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FROM SVANTE ARRHENIUS TO THE DIGITAL pH METER: A CENTURY OF ACIDITY MEASUREMENT. This work describes
the establishment of the concept of pH and the evolution of its measurement. The origin of the pH definition can be found in the

development of the chemistry of aqueous solutions during the XIXth century. The electrolytic dissociation theory by Svante Arrhenius

played a central role. After the proposal of the pH scale by Sorensen, many years were necessary for the acceptance of this new
parameter among chemists in general. Its importance was first recognized in biochemistry and related areas. Twenty years after, its

importance had been recognized in many industrial and laboratorial practices. The previous methods were based on colorimetric

and electrometric methods, but both suffered from many problems. Acceptance of pH in Chemistry was only possible after the

development of experimental trustable measurements. The invention of the pH meter was the primordial step.
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O CONHECIMENTO DA QUIMICA EM SOLUCAO
AQUOSA NA SEGUNDA METADE DO SECULO XIX

Na segunda metade do século XIX, muitos conceitos fisico-
quimicos estavam sendo estabelecidos!?. Na década de 1860, Cato
M. Guldberg (1836-1902) e Peter Waage (1833-1900) formularam
a lei da acdo das massas. Em 1877, Wilhelm Pfeffer (1845-1920)
produziu a primeira membrana semipermedvel, com a qual desco-
briu a proporcionalidade entre pressdo osmotica e concentra¢do
da solugdo. Francois-Marie Raoult (1830-1901) publicou em 1883
seus estudos sobre abaixamento do ponto de congelamento e ele-
vagdo do ponto de ebulicdo. Esse trabalho serviu de base para os
trabalhos de Jacobus H. Van’t Hoff (1852-1911) na sua lei de solu-
¢do diluida, em 1886. Entretanto, as solugdes de sais inorgdnicos
ndo obedeciam a essa lei e Van’t Hoff introduziu o fator de corre-
¢do i (chamado coeficiente de Van’t Hoff, que indica o nimero
médio de particulas formadas por molécula. Ele € associado ao
grau de dissociacdo da mesma®). Até aquele momento ndo havia
nenhuma explicacio para este fato.

Nessa mesma época, uma outra frente de estudos a respeito da
pilha voltaica e descobertas relacionadas se estabeleceu. O concei-
to de ion foi introduzido por Michael Faraday (1791-1867), em
1833, a partir de seus estudos de eletrélise'**. Em 1853, Johann W.
Hittorf (1824-1914) descobriu que os ions se moviam sob a a¢do
de uma corrente, e que isso variava de espécie para espécie*’. Em
1876, Friederich W. G. Kohlrausch (1840-1910) desenvolveu um
novo método para determinar a condutividade, e com isso estabe-
leceu a lei da migragdo independente dos ions'".

Svante Arrhenius (1859-1927) percebeu em sua teoria de
dissociagdo eletrolitica (1887) que a lei da a¢@o das massas podia
ser aplicada as reacOes idnicas®>. Supds que algumas das molécu-
las de um eletrélito eram dissociadas em seus fons que, por serem
particulas carregadas, eram passiveis de movimento independente
sob acdo de um campo elétrico. Assim, calculou a pressdo osmética
pela lei de Van’t Hoff, elucidando o fator i. Além disso, também
determinou a constante de dissociag@o dos dcidos e das bases, rela-
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cionando a magnitude dessa dissocia¢do com a for¢a do 4cido ou
da base. Segundo Arrhenius, dcidos sdo substancias que produzem,
em solug@o aquosa, fons hidrogénio; analogamente, bases produ-
zem fons hidroxila em solu¢@o.

Com o advento da teoria de Arrehenius e os avancos das medi-
das elétricas, foi possivel determinar a constante de dissociacdo da
dgua pura, pela aplicacio da lei da agdo das massas. Foi Wilhelm
Ostwald (1853-1932), em 1893, quem primeiro fez essa determi-
nagdo, empregando uma célula de concentra¢do®. No ano seguinte,
Friederich Kohlrausch e Adolf Heydweiller (1856-1925) determi-
naram essa constante utilizando medidas de condutincia’. Todas
essas determinagoes levaram a valores proximos de 1x10* a 25 °C.
Com base no processo de auto-ionizacdo da dgua:

H,O0==—=H"+ OH (1)

tem-se, de acordo com a lei da agdo das massas:

[H*] [OH]

K="Tmol

(@)

Como esse processo ocorre em extensao minima, a concentra-
¢3o0 da dgua no equilibrio € praticamente igual a concentragio ini-
cial, onde:

K[H,0] =K’ = [H*] [OH'] 3)

Ao produto [H*] [OH] deu-se o nome de produto ionico da
dgua, Kw, etapa importante no estabelecimento posterior do con-
ceito de pH. Naquela época ja era conhecido que Kw era depen-
dente da temperatura. Por ex., as medicdes de Friederich Kohlrausch
e Adolf Heydweiller, em 18947, davam para Kw, a 10 e a 60 °C, os
valores respectivos de 0,31 x 10 e 11,04 x 10" O estabeleci-
mento do conceito de Kw referia-se a dgua pura apenas, mas jd se
percebia naquele tempo que a dissolu¢do de sais derivados de 4ci-
dos e bases fortes ndo perturbava o equilibrio i6nico da dgua, pela
auséncia de fendmenos de hidrélise dos ions adicionados a ela'367.
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A IMPORTANCIA DO {ON HIDROGENIO NOS
SISTEMAS BIOLOGICOS

Por volta de 1900, muitas equagdes matematicas utilizadas para
expressar equilibrio quimico, concentracdo de H*, etc ja haviam
sido elaboradas. Para os quimicos da época, a determinacdo da
concentragdo do fon hidrogénio era uma questdo de interesse pura-
mente tedrico, mas para bidlogos e bioquimicos a situa¢@o era muito
diferente*>. Por trabalharem com organismos vivos, lidavam cons-
tantemente com os sistemas de tampdes naturais e, por conseguin-
te, com o desafio de determinar a concentracido do fon H*, fator
critico nesse sistema.

