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Como funciona um indicador ácido-base?
O sistema de funcionamento dos indicadores é o seguinte: ge-

ralmente eles são um ácido fraco ou uma base fraca que entra em 
equilíbrio com a sua base ou ácido conjugado, respectivamente, 
que apresenta coloração diferente. Veja um exemplo:

Indicador ácido + H2O ↔ H3O
+ + Base conjugada

    (cor A)                                               (cor B)

Quando esse indicador genérico entra em contato com um meio 
ácido, segundo o Princípio de Le Chatelier, o equilíbrio é deslocado 
no sentido de formação do ácido fraco, ficando com a cor A. Por 
outro lado, se o indicador entrar em contato com um meio básico, 
os íons OH- da solução básica irão reagir com os íons H3O+ do indi-
cador. Desse modo, o equilíbrio será deslocado no sentido de repor 
os íons H3O+, ou seja, para a direita, que é também o sentido de 
formação da base conjugada, e o sistema adquire a cor B.

SAL
Sal é um composto resultante da reação de neutralização mutua 

entre um ácido e uma base. Assim, o cátion da base e o ânion do 
ácido formam o sal.

Ácido + Base  Sal + H2O

Conceito teórico segundo Arrhenius: É todo o composto iôni-
co que possui, pelo menos, um cátion diferente do H+ e um ânion 
diferente do OH-

Exemplo: NaCl ou Na+Cl-

Exemplo: HCl + NaOH → NaCl + H2O
                Ácido    Base      Sal    Água

Formulação de um sal
Os sais são substâncias neutras formadas a partir da ligação en-

tre o ânion de um ácido e o cátion de uma base. Assim, para que 
ocorra a igualdade de cargas positivas e negativas, basta inverter 
as cargas dos íons pelos seus índices no sal. O índice é, na fórmula 
unitária, o número que vem subscrito (no canto inferior direito) do 
elemento ou do grupo de elementos, conforme mostrado na fór-
mula a seguir:

Observe que o valor da carga do cátion torna-se o índice do 
ânion, enquanto a carga do ânion torna-se o índice do cátion. Ob-
serve também que é somente o valor da carga que é invertido, os 
sinais negativos e positivos não vão para o índice.

Exemplos:
-Nitrato de potássio: K+ + NO3

-: KNO3
 (Observe que tanto o índice 

quanto a carga são iguais a “1”, logo, não precisam ser escritos);
-Perclorato de potássio:K1+ + ClO4

1-: KClO4;

-Sulfato de cálcio: Ca2+ + SO4
2-: CaSO4 (veja que, quando as cargas 

são iguais, podemos simplificar os índices. É por isso que a fórmula 
não é escrita assim: Ca2(SO4)2.

-Dicromato de alumínio: Al3
+ + Cr2O7

2-: Al2(Cr2O7)3;
-Fosfato de bário: Ba2+ + PO4

3-: Ba3(PO4)2;
-Nitrito de ferro III: Fe3+ + NO2-: Fe(NO2)3.

Formulação do sal a partir de seu nome
Para se determinar a fórmula do sal a partir do seu nome, se-

gue-se os seguintes passos:

Exemplos: Sulfato de ferro-III
1º Passo: determinar a fórmula do ácido e da base que origina-

ram o sal.
Ânion sulfato ác. sulfúrico = H2SO4
Cátion ferro-II hidróxido de ferro-III = Fe(OH)3

2º Passo: a partir das fórmulas do ácido e da base, determina-se 
a carga do cátion base e do ânion do ácido.

H2SO4 = SO4
2-  Ânion sulfato

Fe(OH)3 = Fe3+  Cátion ferro-III

3º Passo: juntar o cátion da base com o ânion do ácido.

Fe3+ SO4
2-

4º Passo: inverter as cargas dos íons para que a soma das cargas 
se anule.

Reações de neutralização
Quando misturamos um ácido e uma base, ocorrem as reações 

de neutralização ocorrem de modo que o pH do meio é neutraliza-
do e se produz água e um sal. Nessa reação o ácido libera cátions 
H+ que se juntam aos ânions OH- liberados pela base e, assim, for-
mam-se as moléculas de água. O sal é então formado pela união do 
ânion do ácido com o cátion da base.

