS (1) E = 0.4039 - 0.0590 pH 0.99977 

TB/HS ( 2) E = 0.3977 - 0.0579 pH 0.99988 

TCB/HS E = 0.4090 - 0.0582 pH 0.99997 

TCBC 11/HS E = 0.3713 - 0.0581 pH 0.99991 

TCBC 101/HS E = 0.3758 - 0.0578 pH 0.99995 

Excepto el caso satisfactorio del primer electro­

do TB/HS, las pendientes de las demás rectas de regresi6n -

difieren ligeramente del valor teóri co 2.3 RT/F igual a ---

0.0591 a 25°c. Sin embargo, los coeficientes de correlaci6n 

de todas las rectas de regresión son muy cercanos a 1 lo 

que significa que la alineación de los puntos experimenta-­

les . es excelente para 1 < pH < 10 



B) ERRORES ACIDO Y BASICO 

Para examinar más detalladamente las desviaciones 

del comportamiento de los electrodos de vidri o estudiados, 

se constituye la celda siguiente: 

ref. in terna 11 vidrio 1 so l. X, H2 ; Pt 

La fuerza electromotriz de esta celda debe perma­

necer constante cualquiera que sea el pH de la disoluci6n X 

si no ocurren desviaciones en el comportamiento del electro 

do en funci6n del pH. Se supone que el potencial de asime-­

tría varía poco cuando se cambia la disoluci6n X. 

La temperatura de trabajo se mantiene constante e 

igual a 25°c. 

Los resultados experimentales se dan en la tabla -

15. 

Estos resultados se presentan en las gráficas 14, 

15, 16, 17 y 18. 

Puede advertirse que la diferencia de potencial -­

permanece prácticamente constante en el rango de pH compren­

dido entre 4.6 y 10.012, por esta raz6n se vuelven a determi 

nar las ecuaciones de las rectas de regresi6n utilizando un.!. 

camente los puntos experimentales comprendidos en este domi­

nio de pH. Los resultados se dan en la tabla 16. 
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TABLA 15. Ecuaciones de las rectas de regresi6n 

y coeficientes de correlaci6n 

ecuaci6n de la recta 2 electrodo r 
4.652 <PH <10.012 

TB/HS ( 1) E = 0.4120 - 0.0600 pH 0.99947 

'rB/HS ( 2) E = 0.4006 - 0.0582 pH 0.99954 

TCB/HS E = 0.4107 - 0.0585 pH 0.99998 

T'CBC 11/HS E = 0.3739 - 0 . 0584 pH 0.99980 

TCBC 101/HS E = 0.3799 - 0.0583 pH 0.99989 

Se puede encontrar que los valores de pendiente --

son más satisfactorios en este dominio de pH sin dar el va--

lor te6rico. Resulta interesante observar que el dominio más 

adecuado de pH de utilización de todos estos electrodos está 

comprendido entre 4.6 y 10. 

C) DESVIACIONES ACIDA Y BASICA 

En las gráficas 9 a 13 puede observarse que las --

desviaciones en medio ácido no son muy elevadas (5 a 8 mv a 

pH 1, lo que corresponde a 0.08-0.13 unidad de pH). Esto im-

plica que para hacer determinaciones precisas de pH en el do 

minio 1 <pH (4.6 es necesario estandarizar el par de electro 



TAB LA 16. Resultado s experimentales de l a determina ción de los errores ácido y básico 

E de celda en voltios 
Soluci6n X pH 

TB/HS (1) TB/HS (2) TCB/HS TCBC 11/ HS TCBC 101/HS 

HCl 10-lM 1. 0 88 0.636 0.643 0.650 0.609 0.616 

HC l l0- 2M + KCl 9xl0-
2

M 2.098 o.638 0.642 0.648 0.609 0.616 

- 1 -1 
AcOH 10 M + AcONa 10 M 4.652 0.644 0.648 0.6 52 0.614 0.62 3 

fo sfato 1 : 1 6.865 0.644 0.648 0.654 0.616 0.623 

fosf a to 1 : 3. 5 7.413 0.644 0.648 0.655 0.617 0.624 

borax 9.180 0.646 0.650 0.655 0.617 0.624 

carbona to 1 : 1 10.012 0.645 0.650 0.6 55 0.617 0.624 

- 2 NaOH 1 0 M + KC l 9xl0-2M 11.894 0.658 0.661 0.663 0.625 0.631 

NaOH 10- l M 12.905 0.673 0.681 0.681 0.639 0.641 
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dos con una disoluci6n buffer cuyo valor de pH se encuentre 

