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KATA PENGANTAR

Puji syukur kami ucapkan kehadirat Allah swt. karena berkat
rahmat-Nya buku Kimia Fisika (Kinetika Kimia) ini dapat-
diselesaikan. Penyusunan buku ini bertujuan untuk membantu para
pembaca (dosen, mahasiswa, peneliti, guru dan semua pihak)
dalam mempelajari bahan kajian Kimia Fisika, yaitu Kinetika Kimia
dan sebagai pelengkap buku-buku teks yang digunakan dosen.
Dalam Penyusunan buku ini digunakan buku Physical Chemistry
karangan Atkin, PW sebagai sumber utama dan buku-buku kimia
fisika lainnya sebagai literatur penunjang.

Dalam buku ini dibahas beberapa konsep penting kimia
fisika, yaituw: teori kinetik gas, sifat-sifat transport gas kinetika
kimia, mekanisme reaksi, efek suhu terhadap laju reaksi, macam-
macam reaksi kompleks, teori laju reaksi, katalis dan- fotokimia.
Pada buku ini selain diberikan konsep-konsep materi, juga
dilengkapi dengan gambar, contoh soal dan soal-soal latihan yang
dapat digunakan untuk membantu pembaca dalam memahami
materi yang dipelajari. Soal latihan juga diharapkan dapat melatih
pembaca dalam meinterpretasikan data-data hasil percobaan.

Dengan diterbitkannya buku ini, penulis menyampaikan
ucapan terima kasih kepada UNP Press dan semua pihak serta
pendukung dana yang telah membantu terealisasinya buku ini.

- Akhimya, kritik dan saran dari pembaca sangat kami harapkan
“untuk kesempurmaan buku ini di masa datang. ‘

Padang, Oktober 2012
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BABI
KINETIKA GAS

A. Pendahuluan _
A/ JK ita telah mempclajari hukum-hukum gas yang diperoleh
@("% berdasarkan data-data hasil percobaan, akan tetapi belum
A dipelajari apa sesungguhnya yang terjadi pada tingkat
molekuler. Dengan menggunakan beberapa asumsi tentang sifat-
sifat molekul, akan didapatkan persamaan teoretis yang dapat
menjelaskan sifat-sifat gas.
Setelah mempelajari bab ini pembaca diharapkan mengetahui:
1. Pendekatan gas ideal untuk menjelaskan sifat-sifat gas.
2. Konsep tentang tekanan gas.
3. Macam-macam kecepatan gas, yaitu tentang kecepatan rerata
kuadrat, kecepatan rerata dan kecepatan paling mungkin.
4 Tumbukan antarmolekul baik tumbukan antarmolekul sejenis,
molekul tidak sejenis maupun tumbukan dengan dinding.
5. Sifat-sifat transfor gas yang meliputi; efusi, difusi, hantaran
termal dan viskositas. ' '

B. Teori Kinetika Gas

Gas adalah bahan alam yang strukturnya paling sederhana.
Teori kinetik gas merupakan penggambaran tentang hubungan
antara teori dengan praktik di dalam suatu percobaan serta
merupakan penjelasan tentang hubungan antara struktur dengan
sifat-sifat gas. Teori kinetika gas juga membahas sifat-sifat gas yang
berhubungan dengan gerakan partikel-partikelnya. Pendekatan
model gas ideal dalam membahas tentang kinetik gas memberikan

Irma Mon, dkk 1



banyak manfaat dan kemudahan dalam menjelaskan sifat-sifat gas.
Teori kinetik gas menggunakan tiga asumsi sebagai pendekatan:

1.

2.

C.

Gas terdiri dari partikel-partikel dengan masa m yang bergerak
secara kontinu dan secara acak.

Volume partikel-partikel gas dapat diabaikan terhadap
volumenya karena diameter partikel jauh lebih  kecil
dibandingkan jarak rerata antar partikel-partikelnya.

Tidak ada interaksi antar partikel, tumbukan antarpartikelnya
elastis sempuma. Tumbukan elastis sempuina berarti bahwa
seluruh energi kinetik translasi dari pasangan tumbukan,
sebelum dan sesudah tumbukan adalah sama, tidak ada energi
translasi yang diubah menjadi energi rotasi, energi vibrasi dan
energi lainnya. Tumbukan-tumbukan mengubah kecepatan dan
arzh partikel-partikel. Frekuensi tumbukan memegang peranan
penting dalam membahas sistat-sifat transfor dan reaksi kimia
dalam fasa gas. Jarak rerata gerakan partikel antar tumbuakan
disebut sebagai jalan bebas rerata. Besarnya jalan bebas rerata
dapat digunakan untuk menentukan keadaan gas terhadap
sistem sejati. Perhitungan teori kinetik gas secara kuantitatif
akan menghasilkan dua perhitungan dasar. Pertama akan
sampai pada perhitungan tekanan, dan kedua sampai pada
bentuk distribusi kecepatan molekul.

Tekanan Gas
Bilamana partikel-partikel gas dalam suatu ruang bergerak ke

segala arah maka akan saling bertumbukkan dan akan menumbuk
dinding tempat gas tersebut berada, ilustrasinya dapat dilihat pada
Gambar 1 Oleh karena tumbukan' terjadi berulang-ulang secara
priodik, dinding mendapat gaya yang konstan. Gaya per satuan
luas adalah tekanan.
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Molekul gas, massa m
Kecepatan, V, (arah sumbux)

Momentum gerak mol = mVy

Setelah meoumbuk dinding

———— |V, (A1) Kec.=- Vy
Momentum gerak mol = - mV,

© Gambarl
Tekanan Gas

Perubahan momentum setiap tumbukan = mVx - (-mVy) =2mV, (L1
Jarak yang ditempuh dalam waktu At = At. Vx ’ (1.2)
Luas dinding A — Volume wadah = A . At. Vx (1.3)

Jika jumlah molekul: Ni/satuan volume, maka jumlah molekul
dalam wadah:

N.. A . At. Vx . Secara rerata setengah bergerak ke kiri dan setengah
bergerak ke kanan, sehingga rerata jumlah tumbukan dalam
interval waktu At adalah (Y2 Ny V).