Assim, temos:

HA + BOH → H2O + BA
Ácido+Base → Água+Sal

-Neutralização total
Ocorre quando a quantidade de cátions H+ provenientes do áci-

do é igual à quantidade de ânions OH- provenientes da base. Nesse 
tipo de reação são sempre formados sais neutros. Dessa forma, a 
reação ocorre entre ácidos e bases em que ambos são fracos ou, 
então, ambos são fortes.

Exemplos:
-Reações entre ácidos e bases fortes:

HCl + NaOH → NaCl + H2O

Observe que cada molécula do ácido produziu 1 íon H+ e cada 
molécula da base produziu também apenas 1 íon OH-.

3 HCl + Al(OH)3 → Al(Cl)3 + 3H2O
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1) A natureza dos íons

Sal neutro (normais) 
É o sal resultante de uma reação entre uma base e um ácido 

fortes ou entre uma base e um ácido fracos. Este é o sal cujo ânion 
não possui H ionizável e não é o ânion OH-. Resulta de uma reação 
de neutralização total.

Exemplos:
-NaCl: cátion → Na+ (vem do hidróxido de sódio, NaOH, uma 

base forte); ânion → Cl- (vem do ácido clorídrico, HCl, um ácido for-
te).

-Na2SO4: cátion → Na+ (vem do hidróxido de sódio, NaOH, uma 
base forte); ânion → SO4

2- (vem do ácido sulfúrico, H2SO4, um ácido 
forte).

-NH4CN: cátion → NH4
2+ (vem do hidróxido de amônio, NH4OH, 

uma base fraca); ânion → CO3
-2 (vem do ácido cianídrico, HCN, um 

ácido fraco).

Esses sais são considerados neutros porque, quando eles são 
adicionados à água, o pH do meio não sofre nenhuma alteração. 
Além disso, eles não liberam em solução aquosa cátion H+, que in-
dica acidez, e nem ânion OH-, que indica basicidade.

Hidrogeno sal (Sal ácido)
É o sal cujo ânion tem um ou mais H ionizáveis e não apresenta 

o ânion OH-  Resulta de uma neutralização parcial do ácido.
Exemplos:
-NH4Cl(s): cátion → NH4

2+ (vem do hidróxido de amônio, NH4OH, 
uma base fraca); ânion → Cl- (vem do ácido clorídrico, HCl, um ácido 
forte).

-Al2(SO4)3: cátion → Al3+ (vem do hidróxido de alumínio, Al(OH)3, 
uma base fraca); ânion → SO4

2- (vem do ácido sulfúrico, H2SO4, um 
ácido forte).

-NH4NO3: cátion → NH4
2+ (vem do hidróxido de amônio, NH4OH, 

uma base fraca); ânion → NO3- (vem do ácido nítrico, HNO3, um áci-
do forte).

Hidróxi sal (Sal básico)
É o sal cujo ânion não apresenta H ionizável e no qual, além 

desse ânionn há o OH-. Resulta da neutralização parcial da base.
Exemplo:
-NaOOCCH3:
Cátion → Na+ (vem do hidróxido de sódio, NaOH, uma base for-

te);
Ânion → CH3COO– (vem do ácido etanoico, CH3COOH, H2CO3, um 

ácido fraco).

No exemplo acima, o ânion acetato (CH3COO–) hidrolisa-se em 
meio aquoso e forma o ácido acético e íons hidroxila (OH–), o que 
torna a solução básica.

2) Solubilidade dos sais
O estudo da solubilidade dos sais determina se um sal se dissol-

verá ou não em água. Assim, um sal pode ser classificado em solúvel 
ou praticamente insolúvel.

