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ü  Ácidos têm um sabor azedo, fazem com que certos corantes mudem de cor e, 

quando dissolvida em água, aumenta a concentração de íons H+; 

 

ü  Bases têm um gosto adstringente, fazem com que certos corantes mudem de 

cor e, quando dissolvida em água, aumenta a concentração de íons OH-. 

 

ü  Os ácidos e as bases podem reagir entre si para formar sal e água. 

Ácidos e Bases de Arrhenius 



ü  Um ácido é uma substância (molécula ou íon) que doa um próton para outra substância. 

ü  Um base é uma substância que aceita um próton. 

Ácidos e bases de Brønsted–Lowry 

Aceptor; 
 
Doador; 
 
Anfiprótica ou anfótera. 
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Ácidos e bases de Brønsted–Lowry 

HNO2 / NO2
- 

 
H2O / H3O+ 

Pares conjugado ácido-base 
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Ácidos e bases de Brønsted–Lowry 

NH3 / NH4
+ 

 
H2O / OH- 

Pares conjugado ácido-base 
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•  Quanto mais forte for um ácido, mais fraca será a sua base conjugada e vice-versa 

Ácidos e bases de Brønsted–Lowry 
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•  Três grandes categorias dos ácidos e das bases em relação a seu 

comportamento na água: 

1.  Ácido forte - transfere seus prótons completamente para a água; 

 - praticamente nenhuma molécula não dissociada em solução; 

 - sua base conjugada tem uma tendência insignificante de aceitar 

prótons em solução aquosa; 

2.  Ácido fraco - dissocia-se apenas parcialmente em solução aquosa; 

 - solução é uma mistura de ácido não dissociado e sua base conjugada; 

 - sua base conjugada mostra ligeira capacidade de remover 

prótons da água; 

3.  Substância contém hidrogênio, mas não demonstra qualquer comportamento 

ácido na água; 

 - Sua base conjugada é uma base forte, reagindo completamente 

com água para formar íons OH-. 

Ácidos e bases de Brønsted–Lowry 



ü  Anfiprótica ou anfótera; 

Autoionização da água 
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Kc ou Kw = [OH-] [H3O+] 

 

Kw - constante do produto iônico da água; 

H3O+ ou H+, e Kw tem o mesmo valor em qualquer um dos casos:  

 

Kw = [H3O+] [OH-] = [H+] [OH-]  

 

Uma solução em que [H+] = [OH-] é neutra. Kw = 1,0 x 10-14 (a 25ºC) 

Autoionização da água 



pH – forma de expressão da [H+] com logaritmo negativo na base 10 de [H+]: 

•  A 25 °C, o pH de uma solução ácida é menor que 7,00. A 25 °C, o pH de uma 

solução básica é maior que 7,00.    

Escala de pH 

•  Analogamente, expressão da concentração de OH- como pOH: 

•  Da mesma maneira, pKw é igual a -log Kw. Assim: 



Escala de pH 
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•  pHmetro – medidor de pH - tensão, que varia de acordo com o pH. 

Escala de pH 

•  Indicadores ácido-base – variação do pH por mudança de coloração. 
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Escala de pH 
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ü  Ácidos e bases fortes são eletrólitos fortes 

ü  encontrados inteiramente como íons em solução aquosa; 

ü  poucos ácidos e bases são fortes; 

ü  não se usa setas de equilíbrio para equações de ionização e 

dissociação de ácidos e bases fortes. 

ü  Os sete ácidos fortes mais comuns são seis ácidos monopróticos (HCl, HBr, Hl, 

HNO3, HClO3 e HCIO4) e um ácido diprótico (H2SO4). 

ü  As bases fortes solúveis mais comuns são os hidróxidos iônicos de metais 

alcalinos, como NaOH e KOH, e os hidróxidos iônicos de metais alcalino 

terrosos mais pesados, a exemplo do Sr(OH)2. 