Total Perubahan momentum dalam interval waktu tersebut adalah:
Perubahan momentum=Jumlah tumbukanxPerubahan momentum

= (1% Nv. A. At Vi) X (2mVy)

Kecepatan Perubahan momentum setiap Perubahan waktu
=m Nw.A. V¢ . (1.5) -

Menurut Hukum Newton: Kecepatan Perubahan momentum

adalah Gaya = m Nv.A.Vi2
Tekanan: Gaya persatuan luas, karena luas dinding adalah A, maka:

P =mN,.AVax1/A
= m Ny. V2 (1.6)

Irma Mon, dkk 3



Karena tidak semua molekul bergerak dengan kecepatan sama
maka P = m N,.V,2

Molekul-molekul gas tidak bergerak dengan kecepatan yang sama.
Jadi tekanan yang terdeteksi merupakan rerata perhitungan di atas.
Jika gerak rerata ke arah sumbu x, y, dan z dianggap sama:

o s . o
v:= V; =y? sehingga kecepatan bergerak molekul: 7 =p’+ v+ v?

dan kecepatan V2 rerata V! dapat ditulis V"> =3, ?, V2 disebut
sebagai kecepatan rerata kuadrat, untuk selanjutnya diberi simbol
C2. Akar dari besaran ini disebut akar kecepatan rerata kuadrat
(¥ C?) atau (Crs)
Karena ; ¥? =-;-l;z =%C:2 ‘ (1.7)
Telah diketahui, bahwa P =% m N, C2

= Jumlah molekul yang ada dalam volume V, sesuai dengan

bilangan Avogadro, Na
Ny = n Na (n = jumlah mol gas), maka: PV=%mnNasC
Energi Kinetik rata-rata, Ex =2 mV2= Y2 mC? '
Jadi: PV=%2ExnNa
Dari persamaan gas ideal: P V=nRT, maka:

nRT=%nNaEk

RT=%NaEx

%Ex=RT/Na

R/Na = konstanta Boltzmann =k, sehmgga
HEc=kT
Ex=3/2kT=%m(C
CZ =3 k T/m (kecepatan rata-rata kuadrat)

. 3kT 1/2
Akar kecepatan rerata kuadrat: C,, =( ) (1.8)
m
m = massa = M/Na
k = konstanta Boltsman = R/NA, C, . = 3RTY (1.9)
. M _
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Contoh soal:
Berapa km/jam akar kecepatan rata-rata kuadrat sebuah

molekul H; yang bersuhu 302 C?
Penyelesaian:

N1z
_[3;:8,3141.1(" mol"'x 303K J

- 2x10” kg.mol™ -

1/2
[ 3x8,314kgm?s? K" mol'x303K
2x107 kg.mol ™

=1943,9 m detik
1im detik1=3,6 km jarn — 1943,9 x 3,6 km jam? = 59184 km jam

D. Distribusi Kecepatan Molekul

Dalam perhitungan Cms, kecepatan yang dihitung adalah
kecepatan rata-rata. Sesungguhnya, kecepatan gas berbeda-beda
(memiliki distribusi kecepatan molekul). Penyebaran kecepatan
partikel gas dipelajari oleh Maxwell dan Boltzmann dengan
menurunkan persamaart:

Qg_ =dn(m/ 22kT) /> C? ™ 1T (1.10)

‘—31{,1 = fraksi partikel yang bergerak dengan laju CdanC +dC
m = massa partikel gas dan T = suhu

Distribusi Kecepatan Maxwell dan ketergantungannya pada
temperatur dapat dilihat pada Gambar 2.
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: Gambar 2
Distribusi Kecepatan Maxwell-Boltzmann
Dari kurva Gambar 2 terlihat hubungan distribusi laju partikel
dengan kenaikan suhu sebagai berikut ini.

1. Pada suhu rendah pola distribusi memperlihatkan pola
“langsing”, berarti sedikit molekul yang punya energi kinetik
tinggi

2. Pada suhu tinggi, kurva lebih melebar, banyak partikel yang
mempunyai energi kinetik tinggi (laju partikel lebih cepat).

Laju fraksi molekul terbesar dari persamaan Maxwell-Boltzmann
adalah titik maksimum kurva, dimana:

2.

ac\acC

Perubahan laju pada puncak kurva dianggap konstan
Dari persamaan Maxwell-Boltzmann:

3/2
[9’!)= N47r[—m— kT) ClemC M (1.11)
oC 2

Misalkan: %kT =a
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32
, N4n(ikr] =b
2T

Maka: d—N— = be"’cz c?
ac _
i(aﬂ) =b.C(~aCe™C ) +be™ 2C=0
ac\ac
Karena itu:
bC3(+2aCe=2C") = be™2¢*2C
2¢7a¢* = 2gC%e0C"
2C e =243’
1=aC?

=123

a m
c = ,@-

m

. () 12
Atau: C = (:EJ =-(2-R—T-) (1.12)
L m M -

C'disebut kecepatan paling mungkin.

Kecepatan rata-rata dapat juga dihitung dari Distribusi Maxwell.

3/2 .
aF(C) = (;’Z’;J C2enC M ge (113)
oF 4\ 5 mcira
(55)6=(7,ﬂ?f) Cle™C ! , o (114)

Kecppatan rata-rata:
2kT]z

m B

C= [ £(C)dC = 4n(m/ 27T jc’ -mCH AT g = 2(

C = 4n(m] 2T)*" l(?ﬂ]
2\ U m
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( "TJ " /551) (1.15)

m M

Harga-harga: Cems: C': C

JkT 12 T i1 8kT 12
(7»7] | (Tn—) | (7,;)
1,225:1:1,128
Masing-masing kecepatan ini mempunyai sedikit perbedaan.

E. Tumbukan Antarmolekul

Suatu tumbukan terjadi bila jarak antara dua pusat molekul
sama dengan diameter tumbukan (d). Diameter tumbukan, yaitu
jumlah jarijari dari kedua molekul yang bertumbukkan. Bila atom
A dan atom B saling mendekat, maka molekul tersebut akan
bertumbukkan dengan d adalah diameter tumbukan seperti yang
terlihat pada Gambar 3.

' bertumbukan

A
Saling mendekat < —»  saling mendekat

d (diametertumbukan) B

" Gambar3
Tumbukan antara Atom A dan B yang Saling Mendekat

Berapa banyak jumlah tumbukan yangterjadi pada setiap
satuan waktu? '

Dapat dinyatakan dengan frekuensi tumbukan. Fendekatan yang
paling sederhana untuk menghitung frekuensi tumbukan adalah
dengan anggapan semua atom dalam keadaan diam hanya satu

8  KIMI4 FISIKA: Kinetika Kimia



yang bergerak dalam suatu tabung imajiner. Pergerakan satu atom
dal\a%ab\dng dapat dilustrasikan seperti pada Gambar 4.

