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CCM0114 – Química I

Ácido-Base

Equilíbrio químico, Conceitos de 
ácido e base, pH e titulação



Evolução dos conceitos sobre 
ácidos e bases

I)
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Arrhenius (final do Século XIX)
- Se destaca por seus estudos sobre dissociação iônica
- Definição:

• Ácido = substância que se ioniza em água liberando H+ e ânions.
• Base = substância que se ioniza com a água liberando OH- e cátions.

- Limitações do modelo: 
• Não explica o comportamento básico de espécies como NH3.
• Não explica como poderia ocorrer em outros solventes.

Exemplos:

H+ + OH- → H2O



Evolução dos conceitos sobre 
ácidos e bases

II)
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Bronsted-Lowry (Século XX)
- Estudos independentes entre esses dois cientistas;
- Definição:

• Ácido = espécie que doa H+ em uma reação química.
• Base = espécie que recebe H+ em uma reação química.

- Explica situações como NH3.
- Limitações do modelo: 

• Vale apenas para soluções aquosas. Não vale para outros 
solventes.

Exemplos:
HCl (g) + H2O (l) → Cl- (aq) + H3O+ (aq)

NH3 (g) + H2O (l) ⇌ OH- (aq) + NH4
+ (aq)



Evolução dos conceitos sobre 
ácidos e bases

III)
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Lewis (Século XX)
- Estudos sobre interações entre espécies e ligações químicas.
- Definição:

• Ácido = espécie que recebe um par de elétrons.
• Base = espécie que doa o par de elétrons.

- Modelo mais abrangente sobre ácidos e bases, vale para qualquer 
sistema, não apenas aquoso.

Exemplos:

BF3 + H3N → F3B-NH3

SiF4 + 2 F- → SiF6
2-

H+ + H2O → H3O+

..
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Evolução dos conceitos sobre 
ácidos e bases

III)
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Lewis (Século XX)
- Estudos sobre interações entre espécies e ligações químicas.
- Definição:

• Ácido = espécie que recebe um par de elétrons.
• Base = espécie que doa o par de elétrons.

Exemplos:

BF3 +       H3N      →     F3B-NH3

SiF4 +       2 F- →     SiF6
2-

H+ +      H2O       →    H3O+

..

Ácido de 
Lewis

Base de 
Lewis

Aduto









Nesse momento, vamos dar mais 
ênfase ao modelo de Bronsted-

Lowry...
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Ácido / Base
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Bronsted-Lowry
Estudos independentes entre esses dois cientistas;
- Definição:

• Ácido = espécie que doa H+ em uma reação química.
• Base = espécie que recebe H+ em uma reação química.

HCl (g) + H2O (l) → Cl- (aq) + H3O+ (aq)

HCl (g) + NH3 (g) → Cl- (aq) + NH4
+ (aq)

Ácido              Base           íon cloreto     íon oxônio

Ácido              Base           íon cloreto     íon amônio



Ácido e base conjugados

• Surge, na teoria de Bronsted-Lowry o conceito 
de ácido conjugado e base conjugada!
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CH3CO2H (aq) + H2O (l) ⇌ CH3CO2
- (aq) + H3O+ (aq)

NH3 (g) + H2O (l) ⇌    NH4
+ (aq)    +    OH- (aq)

Ácido acético                  Água íon acetato                    íon oxônio

Ácido                              Base   Base conjugada     Ácido conjugado

Amônia Água                   íon amônio      íon hidroxônio

Base  Ácido         Ácido conjugado      Base conjugada



• Uma pausa para tratar de solvatação...

H+

Como um H+ estará em solução aquosa?

Na prática ele não estará sozinho!! Veremos a espécie H3O+!!
Alguns estudos apontam para o mais correto ser a espécie [(H3O)(H2O)3]+ ou [H9O4]+
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• Todo ácido, ao se dissociar, forma uma base 
conjugada.

• Toda base, ao se dissociar, forma um ácido 
conjugado.

• Reações ácido-base formam pares conjugados 
–acido – base!

• A água pode ser tanto ácido quanto Base de 
Brownsted-Lowry!!

Voltando aos pares conjugados
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Exemplo de ácidos conjugados...
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CH3CO2H (aq) + H2O (l) ⇌ CH3CO2
- (aq) + H3O+ (aq)

CH3CO2
- (aq) + H3O+ (aq) ⇌  CH3CO2H (aq)   +   H2O (l)

Ácido acético                  Água íon acetato                    íon oxônio

Ácido                     Base   Base conjugada     Ácido conjugado

Base  Ácido                 Ácido conjugado      Base conjugada

Reação inversa...

E o que isso nos diz?



Força de ácidos e bases...

• O que significa um ácido / base ser forte?

