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 Esta obra é fruto de um trabalho realizado por um 
grupo de estudantes e professores do Laboratório 
Dinâmico Interdisciplinar de Ensino de Ciências 
(LADIEC), do curso de licenciatura em Química do 
Instituto Federal do Paraná (IFPR), Campus Palmas, 
que tem como objetivo desenvolver atividades 
integradoras, que envolvam a pesquisa aplicada no 
ensino com base na experimentação. Ao transcorrer 
dos capítulos, destaca-se a importância da 
experimentação no ensino de Química, abordagens 
teórico-experimentais voltadas ao tema volumetria 
de neutralização e atividades experimentais para o 
preparo de soluções, padronizações, investigação, 
estudo e emprego do extrato natural de repolho roxo 
(Brassica oleracea L.) como indicador alternativo 
de pH em titulações do tipo: ácido/base fortes; 
ácido/base fracas; ácido fraco/base forte; ácido 
forte/base fraca e construção de suas curvas de 
titulação. Espera-se que os leitores, profissionais e 
estudantes da área, reflitam sobre as possibilidades 
propostas neste livro e percebam que aulas 
experimentais integradoras, que instigam a leitura, 
a pesquisa, o uso de materiais alternativos e a 
simplificação de conteúdos complexos, sem perder 
o cunho científico, podem contribuir com uma 
prática mais significativa, prazerosa e motivadora 
para os estudantes, cultivando um espaço de 
reflexões, diálogo e aprendizagem. 
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 APRESENTAÇÃO 

 

 

A Química é uma Ciência prática, para isso a experimentação 

deve ser trabalhada juntamente com o ensino teórico, entretanto, 

quando não realizado de forma correta, a experimentação torna-se 

algo apenas ilustrativo, não contribuindo para o aprendizado do 

educando. Todavia, quando a experimentação vem de encontro com 

a sequência abordada em sala de aula, trazendo problemáticas e 

colocando o aluno para investigar, ela se torna uma arma poderosa 

para que o ensino e aprendizagem se completem. Sem dúvidas, a 

experimentação é um dos principais pilares para a construção e 

desenvolvimento do conhecimento científico. A observação e a 

participação dos alunos em aulas experimentais permite 

entendimento de fenômenos físicos e químicos, despertando uma 

capacidade crítica e intuitiva para que se apropriem do conhecimento 

e tenham autonomia de estabelecer relações com seu cotidiano.  

Contudo, quando olhado para a realidade estrutural das escolas 

públicas de nosso país, muitas não apresentam suporte para o 

desenvolvimento de aulas experimentais. Escolas sem laboratórios, 

sem reagentes, pouco espaço físico e sem os devidos 

equipamentos de segurança. Tudo isso, acaba por impedir a 

realização de uma aula experimental. É nesse momento que o 

professor deve buscar alternativas, beneficiando-se das diversas 

abordagens experimentais propostas na literatura, das quais 

podemos destacar as abordagens integradora, problematizadora e 

investigativa. Nesta perspectiva, Couto; Ramos; Cavalheiro (1998) 
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apontam que a adaptação de práticas experimentais para a sala de 

aula se torna uma importante ferramenta, pois permite a utilização 

de materiais e reagentes de baixo custo e fácil acesso, que 

incrementam a contextualização do ensino. Neste contexto, citamos 

um exemplo comum apresentado por Terci e Rossi em 2002, que 

indicam o uso de indicadores naturais, como reagente “adaptado’’, 

possuindo baixo custo de obtenção e que possibilitam a exploração 

didática desde sua composição natural, metodologias de extração, 

comportamento em meio reacional e identificação de cor frente a 

diferentes meios de pH.  

Dessa forma, apresentamos a obra, Volumetria de 

Neutralização: Abordagens Teórico-Experimentais, um tema 

comumente explorado em cursos de formação docente e em 

disciplinas de Química da educação básica, que traz uma proposta 

de  ensino experimental integrada à pesquisa no ensino. Além disso, 

propomos possibilidades de adaptação dos métodos experimentais 

propostos para que possam ser desenvolvidos com materiais 

alternativos, com o objetivo de despertar no professor o desejo de 

ensinar e despontar nos estudantes o interesse pelo tema, levando-

os a gostar e ter mais conhecimento sobre a Química, sua natureza 

e aplicação.  

 

Sandra Inês Adams Angnes Gomes 

Edneia Durli Giusti 

Tatiana Brescovites Matias 

Vanessa Machado Silva Santos 
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PREFÁCIO 

 

 

 Este livro é fruto de trabalhos de conclusão de curso, 

elaborado por acadêmicas e professoras do Laboratório Dinâmico 

Interdisciplinar de Ensino de Ciências (LADIEC), do curso de 

licenciatura em Química do Instituto Federal do Paraná (IFPR), 

campus Palmas. 

 O LADIEC é um projeto de extensão que tem como intuito 

fortalecer a formação inicial e continuada de professores, 

oportunizando um espaço para discussões e problematizações 

acerca de questões do ensino, que por vezes não são 

suficientemente exploradas no interior dos cursos de formação 

docente, entre as quais, questões epistemológicas, pedagógicas 

e metodológicas. É também neste ambiente, que acadêmicos 

participantes do Programa de Bolsas de Inclusão Social (PBIS),  

Bolsistas do Programa Institucional de Bolsa de Iniciação à 

Docência (Pibid), estudantes de estágio e de conclusão de curso, 

encontram suporte para realizar projetos aplicáveis na educação 

básica. Espera-se assim, contribuir para uma formação de 

qualidade desses profissionais da educação, integrando a teoria 

com a prática, propiciando a formação de profissionais reflexivos 

e pesquisadores, preocupados em sempre melhorar a sua prática 

docente e superar os obstáculos que a ela se impõem. Nesta 

perspectiva, esta obra traz resultados de trabalhos que foram 

desenvolvidos com o objetivo de estimular atividades  

integradoras de ensino, voltadas ao tema Volumetria de 
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Neutralização com o uso do extrato de repolho roxo (Brassica 

oleracea L.) como indicador alternativo de pH. No transcorrer dos 

capítulos, apresenta-se uma sequência de abordagens teórico-

experimentais aplicáveis em cursos de licenciatura em Química, 

áreas afins e na educação básica, cabendo ao professor dar o 

direcionamento necessário de acordo com o nível de formação 

que atua.  

O capítulo 1, foi elaborado a partir de reflexões sobre a  

importância das atividades práticas no ensino de Química e as 

principais dificuldades encontradas pelos professores para 

trabalhar com a experimentação. No discorrer do texto 

apresentamos como alternativa, o emprego de abordagens 

teórico-experimentais integradoras durante as aulas, pois 

acreditamos que estas envolvem mais o estudante, promovendo 

discussões sobre o tema em estudo, aproximando os discentes 

da realidade, despertando o ato de estudar. 

No capítulo 2, apresentamos uma breve introdução sobre as 

teorias ácido-base, as técnicas volumétricas de neutralização, 

indicadores ácido-base, cálculos de pH e fundamentos teóricos 

para construção de curvas de titulação, temas exaustivamente 

explorados em disciplinas de Química Geral e Química Analítica, 

essências para a formação integral dos estudantes dos cursos de 

formação docente e até mesmo da educação básica. Destacamos 

que este capítulo é de suma importância para a compreensão das 

atividades experimentais propostas nos capítulos 3, 4 e 5. 

No capítulo 3, propomos técnicas para extração do indicador 

natural de repolho roxo, com sugestões para seu uso em 
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substituição aos indicadores convencionais, como a fenolftaleína, 

o vermelho de metila, o alaranjado de metila, entre outros, 

amplamente empregados em técnicas de titulação ácido-base 

vistas nos capítulos 4 e 5.  

Durante o capítulo 4, abordamos o preparo e padronização 

de soluções, com enfoque ao uso de padrões primários e 

secundários que garantem resultados satisfatórios durante uma 

análise volumétrica de titulação ácido-base. 

No capítulo 5, exploramos com muitos detalhes e de forma 

extremamente didática todas as etapas e cálculos necessários 

para titulações ácido-base e a construção de curvas de titulação 

entre ácido forte versus base forte, ácido fraco versus base forte, 

base fraca versus ácido forte e ácido fraco versus base fraca, 

com o uso do extrato alcoólico de repolho roxo, como indicador 

alternativo de pH.  

Destacamos que o principal objetivo da obra é tratar das 

relações teórico-práticas voltadas às técnicas volumétricas de 

neutralização, para que professores e estudantes de Química 

possam apreciar o tema e vislumbrar possibilidades para 

construção gradativa do conhecimento, principalmente ao tratar 

das reações em meios ácidos e básicos.  

Ao final destes capítulos, esperamos que os leitores, 

profissionais e estudantes da área, reflitam sobre as 

possibilidades sugeridas e percebam que planejar aulas 

experimentais de forma integradora, que instigue a leitura, a 

pesquisa, o uso de materiais alternativos e a simplificação de 

conteúdos que parecem complexos, sem perder o cunho 
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científico, pode contribuir com uma prática mais significativa, 

prazerosa e motivadora para os alunos, cultivando um espaço de 

aproximação, reflexões e diálogo. 

 

Sandra Inês Adams Angnes Gomes 

Edneia Durli Giusti 

Tatiana Brescovites Matias 

Vanessa Machado Silva Santos 
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INTRODUÇÃO 

 

 

Grande parte dos profissionais da área de Química enfrentam 

diariamente dificuldades de conciliar os conceitos químicos 

trabalhados em sala de aula com atividades experimentais e 

relações com a vivência cotidiana do aluno. Essa dificuldade é 

apresentada nos Parâmetros Curriculares Nacionais (MINISTÉRIO 

DA EDUCAÇÃO, 1999), que salientam que o ensino de Química 

está reduzido a definições e leis isoladas, sem ter qualquer tipo de 

relação com o dia a dia dos alunos, exigindo destes quase sempre 

memorização de conceitos e fórmulas, caracterizando uma 

aprendizagem mecânica. Isto indica que este ensino está sendo 

feito de forma descontextualizada e não interdisciplinar (DIAS; 

GUIMARÃES; MERÇON, 2003). Ou seja, o ensino de Química na 

maioria das vezes se manifesta de forma tradicional, de tal modo 

que o aluno acaba tendo uma aprendizagem mecânica decorando 

inúmeras fórmulas, reações e propriedades, mas sem relacioná-las 

com a forma natural que ocorrem na natureza (QUEIROZ, 2004).  

Também é necessário levar em consideração que nem sempre 

o professor está preparado para atuar de forma interdisciplinar, 

relacionando o conteúdo com a realidade dos alunos conforme 

apontam os Parâmetros Curriculares Nacionais (1999). Inclusive, 

muitos docentes usam em suas aulas apenas livros como recurso 

didático, entendemos que estes podem ser, e são, na maioria das 

vezes, utilizados como instrumentos educacionais que auxiliam os 

educadores a organizarem suas ideias, assimilar os conteúdos e 
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proceder à exposição aos alunos, porém, o professor deve evitar 

utilizar apenas deste recurso didático em suas aulas (LOBATO, 

2007). 

Suart e Marcondes (2008) alertam que a postura construtivista 

de ensino valoriza a participação do aluno no processo de 

construção do conhecimento e o professor como mediador ou 

facilitador deste processo. Portanto, há a necessidade de novas 

estratégias no ensino, sendo que a experimentação a partir da 

problematização ou a pesquisa em Química podem contribuir no 

desenvolvimento cognitivo do aluno ao serem incrementadas ao 

ensino de forma a possibilitar uma aprendizagem significativa. 

Diante da problemática apresentada, a experimentação pode ser 

uma alternativa de grande importância, pois diferencia a aula, traz 

uma abordagem mais contextualizada e sugestões que instigam o 

aluno a pesquisar (GONÇALVES, 2005).  

Dessa forma, nos capítulos seguintes apresentamos 

fundamentos teóricos e uma proposta experimental para o ensino da 

volumetria de neutralização, a partir da extração do indicador natural 

do repolho roxo e seu emprego em titulações ácido-base. As 

atividades propostas, tem fins didáticos para aplicação em aulas de 

Química em cursos de formação inicial de professores, áreas afins e 

em aulas de Química no Ensino Médio. Pois, entende-se que o 

contato dos estudantes com uma prática contextualizada instiga a 

pesquisa aplicada no ensino e pode vir a contribuir com o processo 

de aprendizagem e melhorias na educação. 

 

 



19 

CAPÍTULO 1 

 

 

A IMPORTÂNCIA DA EXPERIMENTAÇÃO NA FORMAÇÃO 

INICIAL DE PROFESSORES DE QUÍMICA 

 
Sandra Inês Adams Angnes Gomes 

Tatiana Brescovites Matias 
Edneia Durli Giusti 

Vanessa Machado Silva Santos 
Gabriela Brugneroto 

 

 

A formação de professores para a educação básica, em 

específico a formação de professores de Química, apresenta 

cada vez mais desafios a serem enfrentados no século XXI. 

Diante de tantas novidades tecnológicas, os alunos tem um mar 

de informações com fácil acesso, entretanto, nem sempre sabem 

o que fazer com tais informações, logo o professor ganha um 

papel importante, tornando-se um orientador da aprendizagem 

destes estudantes. Com isso, é necessário capacitar os novos 

professores, bem como, trabalhar a formação continuamente no 

próprio exercício da profissão docente (PORTO, 2014). 

Diante disso, Porto (2014) discute os desafios enfrentados 

pelas políticas governamentais voltadas para a formação de 

professores, desafios que refletem diretamente nas instituições 

formadoras. De modo geral, o cenário das condições de formação 

dos professores não é animador pelos dados obtidos em 

inúmeros estudos e pelo próprio desempenho dos sistemas e 
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níveis de ensino, revelado por vários processos de avaliação 

ampla ou de pesquisas regionais ou locais. A formação dos 

professores precisa ser pensada a partir do contexto de seu 

trabalho, não podendo concebê-la dissociada ou distanciada da 

reflexão crítica acerca da realidade da escola. É preciso refletir 

sobre essa dimensão através de propostas curriculares, de 

atividades que permitam a compreensão dinâmica e das relações 

que se estabelecem no contexto do trabalho docente (GATTI, 

2016).  

Para Mellado (2000), analisar a formação inicial de 

professores de Química, significa relacionar ao fato de que esses 

futuros professores possuem uma visão incompleta sobre o valor 

e o significado das aulas experimentais para o ensino de 

Química, em parte, pela falta de experiência docente dos 

formadores dos cursos de licenciatura, nas disciplinas específicas 

para o desempenho da futura docência. Este é um pensamento 

docente espontâneo, transmitido por estes professores muitas 

vezes sem formação pedagógica nem didática, que utilizam 

modelos tradicionais ou tradicional-técnicos de como ensinar 

Química. 

No entanto, é necessário que sejam identificadas e 

caracterizadas as concepções dentro das quais são formados 

estes futuros professores de Química, visto que estas 

concepções irão influenciar sua futura prática pedagógica 

(MELLADO, 1996).  

O parecer № 303/2001 do CNE/CES, aprovado em 

06/11/2001, sobre as Diretrizes Curriculares para os cursos de 
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Química, bacharelado e licenciatura plena, estabelece que o 

licenciado em Química deva ter formação geral, sólida e 

abrangente em relação aos conteúdos dos diversos campos da 

Química, possuir domínio de técnicas para utilização de 

laboratório bem como preparação adequada à aplicação 

pedagógica do conhecimento e experiências de Química e de 

áreas afins na atuação profissional como educador na educação 

fundamental e média. Ainda, o licenciado em Química deve estar 

consciente dos aspectos que definem a realidade educacional, 

sendo capaz de identificar o processo de ensino e aprendizagem 

como processo humano em construção. Este profissional deve 

possuir formação humanística que lhe permita exercer 

plenamente sua cidadania e, no exercício de sua docência, saber 

respeitar o direito à vida e ao bem estar dos cidadãos. Este 

parecer estabelece, também, que o licenciado em Química deve 

saber trabalhar em laboratório e saber usar a experimentação em 

Química como recurso didático (MINISTÉRIO DA EDUCAÇÃO, 

2001). 

A experimentação ocupou um papel essencial na 

consolidação das ciências a partir do século XVIII. Ocorreu 

naquele período uma ruptura com as práticas de investigações 

vigentes, que consideravam ainda uma estreita relação da 

natureza e do homem, onde ocupou um lugar privilegiado na 

proposição de uma metodologia científica que se resume pela 

regularização de procedimentos (QUEIROZ, 2004). Entretanto, a 

Química é uma ciência experimental e fica por isso muito difícil 

aprendê-la sem a realização de atividades práticas (laboratório). 
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Essas atividades podem incluir demonstrações feitas pelo 

professor, experimentos para confirmação de informações já 

dadas, cuja interpretação leve à elaboração de conceitos, entre 

outros (MALDANER, 1999). 

A própria essência da Química revela a importância de 

introduzir este tipo de atividade ao aluno, pois esta ciência se 

relaciona com a natureza, sendo assim os experimentos 

propiciam ao estudante uma compreensão mais científica das 

transformações que nela ocorrem (AMARAL, 1997). Saber 

punhados de nomes e de fórmulas, decorar reações e 

propriedades, sem conseguir relacioná-los cientificamente com a 

natureza, não é conhecer Química. Essa não é uma ciência 

petrificada, seus conceitos, leis e teorias não foram 

estabelecidos, mas têm a sua dinâmica própria (SAVIANI, 2000). 

Para Moreira e Levandowski (1983), a atividade de 

laboratório é um importante elemento para o ensino de Química e 

esse tipo de atividade pode ser direcionado para que atinja 

diferentes objetivos, tais como facilitação de aprendizagem, 

habilidades motoras, hábitos, técnicas e manuseio de aparelhos, 

aprendizagem de conceitos e suas relações, leis e princípios. 

Contudo, um dos maiores desafios do uso de aulas práticas no 

ensino de Química na Educação Básica é construir um elo entre o 

conhecimento ensinado e o cotidiano dos alunos.  

A ausência de conexão entre o conteúdo passado em sala de 

aula e o dia a dia, pode justificar a indiferença entre os alunos e 

também em relação aos próprios professores quando do uso da 

experimentação. Utilizar experimentos como ponto de partida 
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para desenvolver a compreensão de conceitos ou colocá-los no 

momento adequado para que os alunos percebam sua relação 

com a teoria vista em sala de aula, são funções das atividades 

desenvolvidas em Laboratórios de Ensino para a Química, que 

devem e podem ser exploradas.  

Na concepção de Mortimer (2003), para que uma 

aprendizagem ocorra, deve ser significativa, o que exige 

compreensão de significado, relacionando-se às experiências 

anteriores e vivências pessoais dos alunos, permitindo a 

formulação de problemas de algum modo desafiantes que 

incentivem o aprender mais, o estabelecimento de diferentes 

tipos de relações entre fatos, objetos, acontecimentos, noções e 

conceitos, desencadeando modificações de comportamentos e 

contribuindo para a utilização do que é aprendido em diferentes 

situações. 

Nos dias atuais a educação passa por profundas 

transformações, tendo em vista as mudanças constantes que 

vêm ocorrendo no mundo. As novas tecnologias evoluem num 

ritmo cada vez mais acelerado, e a ciência também avança 

constantemente, com novas descobertas e estudos, apontando 

diferentes competências para atuar na sociedade e no campo 

educacional. Diante disso, os novos desafios vêm, instigando os 

profissionais da educação a buscarem novos saberes, 

conhecimentos, metodologias e estratégias de ensino. As 

mudanças no contexto escolar e social requerem profissionais 

atualizados e competentes, que estejam preparados para atuar 

com diferentes problemas (LACERDA, 2011). 
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Considera-se hoje, que o ensino da Química deve relacionar 

os diversos temas específicos dos conteúdos com o cotidiano, 

bem como promover discussões sobre a gênese e o 

desenvolvimento das ideias cientificas, além de privilegiar 

atividades que promovam a construção de habilidades que 

possam ser necessárias para sua vida social, possibilitando o 

desenvolvimento de atitudes, principalmente em relação ao 

conhecimento científico (KRUGER; LOPES, 1997). 

Cabe ressaltar, que as atividades experimentais precisam ser 

compreendidas como um dos elementos facilitadores do processo 

da aprendizagem conceitual e o professor precisa compreender 

que a realização das atividades experimentais contribui para o 

enriquecimento do conhecimento científico, e não simplesmente 

uma motivação (GONÇALVES; MARQUES, 2006).  

 

1.1 Abordagens Experimentais 

 

Diversos estudos apontam para a importância do uso da 

experimentação no Ensino de Química e apresentam alternativas 

de práticas experimentais passíveis de serem realizadas até 

mesmo na sala de aula, permitindo ao professor ir além das 

tradicionais aulas expositivas (LIMA; MARCONDES, 2005; 

MACHADO; MOL, 2008). 

Libâneo (1994) entende que o termo aula não se aplica à 

aula expositiva, mas a todas as formas didáticas organizadas e 

dirigidas direta ou indiretamente pelo professor, tendo em vista o 

processo ensino e a aprendizagem. No que diz respeito às aulas 
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experimentais, estas minimizam a distância entre o mundo da 

ciência e o cotidiano no aluno.  

 Nesse sentido, é importante ter clareza nos objetivos a serem 

alcançados ao realizar aulas experimentais, pois elas podem 

auxiliar os alunos a terem melhor compreensão dos conteúdos, 

superando ou minimizando suas dificuldades em relacionar a 

teoria e a prática. Quando o professor desenvolve atividades 

experimentais, este colabora para que o aluno perceba a 

relevância do conteúdo abordado em sala de aula e suas 

aplicações, assim prioriza a aprendizagem significativa (BUENO 

et al., 2009). 

Lembrando que a experimentação pode ser realizada com a 

finalidade de demonstrar os conteúdos trabalhados, desenvolver 

atividades práticas ou resolução de problemas, sendo esta uma 

forma de tornar a ação do aluno mais ativa. Todavia, deve se 

levar em consideração que a experimentação é realizada a partir 

de um corpo teórico que orienta a observação (GUIMARÃES, 

2009). 

O ensino tradicional não relaciona os conceitos químicos com 

a forma natural que ocorrem na natureza, neste sentido, a 

experimentação presta grande apoio para melhor associar esses 

conceitos. A teoria e a prática quando integradas tornam a 

aprendizagem mais sólida, pois permitem que os alunos 

manipulem objetos e ideias e negociem significados entre si e 

com o professor durante a aula. É importante que as aulas 

práticas sejam conduzidas de forma agradável para que não se 

torne uma competição entre os grupos e, sim, uma troca de 
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experiências e socialização de resultados (BUENO et al., 2009; 

FARIAS et al., [s.d.]). 

É necessário destacar que a busca pela motivação dos 

alunos na abordagem de experimentos através de cores, luzes e 

movimentos, promovendo o “show da ciência”, cria uma 

“experiência primeira” que desfavorece uma aprendizagem mais 

significativa do conhecimento científico (GONÇALVES; 

MARQUES, 2006). É indispensável que se faça  relações entre 

observação e teoria, relações que não são neutra, ou seja, são 

importantes para (re)construção do conhecimento científico e 

para isso há necessidade que teoria e prática estejam atreladas 

em algum momento. Outras questões a serem pensadas e 

levadas em consideração pelos professores são: levantar os 

conhecimentos prévios dos estudantes sobre o tema em estudo,  

avaliar que tipo de abordagem que pretendem usar em suas 

aulas e como conduzirão os estudantes, para assim se 

aproximarem da sua realidade. Estas atitudes aproximam 

professores e estudantes e permitem maior relação dialógica 

(BACHERLARD, 1996, GUIMARÃES, 2009). 

Diante deste contexto, Giordan (1999) apresenta duas 

formas de conduzir a experimentação, que são a ilustrativa e e a 

prática investigativa. A experimentação ilustrativa geralmente é 

empregada para demonstrar conceitos discutidos sem muita 

problematização e discussão dos resultados experimentais. Já a 

experimentação investigativa, por sua vez, visa que o aluno 

busque informações sobre a discussão, a reflexão, as 

ponderações e as explicações, de forma que compreenda não só 
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os conceitos, mas que consiga refletir criticamente sobre o 

conteúdo. Francisco, et al. (2008) defendem o conceito de 

experimentação problematizadora, que vai além da 

experimentação investigativa, na medida em que propõe a leitura, 

a escrita e a fala como aspectos indissolúveis da discussão 

conceitual dos experimentos. Sandri (2016) traz como alternativa 

a experimentação integradora, a qual busca integrar os conceitos 

trabalhados pelas abordagens investigativas e problematizadoras, 

entretanto, vai além, ela busca que o aluno pesquise, aplique, 

discuta e integre os resultados da experimentação. 

 

1.2 Abordagem Experimental Integradora – uma 

possibilidade para conduzir aulas experimentais 

 

Segundo Mendes (2011), a atividade experimental deve 

interpretar através de conceitos os resultados obtidos, onde o 

professor é um orientador crítico da aprendizagem, possibilitando 

aos alunos uma visão adequada do trabalho de ciências. Neste 

universo, as atividades experimentais podem ser conduzidas de 

forma integradora a partir de uma abordagem técnica baseada 

em 3 momentos:  

1) Primeiro momento – pré-laboratório: tem o enfoque sobre 

teoria, onde os alunos são levados a pesquisar sobre os 

conteúdos que ajudarão a compreensão da prática em 

questão. Ocorre anteriormente a aula experimental, 

propriamente dita. A intenção desta pesquisa prévia é 

familiarizar o aluno com a teoria envolvida com o fenômeno 
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que será estudado na aula experimental, assim como também, 

inteirá-lo dos termos, símbolos, nomenclaturas e linguagens 

próprias da Química (MENDES, 2011). 

2) O segundo momento – laboratório: não necessariamente 

com a realização do procedimento, mas sim com a 

socialização da pesquisa anteriormente realizada, para que se 

esclareçam alguns pontos do procedimento e principalmente, 

se esclareça a razão e o objetivo, da realização do 

experimento. Ou seja, por que é importante a compreensão 

daquela técnica, daquele método, ou procedimento e qual sua 

relação com a teoria. Ainda possuindo um amparo para guiar 

durante a prática, não um procedimento propriamente dito, 

mas sim um guia de como proceder (MENDES, 2011). 

3) No terceiro momento - pós-laboratório: não é realizado 

necessariamente fora do laboratório, mas sim após a 

execução da prática, os alunos realizam uma síntese pessoal. 

Utilizando a base teórica e a prática anteriormente realizada. 

Como produção final, propõe-se solicitar aos alunos uma 

síntese, na qual os mesmos devem explicar os fenômenos 

decorridos durante a prática em linguagem e simbologia 

Química adequada (MENDES, 2011). 

 

1.3 As Principais Dificuldades para Realização de Aulas 

Experimentais  

 

Embora muitos professores acreditem que possam 

transformar o ensino de Química através da experimentação, as 
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atividades experimentais são pouco frequentes nas escolas, pela 

inexistência de laboratórios e/ou pela falta de recursos para 

mantê-los. Neste cenário, cabe ao professor (re)planejar suas 

aulas e muitas vezes arcar com os custos de materiais 

alternativos para realização de atividades experimentais, pois 

entende-se que aulas práticas contribuem com a aprendizagem, 

desenvolvem habilidades motoras, hábitos, técnicas e manuseio 

de aparelhos, conforme explicam Moreira e Levandowski (1983), 

sendo o professor responsável em desenvolver essas 

“competências” ao mesmo tempo em que precisa “dar conta” do 

conteúdo a ser aplicado. Portanto todas as leis, livros, 

computadores, estrutura e verbas serão inúteis se em sala de 

aula não estiver um profissional, bem formado, motivado e 

consciente em suas ações (FARIAS et al., [s.d.]). 

