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ABSTRACT

A brief analysis of the pH concept as well as the applica-
tions and limitations of the simple, glass-membrane electrode
measurement is presented. These findings have been made
possible by an improved knowledge of the solution chemistry,
the function of the electrode as a transducter-detection ele-
ment and the more advanced technology of the instrumental.

INTRODUCCION

Sin lugar a dudas, la medicién quimica que mi4s se efectia,
en todo tipo de laboratorios(quimicos, geolégicos, bioquimi-
cos, industriales, etc.) es la determinacién del pH de una solu-
cién. Las mediciones son ficiles de efectuar pero complejas de
interpretar.

El concepto original de SGRENSEN, introducido en el afio
1909, ha sufrido una continua evolucién debido a tres aspec-
tos salientes:

1 - El conocimiento cada dfa més acabado de la quimica de

las disoluciones.

2 - La dilucidacién del comportamiento del electrodo de
membrana de vidrio, como detector y transductor de la
sefial qufmica.

3 - El avance tecnol6gico sobre la instrumentacién, parti-

cularmente en los pHmetros digitales (3.5, 4.5: al mV
6 pV respectivamente).

Esta transformacién marta, precisamente, una serie de li-
mitaciones al concepto de pH y paralelamente establece alcan-
ces y limijtaciones en las mediciones. El objeto del presente
trabajo es distinguir y resaltar estas restricciones.

ECUACIONES BASICAS

SORENSEN" defini6 el concepto de pH, lo que permitié
contar con una escala de nimeros de pH (en medio acuoso
Kw=10""* a 25°C) compreendida entre 0-14, es decir con-
centraciones de i6n H+ acotadas entre 100104,

1
pH = log Cyt+ = log Co ¢))

donde cH + s la concentracién del i6n hidrégeno (mol dm=2).
Siguiendo los conceptos de Lewis? 2 la ecuacién (1) fué re-

definida en términos de actividad del i6n hidrégeno (aH +)

' _ _ 1

pH = -log A = log C

2

* Conferencia plenaria “II Simposio de Qufmica Analftica, Profésor
Dr. Reinaldo Vanosi’’, San Luis, Argentina, 1987.
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La ecuaci6n (2) es exacta pero, lamentablemente, no compro-
bable experimentalmente, pués toda medicién potenciométrica
de pH implica una pila, que para el caso del electrodo de hi-
drégeno, queda representada por:

Pt, H2 / H"'(ax VXZi Eref 3)
indicando (//) potencial de unién liquida E;, (E,.p electrodo
de referencia, generalmente Hg / HgyCl1,,KC1 (3,5 mol
dm™*); mientras que, el electrodo de membrana de vidrio se
esquematiza:

vV H (mem.hidrat.), H+(ax) /vidrio/ H*(a conocida),
externa s€co

v~H* (mem.hidrat)
interna

“

por simplicidad se han omitido los electrodos de referencia.
La fuerza electromotriz (f.e.m.) resultante de la ecuacién
(3) segtin IUPAC* conduce a:
RT InP

RT 1
Eobser. = Eref. -F Ty + Ej +ﬁ H, 5)

donde PH es la presién parcial del gas hidrégeno, mientras
que para la2 pila (4), 1a f.e.m. total, que prdcticamente est4 dada
por una de sus componentes, el potencial limite Ey, (se consi-
derard oportunamente), se representa como:

RT
Ep = k- TlnaH_,_+Ejv (6)

donde E; involucra, ademds del potencial de unién liquida a
través de la junta anular (electrodo de vidrio combinado), al
potencial del electrodo de referencia y k a la solucién interna
de pH conocido e invariable.

Las ecuaciones (5) y (6) contienen dos incégnitas, *“a Y
“E;”, lo que implica que para resolverlas deba hacerse cons-
tante una de ellas.