– Ácido forte é um bom doador de H+!

– Base forte é uma boa receptora de H+. 

• Portante, os pares conjugados...

– A Base conjugada do ácido forte tem baixa 
tendência a receber o próton...

– O ácido conjugado da base forte tem baixa 
tendência a doar o próton!
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Conclusão...

• Ácido forte gera base conjugada fraca!

• Ácido fraco gera base conjugada forte!

• Base forte gera ácido conjugado fraco!

• Base fraca gera ácido conjugado forte!
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HCl ...     Cl- //       H3C-CO2H    ...    H3C-CO2
-

NaOH ...     Na+ //       NH3 ...    NH4
+



E o caso da água?

HCO2H (aq) + H2O (l) ⇌HCO2
- (aq) + H3O+ (aq)

H2O (l) + NH3 (aq) ⇌ OH- (aq) +NH4
+ (aq) 

18

Ácido                     Base   Base conjugada     Ácido conjugado

Ácido               Base                    Base conjugada    Ácido conjugado

A água pode ter o comportamento 
tanto de ácido quanto de base
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E as constantes de equilíbrio?

Suponha um ácido genérico HA...

HA (aq) + H2O (l) ⇌ A- (aq)  + H3O+ (aq)

𝐾𝑐 =
𝐻3𝑂

+
[𝐴

−
]

𝐻𝐴 [𝐻2𝑂]

1

𝑲𝒄 = 𝑲𝒂 =
𝑯𝟑𝑶

+
(𝒂𝒒) [𝑨

−
(𝒂𝒒)]

𝑯𝑨(𝒂𝒒)

• Portanto, Ka ou constante de acidez ou constante ácida, é um 
caso particular de constante de equilíbrio!



Constante básica

• Para se evitar trabalhar com valores muito 
pequenos, é comum linearizar essa escala 
através da aplicação de um logaritmo.

𝑝𝐾𝑎 = − log10 𝐾𝑎
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• Efeito de nivelamento: ácidos fortes são completamente 
ionizados em água e parecem ter forças iguais.

• Usando um solvente pior receptor de H+: afeta o pKa.

• pKa do HCl em água = -7

• pKa do HCl em acetonitrila = 8,9.



Visão microscópica do processo...

• Ordene em ordem crescente de pKa entre:

– ácido acético

– ácido trifluoroacético

– ácido tricloroacético

Justifique!
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Visão microscópica do processo...

• F3C-C(=O)OH (ácido trifluoroacético): pKa = 
0,23

• Cl3-C(=O)OH (ácido tricloroacético): pKa = 0,66

• H3C-C(=O)OH (ácido acético): pKa = 4,75
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E as constantes de equilíbrio?

Suponha uma base genérica B...

B (aq) + H2O (l) ⇌ BH+ (aq)  + OH- (aq)

𝐾𝑐 =
𝐵𝐻

+
[𝑂𝐻

−
]

𝐵 [𝐻2𝑂]

1

𝑲𝒄 = 𝑲𝒃 =
𝑩𝑯

+
(𝒂𝒒) [𝑶𝑯

−
(𝒂𝒒)]

𝑩(𝒂𝒒)

• Portanto, Kb ou constante de basicidade ou constante básica, 
é também um caso particular de constante de equilíbrio!



Constante básica

• Novamente, para se evitar trabalhar com 
valores muito pequenos, é comum linearizar 
essa escala através da aplicação de um 
logaritmo.

𝑝𝐾𝑏 = − log10 𝐾𝑏

28



29



E o caso da água?

HCO2H (aq) + H2O (l) ⇌HCO2
- (aq) + H3O+ (aq)

H2O (l) + NH3 (aq) ⇌ OH- (aq) +NH4
+ (aq) 
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Ácido                     Base   Base conjugada     Ácido conjugado

Ácido               Base                    Base conjugada    Ácido conjugado

A água pode ter o comportamento 
tanto de ácido quanto de base



Ionização da água

• Em sua maioria, a água pura encontra-se na 
forma neutra (H2O). Há entretanto, uma 
pequena taxa de autoionização:

H2O (l) + H2O (l) ⇌ OH- (aq) + H3O+ (aq)
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𝐾𝑐 =
𝐻3𝑂

+
[𝑂𝐻

−
]

𝐻2𝑂 2

1

𝐾𝑐 = 𝐾𝑤 = 𝐻3𝑂
+

[𝑂𝐻
−

]





A escala de pH

• pH é uma escala conveniente para se medir 
valores da concentração de H+ em um 
sistema!

𝑝𝐻 = − log10[𝐻3𝑂
+

𝑎𝑞 ]

• A escala varia de 0 a 14, mas podem existir
valores menores que zero e maiores que 14.
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