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RESUME

A partir du concept d’indicateur coloré, ont été rassemblées, dans un ordre classi-
que, de nombreuses expériences de chimie qui s’y rattachent. Cet article doit étre con-
sidéré comme un recueil ou les enseignants (et les candidats aux concours) pourront
puiser les manipulations et les interprétations nécessaires a une approche expérimen-
tale illustrant les propriétés des indicateurs colorés.

INTRODUCTION et DEFINITION DU THEME

Cet article résulte de réflexions inspirées par les évolutions survenues dans la con-
ception des épreuves de montages a I'oral du CAPES de Sciences Physiques 1997 (BO
du 2 mai et du 18 juillet 1996).

L'introduction de themegres généraux permet dorénavant de rassembler un grand
nombre de phénomenes et d’expériences dans un ensemble didactique cohérent. Ces
thémes sont propices a laisser beaucoup de liberté dans le choix d’un oéfécsifisci-
ter une grande diversité dans la démarche pédagogique. Cette nouvelle alternative doit
permettre une meilleure personnalisation, aussi bien dans les progressions d’un pro-
gramme d’enseignement donné que dans I'élaboration d’'une épreuve de montage.

Nous exposons ici une présentation synthétique de I'aspect expérimental du théme
n° 30 sur les indicateurs colorés afin d’aider le lecteur a reconstituer une séquence logi-
gue d’expériences adaptée a I'objectif a atteindre.

La notion d’indicateur coloré recouvre une partie importante de toute la chimie
(analytique et inorganique [1], organique [2], etc.) ; elle implique un nombre considéra-
ble d’études et d’expériences en chimie. Nous définirons, ici, cette notion au sens le
plus large ; la couleur observée peut étre associée a la présence d’'un élément (tests de
flamme [3a], etc.), d’'un composé, d’'une réaction, etc.
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Parmi les multiples questions susceptibles de servir de support au choix d’'un ob-
jectif, nous pouvons retenir :

pourquoi certains composés chimiques ont-ils une couleur caractéristique ?
comment les couleurs peuvent-elles étre reliées a des propriétés chimiques ?
comment interpréter la couleur d’'une solution, d’un précipité ?

quelle est la signification d’'un changement de couleur d’un échantillon donné ?
comment peut-on suivre I'évolution d’une réaction en observant (mesurant) les va-
riations de couleurs ?

— peut-on utiliser certains indicateurs colorés (et comment) pour réaliser des dosages,
caractériser des complexations, des précipitations, effectuer des séparations d’ions ? ...

1. NOTIONS THEORIQUES REQUISES

1.1. Structure et couleur des indicateurs  [4a] [5a] [6a] [7a] [7]

Une espece ne peut étre colorée que sila molécule qui la constitue absorbe sélecti-
vement certaines longueurs d’onde du spectre visible.

Ces molécules sont constituées par I'association de deux types de groupements
d’atomes :

» Les groupes chromophordss peuvent étre des groupes aromatiques, des groupes de
liaisons conjuguées mais aussi des métaux de transition, etc. Ces groupes possedent des
électrons dans des orbitalegliantes), n (non liantes) de telle maniére que les états ex-
cités possibles, essentiellement p* (antiliants), correspondent a des énergies d’absorp-
tion situées dans le proche UV ou le visible.

Groupe chromophore Transition électronique AbsorptionA ., (NM)
Alcéne >C=C< m - T* 180
Carbonyl >C=0 m - T* 185

N *
Benzénep o 200 255
Azo -N=N- n - T* 347
Nitroso -N=0O n - T* 665

Tableau 1: Quelques groupes chromophores.

» Les groupes auxochrome®ls que -OH, OCI§l -NH,, -Cl, -N(CH,), ligands, etc.

lls possédent tous des électrons non partagés. Lorsqu’ils sont couplés aux groupes chro-
mophores, ils ont pour conséquence d’influer sur les énergies d’absorption des transi-
tions électroniques des chromophores, de sorte que les molécules ainsi formées peuvent
absorber dans le visible ; elles sont colorées.
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Exemples

auxochrome

Figure 1: Hélianthine (forme acide).

2 X Figure 2 : Bleu de méthyléne (forme oxydée).
Br "
0)
X o
Br
QL
/
750 . .
O Figure 3 : Bleu de bromothymol (forme acide).
NH, NH;
‘#@@ ~=~~~=~*©©
Figure 4 : Rouge Congo
SO3 Na* SO3 Na* g ¢ J

(forme basique).
1.2. Indicateur coloré et état chimique 1 [8a]

Les indicateurs colorés sont des especes chimiques, pouvant exister sous plusieurs
formes, dont 'une au moins est fortement colorée. Les concentrations relatives de ces
formes varient en fonction de certaines propriétés (redox, acido-basiques, etc.) de la so-
lution. Donc, les changements de coloration d’une telle solution permettent de suivre
I’évolution de la propriété étudiée.

1. Il n'est pas nécessaire que cet état soit a I'équilibre [3b], [10], [11], [12], [134a].
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Considérons ici, un systeme en équilibre, dans lequel se produit une réaction cor-
respondant & ugchange de particuleg entre les espécek,; et X, :

X1+p = X2

avec : r = %
1

On superpose a ces espéces un couple constitué par les deux forpredsr(,) de
l'indicateur coloré :
[}’ll + P = 1}’12

_[iny]
2= [In;]

avec .

La présence simultanée de ces deux couples accepteur-donneur de paptsriles
traduit par I'équilibre :

1}’11+X2 = 1712+X1

La coloration de la solution est celle tig ouIn, selon la position de cet équilibre.
Elle dépend donc de la constante d’équilibre :

_Un]OX\] ry
T [n10X5]

Afin de ne pas perturber I'état du systéme étudié, la concentration de l'indicateur

[in;]
coloré doit rester faible devant celle de I'espéce X[2h valeur de, = [72] dont dé-
1

X
pend la couleur de la solution est imposée par celleld:e%.
1

Selon la nature des particules p échangées : électrons, protons (ou les deux a la
fois), ligands, ions, etc. l'indicateur est un systeme redox, acido-basique (ou mixte),
complexe, ionique, etc.