A partir de este punto, es donde surgen cuatro aspectos
claves, que precisamente marcan los alcances y limitaciones en
la medici6én del pH. Los mismos se agrupan en:

A - Potencial de uni6n liquida.

B - Deducci6n del potencial limite.

C - Disoluciones ideales-reales, coeficiente de actividad

media y coeficiente osmético. Estado actual.

D - I6n hidrégeno o “ién disconforme™.

A - Potencial de Unién Liquida.

Es conocido, que calcular el potencial de uni6n liquida, atin
en el caso de disoluciones electroliticas simples, separadas por
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una membrana o disco poroso, es tedioso, incierto e imposible
cuando se trata de disoluciones de muy variada composicién.
Por ello, se opta por minimizarlo a través de un puente salino
o bien en el caso de un electrodo combinado de membrana de
vidrio, mediante una unién porosa anular. Como resultado de
ello se definen:

e = Ej + E,; (electrodo de hidrégeno) Y
K=k + Ejv (electrodo combinado de vidrio) ()

donde se parte del supuesto que tanto € como k’, son constan-
tes a lo largo del d4mbito de calibrado de la escala de pH e
iguales tanto para la disolucién de calibrado (solucién regula-
dora) pH_,, como para la incégnita pH, . Esta suposicién no es
real y se prueba que una variacién de =1 mV en la f.e.m. ob-
servada al medir el pH,, origina una variacién en la segunda
cifra decimal del pH (0,001/0,0591 = 0,02 unidades de pH).
Esto impone la primera limitacién, pues expresiones dé pH,
en mediciones comunes de laboratorio, a mds de la segunda ci-
fra no tienen significacién, {Para mediciones a m4s de la se-
gunda cifra consultar bibliografia®.®7).

En base a las suposiciones de las ecuaciones (7) y (8) y ade-
cuando la presién parcial del hidrégeno a 101,325 kPa = 1
atm. se transforman en:

H =i BObSEIV =€ tectrodo hidr6 )
=_Joga_ , = ————— electrodo eno
P &8+ 0,0591 250C g
Ep -k Lo
pH = -log a = ——————— electrodo de vidrio
HY 0,0591 25°C 10

B - Deduccién del Potencial Limite-E,,

Sin lugar a dudas, la explicacién tedrica de la f.e.m. desar-
rollada a través de una membrana de vidrio, que separa dos
soluciones de pH distintos, fu€ el inicio para el entendimiento
del error alcalino y posteriormente la base del desarrollo de
los electrodos selectivos (de acuerdo a KORYTA®'4 se han
recopilado mas de cuatro mil citas, incluyendo los electrodos
basados en transitores con efecto de campo, ISFETs, selecti-
vos de iones):

La f.e.m. desarrrollada por la membrana de vidrio, se basa
en la higroscopicidad de la misma, es decir:

V-Nat (vidrio seco) — H+(solc.)=

=V-H*(gel hidrat.) + Nat(solc.) (1

reaccién que tiene lugar tanto en la cara externa (en contacto
con la solucién de pHy) como en la cara interna (en contacto
con una solucién generalmente de HC1 0,1M). En base a esta
consideracién y suponiendo que el intercambio i6nico, ecua-
cién (11), es igual en la membrana interna y externa, se puede
esquematizar la pila:

V1 V2
a;H ¥ (x)sol. , ajH * (gel)

mem. externa vidrio
seco

asH(gel) , apHH(0,IM)  (12)
mem. interna

La f.e.m. total que desarrolla la pila (12), sin tener en cuen-
ta los electrodos de referencia, resulta de las contribuciones:
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fe.m. total = E, + Eg + Ep 13)
donde Ey, = potencial limite.

E4 = potencial de difusién.

E, = potencial de asimetrfa.

El E,, se deduce, considerando la ecuacién (12), como dos
pilas de concentracién sin transporte, esto es:

Eb = VZ - Vl (14)

que a través de la suposicién de que el intercambio iénico para
la membrana externa es igual a la interna, se obtiene la expre-
sién dada en la ecuacién (6).

