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2F.1 A natureza dos ácidos e bases

Quando os químicos percebem que as reações de muitas substân-
cias têm características comuns, eles tentam definir uma classe de
substâncias que caracterize esse padrão. Quando uma substância
pertence a essa classe, eles imediatamente inferem muito de seu
comportamento. Classificações desse tipo abrem a porta para a
compreensão, reduzindo a necessidade de memorizar proprieda-
des de cada substância encontrada. As reações das substâncias
chamadas de ácidos e bases são uma excelente ilustração dessa
abordagem. O comportamento dessas reações foi inicialmente
identificado nos estudos de soluções de ácidos e bases em água
que levaram às definições de Arrhenius de ácidos e bases. En-
tretanto, como reações semelhantes ocorrem em soluções não
aquosas e mesmo na ausência de um solvente, os químicos perce-
beram que as definições originais deveriam ser substituídas por
definições mais gerais.

2F.1a Os ácidos e bases de Arrhenius

Dentre as primeiras definições para ácidos e bases estava a que foi
proposta pelo químico sueco Svante Arrhenius, por volta de 1884:

Um ácido de Arrhenius é um composto que contém hidrogê-
nio e reage com a água para formar íons hidrogênio.

•

Uma base de Arrhenius é um composto que gera íons hidró-
xido em água.

•

O HCl, por exemplo, é um ácido de Arrhenius, porque libera
um íon hidrogênio, H+ (um próton), quando se dissolve em água:

HCl(g) H+(aq) + Cl−(aq)

O hidróxido de sódio é uma base de Arrhenius, porque íons OH−

passam para a solução quando ele se dissolve:

NaOH(s) Na+(aq) + OH−(aq)

A amônia também é uma base de Arrhenius, porque produz íons
OH− por reação com a água:

NH3(aq) + H2O(l) NH4+(aq) + OH−(aq)

O metal sódio produz íons OH− quando reage com a água, mas
não é considerado uma base de Arrhenius, porque é um elemento,
e não um composto, como requer a definição.

Um átomo de hidrogênio ácidomuitas vezes é escrito como
o primeiro elemento na fórmula molecular dos ácidos inorgânicos.
Por exemplo, o cloreto de hidrogênio, HCl, e o ácido nítrico, HNO3,
são ácidos. As moléculas dos dois compostos contêm átomos de
hidrogênio que podem ser transferidos como prótons para outras
substâncias:

HNO3(aq) H+(aq) + NO3−(aq)

O metano, CH4, e a amônia, NH3, não são ácidos, já que normal-
mente não cedem prótons a outras substâncias, ainda que conte-
nham hidrogênio.

A fórmula de um ácido orgânico é diferente, já que o átomo de
hidrogênio ácido é colocado no fim, como parte do grupo carboxila,
COOH. O grupo carboxila é escrito por extenso, o que facilita
lembrar que umdos átomo deH é ácido. O ácido acético, CH3COOH,
libera um íon hidrogênio (do grupo carboxila) para a água e outras
bases presentes na solução:

CH3COOH(aq) H+(aq) + CH3COO−(aq)

Quando um íon carboxila perde um próton, ele se converte no
ânion carboxilato. No ácido acético, o ânion formado é o acetato,
CH3CO2−.

ComooHCl e oHNO3, o ácido acético é um ácidomonoprótico,
um ácido que só pode transferir um próton de cada molécula. O
ácido sulfúrico, H2SO4, pode liberar seus dois hidrogênios como
íons — ummais facilmente do que o outro — e é um exemplo de
ácido poliprótico, um ácido que pode doar mais de um próton de
cada molécula:

Ácidos de Arrhenius são moléculas doadores de prótons. As bases
de Arrhenius são moléculas produzem íons hidróxido por reação
com a água.

2F.1b Os ácidos e bases de Brønsted-Lowry

O problema com as definições de Arrhenius é que se referem a
um solvente particular, a água. Quando os químicos estudaram
solventes diferentes da água, como a amônia líquida, encontraram
algumas substâncias que mostraram o mesmo padrão de compor-
tamento ácido-base. Um avanço importante no entendimento
do conceito de ácidos e bases aconteceu em 1923, quando dois
químicos trabalhando independentemente, Thomas Lowry, na In-
glaterra, e Johannes Brønsted, na Dinamarca, tiveram a mesma
ideia. Sua contribuição foi compreender que o processo funda-
mental, responsável pelas propriedades de ácidos e bases, era a
transferência de umpróton (um íon hidrogênio) de uma substância
para outra. A definição de Brønsted-Lowry para ácidos e bases é
a seguinte:

Um ácido é um doador de prótons.•

Uma base é um aceitador de prótons.•

O termo próton nessas definições refere-se ao íon hidrogênio,
H+. Um ácido é uma espécie que contémum átomo de hidrogênio
ácido, isto é, um átomo de hidrogênio que pode ser transferido
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na forma do núcleo, o próton, a outra espécie, que age como base.
As mesmas definições foram propostas independentemente pelo
químico inglês Thomas Lowry, e a teoria nelas baseada é chamada
de teoria de Brønsted-Lowry de ácidos e bases. Um doador de
prótons é conhecido como ácido de Brønsted e um aceitador de
prótons, como base de Brønsted. Sempre que nos referirmos,
aqui, a um ácido ou uma base, queremos dizer ácido de Brønsted
ou base de Brønsted.

Uma substância só pode agir como um ácido na presença de
uma base que possa aceitar os prótons ácidos. Um ácido não cede,
simplesmente, seu hidrogênio ácido; o próton é transferido para a
base. Na fase gás, a molécula de HCl permanece intacta. Quando,
entretanto, a água dissolve o cloreto de hidrogênio, cada molécula
de HCl transfere imediatamente um íon H+ para uma molécula de
H2O vizinha, que, aqui, age como base.

HCl(aq)
ácido

+ H2O(l)
base

H3O+(aq) + Cl−(aq)

Esse processo é uma reação de transferência de próton, uma
reação em que um próton se transfere de umamolécula para outra.
Dizemos que a molécula de HCl fica desprotonada. Como no equi-
líbrio praticamente todas as moléculas de HCl doam seus prótons
para a água, o HCl é classificado como um ácido forte. Nesse caso,
a reação de transferência de elétrons avança até se completar. O
íon H3O+ é chamado de íon hidrônio.

