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de nombreuses substances chimiques prennent en solution une couleur qui dépend
des conditions de ph. cette propriété est mise à profit pour déterminer les
caractéristiques des solutions en y introduisant l’indicateur sous forme de solution
ou bien en utilisant une bandelette de papier imbibée d’indicateur : le papier-ph. le
choix du bon indicateur permet également de repérer l’équivalence au cours des
titrages. cet article est accompagné d'une séquence expérimentale filmée.

1. histoire
dès le dix-septième siècle, robert boyle[1] util ise des décoctions de plantes comme
indicateurs colorés. dans son ouvrage « expériences sur les couleurs » i l  explique en
1663 comment mettre en évidence le caractère acide des solutions à l’aide de sirop de
violette. i l  suggère de déposer quelques gouttes de sirop sur un papier blanc puis de
déposer l’acide sur le papier : la tache de sirop passe du violet au rouge. i l  donne ainsi
le premier protocole expérimental de test d’acidité à l’aide d’un indicateur coloré et
invente du même coup le papier-ph ! à la fin du dix-huitième siècle on commence à
util iser les indicateurs colorés naturels dans les procédés industriels à des fins de
contrôles. on constate alors que les solutions acides n’ont pas toutes le même effet sur
les couleurs des indicateurs ; cela conduit à la mise au point des premières échelles de
comparaison des forces des acides. i l  faudra attendre encore un siècle pour développer
les premières synthèses d’indicateurs : la phénolphtaléine en 1877 et le méthylorange
en 1878. le nombre des indicateurs ne cesse de croître et la variété de leur
comportement vis-à-vis des différentes solutions acides et basiques est mal comprise
jusqu’en 1894, quand wilhelm ostwald[2] propose la première théorie des indicateurs.

2. théorie des indicateurs de ph
ostwald émet l’hypothèse suivante : l ’ indicateur est un acide ou une base faible dont les
formes dissociées et protonées sont de couleurs différentes. cette hypothèse s’avère
exacte et la définition moderne la reprend en donnant plus de précisions : un indicateur
coloré est un acide ou une base faible organique dont la structure interne change lors de
l’échange de proton ce qui entraîne une variation de couleur. pour un indicateur de type
acide appartenant au couple hin/in -  l ’équilibre mis en jeu est :

hin + h2o = in -  + h3o+

sa constante d’équilibre est le ka du couple, noté ici ka,i  :  ka,i  = [h3o+][in -] /  [hin] c0,
où c0  est la concentration standard 1 mol.l -1  que nous omettrons dans la suite. le
réarrangement de cette relation sous la forme [hin] /  [ in -] = [h3o+] /  ka,i  montre que le
rapport des concentrations entre les deux formes de l’ indicateur est proportionnel à la
concentration en ions hydronium. si le ph du milieu est fixé, alors ce rapport et donc la
couleur de la solution le sont également.
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on constate que pour la plupart des substances util isées, une des deux formes impose sa
couleur lorsqu’elle est en quantité dix fois supérieure à l’autre : cela permet de
distinguer clairement deux domaines de ph de part et d’autre de pka,i  (cf figure 1). la
zone de ph centré sur pka,i  dans laquelle on observe le changement de teinte est
appelée la zone de virage. la couleur à ph = pka,i  est la « teinte sensible ». i l  faut
toutefois remarquer que ce critère au dixième n'est pas universel :  i l  dépend de la
nature de l ' indicateur coloré, mais également de la sensibil ité aux couleurs de
l'observateur. ainsi, un observateur dont l 'oeil  est plus sensible aux variations de
couleurs attribuera une zone de virage plus large à un indicateur donné.

figure 1 - couleurs de la
solution d'indicateur en
fonction du ph
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3. principaux indicateurs
les principaux indicateurs colorés acido-basiques util isés au laboratoire ainsi que leurs
caractéristiques sont donnés dans le tableau ci-dessous.
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   indicateur   pk
a,i

zone
de

virage

couleur
en

fonction
du ph

 formule de la forme acide

bleu de thymol

(deux virages)

1,7
et
8,9

1,2 -
2,8
8,0 –
9,6

jaune de
méthyle

3,3 2,9 –
4,0

méthylorange
(hélianthine)

3,7 2,4 –
4,4

bleu de
bromophénol
(bbp)

4,1 3,0 -
4,6

rouge de
méthyle

5,1 4,2 –
6,2



   indicateur   pk
a,i

zone
de

virage

couleur
en

fonction
du ph

 formule de la forme acide

bleu de
bromothymol
(bbt)

2ème virage

7,1 6,0 –
7,6

rouge de
phénol

7,8 6,8 –
8,4

phénolphtaléine 9,6 8,2 –
9,9

jaune
d'alizarine r

  10,2 –
12,1

                                                                         

on constate que ces indicateurs peuvent être classés en familles : le jaune de méthyle
permet d’obtenir le méthylorange, le rouge de méthyle et le jaune d’alizarine par
substitution tandis que le rouge de phénol et la phénolphtaléine sont les composés de
départ des autres indicateurs.