tan cerca como sea posible del valor de pH por determinar. 

En medio básico, para pH > 10, las desviaciones --

son mucho más importantes como lo demuestra la tabla si----

guiente: 

TABLA 17. Desviaciones de los electrodos de vidrio en me­

dios básicos. 

error de pH error de pH 
electrodo pH 11.894 pH 12.905 

a pH 11.894 a pH 12.905 

"" TB/HS (1) 0.014 0.24 0.029 0.48 ,-f 
~ . 
r- TB/HS ( 2) 0.013 0.22 0.033 0.56 ti: 

p. 
µ::¡ 

1 TCB/HS 0.008 0.13 0.026 0.44 

~ 
11/RS 0.008 ti: TCBC 0.13 0.022 0.31 p. 

~ 

~ TCBC 101/HS 0.001 0.12 0.017 0.29 

Los electrodos TCBC y el TCB dan un error básico -

menos importante que los del tipo TB. Sin embargo, las condi 

ciones de estandarización necesitan ser muy estrictas para -

efectuar determinaciones de pH con un error menor que 0.05 u 

nidad de pH a partir de pH 10. 
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D) EFICIENCIA ELECTROMOTRIZ 

Para t odos los electrodos se calcula la eficiencia 

electromotriz f3t. en el rango 1 < pH < 10, sacando la relación 

entre la pend iente calculada y dada en la ta~la 14 y el va--

lor teórico de 0.05916. Los resultados se d~n· en la tabla si 

guiente : 

TABLA 18. Eficiencia electro 

electrodo 

TB/HS (1) 

TB/HS ( 2) 

TCB/HS 

TCBC 11/HS 

motriz de los elec­

trodos de vidrio 

(3,_ 1 -~I 
0.997 0.003 

1 

0.979 0.021 

0.984 0.016 

0.982 0.018 

TCBC 101/HS 0.977 0.023 

(1 - ~t) representa el error de determinación del pH debido 

a la respuesta imperfecta del electrodo por cada unidad de -

diferencia de pH entre la disolución reguladora que sirve P! 

ra estandarizar y el valor de pH de la disolución problema. 

El primer electrodo TB/ HS tiene una eficiencia e--

lectromotriz particularmente buena, los demás electrodos tie 

nen valores comunes32• 



e o N e 1 u s I o N E s 

Del desa rrol lo e xpe rimental de esta tes i s se pue­

de concluir que: 

1 ) El electrodo de hidr6geno que hemos construido 

dio resultados experimentales muy satisfactorios tanto en -

la reproducibilidad como en la precisi6n esperada, tomando 

en cuenta los aparatos utili zados. 

2) Mediante una curva de calibraci6n realizada -­

con disoluciones regulad oras de pH preparadas según las re­

comendaciones de la NBS, fue posible hacer determinaciones 

precisas de pH con nuestro electrodo de hidr6geno. 

Se han podido determinar con buena precisi6n la -

constante de acidez del ácido ac~tico y el producto i6nico 

del agua, l os valores encontrados no son significativamente 

diferentes delos que se reportan en la literatura. 

3) Los electrodos de quinhidr ona y de antimonio -

dieron resultados que concuerdan con las limitaciones de u­

tilizaci6n descritas por otros autores. 

4) Los resultados ob tenid os con lo s electrodos de 

vidrio comerc i ales utilizados fueron sat i s f actor ios . Se en­

contr6 l a ne cesidad de elegir disoluciones regulajo r as de -
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pH para cal i brar el aparato de medida, con valores tan cer­

canos como sea posible al pH de la di soluci6n problema si -

se requiere una precisi6n mejor que 0.02 unidades. 