NOTA DE BOA PRÁTICA

O íon hidrônio é fortemente hidratado em solução, e existem
algumas evidências de que a espécie é mais bem representada
por H9O4+ (ou mesmo clusters maiores com moléculas de água
ligadas a um próton). Um íon hidrogênio em água é algumas vezes
representado porH+(aq), mas você precisa lembrar sempre queH+

livre não existe em água e que H3O+ é uma representação melhor
porque indica que uma base de Brønsted (H2O) aceitou um próton.

Outro exemplo de ácido é o cianeto de hidrogênio, HCN, que
pode transferir seu próton para a água ao formar a solução co-
nhecida como ácido cianídrico, HCN(aq). Entretanto, somente
uma pequena fração das moléculas de HCN doa seus prótons e,
portanto, como vimos no Tópico 3F, o HCN é classificado como
um ácido fraco em água. A reação de transferência de um próton
é escrita como um equilíbrio:

HCN(aq) + H2O(l) H3O+(aq) + CN−(aq)

Como todos os equilíbrios químicos, esse é dinâmico, e deveríamos
pensar que os prótons trocam incessantemente de posição entre as
moléculas de HCN e de H2O, fornecendo uma concentração baixa,
porém constante, de íons CN− e H3O+. A reação de transferên-
cia de próton de um ácido forte, como HCl, para a água também
é dinâmica, mas o equilíbrio está tão próximo da formação dos
produtos, que é representado somente pela reação direta, com
uma seta simples.

Um ácido de Arrhenius foi definido como um composto que
produz íons hidrônio em água e uma base de Arrhenius, como
um composto que produz íons hidróxido em água. A definição
de Brønsted é mais geral porque inclui a possibilidade de que um
íon seja um ácido (uma opção não permitida pela definição de
Arrhenius). Por exemplo, um íon hidrogenocarbonato, HCO3−,
uma das espécies presentes em águas naturais, pode agir como um
doador de prótons e doar um próton para uma molécula de H2O:

HCO3−(aq) + H2O(l) H3O+(aq) + CO32−(aq)

A distinção entre ácidos fortes e fracos pode ser sumariada como:

TAB. 2F.1 Principais ácidos e bases fortes em água

Ácidos fortes Bases fortes

Ácido bromídrico, HBr Hidróxidos do Grupo 1

Ácido clorídrico, HCl Hidróxidos do Grupo 2

Ácido iodídrico, HI Óxidos do Grupo 1

Ácido nítrico, HNO3 Óxidos do Grupo 2

Ácido clórico, HClO3 Hidretos

Ácido perclórico, HClO4

Ácido sulfúrico, H2SO4

Os ácidos fortes estão completamente desprotonados.•

Os ácidos fracos estão parcialmente desprotonados.•

A força de um ácido depende do solvente, e um ácido que é
forte em água pode ser fraco emoutro solvente e vice-versa (Tópico
2G). Como, porém, praticamente todas as reações e organismos
vivos e muitas reações de laboratório ocorrem em água, a menos
que seja especificado o contrário, o solvente citado aqui é a água.
A Tabela 1 lista todos os ácidos fortes comuns em água. Eles
incluem três ácidos frequentemente encontrados como reagentes
em laboratórios — ácido clorídrico, ácido nítrico e ácido sulfúrico
(somente a perda de um próton de cada molécula de H2SO4). Os
ácidos, em sua maior parte, são fracos em água. Todos os ácidos
carboxílicos são fracos em água.

Uma base de Brønsted tem um par de elétrons livres a que o
próton pode se ligar. Por exemplo, o íon óxido, O2−, é uma base de
Brønsted. Na dissolução de CaO em água, o forte campo elétrico
do pequeno íon O2−, com muita carga, retira um próton de uma
molécula de H2O vizinha. Nesse processo, uma ligação covalente
coordenada se forma entre o próton e umpar isolado de elétrons do
íon óxido. Ao aceitar o próton, o íon óxido fica protonado. Cada
íon óxido presente aceita um próton da água e, portanto, O2− é
um exemplo de uma base forte em água, uma espécie totalmente
protonada. A seguinte reação ocorre quase completamente:

O2−(aq) + H2O(l) 2OH−(aq)

Outro exemplo de base de Brønsted é a amônia.

NH3(aq) + H2O(l) NH4+(aq) + OH−(aq)

Como amolécula deNH3 é eletricamente neutra, ela tem um poder
de retirar elétrons muito menor do que o do íon óxido. Como
resultado, somente uma pequena porção das moléculas de NH3
converte-se em íons NH4+. A amônia é, portanto, um exemplo
de base fraca. Todas as aminas, derivados orgânicos da amônia,
como a metilamina, CH3NH2, são bases fracas em água. Como o
equilíbrio de transferência de prótons em uma solução de amônia
em água é dinâmico, os prótons são incessantemente trocados
entre as moléculas de NH3 e H2O com uma pequena concentração
constante de íons NH4+ e OH−. A transferência de próton para a
base forte O2− também é dinâmica, mas como o equilíbrio está
fortemente deslocado na direção dos produtos, como no caso do
ácido forte, ele é representado pela reação direta, com uma única
seta.

A distinção entre bases fortes e fracas pode ser sumariada
como:

As bases fortes estão completamente protonadas.•

As bases fracos estão parcialmente protonadas.•

https://www.gpbraun.com/2F
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Como no caso dos ácidos, a força da base depende do solvente:
uma base forte em água pode ser fraca em outro solvente e vice-
versa.

O produto formado a partir da molécula de um ácido quando
ela transfere um próton para a água também pode aceitar um
próton dela e, com isso, ser classificado como base. Por exemplo,
o íon CN−, produzido quando HCN perde um próton, pode aceitar
um próton de uma molécula vizinha de H2O para formar HCN
novamente. Assim, de acordo com a definição de Brønsted, CN− é
uma base. Ela é chamada de base conjugada do ácido HCN. Em
geral, a base conjugada de um ácido é a espécie produzida quando
ele doa um próton:

ácido
−H+

base conjugada

Como HCN é o ácido que se forma quando um próton se transfere
para um íon cianeto, ele é ácido conjugado da base CN−. Em
geral, o ácido conjugado é a espécie produzida quando uma base
aceita um próton:

base
+H+

ácido conjugado

EX. 2F.1 Determinação da fórmula do ácido ou base conjugado

Considere as substâncias:

H2O• NH3• OH−• HCO3−• HPO42−•

Esses compostos podem apresentar comportamento ácido ou
básico, em diferentes condições.