Esta suposicién es totalmente inexacta desde el punto de
vista operacional, pues la membrana externa esta sujeta a todo
cambio quimico y fisico, producto de las soluciones a medir,
por lo cual se torna altamente improbable la suposicién, que
permite por otra parte en la deduccién de Ey, eliminar cons-
tantes resultantes de considerar iguales a’{H* (gel) y a’pH™*
{gel).

Ademis el potencial de difusién E4, se genera por gradien-
te de concentracién de la membrana hidratada, tanto externa
como interna, al nicleo de vidrio seco: como son iguales y de
sentido contrario (no se consideran las variaciones del coefi-
ciente de difusién por variacién del medio) se anulan, esto in-
dica, para el supuesto:

Eq=0 (15)

En cuanto al potencial de asimetria Ep, debido a diferen-
cias de tensiones en la estructura del vidrio (interno y exter-
no), producto del maquinado, constituye otro factor de incer-
tidumbre.

De la expuesto, se intuye, que la f.e.m. total de la ecuacién
(13) conduce inexorablemente al calibrado del instrumento, es
decir, como en toda préictica analitica, involucrar las variables
en una curva de calibrado.

Los pHmetros son construidos, tanto analégicos como di-
gitales, en forma tal que a:
pH=7 f.e.m. total = 0 (16)
punto este conocido como isoeléctrico, por consiguiente cali-
brar con una solucién reguladora el instrumento, es fijar un
nuevo punto que oriente la recta.

Desde €l punto de vista operacional, se tendr4 la recta de
calibrado cuya pendiente debe ser Nerstsiana = 60mV/pH, la
cual varia con la temperatura y con la eficiencia electromotriz

15

Este calibrado equivale a transformar las ecuaciones (9) y

(10) en:

EX‘—ES

pHy = pHg +
* * B0,0591

a 25°C amn

donde pH; = define el pH operacional.

pH; = pH solucién reguladora.

E; = f.e.m. desarrollada para pHy.

Eg = f.e.m. dada por la solucién reguladora.

B = eficiencia electromotriz.

Es de destacar que §, resulta del hecho, que el electrodo de

vidrio se desvia del comportamiento ideal para dos soluciones
reguladoras de pH diferentes, por lo que la pendiente Nerst-

QUIMICA NOVA 13(1) (1990)



siana, debe ser sustituida por un valor ligeramente menor, el
que se representa por B 0.00591. Los valores de B, para la
mayoria de los electrodos, es de 0.995 en el rango de pH
1-10, pero a valores de pH 12-13 es 0.90.

Los pHmetros digitales de la iltima generacién, poseen
ajuste Nerstsiano. En los pHmetros de uso diario, se puede
calcular facilmente el valor de B, para ello, es necesario el em-
pleo de dos soluciones reguladoras primarias y efectuar el
correspondiente calibrado, resultando:

[
_ PH —PH 4
pH; - pH;

_ diferencia en la lectura de pH
diferencia verdadeira de pH conocida

en la cual:

pH; = pH soluci6én reguladora del primer calibrado.

pH, = pH real de la soluci6én reguladora del segundo calibra-
do.

pH‘é = pH leido al efectuar ¢l segundo calibrado.

Sin lugar a dudas, la curva de calibrado y su correspon-
diente ecuacién (17), constituyen la segunda limitacién, pues
son vidlidas para condiciones operacionales iguales. Esto supo-
ne que tanto las soluciones reguladoras y la solucién inc6gnita,
sean similares en cuanto a ap;, fuerza iénica, temperatura,
composicién del medio, etc. Esto en la practica no es real, se
calibra con una o varias soluciones reguladoras y se miden
pfoucra de la curva de calibrado; mds atin, el empleo de sol-
ventes no acuosos, hasta en mezclas agua-solvente, lleva a que
la ecuaci6n (11) se vea desplazada hacia la izquierda, pudien-
dose llegar a deshidratar la membrana de vidrio externa.