‘__.r—' d> (tidek tertumbuk)

= d (tertembuk)

d> (tidak tertumbuk)

panjang tabung tumbekan

Gambar 4
Ilustrasi Pergerakan Satu Atom dalam Tabung Tumbukan

Jika atom bergerak dg kecepatan C selama waktu At sepanjang
tabung tumbukan dengan jarak sebesar C At dengan fuas
penampang tumbukano = o d2, dengan Volume = o C At . Jika
jumlah molekul persatuan volum = N/V= N, maka jumlah
molekul dalam volume tersebut = d2 C At Ny

Maka: & tumbukan/ frekuensi tumbukan persatuan waktu &) =n
d2 C N (posisi atom satu bergerak dan yang lain diam. Berarti C
sebanding dengan kecepatan relatif dari atom yang bertumbukkan
(C)). Maka C; harus diganti dg v2C,

karena C; = C42 + Ca2
=CatCa=2C

Frekuensi tumbukan oleh satu atom/ molekul dengan atom lain
(diam) dalam satu ruang:

Za = V2 n & C.N,, Jika dihitung total tumbukan (Za.s) harus
dikalikan dengan ¥ Ny (faktor ¥ berasal dari tumbukan A dengan
A’ dan A’ dengan A dihitung sebagai satu kali tumbukan. Jadi,
jumlah tumbukan per satuan volume per satuan waktu adalah :
Zan=1hZ N, =tnd2 C (N/V)2V2
IrmaMon, dkk 9



172
karepa; C = (8”) (—S—RI—J
m M

b

) a.m 14
12 2
o {2 5
2 . vV
12 2
Z,,=nd Z(ﬂ) (EJ (1.16)
am V

Bila tumbukan terjadi pada atom/molekul berbeda; A «> B, maka m
diganti dengan massa tereduksi, p yang nilainya:

LSS I = MaXmg
T = m,{+ atau p =~ (1.17)
d =% (da + ds} '

Jumlah tumbukan satu molekul A dengan molekul B;
Zs=ud2CNs/V

Jika jumlah molekul A=Na dan jumlah molekul B=Ng, maka total
- frekuensi tumbukan antara A <> B persatuan volume adalah:

172
Z, 5= ,,'d}m(gk_T) Naly
Ty

v L.
BT (m,+m, ) NN
Z,,=nd 4 B] 42 (1.18)
r Lml.m, v o
N =nNa
N/V=N,=nNa

Harga jumlah molekul dalam satuan volume (Nv) sulit diukur,
maka jumlah molekul ini dapat diganti dengan pernyataan tekanan,
dimana N =n Nasdan N/V=N,
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Maka:
Ny P , karena PV=nRT dan PV = -';—::—7: dan —1—{— =k

"V kT A N,

Frekuensi tumbukan per satuan volume dalam gas cukup . tinggi,
misalnya tumbukan gas nitrogen pada suhu kamar dengan
diameter 280 pm adalah 5 x 10% detik-1m3. Beberapa tampang
lintang tumbukan diberikan pada Tabel 1.

Tabel 1. Tampang lintang tumbukan, nd?/ nm?

GAS o x 1018 m? GAS o x 1018 m2
He 0,21 Cla 0,93
Ne 0,24 CO; 0,52
Ar 036 SO, 0,58
H, 0,27 CHy 046
N, 0,43 CHy 0,64
0, 0,40 CeHs 0.88

Aplikasikan konsep ini pada soal berikut ini.

Dua wadah berbentuk kubus dengan volume sama, yang satu berisi

SO, pada 50°C dan 0,8 atm yang lain berisi CO: pada 2 atm dan

27°C. : :

1. Hitung jumlah tumbukan untuk satu molekul terhadap molekul
lain dalam ruang bagi molekul SO;.

2. Hitung jumlah tumbukan yang terjadi untuk sesama molekul
SQ0a. : -

3. Jika kedua kubus dihubungkan, hitung jumlah tumbukan antara
molekul SO dan COz. 650, = 0,58.10-8m? dan ¢ CO; = 0,52.108
m2 : .

F. Jalan Bebas Rata-rata

Dari perhitungan frekuensi tumbitkan dimungkinkan untuk
menentukan jalan bebas rata-rata, \ atau jarak rerata yang ditempuh
oleh molekul/atom sebelum bertumbukkan. Jika molekul bergerak
dengan kecepatan C dan bertumbukkan dengan frekuensi Z dan

InnaMon, dkk 11



waktu tumbukan 1/z, maka jarak molekul bergerak diantara
tumbukan atau jalan bebas rerata adalah: A = C/Z
Telah diketahui:

Z=\/'2'r‘xd2(-:.Nv-o},=%=

. S—
«/E;r.dz.C'N,,

Bila dinyatakan dalam tekanan gas: Nv = P/kT

kT :

PR 119
pxd’2 A1)

Aplikasikan konsep ini untuk soal berikut ini.

Hitung jalan bebas rata-rata atom C; dalam suatu oven pada suhu

500°C pada tekanan 80 mmHg dengan 1 d? = 9,16 .109 m2.

G. Tumbukan dengan Dinding dan Permukaan

Dinding dengan luas A tegak lurus terhadap sumbu x, dalam
wadah yang berisi gas dengan kerapatan N/V, yang mempunyai
kecepatan Vx akan menumbuk didnding dalam wakta t. Jarak
yang ditempuh lebih kecil atau sama dengan Vx A t dari dinding.
Oleh karena itu sermnua molekul yang berada dalam volume A Vx A t
yang bergerak ke arah dinding dengan kecepatan Vx yang berkisar
dari 0 sampai + ~ akan menumbuk dinding dalam interval waktu
At, sedangkan partikel dengan kecepatan V; yang betkisar dari 0
sampai - ~ akan menjauhi dinding. Jumlah total tumbukan dalam
interval wakiu tersebut sebagai berikut ini.

Jurnlah tumbukan = Nv .A.AT [V, 77, )d¥,
]

Bentuk integral ini dapat diselesaikan dengan menggunakan bentuk
distribusi kecepatan. .
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V2, -mV:]

[V.l[ Hr

x
0

t m
[rr@yav. = ( ‘*T]

0
kT 12
&)
Oleh karena, itu jumlah tumbukan terhadap dinding per satuan
waktu per satuan luas dinyatakan dengan Z,, yang besarnya adalah:

kT W2 N
o) 7
- Bk N
8.2mm V
172
C= (gk_T) R
r.m
8 =
C= G
Zy = %—C _]I; (1.20)
Kerapatan Ny ydapat diganti dengan pernyataan tekanan:
N_nb L Fooh i g = LETGP
== =i schingga diperoleh:Zy, = 7 ()7
P
Contoh: - '

Dalam sebuah wadah terdapat gés Argon yang mempunyai
tekanan satu atm dan bersuhu 300 K. Hitunglah jumlah tumbukan
yang terjadi pada dinding per satuan luas per detik.