Determine a fórmula da base conjugada das substâncias.a.

Determine a fórmula do ácido conjugado das substâncias.b.

Etapa 1. Remova um H+ da fórmula da espécie para formar
as bases conjugadas.

As bases conjugadas são: OH−, NH2−, O2−, CO32− e PO43−.

Etapa 2. Adicione um H+ à fórmula da espécie para formar
os ácidos conjugados.

Os ácidos conjugados são: H3O+, NH4+, H2O, H2CO3 e H2PO4−.

ATENÇÃO

Os óxidos e hidróxidos dosmetais alcalinos e alcalino-terrosos não
são bases de Brønsted: os íons óxido e hidróxido que os formam
é que são as bases (os cátions são íons espectadores). Contudo,
por conveniência os químicos normalmente se referem a esses
compostos como bases.

As definições de Brønsted de ácidos e bases também se aplicam
a espécies em outros solventes que não a água e mesmo à fase gás,
em que não há solvente. Por exemplo, quando ácido acético puro
é adicionado a amônia líquida, ocorre transferência de prótons e o
seguinte equilíbrio é atingido:

CH3COOH(am) + NH3(l) CH3COO−(am) + NH4+(am)

(O símbolo am indica que a espécie está dissolvida em amônia
líquida.) Um exemplo de transferência de próton em fase gás
é a reação entre os gases cloreto de hidrogênio e amônia. Eles

produzem um pó fino de cloreto de amônio, que é frequentemente
encontrado cobrindo superfícies em laboratórios de química:

HCl(g) + NH3(g) NH4Cl(g)

Um ácido de Brønsted é um doador de prótons e uma base de
Brønsted é um aceitador de prótons. A base conjugada de um ácido
é a base formada quando o ácido doou o próton. O ácido conjugado
de uma base é o ácido que se formou quando a base aceitou o
próton.

2F.2 Os ácidos e bases de Lewis

A teoria de Brønsted-Lowry tem o foco na transferência de prótons
de uma espécie para outra. Entretanto, os conceitos de ácido e
base são mais amplos do que a simples transferência de prótons.
Muitas outras substâncias podem ser classificadas como ácidos ou
bases pela definição desenvolvida por G. N. Lewis:

Um ácido de Lewis é um aceitador de par de elétrons.•

Uma base de Lewis é um doador de par de elétrons.•

Quando uma base de Lewis doa um par de elétrons a um ácido
de Lewis, as duas espécies partilham um par de elétrons a partir de
uma ligação covalente coordenada. Umpróton (H+) é um aceitador
de par de elétrons. Portanto, ele é um ácido de Lewis, porque ele
pode unir-se a (aceitar) um par de elétrons isolados de uma base
de Lewis. Em outras palavras, um ácido de Brønsted é o fornecedor
de um ácido de Lewis particular, o próton.

A teoria de Lewis é mais geral do que a teoria de Brønsted-
Lowry. Por exemplo, átomos e íons de metais podem agir como
ácidos de Lewis, como na formação de Ni(CO)4 a partir de átomos
de níquel (o ácido de Lewis) e monóxido de carbono (a base de
Lewis), mas eles não são ácidos de Brønsted. Contudo, toda base
de Brønsted é um tipo especial de base de Lewis, uma substância
que pode utilizar um par de elétrons isolado para formar uma
ligação covalente com um próton. Por exemplo, o íon óxido é
uma base de Lewis. Ele forma uma ligação covalente coordenada
com o próton, um ácido de Lewis, fornecendo o par de elétrons da
ligação:

H
O

H
+ O

2−
H O

−
+ H O

−

As setas curvas mostram a direção do fluxo imaginário de elé-
trons. De modo semelhante, quando a amônia, NH3, uma base de
Lewis, dissolve em água, algumas das moléculas aceitam prótons
das moléculas de água:

H
N

H
H +

H
O

H
H

N
+

H

H
H

+ O
−

H

Um ponto importante é que as entidades consideradas ácidos
e bases são diferentes dependendo da teoria. Na teoria de Lewis,
o próton é um ácido; na teoria de Brønsted, a espécie que fornece
o próton é o ácido. Em ambas as teorias, a espécie que aceita
um próton é uma base; na teoria de Arrhenius, o composto que
fornece o aceitador de prótons é a base.

Muitos óxidos de não metais são ácidos de Lewis que reagem
com água para dar ácidos de Brønsted. Um exemplo é a reação de
CO2 com água:

https://www.gpbraun.com/2F
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O

C

O

+
H

O
H H

O
C

O

O
H

Nesta reação, o átomo de C de CO2, o ácido de Lewis, aceita um
par de elétrons do átomo de O de uma molécula de água, a base de
Lewis, e um próton migra de um átomo de oxigênio de H2O para
um átomo de oxigênio de CO2. O produto, a molécula de H2CO3, é
um ácido de Brønsted.

As bebidas carbonatadas são feitas usando-se pressões parciais
elevadas de CO2 para produzir altas concentrações de dióxido de
carbono em água. Quando a pressão parcial de CO2 é reduzida pela
remoção da tampa ou do selo da garrafa, a reação inversa ocorre:

H2CO3(aq) CO2(g) + H2O(l)

Quando uma solução contendo H2CO3 é aberta, o equilíbrio
desloca-se de H2CO3 para CO2 e o líquido entra em efervescên-
cia. O mesmo ocorre para soluções de ácido sulfuroso, H2SO3:

H2SO3(aq) SO2(g) + H2O(l)

Como a transferência de prótons tem um papel muito especial
na química, as definições dadas por Brønsted são essenciais no es-
tudo da maior parte dos tópicos deste foco. Contudo, as definições
de Lewis desempenham um papel importante na química de íons
dos metais do grupo d.