Em 1900 Auguste Fernbach (1860-1939) e L. Hubert (1865-
1943), pesquisadores franceses, perceberam que o extrato de malte
apresentava a propriedade de ndo variar sua atividade enzimadtica
quando se adicionavam pequenas quantidades de um dcido ou de
uma base. Eles entdo concluiram que o malte, assim como muitos
fluidos naturais, compartilhava a propriedade de resistir a mudan-
cas abruptas de acidez ou de alcalinidade. Foram os primeiros a
utilizar a palavra tampéo para explicar esse fendmeno'*+>.

Por volta de 1903, o fisiologista hiingaro Pal Szily (1878-1945)
constatou que o soro sanguineo possuia propriedades tamponantes;
através de seus estudos definiu os limites em que ocorriam as rea-
¢des no soro, na faixa de concentrag@o de fon hidrogénio [H*] entre
1x10“e 2x10"° mol L"'. Sob orientagéio de Hans Friedenthal (1870-
1943), Slizy trabalhou na determinagdo da concentragdo do fon
hidrogénio utilizando métodos colorimétricos'>*>.

Em 1875 Louis Pasteur (1822-1895), em seus estudos de fer-
mentacdo, foi o primeiro a reconhecer que a acidez real ¢ bem dife-
rente da acidez total, pois 4dcidos com mesmo nimero de hidrogéni-
os ionizdveis ndo tém necessariamente a mesma forca. Dai surgiu a
necessidade de medir e exprimir essa acidez em solucdo, pois se
tratava de uma varidvel importante nos procedimentos bioldgicos e
bioquimicos em geral*3’. Isso significa que a importincia e a neces-
sidade de quantificar a acidez se estabeleceram antes do advento do
pH. Contudo, antes de Sorensen, era raro um trabalho que relacio-
nasse o andamento de uma reagio quimica e a acidez do meio’.

A INVENCAO DA ESCALA DO pH E SUA ABRANGENCIA

Em 1904, Hans Friedenthal® recomendou a utiliza¢do da con-
centragdo do fon hidrogénio para caracterizar solugdes, e também
sugeriu que as solucdes alcalinas poderiam ser caracterizadas, em
termos de concentragdo do fon hidrogénio, desde que fossem sem-
pre iguais a 1 x 10™/C,*, isto €, [H*] x [OH] =10"*. Naquela épo-
ca, na drea de 4cido-basicidade e de tampdes, os graficos de
neutraliza¢do eram apresentados tendo como uma das varidveis a
concentragdo do fon hidrogénio [H*] ou o log [H*], sem aplicagdo
da defini¢do de Sorensen®’’. Para contornar o uso de muitos zeros
trabalhava-se com notacdo cientifica e, quando da aplicacdo do
logaritmo, com nimeros negativos’?.

Em 1909 Soren P. T. Sorensen (1868-1939), bioquimico dina-
marqués, estabeleceu uma maneira conveniente de expressar a aci-
dez utilizando o logaritmo negativo da concentragio do fon hidro-
génio: pH = - log [H*]. Ele chamou de expoente do fon hidrogénio
representado pelo simbolo pH “pondus hidrogenni - potencial de
hidrogénio”. Devido ao uso do artificio matemadtico “-— log [H*]”
os valores dessa escala sdo positivos na faixa de concentrag@o abaixo
de 1 mol L', A rigor, o pH € mais bem definido como sendo pH =
-loga,, onde a, € a atividade do fon hidrogénio'"'">. Em solugdes
contendo mais de um fon a atividade e a concentracéo sdo diferen-
tes, porque a atividade € a concentracdo real de um eletrélito em
solucdo. Ela € fungdo de todos os componentes i6nicos em solucdo
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(forca i0nica), ou seja, em solugdes concentradas € o produto da
molaridade pela forca i0nica. Na prdtica, a defini¢do original de
Sorensen ainda pode ser utilizada porque os instrumentos empre-
gados para fazer a medicdio podem ser calibrados com solugdes de
concentracdo de fon hidrogénio conhecida®%!.

O conceito de pH, a rigor, s6 se aplica a solucdes aquosas e
tanto mais diluidas estas forem. Caso se necessitasse calcular a
basicidade de um meio (pOH), utilizava-se a expressdo pH + pOH
= 14. Por isso, a importancia do produto i6nico da dgua (Kw) no
estabelecimento do pH. Isso também ilustra que os valores da es-
cala de pH néo sdo arbitrarios, mas se originam da medida experi-
mental do Kw. Como este varia com a temperatura, a escala de pH
também variard. Por ex., na temperatura do corpo humano (37 °C),
pH + pOH = 13,6 e o pH referente a neutralidade € de 6,8

Apesar do conceito de pH como “— log[H*]” ser exclusivamen-
te creditado a Sorensen, os trabalhos de Friedenthal de determina-
¢do da concentragdo do fon hidrogénio forneceram o subsidio fun-
damental para o estabelecimento do artificio logaritmico. Seria mais
justo, pois, creditar a ambos o mérito da introducdo do conceito de
pH; muitos autores mesmo opinam que Friedenthal foi o real
introdutor dessa escala®'®.

Até Sorensen propor a escala de pH, ndo havia uma forma
amplamente aceita de expressar a concentragdo do fon hidrogé-
nio”%!". O emprego do conceito de pH espalhou-se rapidamente
entre bioquimicos e enzimologistas, que o utilizaram em estudos
de ac@o tamponante dos tecidos vivos'*. Por outro lado, muitos
quimicos foram vagarosos, € mesmo reticentes, em aceitar esse
novo conceito' 31416, Um exemplo desse ceticismo com que foi
tratado o pH esta no texto a seguir: “Para fisicos e quimicos, a
nog¢do de pH ndo provocou grande entusiasmo, o mesmo ndo suce-
deu na biologia e na medicina, que se perderam na filosofia e na
poesia, sem se deter no rigor cientifico, o que explica o porqué de
tantos trabalhos sobre pH devidos a eles (...). O pH, isoladamente,
significa coisa alguma ou quase nada”. E interessante notar que
as questdes de ordem pratica relativas a concentra¢do do fon hidro-
génio ndo figuravam nos assuntos de interesse dos quimicos da
época. Isso fica mais evidente quando se constata que boa parte
dos conceitos, das medicdes e teorias elaboradas sobre o assunto
foram formuladas, defendidas e publicadas por bioquimicos, bié-
logos e profissionais de dreas afins.