4. utilisation pour un test de ph
un indicateur coloré peut être employé sous deux formes pour tester le ph d’une



solution.

sous forme de solution : i l  est introduit directement dans la solution ou dans un
échantil lon de la solution à tester. on util ise en général une solution d’indicateur
assez diluée pour que l’équilibre acido-basique mis en jeu ne perturbe pas trop la
solution (voir le paragraphe « précautions à prendre lors des titrages »). i l  s’agit en
général de solutions à 0,1% en masse dans l’eau ou l’éthanol.

papier-ph : l ’ indicateur est absorbé sur une bandelette de papier sur laquelle on
dépose une goutte de la solution à tester. l ’ intérêt du papier-ph est de couvrir tout le
domaine de ph dans l’eau. pour arriver à ce résultat, i l  suffit d’absorber plusieurs
indicateurs colorés en même temps.

5. titrage colorimétrique

5.1. définitions
un titrage permet de déterminer la concentration d’un analyte en le faisant réagir
quantitativement avec un réactif titrant introduit en quantité contrôlée. l’équivalence
chimique est atteinte lorsque le titrant est introduit en quantité stoechiométriquement
égale à celle d’analyte, c’est une grandeur théorique. pour la repérer, l ’expérimentateur
doit choisir une grandeur physique qui varie brutalement en ce point ou à défaut le plus
près possible. ce point expérimental est appelé le point de fin de titrage. dans le cas du
titrage colorimétrique, on repère le changement de couleur d’un indicateur coloré.

5.2. choix de l’indicateur coloré
pour permettre un repérage efficace, la zone de virage de l’ indicateur coloré doit être la
plus étroite possible et centrée dans la zone où la variation de ph est la plus
importante, idéalement de pka,i  = phéq  (f igure 2a.) si le saut de ph est important, un
indicateur dont le pka,i  est éloigné de phéq  peut également convenir (figure 2b.) mais si
l’écart entre son pka,i  et phéq  est trop important (figure 2c), ou si sa zone de virage est
trop large (figure 2d), alors l’ indicateur coloré est inapproprié.

figure 2 - choix de l ' indicateur
adapté au titrage
colorimétrique
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5.3. précautions à prendre lors des titrages
l ’ indicateur est une espèce acido-basique, son introduction va donc perturber le système
étudié. dans le cas du titrage d’un acide par une base par exemple, l’ indicateur est sous
forme acide avant l’équivalence et i l  réagit avec la base titrante lors du virage. i l  faut
donc prendre soin de l’ introduire en faible quantité pour ne pas déplacer l’équivalence.
dans les cas usuels au laboratoire, on titre un volume de l’ordre de 10 ml de solutions
10 -3  à 10 -1  molaires, soit une quantité de 10 -5  à 10 -3  mol d’analyte. on y introduit
quelques gouttes d’une solution diluée d’indicateur (0,1 % en masse.) on peut vérifier
que la perturbation du système est faible : la masse molaire des indicateurs courant est
de l’ordre de 300 g.mol -1,  la concentration de la solution à 1g.l -1  est de l 'ordre de 3.10 -3

mol.l -1,  la quantité introduite par l’ajout de 2 gouttes d’un vingtième de ml est donc de
l’ordre de 3.10 -7  mol ce qui est négligeable par rapport aux quantités d’analyte
généralement engagées.

6. indicateur universel et papier-ph
un indicateur universel est un mélange d'indicateurs dont les points de virage sont
étalés de manière à ce que la couleur de la solution varie graduellement sur une large
gamme de ph. on peut alors évaluer le ph d'une solution en y versant quelques gouttes
de cet indicateur puis en comparant la couleur prise avec une échelle de teinte réalisée
à partir de solutions tampon (voir la vidéo ci-après, nommée échelle de teinte et papier-
ph).

le mélange bleu de thymol - rouge de méthyle - bleu de bromothymol - phénolphtaléine
est un indicateur universel courant. i l  permet d'évaluer le ph d'une solution s'i l  est
compris entre 4 et 10 [2] (cf figure 3.) i l  existe d'autres mélanges permettant d'obtenir
un indicateur universel (voir par exemple [3])

figure 3 - echelle de teintes
d'un indicateur coloré universel
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le papier-ph est une bandelette de papier sur lequel est absorbé un indicateur universel
(cf figure 4).
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figure 4 - rouleau de papier ph
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la vidéo accompagnant cet article est disponible ci-dessous:

echelle de teinte et papier ph
culturesciences-chimie

story-board, voix off et conception :  hagop demirdjian.

production : diffusion des savoirs de l 'école normale supérieure, septembre 2007
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robert  boyle (1627-1691) :  physic ien et  chimiste ir landais.  dans son ouvrage «the
sceptical  chymist  » (1661) i l  p lace l ’expérience au centre de la démarche du chimiste
et détache cette discipl ine de l ’a lchimie.  on le considère comme le premier chimiste

moderne.
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wilhelm ostwald (1853-1932) :  physico-chimiste al lemand, pr ix nobel  de chimie en
1909 « pour ses travaux sur la  catalyse et  ses recherches sur les pr incipes

fondamentaux qui  gouvernent l ’équi l ibre chimique et  les vitesses de réact ion ».
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