Um ácido de Lewis é um aceitador de par de elétrons. Uma base de
Lewis é um doador de par de elétrons. Um próton atua como um
ácido de Lewis que se liga a um par isolado de elétrons fornecido
por uma base de Lewis.

2F.3 As reações ácido-base

Os ácidos e as bases são muito importantes no meio ambiente, em
nosso organismo e emmuitos outros sistemas. No meio ambiente,
a chuva ácida que cai na superfície das águas de lagos e rios pode
fazer estas se tornarem ácidas. Muitos lagos, porém, não apre-
sentam problemas com a acidificação por apresentarem rochas
ricas em carbonatos, que reagem com os compostos responsáveis
pela chuva ácida. A reação entre um ácido e uma base é denomi-
nada reação de neutralização, e o composto iônico produzido
na reação é chamado de sal.

2F.3a A neutralização

A forma geral de uma reação de neutralização de um ácido forte e
um hidróxido de metal que gera um íon hidróxido, uma base forte,
em água, é

ácido+ hidróxido de metal sal+ água

O nome sal vem do sal comum de cozinha, cloreto de sódio, o
produto iônico da reação entre o ácido clorídrico e o hidróxido de
sódio:

HCl(aq) + NaOH(aq) NaCl(aq) + H2O(l)

Na reação de neutralização entre um ácido e um hidróxido de
metal, o cátion do sal vem do hidróxido de metal, como o Na+ do
NaOH, e o ânion é fornecido pelo ácido, como o Cl− do HCl. Outro
exemplo é a reação entre ácido nítrico e hidróxido de bário:

2HNO3(aq) + Ba(OH)2(aq) Ba(NO3)2(aq) + 2H2O(l)

O nitrato de bário permanece em solução como íons Ba2+ e NO3−.
A carga química líquida de uma reação de neutralização fica

mais clara quando se escreve sua equação iônica simplificada (Tó-
pico 3E). Por exemplo, a equação iônica completa da reação de
neutralização entre o ácido nítrico e o hidróxido de bário em água
é

2H+(aq) + 2NO3−(aq) + Ba2+(aq) + 2OH−(aq)

Ba2+(aq) + 2NO3−(aq) + 2H2O(l)

Os íons comuns aos dois lados se cancelam,

2H+(aq) +�����2NO3−(aq) +����Ba2+(aq) + 2OH−(aq)

����Ba2+(aq) +�����NO3−(aq) + 2H2O(l)

e a reação iônica simplificada é:

H+(aq) + OH−(aq) H2O(l)

Omesmo resultado é obtido para qualquer reação de neutralização
entre um ácido e uma base fortes em água: a água é formada a
partir dos íons hidrogênio e hidróxido.

Quando se escreve a equação iônica simplificada da neutra-
lização de um ácido fraco ou de uma base fraca, usa-se a forma
molecular do ácido ou base fracos porque as moléculas intactas
do ácido são a espécie dominante em solução. Por exemplo, a
equação iônica simplificada da reação entre o ácido fraco HCN e a
base forte NaOH em água é escrita como

HCN(aq) + OH−(aq) H2O(l) + CN−(aq)

De forma semelhante, a equação iônica simplificada da reação da
base fraca amônia com o ácido forte HCl é

NH3(aq) + H+(aq) NH4+(aq)

Em uma reação de neutralização em água, um ácido reage com uma
base para produzir um sal.

2F.3b A volumetria de neutralização

Em uma titulação ácido-base, o analito é uma solução de uma
base, e o titulante, a solução de um ácido, ou vice-versa. Um in-
dicador, um corante solúvel em água, ajuda a detectar o ponto
estequiométrico, isto é, a situação em que o volume de titulante
adicionado é exatamente igual ao requerido pela relação estequio-
métrica entre titulante e analito. Por exemplo, se ácido clorídrico
contendo algumas gotas do indicador fenolftaleína, In, está sendo
titulado, a solução é inicialmente incolor. Após o ponto estequio-
métrico, quando ocorre excesso de base, a solução do frasco fica
básica e o indicador se torna cor-de-rosa:

HIn(aq) + OH−(aq) In−(aq)
rosa

Amudança de cor do indicador é repentina e, então, é fácil detectar
o ponto estequiométrico.

EX. 2F.2 Cálculo da concentração por titulação ácido-base

Uma alíquota de 25mL de uma solução de ácido oxálico,
H2C2O4, foi titulada com 40mL de uma solução 0,1mol L−1
de NaOH.

Calcule a concentração de ácido oxálico na solução.
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Etapa 1. Escreva a equação da reação ácido base.

H2C2O4(aq) + 2NaOH(aq) Na2C2O4(aq) + 2H2O(l)

Etapa 2. Calcule a quantidade adicionada de NaOH.

nNaOH = (0,1 mol
L )× (40mL) = 4mmol

Etapa 3. Use a relação estequiométrica para converter a
quantidade de NaOH na quantidade de H2C2O4.

nH2C2O4 =
1
2
× 4mmol = 2mmol

Etapa 4. Calcule a concentração de H2C2O4 em solução.

De c = n/V

cH2C2O4 =
2mmol
25mL

= 0,08mol L−1

A técnica de retrotitulação (Tópico 3E) também é comumente
empregada em titulações ácido-base.

EX. 2F.3 Cálculo de concentração por titulação ácido-base
com retrotitulação

O nitrogênio em uma amostra de 10 g de farinha de trigo foi
integralmente convertido em amônia pela adição de uma base
concentrada após digestão com H2SO4. A amônia foi coletada
em 30mL de HCl 0,4mol L−1. O excesso de HCl foi retrotitu-
lado com 5mL de hidróxido de cálcio, Ca(OH)2, 0,2mol L−1.

Calcule a fração mássica de nitrogênio na farinha.

Etapa 1. Escreva as equações das reações ácido base.

NH3(g) + HCl(aq) NH4Cl(aq)
2HCl(aq) + Ca(OH)2(aq) CaCl2(aq) + 2H2O(l)

Etapa 2. Calcule a quantidade adicionada de HCl e Ca(OH)2.

