1.6 SAV-BÁZIS REAKCIÓK
Savak és bázisok Arrhenius szerint:

Sav: olyan vegyület, amely vizes oldatban hidrogénionra (H+) és anionra disszociál.


Példa:
HCl → H+ + Cl-
H2SO4 → 2H+ + SO42-
CH3-COOH → CH3-COO- + H+ 

Bázis: olyan vegyület, amely vizes oldatban hidroxidionra (OH-) és kationra disszociál.


Példa:
NaOH → Na+ + OH-
Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH-
NH4OH → NH4+ + OH-
Arrhenius szerint a víz amfoter vegyület, mert disszociációja során hidrogén- és hidroxidion egyaránt keletkezik:


H2O → H+ + OH-
SAVAK ÉS BÁZISOK BRÖNSTED SZERINT:

Sav: olyan anyag, amely proton (H+) leadására képes.

Egyértékű sav: olyan sav, amely egy proton (H+) leadására képes. Példa: HCl, HNO3, CH3-COOH, stb.

Többértékű sav: olyan sav, amely több proton (H+) leadására képes. Példa: H2SO4-, H2CO3, H3PO4, stb.

(A többértékű savak protonleadása fokozatosan megy végbe.)

Bázis: olyan anyag, amely proton (H+) felvételére képes.

Egyértékű bázis: olyan bázis, amely egy proton (H+) felvételére képes. Példa: Cl-, NO3-, CH3-COO-, stb.

Többértékű bázis: olyan bázis, amely több proton (H+) felvételére képes. Példa: SO42-, CO32-, PO43-, stb.

(A többértékű bázisok protonfelvétele fokozatosan megy végbe.)

Az Arrhenius szerinti savak Brönsted szerint is savak, mert vizes oldatban protont adnak át a vízmolekuláknak. A csupasz hidrogénion (H+) olyan erős elektronvonzó-képességgel rendelkezik, hogy vizes oldatban önállóan nem létezhet, így azonnal datív kötést létesít egy vízmolekula oxigénjének nemkötő elektronpárjával: H2O + H+ = H3O+.

A sav-bázis reakciók protonátmenettel járó (protolitikus) reakciók. Így ha a sav protont ad le, akkor bázissá alakul, mivel a keletkezett savmaradékion a fordított folyamat szerint már protont köthet meg. A bázisból viszont protonfelvétellel sav keletkezik, amely a fordított folyamatban a protont leadhatja. Az ilyen sav-bázis rendszerekben az egymáshoz kapcsolt sav-bázis párt konjugált sav-bázis párnak nevezzük. 

Példa: 
HCl + H2O ( Cl- + H3O+
NH3 + H2O ( NH4+ + OH-

sav1
bázis1
bázis2
sav2
bázis1
sav1
sav2
bázis2







egymást kiegészítő, ún. konjugált sav-bázis párok
Az, hogy a sav-bázis reakció során egy anyag savként vagy bázisként viselkedik, tehát protont vesz fel vagy ad le, a partnertől függ. Így egy anyag egy nála nagyobb saverősségű anyaggal szemben bázisként, egy nála kisebb saverősségű anyaggal szemben pedig savként viselkedik. A közhasználatos sav-bázis megkülönböztetés az adott vegyületnek vízzel szemben tanúsított viselkedésére vonatkozik. 
Példa:
H2O + NH3 ( OH- + NH4+
H2O + HCl ( H3O+ + Cl-

sav1
bázis1
bázis2
sav2
bázis1
sav1
sav2
bázis2


H2SO4 + HNO3 ( HSO4- + H2NO3+
H2SO4 + HClO4 = H3SO4+ + ClO4-

sav1
bázis1
bázis2
sav2
bázis1
sav1
sav2
bázis2


Amfoter vegyület: olyan anyag, amely proton (H+) felvételére és leadására egyaránt képes.
Amfoter vegyület a víz és a hidrogéntartalmú savmaradékionok (speciális esetben más anyagokról elmondható, lásd: kénsav). 