-Sal solúvel (sal que apresenta boa solubilidade em água): 
-Sal praticamente insolúvel (sal que se dissolve em quantidade 

extremamente desprezível em água, mas ocorre algum tipo de dis-
solução, por menor que seja): 

Para determinar a solubilidade dos sais em água, basta conhe-
cer o ânion presente no sal. Veja as regras que se dirigem aos tipos 
de ânions:

-Nitrato (NO3
-) e Nitrito (NO2

-): todo sal que apresenta esses 
ânions são solúveis;

-Carbonato (CO3
-2), Fosfato (PO4

-3) e Sulfeto (S-2): solúvel apenas 
com elementos da família IA e com o NH4+;

-Halogenetos (F-, Cl-, Br-, I-): com os cátions Ag+ Cu+, Hg2
+2 e Pb+2 

são insolúveis;
-Acetato (H3C2O2

-): com os cátions Ag+ e Hg2
+2 são insolúveis;

-Sulfato (SO4
-2): com os cátions Ag+, metais alcalinoterrosos (IIA, 

com exceção do magnésio), Hg2
+2 e Pb+2 são insolúveis;

Qualquer outro ânion: solúvel apenas com elementos da família 
IA e com o NH4

-.

Aplicações dos sais no cotidiano

Cloreto de sódio — NaCl
Sal obtido pela evaporação da água do mar. É o principal com-

ponente do sal de cozinha, usado na nossa alimentação. No sal de 
cozinha, além do NaCl, existem outros sais, como os iodetos ou io-
datos de sódio e potássio (NaI, NaIO3; KI, KIO3), cuja presença é 
obrigatória por lei. Sua falta pode acarretar a doença denominada 
bócio, vulgarmente conhecida como papo. 

O sal de cozinha pode ser utilizado na conservação de carnes, de 
pescados e de peles. Na Medicina, é utilizado na fabricação do soro 
fisiológico, que consiste numa solução aquosa com 0,92% .de NaCl.

Bicarbonato de sódio – NaHCO3 (hidrogenocarbonato de só-
dio)

É um sal branco é usado principalmente em antiácidos estoma-
cais, pois ele reage com o ácido clorídrico (HCl) presente no suco 
gástrico e neutraliza o meio:

NaHCO3 + HCl → NaCl + H2O + CO2
Ele também é muito usado como fermento de bolos, pães e bis-

coitos, pois sua decomposição libera o CO2 que faz a massa crescer. 
Além disso, é usado em extintores de incêndios, em cremes dentais 
para clareamento dos dentes, em balas e gomas de mascar que “ex-
plodem” na boca e em talcos e desodorantes.

Fluoreto de sódio – NaF
Anticárie que entra na composição do creme dental e também 

na fluoretação da água potável, pois inibe o processo de desmine-
ralização dos dentes, conferindo proteção contra a ação das cáries.

Sulfato de cálcio — CaSO4
Este sal pode ser encontrado na forma de sal anidro, ou seja, 

sem água (CaSO4), ou de sal hidratado, isto é, com água (CaSO4.2 
H2O), sendo essa forma conhecida por gipsita.

Sulfato de magnésio – MgSO4
É conhecido como Sal amargo ou Sal de Epsom. Utilizado em 

Medicina como purgativo ou laxante.

Sulfato de bário – BaSO4
É conhecido como contraste, pois atua como meio opaco na ra-

diografia gastrointestinal
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FÓRMULA MOLECULAR NOME DO ÓXIDO

CO Monóxido de monocarbono ou monóxido de carbono

CO2 Dióxido de monocarbono ou dióxido de carbono

N2O3 Trióxido de dinotrogênio

Fe3O4 Tetróxido de triferro

2) Para óxidos do tipo: EXOY, onde o elemento E é um metal com a carga fixa.
Metais com carga fixa:
-Metais alcalinos (1A) e Ag = +1
-Metais alcalinos terrosos (2A) e Zn = +2
- Alumínio = +3

Exemplo:
Na2O → óxido de sódio
Al2O3 → óxido de alumínio
Para montar a fórmula do óxido a partir do nome, é só lembrar a carga do metal, a carga do oxigênio -2 e fazer com que a soma das 

cargas se anule. Exemplos:
Óxido de lítio → Li1+O2- invertendo as cargas: Li2O
Óxido de prata → Ag1+O2-, invertendo as cargas: Ag2O

3) Para óxidos do tipo: EXOY, onde o elemento E é um metal com a carga variável.
Óxido de + nome do metal + carga do metal