De n = cV

nHCl = (0,4 mol
L )× (30mL) = 12mmol

nCa(OH)2 = (0,2 mol
L )× (5mL) = 1mmol

Etapa 3. Use as relações estequiométricas para converter
a quantidade de HCl nas quantidades de NH3 e
Ca(OH)2.

nHCl = nNH3 + 2nCa(OH)2
logo,

nNH3 = 12mmol− 2× 1mmol = 10mmol

Etapa 4. Converta a quantidade de NH3 na quantidade de N.

Como cada molécula de NH3 contém um átomo de N

nN = 10mmol

Etapa 5. Converta a quantidade de N em massa.

Dem = nM

mN = (10mmol)× (14 g
mol ) = 140mg

Etapa 6. Calcule a fração mássica de N na amostra.

De fN = mN/m

fN =
140mg
10 g

= 1,4%

A relação estequiométrica entre as espécies de analito e titulante,
junto com a molaridade do titulante, é usada nas titulações para
determinar a molaridade do analito.

Nível I

2F.01 Considere os compostos:

NH3• HBr• KOH• H2SO3• Ca(OH)2•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de cada composto,
respectivamente.

ácido; base; base; ácido; baseA

base; base; ácido; base; ácidoB

base; ácido; base; ácido; baseC

base; ácido; ácido; base; baseD

ácido; base; base; base; ácidoE

2F.02 Considere os compostos:

H2SeO4• PH3• HCOOH• CsOH• HIO4•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de cada composto,
respectivamente.

ácido; ácido; ácido; base; baseA

ácido; base; ácido; base; ácidoB

ácido; base; ácido; ácido; baseC

base; ácido; base; ácido; ácidoD

ácido; ácido; base; ácido; baseE

https://www.gpbraun.com/2F


Ácidos e Bases | gpbraun.com/2F 2F.6

2F.03 Considere os óxidos:

BaO• SO3• As2O3• Bi2O3•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de cada óxido,
respectivamente.

anfotérico; básico; anfotérico; ácidoA

básico; ácido; anfotérico; anfotéricoB

anfotérico; ácido; anfotérico; básicoC

básico; anfotérico; anfotérico; ácidoD

anfotérico; anfotérico; ácido; básicoE

2F.04 Considere os óxidos:

SO2• CaO• P4O10• Al2O3•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de cada óxido,
respectivamente.

ácido; básico; anfotérico; ácidoA

ácido; básico; ácido; anfotéricoB

anfotérico; ácido; básico; ácidoC

ácido; anfotérico; ácido; básicoD

ácido; ácido; básico; anfotéricoE

2F.05 Um técnico preparou uma solução de um composto em
água, mas esqueceu de rotulá-la. A solução permaneceu incolor
após a adição de fenoftaleína, e tem baixa condutividade compa-
rada com uma solução padrão de NaCl.

Assinale a alternativa com um possível composto na solução.

HClA KOHB GlicoseC

CH3COOHD NH3E

2F.06 Um técnico preparou uma solução de um composto em
água, mas esqueceu de rotulá-la. A solução ficou rosa após a adição
de fenoftaleína, e conduz tanta eletricidade quanto uma solução
padrão de NaCl.

Assinale a alternativa com um possível composto na solução.

HNO3A NaOHB CH3OHC

HCOOHD CH3NH3E

2F.07 Considere as reações.

NH4I(aq) + H2O(l) NH3(aq) + H3O+(aq) + I−(aq)1.

NH4I(s) NH3(g) + HI(g)2.

CH3COOH(aq) + NH3(aq) CH3CONH2(aq) + H2O(l)3.

NH4I(am) + KNH2(am) KI(am) + 2NH3(l)4.

Assinale a alternativa que relaciona as reações ácido-base de
Brønsted-Lowry.

1 e 2A 1 e 4B 2 e 4C

1, 2 e 4D 1, 2, 3 e 4E

2F.08 Considere as reações.

KOH(aq) + CH3I(aq) CH3OH(aq) + KI(aq)1.

AgNO3(aq) + HCl(aq) AgCl(s) + HNO3(aq)2.

2NaHCO3(am) + 2NH3(l) Na2CO3(s) + (NH4)2CO3(am)3.

H2S(aq) + Na2S(s) 2NaHS(aq)4.

Assinale a alternativa que relaciona as reações ácido-base de
Brønsted-Lowry.

3A 4B 3 e 4C

1, 3 e 4D 2, 3 e 4E

2F.09 Assinale a alternativa com a base conjugada de OH−.

O2−A OH−B H2OC H3O+D H2O2E

2F.10 Assinale a alternativa com o ácido conjugado de HPO42−.

PO43−A HPO42−B H2PO4−C

H3PO4D H4PO4+E

2F.11 Assinale a alternativa com a base conjugada de NH3.

NH2−A NH2−B NH4C NH4+D N2H4E

2F.12 Assinale a alternativa com o ácido conjugado de H2SO3.

SO32−A HSO3−B H2SO3C

H3SO3+D H2S2O3E

2F.13 Uma alíquota de 30mL de uma solução 0,1mol L−1 de
Mg(NO3)2 foi titulada com EDTA 0,05mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima do volume da solução
de EDTA necessário para atingir o ponto estequiométrico.

39mLA 60mLB 93mLC

145mLD 226mLE

2F.14 Os cátions zinco em uma amostra de 0,7 g talco foi titu-
lado com 22mL de EDTA 0,016mol L−1

Assinale a alternativa que mais se aproxima da fração mássica de
zinco no talco.

1,5%A 1,9%B 2,5%C 3,3%D 4,3%E
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2F.15 Apresente a equação balanceada para as reações.

CO2(g) + H2O(l)a. SO3(g) + H2O(l)b.

P4O10(s) + H2O(l)c. BaO(s) + H2O(l)d.

Li2O(s) + H2O(l)e.

2F.16 Apresente a equação balanceada para as reações.

NaOH(aq) + HCl(aq)a. NH4Cl(aq) + KOH(aq)b.

NaHCO3(aq) + HBr(aq)c. Na2CO3(aq) + HCl(aq)d.

Na2SO3(aq) + HCl(aq)e.

2F.17 Considere os ácidos:

H2SO4• C6H5NH3+• H2PO4−•

HCOOH• NH2NH3+•

Apresente o equilíbrio de transferência de prótons dos ácidos com
água.

2F.18 Considere as bases:

CN−• NH2NH2• CO32−•

HPO42−• CO(NH2)2•

Apresente o equilíbrio de transferência de prótons das bases com
água.