Dentre os motivos que impedem e/ou dificultam o 

desenvolvimento de aulas experimentais nas escolas, pode-se 

citar: 

a) Formação do professor de Química: A maioria dos 

professores são bacharéis e a metodologia de ensino 

empregada nas aulas em grande maioria ainda é tradicional e 

além disso grande parte dos professores não procuram 

metodologias alternativas mais atraentes e eficientes para 

aplicação no ensino. Outro fator de supra importância é o 

descaso com a formação inicial dos licenciados e/ou cursos 

de capacitação para professores com carreira mais antiga 

(SILVA, 2011; SCHWAHN; OAIGEN, 2002). 
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b) Diminuição na formação de licenciados e abandono ao 

magistério: a falta de interesse dos alunos, a desmotivação 

no grupo de trabalho, a falta de valorização no mercado de 

trabalho, o desestímulo salarial, são os principais fatores que 

levam profissionais a desistirem da carreira docente e 

busquem novos horizontes (SILVA, 2011). 

c) Estrutura das escolas: muitas instituições de ensino, tanto 

públicas, quanto particulares não possuem laboratórios de 

Química, materiais e reagentes que possibilitem a realização 

de uma atividade prática, se fazendo necessário adaptações 

em outros locais para que a prática seja efetivada, geralmente 

em salas de aula, biblioteca, ginásio, etc., dependendo da 

realidade estrutural de cada escola, bem como a substituição 

de materiais e reagentes convencionais por alternativos 

(SILVA, 2011; ASSUMPÇÃO et al., 2010). 

d) Tempo para pesquisa e planejamento de aulas 

experimentais: nas redes públicas, tanto municipais quanto 

estaduais a carga horária dos professores é um problema 

para o planejamento e preparação de suas aulas, pois o 

conteúdo cobrado pelos parâmetros nacionais, estaduais e 

municipais de cada escola é muito extenso, o que dificulta que 

o professor possa se dedicar a pesquisa e estudo de novas 

experiências, adaptações experimentais e metodologias para 

aplicação em sala de aula (SILVA, 2011). 

Voltamos reafirmar que as atividades experimentais no 

ensino da Química são, sem dúvidas, um dos principais pilares 

para a construção e desenvolvimento do conhecimento científico, 
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entretanto, o professor deve se atentar para não cair em uma 

experimentação apenas observacional, onde o aluno não 

consegue associar a prática com a teoria. Compreende-se que a 

experimentação no ensino de Química permite que o aluno 

desenvolva domínio sobre fenômenos físicos e químicos, 

despertando uma capacidade crítica e intuitiva para que recebam 

o conhecimento e tenham autonomia de estabelecer relação com 

seu dia a dia. Contudo, como já dito anteriormente a estrutura das 

escolas é um grande problema, pois em sua grande maioria, não 

possuem laboratórios, materiais e reagentes adequados para a 

realização de aulas experimentais (DIAS; GUIMARÃES; 

MERÇON, 2003). 
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CAPÍTULO 2 

 

 

VOLUMETRIA DE NEUTRALIZAÇÃO 

 

Sandra Inês Adams Angnes Gomes 
Tatiana Brescovites Matias 

Edneia Durli Giusti 
Vanessa Machado Silva Santos 

 

 

 

Para compreender as técnicas experimentais de reações 

volumétricas de neutralização e a sua aplicação é necessário que 

professores e estudantes de Química tenham conhecimento 

prévio sobre os conteúdos que serão tratados neste capítulo. 

 

2.1 Natureza dos Ácidos e Bases 

 

Segundo Rozenberg (2002), escritos que datam mais de mil 

anos registram que já eram conhecidos alguns elementos que 

eram capazes de provocar alteração de cor em certos corantes, 

recentemente conhecidos como indicadores. Já no final do século 

XVII, Robert Boyle dizia que um ácido era uma substância capaz 

de dissolver metais e alterar a cor do tornassol de azul para 

vermelho, quando adicionado uma quantidade adequada de 

base, em virtude da neutralização. Lavoisier, já na metade do 

século XVIII, admitiu ser o oxigênio o constituinte essencial de um 
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ácido, mas foi Berthollet que observou  o fato de vários ácidos 

reagirem com metais e que estes desprendiam o hidrogênio, 

também notou que os ácidos cianídrico e sulfídrico não contem 

oxigênio. De acordo com Russell (1994), alguns anos mais tarde, 

chegou-se à conclusão que o hidrogênio era o responsável pela 

acidez da maioria dos compostos, aumentando ainda mais as 

dúvidas sobre a teoria que definia os ácidos, até então. Pois se 

hidrogênio era responsável pelo caráter ácido, então por que 

existiam substâncias contendo hidrogênio que não eram ácidas? 

Foi então que Svante Arrhenius, em 1884, elaborou uma teoria 

satisfatória para o comportamento desses compostos.  

 

2.1.1 Teoria de Svant Arrhenius 

 

No ano de 1884, Svante Arrhenius, apresentou uma definição 

para ácidos e bases: 

Ácidos: “Substâncias ácidas são aquelas que em solução 

aquosa ionizam, liberando íon hidrogênio” (RUSSEL, 1994, p. 

564). 

Bases: “Substâncias básicas são aquelas que em solução 

aquosa dissociam-se, liberando o íon hidroxila” (RUSSEL, 1994, 

p. 564). 

Arrhenius observou que a combinação dos íons H+ e OH- 

formam a água (H2O), tendo então a reação (I) de neutralização, 

levando em consideração o calor de neutralização: “o calor de 

neutralização molar, ΔHt, é sempre o mesmo: - 55,9 kJ por mol de 
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água formada”, significa dizer que a reação real é a mesma 

(RUSSELL, 1994). 

 
H

+
(aq) + OH

-
(aq)   H2O(l)       Reação I 

 
 

2.1.2 Definição de Arrehnius pelos Sistema Solvente 

 

A capacidade de estabilização da água pela ionização de 

íons H+ e OH-, Arrhenius denominou de “equação de 

autoionização”, reação II: 

 
H2O(l)   H

+
(aq) + OH

-
(aq)       Reação II 

 

Segundo Russell (1994), a água pura ioniza-se somente 

0,0000002%, considerando a temperatura de 25°C, o que explica 

o fato da água ser má condutora de eletricidade.  

Russell (1994) relata que a teoria de Arrhenius tem sua 

utilidade ainda nos dias atuais, mas não é uma teoria abrangente, 

pois ignora alguns fatores como equilíbrio químico, a limitação da 

reação somente em meio aquoso e também a possibilidade de 

uma nova combinação e dissolução de outros íons num meio 

reacional. 

Devido às limitações da teoria de Arrhenius, em 1923, o 

químico dinamarquês Johannes Brønsted e o químico inglês 

Thomas Lowry sugeriram uma definição, conhecida como Teoria 

de Brønsted-Lowry. 
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2.1.3 Teoria de Brønsted-Lowry 

 

Brønsted-Lowry, define um ácido como uma substância que 

contém um átomo de hidrogênio (H+, o próton) que pode ser 

transferido para outra substância que agirá como uma base. Para 

haver transferência do próton, é necessário que a substância 

receptora aceite o próton doado. Um exemplo claro desta teoria é 

o ácido bromídrico (HBr) em meio aquoso, conforme mostra a 

reação III (ATKINS; JONES, 2012).  

 

HBr(aq) + H2O(l)   H3O
+

(aq) + Br
-
(aq)        Reação III 

 

No exemplo acima, pode-se notar que, “o HBr em meio 

aquoso transfere um íon H+ para uma molécula de água, que age 

como uma base” (ATKINS; JONES, 2012, p. 424). 

Segundo Atkins e Jones (2012, p. 424) “a definição de 

Brønsted é mais generalizada porque possibilita que um íon 

torne-se um ácido, o que não é permitido pela definição de 

Arrhenius”. 

Uma base de Brønsted retira um próton da molécula de água 

ficando assim protonado. Exemplo reação IV: 

 

O
2-

(aq) + H2O(l)   2OH
-
(aq)        Reação IV 

 

Nesta reação, o íon óxido age como base de Brønsted, 

devido sua eletronegatividade este retira um próton da molécula 

de água, ficando assim protonado, “uma base forte está 
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completamente protonada em solução. Uma base fraca está 

parcialmente protonada em solução” (ATKINS; JONES, 2012, p. 

424). 

De acordo com Atkins e Jones (2012, p. 245), “tanto os 

ácidos como as bases tem suas forças na variação do solvente, o 

que é forte em água pode se tornar fraco em um determinado 

solvente e vice-versa”. Outro fator importante está relacionado 

aos óxidos e hidróxidos de metais alcalinos e alcalinos terrosos 

não serem bases de Brønsted, seus íons formados é que são as 

bases. 

 

2.1.4 Ácidos e Bases Conjugadas de Brønsted-Lowry 

 

Os produtos de uma reação de ácido-base que podem doar 

ou aceitar um próton da água são denominados ácidos ou base 

conjugada: 

base conjugada – toda substância que é produzida quando 

um ácido doa um próton: 

 

Ácido → doa H
+ 
→ Base conjugada 

 

ácido conjugado -  toda substância que é produzida quando 

uma base recebe um próton: 

 

Base → aceita H
+
→ Ácido conjugado. 
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Por exemplo, na reação V,  quando o ácido clorídrico (HC   é 

dissolvido em água (H2O), a molécula de HC  doa um próton 

para a molécula de H2O, formando o íon hidrônio (H3O
+), que é o 

ácido conjugado e o íon cloreto (C -), que é a base conjugada.  

                  Reação V 

 

Na reação VI, exemplifica-se a ionização do ácido nítrico 

(HNO3) em meio aquoso. A molécula de HNO3 doa um próton à 

H2O e como produto desta reação formam-se os íons hidrônio 

(H3O
+), ácido conjugado e o íon nitrato (NO3

-), base conjugada.  

          Reação VI 

 

“A definição feita por Brønsted-Lowry abrange uma maior variedade 
e possibilidade de ácidos e bases, pois defende uma ideia 
protônica, mas ignora uma particularidade muito importante em 
todas as moléculas: os pares de elétrons. Tendo feito essa 
observação, o químico americano Gilbert Newton Lewis, propôs, 
também em 1923 sua teoria baseada nos pares eletrônicos” 
(ATKINS; JONES, 2012). 
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2.1.5 Teoria de Ácido e Base de Lewis 

 

Em 1923 e 1938, Gilbert Newton Lewis fez novas definições 

para ácidos e bases: 

 

“Base é uma substância que contém um íon ou uma molécula com 
um ou mais pares de elétrons solidários, capazes de originar uma 
ligação com outro íon ou molécula. Ácido é uma substância que 
contém um íon ou molécula capaz de receber um dos pares de 
elétrons solitários de uma base para originar uma ligação 
covalente” (ROZENBERG, 2002, p. 446). 

 

Quando uma base de Lewis doa um par de elétrons para um 

ácido, ambos compartilham um par de elétrons por meio de uma 

ligação covalente coordenada. A reação VII mostra o fluxo de 

elétrons da amônia para o hidrogênio (ATKINS; JONES, 2012, p. 

246). 

      Reação VII                                                                            

  

 Na reação VIII, mostra-se o fluxo de elétrons do flúor para o 

hidrogênio, formando o ácido fluorídrico. 
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                             Reação VIII 

 

Nas três teorias abordadas observa-se que ácidos e bases 

são vistos de maneira diferente:  

 

 “Na teoria de Lewis, o próton é um ácido, que recebe um par de 
elétrons; na teoria de Brønsted, a espécie que fornece os próton é 
o ácido. Em ambas as teorias, a espécie que aceita um próton é a 
base; na teoria de Arrhenius, o composto que fornece o aceitador 
de prótons é a base” (ATKINS; JONES, 2012, p. 427). 

 

2.1.6 Constante de Dissociação da Água  

 
“Brønsted-Lowry define que uma mesma substância pode interagir 
como ácido e como base. Isto é, agindo como receptora ou como 
doadora de prótons, denominada anfiprótica. Um exemplo desse 
tipo de substância é a água. Quando em meio reacional recebe um 
par eletrônico atua como um ácido, formando o íon hidrônio (H3O

+
), 

entretanto, quando doa um par eletrônico forma o íon OH
-
, 

caracterizando-se então como uma base”, reação IX (ATKINS; 
JONES, 2012, p. 429). 

 

2H2O(l)   H3O
+
 (aq) + OH

-
 (aq)        Reação IX 

 

O equilíbrio contido na solução aquosa, faz com que os 

prótons do hidrogênio se desloquem de uma molécula para a 

outra com rapidez. Essa reação de migração de prótons entre 

moléculas é denominada como constante de dissociação. A 
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expressão da constante de dissociação da água é chamada de 

Kw, mostrada na equação I. 

 

Kw = [H3O
+
 ].[OH

-
]       Equação I 

 

À 25ºC, a água tem o mesmo valor experimental da 

concentração molar de [H3O
+] e [OH-], 1.10-7 mol L-1, equação II. 

 

Kw = [1.10
-7

].[1.10
-7

] = 1.10
-14 

Kw da água = 1.10
-14

 

     Equação II 

 

“Isso explica por que a água pura é má condutora de 

eletricidade, as concentrações de H3O
+ e OH- são muito baixas” 

(ATKINS; JONES, 2012, p. 429-430).  

 

2.1.7 Hidrólise e pH 

 

De acordo com Russell (1994), a hidrólise pode ser 

considerada como uma perturbação do equilíbrio da auto-

dissociação da água. A hidrólise de um ânion é composta por 

duas etapas: 

1) Combinação de um ânion com íons H+, que provêm da 

dissociação da água (Reação X): 

 
A

-
(aq) + H

+
(aq)   HA(aq)         Reação X 

 

2) Deslocamento do equilíbrio da água para repor parte dos íons 

H+ perdidos (Reação XI): 
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H2O(l)   H
+

(aq) + OH
-
(aq)        Reação XI 

  
Essas etapas ocorrem ao mesmo tempo, resultando a soma 

das duas etapas para a reação final (Reação XII): 

 
A

-
(aq) + H2O(l)   HA(aq) + OH

-
(aq)       Reação XII 

 

       Se o equilíbrio da água for perturbado, a igualdade                              

[H+] = [OH-] da água pura é desarranjada, fazendo com que a 

solução não seja mais neutra. A hidrólise dos ânions tende a 

aumentar o pH das soluções, e a hidrólise dos cátions tende a 

diminuir o pH das soluções (RUSSELL, 1994). 

 

2.1.8 pH de Soluções de Sais  

 

Se um sal for dissolvido em água, a solução resultante 

poderá ser ácida, básica ou neutra, de acordo com a natureza do 

sal.  

Para que a solução seja neutra, é necessário ter um sal 

formado por um ânion de ácido forte e por um cátion de base 

forte. Como exemplo mostra-se a reação de dissociação do 

cloreto de sódio (NaC ) em meio aquoso, reação XIII. Nesta 

solução consideramos que a concentração de prótons (H+) é igual 

a concentração de íons hidroxila (OH-) com pH igual a 7. 

 

        Reação XIII 

 
Na reação XIV, mostramos a hidrólise do sulfato de sódio 

(Na2SO4). O ânion sulfato (SO4
-2) e cátion sódio (Na+) do sulfato 

de sódio (Na2SO4) são provenientes de ácido forte, o ácido 
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sulfúrico (H2SO4) e base forte, o hidróxido de sódio (NaOH), 

permanecendo na forma dissociada em meio aquoso, ou seja, 

este sal não reage com água (não sofre hidrólise), permanecendo 

com caráter neutro (pH 7). 

 
Na2SO4(aq)    2Na

+
(aq)  + SO4

-2
(aq) + H

+
(aq) + OH

-
(aq)        Reação XIV 

 
 

Na hidrólise de um sal formado por um ânion de ácido fraco e 

um cátion base forte, o pH da solução resultante será básica, 

maior que 7. Na reação XV exemplifica-se a hidrólise do cianeto 

(CN-) favorecendo na formação do ácido cianídrico (HCN) no seu 

estado molecular e a formação de uma base forte, hidróxido de 

sódio (NaOH) dissociado no meio aquoso. 

 

 

 Reação XV 

Ao contrário da solução básica, para se ter uma solução de 

pH ácido, menor que 7, é necessário que se tenha o sal formado 

por um cátion de base fraca com um ânion de ácido forte. A 

reação XVI mostra a hidrólise do cloreto de amônio (NH4OH). 

Nota-se que quem hidrolisa (reagem com a água) é o íon amônio 

(cátion derivado da base fraca), formando uma base fraca no seu 

estado molecular, o hidróxido de amônio (NH4OH) e ácido 

clorídrico (HC ), ionizado, em função disso o pH do meio será 

menor que 7. 

 

 
 Reação XVI 
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Quando se trata de sais formados entre ânions de ácido fraco 

com cátions de base fraca é impossível dar uma generalização ao 

pH, pois se o ácido é um eletrólito mais forte que a base, a 

solução do sal será ácida, já para a solução ser básica, o 

eletrólito da base deve ser mais forte que o ácido e, para a 

solução resultante ter um pH neutro, a força eletrolítica do ácido 

deve ser igual à da base (RUSSELL, 1994). 

 

2.2 Titulação 

 

 O método volumétrico de titulação se baseia na 

determinação do volume de uma solução de concentração 

conhecida (titulante), necessário para reagir quantitativamente 

com um soluto (titulado). No qual a concentração molar de um 

ácido em uma solução aquosa é determinada pela adição 

vagarosa de uma solução básica de concentração conhecida na 

solução do ácido, ou vice versa (RUSSELL, 1994). 

A imagem da Figura I mostra como realizar uma titulação. Esse 

método utiliza uma bureta para dispensar com cuidado um volume 

conhecido de titulante  na amostra a ser analisada. Neste processo, a 

amostra titulada é examinada quanto a mudança em pH, cor ou outra 

propriedade mensurável, que sinaliza quando o analito é 

completamente consumido pelo titulante (HAGE; CARR, 2012). 
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Figura I. Imagem do aparato utilizado em uma titulação ácido-base 
Fonte: Arquivo pessoal 

 

Condições para reações volumétricas, segundo Silva (2011): 

a) Deve ocorrer uma reação simples, que possa ser expressa 

por uma equação química; 

b) A substância a ser determinada deverá reagir completamente 

com o reagente adicionado em proporções estequiométricas; 

c) A reação deve ser praticamente instantânea ou proceder com 

grande velocidade para que o equilíbrio seja imediatamente 

estabelecido a cada adição do titulante; 

d) Deve haver a alteração de alguma propriedade física ou 

química (pH, temperatura, condutividade) da solução no ponto 

de equivalência; 

e) Deve haver um indicador que provoque mudanças de 

propriedades físicas (cor ou formação de precipitado) que 

definam nitidamente o ponto final da titulação. 
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2.2.1 Ponto de Equivalência  

   

O ponto de equivalência (P.E.) de uma titulação é aquele 

calculado com base na estequiometria da reação envolvida na 

titulação (volume exato em que a substância a ser determinada 

vai ser titulada), (SILVA, 2011):  

 

Quantidade de matéria do titulante = Quantidade de matéria do titulado 

n titulante = n titulado 

 

Teoricamente no ponto de equivalência, os íons hidrônio (H+) 

e hidróxidos (OH-) estão presentes em concentração igual, e a 

concentração de íons hidrônio é derivada diretamente da 

constante do produto iônico de água. No ponto de equivalência o 

pH da solução é neutro, igual a 7 (SKOOG et al., 2010). 

 

2.2.2 Ponto Final  

 

O ponto final (P.F.) de uma titulação é determinado 

experimentalmente através de indicadores visuais (ácido-base) ou 

por métodos instrumentais (potenciometria, condutometria, etc.) 

(SILVA, 2011). 

A estimativa experimental do ponto de equivalência é 

chamado de ponto final e a diferença na quantidade de titulante 

necessário para chegar a equivalência real versus o ponto final é 

chamado de erro de titulação (HAGE; CARR, 2012). O valor 

absoluto do erro é dado pela equação III. 
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                                      Equação III 

  
Onde: 
 
VT, Pt final = Volume de titulante necessário para alcançar o ponto final. 
VE = Volume de titulante necessário para alcançar o ponto de 
equivalência real. 

 

2.2.3 Erros de Titulação 

 

Segundo Hage e Carr (2012), em qualquer tipo de medições 

físicas e químicas tem-se um certo grau de incorreção. Na 

medição existem dois tipos de erros que podem ocorrer:  

1) o erro sistemático - que é produzido por um problema 

consistente na técnica de uma ciência, em um instrumento ou em 

um procedimento;  

2) o erro aleatório -  decorrente de fatores como as 

condições experimentais e da variação na leitura de instrumentos.  

Outros tipos de erros que estão presentes em qualquer 

técnica experimental são, o erro de precisão e exatidão. A 

exatidão é a diferença entre o resultado experimental e o 

verdadeiro, enquanto a precisão se refere a variação dos 

resultados obtidos em condições semelhantes.  

Geralmente na Química utiliza-se entre duas e cinco porções 

(réplicas) de uma amostra para realizar um procedimento 

analítico completo, devido a variação que se tem nas medidas 

experimentais. Os resultados individuais obtidos nesses 

conjuntos de medidas raramente são iguais (SKOOG et al., 

2010). Um meio consistente para descrever a variação de um 

grupo de resultados é o uso do desvio-padrão. Esse desvio é 
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calculado por meio da equação IV, em que cada valor do conjunto 

é comparado com a média desse mesmo grupo de números 

(HAGE; CARR, 2012). 

 

  √
√∑      ̅  

   
 

                          Equação IV 

 

Na titulação é considerado erro a diferença no volume ou na 

massa entre o ponto de equivalência e o ponto final. Esse tipo de 

erro está relacionado ao indicador, devido ao fato da mudança de 

cor ocorrer em um pH diferente do pH do ponto de equivalência, 

fazendo com que o volume do titulante no ponto final seja 

diferente do volume do titulante no ponto de equivalência da 

titulação. Este erro é determinado e pode ser calculado pela 

equação V (BACCAN et al., 1985). 

  

                   
        

   

 
                                  Equação V 

 
Onde, 

 VPF representa o volume de titulante no ponto final e VPE o volume 

do titulante no ponto de equivalência da titulação.  

 

Segundo Baccan et al., (1985), procura-se utilizar na prática 

um indicador que cause o menor erro de titulação possível. Não 

há necessidade de se eliminar o erro de titulação, isto é, não é 

preciso fazer com que o ponto final coincida exatamente com o 

ponto de equivalência. 
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2.3 Indicadores Ácido-Base Visuais 

 

Os indicadores visuais são capazes de mudar sua coloração 

devido as características físico-químicas da solução na qual estão 

contidos, em função de diversos fatores, tais como pH, potencial 

elétrico, complexação com íons metálicos e adsorção em sólidos. 

A classificação é devido ao mecanismo de mudança de cor ou os 

tipos de titulação nos quais são aplicados.  

Os indicadores são substâncias orgânicas fracamente ácidas 

ou fracamente básicas, que apresentam cores diferentes para 

suas formas protonadas e desprotonadas (TERCI; ROSSI, 2002). 

 

Segundo Atkins e Jones (2012, p. 493-494):  

 

“A determinação do pH de uma solução pode ser calculada através 
de um aparelho que utiliza um eletrodo especial para efetuar a 
medida de concentração de H3O

+ 
chamado: medidor de pH. Porém, 

há outra técnica mais comum que consiste em utilizar indicadores 
para determinar o ponto estequiométrico. Um indicador ácido-base, 
é um corante solúvel em água, cuja cor depende do pH. A mudança 
rápida de pH que ocorre no ponto estequiométrico de uma titulação, 
é assim, sinalizada pela mudança instantânea da cor do corante em 
resposta ao pH”. 

 

A cor  de um indicador ácido-base muda devido a alteração 

na estrutura molecular causada pelo próton, que faz a absorção 

de luz ser diferente em concentrações mais ácidas ou básicas no 

meio reacional em que está inserido. A mudança de cor não 

ocorre subitamente, verificando um pequeno intervalo de pH (2 

unidades) o que corresponde a faixa de viragem do indicador 

(ATKINS; JONES, 2012; ANTUNES, 2013). 
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O pH da solução não é afetado com a adição de um 

indicador, porém o equilíbrio de ionização do indicador sofre 

alterações, sendo influenciado pela concentração de H3O
+ na 

solução, conforme a constante de equilíbrio do indicador na 

solução, dada pela equação VI: 

 

HInd(aq) + H2O(l)     Ind
-
(aq)

 
+ H3O

+
(aq)

  

Cor na forma ácida    Cor na forma básica 

Ka = [Ind
-
](aq) . [H3O

+
] (aq)/ [Hind

-
](aq) 

    Equação VI 

  

       De acordo com o princípio de Le Chatelier, quando no meio 

reacional aumenta-se a concentração de H3O
+ o equilíbrio tende a 

se deslocar para a esquerda, aumentando o HInd, prevalecendo 

a cor ácida. A diminuição de H3O
+, por sua vez, tende a deslocar 

o equilíbrio para a direita, aumento o índice de Ind- , prevalecendo 

a cor básica.  

“A concentração de H3O
+ está diretamente ligada a razão 

entre as formas ácida e conjugada do indicador, controlando 

assim a cor da solução, como podemos ver na equação VII” 

(ANTUNES, 2013, p. 18). 

 
[H3O

+
] = Ka [HInd](aq)/[Ind](aq)       Equação VII 

 

Alguns indicadores podem apresentar mais que duas formas, 

com colorações diversas, em faixas de pH diferentes. 

“Um indicador ácido-base exibe a sua cor quando    

[HInd]/[Ind-] ≥ 10, a sua cor básica quando [HInd]/[Ind-] ≤ 0,1. [...]. 
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A cor ácida será observada quando [H3O
+] = 10 Ka e a cor básica 

verificar-se-á quando [H3O
+] = 0,1 Ka” (ANTUNES, 2013, p. 19). 

 

pH (cor ácida) = - log (10 Ka) = pka +1   Equação VIII 

pH (cor básica) = - log (0,1 Ka) = pka – 1     Equação IX 

  

 

pH = Potencial hidrogeniônico 

pka = Constante de dissociação de um ácido 

Ka = Constante de ionização ácida 

 

A faixa de transição dos indicadores é “pka -1≤ pH ≥ pKa+1”, 

este intervalo é conhecido como faixa de viragem do indicador 

(ANTUNES, 2013). 

Segundo Skoog et al. (2010), estão disponíveis indicadores 

ácido/base para quase todas as faixas de pH, esses indicadores 

incluem um número significativo de compostos orgânicos. A 

tabela I mostra alguns indicadores comuns e sua faixa de 

viragem. Nota-se que a faixa de transição varia de 1,1 a 2,2 com 

uma média de 1,6 unidades. 

 

 

  



52 

Tabela I. Indicadores ácido/base importantes 

Nome Comum 
Faixa de 

transição de pH 
Mudança de Cor 

Azul de timol 
1,2 – 2,8 
8,0 – 9,6 

Vermelho – Amarelo 
Amarelo – Azul 

Amarelo de metila 2,9 – 4,0 Vermelho – Amarelo 

Alaranjado de metila 3,1 – 4,4 Vermelho – Laranja 

Verde de bromocresol 3,8 – 5,4 Amarelo – Azul 

Vermelho de metila 4,2 – 6,3 Vermelho – Amarelo 

Purpura de bromocresol 5,2 – 6,8 Amarelo – Púrpura 

Azul de bromotimol 6,2 – 7,6 Amarelo – Azul 

Vermelho fenol 6,8 – 8,4 Amarelo – Vermelho 

Purpura de cresol 7,6 – 9,2 Amarelo – Púrpura 

Fenolftaleína 8,3 – 10,0 Incolor – Vermelho 

Timolftaleina 9,3 – 10,5 Incolor – Azul 

Amarelo de alizarina GG 10 – 12 Incolor – Amarelo 
Fonte: Skoog et al. (2010) 

 

Um exemplo comum de indicador amplamente utilizado em 

volumetrias de neutralização é a fenolftaleína (Figura II). 

 

 

Figura II. Demonstração da mudança de equilíbrio da estrutura da 
fenolftaleína em meio ácido-base 
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores  
 

A fenolftaleína na forma de suas soluções alcoólicas 

mantém-se incolor em soluções ácidas e torna-se cor-de-rosa em 

soluções básicas, sendo que a sua cor varia na faixa de pH entre 
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8,2 e 9,8. A mudança na sua estrutura quando em pH ácido e 

básico pode ser visualizada na figura II (ANTUNES; PACHECO; 

GIOVANELLA, 2008). 