Ou

Óxido de+ nome do metal + ICO (carga maior)
Óxido de + nome do metal + OSO (carga menor)

Metais com carga variável:
-Ouro (Au1+ e Au3+)

-Cobre (Cu1+ e Cu2+)

- Ferro (Fe2+ e Fe3+)

- Chumbo (Pb2+ e Pb4+)

Exemplos:
Au2O3 → óxido de ouro-III ou áurico
Cu2O → óxido de cobre-I ou cuproso
PbO2 → óxido de chumbo-IV ou plúmbico

Classificação dos óxidos
Os óxidos são classificados em função do seu comportamento na presença de água, bases e ácidos.

-Óxidos Básicos
São óxidos com caráter básico. São iônicos e o ânion é O2-. As reações dos óxidos básicos com água e ácidos podem ser esquematizados 

da seguinte maneira:
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Exemplo: 
Qual o valor da entalpia de combustão do benzeno (C6H6)? Da-

dos:

Tabela de ΔH°comb de algumas substâncias

Substância Fórmula ΔH°comb (kcal/mol)

Hidrogênio H2(g) -68,3

Carbono crafite C(grafite) -94,1

Monóxido de carbono CO(g) -67,6

Metano CH4(g) -212,8

Etano C2H6(g) -372,8

Propano C3H8(g) -530,6

Butano C4H10(g) -688,0

Benzeno C6H6(g) -781,0

Etanol H3C – CH2 – OH(l) -326,5

Ácido acético H3C – COOH(l) -208,5

Glicose C6H12O6(S) -673,0

Sacarose C12H22O11(S) -1348,9

Entalpia de ligação
Durante as reações químicas, as ligações químicas dos reagen-

tes e produtos são alteradas. 
Podemos calcular a ΔH pela análise desses novos rearranjos.
A entalpia de ligação é a variação de entalpia verificada na que-

bra de 1mol de uma determinada ligação química, considerando 
que todas as substâncias estejam no estado gasoso, a 25° C e 1atm.

Reagentes = sempre são quebradas as ligações = ENDOTÉRMI-
CA (+)

Produtos = sempre são formadas as ligações = EXOTÉRMICA (-)
Exemplo:

A ΔH do processo é a soma desses calores. Calcula-se utilizando 
dados tabelados.

Entalpia de ligação (em kJ/MOL)

Ligação H°(kJ/MOL) Ligação H°(kJ/MOL) Ligação H°(kJ/MOL)

H – H 436 H – Br 366 N – C 305

H – O 463 H – I 299 C ≡ C 837

N – N 163 H – N 388 C = C 612

N = N 409 H – C 412 C – C 348

N ≡ N 944 O = O 496 C – Cl 338

H – F 565 O – C 360 Br – Br 193

H – Cl 431 O = C 743 Cl – Cl 242

A partir desta tabela com dados das ligações de alguns elemen-
tos, é possível calcular também outras entalpias, como por exem-
plo a de combustão e a de formação.

Entalpia de neutralização
É a entalpia de uma reação de neutralização (entre um ácido e 

uma base formando sal e água). A reação é exotérmica. 
É a variação de entalpia verificada na neutralização de 1mol de 

H+ do ácido por 1mol de OH- da base, sendo todas as substâncias 
em diluição total ou infinita, a 25°C e 1atm. 

Exemplos:

Entalpia de dissolução
É a variação de entalpia envolvida na dissolução de 1mol de 

determinada substância numa quantidade de água suficiente para 
que a solução obtida seja diluída. 