C - Disoluciones Electrolfticas.

El empleo de la ecuacién (17) implica el conocimiento del o
los valores de pHj, esto es, de las soluciones reguladoras pri-
marias'®

La construccién de la'curva de calibrado se realiza:

a) Seglin NBS, U.S.A. (National Bureau of Standards),

mediante el empleo de multi-reguladores primarios.

b) La B.S. (British Standards), emplea una sola solucién

reguladora primaria.

¢) IUPAC a través de su comisién 14'7, muestra la varie-

dad de soluciones reguladoras que emplean las distintas
Naciones, destacdndose que para algunas, soluciones
primarias se convierten en secundérias y viceversa®.

No es objetivo del presente trabajo, tratar el cdlculo de los
pH; de las soluciones reguladoras, solo se hard una somera
descripcién que permitird marcar nuevas limitaciones y por
consiguiente el significado de la lectura del pHy.

Las disoluciones electroliticas se clasifican en verdaderas o
ion6foras (portadoras de iones) y potenciales o iondgenas
(productoras de iones). El comportamiento del solvente es dis-
tinto: en las ionéforas, un disolvente polar, utiliza las fuerzas
i6n-dipolo (o ién-cuadripolo) para liberar a los iones de la red,
es decir, actda fisicamente, luego los solvata y los dispersa en
la disolucién. En el caso de los ion6genos (estructura molecu-
lar), estos se disocian en iones por reacciones quimicas con las
moléculas del solvente. Este concepto marca una nueva limi-
tacién, como se verd, quando se midan pHy en mezclas sol-
vente-agua.

Si un mol de electrolito B, se disocia en V, moles de catio-
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nes C, de valencia Z; y V, moles de aniones A, de valencia Z,,
se representa:

B — V. CZc + v, AZa (19)

siendo la condicién de electroneutralidad (considerando Z,
negativa)

VeZo =-VaZ, (20)

Para un soluto no electrolitico, es decir, en aquellos en los
cuales no hay interaccién i6n-i6n (coulémbicas), la cldsica
ecuacién termodindmica para el potencial quimico (energia li-
bre de Gibbs) de una especie i, queda representada:

wi (ideal ) = po; + RT Inx; 21

donde x; es la concentracién del soluto expresada en fraccién
molar y poj es el potencial quimico normal parax = 1, es de-
Cir, pj = poj.

Para poder utilizar la ecuacién (21) en disoluciones no
ideales, esto es electroliticas, se introdujo un factor empirico
de correccién f; (coeficiente de actividad) para modificar el
término correspondiente en la concentracién, de ello se obtiene:

pi (real) = poj + RT Inx; + RT Infj (22)
la diferencia entre las ecuaciones 22)y 21)
pi (real) — pj (ideal) = RT In fj (23)

lo cual indica, que el significado fisico del coeficiente de acti-
vidad, es una medida del cambio del potencial quimico, que
nace de las interacciones i6n-i6n, m4s afn, es una medida del
alejamiento del comportamiento ideal del componente i.

Se puede concebir la actividad a;, como la obtenida me-
diante una correccién debida a no idealidad introducida en la
fraccién molar x;, es decir:

a; = fj xg (24)
para disoluciones ideales f; = 1, lo cual conduce a:
4 =X (25)

El coeficiente f; de una tnica especie es imposible de
medir, por ello, para el caso uni-univalente se considera:

fx = VIFE (26)

Cuando se expresa la concentraci6n de la especie i6nica, en
una disolucién real, como molaridad c; o molalidad m;, los
coeficientes de actividad se representan como y.y vy p,,.

De acuerdo a la ecuacién (19), se tiene:

pg = % + Vg RT In(m4 vy +) 27
donde Vg = V, + V. que es la contribucién aniénica y ca-
tiénica.