[In]
2. Sauf, bien entendu, ﬁ est un couple de la réaction étudiée ( Exeenp§ 2.2.2.)
"y
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2. ILLUSTRATION EXPERIMENTALE

2.1. Les indicateurs colorés acido-basiques (de pH)
2.1.1. Généralités [14]

Une description globale regroupant tous les indicateurs colorés, considérés
comme échangeurs de particules, (ici le prokbi) conduit a :

In, 2 In,+Hpy, (@)
La transposition de cette définition générale a I'étude des systaonds-basiques
est évidente ;liy a transfert protonique entre les deux formes du couple indicateur aci-

do-basiquen, / Iny ). In, et In, sont respectivement un acide faible et sa base faible
conjuguée au moins une de ces deux formes est colorée.

Les virages de couleurs sont régis par I'équilime :

pH = pK, +log r

. [ny]
- [In,]

avec .

(] Les indicateurs bicoloresnt un intervalle de virage dépendant des valeurs expéri-
mentales de r (au voisinage de lgak,).

Par exemple, avec I'hélianthingpK , = 3,7), si pour un observateur donné, le
rouge de la forme acide est perceptible pogr0,25 et le jaune de la forme basique pour
r= 5, I'intervalle de virage est défini par :

3,1<pH <4,4
(1 Les indicateurs unicoloredeviennent colorés pour un pH de virageH,,.

Par exemple, avec la phénolphtalé{n& , = 9,6), la forme basique est rouge-vio-
lacé. Lorsque la concentration totale de I'indicateur est égale sseuliéde perception
du virage a lieu pour une concentration b de la forme basique, de sorte que :

H, =9,6+1 b
PHy = 207108 )
Ce seuil dépend alors de c.
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On admet qu’avec une solution alcooligue commerciale a 0,2 % de phénolphta-
Iéine ce seuil est =[In,]/ [In,]= 0,12, de sorte quepH,, = 8,7 (il 'y a pas & propre-
ment parler de zonde virage).

2.1.2. Nature et synthése des indicateurs colorés acido-basiques

Ce sont toujours des especes organiques correspondant a des couples acide/base
dont lespK, se situent dans les zones de pH souhaitées. On cite quelques indicateurs
acido-basiques courants dans le tableau 2.

Nom usuel Solvant Co'uleur al mlhéu pH zone pK 4
acide basique | de virage

Bleu de thymol (£" virage) Ethanol rouge - jaune 1,2- 28 1,7
Jaune de méthyle Ethanol rouge - jaune 2,9 -40 3,1
Méthylorange ou hélianthine Eau rouge - jaune orangé 3,1-4,4 3,7
Bleu de bromophénol Eau jaune - bleu 3,0-4/6 4,2
Vert de bromocrésol Ethanol jaune - bleu 3,8-5/4 4,7
Rouge de méthyle Ethanol rouge - jaune 42 -62 51
Pourpre de bromocrésol Ethanol jaune - violet bleuatre 52-6,8 6
Rouge de chlorophénol Ethanol jaune - rouge 4,8 -6,4 6,1
Rouge de bromophénol Ethanol jaune - rouge 52-68 =6
Bleu de bromothymol Ethanol jaune - bleu 6,0-76 7
Rouge de phénol Ethanol jaune - rouge 6,4 - 8,0 7,9
Rouge de crésol Ethanol jaune - rouge 7,2 -8,8 8,3
a-naphtolphtaléine Ethanol rose - vert 7,3-8,1 8,4
Bleu de thymol (2 virage) Ethanol jaune - bleu 8,0 - 9,6 8,9
Phénolphtaléine Ethanol incolore - rouge 8,7 9,6
Thymolphtaléine Ethanol incolore - bleu 9,0 9,2
Jaune d'alizarine G Eau jaune - lilas 10,0-12,0 =11

Tableau 2: Quelques indicateurs usuels de pH [15], [16a], [17].

En outre, de nombreux végétaux contiennent des pigments organiques naturels di-
versement colorés en fonction du pH, [4b], [18], [19], [20] et [21].

Exemples

— la betterave rouge recele des bétacyanines (colorant alimentaire E 162),
— larose rouge, la fleur du mais, etc. contiennent des cyanidines,
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— d’autres végétaux comme le chou rouge, l'artichaut, etc. sont expérimentalement
plus intéressants car ils renferment des anthocyanes qui présentent diverses formes co-
lorées selon le pH. Des perles, dites «caméléons», peuvent étre fabriquées a partir de
ces végétaux et servir d’'indicateurs acido-basiques, [22], [23]. lIs permettent de visuali-
ser des pH avec une précision d’'une ou deux unités.

HO
OH
HO |\|:+ COOH | X~ OH
+ X -
Z ™ or
HOOC ll\l COOH OR
H
Figure 5 : Bétacyanines. Figure 6 : Cyanidines (R = sucre).
Ry
OH
HO N -
© \ RZ | X
Z ™ ORs
OH
Figure 7 : Forme rouge d’anthocyanidines.
Zone de pH 0-3 4-6 7-8 9-12 13- 14
Couleur rouge violet-mauve bleu vert jaune-orangé

Tableau 3: Couleurs des solutions aqueuses contenant des anthocyanidines en fonction du pH.

Certains indicateurs colorés de pH peuvent étre facilement synthétisés. Citons par
exemple : [6b]

— I'hélianthine A partir d’acide sulfanilique HgB-CGH,-NH,, de nitrite de sodium en
milieu acide (NaNQ + HCI) et de N,N-diméthylaniline gH:;-N(CH,),.
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— la phénolphtaléineA partir de phénol gH;OH et d’anhydride phtalique
CgH,4(OC-0O-CO) en milieu sulfurique.
— le rouge de méthyle.