2F.19 Considere os compostos:

NH3• BF3• Ag+• F−• H−•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de Lewis de cada
composto, respectivamente.

base; base; base; ácido; ácidoA

ácido; ácido; base; base; baseB

base; ácido; ácido; base; baseC

ácido; base; base; base; ácidoD

ácido; base; ácido; base; baseE

2F.20 Considere os compostos:

SO2• I−• CH3S−• NH2−,• NO2•

Assinale a alternativa com o caráter ácido-base de Lewis de cada
composto, respectivamente.

ácido; base; ácido; base; baseA

ácido; base; base; base; ácidoB

base; base; ácido; ácido; baseC

base; base; base; ácido; ácidoD

ácido; base; base; ácido; baseE

2F.21 Apresente a estrutura de Lewis do produto das reações.

PF5(g) + F−(g)a. Cl−(g) + SO2(g)b.

2F.22 Apresente a estrutura de Lewis do produto das reações.

BrF3(g) + F−(g)a. Cl−(g) + FeCl3(g)b.

2F.23 Uma alíquota de 15mL de uma solução deHCl foi titulada
com 20mL de KOH 0,015mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de HCl.

0,0055mol L−1A 0,0084mol L−1B

0,013mol L−1C 0,02mol L−1D

0,031mol L−1E

2F.24 Uma alíquota de 15mL de uma solução de NaOH foi titu-
lada com 17,4mL de HBr 0,23mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de NaOH.

0,091mol L−1A 0,12mol L−1B 0,16mol L−1C

0,21mol L−1D 0,27mol L−1E

2F.25 Uma alíquota de 25mL de uma solução de Ca(OH)2 foi
titulada com 12mL de HClO4 0,15mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de Ca(OH)2.

6,9mmol L−1A 10mmol L−1B 16mmol L−1C

24mmol L−1D 36mmol L−1E

2F.26 Uma alíquota de 25mL de uma solução do ácido oxálico,
H2C2O4, foi titulada com 30mL de NaOH 0,3mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de ácido oxálico.

0,13mol L−1A 0,18mol L−1B 0,24mol L−1C

0,33mol L−1D 0,44mol L−1E

2F.27 Uma amostra de 9,7 g de hidróxido de bário foi dissolvida
e diluída até a marca de 250mL em um balão volumétrico. Foram
necessários 11,56mL dessa solução para titular 25mL de uma
solução de ácido nítrico.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de HNO3.

0,12mol L−1A 0,16mol L−1B 0,21mol L−1C

0,28mol L−1D 0,37mol L−1E
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2F.28 Um alíquota de 10mL de uma solução 3mol L−1 de KOH
foi transferida para um balão volumétrico de 250mL e diluída até
a marca. Foram necessários 38,5mL da solução diluída para titular
10mL de uma solução de ácido fosfórico, H3PO4.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de H3PO4.

0,083mol L−1A 0,11mol L−1B 0,15mol L−1C

0,21mol L−1D 0,29mol L−1E

2F.29 Uma solução de ácido clorídrico foi preparada colocando-
se 10mL do ácido concentrado em um balão volumétrico de 1 L
e adicionando-se água até a marca. Outra solução foi preparada
colocando-se 0,832 g de carbonato de sódio anidro em um balão
volumétrico de 100mL e adicionando-se água até a marca. Então,
25mL desta última solução de carbonato foram pipetados para ou-
tro balão e titulados com o ácido diluído. O ponto estequiométrico
foi atingido quando 31,25mL do ácido foram adicionados.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de ácido clorídrico concentrado.

6,2mol L−1A 8,9mol L−1B 13mol L−1C

18mol L−1D 25mol L−1E

2F.30 O enxofre é uma impureza indesejável no carvão e no
petróleo usados como combustível. A percentagem em massa de
enxofre em um combustível pode ser determinada pela queima do
combustível em oxigênio e dissolução em água do SO3 produzido
para formar ácido sulfúrico diluído. Em um experimento, 8,54 g de
um combustível foram queimados, e o ácido sulfúrico resultante
foi titulado com 17,54mL de uma solução 0,1mol L−1 de NaOH.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da fração mássica de
enxofre no combustível.

0,25%A 0,33%B 0,43%C

0,55%D 0,72%E

2F.31 Uma amostra de 3,25 g de um ácido monoprótico foi di-
luída em água e titulada com 68,8mL de uma solução 0,75mol L−1
de NaOH.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da massa molar do
ácido.

40 gmol−1A 63 gmol−1B 98 gmol−1C

153 gmol−1D 239 gmol−1E

2F.32 Uma amostra de 0,204 g de um ácido diprótico foi diluída
em água e titulada com 29mL de uma solução 0,115mol L−1 de
NaOH.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da massa molar do
ácido.

29 gmol−1A 47 gmol−1B 75 gmol−1C

122 gmol−1D 197 gmol−1E

2F.33 Uma amostra de 125mg de carbonato foi dissolvida em
50mL de HCl 0,1mol L−1. O excesso de ácido foi retrotilulado com
25mL de NaOH 0,1mol L−1.

Assinale a alternativa com a fórmula unitária do carbonato.

Na2CO3A MgCO3B K2CO3C

CaCO3D BaCO3E

2F.34 Um frasco de 500mL de uma solução de ácido sulfúrico
foi analisada tomando uma alíquota de 100mL e adicionando
50mL de uma solução 0,2mol L−1 de NaOH. O excesso de base
foi retrotitulado com 12mL de HCl 0,1mol L−1.

Assinale a alternativa que mais se aproxima da concentração da
solução de ácido sulfúrico.

8,1mmol L−1A 12mmol L−1B 19mmol L−1C

29mmol L−1D 44mmol L−1E

Nível II

2F.35 Um ácido diprótico desconhecido é composto de carbono,
hidrogênio e oxigênio. Quando uma amostra de 10 g do ácido é
queimada, são formados 2 g de água e 9,79 g de dióxido de carbono.

Em outro experimento, uma amostra de 0,09 g do ácido foi dis-
solvida em 30mL de água e titulada com 50mL de uma solução
0,04mol L−1 de NaOH.