Por otra parte, los errores ácido y alcalino de -

los electrodos de vidrio limitan la precisión de las deter­

minac i ones. Sin embargo, es el electrodo que result6 mas -­

conveniente para las determinaciones rápidas del pH. 



APSNDICE 



109 

I. CONSTRUCCI ON DE UN ELECTROD O DE CALO!JEL 

A) ESQUEMA DEL ELECTRODO 

solución de 
KCl sat 

Cristales 
de KCI 

Fig. 6 

fibra de vidrio 
calomel 
Hg 
Pt 
pegamento epoxi 

---!Cu 

alambre de asbesto 

Electrodo de calomel con~truido. 

B) PREPARACION DEL ELECTRODO Y SUS COMPONENTES 

El electrodo de calomel construído se compone de 

un recipiente de vidrio provisto de un tubo lateral también 

de vidrio (fig. 6). La conexión eléctrica con el mercurio -

se hace por medio de un alambre de platino soldado en la --

parte inferior del tubo lateral y pr otegido con re sina epo-

xi. El otro extremo del alambre de plati no se enc uentra so l 
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dado a un alambre de cobre de longitud suficiente para ha~ 

cer l a conexi6n al milivoltímetro. 

Una gota de mercurio puro se deposita en el fondo 

del tubo lateral y se cubre con una capa de pasta de calo-­

mel; sobre ésta se coloca un pequeño tap6n de fibra de vi-­

drio y finalmente se llena el recipiente con una solución -

saturada de cloruro de potasio. 

La pasta de calomel (Hg
2

c1
2

) se prepara poniendo 

en un mort ero cloruro mercurioso y mercurio ligeramente hu­

medecidos con una solución de cloruro de potasio saturada, 

a continuaci6n se mezclan con la mano del mortero hasta con 

seguir una pasta de apariencia homogenea. 

El calomel o cloruro mercurioso se obtiene a par­

tir de nitrato mercurioso disuelto en medio ácido. Poste--­

riormente a esta disolución se adiciona ácido clorhídrico -

en cantidad suficiente para lograr la precipitación total. 

Una vez precipitado el cloruro mercurioso se filtra, se la­

va y se seca . 

C) COMPARACION CON UN ELECTROD O COMERCIAL Y CON EL ELEC-­

TRODO DE HIDROGENO 

Se controla el comportamiento del electrodo de C! 

lomel cons truído con respecto a un electrodo comercial (mo-
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delo C8 marca TACUSSEL), también s e verifica su comporta--­

mi ento con respecto al electrodo de hidrógeno. La diferen-­

cia de potencial entre nuestro electrodo y el electrodo C8 

se estabiliza en 1 mv después de cinco días de reposo. Se -

controla que esta diferencia no varía con el tiempo y que 

las fem de pilas constituídas con el ENH en diferentes diso 

luciones reguladoras de pH son iguales. 
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II. CALCULO DE LA CONSTAN r E DE DISOCIACION DEL ACIDO AC2TI -

CO A DI LUCION INFI NI TA 

Se considera la reacción de valoración siguiente: 

AcOH OH-, (Na+) AcO-, + + (Na ) + H
2

0 

V 

V, Co ~ Co 
V eq 

V V 

Co 1 -~ V ~V 
V V eq 

-1~ eq 
+loq 

V + V V + V ag ag 

Los datos que corresponden a la curva de valora--

ción (gráfica 2) son los siguientes: 

ción 

el volumen inicial del ácido acético de concentra 

-2 Co = 2.11 x 10 ~ , es V = 50 ml 

v es el volumen de sosa 0.1 N agregado ag 

v corresponde al volumen de sosa agregado para eq 

alcanzar el punto de equivalencia (10.55 ml) 

O(representa el equivalente de ácido disociado en 

cualquier momento de la valoración. Esta disociación se de-

be al equilibrio: 