Las mismas consideraciones, son vdlidas para el solvente
W, donde el potencial quimico pw queda definido per:
By = p.°w + RT Inay, (28)

para el solvente puro ay, = 1.
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Por otra parte, el coeficiente molal osmético ¢ intoducido
por Bjerrum en 1909, queda expresado como:
—In ay

é= _W-_VB mp 29

donde My, es la masa molal del solvente y mp la molalidad
total.
¢ — 1 para soluciones ideales.
Se demuestra'®, que existe una relacién entre ¢ y Y+, la
cual estd dada por :
1 |™8
=14 ——} mpdlny, 30
mg Jo
ecuacién que permite el cdlculo del vy 4. a través de los valores
del coeficiente molal osmético y viceversa.

Como se verd, tanto la ecuacién (29) como la (30), fijardn
nuevas limitaciones.

A través de la ley lfmite de Debye-Hiickel, vélida para di-
soluciones diluidas (I =< 0,01 mol kg-*) o su extensién, al in-
troducir las ideas del tamafio i6nico finito, efectos de solvata-
cién y asociacion i6nica, es posible en cdlculo de log y + para
disoluciones de fuerza iénica I < 0,1 mol kg—'.

Esto ha permitido el cdlculo de las soluciones reguladoras
primarias y secundarias, para su empleo como pH, de referen-
cia en el calibrado de la escala operacional de pH.

El problema inmediato, es que se parte del supuesto que la
solucién incégnita tiene una fuerza i6nica similar a la solucién
reguladora, ademds tendria que se uni-univalente, ecuacién
(26), poseer una constante dieléctrica similar, etc.

Por supuesto, esto no es real, pero se acepta y alin m4s, se
hace extensivo a mediciones en mezclas binarias, solvente-
agua, donde no solo varia la constante dieléctrica, sino tam-
bién el momento dipolar, la viscosidad, el grado de solvata-
cién, las interacciones i6nicas, etc.

En base a estas realidades, la expresién de una medicién de
pH debe ser siempre referida a un pH, operacional, donde no
se considera el pH como un nidmero aislado, sino que debe de-
tallarse toda la operatoria, incluyendo la o las soluciones regu-
ladoras de referencia.

En la actualidad, son observables valores de pH > 14, es-
tas expresiones han surgido como resultado de los pHmetros
digitales. Mientras que los pHmetros analégicos permiten me-
dir = 420 mV, los ditales llegan a £ 1999,3 mV, por ello, de
la aplicacién directa de la ecuacién (17) resultan valores ma-
yores a 14.

Estos resultados, no tienen significacién en cuanto al con-
cepto original de pH de SORENSEN, més aiin, no tienen
ningln asidero, pues calibran con una solucién reguladora se-
cundaria de (OH),Ca saturada de pH = 12,45 a 25°C y se lee
fuera de la recta de calibrado.

De acuerdo a los conceptos actuales, es perfectamente co-
nocido el hecho que, a medida que aumenta la concentracién
del electrolito, aumenta el vy 4, tal es asf, que se ha informa-
do'®y .. = 34,4 para soluciones 17,5 molal de (OH)K y un
pH’ = 17,5 = 0,5 unidades de pH, calculado a través de:

PH .. = 14 -log(a Iva4 m ) 3D
H20 K(OH) K(OH)

donde mgonH) = 17,5 molal.
v+ =344,
aw = aH,0 = 0,143,
PHcale, = 17,62.
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es decir, que puede alcanzar significado como pH’ operatorio,
se el instrumento es calibrado con una solucién de referencia
cuyo pH’ ha sido calculado a través de nuevos conceptos.

Deben destacarse las ecuaciones (28) y (29), pues al au-
mentar la concentracién de la disolucién, aumenta el nimero
de especies solvatadas, 10 cual se traduce en .una disminucién
pronunciada en la molalidad del solvente y por ende en una
variaci6n del coeficiente molal osmético.