7 e o F 1x(1,01325).10°N -2
W T JZitwkT Jzx3,14x39,9x1,65.10-7‘7KT;x1,3807.10—2'3|K-1x300'1(

= 2,44037 X 107 m~2detik?
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H. Sifat-sifat Transport dari Gas

Sifat-sifat transfor adalah sifat-sifat dari rnateri atau energi
yang berpindah dari satu tempat ke tempat yang lain. Suatu gas bila
dimasukkan ke dalam wadah yang berhubungan dengan daerah
bertekanan rendah melalui lubang kecil, maka gas akan mengalir
melalui lubang tersebut sampai tekanan pada kedua sisi sama
(proses ini disebut efusi). Jika gas mempunyai kerapatan yang sama
tetapi komposisi tidak seragam , molekul-molekul akan terdifusi
dalam sistem sampai komposisi menjadi seragam. Proses transfor
dapat terjadi dalam gas, cairan, dan padatan. Jika garam dilarutkan
dalam pelarut, seluruh sistem akan menjadi seragam melalui proses
difusi. )

Proses transfor tidak saja dikategorikan sebagai perpindahan
massa, tetapi dapat juga ditinjau sebagai aliran energi atau
perpindahan momentum, seperti yang terjadi pada hantaran termal
(panas) dan viskositas. Beberapa bentuk sifat-sifat transfor antara
lain sebagai berikut ini.

1. Ffusi gas, yaitu perpindahan gas dari-tekanan tinggi ke tekanan
rendah dengan melalui lubang kecil. :

2. Difusi gas, yaitu perpindahan molekul gas dari konsentrasi
tinggi ke rendah sampai komposisi sama. o

3. Hantaran termal, yaitu perpindahan energi dari suhu tinggi ke
suhu rendah. .

4. Viskositas merupakan besaran yang tergantung pada
momentum linier dari aliran. -

Jika materi, energi atau momentum yang berpindah dari
suatu daerah ke daerah lain dalam suatu sistem, kecepatan alirnya
dapat ditentukan melalui besaran yang disebut dengan fluks yang
diberi simbol dengan ]. Fluks yaitu jumlah massa atau melalui
satuan luas dalaimn satuan waktu. Jika massa yang mengalir, satuan
kg m2 detik, jika energi yang mengalir, satuan ] m? detik?dan bila
momentum yang mengalir, satuannya kg mridetik2,
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Dari pengamatan beberapa proses transfor menunjukkan
bahwa fluks dari suatu sifat biasanya berbanding lurus dengan
perubahan beberapa sifat sistem. Misalnya, kecepatan difusi
(transfor materi) yang sejajar dengan sumbu z teramati berbanding
lurus dengan Perubahan konsentrasi.

Jz (materi) ~ dN /dz 1.22)

Dan kecepatan hantaran termal (transfor energi) teramati
berbanding lurus dengan Perubahan suhu.

Jz(energi) ~ dT /dz (1.23)

Aliran massa terjadi ke arah konsentrasi rendah, sehingga dN /dz
negatif, sesuai dengan turunnya konsentrasi. Jz akan berharga
positif (mengalir kekanan), sehingga konstanta pembanding dalam
pernyataan fluks, massa harus bertanda. negatif. Jika konsentrasi
ditulis -D, dimana D adalah koefisien difusi, diperoleh hukum
pertama difusi Fick; ’

J 2 matg) = - D (d N/ d2) T 129)

" Energi panas mengalir dari suhu tinggi ke suhu rendah, 'sehingga
dengan alasan sama diperolek: ' ‘

] z(energi) =- K (dT/dz) (1.25)
dimana K (Kappa adalah koefisien hantaran termal).

Hubungan antara fluks momentum dengan viskositas diterangkan
sebagai sistem pendekatan gas antara dua plat paralel. Untuk
menggerakkan plat atas relatif terhadap piat bawahnya harus
digunakan gaya dalam arah x, dan gaya ini harus tetap ada. untuk
mempertaharkan gerakkan. Bila gas dianggap membentuk lapisan-
lapisan, maka kecepatan gas bervariasi dari 0 (yang menempel pada
plat bawah yang dianggap diam) sampai Vx (lapisan atas).
Percobaan menunjukkan bahwa gaya yang diperlukan untuk
mempertahankan kecepatan lapisan atas berbanding langsung
dengan dua lapisan (A) dan Perubahan kecepatan dvx/dz. Gaya
yang diperlukan ~ A (dv/dz), sehingga Fx/ A = 1) (dvx/dz), dimana
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n (eta) adalah koefisien viskositas yang untuk selanjutnya disebut
viskositas.

1. Efusi

Jika gas pada tekanan P dan temperatur T dihubungkan
dengan ruang hampa melalui sebuah lubang kecil, kecepatan
perpindahan moleku-molekul sama dengan kecepatan molekul-
molekul menumbuk dinding seluas lubang tersebut seperti yang
terlihat pada Gambar 5.

- »lubang kecil (luas Ag)

~

f P ruang vakum

4

E#-»dinding

Gambar 5.
Kecepatan Efusi Gas

Tenty, jumlah molekul yang lolos dalam satuan waktu yang
menumbuk dinding seluas lubang (Ao) adalah:

. - P.
Kecepatan efusi = Zw. Ao = ﬁ (1.26)
: 2.m.mk.

Bagaimana menentukan P? ' _‘

Tekanan dapat ditentukan melalui metode Knudsen dalam
menentukan massa- molar relatif. Knudsen menemukan bahwa
. kecepatan hilangnya massa yang mengalir berbanding langsung

dengan tekanan.
Persamaan ini sesuai dengan Hukum Graham, yaitu kecepatan

efusi berbanding terbalik dengan akar massa molekul relatif,
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pernyataan ini merupakan dasar dari metede Knudsen untuk
menentukan massa molar molekul relatif.

Aplikasikan konsep ini untuk menentukan tekanan dari soal
berikut ini. :
Dalam suatu oven ditempatkan uap Cs dengan suhu 500°C.
Pada salah satu dinding oven terdapat lubang kecil dengan
diameter 0,5 mm. Uap Cs akan mengalir melaiui lubang, dalam
waktu 100 detik masanya berkurang 385 mg. Berapa tekan uap Cs
dalam oven tersebut?
Penyelesaian:
Banyaknya molekul yang lolos selama waktu At:

Zw. Ao = _PA__ atau ZW.,'.;o:___&ﬁ_, Kecepatan

' J2amkT QrankT)"
hilangnya masa =P
selama waktu A t, masa berkurang sebesar Am.
Am=Z, 4,ATm
P
Am = === A, AT m
J2rmkI &
P.
= DA At
(27mkT)
12
pz_Aﬁ_(ﬂ) ,Ao=nn? ]
Ay At m
_ 0385x107 kg {2,:3,14 x1,3807 x 102 LK™ x 7731(}”z
314 (0,25.107 m)' x (100 det ik) 132,9x1,6605x 10" kg .

_ 0,388.107 kg (6v699-10'2°kgm'detik" 11
78510 m detik | 2,20.10% kg

_L081L10%kgmdetik™ N
m? det ik kgmdetik™

=181.10° Nm™?
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Atau jika diubah dalam satuan mmHg:

4,2 '
P= M._m?—-—_-l- x 160mnthg.atm™ =8],11mmHg
1,01325.10Nm"atm

Perhitungan kecepatan efusi berdasarkan tumbukan pada
lubang lebih sederhana dibandingkan dengan menggunakan
perhitungan jalan bebas rerata molekul gas. Jika molekul-molekul
dibiarkan dalam waktu lama untuk bertumbukkan dalam tabung,
transfor akan lebih menyerupai aliran kental, dan kecepatan efusi
akan dipengaruhi oleh viskositas.