Példa:
HCl + H2O ( Cl- + H3O+
NH3 + H2O ( NH4+ + OH-
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bázis2
sav2
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sav2
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H2SO4 + H2O ( HSO4- + H3O+
HSO4- + H2O ( SO42- + H3O+

sav1
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H2CO3 + H2O ( HCO3- + H3O+
HCO3- + H2O ( CO32- + H3O+

sav1
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bázis2
sav2
sav1
bázis1
bázis2
sav2
Amfoter jellegűek az aminosavak is, mivel a karboxilcsoport által proton (H+) leadására, az aminocsoport által proton (H+) felvételére képesek. Pl.: H2N-CH2-COOH

Miben több a Brönsted-féle sav-bázis elmélet, mint az Arrhenius-féle sav-bázis elmélet?


- Brönsted nemcsak vegyületekre, hanem ionokra is értelmezi a sav és a bázis fogalmát. 


- Az amfotéria ilyen fajta értelmezése alkalmat ad arra, hogy az amfotéria és a semleges kémhatás fogalmát különválasszuk egymástól. 


- Nemvizes közegben is alkalmazhatjuk.


- A köznapi életben savnak nevezett vegyületek csak a vízhez viszonyítva viselkednek biztosan savként, egymással erősségük mértékében lehetnek savak, ill. bázisok. 
SAVAK ÉS BÁZISOK ERŐSSÉGE:
Erős savak: olyan savak, amelyek könnyen adnak le protont. A köznapi értelemben erős savakként ismert vegyületek híg vizes oldatban gyakorlatilag teljesen disszociálnak, vagyis a reakció egyirányúnak tekinthető. 

Példa: 
HI + H2O = I- + H3O+
HClO4 + H2O = ClO4- + H3O+
HBr + H2O = Br- + H3O+
Gyenge savak: olyan savak, amelyek nehezen adnak le protont. A köznapi értelemben gyenge savakként ismert vegyületek híg vizes oldatban alig disszociálnak, vagyis a reakció megfordítható. 

Példa:
H2CO3 + H2O = HCO3- + H3O+
H2S + H2O = HS- + H3O+

HCO3- + H2O = CO32- + H3O+
HS- + H2O = S2- + H3O+
 

Erős bázisok: olyan bázisok, amelyek könnyen vesznek fel protont. A köznapi értelemben erős bázisként ismert vegyületek híg vizes oldatban gyakorlatilag teljes mértékben protont vesznek fel, vagyis a reakció egyirányúnak tekinthető (pl. CH3-COO-). 
Azonban az alkálifém-hidroxidok és az alkáliföldfém-hidroxidok – melyek szintén erős bázisoknak minősülnek – esetében az alkálifém- vagy alkáliföldfém-atom és az oxigén által alkotott kötésben (A-O kötés) nagyobb az EN-különbség, mint az (O-H) kötésben, ezáltal az (A-O) kötés vizes oldatban felszakad, s többségük gyakorlatilag teljesen disszociál híg vizes oldatban. (részletesebben lásd: Az oxigén és vegyületei című dokumentum / hidroxidok)
Példa:
LiOH → Li+ + OH-
NaOH → Na+ + OH-
KOH → K+ + OH-
Gyenge bázisok: olyan bázisok, amelyek nehezen vesznek fel protont. A köznapi értelemben gyenge bázisként ismert vegyületek híg vizes oldatban alig vesznek fel protont, vagyis a reakció megfordítható. 
Példa:
karbamid, piridin, pirimidin, imidazol, purin

Mi határozza meg egy anyag protonleadó-képességét (saverősségét)?