A DIFUSAO DO pH NO MUNDO CIENTIFICO

A escala de pH, apesar de comoda e hoje usual, ndo foi aceita
de imediato entre os quimicos, sofrendo duras criticas. O primeiro
livro de Quimica que menciona o conceito de pH foi publicado em
1914%, cinco anos apés a proposi¢do de Sorensen, sob o titulo Die
Wasserstoffionenkonzentration, sendo escrito por Leonor Michaelis
(1875-1950), professora de Quimica Médica em Berlim. No prefa-
cio de seu livro, ela lamenta a falta de interesse dos quimicos pelo
assunto. Em 1920, William M. Clark (1884-1964) publicou o livro
The Determination of Hydrogen Ilons, de grande repercussao na
época, pois introduziu a dosagem eletrométrica com vistas a obter
medidas mais precisas*. Esse livro foi o primeiro de uma série
publicada ao longo de 20 anos sobre o fon hidrogénio. Na década
de 1920, a literatura registra algo em torno de 10.000 trabalhos'®
neste campo, 0 que comprova quio importante se tornou esse as-
sunto na época.

No Brasil, o pH comegou a figurar em livros de Quimica em
meados dos anos 1920. Contudo, a titulo de ilustragdo, as obras
Pontos de Chimica', de 1928, e No¢cdes Rudimentares de Quimica
Analitica e Quantitativa'®, de 1932, editadas no Brasil, limitavam-
se a uma descri¢do muito sucinta da definicdo de pH e da
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metodologia de determinag@o; a énfase recafa no cdlculo puro e
simples, em detrimento do significado do conceito em questdo.

Foram encontrados livros-texto editados ao final dos anos 1920
em que ainda se usava a expressdo [H*] [OH] = 1 x 10" (a propos-
ta de H. Friendenthal, de 1904) para tragar as curvas de titulagdo
dcido-base'. Apesar da grande quantidade de trabalhos publicados
naquela época, o conceito de pH proposto por Sérensen nio estava
totalmente consolidado.

A IMPOSICAO DO pH COMO MEIO DE AVALIACAO DA
ACIDEZ

Na década de 1920, houve uma grande discussdo sobre a real
utilidade da notacdio de Sorensen e vdrias escalas foram propostas
para substitui-la.

O emprego do conceito de pH tinha a vantagem de evitar cdl-
culos com niimero muito pequenos, cheios de zeros a esquerda, ou
a manipulacdo de nimeros negativos, facilitando a construcdo de
grificos e reduzindo as possibilidades de erro de cdlculo”2%2,

Os inconvenientes da escala de Sorensen que geravam recla-
magdes eram!#38913152022: o problema de a acidez decrescer quan-
do o pH subia e vice-versa; a falta de uma marca que caracterizas-
se a passagem de acidez a alcalinidade; a variacdo de acidez ndo
correspondia a do pH, ou seja, uma unidade logaritmica significa-
va uma variagdo de 10 vezes a acidez do meio; ndo havia uma
maneira uniforme de representar a escala de Sorensen: fora a ma-
neira hoje consagrada de representar como pH, ainda se escrevia
PH, Ph, p,, P, conforme o pafs onde se originava o trabalho. Se a
concentragdo do fon hidrogénio fosse maior que 1 mol L, o pH,
pela sua definicdo, seria um valor negativo, mais um fator a con-
fundir a mente do operador ou do aluno®. Além disso, quanto me-
nor o grau de dissociacdo de um dcido ou de uma base, menor a
variacdo do pH de sua solucdo aquosa em funcdo da concentraciio
desse soluto®”'5. Por tudo isso diversas outras escalas de acidez
foram propostas, como se vé na Tabela 1%!52+2,

A proposta de Wherry foi duramente criticada por William M.
Clark e por Izaak M. Kolthoff (1894-1993), que a consideravam
“bizarra e tratava-se apenas de uma outra forma ndo linear de
relacionar a acidez com a escala proposta”3’. Ambos também
acreditavam que ndo havia nenhuma razdo para se dar um signifi-
cado especial a neutralidade pois, a rigor, somente a dgua pura e
solucdes diluidas de sais derivados de dcido e base fortes tinham
pH 7. As escalas de Blackaddor e Guillaumin eram restritas a ca-
sos especiais, que nio se prestavam para uso pratico geral. A esca-
la de Giribaldo, proposta em 1925%7%, foi a alternativa mais co-
mentada no meio cientifico da €poca, sendo muito atrativa devido
a simplicidade de sua definicao e a capacidade de distinguir a faixa
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alcalina da 4cida (Tabela 1). A despeito do nitido apoio de pesquisa-
dores russos e italianos*>*'%, a escala de Giribaldo ndo se consa-
grou”*-!, A partir da férmula apresentada na Tabela 1 e da expres-
sdo [H*] [OH] =1 x 10", pdde-se demonstrar que os valores de P,
ndo variavam com o logaritmo da concentragdo do fon hidrogénio,
mas sim com o logaritmo do quadrado dessa concentragdo (P, = 14
+ 2 log [H*]), o que amplificava o erro desse pardmetro no caso de
medida incorreta de acidez. Apesar de Giribaldo afirmar®-* que
sua escala era insensivel a temperatura (ao contrdrio do que sucede
com o pH), o quociente [H*]/[OH] € sensivel as variacdes de Kw
com a temperatura, exceto unicamente no caso da neutralidade.

Diversas outras tentativas de se criar uma escala alternativa
aquela proposta por Sorensen apresentavam férmulas de calculo
mais complexas que a do pH, o que levou ao abandono dessas pro-
postas pela ndo praticidade no uso rotineiro®.

A dificuldade do conceito de pH se estabelecer entre os quimi-
cos talvez se explique, a0 menos em parte, por outro angulo®: na
década de 1920, a teoria de Arrhenius, sob a qual se insere o con-
ceito de pH, sofria duras criticas por conta de suas limitacdes a
vista do progresso que a Quimica experimentava até entdo. As teo-
rias protdnicas (Bronsted-Lowry) e eletronica (Lewis) foram pro-
postas para resolver as lacunas que a teoria de Arrhenius nao expli-
cava. Para estas novas teorias o conceito de pH era irrelevante, e
casos onde o pH tinha aplicabilidade duvidosa (caso de meios aci-
dos e bésicos concentrados, reacdes em sistemas solidos, etc) pas-
saram a ter um tratamento conceitual.