2. Difusi _

Telah dinyatan bahwa besamya fluks partikel (kecepatan
difusi) berbanding langsung dengan perubahan konsentrasinya.
Perhatikan Gambar 6, dimana’ terdapat variasi konsentrasi
sepanjang arah Zz. Fluks dihitung dengar menentukan aliran
molekul-molekul per satuan waktu melalui celah imajiner dengan
luas A yang tegak lurus terhadap sumbu z.

Kunci perhitungan adalah jalan bebas ratarata yang
disimbolkan dengan A. Suatu molekul dapat diidentifikasikan
berasal dari suatu titik dengan kerapatan partikel Ny (2), jika jarak
titik z dengan celah lebih kecil atau sama dibandingkan dengan
jalan bebas rata-rata. Jika lebih jauh mungkin akan bertumbukkan
dengan molekul lain”

Secara rata-rata, molekul-molekul yang melalui celah imajiner
telah bergerak sejauh jalan bebas rata-rata, yaitu sejumlah Ny (-N),
sehingga rata-rata konsentrasi dalam daerah dari mana berasal
adalah sekitar Ny (A) = Ny (©) - A (dN/dZ), dimana tanda nol
menunjukkan bahwa perubahan dievaluasi pada lubang Z =0
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Celah imajinier, luas A

- i | -
SR A \Berisi partikel gas

) 0 < .
fevmean C:_://' Jalan bichas raia-rata (jarak sebelum
: tumbttkan)
Gambar 6 .
Perhitungan Laju Difusi Gas

Seperti diketahui jumlah tumbukan terhadap dinding: Zw = ¥
C Nv A At, akan sama dengan jumlah tumbukan dari celah sebelah
kiri yaitu: YaNv(-A) CA At -

Fluks dari kiri ke kanan naik darri konsentrasi yang sebelah
kiri adalah:

JL-R=iH,NC )

Molekul-molekul yang bergerak dari kanan ke kiri Rata-rata
molekul yang melalui celah yang berasal dari sebelah kanan dengan
jarak A, sehingga fluks dari kanan ke kiri:

JL-R=3NMC - - (128)
_ Ratarata konsentrasi melalaui celah dari sebelah kanan
adalah N, \) = N, (0) + X (%“ .. Aliran dari celah yang lebih pekat

di sebelah kiri mendominasi arus balik, sehingga flux akan positif
(dari kiri ke kanan) dan mempunyai besaran:

Jz =%c{[~m —1(%)0)-[N,,(0') +4(%)0)} (1.29)

L dN
= Zz.c(dz)o | (130)
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Yang berbanding lurus dengan Perubahan konsentrasi sesuai
dengan hukum Fick.

dN
Jz ==D(—),
(dz)o

D= § A C, D = Koefisien difusi

Kooefisien difusi yang dihitung menurut perhitungan agak
lebih besar dibandingkan . hasil percobaan, diduga ada
kemungkinan molekul bertumbukkan sebelum melewati
celah,maka perlu dikereksi dengan faktor 2/3 artinya flux lebih
rendah:

Jz=-%AC(dN/dz)s, dengan D =-%AC

Seperti diketahy, jalan bebas rata-rata :
. 12 4 172
PR C=(8kT) =(8RT)
Prdi\2 nm /. .M

- 11 1 (ser)”
Maka: D= . . 131
= 32 nd P mm ) 0

33 t/2
p=2_L [ET] 3
3 n.i MR

Keterang:- .d’= tampang lintang tumbukan, m=massa
molekul, Dspempunyai satuan: m2 detik, Jz mempunyai satuan :
mol m?2 detik4, (Eg—f'-) = mempunyai satuan: mol m-.

Aplikasikan konsep ini untuk menentukan kecepatan difusi
pada soal berikut:

Koofisien difusi urea dalam suatu membran adalah 0,97 cm® harit,
Jika tebal lapisan membran 0,025 cm dan konsentrasi larutan ures
awal adalah 0,04 mol/L dan pada lapisan lain menurjukkan nol.
Berapa kecepatan difusi dari larutan‘urea dalam mol em?2 hari1?
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Penyelesaian:
Iz =.D (dN/dz)o
Perubahan konsentrasi; (dN/dz)o = - 0,04 mol/L = - 0,04 .103
mol em?
]- = 0,97 cm 2 hari —1 x 0,04 .10~3 mol ¢cm -3
Z 6,025 cm ,

Jz = 1,552 .10 mol cm hari

3. Hantaran Termal
Dalam hantaran termal, fluxs berupa energi setara dengan
perubahan temperatur. Energi (panas) akan mengalir dari daerch
yang lebih panas ke daerah yang lebih dingin.
Jz (energi) ~dT/dz
Jz=-K(dT/dz)
K (kappa adalah koefisien hantaran termal), Satuan : ] cm?
detik-1 K- -
Sesuai dengan Gambar 7, jika setiap molekul membawa

energi rata-rata € (epsilon) dalam melewati celah imajiner, aliran
energi termal dalam dua arah adalah sebagai berikut ird.

Jz(panas) = €. Jz (materi)
=-%AC(dN/dz) €
=-%AC(d€/dz)
dengan € = jumlah energi persatuan volum.
Perubahan energi dapat dihubungkan dengan perubahan
temperatur melalui kapasitas panas molar
(Cum); dengan (d€/dz)o =n/V. Com (dT/dz)o
Maka: )z (energi) =-%ACn/V Cun (dT/dz)o
K=%ACn/VCm
kT

Sepert diketahui, jalan bebas rata-rata, A = ————
P . J Prdi2
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K = 1/3AC (N/V) Cvm
Karena J; = 1K (dT/dZ)o

Maka: g = 3. L 7CnCo, | (1.33)
rd. 2 nN ¥V
_A3CCw . (1.34)
2.zdN,

Berarti K tidak tergantung pada tekanan, kecuali jika P sangat
rendah. »

Aplikasikan konsep ini .untuk menghitung kooefisien
" hantaran termal udara pada temperatur kamar, Cwm molekul
diatomik 5/2 R, M udara= 3 0dan o = 0,4 2nm2 Jika terjadi
perubahan temperatur 10 K, berapa fluks (kecepatan hantaran
termal dari udara)?

4. Viskositas "

Viskositas berhubungan dengan fluks momentum. Molekul-
“molekul yang bergerak dari lapisan cepat ke lapisan lambat (lihat
Gambar 6) membawa momentum mvx (+A) ke lapisan yang baru
pada z =0, dan gerakan sebaliknya membawa mvyx {(-A). A dan -A
menunjukkan letak momentum di atas dan di bawah z =0.