· HIDROGÉN-HALOGENIDEK:

- Általános képlet: HX

- Példák: HF, HCl, HBr, HI

- Vízben való oldódás mechanizmusa: 

Rendkívül nagyarányú oldódásuk annak a következménye, hogy a hidrogén-halogenidek poláros molekulája oldódás során a poláros vízmolekulákkal hidroxóniumion és halogenidion képződése közben reagál: HX + H2O = H3O+ + X-, vagyis vizes oldatuk erős sav.



Energetikailag a folyamat két szakaszra osztható: a HX-molekula disszociációjára: HX ( H+ + X-, és a proton hidratálódására: H+ + H2O ( H3O+. A HX-molekula ionokra való disszociálása, azaz a protonnak a nagy kötési energiával rendelkező, stabilis HX-molekulából való lehasadása igen energiaigényes folyamat, amit csak a proton igen jelentős hidratációs energiája tud fedezni. 



Mivel pedig a HF→HI sorrendben az EN-különbség csökkenése következtében a HX-molekula stabilitása, s vele együtt disszociációjának endoterm jellege is csökken (kevésbé energiaigényes a disszociáció), valamint a H-X kötés polarizálhatósága fokozódik, ezért legnagyobb mértékben a HI, legkevésbé pedig a HF disszociál. Vagyis a halogenidek közül a HI a legerősebb, a HF a leggyengébb sav. 

HF
HCl
HBr
HI

gyenge sav


erős sav

∆EN = 1,9


∆EN = 0,4


kis polarizálhatóság


nagy polarizálhatóság


kismértékű disszociáció


nagymértékű disszociáció

· OXOSAVAK:

- Általános képlet: HAO

- Példák: H2CO3, HNO3, H2SO4, H3PO4, HClO4, stb.

- Vízben való oldódás mechanizmusa:
Az oxosavak erősségét három dolog határozza meg:

- a központi atom polarizáló képessége: Az oxosavakban a központi atomhoz (A) mindig egy oxigénatomon keresztül kapcsolódik a hidrogénatom. Ez a központi atom az oxosavakban viszonylag nagy EN-sal rendelkezik, ezért könnyen polarizálja az O-H kötést, s így a vízben való oldódás során ez a kötés szakad fel. Minél nagyobb a központi atom polarizáló képessége, annál erősebb a sav. 



H4SiO4 (ENSi = 1,8)
H3PO4 (ENP = 2,1) 
H2SO4 (ENS = 2,5)
HClO4 (ENCl = 3,0)
- a ligandumok száma (a központi atom oxidációfoka): A ligandumok száma meghatározza, hogy a központi atomtól mennyi elektront „szívnak el”, s így a központi atom polarizáló képességére is hatással van. Például a kénsav (H2SO4) erősebb sav, mint a kénessav (H2SO3), mert a kénsavban a központi kénatomtól eggyel több oxigénatom vonzza el az elektronokat, így a kénatom nagyobb elektronhiányban szenved, s nagyobb mértékben képes polarizálni az O-H kötést.



HClO (lig.sz.: 1)
HClO2 (lig.sz.: 2)
HClO3 (lig.sz.: 3)
HClO4 (lig.sz: 4) 
- a ligandumok elektronegativitása: A ligandumok elektronegativitása meghatározza, hogy a központi atomtól mennyi elektront „szívnak el”, s így a központi atom polarizáló képességére is hatással van. Például a triklór-acetát (Cl3C-COOH) erősebb sav, mint az ecetsav (H3C-COOH), mert a triklór-acetátban a központi atomtól nagyobb elektronegativitású (ENCl = 3,0; ENH = 2,1) ligandumok vonzzák el az elektronokat, így a központi atom nagyobb elektronhiányban szenved, s nagyobb mértékben képes polarizálni az O-H kötést. 


I3C-COOH (ENI = 2,5)
Br3C-COOH (ENBr = 2,8)
Cl3C-COOH (ENCl = 3,0)
F3C-COOH (ENF = 4,0)
A hidroxidokban is a központi atomhoz az oxigénatomon keresztül kapcsolódik a hidrogénatom. 