Determine a fórmula empírica do ácido.a.

Determine a massa molar do ácido.b.

Determine a fórmula molecular do ácido.c.

2F.36 O ácido cítrico é composto de carbono, hidrogênio e oxi-
gênio e tem massa molar 192 gmol−1. Quando uma amostra de
3,84 g do ácido é queimada, são formados 1,44 g de água e 5,28 g
de dióxido de carbono.

Em outro experimento, uma amostra de 0,25 g de ácido cítrico foi
dissolvida em 25mL de água e titulada com 39mL de uma solução
0,1mol L−1 de KOH.

Determine a fórmula molecular do ácido cítrico.a.

Determine o número de hidrogênios ionizáveis na molécula
de ácido cítrico.

b.

2F.37 Uma substância desconhecida é composta de carbono,
hidrogênio, oxigênio e nitrogênio. Quando uma amostra de 1,77 g
dessa substância é queimada, são formados 1,35 g de água e 2,64 g
de dióxido de carbono.

Em outro experimento, todo nitrogênio de uma amostra de 0,885 g
da substância foi convertido em amônia e dissolvido em 50mL de
água. Foram necessários 15mL de uma solução 0,5mol L−1 de
H2SO4 para titular a solução de amônia.

Determine a fórmula empírica da substância
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2F.38 Uma substância desconhecida é composta de carbono,
hidrogênio, oxigênio e nitrogênio. Quando uma amostra de 1,57 g
dessa substância é queimada, são formados 0,31 g de água e 2,13 g
de dióxido de carbono.

Em outro experimento, todo nitrogênio de uma amostra de 1,03 g
da substância foi convertido em amônia e dissolvido em 50mL de
água. Foram necessários 27mL de uma solução 0,5mol L−1 de HCl
para titular a solução de amônia.

Determine a fórmula empírica da substância

2F.39 Um frasco contendo 1 L de uma solução de NaOH
0,15mol L−1 não foi protegido do ar após a padronização e ab-
sorveu 528mg de CO2. Uma alíquota de 100mL dessa solução foi
titulada com uma solução 1mol L−1 de HCl.

Apresente a reação de absorção do CO2 pela solução.a.

Determine o volume da solução de HCl utilizado.b.

2F.40 Um frasco contendo 500mL de uma solução de NaOH
0,1mol L−1 não foi protegido do ar após a padronização e absorveu
616mg de CO2. Foramnecessários 50mL dessa solução para titular
100mL de uma solução de ácido acético.

Determine a concentração da solução de ácido acéticoa.

Determine o erro relativo na determinação da concentração
se a absorção de CO2 não for considerada.

b.

2F.41 Uma amostra de 700mg de farinha de trigo foi analisada
pelo método Kjeldahl. Neste método, a amostra é decomposta em
meio de ácido sulfúrico concentrado a quente para converter o
nitrogênio das proteínas em íons amônio. A amônia formada pela
adição de uma base concentrada após a digestão comH2SO4 foi des-
tilada em 25mL de uma solução 0,05mol dm−3 de HCl. O excesso
de HCl foi retrotitulado com 5mL de uma solução 0,05mol · L−1
de NaOH. O nitrogênio representa 20% da massa das proteínas do
trigo.

Apresente a reação que ocorre entre a amônia e o ácido
clorídrico.

a.

Determine fração de proteína na farinha.b.

2F.42 O Index Merck indica que 10mg de guanidina, CH5N3,
pode ser administrada para cada quilograma de peso corporal no
tratamento da miastenia grave. O nitrogênio em uma amostra
de quatro tabletes, que pesou um total de 7,5 g, foi convertido
em amônia, seguida por destilação em 100mL de uma solução
0,175mol L−1 em HCl. O excesso de ácido foi retrotitulado com
12mL de uma solução 0,1mol L−1 em hidróxido de sódio.

Determine o número de tabletes que representam uma dose apro-
priada para um paciente de 70 kg.

2F.43 O ingrediente ativo na Antabuse, uma droga usada no
tratamento de alcoolismo crônico, é o dissulfeto de tetraetiltiuram,
C10H20N2S4. O enxofre em 600mg de uma amostra para preparação
de Antabuse foi oxidado a SO2, o qual foi absorvido em H2O2 para
gerar H2SO4. O ácido foi titulado com 20mL de hidróxido de sódio
0,04mol L−1.

Determine a fração mássica do princípio ativo na preparação.

2F.44 Foi borbulhado ar emCNTP a 30 Lmin−1 por uma solução
com 75mL de uma solução a 1% de peróxido de hidrogênio. O
H2O2 converte o SO2 do ar em ácido sulfúrico. Após dez minutos
o H2SO4 foi titulado com 10mL de uma solução 0,002mol L−1 em
hidróxido de sódio

Determine a concentração de SO2 no ar em partes por milhão.

2F.45 O teor de formaldeído, HCHO, em um pesticida foi de-
terminado pela pesagem de 0,3 g de uma amostra líquida em um
frasco contendo 50mL de NaOH 0,1mol L−1 e 50mL de H2O2 a 3%.
Por aquecimento, ocorre a reação:

HCHO(aq) + H2O2(aq) + OH−(aq) HCOO−(aq) + 2H2O(l)

Após esfriar, o excesso de base foi titulado com 24mL de H2SO4
0,05mol L−1.

Determine a fração mássica de formaldeído na amostra.

2F.46 Uma amostra de 200mg de dimetilftalato, C10H10O4, é co-
locada em refluxo com 50mL de NaOH 0,1mol L−1 para hidrolisar
os grupos éster:

C10H10O4(aq) + 2OH−(aq) C8H4O42−(aq) + 2CH3OH(aq)

Após o final da reação, o excesso de base foi retrotitulado com
32mL de HCl 0,1mol L−1.

Determine a pureza da amostra de dimetilftalato.

2F.47 Uma mistura sólida é composta de carbonato de sódio e
bicarbonato de sódio. Uma amostra de 20 g foi diluída a 200mL
em um balão volumétrico. Uma alíquota de 20mL da solução foi
titulada com 60mL de uma solução aquosa 0,5mol L−1 de ácido
clorídrico.

Determine a fração mássica de carbonato de sódio na amostra.