Bagaimana hubungan fluks momentum dengan viskositas ?

Anggap fluida berada dalam keadaan aliran Newtonion, yaitu -
aliran gas yang terjadi sebagai suatu seri lapisan dan lapisan yang .
berada dekat tabung dianggap diam dan velositas lapisan
berikutnya bervariasi secara linier dengan jarak dari dinding
tabung. Lapisan cepat diperlambat oleh lapisan yang lambat yang
akhirnya menuju velositas yang seragam. Ini berarti molekul yang
berjalan dari lapisan cepat ke lapisan lambat mentransformasikan
momentuin mvx(\) ke lapisan yang baru pada z =0 dan molekul
yang berjalan dari kiri juga mentransformasikan mv.{-A) ke z =0.
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B copa

¢ Hinding tabung
AN
xlnpisandiam

- 0 +.
Jarak jalan bebas rata-rata

Gambar7
Viskositas Gas

Jika kerapatan-mblekul Ny, jumlah tumbukan pada celah imajiner
adalah: '

14 . Nv.C.A At atau % . Ny.C persatuan luas persatuan waktu.
Molekul dari kanan membawa momeritum :
v () = mvx (0) + mA (dvi/dz)o
Molekul dari kiri membawa momentum :
mvyx (-A) = mvy (0) - mA (dvx/dz)e
Fluks atau Jz {momentum x dalam arah 2} adalah:
J2=Va.Nv.C{(mv, (0) — mA(dv, /dz)o) = (mvy (0) — mA(dvy/dz)o)}
Jz=%mANvC (dvi/dz)o
Dengan memasukkan faktor koreksi 2/3, maka:
Jz=-%mA Ny C (dvx/dz)o
n=%mANvC

1 = koofisien viskositas dan

2 12
C= kecepatan cata-rata, yaituw: C = (E) = (§R_T_)
zan M
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e 4 (1.35)

nd32 N
1 i
_3mey)
1= (Y (1.36)
1 mC
n=3 X rd22 ) (1'37)

Dari persamaan di atas terlihat bahwa viskositas naik dengan
naiknya suhu karena C = T. Karena pada suhu yang lebih tinggi
momentum diangkut lebih cepat melalui luasan yang diberikan,
sehingga gaya harus dinaikkan untuk mempertahankan gerakan
dari lapisan-lapisan gas. Dalam jangkauan yang sangat luas,
viskositas tidak tergantung pada tekanan. Misalnya untuk Argon,
viskositas tidak berubah pada tekanan antara 0,01 atm sampai
sekitar 50 atm pada suhu 300 K.

Aplikasikan konsep ini untuk menghitung vxskosxtas udara
pada 273 K, jika o = 0,4 nm? M;udara ~ 30

~ Pengukuran Viskositas juga dapat dilakukan dengan metode
Poiseule (secara percobaan). Percobaan Poiseule untuk mengukur
viskositas udara pada 298 K, sampel dialirkan melalui pipa 100 em
dengan diameter 1,0 mm. Ujung bertekanan tinggi pada 765 mm Hg
dan ujung bertekanan rendah pada 760 mm Hg. Volume diukur
pada tekanan 760 mm Hg. Dalam 100 detik volume sebesar 90,2 cm®
melewati pipa itu. Berapakah viskositas udara pada temperatur itu?

Gunakan rumus :

d 2-Pa2)nr
= yzopp)nr? -V = volume alxran
dt 16 Enpy

{py2-r z‘)

i x = pidanp, tekanan disetiap ujung pipa sepanjang |
0

n=

po= tekanan pada saat pengukuran volume

Rubah satuan tekanan menjadi N m2

 pi- pA = (765 - 760 2 ) x (101325105 N m#? / 7602
=1,355.108 N2 m+4
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et saex(05x107m)’
16 [pg _ 16x1m x(1,01325 x 105 Nm~2)
=1,211.10-19 N-L m5

dv _ 90.2am’_ .
= e 9,02.10-7 m-3 detik-1

_ 1,355.108 N2m~* x1,211 X 10~19m5
9,02 x 10~7m~3detik =1
=1,82.105 N m2detik
=1,82.105] m detik
=1,82,105 kg m detik!
Bila dihitung secara teori kinetik; ny = 1,39.10% kg m? detik,
harga ini cukup sesuai. Viskositas sering dinyatakan dalam
sentipoise, 1 cp = 103 kg m? detik-1.

I. Soal-soal Latihan

1. Andaikan suatu gas mempunyai sepuluh molekul dengan
kecepatan 2x102 m detik, tiga puluh molekul dengan kecepatan
4x10? mdetik? dan lima belas molekul dengan kecepatan 6x102
m detik-1, : : '

a. Jelaskan berdasarkan jumlah molekul ini pengertian/konsep
dari akar kecepatan.rata- rata kuadrat, kecepatan paling
mungkin dan kecepatan rata-rata.

b. Jika molekul itu adalah gas CO; yang bersuhu 25°C,
hitunglah kecepatan akar kuadrat rata-rata, kecepatan
paling mungkin_ dan kecepatan rata-rata. Hitung
perbandingan setiap kecepatan. -

2. Hitung kecepatan rata-rata, kecepatan akar kuadrat rata-rata

untuk kumpulan molekul berikut ini. Sepuluh molekul bergerak

“pada 5x10? m detik?, dua puluh molekul bergerak 10%x102 m
detik dan lima molekul bergerak 15x102m detik1.

3. Hitung kecepatan rata-rata (C), kecepatan akar kuadrat ﬁta-rata
(Cms) dan kecepatan paling mungkin dari SO, pada 25°C.
Hitung perbandingan setiap kecepatan. :
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. Ulangi perhitungan di atas untuk CO».
a. Hitung suhu dimana Cons dari SOz sama dengan CO;
b.  Hitung kecepatan rata-rata dari :
SO, dan CO, pada 27°C bila setiap gas dianggap
mengandung 20 molekul.

. Hitung kecepatan akar kuadrat rata-rata dari molekul O; yang
mempunyai energi kinetik (Ek) sebesar 10 kj/mol. Pada suhu
berapa kecepatan akar kuadrat rata-rata ini?

. Hitung kecepatan akar kuadrat rata-rata, Cms dan kecepatan
yang paling mungkin untuk molekul O; pada 25°C.

. Dua wadah berbentuk kubus dengan volume sama, yang satu
berisi SO; pada 50°C dan 0,8 atm, yang lain berisi CO; pada.2
atm dan 27°C. -
a. Gas manakah yang akan bertumbukkan lebih banyak per
satuan luas per detik.
b. Hitung perbandingan jumlah molekul yang bertumbukkan
dengan dinding persatuan luas permukaan perdetik.