Az olyan hidroxidokban, melyekben a központi atom EN-a meglehetősen kicsi (alkálifém- és alkáliföldfém-hidroxidok), a központi atom nem képes kellő mértékben polarizálni az O-H kötést, ezért az A-O kötés szakad fel a vízben való oldódás során. 

Példa: 
NaOH → Na+ + OH-
KOH→ K+ + OH-
Az olyan hidroxidokban, melyekben a központi atom EN-a közepes nagyságú (egyes átmeneti fémek hidroxidjai), a központi atom közepes mértékben képes polarizálni az O-H kötést, ezért az ilyen hidroxidok amfoter vegyületek, a savakban való oldódás során sóra és vízre, a lúgokban való oldódás során összetett ionokra disszociálnak.

Példa:
Al(OH)3 + 3H3O+ = Al3+ + 6H2O
Al(OH)3 + OH- = [Al(OH)4]-


Sn(OH)4 + 4H3O+ = Sn4+ + 8H2O
Sn(OH)4 + 2OH- = [Sn(OH)6]2- 
Sajátos összefüggést állapíthatunk meg a konjugált sav-bázis párok között. Ha egy gyenge sav nehezen ad le protont, akkor a belőle képződő bázis viszonylag könnyen veszi fel partnerétől a protont, vagyis erős bázis.

Példa:
CH3COOH + H2O ( CH3COO- + H3O+

gyenge sav1
bázis1
erős bázis2
sav2
Gyenge sav konjugált párja erős bázis







Erős sav konjugált párja gyenge bázis
SAVÁLLANDÓ, BÁZISÁLLANDÓ:

- A HA + H2O ( H3O+ + A- egyenletre felírható az egyensúlyi állandó: K = ([H3O+]·[A-]) / ([HA]·[H2O]). Híg (0,1mol/dm3-es vagy még ennél is hígabb) vizes oldatban a vízmolekulák koncentrációja a többi molekulához képest jóval nagyobb (kb. 55,5mol/dm3), így az egyensúly eltolódásakor ennek értéke gyakorlatilag elhanyagolható mértékben változik. Így ezt az állandó értéket az egyenlet másik oldalára rendezhetjük át: K·[H2O] = ([H3O+]·[A-]) / [HA]. 

A baloldalon szereplő két állandó szorzata is állandó: K·[H2O] = KS – savállandó
- A B + H2O ( BH+ + OH- egyenletre felírható az egyensúlyi állandó: K = ([BH+]·[OH-]) / ([B]·[H2O]). A fent említettek alapján itt is a víz koncentrációját állandó értéke miatt az egyenlet másik oldalára vihetjük át: K·[H2O] = ([BH+]·[OH-]) / [B]
A baloldalon szereplő két állandó szorzata is állandó: K·[H2O] = KB – bázisállandó
A gyenge savak és bázisok erősségének mértékét számszerűen a sav- és bázisállandókkal fejezhetjük ki. 

Erős savak esetén a savállandó (KS) értéke nagy, a számlálóban levő disszociált részecskék koncentrációja nagy, vagyis sok savmolekula disszociált.

Erős bázisok esetén a bázisállandó (KB) értéke nagy, a számlálóban levő részecskék koncentrációja nagy, vagyis sok bázismolekula vett fel protont. 

Disszociációfok (protolízisfok): az átalakulás mértékét kifejező szám, amit a disszociált részecskék koncentrációjának és a bemérési koncentrációnak a hányadosából kapunk meg. α = c(disszociált) / c(bemérési) Értéke 0 és 1 között változik. Erős savak és bázisok teljesen disszociálnak, vagyis híg oldatukban a disszociációfok 1 (azaz 100%). 
A VIZES OLDATOK KÉMHATÁSA:

A vizes oldatok kémhatását a hidrogénionok (oxóniumionok) és a hidroxidionok aránya szabja meg.
Semleges kémhatású oldatban az oxóniumionok és a hidroxidionok koncentrációja megegyezik: [H3O+] = [OH-]