 

2.3.1 Indicadores Ácido-Base Naturais 

 

O estudo dos indicadores naturais iniciou-se no século XVII 

com os estudos e observação de Boyle, definindo que “ácido é 

qualquer substância que torna vermelho os extratos de plantas” 

quando, percebeu que ao gotejar vinagre em um licor de violeta 

sua coloração mudava para vermelho. A partir dos estudos de 

Boyle, publicações sobre indicadores foram tornando-se 

frequentes, porém, somente em 1775, Bergman afirmou que 

“extratos de plantas azuis são mais sensíveis aos ácidos, 

podendo diferenciar ácidos fortes de ácidos  fracos, devido sua 

variação gradual de cor”, gerando assim uma nova definição 

(MARQUES et al., 2017). 

O uso de indicadores naturais para determinação do ponto 

de equivalência em técnicas volumétricas de neutralização foi 

utilizado pela primeira vez por Wilian Lewis, em 1767, porém 

somente no século XX, que a revelação do “porque” da mudança 

de cor fora desvendada, através das pesquisas de Welllstatter e 

Robinson que apontaram as antocianinas como pigmentos 

responsáveis pela coloração de frutos e flores e seus extratos, 

quando em contato com ácidos ou bases, apresentavam 

variações de cor rosa, vermelha, violeta e azul (TERCI; ROSSI, 

2002). Muitos trabalhos vistos na literatura (BERNARDINO et al., 
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2017; SOARES; CAVALHEIRO; ANTUNES, 2001; MATOS, 1999; 

GOUVEIA-MATOS, 1999; FOGAÇA; TARNOWSKI, 2017) 

empregam o extrato do repolho como indicador natural de pH  em 

função desta capacidade das antocianinas presentes em sua 

composição sofrerem reações de ionização, deslocando seu 

equilíbrio químico, implicando em alteração de cor do meio 

reacional (BERNARDINO et al., 2017; TERCI; ROSSI, 2002; 

TARNOWSKI, 2017), conforme mostra a figura III.  

 

 

Figura III. Variação da estrutura cianina de acordo com o pH 
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores  

 

Ao observar as estruturas químicas das antocianinas 

apresentadas na figura III, nota-se que em pH 8,5 a cianina está 

em seu estado molecular, com cor azul claro, em meio ácido, pH 

menor que 3, a cianina desloca o equilíbrio químico da reação 

para a esquerda, formando o cátion cianina com cor vermelho. Já 

em pH acima de 11, é possível verificar o deslocamento químico 

da cianina para a direita, produzindo um ânion de cianina com cor 

amarela (BERNARDINO et al., 2017; TERCI; ROSSI, 2002; 

TARNOWSKI, 2017).  
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2.4 Padronização de Soluções 

 

 A padronização de soluções desempenha um papel 

fundamental nos métodos titulométricos de análise. É importante 

considerar as propriedades desejáveis dessas soluções, da 

mesma forma que são preparadas e como suas concentrações 

são expressas. A solução padrão para métodos titulométricos 

deve ser suficientemente estável para determinar a sua 

concentração apenas uma vez; reagir rapidamente como analito 

para que o tempo requerido entre as adições de titulante seja 

mínimo, reagir de forma mais ou menos completa com o analito 

para que o ponto final possa ser obtido satisfatoriamente e sofrer 

uma reação seletiva com o analito que possa ser descrita por 

uma reação balanceada (SKOOG et al., 2010). 

Em uma padronização, a concentração de uma solução 

volumétrica é determinada pela sua titulação contra uma 

quantidade cuidadosamente medida de um padrão primário ou 

secundário ou do volume exatamente conhecido de outra solução 

padrão (BACCAN, 1985). 

 

2.4.1 Padrões Primários  

 

Um padrão primário é um composto altamente puro, utilizado 

como material de referência em métodos titulométricos 

volumétricos ou de massa. A precisão do método é criticamente 

dependente das propriedades do composto (SKOOG et al., 

2010). 
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Os padrões primários devem ter as seguintes características: 

ser de fácil obtenção, purificação e secagem; ser fácil de testar e 

de eliminar eventuais impurezas; estável ao ar sob condições 

ordinárias senão por longos períodos, pelo menos durante a 

pesagem e possuir grande peso molecular, pois desta forma o 

erro relativo na pesagem será pequeno e desprezível (BACCAN, 

1985). 

Um exemplo de padrão primário é o biftalato de potássio, 

pois tem um grau de pureza, suficiente para padronizar por 

exemplo uma solução de hidróxido de sódio, através de pesagem 

direta, seguida pela diluição até o volume necessário. 

 

2.4.2 Padrões Secundários 

 

Padrão secundário é uma solução aquosa cuja concentração 

é exatamente conhecida, ou seja, uma solução que tenha sido 

previamente padronizada por titulação com um padrão primário 

(PAWLOWSKY, 1996). Este composto cuja pureza pode ser 

estabelecida por análise química e que serve como material de 

referência para métodos titulométricos de análise (SKOOG et al., 

2010). 

Uma solução recém padronizada de NaOH com biftalato de 

potássio (padrão primário) pode ser utilizado como padrão 

secundário, pois sua real concentração já foi calculada, sendo 

utilizado para a padronização de soluções ácidas. 
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2.5 Titulação de um Ácido Forte por uma Base Forte 

 

Nestes tipos de casos têm-se as melhores condições de 

titulação pois todo o ácido forte é neutralizado em pH 7 por uma 

base forte, portanto, basta escolher um indicador cujo intervalo de 

pH para a completa viragem de cor seja o mais próximo (e 

estreito) possível ao redor de 7.  

       Apresentamos como exemplo o comportamento de uma 

titulação clássica de ácido clorídrico (HC           L-1 versus 

hidróxido de sódio (NaOH)         L-1. 

Na curva de titulação dessa reação tem-se três regiões 

distintas. Os cálculos de pH divide-se em 4 etapas: 

 

a) Antes do início da titulação: a solução contém apenas ácido 

forte (HC   e água, sendo o pH determinado pela dissociação 

do ácido forte. 

b) Antes de atingir o P.E.: nesta região haverá uma mistura de 

ácido forte (HC   que ainda não reagiu com a base 

adicionada (NaOH), mais o sal neutro (NaC ) formado pela 

reação. O pH é determinado pelo ácido forte que permanece 

na solução. 

c) No P.E.: nesta região a quantidade de base (NaOH) 

adicionada é suficiente para reagir com todo o ácido (HC ) 

presente na solução, produzindo água. O pH é determinado 

pela dissociação da água. 
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d) Após o P.E.: nesta região haverá adição de excesso de base 

(NaOH) a solução. O pH é determinado pelo excesso de íons 

hidroxila (OH-)
 
provenientes da base forte (NaOH). 

 

 Para exemplificação, será considerado a alcalimetria de 

25 mL de uma solução de ácido clorídrico (HC ) 0,1 mol L-1. 

 

a) Cálculo do pH antes de iniciar a titulação  

Na equação X, apresenta-se o cálculo do pH para o HC  0,1 

mol L-1, antes de iniciar a titulação com a base forte de NaOH 0,1 

mol L-1. 

 

       [  ] 

                   

     

                        Equação X 

 

O pH 1 é devido a presença exclusiva HC  ionizado na 

solução, conforme mostra reação XVII.  

 

HC (aq) + H2O(l)   H3O
+

(aq) + Cl(aq)     Reação XVII 

 

b) Cálculo anterior ao ponto de equivalência 

O cálculo do pH da solução após a adição de 15 mL de base 

(NaOH) sobre o ácido, ilustra a maneira de se determinar o pH 

para os pontos que ocorrem antes do ponto de equivalência. 

Nesse caso, tem-se uma solução contendo excesso de ácido e o 

sal formado na reação. É necessário então calcular a 

concentração de ácido clorídrico da solução resultante, uma vez 
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que o cloreto de sódio (NaC ) não tem efeito sobre o pH do meio 

(BACCAN, 1985).  

 

NaOH(aq)
 
+ HC (aq)     NaC (aq) + H2O(l)    Reação XVIII 

 

 A seguir tem-se o cálculo do número de mols de HC  e 

NaC . 

 

Número de mols de HC  em 25 mL de solução:                     

                               
               
                    

 

 

         Equação XI                  

Número de mols de NaOH em 15 mL de solução:  

                                  
                 
                     

 

 

        Equação XII               

 Considerando a titulação de 25 mL da solução de ácido 

clorídrico (HC ) 0,1 mol L-1 com 15,0 mL de hidróxido de sódio 

(NaOH) 0,1 mol L-1, pode-se calcular o pH da solução. Para 

realizar esse cálculo, é necessário considerar a concentração 

molar e o volume total do ácido e da base da reação. 
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Equação XIII 

 

[   ]  
                                                 

             
 

 

[   ]  
                                                   

       
 

[   ]                

               

        

 

 Neste ponto, é possível observar um aumento no pH (para 

1,6), devido a adição de NaOH, mas a solução ainda encontra 

traços de HC , pois o volume titulado ainda é pequeno 

considerando o volume de ácido forte que se tem no erlenmeyer. 

 

c) Cálculo do pH no ponto de equivalência  

Após a adição de 25 mL de NaOH 0,1 mol L-1 sobre os 25 mL 

de HC  0,1 mol L-1, tem-se o ponto de equivalência, considerando 

que o número de mols de HC  é igual ao número de mols de 

NaOH adicionado, reação XIX.  

 

NaOH(aq)
 
+ HC (aq)    NaC (aq) + H2O(l)      Reação XIX 

 

Quando o número de mols de ácido forte e base forte são 

iguais, logo o pH será 7, em função da concentração de H+ ser 

igual a concentração de OH-. Na equação XIV,  mostra-se a 

substituição dessas igualdades na constante do processo iônico 

da água: 
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Constante de ionização da água: 

[   
 ]   √   

[   
 ]   √           

[   
 ]                    

                      

         

 

      Equação XIV     

d) Cálculos após o ponto de equivalência 

Nesta situação, o pH irá aumentar rapidamente pois, todo ácido 

será consumido no ponto de equivalência com formação de cloreto 

de sódio, decorrente da neutralização por hidroxilas provenientes 

exclusivamente da base adicionada ao meio reacional. 

Após a adição de 35 mL de NaOH, depois do ponto de 

equivalência, é possível calcular o pH da solução em função do 

volume do titulante ou da fração titulada, conforme mostrado nas 

equações XV e XVI: 

 

  Equação XV 
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Equação XVI 

 

Concentração do HC  na presença de  NaOH e cálculo de  pH: 

 

[    ]  
                                               

             
 

[    ]  
                                       

      
 

[    ]              1
 

              

         

           

         

         

 Nestes cálculos, observa-se que a reação entre as soluções 

envolvidas foram completas, com pH 12. Considera-se a solução 

resultante como uma mistura do ácido ou da base em excesso e 

do sal formado, dependendo da localização dos pontos 

considerados (BACCAN, 2001). 

A tabela II, apresenta dados teóricos de pH calculados 

conforme orientam Baccan (2001) e Skoog (2010), para construção 

de uma curva de titulação para neutralização de 25 mL ácido forte 

(HC  0,1 mol L-1) por base forte (NaOH 0,1 mol L-1). 
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Tabela II. Volume de hidróxido de sódio 0,1 mol L-1 gasto em uma 
titulação de ácido clorídrico 0,1 mol L-1 e pH 

Volume de NaOH 
gasto (mL) 

[H+] [OH-] pH 

0 0,1 1.10-13 1 
5 0,068 1,48.10-13 1,17 

10 0,043 2,34.10-13 1,37 
15 0,025 3,98.10-13 1,60 
20 0,011 9,12.10-13 1,96 
22 6,46.10-3 1,55.10-12 2,19 
23 4,17.10-3 2,40.10-12 2,38 
24 2,04.10-3 4,90.10-12 2,69 

24,5 1,02 .10-3 9,77.10-12 2,99 
24,6 8,13.10-4 1,23.10-11 3,09 
24,7 6,03.10-4 1,66.10-11 3,22 
24,8 3,98.10-4 2,51.10-11 3,40 
24,9 1,99.10-4 5.01.10-11 3,70 
25 1.10-4 1.10-7 7 

25,1 5,01.10-11 1,99.10-4 10,3 
25,2 2,51.10-11 3,98.10-4 10,6 
25,3 1,66.10-11 6,03.10-4 10,78 
25,4 1,02.10-11 9,77.10-4 10,99 
25,5 1.10-11 1.10-3 11 
26 5,13.10-12 1,95.10-3 11,29 
27 2,57.10-12 3,89.10-3 11,59 
28 1,78.10-12 5,62.10-3 11,75 
30 1,09.10-12 9,12.10-3 11,96 
35 5,89.10-13 0,017 12,23 
40 4,36.10-13 0,023 12,36 
45 3,55.10-13 0,028 12,45 
50 3,02.10-13 0,033 12,52 

Fonte: Autoria própria 

 

No gráfico I, mostra-se a curva de titulação construída a partir 

da relação do volume de NaOH  0,1 mol L-1 gasto na titulação do 

HC  0,1 mol L-1 e o pH do meio reacional. 
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Gráfico I. Curva de Titulação de 25 mL HC  0,1 mol L
-1

 com 25 mL 
NaOH 0,1 mol L

-1
 

 

 

Fonte: Autoria própria 
Nota: Gráfico plotado com o programa CurTiPOt (http://www.iq.usp.br/gutz/ 
Curtipot.html) 

 

Importante observar a grande inclinação que a curva de 

titulação toma nas proximidades do ponto de equivalência 

(Gráfico I) onde uma pequena quantidade de NaOH em excesso 

gera um grande acréscimo no valor do pH, por isto, o indicador 

deverá apresentar um pequeno intervalo de viragem, cujo pT 

(índice de titulação) seja o mais próximo possível do ponto de 

equilíbrio.  

 

2.6 Titulação de um Ácido Fraco por uma Base Fraca 

 

      A titulação de ácido fraco com base forte, será exemplificada 

pela titulação de 25 mL de ácido acético                                                

(CH3COOH) 0,1 mol L-1 (Ka= 1,8 x 10-5) com hidróxido de amônio 

aquoso (NH4OH) 0,1 mol L-1, (Kb= 1,8 x 10-5).  
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Para construção da curva de titulação devem ser 

considerados 04 pontos principais: 

a) Antes do início da titulação: a solução contém apenas ácido 

fraco (CH3COOH) e água, sendo o pH determinado pela 

ionização do ácido fraco. 

b) Antes de atingir o P.E.: nesta região haverá uma mistura de 

ácido fraco (CH3COOH) com o sal (CH3COONH4), formado 

pela reação do ácido fraco (CH3COOH)  com a base fraca 

(NH4OH). 

c) No P.E.: nesta região a quantidade de base adicionada 

(NH4OH) é suficiente para reagir com todo o ácido 

(CH3COOH) presente na solução, produzindo sal 

(CH3COONH4) e água. O pH é determinado pela ionização do 

sal formado pela reação do ácido fraco(CH3COOH) com base 

fraca (NH4OH). 

d) Após o P.E.: nesta etapa haverá adição de excesso de base 

(NH4OH). O pH é determinado pelo excesso de íons hidroxila 

(OH-)  provenientes da base fraca. 

 

Para a construção de uma curva de titulação de um ácido 

fraco com uma base fraca consideramos a titulação de 25 mL de 

ácido acético 0,1 mol L-1 após a adição de 15 mL, 25 mL e 35 mL 

de hidróxido de amônio 0,1 mol L-1 padrão.  

 

a) O pH antes do início da titulação  

 Antes da adição de qualquer quantidade de base, tem-se 

apenas ácido acético ionizado (Reação XX).  
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CH3COOH(aq)    CH3COO
-
(aq) + H

+
(aq)    Reação XX 

 

Nesta etapa, o pH da solução 0,1 mol L-1 de ácido acético 

pode ser calculado pela sua constante de ionização, Ka 1,8 X 10-5. 

 

   
[        ]  [   

 ]

[       ]
 

          
      

   
 

             

  √         

           

                 

        

Equação XVII 

 

b) pH antes do ponto de equivalência 

Nesta etapa a adição da base fraca teve início e os 

hidrogênios do ácido acético vão ser convertidos em H2O 

(Reação XXI). 

 

CH3COOH(aq) + NH4OH(aq)   CH3COO
-
NH4

+
(aq) + H2O (l) Reação XXI 

       Após o cálculo do pH inicial, deve-se calcular o número de 

mols que se tem em 25 mL da solução de CH3COOH, através da 

relação de mols por litro, sabendo que para cada litro desta 

solução temos 0,1 mols de CH3COOH, logo;  
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Equação XVIII 

       O mesmo cálculo deve ser realizado para 15,0 mL de NH4OH 

0,1 mol L-1. 

 

                                    
                  
                      

 

 

  Equação XIX 

 Após a adição de 15 mL do titulante, antes do ponto de 

equivalência, calcula-se a concentração do ácido acético. 

 

Equação XX 

 

[        ]  
                                                  

     
 

[        ]              1 

 

Nesta etapa, tem-se a formação de um tampão, ou seja, é o 

momento que o ácido fraco (CH3COOH)  reage com a base fraca 

(NH4OH), com formação de uma base conjugado ou sal e a 

liberação de água no final da reação. 

 Para calcular o pH da solução titulada, primeiro é 

necessário calcular a concentração da base conjugada formada 

através da equação XXI: 
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Equação XXI  

 

[         ]  
                                    

       
 

[          ]  
               

     
 

[          ]                 

  

 A partir do cálculo da concentração da base conjugada, 

calcula-se o pH do meio com a fórmula da constante de 

dissociação. 

 

   
[       ]  [    ]

[     ]
 

          
[      ]  [   

 ]

     
 

[   
 ]           

                

        

 

Equação XXII 

c) O ponto de equivalência 

 Neste ponto, se considera que todo o ácido terá sido 

neutralizado e o pH será igual a 7. 

Após a adição de 25 mL de NH4OH (no ponto de 

equivalência), todo o ácido acético é convertido em acetato de 

amônio.  

Para o cálculo do pH no ponto de equivalência, se utiliza a 

fórmula da constante do produto iônico da água: 
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   √            

Equação XXIII 

            

                 

        

 

d) Após o ponto de equivalência 

A partir deste ponto a base (NH4OH) estará em excesso e se 

ionizará, ocasionando apenas a elevação do pH. Os cálculos 

realizados neste ponto irão determinar apenas o excesso de base 

contida na solução que está sendo titulada. 

Após a adição de 35 mL de NH4OH, todo o excesso de íons 

acetato e da base são fontes de íons hidróxidos. A contribuição 

do íon acetato é menor, pois tem-se excesso de base. 

Neste ponto, é necessário calcular o número de mols que se 

tem em 25 mL da solução de CH3COOH, através da relação de 

mols por litro, sabendo que para cada litro desta solução temos 

0,1 mols de CH3COOH, logo; 

 

                                      
                    
                        

 
  Equação XXIV 

 

O mesmo cálculo deve ser realizado para 35  mL                                    

de NH4OH 0,1 mol L-1. 
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Equação XXV 

 

Após o ponto de equivalência, calcula-se a concentração do 

hidróxido de amônio: 

 

Equação XXVI 

 

[      ]  
                                       

     
 

[      ]                

      Temos aqui novamente a formação de um tampão. Quando o 

ácido fraco (CH3COOH) reage com a base fraca (NH4OH) tem-se 

a formação de uma base conjugada ou sal e a liberação de água 

no final da reação. 

Para calcularmos o pH da solução titulada, primeiro é 

necessário calcular a concentração do sal formado 

(CH3COONH4) através da equação XXVII: 

 

[         ]  
                          

       
 

[          ]  
               

      
 

[          ]               

    Equação XXVII 

 

 A partir da concentração calculada para o sal de amônio, 

calcula-se o pH com a fórmula da constante de dissociação. 
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[       ]  [   

 ]

[       ]
 

         
[     ]  [   

 ]

     
 

[   
 ]             

                   

         

           

        

Equação XXVIII 

 

Outra forma de calcular o pH de uma solução tampão é pela 

equação de Henderson-Hasselbalch, é uma expressão 

rearranjada da expressão de equilíbrio de ionização de um ácido 

fraco ou de hidrólise de um ácido conjugado de uma base fraca. 

As equações XXIX e XXX mostram a fórmula para calcular o pH 

do ácido e da base (FIORUCCI; SOARES; CAVALHEIRO, 2001). 

 

          
[  ]

[  ]
   Equação XXIX 

          
[ ]

[   ]
   Equação XXX 

 

As expressões anteriores fornecem o pH de uma solução 

tampão, a razão entre as concentrações da espécie ácida (ácido 

fraco, HA, ou ácido conjugado de uma base fraca, BH+) e da 

espécie básica (base conjugada de um ácido fraco, A–, ou base 

fraca, B). Essa equação pode ser utilizado para a titulação de ácido 

forte com base fraca, ácido fraco com base forte e ácido fraco com 

base fraca (FIORUCCI; SOARES; CAVALHEIRO, 2001). 
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A tabela III mostra os resultados de  pH teórico para titulação 

de 25 mL de CH3COOH 0,1 mol L-1, calculado após a adição de 

diferentes intervalos de titulante (NH4OH 0,1 mol L-1). 

 

Tabela III. Neutralização de 25 mL de uma solução de CH3COOH mol L
-1
 

com NH4OH 0,1 mol L
-1

  

Volume de NH4OH 
(mL) gasto 

pH 
Volume de 

NH4OH (mL) 
gasto 

pH 

0 2,89 25,1 7,15 
5 4,15 25,2 7,16 
10 4,57 25,3 7,34 
15 4,92 25,4 7,46 
20 5,39 25,5 7,56 
22 5,61 26 7,85 
23 5,80 27 8,15 
24 6,12 28 8,31 

24,5 6,43 30 8,52 
24,6 6,53 35 8,86 
24,7 6,66 40 8,92 
24,8 6,84 45 9,02 
25 7 50 9,08 

Fonte: Autoria própria 

   

A curva da titulação do ácido acético titulado com o hidróxido 

de amônio até o ponto de equivalência, é praticamente idêntica à 

do caso em que se usa NaOH 0,1 mol L-1 como base para titular 

HC  0,1 mol L-1. Após o ponto de equivalência, a titulação 

consiste virtualmente na adição de uma solução aquosa de 

hidróxido de amônio 0,1 mol L-1 a uma solução de acetato de 

amônio. 

Como nenhuma mudança brusca de pH é observada durante 

a titulação de um ácido fraco por uma base fraca, não se pode 

obter um ponto final nítido com indicador simples. Nestes casos, 

recomenda-se utilizar um indicador misto que exiba uma 
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mudança de cor nítida num intervalo de pH muito pequeno. Por 

exemplo, para a titulação de ácido acético-amônia, pode-se usar 

o indicador misto de vermelho neutro com azul de metileno. Mas, 

de um modo geral é melhor evitar-se o uso de indicadores nas 

titulações que envolvam tanto ácido fraco como base fraca 

(PILLING [s.d.]). Além disso, para titulações de ácidos fracos e 

bases fracas, geralmente são utilizados ácidos e bases fortes. O 

gráfico II mostra uma curva de titulação do ácido acético com 

hidróxido de amônio.  

 
Gráfico II. Curva de Titulação de 25 mL CH3COOH 0,1 mol L

-1
 com 

NH4OH 0,1 mol L
-1

 

 
 
Fonte: Autoria Própria 
Nota: Gráfico plotado com o programa CurTiPOt 
(http://www.iq.usp.br/gutz/Curtipot.html) 
 

 

A curva de titulação de ácido fraco com base fraca mostrada 

no gráfico II, inicia com um pH pouco mais elevado do que a do 

ácido forte, e o pH final mais baixo do que a base forte (Gráfico I).     

Podemos observar que a variação do pH é lenta, dificultando 
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visualizar o ponto final da titulação com auxílio de um indicador. 

Consideramos destacar que não é usual encontrar técnicas 

experimentais que indiquem titulações de ácidos e bases fracas 

com bases e ácidos fracos na literatura.  

  

2.7 Titulações Ácido Fraco por Base Forte 

 

Apresentamos um exemplo clássico de sistema alcalimétrico 

ácido acético (CH3COOH) 0,1 mol L-1, sendo titulado por hidróxido 

de sódio (NaOH) 0,1 mol L-1. O mesmo raciocínio poderá ser 

aplicado a qualquer sistema semelhante.  

 

Para construção da curva de titulação devem ser 

considerados 04 pontos principais: 

a) Antes do início da titulação: a solução inicial contém 

apenas ácido fraco (CH3COOH) e água no erlenmeyer, sendo 

o pH determinado pela dissociação do ácido fraco. 

b) Antes de atingir o P.E.: nesta região haverá uma mistura de 

ácido fraco (CH3COOH) com o sal formado (CH3COONa) pela 

reação do ácido fraco (CH3COOH)  com a base forte (NaOH). 

O pH é determinado pela solução tampão formada. 

c) No P.E.: nesta região a quantidade de base adicionada 

(NaOH) é suficiente para reagir com todo o ácido (CH3COOH)  

presente na solução produzindo água. O pH é determinado 

pela dissociação do sal (CH3COONa) formado pela reação de 

um ácido fraco com base forte. 
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d) Após o P.E.: nesta região haverá adição de excesso de base 

(NaOH). O pH é determinado pelo excesso de íons hidroxila 

(OH-)
 
proveniente da base forte. 

 Os dados para a construção de uma curva de titulação entre 

um ácido fraco com uma base forte são exemplificados 

considerando-se a titulação de 25 mL de ácido acético 0,1 mol L-1 

com hidróxido de sódio padrão 0,1 mol L-1, após a adição de 15 

mL, 25 mL e 35 mL da base. Considerar o Ka=1,8 X 10-5 para o 

ácido acético (BACCAN, 1985). 

 

a) O pH antes do início da titulação  

      Antes da adição de qualquer quantidade de base (NaOH), 

tem-se apenas ácido acético ionizado (Reação XXII).  

 
CH3COOH(aq)  CH3COO

-
 (aq) + H

+
(aq) Reação XXII 

 

Nesta etapa o pH da solução 0,1 mol L-1 de ácido acético 

pode ser calculado pela sua constante de ionização, Ka 1,8 X 10-5. 

 

   
[       ]  [   

 ]

[       ]
 

         
    

   
 

            

  √         

           

                

        

     Equação 

XXXI 
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b) pH antes do ponto de equivalência 

Nesta etapa, inicia-se a adição da base forte (NaOH) e os 

hidrogênios do ácido acético vão ser convertidos em H2O 

(Reação XXIII), facilitando na liberação dos ânions acetato 

(CH3COO-), estes entram em equilíbrio com a água:  

 

CH3COOH(aq) + NaOH(aq)   CH3COO
-
Na

+
(aq) + H2O(l) Reação XXIII 

 

O pH desta solução pode ser calculado, uma vez que se faça 

algumas relações:  

 O ácido acético vai reagir normalmente com o hidróxido de 

sódio. Neste caso, um mol equivalente de ácido para cada um 

mol equivalente de base. 

 A quantidade de ânions liberados é relacionado diretamente 

com a quantidade de base adicionada. Ex.: um mol de NaOH 

adicionados vai reagir e formar 1 mol de ânions acetato.  

 

Sendo assim, após o cálculo do pH inicial, deve-se calcular o 

número de mols que se tem em 25 mL da solução e CH3COOH, 

através da relação de mols por litro, sabendo que para cada litro 

desta solução temos 0,1 mols de CH3COOH, logo;  

 

                                      
                   
                        

 

 

   Equação XXXII 

 

O mesmo cálculo deve ser realizado para 15 mL de NaOH 

0,1 mol L-1. 
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Equação XXXIII 

 Após a adição de 15 mL do titulante, antes do ponto de 

equivalência, calcula-se a concentração do ácido acético: 

 

Equação XXXIV 

 

[       ]  
                                                    

     
 

[        ]             -1 

 

Temos aqui a formação de um tampão, quando o ácido fraco 

reage com uma base forte tem-se a formação de uma base 

conjugado ou sal (CH3COONa) e a liberação de água no final da 

reação (Reação XXIV). 

 

CH3COOH(aq) + NaOH(aq)   CH3COO
-
Na

+
(aq) + H2O(l) Reação XXIV 

 

Para calcularmos o pH da solução titulada, primeiro é 

necessário calcular a concentração da base conjugada formada 

através da equação XXXV: 

 

[        ]  
                                   

       
 

[        ]  
               

     
 

[        ]                 

       Equação XXXV 
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A partir da concentração calculada da base conjugada, 

calcula-se o pH com a fórmula da constante de dissociação. 

 

   
[       ] [   

 ]

[       ]
 

         
[      ] [   

 ]

     
 

[   
 ]           

                

        

       Equação XXXVI 

 

c) O ponto de equivalência 

      Neste ponto, considera-se que todo o ácido foi neutralizado 

com pH  igual a 7 se não fosse pela hidrólise dos ânions 

formados.  

Após a adição de 25 mL de NaOH (no ponto de 

equivalência), todo o ácido acético é convertido em acetato de 

sódio. Neste ponto, ocorre a hidrólise do íon acetato (CH3COO-), 

o qual vai provocar um pH alcalino no ponto de equivalência. 

Para calcular o pH da solução, deve-se calcular a concentração 

da base conjugada formada, através da equação XXXVII: 

 

[         ]  
                                

     
 

[         ]              

Equação XXXVII 

 

Para continuar o cálculo do pH no ponto de equivalência 

precisamos saber o valor da constante de dissociação da base, 

para isso é necessário utilizar a fórmula da constante do processo 

iônico da água: 
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        Equação XXXVIII 

 

A partir da concentração da base conjugada, pode-se 

calcular o pH do meio com a fórmula da constante de dissociação 

da base. 

 

   
[       ] [   ]

[       ]
 

                  
       

           
 

              

  √            

            

                  

         

            

        

Equação XXXIX 

 

Quando a quantidade de mols de NaOH adicionada for igual 

a de CH3COOH existente na titulação, atinge-se então ponto de 

equivalência, a solução resultante terá um carácter básico, já que 

o sal formado, acetato de sódio (CH3COONa) é derivado de um 

cátion de base forte (Reações XXV e XXVI). 

 

CH3COOH(aq) + NaOH(aq)   CH3COO
-
Na

+
(aq) + H2O(l)       Reação XXV 

 

CH3COO
-
Na

+
 + H2O(l)   CH3COOH(aq) + Na

+
(aq) + HO

-
(aq) Reação XXVI 
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        O ponto de equivalência ficará acima de 7, pois a base 

conjugada do ácido fraco sofrerá uma reação de hidrólise, 

produzindo OH- (Reação XXVI). De acordo com os cálculos da 

titulação de CH3COOH com NaOH o ponto de equivalência é 

atingido em um pH próximo a 9. 

 

d) Após o ponto de equivalência 

Quando o ponto de equivalência é atingido, a base que vai 

sendo adicionada em excesso se ionizará, ocasionando apenas a 

elevação do pH. O cálculo neste ponto vai determinar apenas o 

excesso de base contida na solução titulada. 

Após a adição de 35 mL de NaOH, o excesso de base e os 

íons acetato serão fonte de íons hidróxido no meio aquoso. No 

entanto, a contribuição do íon acetato é pequena, pois tem-se 

excesso de base forte, e este excesso reprime a reação do 

acetato com a água. 

 

Equação XL 

 

[  ]  
                                           [       ] 

             
  

[  ]  
                                           

       
 

[    ]                
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 A tabela IV mostra o pH teórico calculado em diferentes 

intervalos de adição de hidróxido de sódio 0,1 mol L-1 para 

neutralização de 25 mL de ácido acético 0,1 mol L-1  

 

Tabela IV. Neutralização de 25 mL de uma solução de CH3COOH 

mol L-1 com NaOH 0,1 mol L-1 

Volume de 
NaOH (mL) 

gasto 
pH 

Volume de 
NaOH (mL) 

gasto 
pH 

0 2,87 25,1 10,30 
5 4,15 25,2 10,60 

10 4,56 25,3 10,78 
15 4,92 25,4 10,90 
20 5,35 25,5 11,00 
22 5,61 26 11,29 
23 5,80 27 11,59 
24 6,13 28 11,75 

24,5 6,43 30 11,96 
24,6 6,53 35 12,22 
24,7 6,66 40 12,36 
24,8 6,84 45 12,45 
24,9 7,14 50 12,52 
25 8,72   

Fonte: Autoria própria 

 

O gráfico III mostra a curva de titulação de 25 mL de ácido 

acético 0,1 mol L-1 com hidróxido de sódio 0,1 mol L-1. Neste 

gráfico, é possível observar uma inclinação mais suave da curva 

de titulação em função do efeito tamponante que se verifica entre 

as reações volumétricas entre ácidos fracos e bases fortes. Ou 

seja, quando se tem a formação de um sistema ácido fraco/sal de 

ácido fraco, a variação do pH vai sendo amenizada.  
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Gráfico III. Curva de titulação de  25 mL de ácido acético  0,1 mol L
-1

 
com NaOH 0,1 mol L

-1
 

 

 
Fonte: Autoria própria 
Nota: Gráfico plotado com o programa CurTiPOt 
(http://www.iq.usp.br/gutz/Curtipot.html) 

 

2.8 Titulações Base Fraca por um Ácido Forte 

 

Para demonstração da curva de titulação entre uma base 

fraca e um ácido forte, explicaremos as 04 principais etapas da 

titulação entre a volumetria de NH4OH 0,1 mol L-1 versus         

    0,1 mol L-1: 

a) Antes do início da titulação: a solução contém apenas base 

fraca (NH4OH) e água, sendo o pH determinado pela 

dissociação da base fraca. 

b) Antes de atingir o P.E.: nesta região haverá uma mistura de 

base fraca (NH4OH)  com o sal (NH4  ) formado pela reação 
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DFenolftaleina, pH entre 8,2 e 9,8 

Vermelho de metila, pH entre 4,2 e 6,1 

Alaranjado de metila, pH entre 3,0 e 4,1 
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da base fraca (NH4OH) com o ácido forte (H   . O pH é 

determinado pela solução tampão formada. 

c) No P.E.: nesta região a quantidade de ácido (H    adicionada 

é suficiente para reagir com toda a base (NH4OH)  presente 

na solução produzindo água. O pH é determinado pela 

dissociação do sal (NH4  )  formado pela reação da base 

fraca com ácido forte. 

d) Após o P.E.: ao atingir o ponto de equivalência, o ácido 

(H    adicionado em excesso é ionizado, ocasionando 

apenas a diminuição do pH do meio. Os cálculos realizados a 

partir deste ponto referem-se a determinação do excesso 

de ácido na solução titulada. 

 

Na sequência apresenta-se a titulação de 25 mL de NH4OH 

0,1 mol L-1  com solução padrão de HC  0,1 mol L-1, reação XXVII. 

 

NH4OH(aq) + HC  (aq)   NH4C (aq) + H2O(l) Reação XXVII 

 

Para esta titulação consideramos calcular o pH da solução: 

a) antes de adicionar HC  ao NH4OH; b) após adição de 15 mL 

de HC  (antes do ponto de equivalência); c) após a adição de 25 mL 

de HC  (no ponto de equivalência) e; d) após a adição de 35 mL de 

HC    

Os cálculos necessários para essa titulação são semelhantes 

aos da titulação de ácido fraco com base forte e são mostrados a 

seguir: 
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a) O pH antes do início da titulação 

Inicialmente considera-se apenas o pH da solução de 

hidróxido de amônio (NH4OH) e a própria água, em quais 

coexistem os seguintes equilíbrios (Reações XXVIII e XXIX):  

 

NH4OH(aq)   NH4
+

(aq) + OH
-
(aq)    Kb = 1, 8.10

-5
 Reação XXVIII 

H2O(l)   H
+ 

(aq) + OH
- 

(aq)     
 
Kw = 1,0.10

-14
 Reação XXIX 

 

Observa-se que a água deve ser considerada como um 

interferente, pois o cátion amônio (NH4
+) sofre hidrólise, 

ocasionando um pH ácido no ponto de equivalência (Reação 

XXX). 

 

NH4
+

(aq) + H2O(l)  NH3(g) + H3O
+ 

(aq)         Reação XXX 

 

Assim, deve-se calcular o pH do NH4OH antes de iniciar a 

titulação, através da equação XLI: 

 

   
[   

 ] [   ]

[     ]
  

         
   

          
 

            

  √         

            

                  

         

            

         

 Equação XLI 



85 

b) Antes do ponto de equivalência 

Com a adição do ácido forte as hidroxilas da amônia vão ser 

convertidas em H2O, havendo assim, a liberação do cátion 

amônio, estes entram em equilíbrio com a água (Reação XXXI):  

 

NH4OH(aq) + HC  (aq)   NH3(g) + C 
-1

(aq) + H3O
+

(aq)
  Reação XXXI 

 

O pH desta solução pode ser calculado, desde que se tenha 

compreendido algumas reações como: 

A base fraca reagirá igualmente com o ácido; 

Os cátions liberados tem relação direta com a quantidade de 

ácido adicionado. Ex.: 1 mol de     adicionado irá gerar 1 mol de 

cátion amônio, reação XXXII.  

 

HC  (aq) + NH3(g)   NH4
+

(aq)+ Cl
-
(aq)   Reação XXXII 

 

Como exemplo teórico, propôs-se a titulação de 25 mL de 

amônia (NH3) 0,1 mol L-1, utilizando como titulante 15 mL de HC  

0,1 mol L-1.  

Primeiramente é necessário calcular o número de mol que se 

tem em 25 mL da solução de NH4OH, através da relação de mols 

por litro, sabendo que para cada litro desta solução temos 0,1 

mols de NH4OH, logo, o mesmo cálculo deve ser realizado para 

15 mL de HC  0,1 mol L-1: 

 

                                    
                  
                     

 
      Equação XLII 
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     Equação XLIII 

        Após a adição de 15 mL de HC , antes do ponto de 

equivalência, determina-se a concentração do NH4OH e a 

concentração do NH4  , conforme as equações XLIV e XLV. 

Equação XLIV 

 

[      ]  
                                                    

      
 

[      ]                

[     ]  
                                  

       
 

[     ]  
               

     
 

[     ]                 

Equação XLV 

 

A partir da concentração calculada do sal (NH4  ) formado, 

pode-se calcular o pH com a fórmula da constante de 

dissociação. 

 

   
[     ] [   ]

[     ]
  

         
        [   ]

             
 

[   ]           

                 

         

            

        

Equação XLVI 
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c) No ponto de equivalência 

No ponto de equivalência, a base (NH4OH) terá sido 

neutralizada completamente, neste ponto o pH deveria ser igual a 

7, se não fosse pela hidrólise dos cátions amônio, vista 

inicialmente.  

Após a adição de 25 mL de HC  0,1 mol L-1 aos 25 mL de 

NH4OH 0,1 mol L-1. Calcula-se a concentração do sal (NH4  ), 

através da equação XLVII. 

 

[     ]  
                               

     
 

[     ]               

Equação XLVII 

 

Para calcular do pH o ponto de equivalência é necessário 

saber o valor da constante de dissociação da base, para isso 

utiliza-se a fórmula da constante do produto iônico da água: 

 

             

                         

                      

Equação XLVIII 

 

A partir da concentração calculada para o NH4  , pode-se 

calcular o pH do meio utilizando a constante de dissociação do 

ácido. 

 

   
[   

 ]  [   ]

[   
 ]

 

                
    

           
 

              

  √           

            
                  

         

    Equação XLIX 
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 Por se tratar da titulação de uma base fraca por um ácido 

forte, nota-se que o ponto de equivalência ocorre em pH ácido, 

5,28. 

 

d) Após o ponto de equivalência 

Após atingido o ponto de equivalência, o ácido  clorídrico 

(HC ) que é adicionado em excesso vai se ionizar e reduzir 

lentamente o pH do meio. Os cálculos desenvolvidos a partir 

deste ponto, vão  referir-se a concentração do ácido que está em 

excesso na solução titulada, que pode ser resumido na reação 

XXXIII: 

 

HC  (aq)   H+
(aq) + C -

(aq)  Reação XXXIII 

 

Para os cálculos considera-se uma titulação de 25 mL de 

amônio (NH4
+) 0,1 mol L-1, utilizando como titulante 35 mL de HC  

0,1 mol L-1 (Equação L). 

Equação L 

 

[   ]  
                                                

             
  

[   ]  
                                        

      
 

[    ]                
             

        

 

Podemos observar que a reação entre as soluções 

envolvidas foram completas, resultando em uma mistura de base 

e ácido em excesso e do sal formado, dependendo da localização 
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dos pontos considerados (BACCAN, 1985). Na tabela V, 

mostramos a relação do pH teórico calculado para diferentes 

intervalos de adição de titulante. 

 

Tabela V. Neutralização de 25 mL de uma solução de NH4OH mol L
-1

 
com     0,1 mol L

-1 

Volume de NH4OH (mL)      pH Volume de NH4OH (mL) pH 

0 11,13 25,1 3,70 
5 9,85 25,2 3,40 
10 9,44 25,3 3,22 
15 9,08 25,4 3,10 
20 8,65 25,5 3,00 
22 8,39 26 2,71 
23 8,20 27 2,41 
24 7,87 28 2,25 

24,5 7,57 30 2,04 
24,6 7,47 35 1,77 
24,7 7,34 40 1,64 
24,8 7,16 45 1,55 
24,9 6,86 50 1,48 
25 5,28   

Fonte: Autoria própria 

 

O gráfico IV, apresenta a curva de titulação de 25 mL de uma 

solução 0,1 mol L-1 de NH4OH com HC  0,1 mol L-1. 

 
Gráfico IV. Curva de titulação de 25 mL de uma solução 0,1 mol L

-1
 de 

NH4OH com HC  0,1 mol L
-1
 

 

Fonte: Autoria própria 
Nota: Gráfico plotado com o programa CurTiPOt 
(http://www.iq.usp.br/gutz/Curtipot.html) 
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Devido ao efeito tamponante do meio reativo o pH tende a 

diminuir lentamente, depois que toda a base for consumida, o pH 

só vai ter uma variação significativa após o ponto de equivalência 

(na marca de 25 mL), neste caso, a faixa de viragem do indicador 

a ser empregada deverá cobrir um intervalo não superior a pH 3-

4, caso contrário, o operador será induzido a grande erro.  
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CAPÍTULO 3 

 

 

PARTE EXPERIMENTAL I  

PREPARO E PADRONIZAÇÃO DE SOLUÇÕES 

 

Sandra Inês Adams Angnes Gomes 
Tatiana Brescovites Matias 

Edneia Durli Giusti 
Vanessa Machado Silva Santos 

 

 

3.1 Preparo e Padronização da Solução de Hidróxido de 

Sódio (NaOH) 0,1 mol L-1 com Biftalato de Potássio (C8H5KO4)             

0,1 mol L-1 

 

Objetivos: padronizar uma solução de NaOH 0,1 mol L-1 com 

C8H5KO4 0,1 mol L-1, um padrão primário. 

 

Materiais e Reagentes: estufa para secagem, balança analítica, 

vidro relógio, espátula, erlenmeyer, bastão de vidro, funil, balão 

volumétrico de 250 mL, béquer de 50 mL, suporte universal com 

garras para bureta, bureta de 25 mL ou 50 mL, placa de 

aquecimento, biftalato de potássio 0,1 mol L-1, hidróxido de sódio 

0,1 mol L-1, água destilada, fenolftaleína e alaranjado de metila. 
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Procedimentos Metodológicos e Considerações: 

 

a) Preparo de 250 mL de solução de NaOH 0,1 mol L-1 

Para preparar 250 mL de uma solução de NaOH 0,1 mol L-1 é 

necessário calcular a massa do hidróxido de sódio a ser utilizada, 

a partir da fórmula da concentração molar (Equação LI).  

 

[            ]  
         

                          
 

[   ]  
         

             
 

         

           Equação LI 

         

         Após determinar a massa de NaOH é preciso considerar que 

os reagentes utilizados para o preparo da soluções nem sempre 

apresentam 100% de pureza, por isso, é necessário calcular a 

massa real da substância, para desconsiderar os traços de impureza 

que esta possa conter, conforme equação LII. A informação sobre a 

pureza é fornecida nos rótulos dos reagentes químicos.  

 

1,00 g  99,0% Equação LII 
   100% 

  = 1,010 g  

 

Os cálculos da equação acima mostram que para uma 

solução de 250 mL de NaOH 0,1 mol L-1, se usa 1,010 g de 

hidróxido de sódio P.A. (Pureza Analítica), que deve ser diluído 

com água destilada e transferido com auxílio de um funil para um 

balão volumétrico de 250 mL. Em seguida completa-se o volume 

total do balão volumétrico com água destilada, homogeneizar a 

solução  e etiquetar (MORITA; ASSUMPÇÃO 2007). 
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b) Preparo de 25 mL de solução de biftalato de potássio 

(C8H5KO4) 0,1 mol L-1 

Secar o biftalato de potássio em uma estufa a 110°C, por 2 

horas. Deixar esfriar no dessecador. Calcular a massa de biftalato 

de potássio necessária para reagir com 25 mL da solução de 

NaOH 0,1 mol L-1, recém preparada (MORITA; ASSUMPÇÃO 

2007). 

Na padronização do hidróxido de sódio com o biftalato de 

potássio a reação de neutralização ocorre na proporção 1:1, 

conforme mostrado na reação XXXIV: 

 

C8H5KO4 (aq) + NaOH(aq)   C8H4O4NaK(aq) + H2O (l)  Reação XXXIV 

 

Dessa maneira, basta verificar quantos mols de NaOH estão 

envolvidos na titulação, conforme equação LIII:  

 
0,1 mol NaOH     1000 mL 

 
Equação LIII 

       25 mL 
 

  = 2,5 x 10
-3

 mol de 
NaOH 

 

  

         A mesma quantidade em mols de biftalato de potássio será 

necessária para a reação, conforme mostra a equação LIV: 

 
1 mol C8H5KO4 ________ 204,36 g 

 
Equação LIV 

2,5.10
-3

 mol     
  = 0,5109 g  

 



94 

Dessa maneira, verifica-se que são necessários 0,5109 

grama de C8H4kO4 para preparar uma solução 0,1 mol L-1. 

 

c) Padronização da solução de NaOH 0,1 mol L-1 com 

C8H5KO4 0,1 mol L-1 

Para padronização do NaOH 0,1 mol L-1, faz-se o uso de um 

padrão primário, como o biftalato de potássio (MORITA, 2007). 

Padrões primários são soluções de concentração exatamente 

conhecidas, preparadas a partir da pesagem precisa de 

substâncias muito puras e estáveis, dissolvendo-as com um 

solvente adequado em balões volumétricos aferidos. Essas 

soluções devem apresentar as seguintes características: de fácil 

obtenção, purificação e secagem; ser fácil de testar e de eliminar 

eventuais impurezas; ser estável ao ar sob condições ordinárias e 

possuir grande peso molecular (BACCAN, 1985). 

Para dar início a padronização, pesar exatamente a massa 

de biftalato de potássio calculada na equação LIV , 0,5109 g (0,1 

mol L-1) e transferir para um erlenmeyer de 25 mL. Adicionar 25 

mL de água destilada, 2 a 3 gotas de fenolftaleína e titular com 

uma solução recém preparada de NaOH 0,1 mol L-1 até a 

viragem, indicada quando o indicador passar de incolor para rosa. 

Quando a coloração rosa do indicador permanecer por 30 

segundos, ocorre o ponto final da reação. Repete-se o 

procedimento três vezes. Os resultados experimentais obtidos 

nesta proposta experimental, constam na tabela VI. 
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Tabela VI. Resultados obtidos na padronização do hidróxido de sódio com 
biftalato de potássio. 

Amostras Massa de C8H5KO4 (g) Volume gasto de NaOH (mL) 
1 0,5209 25,6 
2 0,5149 25,8 
3 0,5112 25,6 

Média 0,5157 25,67 

Fonte: Dados experimentais 

 

A equação LV é utilizada para calcular a concentração real 

da solução de NaOH 0,1 mol L-1. Os cálculos devem ser feitos em 

triplicata, para determinação de média e desvio padrão, conforme 

equações abaixo: 

 

Equação LV 

[    ]  
                    

                                                           
 

 
 

Amostra 1: [    ]   
      

                
                                   Equação LVI 

[    ]                 

 

Amostra 2: 
 

[    ]        
                

                                     Equação LVI 

[    ]                

 

Amostra 3: 
 

[    ]        
                

                                 Equação LVI 

[    ]                

 
Concentração 
molar d0 NaOH 

 

[    ]  
      

                 
                                   Equação LVI 

[    ]                 

 

A partir dos cálculos acima, observa-se a concentração da 

solução de hidróxido de sódio real 0,0983 mol L-1.  
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O fator de correção (Fc), pode ser calculado pela razão entre 

a concentração real do NaOH e a concentração teórica, 

inicialmente preparada, conforme mostra a equação LX: 

   
[ ]     

[ ]       
 

   
      

   
  

         

Equação LX 

Onde: 

Fc = fator de correção;  

[ ] real = concentração experimental; 

[ ] teórica = concentração desejada. 

 
Após determinação da concentração do NaOH, o desvio 

padrão (DP) é calculado usando-se a seguinte fórmula: 

 

Dp = √∑        
  

    Equação LXI 

 

Sendo, 
∑: Somatório. Indica que tem que somar todos os termos, desde a 
primeira posição (i=1) até a posição n 
xi: valor na posição i no conjunto de dados 
MA: média aritmética dos dados 
n: quantidade de dados 

 

A tabela VII apresenta os parâmetros estatísticos obtidos a 

partir da fórmula do desvio padrão. 
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Tabela VII. Desvio padrão da concentração da solução de NaOH 0.1 
mol L

-1
 ± 0,0983 (Fc 0,98) 

Amostra [NaOH] Exp. Desvio (a - µ) Desvio
2 
(mol L)

2
 

1 0,0996 mol L
-1 

0,0013 mol L
-1
 1,69 x 10

-6 

2 0,0976 mol L
-1
 0,0007 mol L

-1
 4,9 x 10

-7 

3 0,0977 mol L
-1
 0,0006 mol L

-1
 3,6 x 10

-7 

Média das concentrações (0,0983) 
Desvio padrão (S

2
 = 2,54 x 10

-6 
e S = 1,13 x 10

-3
) 

Faixa de distribuição (0,0996– 0,0976 = 0,002 mol L
-1

) 
   Fonte: Dados experimentais 

 
 
        A concentração real da solução preparada foi calculada 

multiplicando a concentração de NaOH 0,1 mol L-1 pelo fator de 

correção 0,98, resultando em NaOH 0,098 ± 0,001 mol L-1, valor 

próximo ao desejado, 0,1 mol L-1. Alguns fatores a serem levados 

em consideração para a análise do erro na concentração real da 

solução, advêm de eventuais descuidos na pesagem, diluição da 

solução, uso de materiais volumétricos não calibrados, bem como 

na ambientação da bureta utilizada.  

 

3.2 Preparo e padronização da solução de ácido clorídrico 

(HC ) 0,1 mol L-1 com carbonato de sódio (Na2CO3) 0,1 mol L-1 

 

Objetivo: padronizar uma solução de HC  0,1 mol L-1 com 

Na2CO3 0,1 mol L-1, um padrão primário. 

 

Materiais e reagentes: estufa para secagem, balança 

analítica, vidro relógio, espátula, erlenmeyer de 250 mL, suporte 

universal com garras para bureta, bureta de 25 mL ou 50 mL, 

balão volumétrico de 250 mL, pipeta volumétrica de 10 mL, pipeta 
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graduada de 2 mL, Na2CO3 0,1 mol L-1, HC  0,1 mol L-1, água 

destilada e alaranjado de metila. 

 

Procedimentos Metodológicos e Considerações: 

 

a) Preparo de 250 mL de HC  0,1 mol L-1 

Para o preparo de uma solução de 250 mL HC  0,1 mol L-1, 

calcula-se o volume necessário de ácido clorídrico concentrado, 

conforme equação LXII: 

[            ]  
         

                        
 

[   ]  
         

            
 

             

Equação LXII 

 

Após determinar a massa de ácido clorídrico (0,9125 g), 

utiliza-se a fórmula da densidade para calcular o volume de ácido 

necessário para o preparo de 250 mL de solução, considerando 

que a densidade do HC  é 1,19 g/cm3 (Equação LXIII): 

 

          
         

            
 

     
        

           
                

 

Equação LXIII 

 

Ao considerar a pureza do ácido clorídrico 37%, calcula-se o 

volume de HC  essencial para o preparo da solução (Equação 

LXIV): 
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0,7668 mL de HC     37,0% Equação LXIV 

     100% 

  = 2,07 mL de HC   

 

A partir dos cálculos acima, nota-se que para preparar uma 

solução de 250 mL de ácido clorídrico 0,1 mol L-1, são 

necessários 2,07 mL de uma solução concentrada ácido clorídrico 

37%. Para o preparo desta solução, adiciona-se em um balão 

volumétrico de 250 mL, aproximadamente 20 mL, de água, 

posteriormente 2,07 mL de ácido clorídrico concentrado e em 

seguida completa-se com água destilada até o menisco do balão. 

Homogeneizar e etiquetar (MORITA, 2007). 

 

b) Preparo de uma solução de carbonato de sódio (Na2CO3) 

0,1 mol L-1 

O carbonato de sódio é usado como padrão primário, pois 

possui alto grau de pureza, alta massa molecular e alto ponto de 

fusão e é estável ao ar sob condições ordinárias, reduzindo os 

erros durante a pesagem. Para padronizar uma solução de ácido 

clorídrico 0,1 mol L-1, colocar de 5 a 7 gramas de carbonato de 

sódio anidro em um vidro relógio e deixar na estufa a 190-200ºC 

por 2 horas. Após esse tempo, retirar e resfriar em dessecador 

até temperatura ambiente. Para um erlenmeyer de 250 mL, 

previamente limpo e seco, transferir 0,22 g de Na2CO3, conforme 

mostra a tabela VIII (ROSSI, 2013). 
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Tabela VIII. Massas de Na2CO3 para padronização do HC  0,1 mol L
-1
 

Concentração Molar Teórica Na2CO3 (g) 

0,02 0,088 ± 0,001 

0,04 0,176 ± 0,001 

0,1 0,22 ± 0,01 

0,2 0,44 ± 0,01 

0,5 1,10 ± 0,01 

1,0 2,20 ± 0,01 

Fonte: ROSSI (2013) 

 

Com o auxílio de uma proveta, adicionar 50-60 mL de água 

destilada sobre os 0,22 gramas de Na2CO3 e agitar até completa 

dissolução. Antes de iniciar a titulação é necessário aquecer o 

erlenmeyer para que o CO2 formado seja expulso da amostra. Em 

seguida, adicionar 5 à 7 gotas de alaranjado de metila e titular o 

Na2CO3 0,1 mol L-1 com a solução de     0,1 mol L-1 

previamente preparada até o ponto de viragem, quando a cor 

laranja do indicador passa para vermelho. Esse procedimento 

deve ser feito em triplicata (ROSSI, 2013).  

A reação do ácido clorídrico com carbonato de sódio produz 

cloreto de sódio, dióxido de carbono e agua, conforme mostra a 

reação XXXV: 

 

2HC (aq) + Na2CO3(aq)     2NaC (aq) + CO2(g) + H2O(l)  Reação XXXV 

 

Na tabela IX, se apresenta a média do volume de HC  0,1            

mol L-1 necessário para a padronização do Na2CO3 0,1 mol L-1. 
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Tabela IX. Resultados obtidos na padronização do ácido clorídrico com 
carbonato de sódio 
Amostras Volume (mL) gasto de HC  0,1 

mol L
-1 

Massa (g) de Na2CO3 
0,1 mol L

-1 

1 38,8 0,2212 
2 38,3 0,2208 
3 38,3 0,2211 

Média 38,47 0,2210 

Fonte: Dados experimentais 

 

 A equação LXV mostra como calcular a concentração 

real do ácido clorídrico. 

 
 

Equação LXV 

 

  
                   

                                                                   
 

 
 

 Amostra 1 
    

      

           
 

                  

Equação LXVI 

 

Amostra 2 

 

    
      

           
 

                   

 

Equação LXVII 

 

Amostra 3 

 

     
      

           
 

                   

 

Equação LXVIII 

 

Média  

 

[   ]  
      

              
 

[   ]                

 

Equação LXIX 
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A partir dos cálculos acima, se percebe que a concentração 

da solução de ácido clorídrico foi um pouco maior, 0,108 mol L-1, 

que a desejada 0,100 mol L-1. Para determinação do fator de 

correção utilizou-se a equação LXX: 

 

   
[ ]     

[ ]       
 

   
     

   
  

        

Equação LXX 

 

 A tabela X traz os parâmetros estatísticos da padronização 

do HC  0,1 mol L-1. 

 
Tabela X. Desvio padrão da concentração da solução de HC  0,1 mol L

-1
 

Amostra [HC ] 
experimental 

Desvio (a - µ) Desvio
2 
(mol/L)

2
 

1 0,108
-1 

0 mol L
-1

 0
 

2 0,109
-1

 1 x 10
-3

 mol L
-1
 1 x 10

-6 

3 0,109
-1

 1 x 10
-3

 mol L
-1
 1 x 10

-6 

Média das concentrações (0,109 mol L
-1. 

Desvio padrão (S
2
 = 2 x 10

-6 
e S = 5,8 x 

10
-4

). Faixa de distribuição (0,109 – 0,108 = 0,001 mol L
-1

). 

Fonte: Dados experimentais
 

 

A concentração real da solução de HC  preparada foi 

calculada multiplicando a concentração do HC  0,1 mol L-1, 

inicialmente preparada, pelo fator de correção 1,09 resultando em 

    0,109 ± 0,001 mol L-1. 
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3.3 Preparo e padronização da solução de ácido acético 

(CH3COOH) 0,1 mol L-1 com hidróxido de sódio (NaOH) 0,1 

mol L-1  

 

Objetivo: padronizar uma solução de CH3COOH 0,1 mol L-1 

com NaOH 0,1 mol L-1 (Padrão Secundário). 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer, suporte universal com 

garras para bureta, bureta, pipeta volumétrica de 10 mL, pipeta 

graduada de 2 mL, balão volumétrico de 250 mL, funil de vidro, 

CH3COOH 0,1 mol L-1, NaOH 0,1 mol L-1, água destilada, 

fenolftaleína. 

 

Procedimentos Metodológicos e Considerações:  

 

a) Preparar 250 mL de solução de CH3COOH 0,1 mol L-1 

Para preparar uma solução de 250 mL CH3COOH 0,1 mol L-1 

é necessário calcular a massa de ácido acético concentrado a 

partir da fórmula da concentração molar (Equação LXXI): 

 

[            ]  
         

                        
 

[   ]  
         

             
 

         

Equação LXXI 

 

Após determinar a massa de ácido acético (1,5 g), utiliza-se a 

fórmula da densidade para calcular o volume de ácido necessário 

para o preparo de 250 mL de solução, considerando que a 
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densidade do CH3COOH é 1,05 g/cm3, conforme mostra a 

equação LXXII: 

 

          
         

           
 

     
     

           
              

 

Equação LXXII 

 

Para determinar o volume final de ácido acético P.A., é 

necessário considerar a pureza do reagente, 99,7%, conforme 

equação LXXIII: 

 

1,43 mL CH3COOH      99,7% Equação LXXIII 
       100% 

  = 1,43 mL de CH3COOH  

 

A equação LXXIII, mostra que para uma solução de 250 mL 

de ácido acético 0,1 mol L-1, são necessários 1,43 mL de ácido 

acético concentrado 99,7%. Para o preparo desta solução, 

adiciona-se em um balão volumétrico de 250 mL, 

aproximadamente 20 mL de água, posteriormente 1,43 mL de 

ácido acético concentrado e em seguida completa-se com água 

destilada até o menisco do balão. Homogeneizar e etiquetar 

(MORITA, 2007).  

 

b) Padronização da solução de CH3COOH 0,1 mol L-1 com 

NaOH 0,1 mol L-1 

 Com o objetivo de verificar concentração real do CH3COOH 

0,1 mol L-1
 anteriormente preparado, procede-se com a 
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padronização com NaOH 0,1 mol L-1 (padrão secundário). Com o 

auxílio de uma pipeta volumétrica, transferir 10 mL da solução de 

ácido acético 0,1 mol L-1 para um erlenmeyer limpo e seco, em 

seguida adicionar de 2 à 3 gotas de fenolftaleína e iniciar a 

titulação com o NaOH 0,1 mol L-1
. Quando a cor da solução 

passar de incolor para vermelho, ocorre o ponto final da reação. 

Repete-se o procedimento três vezes.  

Durante a padronização ocorre uma reação de dupla troca 

entre o ácido acético (CH3COOH) e o hidróxido de sódio (NaOH) 

formando acetato de sódio (CH3COONa) e água, mostrado na 

reação XXXVI: 

 

CH3COOH(aq)+ NaOH(aq)     CH3COONa(aq) + H2O(l)  Reação XXXVI 

 

A média de volume gasto de hidróxido de sódio durante a 

padronização das três amostras de ácido acético é mostrada na 

tabela XI. 

 

Tabela XI. Volume de NaOH 0,1 mol L
-1

 gasto na titulação do CH3COOH 
0,1 mol L

-1
 
Amostras Volume (mL) gasto de NaOH 0,1 mol L

-1 

1 9,9 
2 9,9 

3 9,9 
Média 9,9 

Fonte: Dados experimentais 

 

Após o término das titulações é necessário calcular a 

concentração real da solução de ácido acético através da fórmula 

de diluição de soluções, equação LXXIV: 
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              L

-1 

Equação LXXIV 

Onde: 
M1 = Massa molar do CH3COOH 
V1 = Volume do CH3COOH utilizado 
M2 = Massa molar do NaOH 
V2 = Volume do NaOH gasto 

 

Os cálculos acima apontam que a concentração da solução 

de ácido acético é um pouco menor (0,097 mol L -1) que a 

desejada (0,100 mol L-1). Para determinação do fator de correção 

se utiliza o cálculo da equação LXXV: 

 

   
[ ]     

[ ]       
 

   
     

   
  

        

Equação LXXV 

 
Na tabela XII apresentamos os parâmetros estatísticos para 

a padronização do CH3COOH mol L-1. 

 

Tabela XII. Desvio padrão da concentração da solução de CH3COOH     
0,1 mol L

-1
 

Amostra [CH3COOH] exp Desvio (a - µ) Desvio
2 
(mol/L)

2
 

1 0,097 mol L
-1 

0 0
 

2 0,097 mol L
-1
 0 0

 

3 0,097 mol L
-1
 0 0

 

Media das concentrações = 0,097 mol L
-1
 

Desvio padrão = S
2
 = 0 S = 0

 

Faixa de distribuição = 0,097 – 0,097 = 0,000 mol L
-1 

Fonte: Dados experimentais 

 

A partir do cálculo do fator de correção e do desvio padrão, 

foi possível verificar a concentração real do                                       

CH3COOH 0,097 ± 0,000 mol L-1.  
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3.4 Preparo e Padronização da Solução de Hidróxido de 

Amônia (NH4OH) 0,1 mol L-1 com Ácido Clorídrico (   ) 0,1 

mol L-1 

 

Objetivo: padronizar uma solução de NH4OH 0,1 mol L-1 com 

    0,1 mol L-1 (Padrão Secundário). 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer, suporte universal com 

garras para bureta, bureta de 25 ou 50 mL, pipeta volumétrica de 

10 mL, pipeta graduada de 5 mL, funil de vidro, balão volumétrico 

de 250 mL, NH4OH 0,1 mol L-1,     0,1 mol L-1, água destilada, 

alaranjado de metila. 

 

Procedimentos Metodológicos e considerações: 

 

a) Preparo de 250 mL de solução de NH4OH 0,1 mol L-1 

Para preparar 250 mL de uma solução de NH4OH 0,1 mol L-1, 

primeiramente é necessário determinar o volume de NH4OH 

concentrado a ser usado, conforme equação LXXVI: 

 

[            ]  
         

                          
 

[   ]  
         

            
 

          

Equação LXXVI 

 

Considerando a densidade 0,90 g/cm3 e pureza 29% do 

NH4OH utilizado neste experimento, se calcula o volume 
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necessário para o preparo da solução a partir das formulações da 

equação LXXVII e da equação LXXVIII: 

 

          
         

            
 

     
       

            
 

           de NH4OH 

                     Equação LXXVII 

 
0,972 mL NH4OH       29%  Equação LXXVIII 
X      100% 
X= 3,352 mL de NH4OH  
 

Os cálculos mostram que o volume de hidróxido de amônio 

concentrado para preparar uma solução 0,1 mol L-1 é de 3,352 

mL, que são transferidos com auxílio de uma pipeta graduada 

para um balão volumétrico de 250 mL, em seguida completa-se o 

volume total com água destilada até o menisco do balão. 

Homogeneizar e etiquetar (MORITA, 2007). 

 

b) Padronização da solução de NH4OH 0,1 mol L-1 com     

0,1 mol L-1 

Para padronizar a solução de NH4OH 0,1 mol L-1, transferir 

10 mL da solução preparada recentemente com o auxílio da 

pipeta volumétrica para um erlenmeyer limpo e seco, em seguida 

adicionar 2 à 3 gotas de alaranjado de metila, titular com o     

0,1 mol L-1 (padrão secundário). Quando a cor da solução passar 

de laranja para vermelho, ocorre o ponto final da reação. Repetir 

o procedimento três vezes (MORITA, 2007).  
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Nessa padronização ocorre uma reação de dupla troca entre 

o hidróxido de amônio e o ácido clorídrico, produzindo cloreto de 

amônio e água, mostrada na reação XXXVII: 

 

NH4OH(aq)+    (aq)  NH4C (aq) + H2O(l) 
 Reação XXXVII 

  

O volume de     0,1 mol L-1 gasto em cada titulação é 

mostrado na tabela XIII. 

 

Tabela XIII. Volume de     0,1 mol L
-1

 gasto na titulação do NH4OH         
0,1 mol L

-1
 

Amostras Volume (mL) gasto de     0,1 mol L
-1
 

1 13,2 
2 13,0 
3 13,0 

Média 13,07 

Fonte: Dados experimentais 
 

Após detectar o ponto final da padronização, calcula-se a 

concentração real da solução de hidróxido de amônio, conforme 

seguem as equações abaixo: 

 
Amostra 1               

                   
          

 

Equação LXXIX 

Amostra 2                
                    

          
 

Equação LXXX 

Amostra 3                
                    

          
 

Equação LXXXI 

Média  0,144 + 0,142 + 0,142 = 0,428 / 3 
Média = 0,143 

Equação LXXXII 
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Os cálculos acima mostram que a concentração real do 

NH4OH é 0,143 mol L-1.  

O fator de correção foi calculado pela razão entre a 

concentração real do NH4OH e a concentração teórica, 

inicialmente preparada, conforme apresentado na equação 

LXXXIII: 

 

   
[ ]     

[ ]       
 

   
     

   
  

        

Equação LXXXIII 

 
 

A tabela XIV apresenta os parâmetros estatísticos para a 

padronização do NH4OH 0,1 mol L
-1

. 

 

Tabela XIV. Desvio Padrão da solução de NH4OH 0,1 mol L
-1
 

Amostra [NH4OH] Exp. Desvio (a - µ) Desvio
2 
(mol/L)

2
 

1 0,144 mol L
-1 

1 x 10
-3 

mol L
-1
 1 x 10

-6 

2 0,142 mol L
-1
 1 x 10

-3 
mol L

-1
 1 x 10

-6 

3 0,142 mol L
-1
 1 x 10

-3 
mol L

-1
 1 x 10

-6 

Media das concentrações= 0,143 mol L
-1
 

Desvio padrão = S
2
 = 3 x 10

-6 
(S = 1,15 x 10

-3
) 

Faixa de distribuição = 0,144 – 0,142 (= 0,002 mol L
-1

) 
Fonte: Dados experimentais 

 

A concentração real da solução de NH4OH 0,1 mol L
-1

, foi calculada 

multiplicando a concentração experimental, 0,1 mol L
-1

, da solução 

inicialmente preparada pelo fator de correção (1,43), resultando em 

NH4OH 0,143 ± 0,001 mol L
-1

. 
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CAPÍTULO 4 

 

 

 

PARTE EXPERIMENTAL II 

 

 AVALIAÇÃO DO COMPORTAMENTO DO INDICADOR DE 

REPOLHO ROXO (BRASSICA OLERACEA L.) EM 

DIFERENTES MEIOS DE pH 

 

Sandra Inês Adams Angnes Gomes 
Tatiana Brescovites Matias 

Edneia Durli Giusti 
Vanessa Machado Silva Santos 

 

 

Objetivo: preparar o indicador ácido-base de repolho roxo a 

partir de diferentes métodos de extração e verificar seu 

comportamento em diferentes meios de pH. 

 

Materiais e reagentes: bureta, erlemeyer, pipeta graduada 

de 5 mL, pipetador, placa de aquecimento, almofariz e pistilo, 

tubos de ensaio, bastão de vidro, vidro relógio, béqueres de 50 

mL e 500 mL, balões volumétricos de 100 mL, 250 mL e 1000 

mL, suporte para tubos de ensaio, papel filtro, funil simples, 

chapa de aquecimento, pH-metro ou fitas de pH, soluções 

tampão pH 4, 7 e 10, balança analítica, repolho roxo, etanol 92%, 

etanol 46,2 %, água destilada, soluções de     pH 1 à 6 e 7, 

soluções de NaOH pH 8 à 14. 
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Procedimentos Metodológicos e Considerações:  

 

4.1 Métodos de Obtenção do Extrato de Repolho Roxo 

(Brassica oleracea L.) 

 

A extração do indicador de repolho roxo (Brassica oleracea 

L.) foi realizada por três métodos:  

 

A) Extrato aquoso com aquecimento à 90°C 

Cortar folhas de repolho roxo em pequenos pedaços, pesar 

25 g em um béquer e adicionar 200 mL de água. Aquecer a 

amostra à 90°C por aproximadamente 15 minutos. Após o 

aquecimento esfriar o extrato obtido e filtrar com auxílio de papel 

filtro e funil (MARQUES et al., 2011; DIAS; GUIMARÃES; 

MERÇON, 2003).  

 

B) Esmagamento para obtenção da polpa utilizando 

álcool 46,2% como extrator  

Pesar 25 g da amostra de repolho roxo, com auxílio de um 

almofariz e um pistilo macerar a amostra por completo, adicionar 

aos poucos 200 mL de álcool 46,2%, logo em seguida filtrar 

(MARQUES et al., 2011; DIAS; GUIMARÃES; MERÇON, 2003). 

 

C) Extrato alcoólico por imersão em etanol 92% por 24 

horas  

A extração alcoólica é feita do mesmo modo que no item A, a 

única diferença é que substitui-se a água, por etanol comercial 
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92%, deixando a amostra em imersão por 24 horas, para 

posterior filtração do extrato (MARQUES et al., 2011; DIAS; 

GUIMARÃES; MERÇON, 2003). 

 

4.2 Preparo das Soluções de pH 1 a pH 14 

 

Para avaliar o comportamento do indicador natural de 

repolho roxo em diferentes meios de pH (pH 1- 14), se prepara 

soluções ácidas (pH 1 a 6) com ácido clorídrico (   ) P.A., 37%, 

soluções básicas (pH 8 a 14) com hidróxido de sódio (NaOH) 

P.A., 99% e como solução neutra se utilizada água destilada (pH 

próximo a 7). Para a determinação do volume de     e a massa 

de NaOH necessários no preparo das soluções emprega-se as 

fórmulas mostradas na Tabela XV (ATKINS; JONES, 2012; 

RUSSEL, 1994).  

 

Tabela XV. Equações utilizadas para preparo das soluções aquosas de 
pH 1 à 14. 

pH = - log[H+
]  Equação LXXXIV. 

pOH = - log[H
+
]  Equação LXXXV. 

[OH] = 10
-pOH 

Equação LXXXVI. 
pH + pOH = 14 Equação LXXXVII. 
Kw = [H

+
]. [OH

-
]  Equação LXXXVIII. 

[ ] = m/MM.V(L)  Equação LXXXIX. 
d = m/v  Equação XC. 
C1.V 1= C2.V2  Equação XCI 

Fonte: (ATKINS; JONES, 2012; RUSSEL, 1994). 
 

A tabela XVI indica o volume de     e a massa de NaOH 

para o preparo de cada uma das soluções estoque de     0,1 

mol L-1 e  NaOH 1 mol L-1.  
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Tabela XVI. Volume e massa obtidos para preparo das soluções 
estoques 

Solução 
Aquosa 

Volume/ 
Massa 

Densidad
e/ Pureza 

Massa 2 
(Pureza) 

pOH pH 

    0,1 mol L
-1
 0,9125 mL 0,7668 g/L 

(37%) 
2,0724 mL 13 1 

NaOH 1 mol L
-1
 10 g 99% 10,20 g 0 14 

Fonte: Autoria própria 
 

Após o preparo das soluções estoque pH 1 e 14, procede-se 

com a diluição para obtenção das soluções de pH 2 a 13.  

A primeira diluição é feita pela transferência de 25 mL de     

0,1 mol L-1, para um balão volumétrico de 250 mL, completando o 

volume com água destilada até o menisco, obtendo uma solução 

de     1.10-2 mol L-1. A solução de     1.10-2 mol L-1 é utilizada 

para diluição e obtenção da solução de     1.10-3 mol L-1. O 

mesmo procedimento deve ser realizado para preparar as 

soluções com pH 4, 5 e 6 (Tabela XVII). 

 

Tabela XVII. Diluição das soluções estoque para obtenção das soluções 
entre pH 1 e 14 

Solução 
Aquosas 

C1 
 (mol L

-1
) 

C2 
(mol L

-1
) 

[OH
-
] [H+] 

V1 
(mL) 

de 
    

V2 
(mL) 
de 

H2O 

pOH pH 

    0,1 - 1.10
-13

 1.10
-1

 - - 13 1 

    0,1 0,01 1.10
-12

 1.10
-2

 25 250 12 2 

    0,01 0,001 1.10
-11

 1.10
-3

 25 250 11 3 

    0,001 0,0001 1.10
-10

 1.10
-4

 25 250 11 4 

    0,0001 0,00001 1. 10
-9

 1.10
-5

 25 250 10 5 

          0,00001 0,000001 1.10
-8

 1.10
-6

 25 250 9 6 

H2O(d) - - 1.10
-7

 1.10
-7

 - - 7 7 

NaOH 0,00001 0,000001 1.10
-6

 1.10
-8

 25 250 6 8 

NaOH 0,0001 0,00001 1.10
-5

 1.10
-9

 25 250 5 9 

NaOH 0,001 0,0001 1.10
-4

 1.10
-10

 25 250 4 10 

NaOH 0,01 0,001 1.10
-3

 1.10
-11

 25 250 3 11 

NaOH 0,1 0,01 1.10
-2

 1.10
-12

 25 250 2 12 

NaOH 1 0,1 1.10
-1

 1.10
-13

 25 250 1 13 

NaOH - - 0 1.10
-14

 - - 0 14 

Fonte: Autoria própria 
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A diluição do NaOH 1 mol L-1 (pH 14), é feita a partir da 

transferência de 25 mL da solução para um balão volumétrico de 

250 mL, completa-se o volume com água destilada até o 

menisco, para obtenção uma solução de NaOH 1.10-1 mol L-1 

([OH-] 1.10-1 e [H+] 1.10-13, pH 13). A solução de NaOH 1.10-1 mol L-1 

é utilizada para diluição e obtenção da solução de NaOH 1.10-2 mol L-1 

(pH 12). O mesmo procedimento deve ser seguido para preparar as 

soluções com pH 11, 10, 9 e 8 respectivamente, conforme mostra 

o tabela XVII.  

Para avaliar a mudança de cor dos extratos de repolho roxo 

obtidos pelos diferentes métodos de extração, utiliza-se 3 

estantes com 14 tubos de ensaio. Em cada tubo de ensaio se 

adiciona-se 5 mL de solução pH 1 a 14 e 1 mL do indicador 

natural de repolho roxo para observação da mudança de 

coloração em função do pH do meio reacional. 

 

4.3 Avaliação da Mudança de Cor do Extrato de Repolho 

Roxo em Diferentes Meios de pH 

 

As Figuras IVa, IVb e IVc demonstram o comportamento 

ácido-base nas faixas de valores de pH 1 a 14 dos diferentes 

extratos do indicador natural de repolho roxo: o extrato aquoso, 

obtido por aquecimento a 90°C (Figura IVa); o extrato obtido por 

esmagamento com álcool 46,2 %  (Figura IV b)  e o extrato 

alcoólico por imersão em etanol 92% (Figura IV c).  

 

 



116 

   
(IVa) (IVb) (IVc) 

Figura IV (IVa, IVb, IVc). Coloração do indicador de repolho  
Fonte: Arquivo pessoal 
 

 

Os testes acima mostram um comportamento semelhante 

dos extratos aquoso com aquecimento a 90oC e por 

esmagamento com etanol 46,2 %, apresentando alteração de 

coloração entre as faixas de pH 1-3 de vermelho para róseo, pH 

3-4 de róseo para violeta, pH 4-8 de violeta para azul claro, pH 8-

11 de azul claro para verde escuro e entre pH 11 e 12 de verde 

para amarelo. Ao testar os extrato obtido por imersão em etanol 

92%, visto na Figura IVc, nota-se que as faixas de viragem pela 

mudança de coloração são mais nítidas (Tabela XVIII).  

 
Tabela XVIII. Faixas de viragem de pH e coloração do indicador polpa 
de repolho roxo  

Soluções Faixa de 
viragem 

pH 

Cor 

    1.10
-2

 mol L
-1
 e     1.10

-3
 mol L

-1
  1 – 3 Vermelho – Róseo 

    1.10
-3

 mol L
-1
 e     1.10

-4
 mol L

-1 
 3 – 4 Róseo – Violeta 

    1.10
-4

 mol L
-1
 e NaOH 1.10

-6
 mol L

-1
  4 – 8 Violeta – Azul claro 

NaOH 1.10
-6
 mol L

-1
 e NaOH 1.10

-3
 mol L

-1 
 8 – 11 Azul claro – Verde 

escuro 

NaOH 1.10
-3
 mol L

-1
 e NaOH 1.10

-2
 mol L

-1 
 11 – 12 Verde escuro – 

Amarelo 

Fonte: Dados experimentais 

 

As mudanças de coloração observadas ao testar o repolho 

roxo em diferentes meios de pH, está ligada a concentração de 
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H3O
+ (íon hidrônio) presente no meio reacional, ocasionando 

deslocamento de equilíbrio das antocianinas, fazendo com que 

haja um rearranjo estrutural na molécula da antocianina em 

função dos grupos substituintes polares (OH, H, metoxilas) 

(MARÇO; POPPI, 2008; TERCI; ROSSI, 2002). 

A Figura V, mostra o comportamento de uma antocianina na 

presença de íons H+, pelo deslocamento do equilíbrio para a 

esquerda com predominância de cor vermelho. 

 

 
Figura V: Comportamento de uma antocianina em pH ácido 
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores  

 

A Figura VI, apresenta o comportamento de uma antocianina 

na presença de íons OH- com deslocamento do equilíbrio para a 

direita e predominância de cor azul. 

 

 

Figura VI: Comportamento da antocianina em pH básico 
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores 
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Podemos observar que quando o pH do meio está entre 1 e 

2, a solução indicadora do repolho roxo apresenta coloração 

vermelha, devido à elevada concentração da forma estrutural do 

cátion flavilium (Figura V). Em 2<pH<6 a antocianina se encontra 

na forma de carbinol e a coloração vermelha diminui de 

intensidade até a solução ficar incolor, não identificada nos testes 

acima, perceptível durante a titulação ácido-base, visto no 

capítulo 5 deste livro. Entre pH 6,6 e 8, a solução assume uma 

coloração que varia do violeta ao azul, devido à presença da 

forma estrutural anidrobase (Figura VI). Com a elevação do pH, a 

anidrobase produzida vai sofrendo ionização e, à medida que 

esta ionização aumenta, a solução primeiro assume uma 

coloração azul-esverdeada entre pH 8 e 10, depois passa do 

verde ao verde-amarelado entre pH 10 e 12. Acima de pH 12, a 

solução se torna amarela, dando origem a estruturas chamadas 

chalconas (GUIMARÃES; ALVES; FILHO, 2012). 
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CAPÍTULO 5 

 

 

PARTE EXPERIMENTAL III  

 

VOLUMETRIA DE NEUTRALIZAÇÃO E CURVAS DE 

TITULAÇÃO 

 

 
Sandra Inês Adams Angnes Gomes 

Tatiana Brescovites Matias 
Edneia Durli Giusti 

Vanessa Machado Silva Santos 
 

 

5.1 Titulação     0,1 mol L-1 por  NaOH mol L-1 e Curva de 

Titulação 

 

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo 

em uma titulação entre ácido e base forte e construir a curva de 

titulação. 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de 50 

mL, suporte universal com garras para bureta, agitador 

magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pró-pipeta, pipeta 

volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, soluções tampão com pH 

4, pH 7 e pH 10,     0,1 mol L-1 padronizado, NaOH 0,1 mol L-1 

padronizado, extrato alcoólico de repolho roxo. 
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Procedimento: calibrar o pH-metro com soluções tampão pH 

4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer, adicionar 25 mL de                    

    0,1 mol L-1 e 1 mL de   indicador  alcoólico de repolho roxo, 

obtido por imersão durante 24h em etanol  92%  e titular com   

NaOH 0,1 mol L-1. A adição de NaOH deve ser controlada, 

recomenda-se a adição de alíquotas de 0,3 mL em 0,3 mL, até 

pH próximo a 4,5, momento em que a adição do NaOH deve ser 

reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL, até pH 10,55. Ao fim da titulação 

determinar o erro de titulação em função do uso do indicador e, 

construir a curva de titulação, que pode se plotada pelo programa 

CurTiPot, disponível gratuitamente na plataforma online da USP, 

http://www.iq.usp.br/gutz, para comparações com dados da 

literatura (BACCAN, 2001). 

 

Resultados e Considerações: o ácido clorídrico e o 

hidróxido de sódio empregados na volumetria de neutralização 

foram inicialmente padronizados para verificação das reais 

concentrações. O fator de correção (Fc) do     0,1 mol L-1 foi 

1,09 com desvio padrão de ± 0,0001 (pH 0,96) e NaOH 0,1 mol L-1 

apresentou Fc 0,98, com desvio padrão de 0,001 (pH 13).  

A partir do volume de NaOH gasto na titulação, foi possível 

calcular o pH teórico da mistura reacional nos 04 principais 

pontos da titulação, conforme  orienta o capítulo 2:  

 

a) pH antes de iniciar a titulação 

Antes da titulação o pH experimental do ácido clorídrico 

estava em 1,18, um pouco diferente do pH da solução 

http://www.iq.usp.br/gutz11
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inicialmente preparada (pH 0, 96), que é igual ao pH teórico 

calculado (Tabela XIX). Neste caso, consideramos um erro de 

aproximadamente 0,22 unidades. Ao adicionar o extrato de 

repolho roxo a solução de    , este passa de violeta para 

vermelho. 

 

b) pH anterior ao ponto de equivalência 

Ao adicionar 23 mL de NaOH ao    , o indicador de repolho 

roxo altera a cor vermelho para incolor. Neste ponto, é possível 

observar um pH de 5,57, isso ocorre devido a adição do titulante 

básico. Neste ponto, a solução ainda encontra-se ácida, pois, o 

volume titulado ainda é pequeno, considerando o volume de 

ácido forte que se tem no erlenmeyer. Entretanto, os cálculos 

teóricos, efetuados conforme recomendam Baccan (1985), 

Baccan (2001) e Skoog (2010), vistos no capitulo 2, mostram um 

pH teórico de  2,04 (em condições experimentais ideais). A 

alteração de cor do repolho roxo de vermelho para incolor é um 

indicativo de que a reação está próxima ao ponto de equivalência. 

 

c) pH no ponto de equivalência 

Ao adicionar 23,1 mL de NaOH, o indicador de repolho roxo 

muda de incolor para verde, momento que a reação atinge o 

ponto de equivalência com pH 7,81. Tratando de uma titulação 

ácido-base forte, teoricamente o número de mols da base é igual 

ao número de mols do ácido, logo o pH teórico calculado para 

este ponto foi 7, considerando que neste momento a 

concentração de íons H+ é igual a concentração de íons OH-. 
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d) pH após o ponto de equivalência 

Após o ponto de equivalência, ao adicionar 29,1 mL de 

NaOH, o excesso de NaOH, resulta em um pH 11,9 altamente 

básico, determinado pela dissociação da base forte, próximo ao 

pH teórico calculado para a solução, que foi de 11,57. 

Na tabela XIX, mostramos os dados experimentais referentes 

ao volume gasto de hidróxido de sódio, o pH experimental, o pH 

teórico e a cor do indicador de repolho roxo, visualizado em cada 

intervalo de titulação. 

 

Tabela XIX: Resultados referentes a titulação ácido forte por base forte 

Volum

e de 
NaOH 
(mL) 

pH experi- 
mental 

pH 
Teór. 

Cor 

Vol. 

de 
NaOH 
(mL) 

pH exp. 
pH 

Teór. 
Cor 

0,0 1,18 0,96 Róseo 19,2 1,99  Róseo 

0,3 1,19  Róseo 19,5 2,02  Róseo 

0,6 1,20  Róseo 19,8 2,07  Róseo 

0,9 1,19  Róseo 20,1 2,12  Róseo 

1,2 1,19  Róseo 20,4 2,18  Róseo 

1,5 1,19  Róseo 20,7 2,22  Róseo 

1,8 1,16  Róseo 21 2,30  Róseo 

2,1 1,17  Róseo 21,3 2,36  Róseo 

2,4 1,19  Róseo 21,6 2,46  Róseo 

2,7 1,20  Róseo 21,9 2,56  Róseo 

3 1,20  Róseo 22,2 2,73  Róseo 

3,3 1,20  Róseo 22,5 3,03  Róseo 
3,6 1,20  Róseo 22,8 3,57 2,02 Róseo 

3,9 1,21  Róseo 23 5,77 2,04 Incolor 

4,2 1,22  Róseo 23,1 7,81 7 Verde 

4,5 1,18  Róseo 23,2 9,92  Verde 

4,8 1,22  Róseo 23,3 10,34  Verde 

5,1 1,20  Róseo 23,4 10,55  Amarelo 

5,4 1,20  Róseo 23,5 10,71  Amarelo 

5,7 1,20  Róseo 23,6 10,88  Amarelo 

6 1,24  Róseo 23,7 10,93  Amarelo 

6,3 1,24  Róseo 23,8 10,96  Amarelo 

6,6 1,25  Róseo 23,9 11,02  Amarelo 

6,9 1,26  Róseo 24 11,05  Amarelo 

7,2 1,27  Róseo 24,3 11,27  Amarelo 
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7,5 1,28  Róseo 24,6 11,36  Amarelo 

7,8 1,30  Róseo 24,9 11,42  Amarelo 
8,1 1,32  Róseo 25,2 11,49  Amarelo 

8,4 1,33  Róseo 25,5 11,53  Amarelo 

8,7 1,33  Róseo 25,8 11,55  Amarelo 

9 1,34  Róseo 26,1 11,58  Amarelo 

9,3 1,35  Róseo 26,4 11,61  Amarelo 

9,6 1,35  Róseo 26,7 11,66  Amarelo 

9,9 1,36  Róseo 27 11,70  Amarelo 

10,2 1,37  Róseo 
 

27,3 11,74  Amarelo 

10,5 1,38  Róseo 27,6 11,77  Amarelo 

10,8 1,40  Róseo 27,9 11,79  Amarelo 

11,1 1,42  Róseo 28,2 11,82  Amarelo 

11,4 1,44  Róseo 28,5 11,85  Amarelo 

11,7 1,46  Róseo 28,8 11,88  Amarelo 

12 1,47  Róseo 29,1 11,90 11,57 Amarelo 

12,3 1,49  Róseo 29,4 11,92  Amarelo 

12,6 1,51  Róseo 29,7 11,94  Amarelo 

12,9 1,52  Róseo 30 11,95  Amarelo 

13,2 1,54  Róseo 30,3 11,97  Amarelo 

13,5 1,55  Róseo 30,6 11,99  Amarelo 

13,8 1,57  Róseo 30,9 12,01  Amarelo 

14,1 1,58  Róseo 31,2 12,04  Amarelo 

14,4 1,60  Róseo 31,5 12,05  Amarelo 

14,7 1,61  Róseo 31,8 12,05  Amarelo 

15 1,63  Róseo 32,1 12,06  Amarelo 

15,3 1,65  Róseo 32,4 12,08  Amarelo 

15,6 1,67  Róseo 32,7 12,08  Amarelo 

15,9 1,68  Róseo 33 12,09  Amarelo 

16,2 1,71  Róseo 33,3 12,10  Amarelo 

16,5 1,74  Róseo 33,6 12,11  Amarelo 

16,8 1,76  Róseo 33,9 12,10  Amarelo 

17,1 1,79  Róseo 34,2 12,11  Amarelo 

17,4 1,79  Róseo 34,5 12,12  Amarelo 

17,7 1,83  Róseo 34,8 12,13  Amarelo 

18 1,86  Róseo 35,1 12,14  Amarelo 

18,3 1,89  Róseo 35,4 12,14  Amarelo 

18,6 1,92  Róseo 35,7 12,15  Amarelo 

18,9 1,95  Róseo 36 12,16  Amarelo 

Fonte: Autoria própria 

 

Quando se trata da volumetria potenciométrica de 

neutralização, teóricamente o volume do titulante estimado para o 

ponto de equivalência de uma reação entre o NaOH 0,1 mol L-1 é de 
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25 mL para 25 mL de     mol L-1, admitindo a viragem da 

fenolftaleína entre pH 8,2 e 9,8. Experimentalmente, observou-se 

que ao gastar 23,1 mL de NaOH 0,1 mol L-1 o ponto de equivalência 

ocorre em pH 7,81, levemente básico, (Tabela XIX), mostrando 

alteração da cor incolor do indicador de repolho roxo para verde, 

indicando um erro de titulação pela escolha do indicador de 7,6%. 

No entanto, os resultados de pH experimentais, estão muito 

próximos ao pH teórico calculado em cada intervalo de adição do 

titulante, sendo necessário considerar alguns tipos de erros que 

podem ter interferido na exatidão dos resultados práticos. Hage e 

Carr (2012), apontam como erros mais comuns as medições, 

decorrentes de fatores como a variação na leitura de instrumentos, 

impurezas presentes nos reagentes que podem atuar como 

interferentes no meio reativo e condições experimentais. Segundo 

Baccan (1985), uma das causas comuns de erro está relacionada a 

viragem dos indicadores, que geralmente é gradual e se da em um 

certo intervalo de pH. Quanto mais a curva de titulação se afastar da 

perpendicularidade ao redor do ponto de equivalência, mais gradual 

será a a mudança da cor do indicador. Nestes casos, mesmo que se 

use o indicador adequado, aparece um erro indeterminado devido a 

dificuldade em se decidir quando exatamente ocorre a viragem. 

As imagens das Figuras VIIa, VIIb, VIIc e VIId mostram as 

alterações de cor do indicador de repolho roxo frente aos 

diferentes meios de pH, observados durante a titulação do     

com NaOH. 
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VIIa VIIb VIIc VIId 

Figura VII. VIIa: cor inicial da solução (pH 1,18); VIIb. Mudança de 
coloração do róseo para incolor (pH 5,77); VIIc: mudança de coloração 
do incolor para o verde em meio alcalino (7,81); VIId: mudança de 
coloração do verde em meio alcalino para amarelo pH 10,55 
Fonte: Arquivo pessoal 

 

A cor violeta do indicador de extrato de repolho entre pH 6 e 7 

se dá devido as moléculas neutras de anidrobase e sua alteração 

em meio reacional fortemente ácido (pH 1,18), ocorre em função 

da anidrobase ionizar na presença de íons H+ formando excesso 

do cátion flavílico (AH+), passando de coloração violeta para 

róseo (Figura VIIa). Durante a titulação do     com NaOH, com a 

elevação do pH próximo a pH 5,71, as antocianinas perderam a 

sua coloração, até ficarem incolores, devido a predominância de 

carbinol (Figura VIIb). A ionização da anidrobase em pH alcalino 

(pH 7,81) produz anidrobases ionizadas e pseudo chalconas, com 

coloração entre azul e verde que passa para amarelo em pH 

10,55 (Figura VIIc e Figura VIId). Estas mudanças de equilíbrio 

das cianodinas em meio ácido-base são mostradas 

detalhadamente na Figura VIII e, explicam as alterações de cor 

do indicador de repolho roxo nas diferentes etapas de titulação 

(GUIMARÃES; ALVES; FILHO, 2012; MARÇO; POPPI, 2008; 

TERCI; ROSSI, 2002). 
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Figura VIII. Apresentação genérica do deslocamento do equilíbrio de 
uma antocianina em meio ácido-base 
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores  

 

A partir dos resultados de titulação mostrados na Tabela 

XVIII, foi possível plotar a curva de titulação experimental do 

NaOH 0,1 mol L-1 versus     0,1 mol L-1 (Gráfico Va) e compará-

la com a curva de titulação teórica (Gráfico Vb), apresentada no 

capitulo 2,  que foi construída de acordo com as recomendações 

de Baccan (2001). 

A curva de titulação experimental (Gráfico Va), é semelhante 

à curva potenciométrica teórica, calculada conforme recomenda 

Baccan, 2001, (Gráfico Vb) e com os resultados obtidos por 

Brugneroto (2016) em um trabalho similar. 

 

 

 

 

 



127 

Gráficos Va e Vb. Curva de titulação NaOH 0,1 mol L-1 versus     
0,1 mol L-1 

 
(Va) 

 
(Vb) 

Fonte: Dados experimentais                   Fonte: Dados teóricos 

 

Nas curva de titulação do gráfico Va podemos observar um 

pH inicial baixo igual, 0,96, que ocorre devido a presença 

exclusiva de ácido clorídrico ionizado, reação XXXIII. 

 

   (aq) + H2O(l)   C -
(aq) + H3O

+
(aq

 Reação XXXIII
 

 

A medida que a base forte é adicionada, ocorre um aumento 

lento de pH, neste caso tem-se uma solução com excesso de 

ácido     e sal formado NaC , conforme mostram as Reações 

XXXIX, XL e XLI 

 

   (aq)    H
+

(aq)  + C -
(aq) Reação XXXIX 

NaOH (aq)   Na
+

(aq) + OH
-
(aq) Reação XL 

NaOH (aq)
 
+     (aq)   NaC  (aq) + H2O(l) Reação XLI  
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Alaranjado de metila, pH entre 3,0 

e 4.1 



128 

Nesta etapa inicial da reação a intensidade da cor vermelho 

do indicador de repolho roxo diminui e com a adição de 23 mL de 

NaOH o pH sobe para 5,77 com alteração da coloração róseo do 

indicador para incolor (Figuras VIIa e VIIb). 

Em pH 7,81 o volume de base (NaOH) adicionado é igual 

23,1 mL ocorrendo mudança de cor incolor do indicador para azul 

claro, com variação de tonalidade (Figura VIIc). Momento em que 

a reação atinge o ponto de equivalência, com formação de cloreto 

de sódio (NaC ), um sal neutro formado por cátion de base forte 

(Na+) e um ânion de ácido forte (Cl-), reação XLII: 

 

NaOH(aq)
 
+    (aq)   NaC (aq) + H2O(l) Reação XLII 

 

Um pouco antes do ponto de equivalência, à medida que a 

base é adicionada, o cátion flavílico presente no repolho roxo, 

desloca a reação de equilíbrio formando carbinol (Figura VIII), até 

atingir o ponto de equivalência, teoricamente pH 7, visto na curva 

de titulação do Gráfico Vb. Na prática, após a adição de 23,1 mL 

de NaOH 0,1 mol L-1 o ponto de equivalência acorre em pH 7,81, 

mostrado na curva de titulação experimental (Gráfico Va), 

visualizado pela alteração de cor do indicador natural de repolho 

roxo de incolor para azul (com variação de tons). Momento que 

fica evidente que uma das faixas de viragem do indicador natural 

ocorre aproximadamente entre pH 7,81 e 10,34, próximo a faixa 

de viragem da fenolftaleína (pH 8,2 e 9,2). A técnica experimental 

empregada mostrou que não é possível detectar alteração de cor 
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destes indicadores no momento exato da neutralização total do 

ácido forte com base forte, em pH 7.  

Após o ponto de equivalência, com adição de 23,4 mL de 

NaOH em pH 10,55 o meio reacional tampona lentamente, 

apresentando cloreto de sódio e excesso de base (reação XLIII) e 

a tonalidade verde do indicador de repolho roxo passa para 

amarelo (Figura VIId).  

 

NaOH(aq)
 
+    (aq)   NaC (aq) + H2O(l) Reação XLIII 

 

5.2 Titulação do CH3COOH 0,1 mol L-1 por NaOH 0,1 mol L-1 e 

Curva de Titulação 

 

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo 

em titulação de ácido fraco por base forte e construir a curva de 

titulação. 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de       

50 mL, suporte universal com garras para bureta, agitador 

magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pró-pipeta, pipeta 

volumétrica de 25 mL, pH-metro digital, soluções tampão pH 4,     

pH 7 e pH 10, CH3COOH 0,1 mol L-1 padronizado,                                  

NaOH 0,1 mol L-1 padronizado, extrato alcoólico de repolho roxo. 

Ao fim da titulação determinar o erro de titulação em função do 

uso do indicador e construir a curva de titulação, que pode se 

plotada pelo programa CurTiPot, disponível gratuitamente na 
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plataforma online da USP, http://www.iq.usp.br/gutz, para 

comparações com dados da literatura (BACCAN, 2001). 

 

Procedimento: calibrar o pH-metro com soluções tampão    

pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de 

CH3COOH 0,1 mol L-1 e 1 mL de   indicador   alcoólico de repolho 

roxo obtido por imersão durante 24 h em  etanol 92%.  Titular 

com     0,1 mol L-1.  

 

Resultados e Considerações: segundo Skoog (2010), são 

necessários quatro tipos diferentes de cálculos para derivar uma 

curva de titulação de um ácido fraco titulado por base forte. No 

início, a solução contém somente ácido fraco e o pH é calculado 

a partir da concentração do soluto e sua constante de 

dissociação. 

Para a titulação do ácido fraco com a base forte utilizou-se 

H3CCOOH 0,1 mol L-1 (Ka = 1,8 x 10-5), com fator de correção 

(Fc) 0,97 e desvio padrão ± 0,00 (pH 1) e NaOH 0,1 mol L-1                      

com Fc = 0, 98 e desvio padrão ± 0,001 (pH 13). O NaOH deve 

ser controlado durante a titulação, recomenda-se a adição de 

alíquotas de 0,3 mL em 0,3 mL, até pH próximo a 6 ou até se 

verificar a alteração da cor do indicador de vermelho para incolor, 

momento em que a adição do NaOH deve ser reduzida de 0,3 mL 

para 0,1 mL, até atingir pH 10,25 (indicador passa para amarelo).  

Após realizar a titulação, para fins comparativos, também 

foram realizados os cálculos teóricos de pH (formulações vista no 

capitulo 2). Para estes cálculos utilizou-se o volume de NaOH 

http://www.iq.usp.br/gutz11
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gasto nos 04 principais pontos da reação, verificado durante o 

desenvolvimento da atividade experimental, conforme apresenta 

a tabela XX. 

 

a) pH da solução antes de adicionar NaOH 

No início, a solução contém apenas CH3COOH em que o pH 

é calculado a partir da concentração do soluto e pela sua 

constante de ionização. Como se trata de um ácido fraco 

inicialmente o pH calculado é de 2,89. 

 

b) pH da solução antes do ponto de equivalência  

Após a adição de 21,6 mL do titulante, o pH do meio passa 

de 2,89 passa para 4,48, onde se tem a formação de um tampão. 

Neste momento o ácido fraco reage com uma base forte com 

formação de uma base conjugado ou sal e a liberação de água no 

final da reação XLIV. 

 

CH3COOH(aq) + NaOH(aq)   CH3COONa(aq) + H2O(l) Reação XLIV 

 

c) pH da solução no ponto de equivalência 

Na adição de 22,3 mL de NaOH, todo o ácido acético é 

convertido em acetato de sódio. Ocorre a hidrólise do íon acetato, 

o qual vai provocar um pH alcalino no ponto de equivalência. O 

pH calculado para esse ponto é de 8,71. 
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d) pH após o ponto de equivalência 

Após a adição de 22,6 mL de NaOH, o excesso de base e o 

íon acetato são fonte de íons hidróxidos. Contudo, a contribuição 

do íon acetato é pequena, pois se tem excesso de base forte, e 

esse excesso reprime a reação do acetato com a água.  O  pH 

calculado neste ponto da titulação foi 11,90. 

A tabela XX, traz os dados experimentais e o pH teórico 

calculado para a titulação ácido fraco versus base forte. 

 

Tabela XX. Resultados obtidos na titulação ácido fraco por base forte  
Vol. 
de 

NaOH 
(mL) 

pH Exp. 
pH 

Calcula
do 

Cor 
Vol. de 
NaOH 
(mL) 

pH 
Exp. 

pH 
Calcu-
lado 

Cor 

0,0 3,01 2,89 Vermelho 15,9 4,99  Róseo 
0,3 3,13  Róseo 16,2 5,02  Róseo 
0,6 3,23  Róseo 16,5 5,05  Róseo 
0,9 3,31  Róseo 16,8 5,09  Róseo 
1,2 3,40  Róseo 17,1 5,12  Róseo 
1,5 3,47  Róseo 17,4 5,15  Róseo 
1,8 3,56  Róseo 17,7 5,18  Róseo 
2,1 3,59  Róseo 18 5,21  Róseo 
2,4 3,67  Róseo 18,3 5,28  Róseo 
2,7 3,76  Róseo 18,6 5,34  Róseo 
3 3,80  Róseo 18,9 5,37  Róseo 

3,3 3,85  Róseo 19,2 5,40  Róseo 
3,6 3,89  Róseo 19,5 5,46  Róseo 
3,9 3,92  Róseo 19,8 5,52  Róseo 
4,2 3,99  Róseo 20,1 5,59  Róseo 
4,5 4,03  Róseo 20,4 5,67  Róseo 
4,8 4,03  Róseo 20,7 5,77  Róseo 
5,1 4,05  Róseo 21 5,87  Róseo 
5,4 4,09  Róseo 21,3 6,01 2,88 Róseo 
5,7 4,12  Róseo 21,6 6,19 4,48 Incolor 
6 4,15  Róseo 21,9 6,39  Incolor 

6,3 4,17  Róseo 22,2 6,85  Incolor 
6,6 4,20  Róseo 22,3 7,68 8,71 Verde 
6,9 4,23  Róseo 22,4 8,88  Verde 
7,2 4,26  Róseo 22,5 9,81  Verde 
7,5 4,28  Róseo 22,6 10,25 11,90 Amarelo 
7,8 4,30  Róseo 22,7 10,56  Amarelo 
8,1 4,33  Róseo 22,8 10,77  Amarelo 
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8,4 4,35  Róseo 22,9 10,84  Amarelo 
8,7 4,37  Róseo 23,0 10,91  Amarelo 
9 4,39  Róseo 23,3 11,08  Amarelo 

9,3 4,42  Róseo 23,6 11,17  Amarelo 
9,6 4,45  Róseo 23,9 11,30  Amarelo 
9,9 4,48  Róseo 24,2 11,37  Amarelo 

10,2 4,51      Róseo 
 

24,5 11,42  Amarelo 

10,5 4,55  Róseo 24,8 11,50  Amarelo 
10,8 4,56  Róseo 25,1 11,52  Amarelo 
11,1 4,59  Róseo 25,4 11,57  Amarelo 
11,4 4,61  Róseo 25,7 11,58  Amarelo 
11,7 4,65  Róseo 26,0 11,59  Amarelo 
12 4,68  Róseo 26,3 11,62  Amarelo 

12,3 4,70  Róseo 26,6 11,63  Amarelo 
12,6 4,72  Róseo 26,9 11,64  Amarelo 
12,9 4,74  Róseo 27,2 11,66  Amarelo 
13,2 4,76  Róseo 27,5 11,68  Amarelo 
13,5 4,78  Róseo 27,8 11,70  Amarelo 
13,8 4,81  Róseo 28,1 11,71  Amarelo 
14,1 4,83  Róseo 28,4 11,73  Amarelo 
14,4 4,85  Róseo 28,7 11,75  Amarelo 
14,7 4,88  Róseo 29,0 11,76  Amarelo 
15 4,90  Róseo 29,3 11,78  Amarelo 

15,3 4,92  Róseo 29,6 11,78  Amarelo 
15,6 4,96  Róseo 29,9 11,80  Amarelo 

Fonte: Autoria Própria 

 

 Ao comparar o pH inicial do ácido acético, 3,01 com o pH 

teórico calculado 2,89, se nota uma diferença em relação a 

solução inicialmente preparada com pH 1 (Tabela XX). 

Provavelmente, isso acontece pelo baixo grau de ionização do 

ácido acético (0,013) em meio aquoso (Ka 1,8.10-5).  

Os dados obtidos na prática experimental, estão muito 

próximos aos teoricos calculados nos 04 pontos de titulação, 

sendo necessário considerar erros experimentais, classificados 

em dois grupos, sendo eles: erros sistematicos, relacionados a 

valores mais altos ou mais baixos nas medições das amostras, e 

erros aleatorios, aqueles que afetam a precisão de medidas, 
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geralmente quantificados por analise estatisticas, que podem ter 

interferido na exatidão dos resultados práticos (BACCAN, 2001). 

As Figuras XIXa, XIXb, XIXc e XIXd, mostram as alterações 

de cor do indicador de repolho roxo nos meios reacionais obtidos 

na titulação experimental do ácido acético com hidróxido de 

sódio, nos 04 pontos. 

 

    
XIXa XIXb XIXc XIXd 

Figura XIXa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (vermelho) em pH 
3,01; XIXb: Mudança de coloração de vermelho para incolor pH 6,19; 
XIXc: Mudança de coloração de incolor para o verde pH 7,68; Figura 
XIXd: Mudança de coloração do verde para o amarelo pH 10,25 
Fonte: Arquivo pessoal. 

 

A partir dos resultados mostrados tabela XX, pode-se 

construir a curva de titulação entre o NaOH 0,1 mol L-1 e                               

CH3COOH 0,1mol L-1 Gráfico VIa, e fazer comparações com a 

curva teórica (Gráfico VIb), construída conforme orienta Baccan, 

2001.  
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Gráficos VIa e VIb: Curvas de Titulação do CH3COOH 0,1 mol L
1-

 por 
NaOH 0,1 mol L

-1
  

 
(VIa) 

 
(VIb) 

Fonte: Dados experimentais                                     Fonte: Dados teóricos 

 

No início, o indicador de repolho roxo apresentou coloração 

vermelho (Figura XIXa), devido exclusivamente a ionização do 

ácido acético em meio aquoso, reações XLV. 

 
CH3COOH(aq)   CH3COO

-
 (aq) + H

+
(aq) Reação XLV 

 
Antes do ponto de equivalência, a medida que 22,2 mL de 

base forte (NaOH)  foi adicionada, o pH eleva para 6,19, com 

alteração da cor róseo do indicador para incolor (Figuras XIXa e 

XIXb). Nesta etapa da titulação, observa-se uma elevação lenta 

do pH, admitindo uma reação entre o ácido acético e o hidróxido 

de sódio, considerando que a solução resultante é uma mistura 

de ácido acético (ácido fraco) que restou sem reagir e de acetato 

de sódio (sal de ácido fraco) formado na reação (solução 

tampão), reações XLVI, XLVII e XLVIII. 
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CH3COOH(aq) + NaOH(aq)   CH3COO

- 
Na

+
(aq) + H2O(l) 

 
CH3COOH(aq)   CH3COO

-
 (aq) + H

+
 (aq) 

 
Reação XLVI 
 
Reação XLVII 

 
CH3COO

- 
Na

+
(aq)   CH3COO

-
(aq) + 

 
Na

+
(aq) 

 
Reação XLVIII 

 

Ao adicionar 22,3 mL de base, o meio reacional assume 

coloração verde (Figura XIXd), indicando pH 7,68 (pH calculado 

8,71) e com a adição de 1 gota (aproximadamente 0,1 mL) de 

NaOH o pH vai para 8,88, momento em que se admite atingir o 

ponto de equivalência da reação, pois em todos estes pontos 

tem-se a mistura de ácido acético, acetato de sódio (sal de ácido 

fraco), que sofre hidrólise, produzindo hidróxido de sódio, com pH 

alcalino, reações XLIX e L.  

 
CH3COOH (aq) + NaOH (aq)   CH3COO

- 
Na

+
(aq) + H2O(l) Reação XLIX 

CH3COO
- 
Na

+
(aq) + H2O(l)   CH3COOH (aq) + Na (aq) + OH (aq) Reação L 

 
O erro de titulação em função da escolha do indicador é     

10,80%, relacionado a alteração brusca do pH em meio 

fortementente básico, observado na curva de titulação. 

Na sequência da titulação a solução foi tornando-se 

fortemente alcalina, deixando a coloração do meio reacional 

amarela, em pH 10,25, com variações pequenas de pH (Figura 

XIXd), devido a ação tamponante, impedindo alterações bruscas 

de pH na presença excessiva de NaOH, Reações LI e LII:  

 

CH3COONa (aq)   CH3COO
-
(aq) + Na

+
(aq) Reação LI 

CH3COOH(aq)   CH3COO
-
(aq) + 

 
H

+
(aq) Reação LII 
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5.3 Titulação de NH4OH 0,1 mol L-1 por     0,1 mol L-1 e 

Curvas de Titulação 

 

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo 

em titulação de base fraca com ácido forte e construir a curva de 

titulação. 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de       

50 mL, suporte universal com garras para bureta, agitador 

magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pró-pipeta, pipeta 

volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, solução tampão pH 4,        

pH 7 e pH 10,     0,1 mol L-1 padronizado, NH4OH 0,1 mol L-1 

padronizado, extrato alcoólico de repolho roxo. 

 

Procedimento: calibrar o pH-metro com soluções tampão     

pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de 

NH4OH 0,1 mol L-1  e 1 mL de indicador alcoólico de repolho roxo 

obtido por imersão durante 24 h em etanol 92%. Titular o                       

NH4OH 0,1 mol L-1 com     0,1 mol L-1, controlando o volume de 

titulante de 03 em 03 gotas. Ao fim da titulação, determinar o erro 

de titulação em função do uso do indicador e construir a curva de 

titulação, que pode se plotada pelo programa CurTiPot, disponível 

gratuitamente na plataforma online da USP, 

http://www.iq.usp.br/gutz, para comparações com dados da 

literatura (BACCAN, 2001). 

 

http://www.iq.usp.br/gutz11
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Resultados e Considerações: os resultados experimentais 

e teóricos calculados para a titulação de 25 mL de                          

NH4OH 0,1 mol L-1 com Fc 1.43 e desvio padrão ± 0,001 (pH 

13.16) com solução padrão     0,1 mol L-1, Fc 1.09, desvio 

padrão ± 0,001 (pH 0,96), são mostrados na tabela XXI.  

O     deve ser controlado durante a titulação. Recomenda-

se a adição de alíquotas de 0,3 mL em 0,3 ml, até se verificar a 

alteração da cor do indicador de róseo para incolor, momento em 

que a adição do     deve ser reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL, 

até atingir pH 5,12 (alteração da cor do indicador para rosa). Para 

fins comparativos, utilizou-se o volume de     gasto 

experimentalmente na titulação do NH4OH para calcular o pH 

teórico da mistura reacional nos 04 principais pontos da titulação, 

em destaque na tabela XXI. 

 

a) pH da solução antes de adicionar     

Inicialmente a solução contida no erlenmeyer é uma base 

fraca, isso pode ser confirmado com o cálculo de pH, onde a 

solução apresenta caráter básico, pH 11,21 (pH diferente do 

inicialmente preparado, pH 13.16). Estas diferenças ocorrem 

devido a autoionização das bases fracas em meio aquoso e 

também podem estar envolvidos erros experimentais, conforme 

discutido nas titulações anteriores.  

 

b) pH da solução antes do ponto de equivalência 

Após a adição de 27 mL de titulante, o pH que inicialmente 

era de 11,21 passa para pH 8,62.  
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c) pH da solução no ponto de equivalência 

Na adição de 27,1 mL de    , todo o hidróxido de amônia é 

convertido em cloreto de amônia. O pH calculado para esse ponto 

é de 5,26. 

 

d) pH após o ponto de equivalência 

Com a adição de 35,2 mL de     o pH da solução 

teoricamente passa a 2,48. Devido a base ser fraca, o ácido 

conjugado formado será forte, e reagirá com a água, formando 

íons H3O
+. 

Na tabela XXI, mostramos os dados experimentais sobre o 

volume gasto de     durante a titulação, o pH experimental e a 

cor do indicador de repolho roxo, visualizado em cada intervalo 

de titulação e o pH teórico calculado nos 04 pontos descritos 

anteriormente. Para o cálculo de pH teórico utiliza-se as mesmas 

formulações da titulação de ácido forte com base fraca, vistas no 

capítulo 2. 

 

Tabela XXI. Volumetria de neutralização base fraca por ácido forte 

Volume 

de     

(mL) 

pH 
experimental 

pH 
Teórico 

Cor 

Volume 

de     

(mL) 

pH 
experimental 

pH 
Teórico 

Cor 

0,0 11,25 11.21 Verde 19,2 9,26  Verde 
0,3 11,43  Verde 19,5 9,24  Verde 
0,6 11,13  Verde 19,8 9,20  Verde 
0,9 11,01  Verde 20,1 9,18  Verde 
1,2 10,92  Verde 20,4 9,15  Verde 
1,5 10,85  Verde 20,7 9,12  Verde 
1,8 10,78  Verde 21,0 9,08  Verde 
2,1 10,72  Verde 21,3 9,06  Verde 
2,4 10,67  Verde 21,6 9,03  Verde 
2,7 10,61  Verde 21,9 8,99  Verde 
3,0 10,56  Verde 22,2 8,96  Verde 
3,3 10,52  Verde 22,5 8,92  Verde 
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3,6 10,48  Verde 22,8 8,88  Verde 
3,9 10,45  Verde 23,1 8,84  Verde 
4,2 10,41  Verde 23,4 8,79  Verde 
4,5 10,37  Verde 23,7 8,76  Verde 
4,8 10,34  Verde 24,0 8,71  Verde 
5,1 10,32  Verde 24,3 8,65  Verde 
5,4 10,29  Verde 24,6 8,57  Verde 
5,7 10,26  Verde 24,9 8,52  Verde 
6,0 10,23  Verde 25,2 8,45  Verde 
6,3 10,21  Verde 25,5 8,34  Verde 
6,6 10,18  Verde 25,8 8,24  Verde 
6,9 10,16  Verde 26,1 8,10  Verde 
7,2 10,13  Verde 26,4 7,91  Verde 
7,5 10,10  Verde 26,7 7,53 8,63 Verde 
7,8 10,07  Verde 27,0 6,91 8,62 Incolor 
8,1 10,50  Verde 27,1 6,77 5,26 Vermelho 
8,4 10,30  Verde 27,2 6,43  Vermelho 
8,7 10,10  Verde 27,3 5,92  Vermelho 
9,0 9,98  Verde 27,4 5,12  Vermelho 
9,3 9,96  Verde 27,5 3,70  Vermelho 
9,6 9,94  Verde 27,6 3,49  Vermelho 
9,9 9,93  Verde 27,7 3,12  Vermelho 

10,2 9,91  Verde 27,8 2,94  Vermelho 
10,5 9,88  Verde 27,9 2,82  Vermelho 
10,8 9,86  Verde 28,0 2,75  Vermelho 
11,1 9,84  Verde 28,3 2,52  Vermelho 
11,4 9,82  Verde 28,6 2,37  Vermelho 
11,7 9,80  Verde 28,9 2,31  Vermelho 
12,0 9,78  Verde 29,2 2,28  Vermelho 
12,3 9,76  Verde 29,5 2,25  Vermelho 
12,6 9,74  Verde 29,8 2,22  Vermelho 
12,0 9,72  Verde 30,1 2,20  Vermelho 
13,2 9,69  Verde 30,4 2,20  Vermelho 
13,5 9,67  Verde 30,7 2,18  Vermelho 
13,8 9,65  Verde 31 2,16  Vermelho 
14,1 9,62  Verde 31,3 2,14  Vermelho 
14,4 9,61  Verde 31,6 2,12  Vermelho 
14,7 9,59  Verde 31,9 2,10  Vermelho 
15,0 9,57  Verde 32,2 2,08  Vermelho 
15,3 9,55  Verde 32,5 2,07  Vermelho 
15,6 9,53  Verde 32,8 2,03  Vermelho 
15,9 9,51  Verde 33,1 2,01  Vermelho 
16,2 9,48  Verde 33,4 2,00  Vermelho 
16,5 9,46  Verde 33,7 1,99  Vermelho 
16,8 9,44  Verde 34 1,98  Vermelho 
17,1 9,42  Verde 34,3 1,96  Vermelho 
17,4 9,40  Verde 34,6 1,95  Vermelho 
17,7 9,37  Verde 34,9 1,95  Vermelho 
18,0 9,35  Verde 35,2 1,94 2,48 Vermelho 
18,3 9,32  Verde 35,5 1,92  Vermelho 
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18,6 9,30  Verde 35,8 1,92  Vermelho 
18,9 9,28  Verde 36,1 1,91  Vermelho 

Fonte: Autoria própria 

 

Ao comparar o pH inicial do hidróxido de amônio 11,25 com o 

pH calculado 11,21, observa-se uma pequena diferença do pH 

13,16 da solução de NH4OH inicialmente preparada. 

Provavelmente, isso acontece pela baixa constante de ionização 

do hidróxido de amônio em meio aquoso (Ka 1,8.10-5) e a 

possíveis erros experimentais. 

A alteração de cor do indicador de repolho roxo para os 04 

pontos explorados na titulação pode ser visualizada nas Figuras 

Xa, Xb e Xc, abaixo:  

   
Xa Xb Xc 

Figura Xa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (verde) em pH 11,25; 
Xb: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de verde para 
incolor pH 6,91; Xc: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de 
incolor para o vermelho pH 6,77 e pH 1,94. 
Fonte: Arquivo pessoal 
  
 

Figura Xa) pH 11,25 da solução antes de adicionar NaOH (verde); 

Figura Xb) pH 6,91 após adição de 27 mL de NaOH (antes do 

ponto de equivalência, verde para incolor); Figura Xc) pH 6,77 na 

adição de 27,1 mL de NaOH (no ponto de equivalência, incolor 

para vermelho). 
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A partir dos resultados mostrados na tabela XXI, pode-se 

construir a curva de titulação com o programa CurTiPot, para a 

reação do NH4OH 0,1 mol L-1 com     0,1 mol L-1 (Gráfico VIIa), 

e fazer comparações com os cálculos teóricos do capítulo 2, 

propostos de acordo com Baccan (2001) (Gráfico VIIb). 

 

Gráficos VIIa e VIIb: Curvas de Titulação NH4OH 0,1
 
 mol L

-1
 versus     

0,1 mol L
-1

  

 
(VIIa) 

 
(VIIb) 

Fonte: Dados experimentais          Fonte: Dados teóricos 

 

A análise das curvas de titulação representada nos gráfico 

VIIa, proveniente dos resultados da titulação do hidróxido de 

amônia com ácido cloridrico, utilizando o extrato de repolho roxo 

como indicador alternativo, mostra que o pH inicial do meio, 

11,25, é muito próximo ao pH da curva do gráfico VIIIb. Este pH 

inicial elevado é explicado devido a liberação dos cations amônio 

no meio aquoso (Reação LIII).  

 
NH4

+
 + H2O(l)   NH3 + H3O(aq)

+
 Reação LIII 
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Antes do ponto de equivalência, a medida que são 

adicionados 27 mL de     o pH do meio é reduzido de 11,25 

para 6,91, com alteração da cor verde do indicador para incolor. 

Com a adição 27,1 mL de     o pH do meio passou de 6,91 para 

6,77, com alteração da cor incolor do indicador para rosa, 

momento em que se admite atingir o ponto de equivalência da 

reação. Ao comparar as duas curvas de titulação se percebe uma 

ascendência muito rápida e gradativa e um ponto final de 

titulação inferior a 7, por se tratar da reação de um ácido forte 

com uma base fraca, formando um sal de base fraca, que 

hidrolisa produzindo uma mistura de base fraca de amônio e 

ácido clorídrico, baixando o pH (Reações LIV e LV. 

 
NH4OH (aq) +    (aq)   NH4C (aq) + H2O(l) 

 
NH4C (aq) + H2O(l)   NH4 OH(aq) + H

+
(aq) +    -

(aq) 

Reação LIV 
 

Reação LV 
 

 

Após a adição de 27,8 mL de    , observa-se uma ação 

tamponante do pH entre 2,94 e 2,82, admitindo uma reação 

completa entre o ácido cloridrico e o hidróxido de amônia. O ácido 

adicionado em excesso se ioniza, fazendo com que o pH da 

solução diminua lentamente (Reações LVI, LVII e LVIII). 

 
NH4OH (aq) +    (aq)   NH4C (aq) + H2O(l) 

 
Reação LVI 

NH4C (aq)    NH4
+

(aq) + C -
(aq)  

   (aq)   H
+

(aq) + C -
(aq) 

Reação LVII 
 

Reação LVIII 
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5.4 Volumetria de Neutralização NH4OH 0,1 mol L-1 por 

CH3COOH 0,1 mol L-1 e Curva de Titulação 

 

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo 

em titulação de base fraca com ácido fraco e construir a curva de 

titulação. 

 

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de 50 

mL, suporte universal com garras para bureta, agitador 

magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pró-pipeta, pipeta 

volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, soluções tampão pH 4, 

pH 7 e pH 10, CH3COOH 0,1 mol L-1 padronizado, NH4OH 0,1 

mol L-1 padronizado, extrato alcoólico de repolho roxo. 

 

Procedimento: calibrar o pH-metro com soluções tampão            

pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de 

CH3COOH 0,1 mol L-1 e 1 mL de indicador alcoólico de repolho 

roxo obtido por imersão durante 24 h em etanol 92%. Titular com 

NH4OH 0,1 mol L-1. Ao fim da titulação, determinar o erro de 

titulação em função do uso do indicador e construir a curva de 

titulação, que pode ser plotada pelo programa CurTiPot, 

disponível gratuitamente na plataforma online da USP, 

http://www.iq.usp.br/gutz, para comparações com dados da 

literatura (BACCAN, 2001). 

 

Resultados e Considerações: os resultados experimentais 

e teóricos calculados para a titulação de 25 mL de                  

http://www.iq.usp.br/gutz11
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CH3COOH  0,1 mol L-1 com fator de correção (Fc) 0,97 e desvio 

padrão ± 0 (pH 1), com uma solução padrão NH4OH 0,1 mol L-1, 

Fc 1.43 e desvio padrão ± 0,001 (pH 13,16), são mostrados na 

Tabela XXII. 

Durante a titulação, recomenda-se a adição de alíquotas de 

0,3 mL em 0,3 ml de NH4OH, até se verificar a alteração da cor 

do indicador de róseo para incolor, momento em que a adição do 

NH4OH deve ser reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL, até atingir pH 

7,31 (indicador passa para verde).  

A partir do volume de NH4OH gasto experimentalmente na 

titulação do CH3COOH, para fins comparativos, calculou-se o pH 

teórico esperado para a mistura reacional nos 04 principais 

pontos da titulação. As equações e fórmulas para estes cálculos 

estão disponíveis no Capítulo 2.  

 

a) pH antes de iniciar a titulação 

O pH inicial 2,89, foi calculado a partir da concentração do 

soluto (um ácido fraco) e sua constante de ionização. 

 

b) pH anterior ao ponto de equivalência  

Após a adição de 16,2  mL do titulante, o pH passa para 6,12, um 

meio fracamente ácido, com coloração róseo predominante na 

solução.  

 

c) pH no ponto de equivalência  

 Com a adição de 21,1 mL da solução alcalina, o pH do 

meio  passa de 6,12 para 7, da cor róseo para a cor azul claro. 
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Quando se tem um ácido fraco com uma base fraca, o pH da 

solução eleva gradativamente, apresentando dificuldades para 

evidenciar o ponto de equivalência. Em função disso, este tipo de 

titulação não é muito recomendada em práticas de titulações 

ácido-base. Na Tabela XXII, mostramos os dados experimentais 

do volume gasto de NH4OH durante a titulação do CH3COOH, o 

pH experimental, a alteração da cor do indicador de repolho roxo 

e o pH teórico calculado para cada intervalo de titulação.  

 

Tabela XXII. Volumetria de neutralização ácido fraco por base fraca  
Volume 

de 
NH4OH 

(mL) 

pH 
experimental 

pH 
Teórico 

Cor 

Volume 
de 

NH4OH 
(mL) 

pH 
experimental 

pH 
Teórico 

Cor 

0,0 2,91 2,89 Róseo 16,2 5,08 6,12 Róseo 
0,3 3,06  Róseo 16,5 5,13  Róseo 
0,6 3,16  Róseo 16,8 5,15 6,82 Róseo 
0,9 3,26  Róseo 17,1 5,20 7,22 Róseo 
1,2 3,36  Róseo 17,4 5,23  Róseo 
1,5 3,44  Róseo 17,7 5,28  Róseo 
1,8 3,51  Róseo 18 5,34  Róseo 
2,1 3,59  Róseo 18,3 5,39  Róseo 
2,4 3,61  Róseo 18,6 5,50  Róseo 
2,7 3,69  Róseo 18,9 5,55  Róseo 
3 3,72  Róseo 19,2 5,58  Róseo 

3,3 3,78  Róseo 19,5 5,68  Róseo 
3,6 3,81  Róseo 19,8 5,83  Róseo 
3,9 3,87  Róseo 20,1 5,99  Róseo 
4,2 3,91  Róseo 20,4 6,16  Róseo 
4,5 3,97  Róseo 20,7 6,42 8,62 Róseo 
4,8 4,00  Róseo 21,0 7,08 8,65 Incolor 

5,1 4,05  Róseo 21,1 7,31 8,66 
Azul 
Claro 

5,4 4,08  Róseo 21,2 7,44  
Azul 
Claro 

5,7 4,10  Róseo 21,3 7,54  
Azul 
Claro 

6 4,12  Róseo 21,4 7,60  
Azul 
Claro 

6,3 4,16  Róseo 21,5 7,69  
Azul 
Claro 

6,6 4,19  Róseo 21,6 7,77 8,69 Azul 
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Claro 
6,9 4,21  Róseo 21,7 7,85 8,72 Verde 
7,2 4,23  Róseo 21,8 7,88  Verde 
7,5 4,27  Róseo 21,9 7,90  Verde 
7,8 4,30  Róseo 22 7,97  Verde 
8,1 4,34  Róseo 22,3 8,08  Verde 
8,4 4,36  Róseo 22,6 8,18  Verde 
8,7 4,38  Róseo 22,9 8,25  Verde 
9 4,38  Róseo 23,2 8,33  Verde 

9,3 4,42  Róseo 23,5 8,37  Verde 
9,6 4,46  Róseo 23,8 8,45  Verde 
9,9 4,49  Róseo 24,1 8,51  Verde 

10,2 4,52  Róseo 24,4 8,56  Verde 

10,5 4,54  Róseo 24,7 8,56  Verde 
10,8 4,57  Róseo 25 8,62  Verde 
11,1 4,60  Róseo 25,3 8,66  Verde 
11,4 4,64  Róseo 25,6 8,67  Verde 
11,7 4,66  Róseo 25,9 8,63  Verde 
12 4,68  Róseo 26,2 8,65  Verde 

12,3 4,70  Róseo 26,5 8,68  Verde 
12,6 4,72  Róseo 26,8 8,70  Verde 
12,9 4,73  Róseo 27,1 8,74  Verde 
13,2 4,75  Róseo 27,4 8,75  Verde 
13,5 4,79  Róseo 27,7 8,77  Verde 
13,8 4,82  Róseo 28,0 8,78  Verde 
14,1 4,85  Róseo 28,3 8,79  Verde 
14,4 4,88  Róseo 28,6 8,79  Verde 
14,7 4,93  Róseo 28,9 8,80  Verde 
15 4,97  Róseo 29,2 8,81  Verde 

15,3 5,01  Róseo 29,5 8,80  Verde 
15,6 5,03  Róseo 29,8 8,81  Verde 
15,9 5,04  Róseo 30,1 8,82  Verde 

Fonte: Autoria Própria 

 

Ao comparar o pH inicial do ácido acético (2,91) com o pH 

calculado (2,89), nota-se uma pequena diferença, também um 

pouco distantes da solução inicialmente preparada com pH 1 

(Tabela XXII). Provavelmente, isso acontece pela baixa constante 

de ionização do ácido acético (Ka 1,8 .10-5) e baixo percentual de 

ionização (1,3%) em meio aquoso. 

A partir dos resultados mostrados na tabela XXII, pode-se 

construir a curva de titulação com o programa CurTiPot para a  
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reação entre o CH3COOH 0,1 mol L-1 e o NH4OH 0,1 mol L-1 

(Gráfico VII). 

 
Gráficos VIIa e VIIb.  Curvas de titulação CH3COOH 0,1 mol L

-1
 versus NH4OH 

0,1 mol L
-1

 com extrato de repolho roxo 
 

  

Gráfico VIIa 
Fonte: Dados experimentais 

Gráfico VIIb 
Fonte: Dados teóricos 

  

Inicialmente o indicador de repolho roxo apresentou 

coloração rósea (Figura XIa), devido a ionização do ácido acético 

em meio aquoso, reação LIX . 

 

CH3COOH(aq)   CH3COO
-
(aq) + H

+
(aq) Reação LIX 

  

Antes do ponto de equivalência, a medida que 21 mL de 

base fraca é adicionada, o pH eleva para 7,08, com alteração da 

cor róseo do indicador para incolor (Gráfico VIIa). Nesta etapa da 

titulação, observa-se uma elevação lenta do pH, admitindo uma 

reação entre o ácido acético e o hidróxido de amônio, 

considerando que a solução resultante é uma mistura de ácido 
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acético (ácido fraco) e de acetato de amônio (sal de ácido fraco) 

formado na reação (solução tampão), reações LX, LXI e LXII.  

 
CH3COOH (aq) + NH4OH (aq)   CH3COONH4 (aq) + H2O (l) 
 
CH3COOH (aq)   CH3COO

-
(aq) + H

+
(aq) 

 

CH3COONH4 (aq)   CH3COO
-
(aq) NH4

+
(aq) 

   Reação LX 
 
  Reação LXI 
 
   Reação LXII 
 

 
A alteração de cor do indicador de repolho roxo para os 

pontos podem ser visualizada nas Figuras XIa, XIb, XIc e XId. 

 

    

XIa XIb XIc XId 
Figura XIa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (róseo) em pH 2,91; 
XIb: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de róseo para 
incolor pH 7,08; XIc: Mudança de coloração indicador de repolho roxo 
de incolor para azul claro pH 7,31; XId: Mudança de coloração do 
indicador de repolho roxo de azul claro para o verde pH 7,85. 
Fonte: Arquivo pessoal  

 

As metodologias experimentais apresentados neste capitulo, 

comprovam que o indicador de repolho roxo é eficaz quando 

empregado em volumetrias de neutralização ácido-base, pois 

apresenta 04 faixas de viragem com cores nítidas (róseo-incolor 

[azul-verde] amarelo), ou seja, no início, antes do ponto de 

equivalência, no ponto de equivalência e após o ponto de 

equivalência.  
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O uso de indicadores que possuem mudança de cor em 

região ligeiramente ácida, pH maior que 5 e menor que 7, são 

recomendados para titulações de base fraca por ácido forte. 

Quando o indicador possui intervalo de pH maior que 7 e menor 

que 9, é recomendado para titulações de ácido fraco por base 

forte. Indicadores com faixas de viragem entre pH 4 e 7, podem 

ser utilizados para titulação de ácidos e bases fortes 

(GUIMARÃES et al., 2012). Neste contexto, verificou-se que o 

indicador natural de repolho roxo, pode ser indicado como uma 

alternativa para substituição de indicadores clássicos como 

apresentado na tabela XXIII. 

 

Tabela XXIII. Mudança de faixas de viragem de pH de comparativas entre indicadores 
sintéticos e o extrato de repolho roxo   

Indicador 
Faixa de 
viragem

 
Mudança 

de cor 
Indicador 

Faixa 
aproximadas 
de viragem 

Mudança 
de cor 

ácido rosolico 7,2 – 8,8 amarelo – 
vermelho 

Repolho 
Roxo 
(Brassica 

oleracea 
L.) 

7 – 9 azul claro 
– verde 

alaranjado de 
metila 

3,1 – 4,4 vermelho – 
amarelo 

3 – 4 róseo – 
violeta 

α- 

naftolftaleina 

7,3 – 8,7 róseo – 

verde 

7– 8 

 
7,0 – 9,0 

violeta – 

azul claro 
azul – 
verde 

azul de 
bromofenol 

3,0 – 4,6 amarelo – 
azul 

3,0 – 4,0 
 
4,6 – 7,0 

róseo – 
violeta 
rosa – 

incolor 

Fenolftaleina 8,0 – 10,0 incolor – 
rosa 

7,0 – 9,0 azul - 
verde  

vermelho 
neutro 

6,8 – 8,0 vermelho – 
amarelo 

7,0 – 9,0 azul – 
verde 

azul de 

bromotimol 

6,0 – 7,6 amarelo – 

azul 

4,6 – 7,0 rosa – 

incolor 

Fonte: Skoog (2010), adaptada pelos autores. 

 

Apesar do extrato alcoólico de repolho roxo ter-se mostrado 

eficiente quando empregado como indicador alternativo em 
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volumetrias de neutralização, considera-se que este estudo 

merece mais atenção no que diz respeito as faixas de viragem 

observadas durante a experimentação. Neste sentido, sugere-se 

a avaliação destes extratos pela técnica espectroscópicas de 

UV/Vis, para confirmação das faixas de viragem identificadas nos 

testes propostos neste trabalho, conforme realizado por 

Cuchinski, Caetano e Dragunsk (2010), em que os 

pesquisadores, utilizaram como indicadores ácido-base extratos 

aquosos e alcoólicos da beterraba para despertar o interesse pelo 

uso de indicadores naturais como alternativa didática a 

transmissão de alguns conceitos químicos, como a titulação e a 

Lei de Lambert-Beer, que trata sobre espectros de absorção na 

região do ultravioleta e do visível. As análises de espectroscopia 

UV-vis desenvolvidas mostraram que os espectros de absorção 

molecular na região do visível, apresentam diferentes 

características, como alterações nas bandas espectrais, dando 

indícios de que as estruturas das moléculas sofreram 

modificações em diferentes meios de pH (3,1 e 12,1).  
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CONSIDERAÇÕES FINAIS 

 

 

Esta obra traz uma proposta para a transposição didática das 

reações volumétricas entre ácidos e bases em cursos de 

licenciatura em Química, áreas afins e na educação básica, um 

tema comum e importante para o ensino de Química, que muitas 

vezes, devido sua complexidade é trabalhado de forma teórica e 

superficialmente. Contudo, neste livro tentamos expor que 

quando as atividades didáticas são planejadas de forma 

integradora e contextualizada, podem aproximar professor e 

aluno, contribuindo com processo de construção do 

conhecimento, não sendo mais vistas como obrigatórias ou 

impostas. 

Os protocolos experimentais propostos nos capítulos 3, 4 e 5 

trazem resultados que mostraram êxito quanto ao potencial ácido-

base do extrato de repolho roxo (Brassica oleracea L.)  em 

técnicas volumétricas de neutralização, incentivando a pesquisa 

aplicada e agregando valor cientifico ao conteúdo. Assim, 

seguramente, propõe-se sua utilização em aulas experimentais 

de Química, de forma integradora e investigativa para tratar as 

reações titulométricas de neutralização, contextualizando as 

teorias ácido-base. 

Outro questão importante a enfatizar, é o fato do indicador 

natural de repolho roxo apresentar algumas vantagens em 

relação aos sintéticos, por exemplo, o baixo custo e fácil acesso. 

Além disso, as faixas de pH em que apresenta alteração de 
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coloração, indicam um bom grau de confiabilidade, podendo vir a 

substituir alguns indicadores sintéticos clássicos como a 

fenolftaleína e o alaranjado de metila. Além disso, o estudo 

perpassou um leque de possibilidades para a abordagem de 

conceitos químicos importantes, tais como, teorias ácido-base, 

cálculos de pH, reações ácido-base, equilíbrio ácido-base em 

soluções aquosas, preparo e padronização de soluções, 

titulações ácido-base e cálculos analíticos, que fazem parte dos 

currículos de Química do Ensino Superior e do Ensino Básico. 

As ações práticas descritas nos capítulos experimentais 

mostraram que a simplicidade dos experimentos não demanda a 

utilização de laboratórios muito equipados, tornando-se viáveis 

para realização em instituições superiores ou escolas da 

educação básica sem uma grande infraestrutura laboratorial. 

Nestes casos, para atividades experimentais que visam titulações 

entre ácidos e bases, recomenda-se o uso de 5 ou 10 mL de 

solução aquosa de ácido clorídrico 0,1 mol L-1, preparada com 

ácido muriático comercial,  50%,  adquirível em lojas de materiais 

de construção para titulação de uma solução de hidróxido de 

sódio 0,1 mol L-1, preparada com  NaOH comercial 98%, 

facilmente encontrado em supermercados. As buretas podem ser 

substituídas por seringas descartáveis, os erlenmeyers por 

frascos de vidro  e  o pH-metro pelo indicador de repolho roxo. 

Retornamos a frisar que a titulação deve ser lenta, com adição de 

gota a gota do titulante para que os 04 pontos da curva de 

titulação possam ser detectados pela alteração do indicador e se 

consiga identificar o ponto de equivalência da reação de 
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neutralização, conforme discussões apresentadas nas técnicas 

do capitulo 5. Da mesma forma, o extrato de repolho roxo aquoso 

ou alcóolico pode ser empregado para investigação e/ou 

verificação do pH de produtos de limpeza, medicamentos, 

cosméticos, alimentos em geral e em titulações para 

determinação da acidez de vinagre, leite e sucos de frutas 

cítricas. Orienta-se que todas as atividades experimentais 

propostas sejam planejadas e realizadas na presença do 

professor e com o uso dos equipamentos de proteção individuais 

(EPIs). 

O uso do extrato aquoso de repolho roxo como alternativa 

para o aulas experimentais relacionadas ao ensino de ácidos e 

bases, coloca o aluno em contato com operações práticas de 

química, contribuindo com a associação do conhecimento teórico 

com o conhecimento prático desenvolvido, ampliando, dando 

visibilidade a vários conceitos químicos importantes. O que vem 

ao encontro do pensamento de Lima (2012, p. 98), que afirma,  

 

“não se pode mais conceber um ensino de Química que 
simplesmente apresenta questionamentos pré-concebidos e com 
respostas acabadas. É preciso que o conhecimento químico seja 
apresentado ao aluno de uma forma que o possibilite interagir ativa 
e profundamente com o seu ambiente, entendendo que este faz 
parte de um mundo do qual ele também é ator e co-responsável”. 

 

Para isso, é necessário compreender que as mudanças de 

postura frente ao ensino e as formas de ensinar, devem partir da 

formação inicial docente, capacitando estes profissionais para 

pesquisas dentro da área de especialidade aplicada ao ensino, 

refletir sobre a atividade de ensinar e formular alternativas para 
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seu aperfeiçoamento, o que é indispensável para o futuro 

professor (MELLO, 2000). 

Neste sentido, Mello (2000) afirma que a prática docente 

deveria estar presente desde o primeiro dia de aula do curso 

superior de formação docente, em sala de aula, nos laboratórios, 

por meio da presença orientada em escolas ou de forma mediada 

pela utilização de recursos didáticos que permitam a reconstrução 

ou simulação de situações reais. Ou seja, a importância da 

prática decorre do significado que se atribui à competência do 

professor para ensinar e fazer aprender. Competências são 

formadas pela experiência, portanto esse processo deve ocorrer 

necessariamente em situações concretas, contextualizadas.  

 

 

 

  



157 

REFERÊNCIAS 

 
 

 

AMARAL, I. A. Conhecimento Formal, Experimentação e Estudo 
Ambiental. In: Revista Ciência & Ensino, n. 3, dez, 1997. 

ANTUNES, M.; PACHECO, M. A. R.; GIOVANELA, M. Proposta 
de uma atividade experimental para a determinação do pH no 
Ensino Médio. Disponível em: ˂http://www.quimica.ufpr.br/ 
eduquim/eneq2008/resumos/R0779-1.pdf˃. Acesso em: 
23/04/2017 

ANTUNES, S. A. Volumetria Ácido Base. Relatório de Estágio 
(Mestre em Ensino de Física e Química no 3º Ciclo do Ensino 
Básico e no Ensino Secundário – UNIVERSIDADE DA BEIRA 
INTERIOR). Covilhã, 2013. 

ASSUMPÇÃO, M. H. M. T.; FREITAS, K. H. G; SOUZA, F. S.; 
FATIBELLO FILHO, O. Construção e adaptação de materiais 
alternativos em titulação ácido base. Eclet. Quím., v. 35, n. 

4, São Paulo , 2010. Disponivel em: <http://dx.doi.org/10. 
1590/S0100-46702010000400017>.  

ATKINS, P.; JONES, L. Princípios de Química. Questionando a 
vida moderna e o meio ambiente. Tradução técnica: Ricardo 

Bicca de Alencastro. 5. ed. Porto Alegre, RS: Bookmam, 2012. 

BACCAN, N.; ANDRADE, J. C.; GODINHO, O. E. S.; BARONE, J. 
S. Química Analítica Quantitativa Elementar. 2. ed. São Paulo: 

Edgard Blücher, 1985. 

_______. Química Analítica Quantitativa Elementar. 3. ed. São 

Paulo: Blücher – Instituto Mauá de Tecnologia, 2001. 

BACHELARD, G. et al. A Formação do espírito científico: 
contribuição para uma psicanálise do conhecimento. Trad. Estela 
dos Santos Abreu. Rio de Janeiro: Contraponto, 1996. 

BERNARDINO, A. M. R.; PEREIRA, A. S.; ARARIPE, D. R.; 
SOUZA, N. A.; AZEVEDO, R. V. D. Antocianinas - Papel 
Indicador de pH e estudo da estabilidade da Solução de 
Repolho Roxo. (Núcleo de Pesquisa em Ensino de Química – 



158 

Pós-Graduação em Ensino de Ciências - Modalidade Química - 
I.Q. - Universidade Federal Fluminense. CAPES/FAPERJ). [s.d.]. 

BRASIL. Conselho Nacional de Educação. PARECER 
CNE/CES 1.302/2001 Disponível em: <http://portal.mec.gov.br/ 
cne/arquivos/pdf/CES1303.pdf>. 

_______. Secretaria de Educação Média e Tecnológica. 
Parâmetros Curriculares Nacionais: ensino médio. Brasília: 

MEC, 1999. 

BUENO, L.; MOREIRA, K. C.; SOARES, M.; DANTAS, D. J.; 
SOUSA, A. C.; WIEZZEL, J.; TEIXEIRA, M. F. S. O ensino de 
química por meio de atividades experimentais: a realidade do 
ensino nas escolas. (Universidade Estadual Paulista “Júlio de 
Mesquita Filho” Faculdade de Ciências e Tecnologia). Presidente 
Prudente, jun., 2009. 

BUENO, Lígia; MOREIRA, Kátia de Cássia; SOARES, Marilia; 
DANTAS, Denise J; WIEZZEL Andréia, C. S.; TEIXEIRA, Marcos 
F. S. O Ensino de Química por Meio de Atividades 
Experimentais: A Realidade do Ensino nas Escolas. Presidente 
Prudente. Disponível em: < unesp.br/prograd/ENNEP/...%20 
Encontro%20de%20Ensino/T4.pdf>. Acesso em: 04 abr. 2017. 

BRUGNEROTO, Gabriela. Estudo do potencial do extrato de 
repolho roxo (Brassica oleracea L.) como indicador ácido-base: 
uma ferramenta para o ensino da Química. 201,. 73p g. Trabalho 
de conclusão de curso. Instituto Federal do Paraná. Palmas, 

Paraná. 

COUTO, A. B.; RAMOS, L. A.; CAVALHEIRO, E. T. G. Aplicação 
de pigmentos de flores no ensino de química. Quim. Nova, v. 21, 

n. 2, 1998. 

CUCHINSKI, A. S.; CAETANO, J.; DRAGUNSKI, D. C. Extração 
do Corante da Beterraba (beta vulgaris) para utilização como 
indicador ácido-base. Eclética Química, v. 35, n. 4, 2010. 

DIAS, M. V.; GUIMARÃES, P. I. C.; MERCON, F. Extração e 
Emprego como indicadores de pH. Química Nova na Escola, n. 

17, maio, 2003. 



159 

FARIAS, S, C.; BASAGLIA, M. A.; ZIMMERMANN, A. A 
importância das atividades experimentais no Ensino da 
Química. [s.l.: s.n., s.d.]. 

FOGAÇA, J. Indicador ácido-base com repolho roxo. Manual 
da Química. Disponível em; <manualdaquimica.uol.com.br/ 

experimentos-quimica/indicador-acido-base-com-
repolhoroxo.html>. Acesso em: 28 mar. 2017. 

FRANCISCO JR, Wilmo; FERREIRA, Luís, H.; HARTWIG, Dácio 
R. Experimentação Problematizadora: Fundamentos Teóricos e 
Práticos para a Aplicação em Salas de Aula de Ciências. 
Química Nova na Escola, n. 30, p. 34-41, 2008. 

GATTI, B. A. Revista Internacional de Formação de 
Professores (RIFP), n. 1, p. 161-171, 2016. 

GIORDAN, M. O papel da experimentação no ensino de Ciências. 
Química Nova da Escola, n. 10, p. 43-49, 1999. 

GONÇALVES, F. P.; MARQUES, C. A. Contribuições 
Pedagógicas e Epistemológicas em Textos de Experimentação 
no Ensino de Química. Investigação em Ensino de Ciências, v. 
11, n. 2, p. 219-238, 2006. 

GONÇALVES, H. de. Manual de metodologia da pesquisa 
científica. São Paulo: Avercamp, 2005. 

GOUVEIA-MATOS, J. A. M. Mudança nas cores dos extratos de 
flores e do repolho roxo. Química Nova na Escola, n. 10, p. 6-10. 

1999. 

GUIMARÃES, C. C. Experimentação no Ensino de Química: 
Caminhos e Descaminhos Rumo à Aprendizagem Significativa. 
Química Nova na Escola, v. 31, n. 3, ago., 2009. 

GUIMARÃES, W.; ALVES, M, I, R.; FILHO, R, A. Química Nova, 
v. 35, n. 8, 2012. 

HAGE, D. S.; CARR, J. D. Química analítica e análise 
quantitativa. São Paulo: Pearson Prentice Hall, 2012. 

KRÜGER, V.; LOPES, C. V. M. (org.). Propostas para o Ensino 
de Química: Águas. Porto Alegre: Secretaria de Estado da 

Educação do Rio Grande do Sul / Centro de Ciências do Rio 
Grande do Sul. 1997. 



160 

LACERDA, Caroline Côrtes. Problemas de Aprendizagem no 
Contexto Escolar: dúvidas ou desafios? Disponível em: 

<http://www.psicopedagogia.com.br/artigos/artigo.asp>. Acesso 
em: 28 mar. 2017. 

LIBÂNEO, José Carlos. Didática. 19. ed. São Paulo: Cortez, 

1994. 

LIMA, J. O. G. Perspectivas de novas metodologias no Ensino de 
Química. Revista Espaço Acadêmico, v. 12, n. 136, p. 95-101, 
2012. 

LIMA, V. A.; MARCONDES, M. E. R. Atividades experimentais 
no ensino de química Reflexões de um grupo de professores 
a partir do tema eletroquímica, 2005. 

LOBATO, A. C. A abordagem do efeito estufa nos livros de 
química: uma análise crítica. (Monografia de especialização – 

CECIERJ). Belo Horizonte, 2007,  

MACHADO, P. F. L.; MÓL, G. de S. Experimentando química com 
segurança. Revista Química Nova na Escola, São Paulo, n. 27, 

p. 57-60, fev. 2008. 

MALDANER, O. A. A formação inicial e continuada de 
professores de Química. Ijuí: Unijuí, 2006.  

_______. A pesquisa como perspectiva de formação continuada 
do professor de Química. Química Nova, v. 22, p. 289-292, 

mar./abr., 1999. 

MARÇO, P. H.; POPPI, R. J. Procedimentos analíticos para 
identificação de antocianinas presente em extratos naturais. 
Química Nova, v. 31, n. 5, 2008. 

MARQUES, J. A.; BIAZOTO, K.; BIASI, L. H.; DOMINGUINI, L. 1° 
Seminário de Pesquisa, Extensão e Inovação, Criciúma, Brasil, 
2011. 

_______. Estudo do Comportamento de Antocianinas como 
Indicadores Naturais. Seminário de pesquisa, extensão e 
inovação. FSC – Campus Criciúma. Disponível em: 

<https://periodicos.ifsc.edu.br/index.php/rtc/article/download/294/2
08>. Acesso em: 07 jan. 2017. 

MATOS, J. A. M. G. Mudanças de Cores e Indicadores. Química 
Nova na Escola, n. 10, nov., 1999. Disponível em: 



161 

<qnesc.sbq.org.br/online/qnesc10/conceito.pdf>. Acesso em 20 
jun. /2017. 

MELLADO, V. Concepciones y prácticas del aula de profesores 
de ciencias en formación inicial de primaria y secundaria. 
Enseñanza de las Ciencias, Barcelona, v. 14, n. 3, p. 289-302, 

1996.  

MELLADO, V.; GONZÁLEZ, T. La formación inicial del 
profesorado de ciencias. In: PERALES, F. J.; CAÑAL, P. 
Didáctica de las ciencias experimentales: teoría y práctica de 

la enseñanza de las ciencias. Alcoy: Marfil, 2000. Cap. 22, pt 5. 

MELLO, Guiomar Namo de. Formação Inicial de Professores 
para a Educação Básica: uma (re)visão radical. Disponível em: 

<http://www.scielo.br/scielo.php?script=sci_arttext&pid=S0102-
88392000000100012>. 

MENDES, Casturina M. Desenvolvimento e compilação de 
experimentos para a disciplina de Química Geral 
Experimental II, com vistas a um ensino experimental 
investigativo. 2011. 

MOREIRA, M. A.; LEVANDOWSKI, C. A., Diferentes 
abordagens ao ensino de laboratório. Porto Alegre: Ed. da 

Universidade, 1983. 

MORITA, T.; ASSUMPÇÃO, R. M. V. Manual de soluções, 
reagentes e solventes. 2. ed. São Paulo: Blücher, 2007  

MORTIMER, E. F.; SCOTT, P. H. Meaning making in 
secondary science classroom. Maidenhead: Open University 
Press/McGraw Hill, 2003. 

PAWLOWSKY, A. M. et al. Experimentos de Química Geral. 2. 

ed. Curitiba, 1996 

PILLING, S. Prática 2 – Soluções & Titulação Condutométrica. 

UNIVAP. Disponível em: <https://www1.univap.br/spilling/FQE1/ 
FQE1_EXP2_Soluc,TitCondut.pdf>. Acesso em: 21 mar. 2017. 

PORTO, P. A.; QUEIROZ, S. L.; SANTOS, W. L. dos. Desafios 
para a formação de professores de química. Quim. Nova na 
Escola, v. 36, n. 4, p. 251, 2014.  

https://www.bdpa.cnptia.embrapa.br/consulta/busca?b=ad&biblioteca=vazio&busca=autoria:%22ASSUMP%C3%87%C3%83O,%20R.%20M.%20V.%22
https://www.bdpa.cnptia.embrapa.br/consulta/busca?b=ad&id=879091&biblioteca=vazio&busca=autoria:%22MORITA,%20T.%22&qFacets=autoria:%22MORITA,%20T.%22&sort=&paginacao=t&paginaAtual=1
https://www.bdpa.cnptia.embrapa.br/consulta/busca?b=ad&id=879091&biblioteca=vazio&busca=autoria:%22MORITA,%20T.%22&qFacets=autoria:%22MORITA,%20T.%22&sort=&paginacao=t&paginaAtual=1


162 

QUEIROZ, S. L. Do fazer ao compreender ciências: reflexões 
sobre o aprendizado de alunos de iniciação científica em química. 
Revista Ciência & Educação, Bauru, v 10, n. 1, 2004. 

ROSSI, D. Preparação & Padronização das Soluções de 
Ácidos. 2013 

ROZENBERG, I. M. Química Geral. São Paulo: Edgard Blücher, 

2002. 

RUSSELL, B. J. Química Geral Volume I. Trad.: Márcia 
Guekezian. 2. ed. São Paulo: Pearson Makron Books, 1994. 

SANDRI, M. C. M.; KLUCONSKI, S.; SCHNEIDER, L. T. A 
experimentação no Ensino Superior sob a Abordagem 
Integradora e com vistas a atender os princípios da Química 
Verde. XVIII ENEQ. 2016. 

SAVIANI, O. Pedagogia histórico-crítica: primeiras 

aproximações. 7. ed. Campinas, SP: Autores Associados, 2000. 

SCHWAHN, A. C. M.; OAIGEN, R. E. Objetivos para o uso da 
experimentação no ensino de química: a visão de um grupo de 
licenciados. Encontro Nacional de Pesquisa em Educação em 
Ciências. Florianópolis, 8 nov., 2002. 

SILVA, Francisco Edivanio. A Interdisciplinaridade nos livros 
de Química no Ensino Médio. (Monografia Referências – Curso 
de Licenciatura em Química – Universidade CARVALHO, M.G. 
Tecnologia, desenvolvimento social Estadual do Ceará). 
Fortaleza, CE, 2011. 

SILVA, L. Química Analítica Avançada: Volumetria de 
Neutralização. UFJF, 2011. Disponível em: <http://www.ufjf.br/ 

baccan/files/2011/07/Aula-4-PG-Volumetria-de-Neutraliza%C3% 
A7%C3%A3o-2S-2011-vers%C3%A3o-alunos.pdf>. Acesso em: 
20 fev. 2017. 

SKOOG, D. A.; WEST, D. M.; HOLLER, F. J.; CROUCH, S. R. 
Fundamentos de Química Analítica. São Paulo: Cengage 
Learning, 2010. 

SOARES, M. H. F. B.; CAVALHEIRO, É. T. G.; ANTUNES, P. A. 
Aplicação de extratos brutos de flores de quaresmeira e azaleia e 
da casca de feijão preto em volumetria ácido-base. Um 



163 

experimento para cursos de análise quantitativa. Química Nova, 
v. 24, n. 3, 2001. 

STUART, R. de; MARCONDES, M. E. R. Atividades 
experimentais investigativas: habilidades cognitivas manifestadas 
por alunos do ensino médio. XIV Encontro Nacional de Ensino 
de Química (XIV ENEQ). Curitiba: UFPR, 2008. 

TARNOWSKI, K, S. Química em pratica. (Trabalho apresentado 

na UDESC). 2017. 

TERCI, D. L. B.; ROSSI, A. V. Indicadores Naturais de pH: Usar 
papel ou solução? Química Nova, v. 25, n. 4, 2002. 

 

 

 



 Esta obra é fruto de um trabalho realizado por um 
grupo de estudantes e professores do Laboratório 
Dinâmico Interdisciplinar de Ensino de Ciências 
(LADIEC), do curso de licenciatura em Química do 
Instituto Federal do Paraná (IFPR), Campus Palmas, 
que tem como objetivo desenvolver atividades 
integradoras, que envolvam a pesquisa aplicada no 
ensino com base na experimentação. Ao transcorrer 
dos capítulos, destaca-se a importância da 
experimentação no ensino de Química, abordagens 
teórico-experimentais voltadas ao tema volumetria 
de neutralização e atividades experimentais para o 
preparo de soluções, padronizações, investigação, 
estudo e emprego do extrato natural de repolho roxo 
(Brassica oleracea L.) como indicador alternativo 
de pH em titulações do tipo: ácido/base fortes; 
ácido/base fracas; ácido fraco/base forte; ácido 
forte/base fraca e construção de suas curvas de 
titulação. Espera-se que os leitores, profissionais e 
estudantes da área, reflitam sobre as possibilidades 
propostas neste livro e percebam que aulas 
experimentais integradoras, que instigam a leitura, 
a pesquisa, o uso de materiais alternativos e a 
simplificação de conteúdos complexos, sem perder 
o cunho científico, podem contribuir com uma 
prática mais significativa, prazerosa e motivadora 
para os estudantes, cultivando um espaço de 
reflexões, diálogo e aprendizagem. 

ISBN. 978-85-7993-502-2


	capítulo 1
	A IMPORTÂNCIA DA EXPERIMENTAÇÃO NA FORMAÇÃO INICIAL DE PROFESSORES DE QUÍMICA
	1.1 Abordagens Experimentais
	1.2 Abordagem Experimental Integradora – uma possibilidade para conduzir aulas experimentais
	1.3 As Principais Dificuldades para Realização de Aulas Experimentais

	VOLUMETRIA DE NEUTRALIZAÇÃO
	2.1 Natureza dos Ácidos e Bases
	2.1.1 Teoria de Svant Arrhenius
	2.1.2 Definição de Arrehnius pelos Sistema Solvente
	2.1.3 Teoria de Brønsted-Lowry
	2.1.4 Ácidos e Bases Conjugadas de Brønsted-Lowry
	“A definição feita por Brønsted-Lowry abrange uma maior variedade e possibilidade de ácidos e bases, pois defende uma ideia protônica, mas ignora uma particularidade muito importante em todas as moléculas: os pares de elétrons. Tendo feito essa observ...

	2.1.5 Teoria de Ácido e Base de Lewis
	“Base é uma substância que contém um íon ou uma molécula com um ou mais pares de elétrons solidários, capazes de originar uma ligação com outro íon ou molécula. Ácido é uma substância que contém um íon ou molécula capaz de receber um dos pares de elét...
	“Na teoria de Lewis, o próton é um ácido, que recebe um par de elétrons; na teoria de Brønsted, a espécie que fornece os próton é o ácido. Em ambas as teorias, a espécie que aceita um próton é a base; na teoria de Arrhenius, o composto que fornece o ...

	2.1.6 Constante de Dissociação da Água
	“Brønsted-Lowry define que uma mesma substância pode interagir como ácido e como base. Isto é, agindo como receptora ou como doadora de prótons, denominada anfiprótica. Um exemplo desse tipo de substância é a água. Quando em meio reacional recebe um p...

	2.1.7 Hidrólise e pH
	2.1.8 pH de Soluções de Sais

	2.2 Titulação
	Figura I. Imagem do aparato utilizado em uma titulação ácido-base
	2.2.1 Ponto de Equivalência
	2.2.2 Ponto Final
	2.2.3 Erros de Titulação

	2.3 Indicadores Ácido-Base Visuais
	“A determinação do pH de uma solução pode ser calculada através de um aparelho que utiliza um eletrodo especial para efetuar a medida de concentração de H3O+ chamado: medidor de pH. Porém, há outra técnica mais comum que consiste em utilizar indicador...
	Tabela I. Indicadores ácido/base importantes
	Figura II. Demonstração da mudança de equilíbrio da estrutura da fenolftaleína em meio ácido-base
	2.3.1 Indicadores Ácido-Base Naturais
	Figura III. Variação da estrutura cianina de acordo com o pH

	2.4 Padronização de Soluções
	2.4.1 Padrões Primários
	2.4.2 Padrões Secundários

	2.5 Titulação de um Ácido Forte por uma Base Forte
	Tabela II. Volume de hidróxido de sódio 0,1 mol L-1 gasto em uma titulação de ácido clorídrico 0,1 mol L-1 e pH
	Gráfico I. Curva de Titulação de 25 mL HCℓ 0,1 mol L-1 com 25 mL NaOH 0,1 mol L-1

	2.6 Titulação de um Ácido Fraco por uma Base Fraca
	Tabela III. Neutralização de 25 mL de uma solução de CH3COOH mol L-1 com NH4OH 0,1 mol L-1
	Gráfico II. Curva de Titulação de 25 mL CH3COOH 0,1 mol L-1 com NH4OH 0,1 mol L-1

	2.7 Titulações Ácido Fraco por Base Forte
	Tabela IV. Neutralização de 25 mL de uma solução de CH3COOH mol L-1 com NaOH 0,1 mol L-1
	Gráfico III. Curva de titulação de  25 mL de ácido acético  0,1 mol L-1 com NaOH 0,1 mol L-1

	2.8 Titulações Base Fraca por um Ácido Forte
	Tabela V. Neutralização de 25 mL de uma solução de NH4OH mol L-1 com HCℓ 0,1 mol L-1
	Gráfico IV. Curva de titulação de 25 mL de uma solução 0,1 mol L-1 de NH4OH com HCℓ 0,1 mol L-1


	capítulo 3
	PARTE EXPERIMENTAL I
	PREPARO E PADRONIZAÇÃO DE SOLUÇÕES
	3.1 Preparo e Padronização da Solução de Hidróxido de Sódio (NaOH) 0,1 mol L-1 com Biftalato de Potássio (C8H5KO4)             0,1 mol L-1
	Tabela VI. Resultados obtidos na padronização do hidróxido de sódio com biftalato de potássio.
	Fonte: Dados experimentais
	Onde:
	Sendo,

	Tabela VII. Desvio padrão da concentração da solução de NaOH 0.1 mol L-1 ± 0,0983 (Fc 0,98)

	3.2 Preparo e padronização da solução de ácido clorídrico (HC𝓵) 0,1 mol L-1 com carbonato de sódio (Na2CO3) 0,1 mol L-1
	Tabela VIII. Massas de Na2CO3 para padronização do HCℓ 0,1 mol L-1
	Tabela IX. Resultados obtidos na padronização do ácido clorídrico com carbonato de sódio
	Tabela X. Desvio padrão da concentração da solução de HCℓ 0,1 mol L-1

	3.3 Preparo e padronização da solução de ácido acético (CH3COOH) 0,1 mol L-1 com hidróxido de sódio (NaOH) 0,1 mol L-1
	Tabela XI. Volume de NaOH 0,1 mol L-1 gasto na titulação do CH3COOH 0,1 mol L-1
	Onde:

	Tabela XII. Desvio padrão da concentração da solução de CH3COOH     0,1 mol L-1
	3.4 Preparo e Padronização da Solução de Hidróxido de Amônia (NH4OH) 0,1 mol L-1 com Ácido Clorídrico (𝐇𝐂𝓵) 0,1 mol L-1
	Tabela XIII. Volume de HCℓ 0,1 mol L-1 gasto na titulação do NH4OH         0,1 mol L-1
	Tabela XIV. Desvio Padrão da solução de NH4OH 0,1 mol L-1


	PARTE EXPERIMENTAL II
	4.1 Métodos de Obtenção do Extrato de Repolho Roxo (Brassica oleracea L.)
	4.2 Preparo das Soluções de pH 1 a pH 14
	Tabela XV. Equações utilizadas para preparo das soluções aquosas de pH 1 à 14.
	Tabela XVI. Volume e massa obtidos para preparo das soluções estoques
	Tabela XVII. Diluição das soluções estoque para obtenção das soluções entre pH 1 e 14

	4.3 Avaliação da Mudança de Cor do Extrato de Repolho Roxo em Diferentes Meios de pH
	Tabela XVIII. Faixas de viragem de pH e coloração do indicador polpa de repolho roxo
	Figura V: Comportamento de uma antocianina em pH ácido
	Figura VI: Comportamento da antocianina em pH básico


	CAPÍTULO 5
	PARTE EXPERIMENTAL III
	VOLUMETRIA DE NEUTRALIZAÇÃO E CURVAS DE TITULAÇÃO
	5.1 Titulação 𝐇𝐂𝓵 0,1 mol L-1 por  NaOH mol L-1 e Curva de Titulação
	Tabela XIX: Resultados referentes a titulação ácido forte por base forte
	Figura VII. VIIa: cor inicial da solução (pH 1,18); VIIb. Mudança de coloração do róseo para incolor (pH 5,77); VIIc: mudança de coloração do incolor para o verde em meio alcalino (7,81); VIId: mudança de coloração do verde em meio alcalino para amare...
	Figura VIII. Apresentação genérica do deslocamento do equilíbrio de uma antocianina em meio ácido-base
	Gráficos Va e Vb. Curva de titulação NaOH 0,1 mol L-1 versus HCℓ 0,1 mol L-1
	5.2 Titulação do CH3COOH 0,1 mol L-1 por NaOH 0,1 mol L-1 e Curva de Titulação
	Tabela XX. Resultados obtidos na titulação ácido fraco por base forte
	Figura XIXa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (vermelho) em pH 3,01; XIXb: Mudança de coloração de vermelho para incolor pH 6,19; XIXc: Mudança de coloração de incolor para o verde pH 7,68; Figura XIXd: Mudança de coloração do verde para o ama...
	Gráficos VIa e VIb: Curvas de Titulação do CH3COOH 0,1 mol L1- por NaOH 0,1 mol L-1

	5.3 Titulação de NH4OH 0,1 mol L-1 por 𝐇𝐂𝓵 0,1 mol L-1 e Curvas de Titulação
	Tabela XXI. Volumetria de neutralização base fraca por ácido forte
	Figura Xa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (verde) em pH 11,25; Xb: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de verde para incolor pH 6,91; Xc: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de incolor para o vermelho pH 6,77 e pH 1,94.
	Gráficos VIIa e VIIb: Curvas de Titulação NH4OH 0,1  mol L-1 versus HCℓ 0,1 mol L-1

	5.4 Volumetria de Neutralização NH4OH 0,1 mol L-1 por CH3COOH 0,1 mol L-1 e Curva de Titulação
	Tabela XXII. Volumetria de neutralização ácido fraco por base fraca
	Gráficos VIIa e VIIb.  Curvas de titulação CH3COOH 0,1 mol L-1 versus NH4OH 0,1 mol L-1 com extrato de repolho roxo
	Figura XIa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (róseo) em pH 2,91; XIb: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de róseo para incolor pH 7,08; XIc: Mudança de coloração indicador de repolho roxo de incolor para azul claro pH 7,31; XId: Mu...
	Tabela XXIII. Mudança de faixas de viragem de pH de comparativas entre indicadores sintéticos e o extrato de repolho roxo
	“não se pode mais conceber um ensino de Química que simplesmente apresenta questionamentos pré-concebidos e com respostas acabadas. É preciso que o conhecimento químico seja apresentado ao aluno de uma forma que o possibilite interagir ativa e profund...