. Komposisi udara dalam bejana 2 dm3 adalah 80% N dan 20%

O». Bila tekanan adalah 0,4 atm dan suhu 50 °C, hitunglah :

a. Jarak bebas rata-rata untuk G, , '

b. Jarak bebas rata-rata untuk Nz .

c¢. Jumlah tumbukan yang terjadi antarmolekul persatu
volume persatuan waktis. ’
d0;=3,61x10m
dN;=3,75x10°m

"9, Metana berada dalam sebuah wadah dengan volume 2 dm?

pada tekanan 200 mmHg dan suhu 0°C (d CHs = 4,14 x 1010 m).
Hitunglah:

a. Jarak bebas rata-rata

b. Frekuensi tumbukan
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10.

11.

12.

13.

14,

15.

16.

Ulangi soal No. 3 untuk CO,: d CO, =3,63 x 1019 m

Oksigen terdapat dalam wadah bertekanan 250 Pa pada 25°C.
Hitunglah:

a. Jumlah tumbukan antara molekul per detik per rmeter kubik
b. Jalan bebas rata-rata

c¢. d0;=036lnm

Pada suhu 400 K, suatu tempat tertutup mengandung gas Ar
dan Na. Tekanan parsial Ar adalah 0,04 atm dan tekanan parsial
N, adalah 0,130 atm. Jika diameter Ar-adalah 3,5°A dan N
3,7°A. Hitunglah:

a. Jumlah tumbukan per cm3 antara gas Ar dan Ar

b. Jumlah tumbukan per cm3 antara gas N> dan Nz

¢. Jumlah tumbukan per cm? antara gas Nz dan Ar

Tekanan dalam ruang antar planet diperkirakan dari tingkat 10-
14 Pa. Hitunglah:
a. Jumlah molekul rata-rata per cm?
b. jumlah tumbukan per detik per molekul
c. jalan bebas rata-rata dalam mil
andaikan bahwa hanya atom hidrogen yang ada dan bahwa
suhunya 1000 K, andaikan d = 0,2 nm

a. Pada tekanan tetap 104 Pa, berapa banyak molekul yang
terdapat dalam 1 amd pada 0°C

b. Berapa jalan bebas rata-rata dari molekul O; pada tekan;m
ini. (d =0,361 nm)

Penampang tumbukan untuk atom Cs dengan molekul CFi
pada 0°C adalah md?= 7x106cm?2. Hitung tekanan CHy yang
akan meredam berkas atom Cs sebesar 10% untuk jalan 2 cmn.

Hitung jumlah tumbukan per detik yang dialami oleh molekul
tunggal dalam nitrogen pada tekanan 1 atm dan 25°C.b) Berapa
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17.

18.

19.

20.

21.

28

jumlah tumbukan per cm? per detik. Bagaimana. pengaruhnya

pada tumbukan.

a. Dengan menaikkan suhu absolute dua kali pada tekanan
tetap. : ,

b. Dengan menaikkan tekanan dua kali pada suhu tetap.

Satu mol NO, terdapat dalam wadah 5 dm’® pada 25°C.

Hitunglah:

4 Jumlah molekul yang menumbuk bidak dengan luas 1 cm?
per detik.

b. Jumlah gram molekul yang menumbuk bidzng itu.

Sel efusi mempunyai lubang melingkar dengan diameter 2,50
mm. Jika massa molar padatan dalam sel 260 g mol? dan
tekanan uapnya 0,835 Pa pada 400 K, berapakah pengurangan
massa padatan itu dalam priode 2 jam?

Sel Knudsen yang mengandung asam benzoate Kristal (M=122 g
mol) ditimbang dengan hati-hati dan diletakkan dalam ruang
yang divakumkan dan ditermostatkan pada 70°C untuk 1 jam.
Lubang lewat mana efusi berlangsung adalah 0,60 mm dalam
diarneter. Hitung tekanan sublimasi asam benzoate pada 70°C
dalam Pa dari kenyataan bahwa pengurangan berat adalah
56,7 mg.

Tekanan uap Naitalen (M = 128,16 g mol) adalah 17,7 Pa pada
30°C. Hitung penurunan berat dalam priode 2 jam dari sel
Knudsen yang diisi dengan naftalena dan yang mempunyai
Jubang bulat dengan diameter 0,50 mm. '

Hitunglah konstanta difusi argon pada 25°C dan tekanan (a) 10
atm, (b) 1 atm, () 100 atmi. Jika pada pipa terjadi gradient
tekanan 0,10 atm cm1, berapakah aliran gas karena difusi itu?
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24.

25.

26.

27.

28.

_Gebuah wadah berisi 20 g helium pada 3 atm dan 27°C.

Hitunglah waktu yang diperlukan oleh 2,0% He untuk berdifusi
melalui lubang kecil yang berdiameter 0,02 cm.

. Hidrogen berdifusi melalui lapiasan palladium setebal 0,005 cm.

Pada suhu 25°C, tekanan sebelah kiri dari lapisan adalah 750
mmHg, sedangkan sebelah kanan dibuat vakum. Setelah 24 jam
volume hidrogen berubah menjadi 14,1 cm®. Jika luas lubang
dari lapisan tempat berdifusi adalah 0,746 cm?, berapakah
koefisien difusi dari gas hidrogen dalam palladium?

Hitunglak konduktivitas termal dari (a) argon, {b) helium pada
300 K dan tekanan 1 mbar. Setiap gas terkwrung dalam bejana
kubus dengan sisi 10 cm. Salah satu dinding temperaturnya 310
K dan dinding dihadapannya 295 K . Berapakah laju aliran
energi (sebagai kalor) dari satu dinding ke dinding yang lain?

Dalam jendela lapis rangkap, kaca jendela itu terpisah 5,0 cm.
Berapakah laju transfer panas secara konduksi dari ruangan
hangat (25°C ) ke bagian luar yang dingin (-10°C) melalui luas
jendela 1,0 m?? Berapakah daya pemanas yang diperlukan
untuk mengatasi kehilangan panas ini?

Koefisien viskositas helium adalah 1,83 10 Pa pada 0°C, hitung
diameter tumbukan dan koefisien difusi pada 1 atm.

Hitung koefisien viskositas CO; pada 27oC dengzn diameter
CO,; = 3,6310-1°M.

Hitunglah viskositas -udara pada (a) 273 K, (b) 298 K, 1000 K.
Ambillah o = 0,40 nm. (Nilai eksperimer: 173 uP pada 23 K,
182 uP pada 20°C dan 394 uP pada 600°C.
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BAB II |
KINETIKA KIMIA

A. Pendahuluan
by ‘%’55 inetika kimia merupakan cabang dari kimia fisika yang
G‘g& mempelajari sistem kimia yang tergantung pada waktu,
(0 seperti sistem yang memiliki komposisi kimia yang
" berubah selama perubahan waktu tertentu. Kinetika kimia
membicarakan dinamika reaksi yang meliputi laju reaksi, orde
reaksi yang diperoleh dari hasil percobaan, hukum atau persamaan
laju, konstanta laju dan mekanisme reaksi. Berdasarkan hukum laju
dapat ditentukan jenis reaksi (reaksi sederhana atau reaksi
kompleks), jika reaksi merupakan reaksi kompleks berarti reaksi
tersebut mempunyai mekanisme. Mekanisme reaksi yang terjadi
dapat diramal dari hukum laju. Konsentrasi reaktan merupakan hal
yang selalu dikaji yaitu dengan penentuan konsentrasi tiap-tiap
spesies sebagai penentu laju reaksi.