O conceito de pH foi bem acolhido nos Estados Unidos, era
considerado um meio conveniente de expressar a acidez de solu-
¢des de acidos/bases e de caracterizar produtos industriais e fisio-
16gicos’. Na drea de ensino®, em razdo da freqiiéncia com a qual se
empregava a expressdo “pH” unicamente como ferramenta de cél-
culo algébrico, foi necessdria a publicacdo de obras que visassem
esclarecer esse novo parametro fisico-quimico. H. Chakmakjiam,
professor da Escola de Medicina de Boston e membro da “Division
of Chemical Education” da “American Chemical Society” defen-
deu em reunido daquela divisdo: “A questdo é que a reduc¢do do
conceito a uma mera operagdo matemdtica incomodava, pois os
alunos aprendiam pH sem relaciond-lo aos fenomenos fisico-qui-
micos pertinentes. Era necessdria a jungdo de conceitos termo-
dindmicos e eletroquimicos para dar uma melhor visdo do que ocor-
re nas solugoes ionicas, dispersando a aura de mistério que cerca
a mente do aluno”?'. No inicio dos anos 1960, a idéia da acidez
crescer com o abaixamento do pH, e vice-versa, era ainda uma
dificuldade apontada pelos alunos no ensino americano?.

A introdugdo do pH como ferramenta de controle revolucionou
indmeros processos industriais em meio aquoso: precipitacdes, cultu-
ras bacterioldgicas, produgdo de vacinas, galvanoplastias, fermenta-

Tabela 1. Escalas alternativas a defini¢do de pH proposta por Sorensen

Escala Descricao Comentarios

Blackaddor* pH: 4,8 - acidez potencial = 0 (ponto isoelétrico da Adequada para segmentos das industrias bioquimica,
gelatina), variagdo logaritmica em torno deste ponto fotogréfica e alimenticia

Guillaumin® Divisdo do segmento pH 6,77-7,60 em 200 partes Destinada a estudos fisioldgicos e bioquimicos

Wherry?® Em pH = 7 atribuir “acidez ativa” = 1; Grau de acidez e alcalinidade € descrito como minimo,
pH = 6, acidez ativa 10; submédio e super (termo superdcido aparece pela
pH =5, acidez ativa = 100 e assim por diante; primeira vez na literatura)
pH = 8, alcalinidade ativa = 10;
pH = 9, alcalinidade ativa = 100 e assim por diante

Giribaldo?*"* Ciélculo da razdo R = [H*]/[OH]; Em pH 7 o valor de P, € zero; assume valores positivos

logR = P, = log [H*]/[OH"]

na faixa dcida e negativos na faixa alcalina
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¢des, producdo de leite e derivados, curticdo de couro, etc e, também,
diversas operagdes unitdrias da industria (filtra¢do, decantacio,
flotacd@o), feitas antes as custas de procedimentos inadequados, tanto
do ponto de vista dos processos quanto da saide do operador®®333*:
permanéncia por longo periodo na drea de produgio sem equipamen-
tos de protecdo adequados; manipulacdo de grandes volumes de amos-
tras; lentiddo na obtencdo dos resultados (o que aumentava o risco de
acidentes, devido a demora em corrigir alguma varidvel de processo).
Os exemplos acima e muitos outros mostram que, mesmo antes do
estabelecimento de metodologias confidveis e definitivamente
reprodutiveis, o pH assumiu importancia fundamental no segmento
industrial®920313334 " sjtuacdo valida até hoje. Contudo, houve relatos
de emprego sem critério do pH, levando a situagdes inusitadas, como
atestam os seguintes exemplos®®*: ajuste do pH de um meio
fermentativo sem que a temperatura do mesmo estivesse na faixa ade-
quada a cultura microbiana; neutralizacdo de solugdes a 80-90 °C afir-
mando que o pH era 7; regular a “acidez” de solugdes onde o solvente
ndo era dgua pura e sim, misturas de solventes (dgua + dlcool, por ex.).
Esses casos mostraram que o pH ndo podia ser o tnico pardmetro de
controle, devendo ser associado a outros itens de monitoramento do
processo (temperatura, composicdo do meio, vazdo, etc). Isso tam-
bém justificou a publicagdo naquela época de obras esclarecedoras
sobre o pH para clientela ndo-quimica (farmacéuticos, engenheiros,
gedlogos, agronomos, técnicos, etc), para que esses profissionais ti-
rassem o maximo proveito desse conceito em seus trabalhos. Isso se
revelou um exemplo de cooperagio entre inddstria e academia®'.

DETERMINACAO DO pH

Os métodos disponiveis para determinacdo do pH sdo funda-
mentalmente colorimétricos e eletrométricos. Apesar destes ulti-
mos serem utilizados quase que exclusivamente hoje em dia, os
métodos colorimétricos foram favorecidos por muitos anos devido
a falta de conhecimentos técnicos que pudessem fazer dos méto-
dos eletrométricos algo rotineiro.

Os métodos colorimétricos

Esses procedimentos foram usados empiricamente durante dé-
cadas, embora teorias fisico-quimicas, hoje, expliquem o principio
dos indicadores utilizados (W. Ostwald, em 1894, foi o primeiro a
dar uma explicacdo do fato). Eles se baseiam na mudanca de cor
quando certas substincias entram em contato com meio dcido ou
alcalino. Na concep¢do de Sorensen e Friedenthal, a comparacdo
do pH de uma substancia desconhecida era feita contra uma série
de solugdes preparadas com pH bem delineado (tamponadas) e de
coloragdo caracteristica, chamada escala colorimétrica. Por com-
paragdo entre a coloracio dos padrdes da escala e da amostra che-
gava-se a um pH préximo do real. Essa metodologia apresentava
erros, tais como a acuidade visual diferenciada de cada um, a vira-
gem de indicador pouco marcante, a influéncia da temperatura e
da concentracdo das espécies e os efeitos de espécies salinas,
oxidantes e redutoras'>!32%3,

Além da comparagio a olho nu, também se utilizavam aparelhos
conhecidos como comparadores (como o modelo de Walpole), e
colorimetros como os de Dubosq*?. Em ambos os casos, fazia-se a
comparacdo 6tica das cores da solucdo em andlise e dos padrdes de
pH conhecidos. Nao era qualquer substancia corada que mudava de
cor com o pH que poderia ser utilizada como indicador?.