Quando um sólido é colocado em um copo com água, acontece 
uma dissolução. Nesta ordem, acontece:
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Tendo conhecimento sobre a entalpia de cada um dos partici-
pantes da reação, basta utilizar os valores na expressão matemática 
de subtração que representa a variação da entalpia, que é:

ΔH = Hp – Hr

Para essa reação, temos que:
• Hp = Soma da entalpia dos produtos.
No caso da reação representada no Hp, temos a soma das en-

talpias dos produtos C e D, sempre respeitando as quantidades es-
tequiométricas, logo:

Hp = c.HC + d.HD

• Hr = Soma da entalpia dos reagentes.
No caso da reação representada no Hr, temos a soma das ental-

pias dos reagentes A e B, sempre respeitando as quantidades este-
quiométricas, logo:

Hr = a.HA + b.HD

Representação Gráfica

 QUÍMICA ORGÂNICA - FUNÇÕES: HIDROCARBONE-
TOS, ÁLCOOIS, ÉTERES, ÉSTERES, CETONAS, ALDEÍDOS, 
ÁCIDOS CARBOXÍLICOS, AMINAS, AMIDAS E NITRILAS; 
NOMENCLATURA, ESTRUTURAS QUÍMICAS E PROPRIE-

DADES DAS SUBSTÂNCIAS

É a parte da Química que estuda os compostos que contém car-
bono. Porém nem toda substância que contém carbono é parte da 
Química Orgânica. Há algumas exceções, porque apesar de conter 
carbono, tem comportamento de uma substância inorgânica. São 
eles: C(grafite), C(diamante), CO, CO2, HCN, H2CO3, Na2CO3.

Os compostos orgânicos são, na sua maioria, formados por C, 
H, O e N. Entretanto em 1828, Wohler obteve o primeiro composto 
orgânico em laboratório. Este composto recebeu o nome de ureia, 
e a partir deste, surgiram outras sínteses de compostos orgânicos 
realizados em laboratório.

Em 1858, KeKulé e Couper enunciaram a teoria estrutural da 
Química orgânica através de três postulados:

1) O Carbono é tetravalente
2) As quatro valências são equivalentes
3) O carbono forma cadeias carbônicas

Os átomos de carbono agrupam-se entre si, formando estrutu-
ras de carbono, ou cadeias carbônicas.

Átomo de Carbono
O átomo de carbono possui massa atômica (A) igual a 12,01u e 

número atômico (Z) igual a 6. 
Veja a sua configuração eletrônica:

A propriedade mais importante do elemento carbono é a capa-
cidade de unir seus átomos, formando cadeias carbônicas. Veja a 
seguir um exemplo de cadeia carbônica:

Tipos de Carbono
Os átomo de carbono que fazem parte de uma cadeia carbônica 

podem ser classificados devido ao número de átomos de carbono 
ligados diretamente ao átomo de carbono que se deseja classifi-
car. Diante disso, podemos ter em uma cadeia os seguintes tipos de 
átomos de carbono:

-Carbono primário: Liga-se diretamente, no máximo, a outro 
átomo de carbono.

-Carbono secundário: Liga-se diretamente, diretamente a dois 
átomos de carbono.

-Carbono secundário: Liga-se diretamente, diretamente a três 
átomos de carbono.

-Carbono quaternário: Liga-se diretamente, diretamente a qua-
tro átomos de carbono.

Exemplo:

Classificação das Cadeias carbônicas
As cadeias carbônicas podem ser classificadas de três tipos de 

acordo com a disposição dos átomos de carbono:

1) Cadeia aberta, Acíclica ou Alifática
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Tipo de Ligação Entre os Átomos de Carbono
Quanto ao tipo de ligação entre os átomos de carbono, as cadeias são classificadas em saturadas e insaturadas.

A) Cadeia Saturada
Essa classificação é utilizada para as cadeias que possuem somente ligações simples entre os carbonos. 
Exemplos:

B) Cadeia Insaturada
Nesse tipo de cadeia existe pelo menos uma instauração (dupla ou tripla ligação) entre os átomos de carbono.
Exemplos:

Natureza dos Átomos das Cadeias Carbônicas
Quanto à natureza dos átomos que as constituem, as cadeias carbônicas dividem-se em homogêneas e heterogêneas.

A) Cadeia Homogênea
Esse tipo de cadeia não possui nenhum heteroátomo entre os carbonos, ou seja, essas cadeias são constituídas somente por carbonos. 
Exemplos:

B) Cadeia Heterogênea
Nesse tipo de cadeia existe pelo menos um heteroátomo entre os átomos de carbono, sendo que os heteroátomos mais comuns são 

O, N, S e P.
Exemplos:


