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resumo: Neste artigo descreve-se a construção de um calorímetro simples, utilizando materiais 
de fácil aquisição, para a determinação de entalpia de neutralização (pressão constante) de re-
ações ácido-base. Foram utilizadas para o desenvolvimento do experimento soluções de ácidos 
e bases fortes e fracos, além de termômetro e recipiente de poliestireno expandido (isopor) 
para a medida e manutenção da temperatura, respectivamente. Com este experimento, foi então 
possível determinar a entalpia de neutralização (∆H) de algumas reações de neutralização e 
compará-las com o valor mais aceito de – 55,84 kJ mol -1, a 25 ºC [1].
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introdução

ácidos e bases, reações de neutralização

Existem várias teorias sobre acidez e basi-
cidade. Nos primórdios da química os ácidos eram 
identificados pelo seu gosto azedo “ácido” e pelo 
seu efeito sobre certos pigmentos de plantas (por 
exemplo, o tornassol). Em 1884, Arrhenius suge-
riu a teoria da dissociação eletrolítica e propôs a 
auto-ionização da água: 

H2O(l) H+(aq) + OH-(aq) ∆rHθ (298Κ, 
Ι=0)

Substâncias que produzem H+ foram deno-
minadas ácidos e substâncias que produzem OH-, 
bases, sendo uma típica reação de neutralização a 
reação a seguir [2]:

HCl (aq) + NaOH (aq)  NaCl (aq) + H2O 
(l)

Até o final do século 19, acreditava-se que 
a água era o único solvente no qual reações iôni-
cas poderiam ocorrer. No entanto, estudos reali-
zados em 1897 por Cady e em 1898 por Franklin 
e Kraus sobre reações em amônia líquida e por 
Walden em 1899 em dióxido de enxofre líquido, 
revelaram muitas analogias com as reações ocor-
ridas em água [2].

Em 1923, Brönsted e Lowry definiram áci-
dos como sendo uma espécie que possui tendência 
a perder ou doar um próton e bases como sendo 
uma espécie que possui tendência a aceitar ou adi-
cionar um próton [3]. Assim, uma típica reação de 
neutralização pode ser representada pelas reações 
a seguir: 

NH4Cl(aq) + NaNH2(aq)  NaCl(aq) + 
2 NH3(aq) ou CO2 (aq) + 2 NaOH (aq) 
H2O (l) + 2 Na+ (aq) + CO3 

2-(aq)
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Já Lewis, definiu ácidos como sendo subs-
tâncias capazes de receber pares de elétrons e ba-
ses como sendo substâncias capazes de doar pares 
de elétrons. Assim, um próton pode ser caracte-
rizado por um ácido de Lewis e a amônia como 
uma base de Lewis, pois o par de elétrons livre do 
nitrogênio pode ser doado para o próton:

H+ (aq) + NH3 (aq)  NH4
+ (aq)

Além das definições já descritas, existem 
inúmeras outras como as definições de Cady e El-
sey, Lux-Flood e Usanovich, no entanto as mais 
conhecidas são as supramencionadas. Para defini-
ção da entalpia de neutralização será utilizada a 
teoria de Arrhenius.

entalpia de neutralização 

De 1882 a 1886, Julius Thomsen publicou 
dados de entalpias de neutralização de ácidos e 
bases. Esse pesquisador verificou que a entalpia 
de neutralização de um ácido forte por uma base 
forte em solução diluída era praticamente cons-
tante e igual a – 57,7 kJ mol –1, a 25 ºC [4].

Esse resultado e alguns dados de conduti-
vidade conduziram Svante Arrhenius a propor, em 
1887, uma nova teoria para o comportamento das 
soluções eletrolíticas. Esse sugeriu que na solução 
existe um equilíbrio entre as moléculas não disso-
ciadas do soluto e os íons que delas provêm pela 
dissociação eletrolítica. Os ácidos e as bases for-
tes sendo quase que totalmente dissociados, sua 
interação era, em todos os casos, equivalente a H+ 

(aq) + OH- (aq)  H2O(l),  explicando assim 
a constância do valor da entalpia de neutralização 
dos mesmos.

Assim sendo, a entalpia de neutralização 
pode ser definida como o calor liberado durante 
a neutralização de uma solução diluída de ácido 
por uma solução diluída de base. Essa entalpia de 
neutralização é sempre igual a – 55,84 kJ mol –1,  
a 25 ºC [1].

processo endotérmico

Um processo é dito endotérmico quando 
este absorve calor do ambiente. Quando um pro-
cesso endotérmico ocorre num sistema (local onde 
se realiza o processo em estudo como célula ou 
vaso calorimétrico) com fronteiras (região entre 
o sistema e o ambiente) diatérmicas, há entrada 
de energia no sistema, na forma de calor. Quan-
do um processo endotérmico ocorre num sistema 
com fronteiras adiabáticas, a temperatura do sis-
tema diminui. A variação de entalpia (∆H) de um 
processo endotérmico é positiva, uma vez que a 
entalpia dos produtos, ∆H(p), é maior que a ental-
pia dos reagentes, ∆H(r). Um exemplo de proces-
so endotérmico é o da vaporização da água. 

processo exotérmico

Um processo é dito exotérmico quando este 
cede energia na forma de calor para o ambiente. 
Quando um processo exotérmico ocorre num sis-
tema com fronteiras diatérmicas, há liberação de 
calor para as vizinhanças (parte do universo vizi-
nha ao sistema de onde se faz as observações ou 
medidas). Quando um processo exotérmico ocorre 
num sistema com fronteiras adiabáticas, a tempe-
ratura do sistema se eleva. A variação de entalpia 
(∆H) de um processo exotérmico é negativa, uma 
vez que, a entalpia dos produtos, ∆H(p), é menor 
que o a entalpia dos reagentes ∆H(r). Um exemplo 
de processo exotérmico é a reação de combustão.

A entalpia de uma determinada reação é 
calculada mediante as entalpias de formação das 
substâncias em questão, e de acordo com as ex-
pressões (Equações 1 e 2):

∆H = ∆Hp – ∆Hr             (1)

∆H = ∑Hf (p) – ∑Hf (r)      (2)

Sendo Hf a entalpia de formação das subs-
tâncias. 

fronteiras diatérmicas
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Fronteiras que são permeáveis à passagem 
de energia na forma de calor (como um béquer) 
são ditas diatérmicas.

fronteiras adiabáticas

Fronteiras que não permitem a transferên-
cia de energia na forma de calor são ditas adiabá-
ticas. 

Calorímetros

Calorímetros são definidos como apare-
lhos para medir variações de energia em situações 
onde a temperatura desempenha um papel primor-
dial [5]. 

Os calorímetros são classificados de acordo 
com as trocas térmicas. São considerados adiabá-
ticos quando não há troca de calor entre a célula 
e o ambiente (fronteira adiabática); isotérmicos 
quando as trocas de calor entre a célula e o am-
biente são intensas (fronteira diatérmica) e isope-
ribólico quando o ambiente está a uma tempera-
tura constante e as trocas de calor entre as duas 
partes são pequenas. 

O calorímetro construído no presente artigo 
pode ser considerado isoperibólico (também cha-
mado de jaqueta isotérmica) uma vez que há uma 
pequena troca de calor entre o vaso calorimétri-
co e o meio ambiente. Um calorímetro similar foi 
empregado recentemente por Braathen at al. [6] 
para a determinação da entalpia de decomposição 
do peróxido de hidrogênio com grande sucesso.

Esse experimento tem como principal obje-
tivo mostrar que a entalpia de neutralização (∆H 
de neutralização) de um ácido forte com uma base 
forte, de um ácido forte com uma base fraca, de 
um ácido fraco com uma base forte, ou de um áci-
do fraco com uma base fraca, é constante e igual a 
– 55,84 kJ mol -1 [1]. Sendo assim, são apresenta-
dos nesse trabalho alguns cálculos da entalpia de 
neutralização (∆H de neutralização), bem como 
um experimento simples e de fácil execução para 
a determinação de entalpia de neutralização.

Cálculos (teóricos) das entalpias de neutraliza-
ção (em kj mol -1) [3]

entalpia de neutralização de um ácido forte com 
uma base forte: HCl(aq) + naoH(aq) 

H+ (aq) + Cl- (aq) + Na+ (aq) + OH-(aq)                
Na+ (aq) + Cl- (aq) + H2O (l)

∆H = ∑Hf (p) – ∑Hf (r)

∆H = {Hf (Na+) + Hf (Cl-) + Hf (H2O)} – {Hf (H
+) 

+ Hf (Cl-) + Hf (Na+) + Hf (OH-)} 

∆H = {(-240,12) + (-167,16) + {(-285,83)} – {(0) 
+ (-167,16) + (-240,12) + (-229,99)} 

∆H = - 55,84 kJ mol -1 (a 25 ºC) (reação exotér-
mica)

onde Hf é a entalpia de formação de cada espécie/
substância 

entalpia de neutralização de um ácido forte com 
uma base fraca: HCl(aq) + nH3(aq)

H+(aq) + Cl-(aq) + NH4+(aq) + OH-(aq)                 
NH4+(aq) + Cl- (aq) + H2O (l)

∆H = ∑Hf (p) – ∑Hf (r)

∆H ={Hf (NH4+) + Hf (Cl-) + Hf (H2O)} – {Hf (H
+) 

+ Hf (Cl-) + Hf (NH4+) + Hf (OH-)}

∆H = {(-132,51) + (-167,16) + (-285,83)} – {(0) 
+ (-167,16) + (-132,51) + (229,99)}

∆H = -55,84 kJ mol -1 (a 25 ºC) (reação exotér-
mica)
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entalpia de neutralização de um ácido fraco com 
uma base forte: CH3CooH(aq) + naoH(aq)

H+ (aq) + CH3COO- (aq) + Na+ (aq) +  OH- (aq)             
Na+ (aq) + CH3COO- (aq) +  H2O (l)

∆H = ∑Hf (p) – ∑Hf (r)

∆H = {Hf (H2O) + Hf (Na+) + Hf (CH3COO-)}–{ 
Hf (H

+) + Hf (CH3COO-) + Hf (Na+) + Hf (OH-)}

∆H = {(-285,83) + (-240,12) + (-488,90)} – {(0) 
+ (-488,90) + (-240,12) + (-229,99)}

∆H = - 55,84 kJ mol -1 (a 25 ºC) (reação exotér-
mica) 

Para a determinação experimental da ental-
pia de neutralização neste trabalho utilizaram-se 
as seguintes expressões (Eqs. 6 - 10):

∆H = qreação / n  (6) onde:

qreação = qcalorímetro + qsolução e

qsolução = qsol.ácida + qsol.básica

∆H = qcalorimetro + qsol.ácida + qsol.básica (7) onde:

                                   n

q = C ∆Τ        (8)

C = m c    (9)

Substituindo-se as equações 7 - 9 em 6, 
obtém-se a equação 10: 

∆H = - [ Ccal (Tf - T2) + mHX  CHX (Tf – THX) + mOH COH (Tf - TmOH)]  (10)

         nmOH

sendo:

THX = temperatura inicial da solução do ácido 

TmOH = temperatura inicial da solução da base

Tf = Temperatura final do calorímetro e da solu-
ção do sal 

nmOH  =  quantidade de matéria da base na solução 
utilizada

mHX e mOH = são as massas das soluções de ácido 
e de base, respectivamente  

CHX e CmOH  são as capacidades caloríficas especí-
ficas destas soluções, consideradas como sendo 
igual ao calor específico da água (4,182 J/g ºC)

procedimento experimental

material e reagentes 

1 recipiente de poliestireno expandido (isopor) 
para garrafas de 600 mL (para substituir o calo-
rímetro) 

1 recipiente plástico para substituir o béquer 
(frasco de maionese)  

1 termômetro pequeno (de aquário) ou termôme-
tro contendo álcool [6]

2 balões volumétricos (ou copos de 100 mL) para 
preparação das soluções 

1 pipeta volumétrica (ou seringa de injeção cali-
brada) para pipetar a solução ácida

1 pedaço de vidro (visor do calorímetro)

ácido clorídrico (ou ácido muriático)

Hidróxido de sódio (ou soda cáustica)

ácido acético (ou vinagre)

água destilada

Foram utilizadas soluções de hidróxido de 
sódio 1,5 mol L-1 e 0,67 mol L-1; solução de ácido 
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clorídrico 1,5 mol L-1 e solução de ácido acético 
na concentração de 0,67 mol L-1. Estas soluções 
foram previamente padronizadas [7,8].

procedimento

a) Construção do calorímetro
Para a construção do calorímetro, recortou-

se um retângulo no recipiente (de poliestireno ex-
pandido) para garrafas de 600 mL de modo que 
fosse possível adaptar o pedaço de vidro (visor), 
como mostrado na Figura 1. No interior do calo-
rímetro foi colocado o recipiente plástico, subs-
tituindo o béquer, e dentro deste, foi afixado o 
termômetro com fita adesiva, como ilustram as 
Figuras 1 e 2.

 figura 1. Recipiente de poliestireno expandido (is-
opor) para garrafas de 600 mL utilizado para a con-
strução do calorímetro.

figura 2. Recipiente de plástico (frasco de maio-
nese) utilizado com o termômetro afixado com fita 
adesiva.

b) Capacidade Calorífica do Calorímetro
A determinação da capacidade calorífica do 

calorímetro foi realizada como descrito na litera-
tura [9], com ligeira modificação. Mediu-se a tem-
peratura inicial do calorímetro, adicionou-se um 
volume de 200 mL de água destilada a 50 ºC. Em 
seguida, mediu-se a temperatura do conjunto (ca-
lorímetro + água) após estabilização da mesma e, 
então, efetuou-se os seguintes cálculos (Eq. 11):

Ccal = (m água ) x cágua x (Tcal+água – Tágua) / 
(Tcal+água – Tcal)  (11)

Considerando-se que:

Densidade da água * = 0,986 g mL-1

Temperatura do calorímetro (Tcal) = 22,0 ºC

Temperatura da água (Tágua) = 50,0 ºC

Temperatura (calorímetro + água) (Tcal+água) = 
48,0 ºC
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Volume água = 200 mL

Capacidade calorífica da água (cágua) = 4,18 J/g 
ºC

Massa água = 200 mL x 0,986 g/mL = 197,20 g

Substituindo-se estes valores na equação (11), 
tem-se:

Ccal = 197,20 x 4,18 x (48,0 – 50,0)/(48,0 – 22,0) 
Ccal = 63,4 J º C -1

*Obs.: Conhecendo a densidade da água em 
diversas temperaturas é possível obter a massa da 
água empregando a relação d = m v-1.

resultados e discussão

a) Determinação da entalpia de neutraliza-
ção de um ácido forte com uma base forte

Para a determinação experimental da ental-
pia de neutralização de um ácido forte com uma 
base forte, reagiram-se 100 mL de ácido clorídri-
co 1,5 mol L-1 e 100 mL de hidróxido de sódio     
1,5 mol L-1. Para tal procedimento anotou-se as 
temperaturas iniciais das soluções e também as 
respectivas massas. Colocou-se então a primeira 
solução e em seguida, a segunda. Agitou-se ma-
nualmente a solução resultante, obtendo assim um 
aumento da temperatura, sendo registrada a tem-
peratura máxima. Os experimentos foram feitos 
em triplicata, sendo os valores médios os seguin-
tes.

hidróxido de sódio: m = 106,78 g

Tinicial  = 25,5 ºC

ácido clorídrico: m = 101,71 g

 Tinicial = 25,0 ºC

calorímetro: Tinicial = 22,0 ºC

Tfinal = 34,5 ºC 

nOH = 0,15 mol  

Substituindo-se estes valores na Equação (10):

∆H = – [63,4 x (34,5 – 22,0) + 101,71 x 4,18 x 
(34,5 – 25,0) + 106,78 x 4,18 x (34,5–25,5)]

          0,15

∆H = – 59,0 kJ mol -1

b) Determinação da entalpia de neutraliza-
ção de um ácido fraco com uma base forte

Para a determinação experimental da ental-
pia de neutralização de um ácido fraco com uma 
base forte, utilizou-se 100 mL de ácido acético 
0,67 mol L-1 e 100 mL de hidróxido de sódio 0,67 
mol L-1. Utilizou-se o mesmo procedimento, em 
triplicata, para a determinação da entalpia de neu-
tralização de um ácido forte com uma base forte e 
os seguintes valores médios foram encontrados:

hidróxido de sódio: m = 102,37 g

Tinicial = 23,5 ºC

ácido acético: m = 100,36 g

Tinicial = 23,0 ºC

calorímetro: Tinicial = 23,5 ºC

Tfinal = 27,5 ºC

nOH = 0,067 mol

Calculou-se então a entalpia de neutralização, 
∆H: 

∆H = – [63,4 x (27,5 – 23,5) + 100,36 x 4,18 x 
(27,5 – 23,0) + 102,37 x 4,18 x (27,5–23,5)]

         0,067

∆H = – 57,5 kJ mol−1
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Conclusões

O experimento proposto envolve o concei-
to de preparo, padronização e diluição de soluções 
ácidas e básicas [7,8]. Ademais, o objetivo do 
presente estudo foi ilustrar a entalpia de neutra-
lização (reagindo um ácido e uma base com con-
centrações, massas e temperaturas conhecidas) 
por meio de um experimento simples, rápido e 
de baixo custo. O valor do ∆H de neutralização é 
constante uma vez que a reação é sempre a mesma 
(H+(aq) + OH-(aq)  H2O (l) ou H3O

+ (aq)  + 
OH-(aq)  2 H2O (l) ), mudando-se apenas 
os contra-íons  (Cl - por CH3COO- e NH4 

+ por Na + 

), que não participam da reação. O erro percentual 
relativo médio de 4,5 % entre o valor calculado e 
aqueles determinados experimentalmente é devi-
do à baixa precisão do termômetro empregado e, 
também, a pequena perda de calor entre o sistema 
e as vizinhanças. Usando um termômetro de mes-
ma precisão que o empregado neste trabalho [6] 
encontrou-se um erro médio de 3 % na determi-

nação da entalpia de decomposição do peróxido 
de hidrogênio. O emprego de termômetro digital, 
que mede a temperatura em décimo de graus, o va-
lor encontrado de entalpia de neutralização ficou 
muito mais próximo do valor teórico (erro relativo 
de 1,6 %). Assim sendo, diversos docentes podem 
realizar o presente experimento em sala de aula, 
após discussão dos conceitos envolvidos e cálcu-
los da entalpia de neutralização, é importante res-
saltar que, mesmo trabalhando-se com reagentes e 
materiais de uso cotidiano, é possível implemen-
tar um experimento simples e de baixo custo, mas 
de grande importância pedagógica. 
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abstract: In this article the construction of a simple calorimeter (with easily acquired mate-
rials) for the determination of the enthalpy of neutralization at constant pressure of acid-base 
reactions is described. Solutions of weak and strong acids and bases, one thermometer, and one 
expanded-polystyrene (Styrofoam) container were used in the development of the experiment. 
With this calorimeter, it was possible to determine the enthalpy of neutralization of reactions 
and compare the obtained values with the most accepted one of - 55.84 kJ mol-1, at 25 ° C [1].

Keywords: enthalpy of neutralization, calorimetry, calculation of enthalpy of neutralization.
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