As misturas tampao oferecidas no comércio cobriam a faixa de
1 a 13 de pH, com variacdo interna de até 0,05 unidades. Algumas
dessas solugdes duravam pouco tempo, o que exigia uma escolha
criteriosa do tampdo para a faixa que se desejava trabalhar. Em
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1915, William M. Clark e Herbert A. Lubs introduziram as
sulfoftaleinas®, o que aumentou a versatilidade dos métodos
colorimétricos (determinagdo em faixa estreita e maior durabilida-
de dos indicadores)’. A Tabela 2 ilustra diversos sistemas tampao
disponiveis em 1925%. Cada substdncia componente da mistura
tampdo era dosada (por gravimetria, volumetria, titulometria) an-
tes de ser utilizada no preparo dos padrdes. Devido a facilidade de
preparo e purificagdo, os indicadores de Clark e Lubs (Tabela 3)
foram dos mais utilizados na época’*3>3,

Tabela 2. Sistemas-tampao jd estabelecidos em 1925

Proponente(s) Ano Faixa de pH
Sorensen 1908 1,04-12,9
Clark e Lubs 1919 1,2-10,0
Mc Ilvaine 1921 2,2-8,0
Walpole 1910 3,8-5,7
Politsch 1915 6,7-9,24
Mc Clendon et al. 1922 7,45-9,05
Kolthoff 1925 10,17-11,36
Ringer 1924 10,97-12,06

Tabela 3. Corantes e solu¢oes-tampao propostos por Clark e Lubs
(1919)

Indicador Mudanca de cor Faixa de
viragem
Azul de timol Vermelho-amarelo 1,2-2,8
Azul de bromofenol Amarelo-azul 3,0-4,6
Vermelho de metila Vermelho-amarelo 4,4-6,0
Purpura de bromocresol Amarelo-ptrpura 5,2-6,8
Azul de bromotimol Amarelo-azul 6,0-7,6
Vermelho de fenol Amarelo-vermelho 6,8-8,4
Vermelho de cresol Amarelo-violeta 7,2-8,8
Azul de timol Amarelo-azul 8,0-9,6
Solugdes-tampao
KCl1 0,2 mol L' + HC1 0,2 mol L 1,2-2,2
Ftalato 4cido de potdssio 0,2 mol L' + 2,2-3,8
HC1 0,2 mol L
Ftalato acido de potdssio 0,2 mol L' + 4,0-6,2
NaOH 0,2 mol L'
KH,PO, 0,2 mol L'+ NaOH 0,2 mol L 5,8-8,0
H,BO, + KCI + NaOH 0,2 mol L 7,8-9,6

Como critério visual, a mudanga da cor da forma 4cida para a
bésica (e vice-versa) ocorre quando a razdo entre as concentragdes
da forma 4cida (alcalina) e da alcalina (dcida) for maior que aproxi-
madamente 10. Essa razdo pode ser melhor determinada utilizando-
se um método espectrofotométrico. O equilibrio da mudanga de cor
(em uma dada forca idnica) pode ser dado pela Equagéo 4

pH = pK, + log [In,]/[In,] 4)
onde pK, € a chamada constante aparente do indicador. Com base
na mudanca de cor em funcdo das concentracdes das espécies aci-
da e bdsica (10/1 ou 1/10), a faixa de viragem da cor do indicador

pode ser expressa segundo a Equagdo 5

pH=pK, * 1 (®)]
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ou seja, a faixa de viragem do indicador corresponde a cerca de
duas unidades de pH.

O primeiro indicador de pH comercialmente vendido foi o
tornassol (litmato de cdlcio). O reagente era originalmente sélido
e vendido em graos na cor vermelha (faixa acida) ou azul (faixa
alcalina). Era obtido de diversas fontes, desde liquens até crustice-
o0s. A partir do final dos anos 1920, ja havia a venda a tintura de
tornassol (lackmus tinktur). A impregnacdo dessa tintura em papel
foi a grande idéia que possibilitou o uso generalizado desse
insumo*3%40, Entretanto, outras substincias conhecidas na época
agiam sob uma faixa de pH mais estreita, conhecida como zona de
viragem. A cada momento surgiam novos indicadores capazes de
alargar a faixa de pH passivel de ser medida ou de estreitar a deter-
minagdo a um intervalo cada vez menor.

Em lugares onde ndo era possivel levar aparelhagens (zona ru-
ral, jazidas minerais, etc) utilizava-se papel impregnado com indi-
cador para se medir o pH. Este ainda ndo era o papel indicador
universal como € conhecido hoje. Os primeiros papéis surgiram
nos anos 1920 a partir de vdrias pesquisas, particularmente as de
Izaak M. Kolthoff**. O papel surgiu inicialmente apenas para esti-
mativas grosseiras de pH onde a rapidez da obten¢do do resultado
era primordial, dai a pouca receptividade em seus primeiros tempos.

O caminho seguido até o lancamento dos papéis indicadores de
pH universal passou pela formulacio de kits de solu¢des contendo
vérios indicadores de pH bem delineados e com coloragio caracte-
ristica (a escala colorimétrica). A impregnagdo dos indicadores em
papel e o refinamento das misturas dos mesmos permitiram obter
os tao conhecidos papéis de pH universal, bastantes utilizados des-
de os anos 1950%. Quando o papel universal entrou em uso, a esca-
la comparativa (colorimetria) perdeu a utilidade®"**35%. Donald M.
Quintela, professor de Quimica Analitica da Faculdade Nacional
de Farmdcia da Universidade do Brasil e um dos que difundiu o
papel universal no pais, reconhecia a sua utilidade no ensino: “Jd
tém sido propostas e divulgadas diversas formulas dos chamados
indicadores universais (...) E de grande utilidade prdtica, em mui-
tos laboratorios, poder estimar a ordem de grandeza do pH em um
liquido em exame, dispondo apenas de recursos ordindrios do pro-
prio laboratorio, isto é, sem concurso de aparelhos especiais, ge-
ralmente de preco muito superior ao valor intrinseco”.

A apresentagdo dos papéis de pH no mercado ndo mudou sig-
nificativamente ao longo do tempo, sendo comercializados sob
varias formas (tiras, rolos, blocos, etc). Atualmente, os indicado-
res sdo quimicamente imobilizados sob papel ou plastico a fim de
evitar a rapida dissolugdo do corante (sangramento) quando a tira
permanece na solucdo por longos periodos de tempo, problema
este bastante comum nas primeiras versdes de papéis indicadores
utilizados no inicio da década de 1930". O indicador € ligado
covalentemente a fibra de celulose, ou copolimerizado com
acrilamina e metacrilato®.