2.1.3. Utilisation des indicateurs colorés acidobasiques

Ils sont employés pour mettre en évidence les points équivalents (P.E.) lors de do-
sages acido-basiques (A/B).

Lorsque le pH de la solution augmente, la couleur de la forme atigdomine
avantle P.E. et celle de la forme basiqug ) aprés le P.E., sil'on a pris soin de choisir
un indicateur dont IgK, est proche de la valeur du pH du P.E.

H
INDICATEUR |  couleur Ing p‘ v couleur Inp pH
f |
A B
P.E.

Figure 8 : Virage d’un indicateur et P.E. d'un dosage.

On peut donc imaginer une multitude de dosages acido-basiques réalisables a par-
tir d’'un choix judicieux d’indicateurs colorés [24a].

Solution a titrer Solution titrante pH (P.E.) Indicateurs possibles

CH,COOH 10 *mol.L~1 8, bleu de thymol
° NaoH & phénolphtaléine

vert de bromocrésol
HCI 10 2mol.L~ 1 NaOH 7 bleu de bromothymol
phénolphtaléine

bleu de bromothymol
HCOOH 10 *mol.L~1 EtNH, 7,2, rouge de phénol
rouge neutre

NH; 10" tmol.L™ 1! 5, orangé d'éthyle
s HCI L vert de bromocrésol

vert de bromocrésol
rouge de méthyle

1 -1 5,

¢OH 10" “mol.L HCI % rouge de chlorophénol
violet de bromocrésol

pyridine 10" mol.L=* HCI 5,7, rouge de methyle

violet de bromocrésol
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Solution a titrer Solution titrante pH (P.E.) Indicateurs possibles
hélianthine
45 rouge Congo

orangé d’'éthyle

2 _1
SQ,, H,0 10" “mol.L NaOH vert de bromocrésol

9.6, bleu de thymol
' phénolphtaléine

rouge de crésol

8-Hvd inoléine (oxine) 7.3 bleu de bromophénol
-Hydroxyquinoléine (oxine roude de phénol
10" tmol.L71 NaOH g p
11.4 bleu de méthyle
’ (bleu de Poirrier)
7.6, rouge de phénol
(NH,),CO, 101 mol Lt Hel bleu de bromothymol
3,9 hélianthine

orangé d’'éthyle

Tableau 4: Exemples d’indicateurs colorés adaptés a quelques dosages acido-basiques.

L’association de deux ou plusieurs indicateurs colorés peut améliorer la percep-
tion d’un virage prés du P.E. et ainsi réduire I'erreur systématique de titrage (différence
entre le P.E. et lpH,).

Il est méme possible de préparer et d'utiliser des indicateurs dits «universels» [25],
[257] valables dans une large gamme de pH ; par exemple un mélange de rouge de mé-
thyle, de jaune de méthyle, de bleu de thymol et de bleu de bromothymol en solution
dans I'éthanol permet de visualiser les couleurs suivantes : bleu-vert, vert, jaune,
orange enfin rouge au fur et a mesure que le pH de la solution varie de 10 vers 0. Des ru-
bans de papier imprégné de ces indicateurs de pH sont couramment utilisés.

2.2 Les indicateurs colorés redox (de potentiel)
2.2.1. Généralités [8a], [26a]

Les indicateurs colorés d’oxydoréduction sont @etangeurs d’électronsils
sont donc constitués par les deux formes conjuguées (de coloration différente) d’'un
couple redoXin,, / In,.; ).

Au couple étudié :

OX +ve. = RED
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on ajoute une faible quantité du couple indicateur (cf. note de bas de?page

- =
[nox +Ve A ]nred

La solution ou s’établit I'équilibre global :
OX +1In,,; = RED+In,,

a donc la coloration de la forme oxydée ou de la forme réduite de l'indicateur.

Sil'on admet, en premiére approximation, que la couleur de la forme oxydée ou de
la forme réduite commence a apparaitre, lorsque, respectivement :

[Iny]210[In,q] ou [In.g]1210[In,]
006  [In,,]

log ———
v s [1yeq ]

Puisque : E=E (Iny, | Inug )+

les zones de viragsont définies par les potentiels limites :
v 0,06 0,06
- —< —_
v

E° E° <E”+
Le plus souvent, le seuil de perception visuelle d’apparition de chacune des couleurs (a
envisager séparément) est inférieur a ce que nous avons supposeé et resserre donc les va-

leurs limites de ces potentiels.

De nombreux indicateurs colorés utilisés en oxydoréduction sont constitués par
deux espéces entre lesquellega unéchange simultané de protons et d’électrons. Ces
«indicateurs mixtes» réagissent, par exemple, (cf. bleu de méthyléne) selon :

+ - =
InB ox + pH30 aq +Ve <~ [nA red + HZO
-
forme «baso-oxydante» forme «acido- réductrice»

(bien que plus rares, on peut concevoir d’autres couples : acido-oxydant / baso-réduc-
teur). Ces propriétés apparaissent sur les diagrantireg'( pH ) des indicateurs.
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2.2.2. Nature des indicateurs colorés redox

309

Indicateur Couleur - E° (V)
Forme oxydée | Forme réduite

Nitrophénanthroline fer(ll) (nitroferroine) bleu péle rouge 1,25
Orthophénanthroline fer(ll) (ferroine) bleu péle rouge 1,06
Méthylphénanthroline fer(ll) (méthylferroine bleu pale rouge 1,02
Acide diphénylaminosulfonique rouge violet incolore 0,8%
Diphénylamine violet incolore 0,76
I3 /I~ (en présence d’amidon) bleu incolore 0,53
Bleu de méthylene bleu incolore 0,52
Ferrocene-ferricinium bleu jaune 0,40

Tableau 5: Quelques indicateurs de potentiel redox [16b].

Les indicateurs colorés sont beaucoup moins utilisés pour les titrages redox que
pour les titrages acido-basiques. Plusieurs raisons expliquent cette différence.
» Souvent une espece au moins de I'un des deux couples redox concernés par le titrage
est elle-méme colorédf:0}, C04% ~, I , etc.). Cette espéce joue donc simultanément
un réle de réactif de dosage et d’'indicateur coloré de fin de réaction [28].

« En milieu aqueux les échanges électroniques sont généralement beaucoup plus lents
que les échanges protoniques ; la précision d’'un changement de coloration peut en étre
affectée.

2.2.3. Utilisation des indicateurs colorés redox

Comme pour les indicateurs colorés acido-basiques un des buts recherché est de
mettre en évidence les points équivalents des dosages concernés (ici redox). Parmi les
nombreuses expériences possibles, nous ne retiendrons que quelques exemples classi-
ques :

Cérimétrie
Sous sa forme oxydée le cérilma;‘;’ (toujours hydrolysé en solution aqueuse)

posseéde un potentiel élevé ; c’est un oxydant énergique. [16b], [24b,c], [27a], [29] :
(E° =1,70V dansHCIO, 1 mol.L~ ' ; 1,61V dansHNO; 1 mol.L~ " ; 1,44 V dans

H>SO4 1 mol. L™ 1).
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Il est généralement conseillé de préparer les solutions aqueuses a pae(is@g),,
2(NH4 )2SO4, 2H20 (diSSOUS dan§2S04 1 mol. L~ 1) p|ut6t que dGCe(NO3 )4, 2NH4NO3

(dissous dang/NO; dilué) ; quoique ce dernier soit plus facilement soluble (et nette-
ment moins cher) le caractére oxydant@; risque de perturber les dosages des espe-
ces réductrices envisagées.

Siles espéces redox des couples antagonistes sont de la méme couleur, il faut évi-
demment avoir recours a un indicateur coloré redox pour visualiser le point équivalent.

On utilise la méthode de dosage en retour pour doser de nombreux composés orga-
niques (acide malonique et quelques acides carboxyliques, alcools, aldéhydes, céto-
nes, ...) ; dans ces cas, I'excés@é * par rapport au réducteur a doser est réduit par

2+
Fey, [24c].

L’indicateur généralement utilisé en cérimétrie est I'orthophénantroline ferreuse
(cf. tableau 5).

Manganimétrie

Le potentiel élevé du coupIMnO4;q / Mngt;“ E° = 1,51 V) traduit de fortes pro-
priétés oxydantes d&mO, (en milieu acide) qui se décolore par réductionhn? *
[30a], [31].

De trés nombreux dosages redox simples sont possibles : peroxyde d’hydrogéne,
oxalates, arsénites, nitrites, sels ferreux, stanneux, des alcools, etc. La méthode de do-
sage en retour permet d’élargir le champ d’application de la manganimétrie [28], [32],
[33a].

. P _ 2-
On peut également réduire le permangan@#0, ) en manganateMnO,
vert), par exemple pour doser un thiosulfate, un sulfite, I'éthanol, etc., a condition d’o-

pérer en milieu basique, (la valeur E«(SMHO; ) MnO2") dépend du pH) [8b], [26b].

Chromimétrie

Le dichromate de potassiumk,Cr,0,®) est également un oxydant énergique

(E("Cr 02 /iy = 1,36 V') [24c], [33b], [34]. Lors de sa réduction, la couleur de la solu-
227

3. Attention au caractere toxique des dichromates.
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tion passe du jaune pale au vert émeraude trés pale caractéristiqtgfg"dél faut avoir

recours a un indicateur coloré redox adapté, généralement le diphénylaminosulfonate
(cf. tableau 5).Exemple Dosage de I'éthanol dans I'alcootest [33c], [35], [36a], [37]).

lodométrie
L'iodométrie repose sur le fait que dans le couple refiok/™ I'espéce oxydée,
est colorée (jaune-brun en solution aqueuse, rose-violet en milieu aromatique) [38]. Le
diiodel,(s) se dissout plus facilement dans I'eau en présence d'iotdup®ur donner
des ions polyiodures;™, I5~, ... de méme couleur qus,.!
(E("]}, 1y = 0,54 V') [24d], [30b], [39], [40].

On peut rendre plus sensible la perception de la présence d’'iode en utilisant de
'empois d’amidon ; le complexe (de structure hélicoidale) [41] diiode-amidon est d’'un
bleu spécifique. La couleur caractéristique de l'iode est utilisée :

» Dans de nombreux dosages redsait directs, soit le plus souvent en retour. L’'exceés
de diiode est généralement décoloré par le thiosulfate selon la réaction :
L+28,0%" & 21 +S,08
Le milieu ne doit pas étre trop acide pour éviter la dismutatioﬁévﬂg,2 ~, ni trop basi-
que pour éviter la dismutation ds, [8c], [42], [43].
Citons, entre autres, les dosages des sulfites, sulfures, chromates, aldéhydes, cétones,
sucres, phénols, etc. [24c], [27b], [33d], [44].
» Pour suivre des cinétiguesomme par exemple I'apparition de (75~ ) due a I'oxy-
dation (lente) dé~ par le peroxodisulfaté ,04> ~ ou parH,0,, [13b], [39], [45], [46],
[47], [48] :
$,02 +31 0" 2504 I,
incolore jaune- brun

ou encore la réaction deapoLT [3c], [45] ou I'oxydation de la ferroine paiNO,
[49].

* Pour mettre en évidence certaines «réactions oscillaf3&}$»{13a], [50] comme par
exemple la réaction dery [51] (trés schématiquement) :

SHy0,+2107 +2H" o 50,(g)+I, +6 H,0

Vol. 92 - Février 1998 R. MAHE...



312 BULLETIN DE L'UNION DES PHYSICIENS

SHy0,+1, - 210y +2H" +4 H,0

dans laquelle la coloration dgapparait, puis disparait périodiqguement au cours de I'é-
volution des réactions.

Visualisation d’un intermédiaire de réactionans le cas de I'oxydation catalysée d’un

sel de I'acide tartrigue KOOC-(CHOKR)COONa par le peroxyde d’hydrogéne ; le ca-
talyseur employ€CoCl,, 6H,0)donne une couleur rose & la solution avant et aprés la
réaction. Mais, une couleur verte apparait pendant le temps d’existence du complexe in-
termédiaire [52], [53].

Expérience de la bouteille bleufl3c]

Il s’agit d’'une réaction d’oxydation du glucose par le bleu de méthyléne et par le
dioxygéne dissous dans une solution aqueuse tres basique. Le bleu de méthyléne joue a
la fois un rdle de catalyseur et d’indicateur redox.

Expérience de la bouteille tricolor¢l3c]

Dans les mémes conditions que dans I'expérience précédente, le glucose est oxydé
mais le bleu de méthyléne est remplacé par du carmin d’indigo.

La forme oxydée du carmin d’indigo (bleu-vepasse par une forme intermédiaire
semi-quinone (rouge puis est réduite (jaune

2.3. Les indicateurs colorés de complexation (de pM ou de pL)
2.3.1. Généralités
De trés nombreux ions métallique@gv) en solution aqueuse sont susceptibles de
se complexer en présence de ligands (L). Lorsque les complexes formés possédent une

couleur caractéristique, on peut dire que le ligand est un indicateur coloré de complexa-
tion.

M+L = ML
Nl
incolore ou couleur 1 couleur 2
o o VL] K, =
A7 ML k=)

4. Afin d'alléger I'écriture, on ne préjuge pas de la valeur des charges de M (cation) ou de L
(anion ou neutre).
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Dans le cas général de complexes «successifa»peut écrire :
ML+L = ML,
_ ML)
ST ML )L

On caractérise la stabilité de ces complexes soit par la série des constantes de for-
mationK , soit par les constantes de formation globﬁyg

ML,
B, = (ML;]

= =K, K, --K,
i [M][L]l A f fi

i

Les valeurs de ces constantes de formation sont généralement connues et rassem-
blées dans différentes tables [16c], [54], [55], [56].

2.3.2. Nature et synthése des indicateurs colorés de complexation
Nous présentons dans les tableaux 6 et 7 quelques-uns des ligands et chélates par-

mi les trés nombreux indicateurs utilisés en chimie analytique. Leurs propriétés com-
plexantes et leur couleur peuvent varier avec le pH.

La synthése de certains d’entre-eux peut étre envisagée comme celle du PAN (ta-
bleau 7) [36b].

2.3.3. Utilisation des indicateurs colorés de complexation en chimie
analytique
1 - Détection d’ions
En présence de thiocyanate SCNes ions ferriques, en milieu aqueux, donnent

plusieurs complexes colorés (du rouge-orangé au rouge sang), plus ou moins solubles et

dont les proportions relatives varient en fonction de [STN Fe(SCN)fq‘” avec

1<n<5.

Par exemple :
Fe," +SCN,, = FeSCN.*
— e -
jaune pale  incolore rouge—orangé

5. En réalité, dans un systéme en équilibre, tous les complexes coexistent.
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si: [SCN™]1= 0,1 mol.L~"

Les ionsFegq+ peuvent étre détectés de cette maniere avec une grande sensibilité (de
I'ordre de 1 a 1Qopm) ; ceci est vrai pour la plupart des complexes stables trés colorés [57a].

Dans le tableau 6, nous ne donnons que quelques exemples parmi les milliers de
complexes colorés exist@58].

lons Réactif

Complexe principal

Couleur

Fe** | orthophénanthroline

[Fe” (O{p)3] 2+

Rouge

Fe** | hexacyanoferrate (I1I)

Fej[Fe'' (CN)gl,

Bleu de Turnbull*

Fe** | diméthylglyoxime

Fé!(Hdmg),

Rouge

Fe3* | orthophénanthroline

[Felll (O(p)3] 3+

Bleu

Fe** | hexacyanoferrate (11)

Fe,[Fe''(CN)gl5

Bleu de Prusse*

(alizarine)

Fe’* | thiocyanate (exces) Fe,[Fe'' (SCN), Rouge sang

Cuw?** | ammoniaque [CUNH,) 12 Bleu céleste
Co** | eau [Cd (H,0)g]** Rose

Co** | chlorure [cdcl > Bleu

Cc?* | thiocyanate [CB(SCN),]%~ Bleu dans I'alcool
Ni%* | diméthylglyoxime Ni'(Hdmg), Précipité rouge
cr¥* | ammoniaque [CF (NH)g]%* Jaune

Al dihydroxy 1.2 anthraquinone Al (Haliz), Laque rouge

*

(avec M = Na', etc.) [59a].

Les structures de ces deux complexes sont identique$eNFe!' (CN),, xH,O

Tableau 6: Quelques complexes colorés spécifiques en milieu aqueux.

Signalons le procédé «par essais a la touche» sur une plaque de porcelaine a godets
qui permet de réaliser trés rapidement une grande quantité de tests colorés (plaque a
vingt-cing godets). Il suffit de déposer a I'aide d’une pipettsTUr une goutte de la
solution de I'ion & détecter et une goutte du réactif (en milieu approprié) pour observer
les résultats du test [60].

6. On connait plus de deux mille complexes formés aec et autant avecr .
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Rappelons aussi la détection classique de présence des ions nitrates et nitrites par
formationa froid de I'anneau brun deIBHEMONT [Fe(NO)(H20)5]2 TavecFeSQ en mi-
lieu sulfurique concentré [59b], ainsi que celle dEl; par le réactif de NssLer[59c].

2 - Dosages complexométriques

Dans cette méthode le dosage d’un ion métallique M implique la formation préala-
ble d’'un complexe entre cet ion et un indicateur coloré de complexométrie. On détruit
ensuite ce complexe intermédiaire par formation d’'un complexe plus stable avec le
réactif titrant (ligand, chélate, ...) [24¢€].

Par exemple, lors du dosage tig> +aq avec le noir ériochrome T (triacidé;/), la
formeHI’ ~ estbleue vergH = 10lorsqu’elle n’est pas complexée ; par contre le com-
plexe Mg/~ qui se forme dans ces conditions est roug& ; = 7) [56].

pMg

A

.
-
-

«@
©

HIZ- 13

BLEU ORANGE

o+ ROSE ROUGE

] |
T T i

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

Figure 9 : pMg = f(pH) du noir ériochrome T.
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En présence d’edt@?,Y ) c’est le complexe incolore/gy >~ (pK,; =8,7)qui se
forme au détriment défg/~ (rouge), le noir ériochrom& n’étant plus complexé rede-
vient bleu [61], [62]. On considére ici, en premiére approximation, que I'€di& ) est
un tétraacide gK, = 2,07, pK, = 2,75, pK; = 6,24, pK 4 =10,34) et qu'a pH =10, vt
est I'espéce la plus complexante.

A PK'q = log K’¢

82 .

/ \ .
24 4 €T | 2.\ Complexe prédominant
Mg=r+ Y 3 \\\MgY /) alafin du dosage

Mg2+ + HI2- €4— Mgl
(bleu) (rouge)

Figure 10: Le complexeMgYZ’ est plus stable que le complexés/ .

Le noir ériochrome T forme également des complexes colorés (en rouge) avec
Ca*, Zrn?t, Cd?*, Pb?*, Hg?" ... ; il est donc utilisable pour les dosages de ces ions (I'o-
rangé de xylénol est également un bon indicateur de complexométrie) [24€].

Sur le tableau 7 nous donnons quelques autres indicateurs colorés usuels de com-
plexométrie ; cette méthode permet de doser un grand nombre de cations métalliques (il
existe plus de trois cents indicateurs colorés de complexométrie) [57b].

Notons enfin que certains composés de produits d’'usage courant, alimentaire, in-
dustriel, tels que les ions nitrate, phosphate, ammonium, I'acide ascorbique, etc. peu-
vent étre rapidement dosés par I'observation directe de I'intensité de la couleur de com-
plexes spécifiques.

Les diverses techniques de dosage migmtes reposent toujours sur la séquence
des réactions suivantes [7b], [63] : nitrateiitrites = sels de diazonium= colorant
azoique (violet). La premiere étape de réduction donne en milieu acide le cation nitro-
syle ﬁ)_j:o\/ qui réagit dans la seconde étape de diazotation avec l'acide sulfanilique
pour donner I'acide 4- diazobenzéne SU|fOﬂiQH035—©—NENI lequel forme dans la
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Indicateurs Couleur de lons complexés | 109 Kt | Couleur du pH
l'indicateur complexe d'utilisation
rouge violet P .
0 o Co 52 jaune
pH=9,2
NH NH Ni2+ 3,5 jaune
0 < N \ > O NHy violet Cu2+ 8,1 jaune pH=11
NH NH
s o 9.2<pH=10.9 Cd2+ 81 | fuchsia
(mélange solide 1% dans NaCl) bleu Ca2+ 2,6 rouge
purpurate d'ammonium
MUREXIDE pH=10,9
OH
OH
Na O3S SOgNa incolore Fe3+ 20,7 | bleu-vert
(utilisé pur)
4,5-dihydroxy-1,3-benzenedisulfonate
ITIRON
HQ rouge orangé Sn2+ 12,5 rose
N 2+ i
NN pH<12 Cu 16 fuchsia
Cd2+ rouge
@ Ni2+ 12,7 | rouge 537
rose Zn2+ 11,2 rose
(solution 0,1% dans le méthanol) pH21 2’5 Al3+ 12,9 fluorescent
1(2-pyridylazo)2-naphtol Cod+ fluorescent
rouge Bid+ bleu 2a4
pH=<0,2
jaune
0,2<pH<7,8
violet
Mn2+ Ni2+ Co+ ~
7,8spH=9,8 vebr‘gélljtre =10
rougepourpre| 27*Cd* Mg?*
(solution 0,1% dans I'eau)
[VIOLET DE PYROGATECHINE] pH=11,7
NH—NH—CgHs
s=( vert Agt 15,7 jaune 2
N=N—CgHs dans Zn2+ 19,3 | rouge 8
i -1
(soluno.n 25]0 mg.L . dans CCl4 ou CHCl3) CClg Pb2+ 73 rouge 7
diphénylthiocarbazone cHel
[DITHIZONE (ou CHCl3)

Tableau 7: Quelques indicateurs usuels de complexométrie [24€].

(Les valeurs correspondentaz K ;méme s’l y a plusieurs complexes «successifs»)
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derniére étape avec le N-(naphtyl-1)-éthylene-diamine-dihydrochlorure le colorant
azoique cherché.

D’aprés des techniques proposées commercialement, on peut §W&dydide 3 a
225 ppm :

— visuellement sur des bandelettes («puces» chimiques Merck&uant
— par colorimétrie, par photométrie ou par réflexométrie.

De méme pour lephosphates par exemple, on peut former différents complexes
colorés permettant des dosages colorimétriques avec :

— un réactif vanado-molybdique donnant un complexe jaipg,(,.= 430 nm),

— un réactif contenant un molybdate d’ammonium en milieu réducteur qui donne un hété-
ropolyanionPO, (MoO3),,> ~ bleu @ eeye= 700 NM).

3 - Equilibres de partage[1]

QOutre son usage déja vu dans les dosages complexométriques, la dithizone peut
étre utilisée pour effectuer des extractions ou des séparations d’ions.

En effet, les complexes entre la dithizone (en phase orgariqieou CHCL) et
les ions en phase aqueuse se forment en fonction du pH de la solution.

pH 2 3 3,5 4 6,5 9,5 10,5 12 13
Hg?* | Ag" | Cw* | Bi®* | srf* | PB2* | zr®* | TI* | CP*
jaund | jaune | rouge|orangé rouge rouge| rougel rouge rouge
violet rosé orangé

Formation quantitative
de dithizonate

Tableau 8: Formation de quelques dithizonates.

1 Supposons que l'on ait & extraifeb?* (& I'état de traces dans une solution
agueuse) ; apres agitation entre cette solution et la phase organique contenant la dithi-
zone, pourpH = 9,5 on observe la formation quantitative de dithizonate de plomb
PbDz, (rouge) dans la phase organiqibDz, est pratiqguement insoluble dans la phase
agueuse).

Aprés plusieurs extractions, la phase organique reste verte, ce qui indique que
Pb? +aq est pratiquement éliminé de la phase aqueuse.

hv
7. Une photo-isomérisation de ce compléxeine = bleu) est remarquable [64].
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CeHs
/ CgHs
N—N —
/NH—NH—CsHs o4 / \ /S\ //N N
— e .
28 C\ _ + Pbaq_ —~— C6H5\ /C\ /P\b /C H +2Haq
N=N—CgHs N—N S
/ N=
H HsCs

Figure 11: Formation du dithizonate de plomb.

Si I'objectif est de sépz;\re@u?“a a partir d’une solution contenant par exemple
PR?*, eth2+aqon prendra soin d’effectuer les extractions successives en solution tam-
ponnéepH = 5; le dithizonate d€?* passe quantitativement dans la phase organique.
La phase aqueuse ne contient plus Bb&" et Zn** pour lesquels les dithizonates n’ont
pas été formés a ce pH [16d], [24f], [26c], [64].

2.4. Les indicateurs colorés de précipitation

Conformément a la définition générale retenue pour les indicateurs colorés
Iny/Iny,:Iny+p = In,y, nous admettrons qu’une espéce présentant un aspect et
(ou) une couleur différent(s) avant et aprés le P.E. d’'un dosage, qu’elle soit sous forme
dissoute ou sous forme de précipité sera considérée comme indicateur coloré de fin de
réaction.

Nous ne retiendrons ici que trois méthodes de dosage parmi les plus courantes.
» Méthode de MHR (1856)[30c], [65a]
On verseAg;'q dans la solution de chloruk€’,, ) a doser. L’addition de quelques

gouttes de chromate de sodiuMg,CrO,) permet d’observer, avec précision, la fin de
précipitation deAgCl (blanc), le moins soluble, car le P.E. coincide avec le début de
précipitation deAg,CrO,, le plus soluble.

Iny = NayCrOy (44 (jaune)
Iny = Ag)CrOy (5 (rouge)

e Méthode de BARPENTIERVOLHARD (1874)[30c], [65b]

On verse le thiocyanat¥CN ,, dans la solution d’ion argemmg;q )a doser. L'ad-

dition de quelques gouttes d'alun ferriq(iBe, (S0, )s, (NH,),SOy, 24H,0) permet

d’observer la fin de précipitation d&gSCN, .. (P.E.) lorsqu’apparait la couleur rouge
du complexeFe(SCNF*, .

In, = alun ferrique (jaune)
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— 2+
In, = Fe(SCN“" (rouge)

* Méthode de kians[24q], [26d]

Les exemples de ce genre de dosages sont relativement nombreux (plus d’une di-
zaine). lIs sont basés sur le fait que lors d’'un dosage par précipitation c’est I'ion en ex-
ces dans la solution qui s’adsorbe sur le précipité. Ainsi, au début du dosayg gar

Ag;q, c’estCl,, (en exces) qui est adsorbé a la surface du précipitégiel. Au P.E.

c’estAg;'q qui est adsorbé préférentiellement, il communique une Iégere charge posi-
tive a ce précipité qui adsorbe alors un indicateur coloré anionique approprié.

. Réactif de Indicateur coloré
lons dosés A , . Couleur
précipitation d’adsorption
CI~, Br, 17, SCN | Ag* qu_Jorescelne . jaune = mauve
dichlorofluorescéine
Mg?* NaOH jaune de thiazole jaune> rose
zn?* K,Fe(CN)g diphénylamine incolore> violet
ng2+ NaCl bleu de bromophénol orangé bleu
C,0,2 Pb(CH,CO,), fluorescéine jaune> rouge orangé

Tableau 9: Exemples de dosages deskns.

Figure 12: Dichlorofluorescéine (forme basique).

2.5. Détermination de grandeurs intrinséques des indicateurs colorés
Cas des indicateurs colorés acidobasiques

L'étude spectrophotométrique de I'absorbance des formes colorées des indica-
teurs permet de déterminer la constante apparente de I'équilibre :

In, = In,+H" ()
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En effet, nous savons [4c], [5b], [24h], [27c], [66], que conformément a la loi de
Beer-LAMBERT I'absorbance 4) est proportionnelle a un coefficient d’absorption «li-
néique» molairée, ) défini pour une substance et une longueur d’'onde données, a I'é-
paisseul/)de la cuve contenant la solution étudiée et a la concentrat)aie(la subs-

tance absorbante < 0,01 mol. L ").
A =€) ¥ [k

avece, (en cnm L= Lmol 1) ; ¢ (en cm) ;c (enmol.L™ Y.

[0)
D’apres sa définition, I'absorbance = log (?0 (P, etd, étant respectivement les
1

flux lumineux incident et transmis) est une grandeur additive. Si un faisceau monochro-
matique traverse une solution contenant deux substances absorlagptest¢),)) a
des concentrations respectivgset c, :

) ,
Al = IOg gl :8)\(1) 4 D?]

@,
A2 = log 32 :8)\(2) v I}z
I'absorbance résultante sera égale a :
A=A1+4; =&\ Ly tey0) ) U

La détermination de la constante de I’équililjee), dans un milieu donné, se fait
en deux stades :

— Le tracé de la courbe d’absorption (figure 13) des deux foimest In, de I'indica-
teur & la concentration, Aaet 4, = f(A) permet de choisir la longueur d’onde opti-
male pour laquelle la différence d’absorbance est maximum entre les deux formes (par

exempler ,,, = 580 nm pour le rouge de crésol).

— Letracé de la courb& =f (pH) a 580 nm (figure 14) sur laquelle on observe un point
d’inflexion lorsque[/n,] = [In,] = ¢/2. L'ordonnée de ce point est égale a:

A, 4,

2
et son abscisse @H = pK, (pK, du rouge de crésol = 8,3).
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0,8 C T T T T T T T T T T T T T T T T T T T m
06 F .
o - In b .
g o (rouge) ]
£ 04 F '
o] o
1] L
Qo » v
< - : .
0,2 b L
A TN
0 C L ] 1 1 L 1 1 1 | L i 1 1 | 1 1 .1 1
400 450 500 550 600
A (nm)
Figure 13: Courbe expérimentale d’absorption du rouge de crésol.
018 LI A L D TR e R R R R B L | LI
06 F =
® - E
(%] L -
£ C
o] C ]
€ 04 3
o} = ]
2 ]
9 s =
< . -
02 F .
0 C 1 1 =
5 6 7 8 9 10 11
pH
Figure 14: A = f (pH) expérimental du rouge de crésol.
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On peut vérifier les résultats expérimentaux suivants :

Aopt rK,
bleu de bromophénol 600 nm 4,2
rouge de méthyle 530 nm 51
bleu de bromothymol 620 nm 7
etc.

Cas des indicateurs colorés redox
Une transposition des expériences spectrophotométriques précédentes permet de
déterminer le potentiel standard appargftd’un indicateur redox. En effet :

0,06  [Iny]
oo o]
V8 (]

E= EO'(Inox / Inyeq )+

Lorsqud /n,, ] =[In,,,; ], 1a courbeA = f(E), que I'on peut obtenir, par exemple, par
ajout d’un oxydant (C¥, ...) dans la solution de l'indicateur, admet un point d’in-

on + Ared

flexion pour4 = ; son abscisse correspond a la valeutEdecherchée.

Cas des indicateurs colorés de complexométrie

On ne peut bien comprendre le comportement (la stabilité) d’'un complexe coloré
que sil'on connait la valeur de sa constante apparente de formation. Parmiles nombreu-
ses méthodes envisageables pour cette détermination, nous citerons :
» La potentiométrie

[ Formation deCu(NH;),> * (réaction spécifique d€u§q+).

[Cu(NH3); " ]

By= -
[Cug, 1 CINH; 41!

Dans une cellule potentiométrique (E.C.S électrode de cuivre) si Iefuﬁj’s a

la concentratiorc,, contenus dans une solution donnée sont pratiguement tous com-
plexés par un excées (connu) Nél la mesure de la f.é.m. donne immédiatement ac-

NN 3aq
cés a la valeur d@', car :

[Cu(NH3),* *1= k [k

aveck = facteur de dilution
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[CuNH3 )y 4]

INH 0 — 0,03 log B'4
3 aq

£.6.m.= B (Cufury [Ctsy) — Eygy +0,03 log

Ici B, = 10126

(] Formation deFe(SCN )fl; (cf. §2.3.3))

On verse v cride SCN-dans une solution contenant un méIangeM%+ et de

FeZ," en milieuHCIO,.

La courbe potentiométriqué = f(v)donnant :
3+
\ [Fezy ]
. — 0 3+ 2+ aq
£.é.m. = E°(Fel," | Fe2,')+0,06 log 2 E,y

montre un saut de potentiel Iorquef,qJ' est complexé. Puisque dans cette expérience
[SCN] reste suffisamment faible deve{meg;], on peut admettre que seul le complexe
Fe(SCN Y;," se forme.

Fe) +SCN oy, =  Fe(SCN ).’

[Fe(SCN )21
avec : K y=p=—gy = =10>°

[Fey,"1TISCN ]

e La spectrophotométrie

(] Formation deFe(SCN )f,;. On introduit des quantités croissantes d’un thiocyanate
dans plusieurs séries d’échantillonslﬂéqf Les mesures d’absorbance (& 480 nm) per-
mettent de tracer des droites degB-LAMBERT : 4 = f ([SCN " ]). Les rapports des va-
leurs des absorbances, pour différentes valeur[sl’%*] a[SCN~,, ] constante, don-
nent facilement une valeur expérimentalekdle = 10%° qui tient compte des différents
complexes détectés a cette longueur d’onde [67], [68].
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CONCLUSION

Nous avons montré que les expériences (et les références bibliographiques qui s’y
rapportent) susceptibles d’'étre retenues pour traiter le théme sont extrémement nom-
breuses et variées.

Compte tenu de I'ampleur du sujet, il convient d’aborder toute étude liée a ce
theme par la définition préalable d'un objeclimité et précis ; celui-ci justifie le
choix :

— des expériences retenues : intérét scientifique, introduction d’une notion, vérification
et reproductibilité d’une loi, interprétation de phénomeénes a un niveau donnég,

— dufil directeur qui a présidé a I'élaboration pédagogique d’une séquence expérimen-
tale.

La notion «d’indicateur coloré» qu’elle soit étudiée en elle-méme ou utilisée dans
ses domaines d’application se révele particulierement féconde pour aborder par I'expé-
rience de nombreux concepts physico-chimiques.
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