Esto indica, que pH > 14 significa redefinicién de escala
operatoria de pH’ para cada caso en particular, es decir, que
hay que distinguir perfectamente entre pH, operacional (IU-
PAC) y pH’ operatorio.

D - I6n Hidrégeno o ““I6n Disconforme”’ 2°

El 4tomo de hidrégeno, al perder su electrén, forma el H*
o protén. Su estructura electrénica es singular, no posee elec-
trones y consecuentemente, carece de estructura y por ello
posee pocas restricciones estéricas (desviaciones del compor-
tamiento ideal) en sus reacciones quimicas.

Es el i6n mas pequeiio en dimensiones de Fermi (10—'° cm)
y el mis ligero. Realmente es una particula-elemental. El
protén es un ién disconforme. Un ién tan anormal, debe tener
propiedades anormales y en lo que concierne al tema en desar-
rollo, su interaccién con las moléculas del solvente y de ello la
solvatacion, es de interes fundamental.

La energia de ionizacién, para separar un electrén de un
dtomo de hidrégeno es del orden de 1255 x 10? J mol™', tres
veces superior a los elementos alcalinos. Esto refleja la extre-
ma atraccién que ejerce el protén sobre el electrén, por consi-
guiente, los protones tienden a formar enlaces covalentes
compartiendo pares de electrones (forman también enlaces hi-
drégeno, que resuitan en primer grado, como una atraccién
electrostdtica entre un protén y un par de electrones solita-
rios).

Esto sugiere que es muy poco probable, que los protones se
encuentren libres y sean estables en disolucién.

Se ha probado perfectamente, a través de estudios con ra-
yos X sobre hidratos de 4cidos (formas sélidas del 4cido per-
clérico o nitrico), la existencia del i6n H30"’ (similar al
NH 4+). Ademds, estudios en fase gaseosa, por espectrometria
de masa, demuestran que la especie predominante es H3O+,
aunque existen otras especies (H3O)n+ donden =1, 2, 3.

Estos dos métodos, en fase gaseosa y s6lida, no son proba-
torios de la existencia de (H3O),'1" en disolucion, pero la espec-
trometria en el infrarojo y la refraccién molar lo han confir-
mado. Mds aiin, por resonancia magnética nuclear, se ha esta-
blecido la forma y tamaio del (H30); .

Mediante ciclos termodindmicos, por ejemplo el de Sher-
man, se ha determinado la afinidad prot6nica:

H,0 + H" > H,0" + 712 x 10 I mol - (32)

esta gran energfa es indicativa de la improbabilidad de
existéncia de protones libres en disolucién. Su concentracién
hipotética, en disoluciones acuosas es del orden de 10—'%° g
L, es decir, practicamente nula.

La afinidad proténica, deducida del ciclo de Sherman, es en
fase gaseosa. Se ha demostrado que el calor total de hidrata-
cibn, esto es, la interaccién del protén con el solvente agua, es
de 1113 x 10° J mot~1. Si se sustrae la afinidad proténica del
valor total de hidratacién de up proton. sc obtienen 401 x 103
J mol-! que, evidentemente. representa el calor de hidratacién
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de un i6n H30%, similar a los alcalinos.

El hecho que el calor de hidratacién sea mayor que la afi-
nidad proténica con el agua, indica que el protén interviene en
interacciones con més de una mélecula de agua, esto es, el i6n
H307* se hidrata. Por célculo experimental (volumen molar en
funcién de temperatura), se puede determinar el nimero de
coordinacién n, que se ajusta a n = 3. Esto es fndice que la
especie resultard (HgO o7y consecuentemente, la pregunta es
qué se mide?
pH = —logay+

= -1 + 7
pH og ay,0yh
Esto constituye un nuevo alcance en el concepto de pH.
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