Os métodos eletrométricos de medicio de acidez até os anos
1920

Com o passar dos anos, o pH estabeleceu-se como um dos prin-
cipais pardmetros de medida em vdrios segmentos industriais, além
de seu uso no meio académico gerando, por isso, uma demanda
cada vez maior de medidas de pH precisas, o que de certa forma,
era praticamente impossivel com os métodos colorimétricos, ape-
sar destes serem reconhecidos como sendo de utilizagdo mais rapi-
da e comoda®®2036,

A partir de cerca de 1920 os procedimentos eletrométricos
(potenciometria, condutimetria, amperometria), os viscosimétricos
e o emprego de eletrodos de 6xidos metdlicos comecaram a ganhar
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espago'?**¥ | pois superavam deficiéncias dos métodos colorimé-
tricos, tais como melhor precisdo, existéncia de solugdes sem um
bom indicador e determinagdo de solugdes coradas'. Apesar de,
em 1893, W. Ostwald ja ter medido a concentrac@o idnica utilizan-
do medidas condutimétricas e Walter H. Nernst (1864-1941), em
1889, ter estabelecido uma relacdo matemadtica entre potencial e
concentragdo idnica, fatores de férum pratico impediam a ampla
utilizagdo de métodos eletrométricos. Nos primeiros anos do sécu-
lo XX, a precariedade de equipamentos, a caréncia de profissio-
nais qualificados para operacdo dos instrumentos e o alto custo dos
mesmos eram sérios entraves a difusdo dos métodos eletrométricos
de determinagio da acidez de uma solugdo'*203141,

As montagens elétricas eram feitas através da unido de vérios
componentes, unidos por fios, ou seja, ndo havia um instrumento
tnico para determinagdo da acidez de uma solugdo®*. Esses es-
quemas podiam apresentar diversos problemas'3?*#2: possibilidade
de ligacGes equivocadas ou de inversdes de polaridade que leva-
vam a curto-circuitos ¢ mesmo explosdes de eletrodos; dificuldade
de ajustar o “zero” - a flutuacdo excessiva da corrente levava a
oscilagdes que dificultavam medidas reprodutiveis; os fios nem
sempre eram verificados quanto a sua integridade fisica, bem como
as soldas e jungdes nas conexdes dos diversos componentes; 0s
eletrodos apresentavam freqiientemente defeitos, especialmente o
de hidrogénio (negro de platina oxidado ou ndo homogéneo), ou
seja, a baixa durabilidade do instrumento e sua confiabilidade du-
vidosa; a temperatura da medida era diferente da do ambiente, sem
que se pudessem utilizar fatores de corre¢@o no instrumento; o apa-
recimento do potencial de juncdo (liquida) entre as células e a difi-
culdade de controld-lo, ou, pelo menos, de minimiza-lo.

Um dos componentes obrigatdrios dessas montagens era a pi-
lha-padrdo, que tem a caracteristica de apresentar um potencial
constante e independente do pH, prestando-se para comparacio
entre seu potencial e o do sistema que se deseja medir®!>3+%, A
primeira versdo foi proposta em 1872 por Josiah L. Clark (1822-
1898), baseada no sistema Hg(Zn)/ZnSO, saturado. Foi o primeiro
modelo reprodutivel e de sucesso comercial. Foram introduzidos
melhoramentos, culminando em 1892 pela proposta da chamada
pilha de Weston (Edward Weston, 1850-1936), que tem um poten-
cial de + 1,0183 V a 20 °C (constante até cerca de 40 °C), baseada
no sistema Hg(Cd)/HgSO,. Os modelos tinham em comum a en-
trada para termdmetro, ligacdo (+)/(-) da conexdo elétrica, visor de
nivel de liquido e entrada de reposicdo de agua.

Uma alternativa a pilha-padrio € o eletrodo de referéncia (antes
chamada pilha de concentrac@o). Em 1893, Max J. L. Le Blanc (1865-
1943) mostrou que um eletrodo de platina platinizada funcionava
como um eletrodo reversivel de hidrogénio, se este gds fosse borbu-
lIhado ao redor do eletrodo. Em 1895, O. F. Tower sugeriu a utiliza-
¢do de uma solugdo concentrada de cloreto de potéssio entre as duas
meias células para diminuir o potencial de jungdo liquida'>"*# (de-
corrente da diferenca de velocidade de migracdo (mobilidade) entre
os fons, em especial os fons H* e OH", que sdo mais méveis. Ele
aparece entre duas solugdes eletroliticas diferentes, que estdo em
contato por meio de uma interface). O potencial de jungdo limita a
exatiddo da medida porque contribui, com uma parcela desconheci-
da, para a medida de potencial que aparece entre elas.

Sorensen foi o primeiro a utilizar o eletrodo de calomelano
(Hg,Cl,/Hg) para determinar o pH (potencial igual a + 0,246 V a
25 °C)*. J4 em 1906, o bidlogo M. Z. Cremer (1865-1935), utili-
zando uma membrana de vidro, percebeu o aparecimento de um
potencial entre duas solugdes alcalinas*®. Por fim, em 1909, Fritz
Haber (1868-1934) ¢ Z. Klemensiewicz (1874-1948) descobriram
que o potencial na membrana de vidro era fung@o da concentragio
dos fons hidrogénio*>#.
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Em 1921, E. Biilmann (1873-1946) introduziu o eletrodo de
quinidrona (quinona/hidroquinona)'**!, muito utilizado na época. Ele
mesmo defendeu sua proposta dessa forma: “O eletrodo de hidro-
génio é tedioso de manipular e freqiientemente apresenta falhas na
utilizacdo. A platina precisa ser platinizada por eletrdlise. Apos
isso o eletrodo precisa ser lavado e saturado com hidrogénio por
eletrolise numa solugdo diluida de dcido sulfiirico. Além disso, o
eletrodo so pode ser utilizado cerca de 20 vezes.(...) Todos esses
problemas e perda de tempo e material podem ser eliminados pela
utilizagcdo de um eletrodo de quinidrona, que é muito mais simples
e também confidvel .

