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As definições de ácidos e bases de Arrhenius são limitadas porque se 
aplicam somente para soluções aquosas 

Conceito de Brønsted-Lowry - Uma visão mais ampla 

O próton hidratado = H3O+ = íon hidrônio 



Eletrólito fraco = somente uma pequena fração das moléculas de 
NH3 dissolvidas reage com a água para formar NH4

+ e OH-  

Conceito de Brønsted-Lowry 



Com exceção da amônia (NH3) a maioria das bases de Brønsted-
Lowry são ânions 



Conceito de Brønsted-Lowry 





Íon bicarbonato (HCO3
-) é uma base de Brønsted-Lowry porque 

aceita um próton para formar o ácido carbônico:  
 
HCO3

- (aq) + H+ (aq)            H2CO3 (aq)  
 
 

Íon bicarbonato (HCO3
-) é um ácido de Brønsted-Lowry porque se 

ioniza em solução:  
 
HCO3

- (aq)              H+ (aq) + CO3
2- (aq)  

 
 
 

(HCO3
-) = anfótero  (HCO3
-) = anfótero  



Conceito de Brønsted-Lowry é restrito porque se aplica somente 
aos sistemas, nos quais ocorre a transferência de prótons 













Conceito de Brønsted-Lowry 











Distinção entre ácidos fortes e fracos 
 
Condutividade: ácidos fortes se comportam como eletrólitos fortes 
 
pH:   
HCl 0,1 mol/L → pH = 1 → dissociação completa 
HAc 0,1 mol/L  → pH = 2,9 → dissociação incompleta 
 
Calor de neutralização molar (ΔHneut): 
Quando uma solução diluída de um ácido forte (HCl, HNO3, HClO4) é 
misturada com uma solução diluída de uma base forte (NaOH, KOH, 
Ba(OH)2) ΔHneut = -55,90 kJ/mol 
 
Quando uma solução diluída de um ácido fraco (HCN) é misturada 
com uma solução diluída de uma base forte (NaOH) 
 ΔHneut = -10,3 kJ/mol 









Ácidos fracos  Ka < 0,01  



Bases fracas  Kb < 0,01  







Grau de dissociação 



Grau de dissociação =  

















1,8 x 10-5 

1,8 x 10-5 



Misturas de ácidos fracos 
 
Numa mistura contendo dois ácidos fracos, será considerado como fonte primária de 
íons hidrônio o mais forte dos dois. 
 
Ex.: ácido acético e ácido cianídrico  
 
 

Ka = 1,8 x 10-5 

Ka = 4,0 x 10-10 HCN CN- 



Solução tampão – efeito do íon comum 

x = 1,34 x 10-3 M 
 
Grau de dissociação =  (1,34 x 10-3 M / 0,1 M) = 1,34 % 
  





 
Grau de dissociação =  (1,8 x 10-5 M / 0,1 M) = 0,018 % 
  

Diminuiu 
em  ~ 100 

vezes 















pH = pKa ± 1 

Hac/Ac- faixa do tampão = 4,76 ± 1 



pH do plasma sanguíneo = 7,4 
HCO3

-/H2CO3   pKa = 6,38 (25 oC) 

HPO4
2-/H2PO4

- pKa = 7,20 (25 oC) 
 

HCO3
-/H2CO3 7,4 = 6,1 + 𝑙𝑜𝑔

𝐻𝐶𝑂3
−

[𝐻2𝐶𝑂3]
 

𝐻𝐶𝑂3
−

[𝐻2𝐶𝑂3]
= 19,95 

Normalmente  [CO2] e [HCO3
-] são  0,0012 M e 0,024 M, respectivamente 

(37 oC) 







 
Indicador: 
 
Geralmente é um ácido (ou uma base) orgânico fraco. 
 
A mudança de cor de um indicador ocorre dentro de 
uma faixa de pH . 
 
Como escolher o indicador? 
 
Na prática, escolhemos um indicador cuja mudança de 
cor esteja na parte íngreme da curva de titulação.  
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indicador universal (mistura de vermelho de metila, fenolftaleína e azul de bromotimol 



Titulação de 40 mL de ácido forte (p. ex. 0,1 M)  ou ácido fraco 
(p. ex. 0,1 M) com base forte (p. ex. 0,1 M) 

No ponto de equivalência o número de moles do ácido = número de moles da base 
pH do ponto de equivalência da titulação do ácido fraco 
pH do ponto de equivalência da titulação do ácido forte 

Vol. [OH-] (mL) 