Força dos Ácidos e das Bases 



Força dos Ácidos e das Bases 
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Força dos Ácidos e das Bases 
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•  Ácido fraco - constante de equilíbrio Ka 

•  Quanto maior o valor de Ka, mais forte é o ácido.  

Força dos Ácidos e das Bases 
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ü  Outra medida da força do ácido é o percentual de ionização, definido como: 

ü  Quanto mais forte for o ácido, maior será o percentual de ionização; 

ü  Desconsidera-se a autoionização da H2O; 

ü  A concentração de ácido que se ioniza é igual à concentração de H+(aq) 

formado.   

Força dos Ácidos e das Bases 



ü  A concentração de H+(aq) não é diretamente proporcional à concentração do 

ácido fraco. 

Força dos Ácidos e das Bases 
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•  Ka2 - equilíbrio envolvido na remoção do segundo próton de um ácido poliprótico, e 

Ka2 < Ka1. Sempre é mais fácil remover o primeiro próton de um ácido poliprótico do 

que remover o segundo; 

•  H+(aq) na solução é resultado quase inteiramente da primeira reação de ionização. 

Força dos Ácidos e das Bases 
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ü  Substâncias neutras que têm um átomo com um par de elétrons não ligantes, 

que podem aceitar um próton; 

ü  Ânions de ácidos fracos formam a segunda categoria geral de bases fracas. 

Bases fracas 

Ka x Kb = Kw 
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ü  Quase todos os sais são eletrólitos fortes; 

ü  Propriedades ácido–base de soluções salinas resultam do comportamento 

de cátions e ânions; 

ü  Hidrólise – reação de íons reagem com a água. 

Soluções salinas 

•  Se HA não for um dos sete ácidos fortes comuns, será um ácido fraco; 

•  A base conjugada A- é uma base forte e reage com a água, produzindo o ácido 

fraco e íons hidróxido: 

•  Íon OH- gerado – aumenta o pH da solução, tornando-a básica. 

•  Sais anfóteros - comportamento na água determinado pelos valores relativos de 

Ka e Kb do íon: 

•  Ka > Kb, solução ácida; 

•  Ka < Kb, solução básica. 



ü  Para determinar se um sal forma uma solução ácida, básica ou neutra quando 

dissolvido em água: 

ü  Ânion e cátion não reagem com água – pH neutro 

ü  ânion e cátion - base conjugada de ácido e base fortes; 

ü  Ânion reage com água, mas cátion não – pH básico 

ü  Formação de íons hidróxido; 

ü  Cátion reage com água, mas o ânion não – pH ácido 

ü  Formação de íons hidrônio; 

ü  Ânion e cátion reagem com água – pH básico, neutro ou ácido 

ü  Depende das capacidades relativas dos íons de reagir com água. 

Soluções salinas 



Soluções salinas 

NaNO3 à NaOH / HNO3 à pH neutro; 
 
Ca(NO3)2  à  Ca(OH)2 / HNO3  à base fraca e ácido forte 
 
Ca2+  +  H2O          Ca(OH)2(s)  +  H+ 
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Soluções salinas 

Zn(NO3)2  à  Zn(OH)2 / HNO3  à base fraca e ácido forte 
 
Zn2+  +  H2O          Zn(OH)2(s)  +  H+ 

BRADY, J. E.; RUSSELL, J. W.; HOLUM, J. R. Química: a matéria e suas transformações. LTC, 2000, 2vol. 



•  Força dos ácidos e das bases depende: 

•  Da força de ligação*; 

•  Da estabilidade do produto formado; 

•  Da eletronegatividade*. 

Comportamento ácido-base 



ü  Ácido de Lewis é um aceptor de par de elétrons, e uma base de Lewis é um 

doador de par de elétrons; 

ü  Teoria mais abrangente 

ü  Compostos de coordenação. 

Ácidos e bases de Lewis 

clorofila 

http://www2.iq.usp.br/docente/gcazzell/QFL4020_Aulas/EQ_Parte5.pdf 