Savas kémhatású oldatban az oxóniumionok koncentrációja nagyobb a hidroxidionokénál: [H3O+] > [OH-]

Lúgos kémhatású oldatban az oxóniumionok koncentrációja kisebb a hidroxidionokénál: [H3O+] < [OH-]

A tiszta víz semleges kémhatású, mert benne az autoprotolízis (külső hatás nélküli disszociáció) következtében ugyanannyi oxóniumion és hidroxidion keletkezik: H2O + H2O ( H3O+ + OH-, egyszerűbben: H2O ( H+ + OH-. A folyamat egyensúlyi állandója: Kd = ([H+]·[OH-]) / [H2O]. A fent említettek alapján a víz koncentrációját állandó értéke miatt az egyenlet másik oldalára vihetjük át: Kd·[H2O] = [H+]·[OH-]. 

A baloldalon szereplő két állandó szorzata is állandó: Kd·[H2O] = Kv – vízionszorzat. Kísérletek igazolják, hogy 25°C-on 1dm3 víz 10-7mol H+-iont és szintén 10-7mol OH—iont tartalmaz, vagyis Kv = 10-7·10-7 = 10-14. 
Az ionkoncentrációk bármely vizes oldatban a vízionszorzat alapján kiszámíthatók, pl.: ha [H3O+] = 0,1mol/dm3, akkor [OH-] = Kv / [H3O+] = 10-14 / 10-1 = 10-13. 

A nehezen kezelhető, hatványkitevős koncentrációértékek helyett bevezetett pH az oxóniumion-(hidrogénion-)koncentráció tízes alapú, negatív logaritmusával egyezik meg: pH = -lg[H+]
Semleges kémhatású oldatban: [H3O+] = 10-7, vagyis pH = -lg10-7 = 7
Savas kémhatású oldatban: [H3O+] > 10-7, vagyis pH > -lg10-7, tehát pH < 7
Lúgos kémhatású oldatban: [H3O+] < 10-7, vagyis pH < -lg10-7, tehát pH > 7
Kv = [H+]·[OH-] összefüggést egyszerűbben a lg(a·b) = lga + lgb matematikai összefüggést felhasználva így írhatjuk fel: 
pKv = pH + pOH

SAV-BÁZIS INDIKÁTOROK:

~: olyan sav-bázis tulajdonságú anyagok, amelyek az oldat kémhatását úgy jelzik, hogy a protonleadásuk vagy –felvételük után bekövetkező molekulán belüli kötésátrendeződés színváltozással jár. 

Az indikátorok színváltozása meghatározott pH-intervallumban, ún. átcsapási tartományban megy végbe, amelynek értéke indikátoronként más és más. Egy indikátornak általában két különböző színű alakja van. 
Indikátorok átcsapási tartománya: (az ábra kissé pontatlan)
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pH
0
1
2
3
4
5
6
7
8
9
10
11
12
13
  14

p – piros
s – sárga
k – kék
i – ibolya
b – barna
sz – színtelen
Az ún. univerzális indikátorok különféle sav-bázis indikátorok keverékei. Ezek színe a pH változásával fokozatosan változik, és összehasonlító színskála alapján határozhatjuk meg az oldat kémhatását. 

KÖZÖMBÖSÍTÉS, SEMLEGESÍTÉS:

Közömbösítés: az a folyamat, amely során sav és bázis a megfelelő anyagmennyiség-arányban (azaz sztöchiometrikus arányban) reagál egymással. A reakció során az adott bázisból és savból származó só vizes oldata keletkezik. Az oldatból a só bepárlással nyerhető ki. 