2F.48 Uma amostra de 1,2 g de uma mistura contendo
(NH4)2SO4, NH4NO3 e substâncias inertes foi diluída a 200mL em
um balão volumétrico. Um alíquota de 50mL foi alcalinizada com
base forte e a amônia liberada foi destilada e coletada em 30mL
de HCl 0,1mol L−1. O excesso de ácido foi retrotitulado com 10mL
de NaOH 0,1mol L−1.

Em outro experimento, uma alíquota de 25mL foi tratada com liga
de Dervada, reduzindo os íons NO3− a NH4+, e alcalinizada com
base forte. A amônia liberada foi destilada e coletada em 30mL
da mesma solução de HCl, sendo o excesso de ácido retrotilulado
com 15mL da base.

Determine a fração mássica de (NH4)2SO4 na mistura.a.

Determine a fração mássica de NH3NO3 na mistura.b.

2F.49 A mistura de 50mL uma solução 0,1mol L−1 de HCl com
50mL de uma solução de NaOH de mesma concentração em um
calorímetro adiabático aumenta a temperatura da solução em
0,685 °C. Em outro experimento, 10mL de uma solução 3mol L−1
de HNO3 são adicionados em 1L de KOH 0,1mol L−1 em 25 °C.

Determine a temperatura ao final do segundo experimento.

Dados

CP,m(H2O, l) = 1 cal g−1 K−1•
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2F.50 Uma amostra de 50 g de uma solução 4% em hidróxido
de sódio é misturada com 50 g de uma solução 1, 82% em ácido
clorídrico em um calorímetro adiabático a 20 °C. A temperatura da
solução aumenta para 23,4 °C. Em seguida, 70 g de uma solução
3, 5% em ácido sulfúrico são adicionados à solução.

Determine a temperatura final da solução.

2F.51 Uma alíquota de uma solução 0,1mol L−1 de ácido clo-
rídrico foi titulada com uma solução 1mol L−1 de hidróxido de
sódio, NaOH. A condutividade da solução foi monitorada ao longo
da reação.

0 5 10 15 20
1

2

3

4

Volume de NaOH, VNaOH/mL

Co
nd
ut
iv
id
ad
e,

κ
/
S
m

−
1

Apresente a equação iônica para a reação de titulação.a.

Determine o volume de hidróxido de sódio necessário para
atingir o ponto de equivalência.

b.

Identifique os íons responsáveis pela condutividade da solu-
ção ao longo da titulação.

c.

Explique porque a condutividade da solução é maior após a
adição de 5mL de base do que após a adição de 15mL de base.

d.

2F.52 Uma alíquota de 100mL de uma solução de ácido sulfú-
rico foi titulada com uma solução 1mol L−1 de hidróxido de potás-
sio, KOH. A condutividade da solução foi monitorada ao longo da
reação.
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Apresente a equação iônica para a reação de titulação.a.

Determine a concentração da solução de ácido sulfúrico.b.

Gabarito: Nível I

C2F.01 B2F.02 D2F.05 B2F.06 D2F.07 C2F.08

A2F.09 C2F.10 B2F.11 D2F.12 C2F.13 C2F.14

E2F.23 E2F.24 B2F.25 C2F.26 C2F.27 B2F.28

B2F.29 B2F.30 D2F.31 E2F.32 D2F.33 B2F.34

CO2(g) + H2O(l) H2CO3(aq)
SO3(g) + H2O(l) H2SO4(aq)
P4O10(s) + 6H2O(l) 4H3PO4(aq)
BaO(s) + H2O(l) Ba(OH)2(aq)
Li2O(s) + H2O(l) 2 LiOH(aq)

2F.15

NaOH(aq) + HCl(aq) NaCl(aq) + H2O(l)
NH4Cl(aq) + KOH(aq) NH3(g) + KCl(aq) + H2O(l)
NaHCO3(aq) + HBr(aq) NaBr(aq) + CO2(g) + H2O(l)
Na2CO3(aq) + 2HCl(aq) 2NaCl(aq) + CO2(g) + H2O(l)
Na2SO3(aq) + 2HCl(aq) 2NaCl(aq) + SO2(g) + H2O(l)

2F.16

H2SO4(aq) + H2O(l) HSO4−(aq) + H3O+(aq)
C6H5NH3+(aq) + H2O(l) C6H5NH2(aq) + H3O+(aq)
H2PO4−(aq) + H2O(l) H2PO42−(aq) + H3O+(aq)
HCOOH(aq) + H2O(l) HCOO−(aq) + H3O+(aq)
NH2NH3+(aq) + H2O(l) NH2NH2(aq) + H3O+(aq)

2F.17

CN−(aq) + H2O(l) HCN(aq) + OH−(aq)
NH2NH2(aq) + H2O(l) NH2NH3+(aq) + OH−(aq)
CO32−(aq) + H2O(l) HCO3−(aq) + OH−(aq)
HPO42−(aq) + H2O(l) H2PO4−(aq) + OH−(aq)
CO(NH2)2(aq) + H2O(l) NH2CONH3+(aq) + OH−(aq)

2F.18

PF6−

SO2Cl−
2F.21

BrF4−

FeCl4−
2F.22

Gabarito: Nível II

CHO2
90 gmol−1

C2H2O4

2F.35

C6H8O7
3

2F.36

C2H5NO2F.37

C7H5N3O62F.38

CO2(g) + NaOH(aq) NaHCO3(aq)
13,8mL

2F.39

36mmol L−1

39%
2F.40

NH3(aq) + HCl(aq) NH4Cl(aq)
10%

2F.41

9 tabletes2F.42

5%2F.43

0,75 ppm2F.44

26%2F.45

87%2F.46

45%2F.47

22%
26%

2F.48

13,7 kcalmol−1

0,4 °C
2F.49

24 °C2F.50

https://www.gpbraun.com/2F


Ácidos e Bases | gpbraun.com/2F 2F.11

H3O+(aq) + OH−(aq) 2H2O(l)
10mL
Antes do ponto de equivalência,Na+, Cl− eH+. No ponto de equivalência,
Na+ e Cl−. Após o ponto de equivalência, Na+, H3O+ e Cl−.

2F.51

H3O+(aq) + OH−(aq) 2H2O(l)
75mmol L−1

2F.52
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