No eletrodo de quinidrona, ao invés de utilizar gas hidrogénio,
um pouco de quinidrona era introduzida ao redor do eletrodo de
platina (ndo era preciso platinizd-lo). O equilibrio entre o hidrogé-
nio e a quinidrona na solucdo era alcancado em curto perfodo de
tempo e a medida era constante. Apesar de seu excelente desempe-
nho em meio dcido, o eletrodo de quinona/hidroquinona néo funcio-
nava bem em pH acima de 8, pois era afetado por reagdes de con-
sumo irreversiveis do reagente®*3!.

Apesar de todos os esforcos, inclusive no que tange a adogio
de diversos formatos, os eletrodos apresentavam muitos proble-
mas, especialmente a durabilidade e a inexatiddo das medidas com
0 uso continuo®**. Esses problemas s6 foram solucionados em
1931, depois que Duncan A. McInnes (1885-1965) e Malcolm Dole
(1903-1990) desenvolveram um vidro apropriado sensivel ao fon
hidrogénio*. Sua composicdo, utilizada até os dias atuais, é SiO,,
72%; Na,O, 22% e CaO, 6%. Apesar de representar um notével
avanco para o estabelecimento de medidas de pH, o eletrodo de
vidro também apresenta limitacoes®!>!3334346; sua faixa Gtima de
operacdo situa-se entre pH 2 e 11. Acima de 11, ocorre o chamado
“erro alcalino™: a resposta ndo € mais linear ao pH. Abaixo de pH
2 (alta concentracido do fon hidrogénio), superpde-se o chamado
“potencial de difusdao”, muito elevado devido a excepcional mobi-
lidade i6nica do H*, a for¢a eletromotriz medida. Mesmo apés cui-
dadosa calibrac@o, a confiabilidade € prejudicada porque esse po-
tencial de difusdo varia consideravelmente com a concentracio
do fon hidrogénio em acidez muito elevada.

Os outros componentes de uma montagem eram: instrumento
de zero - tinha o objetivo de constatar a presenca ou a auséncia de
corrente no sistema elétrico. Para isso, empregava-se um galvand-
metro, um eletrdmetro capilar ou um microamperimetro''®; caixa
de resisténcia varidvel ou reostato - regulava a milivoltagem (mi-
liamperagem) em fung¢do da variagdo da resisténcia propiciada pelo
equipamento. Em geral, 1 Ohm de resisténcia devia corresponder a
queda de 1 milivolt no sistema e, acessorios - fios, interruptores e
comutadores.

Por volta de 1930, além da confiabilidade problematica das
montagens existentes, ainda nio havia consenso sobre em que uni-
dade seria expressa a medida experimental da acidez de uma solu-
¢do (milivolts, miliamperes, Ohms)>20-33,

A INVENCAO DO MEDIDOR DE pH (ACIDIMETRO OU
PEAGAMETRO)

Em 1930 Arnold O. Beckman*#’ (1900-2004), quimico e en-
genheiro quimico americano, foi contratado por uma agroindustria
para desenvolver um método robusto e confidvel de testar a acidez
de frutas. Beckman, entdo, criou uma nova solu¢do utilizando um
tubo de vacuo amplificado integrado aos medidores e eletrodos
que a agroindustria ja empregava, dando origem ao primeiro apa-
relho medidor de acidez. Em 1934 surgia o primeiro bem-sucedido
medidor de pH (Figura 1), sendo comercializado a partir do ano
seguinte.
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Figura 1. O primeiro peagdametro comercial (1935), exibido pelo proprio
Arnold Beckman. Cortesia de Beckman Coulter, Inc.

Isso s6 foi possivel porque Beckman possuia um grande co-
nhecimento de engenharia elétrica (componentes eletronicos e tu-
bos de vdcuo), de modo que pdde integrar os componentes de seu
aparelho, fato entio inédito naquela época. Seu produto permitia o
emprego do eletrodo de vidro, recém-inventado, o que significou
um salto espetacular na obtencdo de medidas rdpidas e confidveis
da acidez''*,

Beckman percebeu o grande potencial de mercado que seu pro-
duto possuia*#’# e tentou oferecé-lo para vérias inddstrias, sem
sucesso. Entdo resolveu criar sua prépria empresa. Em 1935, fun-
dou a “National Technical Laboratories”, que comercializou o pri-
meiro medidor de pH, e que foi o comecgo da empresa que hoje ¢
conhecida como “Beckman Instruments”. Seu aparelho chamava-
se “acid-o-meter”, daf os termos “acidimeter” e “acidimetro”. Por
conta da medida de pH que realiza, o termo “peagdmetro” se im-
pOs mais tarde na lingua portuguesa. Em 1935, uma segunda ver-
sdo do instrumento foi lancada comercialmente, e a patente foi
depositada no ano seguinte. As vendas de peagdmetros nos Estados
Unidos saltaram de 444 unidades, em 1936, para quase 2000 uni-
dades, trés anos depois®.

Uma vantagem imediata deste aparelho era o tamanho menor
frente as montagens entdo em voga; isso decorria da integracio
dos componentes em um unico aparelho. Ele ndo funcionava a ele-
tricidade, mas a bateria (chumbo-dcido, provavelmente), o que jus-
tificava o peso do aparelho em relagdo ao seu tamanho. Todavia,
isso permitia que fosse transportado para o local onde era necessa-
ria a medida de pH, o que era de valor especial nas dreas de geolo-
gia, agronomia, veterindria e na industria quimica em geral.

Apesar de ser normalmente creditado a Beckman o langamen-
to do primeiro peagdmetro, deve-se registrar que em 1935 uma
outra proposta desse aparelho foi lancada pela empresa dinamar-
quesa Radiometer®®. O que a literatura indica claramente é que
ambas as “descobertas” tiveram como inspiracio o trabalho de L.
W. Elder e W. H. Wright*, professores do Departamento de Qui-
mica da Universidade de Illinois. Eles foram os primeiros a sugerir
que as medidas de pH fossem realizadas com eletrodo de vidro e
potencidmetro de tubo de vdcuo, superando a montagem baseada
na agregacido de componentes isolados. Independente de quem ou
qual foi a empresa que “inventou” o medidor de pH, € importante
enfatizar que foi a jungdo dos conceitos de quimica em solucio
aquosa (pH, tampdes), eletroquimica (eletrodo) e eletronica (me-
didor) que tornou possivel a concretizagdo do aparelho.