Példa:
fémoxid + sav = só + víz
fém-hidroxid + nemfém-oxid = só + víz

Li2O + 2HCl = 2LiCl + H2O 
2LiOH + CO2 = Li2CO3 + H2O

Na2O + 2HCl = 2NaCl + H2O
2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O


K2O + 2HCl = 2KCl + H2O
2KOH + CO2 = K2CO3 + H2O

BeO + 2HCl = BeCl2 + H2O
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O

MgO + 2HCl = MgCl2 + H2O
Sr(OH)2 + CO2 = SrCO3 + H2O 



CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O
Ba(OH)2 + CO2 = BaCO3 + H2O

SrO + 2 HCl = SrCl2 + H2O
(a reakciók más nemfém-oxiddal is értelmezhetők)

BaO + 2HCl = BaCl2 + H2O

(a reakciók más savval is értelmezhetők)
Sók: a közömbösítési reakció során keletkező vegyületek; egyfelől savak származékai, amelyekben a hidrogénatomot fématom vagy pozitív gyök (pl. ammóniumion) helyettesíti; másfelől bázisok származékai, amelyekben a hidroxilcsoportot savmaradék helyettesíti. 

Példa: Na2CO3, Na2SO4, CaCO3, CaCl2, stb.
Semlegesítés: erős savak és erős bázisok megfelelő anyagmennyiség-arányú (azaz sztöchiometrikus arányú) reakciója során a kapott só vizes oldata semleges kémhatású. 

Példa:
sav + bázis = só + víz


NaOH + HCl = NaCl + H2O

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O


KOH + HCl = KCl + H2O


2KOH + H2SO4 = K2SO4 + 2H2O

EGYÉB SAV-BÁZIS REAKCIÓK:

- ionrácsos fém-oxidok vízben való oldódása

Példa:
Li2O + H2O = 2Li+ + 2OH- = 2LiOH
BeO + H2O = Be2+ + 2OH- = Be(OH)2


Na2O + H2O = 2Na+ + 2OH- = 2NaOH
MgO + H2O = Mg2+ + 2OH- = Mg(OH)2


K2O + H2O = 2K+ + 2OH- = 2KOH
CaO + H2O = Ca2+ + 2OH- = Ca(OH)2
- egyes gázfejlődéssel járó reakciók:


Példa:
FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S
(ionegyenlete: S2- + 2H3O+ = H2S + 2H2O)


Na2SO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O + SO2
(ionegyenlete: SO32- + 2H3O+ = SO2 + 3H2O)



NH4Cl + NaOH = NaCl + NH3 + H2O 
(ionegyenlete: NH4+ + OH- = NH3 + H2O)



NaCl + H2SO4 = HCl + NaHSO4
(ionegyenlete: Cl- + H2SO4 = HCl + HSO4-)

- egyes redoxireakciókat megelőzően:

Példa: 
CH3-OH + Na = CH3-O- + Na+ + ½H2
(Annak, hogy a vízből vagy alkoholból nátriummal hidrogéngáz fejlődjön, az a feltétele, hogy a H+ leszakadjon a molekuláról, vagyis hogy a molekula savként viselkedjen.)
SÓK HIDROLÍZISE:

~: sók ionokra való bomlása víz hatására.
A sók hidrolízisekor keletkező vizes oldat kémhatását (vagyis hogy a só savasan vagy lúgosan hidrolizál) az határozza meg, hogy a só milyen erősségű savból és bázisból képződött:

- erős sav + erős bázis → semleges


Példa: 
HCl + NaOH = NaCl + H2O
A folyamat gyakorlatilag egy irányban végbemegy, a keletkező oldat



H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O
semleges kémhatású. 