AcOH ====:; AcO- + 

Co - °" Co + o< 
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Es pre ci s o observar que "" = !H+¡ si se desprecia la 

s uperpo si ci6n del equili brio de autodi sociaci6n del agua, -

hip6te sis que se justifica en el presente caso ya que el va 

lo r de pK es menor a 7 . a 

La expresi6n de pK en funci6n de los parámetros 
a 

expe rimen tales se calcula fácilmente: 

V 

1 - ~veo - IH+I ~v + vag) V o.5115JT 
pK = pH + log. eq 

+ (1) 
a V 

+ l. 4801lI ~ veo + IH+l (V + V ) 
1 

V ag eq 

En esta f6rmula la concentraci6n de IH+j se calcula a partir 

de: 

- log IH+I = pH -
0.5115 {f 

1 + 2.9619 {! 

Por otra parte, la fuerza i6nica se calcula por: 

V 

~ veo 
V 

I =--eq ___ + IH~ 
V + V ag 

(2) 

(3) 

El cálculo de I se hace por aproximaciones sucesi 

va s de l a manera siguiente: 

en l a r e l ac i 6n ( 3) s e re emplaza 1 H+I por 10-pH = ( H+) , lo 
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que permite calcular un pri mer val or de r
1 

que s e re porta -

en l a f6rmu l a ( 2) , esto .pe r mite volv e r a calcular un valor 

más preciso de H+ que se reporta en (3). 

Todos los resultados de los cálculos relativos a 

la determinación de pKa para cada va l or experimental se en­

cuentran en la tabla 7. 

observación: los valores de radio i6niccY3 que sirven para 

calcular los coeficientes de la expresión de corrección de 

fuerza iónica son: r 
H+ 

= 9 R y = 4.5 R 
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II I . TABLA DS REACTIV OS UTILI ZADOS 

TABLA 19. Reactivos utilizados 

Reactivo Grado de pureza Proveedor 

tartrato ácido de po-
tas io 

99.5% Merck 
KHC

4
H

4
o6 

ft a l a to mono básico de 
potasio 

99.5'% Merck 
KHC 8H

4
o

4 

fosfato mono básico de 
potasio 

99.9% Técnica Química, S.A. 
KH 2Po

4 

fosfato dibásico de 
s odio 

99% J. T. Baker 
Na2HP0

4
• 12 H2o 

borax 
99.5% Merck 

bica rbonato de sodio 
99.7% Técnica Química, S.A. 

ca r oona to de sodio 
99.5% Técnica Química, S.A. 
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aceta to de s odio 
99.5% Merck 

Na C2H
3
o2 

hidr6xido de calci o 

Ca(OH)2 

di croma to de potasi o 
99.33% J. T. Bake:r 

K2c r 2o
7 

c l oruro de potasio 
99. 5% Merck 

KCl 

perclorato de sodio 

anhi dro K & K Laboratori es 

NaCl0
4 

acetato de plomo 

99.9% J. T. Baker 

Pb(C2H
3
o2 )2 · 3H20 

qui nhidrona 

Eas tman Organi c Chemica l 

c
6

IB
4
o

2
· c

6
H

4
(oH)2 . 

hidr6xid o de sodi o 

t i trisol Merck 
NaOH 
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nitrato de pla ta 

titri sol l\'lerck 

AgN0
3 

ácido clorhídrico 

ti tri sol Merck 

HCl 

ácido súlfurico 

95-97% Merck 

H2so
4 

ácido ac~tico 

99% Merck 

C2H402 

ácido nítrico 

9~ J. T. Baker 

HN0
3 

ácido hexacloroplatf 

nico 

lf2PtC16 

nitrato mercurioso 

99.4% Merck 

Hg2(N03)2 
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ác i do clorhídri co 

32% Merck 

IfCl 

ácido nítrico 

65% Me rck 

Nota: las sales hidratadas se secaron antes de ser utili za­

das, exce pto el borax (la diso luci6n es t ándar de borax se -

prepara a partir de la sal hidratada) 
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