O advento do peagdmetro fez com que a dosagem de acidez
por indicadores corados se restringisse a procedimentos de rotina
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bem estabelecidos, a drea de ensino (iniciacdo as técnicas de dosa-
gem), ou ainda a casos onde a precisdo da medida ndo precisa ser
rigorosa!33342,

A evoluciio do peagametro

Com o passar dos anos, foram introduzidas grandes melhorias
nos medidores de pH até sua forma atual, incluindo eletrodos de
vidro de alta estabilidade, controle por microprocessadores e visores
digitais.

As Figuras 2 a 4 ilustram a evolugdo técnica do instrumento,
visando dar a ele versatilidade e aplicabilidade crescentes.

O primeiro passo foi a eletrificacdo do aparelho, em contraste
com as primeiras versoes (que funcionavam a bateria)*’. Mas esses
modelos ainda eram muito limitados. No instrumento da década
de 1950 (Figura 2), existe apenas um ajuste de escala pelo parafu-
so preto, realizado ao se colocar uma solug@o de pH rigorosamente
7,00; o desvio na escala era compensado pelo ajuste da posicdo do
ponteiro por meio do parafuso. J4 os modelos fabricados a partir
do inicio dos anos 1960 apresentam uma variedade de recursos
muito maior, com destaque para a introdu¢@o do circuito interno
de compensa¢do de temperatura, ponto que responde pela versati-
lidade do instrumento. A forma de apresentacdo do resultado pas-
sou a ser feita tanto em valores de pH como em milivoltagem; o
mostrador evoluiu do modelo analégico (Figura 3) para o digital
(Figura 4). O ajuste do zero passou a ter dois controles: ajuste grosso
e fino. Os modelos atuais possuem menos de 50% do tamanho dos
instrumentos da década de 1980. Além disso, uma originalidade é
a auséncia de botdes para controle e ajuste dos parimetros, mas
comandos que sdo acionadas sob pressao.

—
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Figura 2. Peagdmetro de origem norte-americana, década de 1950. Seu visor
apresenta duas escalas de pH alternadas: 1 a 13 (superior) e 2 a 14 (inferior).
Dimensoes: 24 cm de comprimento, 20 cm de largura e 16 cm de altura; m =
1,6 kg. Acervo do Museu da Quimica Prof. Athos da Silveira Ramos

O principio dos peagametros atuais € a determinagdo da forca
eletromotriz (f.e.m.) de uma célula eletroquimica constituida por
uma solucdo cujo pH se deseja medir e dois eletrodos. Um deles ¢
o eletrodo de referéncia, cujo potencial independe do pH da solu-
¢do. O outro € o eletrodo indicador, o qual adquire um potencial
dependente do pH da solug@o sob exame. O eletrodo de vidro € o
modelo mais usado para as medidas de pH.

A medicdo da f.e.m. de uma célula pode ser expressa por:

F.e.m- = [Evidm - Ereferéncia] (6)
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Figura 3. Primeiro modelo de peagdmetro construido no Brasil, 1964: (a)
seletor de temperatura; (b) seletor de escala; (c) seletor de pH de tampdo
(calibragdo); (d) ajuste de zero (grosso/fino). O visor mostra escalas de pH e
de milivoltagem. Dimensdes: 30 cm de comprimento, 28 cm de largura e 20
cm de altura; m = 3,5 kg. Acervo do Museu da Quimica Professor Athos da
Silveira Ramos

Figura 4. Peagdametro digital, origem nacional, 1982, um dos primeiros
modelos comerciais deste tipo: (a) ajuste de zero (grosso/fino); (b) ajuste de
ganho; (c) seletor de temperatura; (d) seletores de escala. Dimensoes: 36
cm de comprimento, 30 cm de largura e 20 cm de largura; m = 2,0 kg

Na faixa de pH 2-11, a faixa 6tima de operacdo, a dependéncia
do potencial do eletrodo de vidro com o pH pode ser expressa se-
gundo a Equagdo 7
Evidro = Evidmo - 0’059 pH (7)
onde E, ° € o potencial padrdo do eletrodo de vidro. Esse valor

varia para cada instrumento, dependendo também da conservagio
e do uso do eletrodo.

CONCLUSOES

A necessidade de se determinar a acidez de um meio foi reco-
nhecida muito antes de se estabelecerem metodologias experimen-
tais confidveis e reprodutiveis de dosagem. Desse modo, pode-se
tragar a evolucdo da inser¢do da determinagdo da acidez na rotina
do trabalho em Quimica e outras ciéncias correlatas, em varios
estagios distintos: estabelecimento de fatos experimentais e dosa-
gens colorimétricas em base empirica; proposi¢do de teorias que
explicassem os fendmenos observados e de concepcdes que levari-
am ao estabelecimento posterior do conceito de pH; adocdo de di-
versos modos de expressar a concentragdo do fon hidrogénio, par-
ticularmente aquela proposta por H. Friedenthal; a proposicio da
defini¢do de pH, por Sorensen e, o desenvolvimento de métodos
eletrométricos, culminando com a inven¢do do peagdmetro, com o
qual eram superadas as limitagdes dos métodos colorimétricos e as
montagens complicadas e frdgeis dos sistemas elétricos de entdo.

O conceito de pH adveio de uma situacdo muito prépria dos
pesquisadores que lidam com sistemas bioldgicos, mas esbarrou
no ceticismo e no nio reconhecimento imediato pelos quimicos
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como um pardmetro de real utilidade para trabalhos de rotina. Essa
situacdo mudou quando se reconheceu seu valor em procedimentos
laboratoriais e industriais.

A inveng¢do do peagametro € um claro exemplo de instrumento
concebido para responder as deficiéncias e necessidades da cién-
cia em geral, no afa de buscar medidas confidveis de um pardmetro
de grande aplicabilidade prética. Esse invento s6 foi possivel ao se
conjugar conhecimentos de diversas dreas que possibilitaram o gran-
de salto que o viabilizou: a integracdo dos componentes, antes
empregados isoladamente, em um tnico aparelho. Essa evolucio
prosseguiu ao longo do século XX, com a adogdo de novos recur-
sos oferecidos pelo peagametro e a digitalizacdo dos componentes
(fendmeno observado na instrumentagdo em geral), o que levou a
reducdo do tamanho do aparelho.
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