- erős sav + gyenge bázis → savas


Példa: 
2HCl + Mg(OH)2 = MgCl2 + 2H2O
A keletkező oldat savas kémhatású, mert a gyenge bázis konjugált


2HCl + Cu(OH)2 = CuCl2 + 2H2O
párja elég erős sav ahhoz, hogy a víznek protont adjon át*, ez az




ammóniumsók esetén könnyen értelmezhető: NH4+ + H2O ( NH3 + H3O+ 

- gyenge sav + erős bázis → lúgos


Példa:
CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O
A keletkező oldat lúgos kémhatású, mert a gyenge sav konjugált 



H2CO3 + 2NaOH = Na2CO3 + 2H2O
párja elég erős bázis ahhoz, hogy a víztől protont vegyen fel, ez a 




karbonátion esetén:  
CO32- + H2O ( HCO3- + OH-




HCO3- + H2O ( H2CO3 + OH-
- gyenge sav + gyenge bázis → a sav és a bázis erősségétől függ


Példa:
CH3-COOH + NH3 ( CH3-COONH4 (semleges)
ecetsav: KS = 1,8·10-5
ammónia: KB = 1,79·10-5 



H2CO3 + 2NH3 ( 2NH4CO3 (lúgos)
szénsav(1): KS = 4,3·10-7
ammónia: KB = 1,79·10-5



szénsav(2): KS = 4,8·10-11


H-COOH + NH3 ( COONH4+ (savas)
hangyasav: KS = 1,8·10-4
ammónia: KB = 1,79·10-5
*A fémsók többsége (pl. ZnSO4, CuSO4, FeCl3) vízben savasan hidrolizál. A fémion vizes oldatában a valóságban akvakomplex formájában fordul elő, így válik lehetővé a protonleadás. 

Példa: 
[Al(H2O)6]3+ + H2O ( [AlOH(H2O)5]2+ + H3O+

[AlOH(H2O)5]2+ + H2O ( [Al(OH)2(H2O)4]+ + H3O+
SAV-BÁZIS TITRÁLÁS:

A titrálást az anyagok mennyiségi meghatározására használjuk, magyarul térfogatos elemzésnek nevezzük. 

A titrálás menete:
1. A vizsgálandó anyag mintájából egy mérőlombikban megfelelő hígítású oldatot, ún. törzsoldatot készítünk. 

2. A törzsoldatból hasas pipettával mérjük ki a törzsoldat-részleteket a titrálólombikba (széles szájú lombik).   

3. Egy bürettában mérőoldatot készítünk a megfelelő indikátor hozzáadásával. A mérőoldat koncentrációját pontosan ismerjük.

4. A titrálólombikba kimért törzsoldat-részlethez a bürettával adagoljuk hozzá a mérőoldatot, miközben figyeljük a mérőoldat „fogyását”. A titrálás során a közömbösítéshez fogyott mérőoldat térfogatából és pontos koncentrációjából a reakcióegyenlet alapján következtethetünk a vizsgált minta (törzsoldat-részlet) mennyiségi összetételére.  
A sav-bázis titrálásnál a meghatározáshoz használt mérőoldat savas vagy lúgos kémhatású. Miközben a törzsoldat-részlethez (minta) csepegtetjük a mérőoldatot, a kémhatás változása színváltozással jár. 
A meghatározáshoz olyan indikátort kell választanunk, amelynek átcsapási tartományába esik az oldatban a közömbösítés végéig (a titrálás végpontjáig) kialakult pH-érték. 
Példa:
- erős sav (pl. HCl) és erős bázis (pl. NaOH) azonos koncentrációjú és térfogatú mennyiségei esetén:


A titrálás végén kialakuló pH ~ 7


Választható indikátorok: lakmusz, neutrálvörös


- erős sav (pl. HCl) és gyenge bázis (pl. ammónia) azonos koncentrációjú és térfogatú mennyiségei esetén:



A titrálás végén kialakuló pH < 7


Választható indikátorok: metilvörös, metilnarancs, stb. (további példák lásd: táblázat)


- gyenge sav (pl: ecetsav) és erős bázis (pl. NaOH) azonos koncentrációjú és térfogatú mennyiségei esetén:



A titrálás végén kialakuló pH > 7


Választható indikátorok: fenolftalein, stb. (további példák lásd: táblázat)