Dalam bab ini akan dibicarakan laju reaksi, orde reaksi, dan
hal lain yang berhubungan dengan hal di atas, termasuk
diantdranya orde satu, dua, tiga dan orde semu. Bagaimana
hubungan matematis antara konstanta laju reaksi dan konsentrasi
akan dijelaskar secara rinci dengan memberikan beberapa aplikasi
terhadap beberapa hasil eksperimen. Beberapa cara dalam
menentukan orde reaksi seperti melalui metode integral, diferensial
dan metode waktu paroh akan dibahas yang disertai dengan
apliaksi terhadap pengolahan data hasil eksperimen. Penentuan laju
reaksi dengan menggunakan beberapa sifat fisik seperti
pengukuran tekanan, volume, absorbans ataupun daya hantar dari
suatu larutan akan dijelaskan yang disertai dengan penjelasan
bagaimana hubungan antara konsentrasi (sifat kimia) dengan sifat
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fisik. Bagaimana ketergantungan laju terhadap suhu dan katalis
akan dikaji secara rinci. :

Setelah mempelajari bab ini pembaca diharapkan dapat

menjelaskan:

1.

2.

©

10.

11.
12.

13.

14.

15.

16.

17.
18.

pengertian/ungkapan laju reaksi berdasarkan persamaan reaksi
dan data percobaan,

cara-cara mengukur laju reaksi, _
hubungan persamaan laju reaksi berkaitan dengan orde reaksi,
rumusan persamaan laju reaksi orde 1, 2, 3 dan ke n dalam
menentukan harga konstanta laju reaksi,

cara menentukan harga konstanta Jaju (k) melalui metode
integrasi dan metode grafik untuk reaksi orde 1,2 dar. 3,

cara menentukan orde reaksi melalui metode diferensial untuk’
reaksi yang terdiri dari satu komponen atau lebih,

orde reaksi melalui metode waktu paroh,

hubungan sifat fisika dengan konsentrasi, : -
cara mengolah data hasil percobaan sifat fisik untuk

.menentukan orde reaksi,

metode grafis dalam menentukan orde reaksi dari percobaan
data sifat-sifat fisik,

pengertian dari mekanisme reaksi,

cara meramalkan mekanisme reaksi berdasarkan hukum laju
reaksi dari data eksperimen,

cara menurunkan hukum laju dari mekanisme reaksi yang telah
diramalkan dengan pendekatan setimbang dan pendekatan
steady state, ’

ketergantungan laju reaksi terhadap suhu dengan beberapa tipe
reaksi, " : ' '
menjelaskan  penggunaan persamaan Arrhenius  untuk
menghitung harga k pada berbagai suhu,

hubungan laju reaksi (k) dengan suhu melalui persamaan
Artlienius, : o

cara menentukar: harga energi aktivasi dan faktor Arrhenius, dan
menghitung energi aktivasi dan faktor Arrhenius berdasarkan
data percobaan. '
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B. Laju Reaksi _

Dalamn sistem tertutup yang konstan, laju reaksi didefinisikan
secara sederhana sebagai perubahan konsentrasi dari reaktan atau
produk dalam setiap satuan waktu. Namun laju reaksi juga dapat
diketahui melalui perubahan tekanan, perubahan warna,
perubahan volume, perubahan muatan, perubahan sudut putar
ataupun perubahan mdeks bias yang dilakukan melalui analisa

fisik.
Bila meugamati perubahan konsentrasi reaktan atau produk

setiap perubahan waktu,
L = 4R _ 4
r=-g=ty Ataurs-—Ess— (21)
Jika reaksi berbentuk :
aA+bB—>cC+dD
ungkapan laju reaksinya adalah:
184 _ _180) _ L 1860 _  140)
I TRy PR i v @2)
jika Perubahan konsentrasi sangat kecil maka ditulis;
S LW 1d®) _ L 14© _ | 1d0)
aa STvw S tow s tia 23)
Untuk reaksi : 2 NH; — N2 + 3 Ha Bagmmana ungkapan laju
reaksinya?

Secara umum laju reaksi dituliskan sebaga1 fungsi konsentrasi
dari semua komponen reaksi yang dirumuskan sebagai berikut ini.

r=£(C1,C2,C3......CJ) | 2.4)

Rumusan ini disebut hukum kecepatan untuk suatu reaksi
atau hukum laju reaksi. Hukum ini ditentukan dengan percobaan
dan tidak boleh hanya dlramalkan dari persamaan stoikiometri
reaksi.

Salah satu tujuan dalam percobaan kinetik adalah
membuktikan bentuk mekanisme yang sesuai dengan pendekatan
hukum laju reaksi. Langkah penting dalam kinetika adalah
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penentuan komponen yang aktif dari sistem reaksi yang diukur
melalui perubahan konsentrasi setiap perubahan waktu. Hubungan
fungsi antara penurunan konsentrasi reakstan atau kenaikan
konsentrasi produk dalam satuan waktu didefinisikan sebagai laju
reaksi.

Untuk reaksi sederhana, umumnya hukum laju reaksi dapat
diramalkan hanya dengan mengetahui persamaan stoikioruetri
reaksi. Tetapi tidak semua reaksi dapat dibuat seperti itu, terutaina
untuk reaksi rumit (kompleks). Sebagai contoh adalah reaksi
bromine dengan hidrogen.

~ Hz+Brs22 HBr
Hukum laju reaksi dinyatakan sebagai :

_ d(HBr) _ k(H:)(Bry)}/? 5
T T 14k 8D (23)
(Br)

Penjabaran akan dijelaskan pada mekanisme reaksi rantai.
Jadi fungsi konsentrasi dalam hukum laju reaksi adalah fakta
eksperimen.

C. Beberapa Cara Mengukur Laju Reaksi
1. Untuk reaksi yang berupa gas dapat diukur dengan mengamati
- perubahan tekanan terhadap variasi waktu.
Contoh: Dekomposisi di nitrogen penta oksida
- 2NOsgy -  4NO g+ Oz
tidak berwamna coklat
bagaimana ungkapan lajunya? .
Dari 1 mol N;Os yang terurai akan menghasilkan 2 mol NO; dan
1 mol O, , berarti tekanan totalnya akan bertambah dengan
berjalannya waktu. Karena itu, perubahan tekanan dapat
diamati setiap perubahan waktu dengan alat Barometer.

2. Untuk reaksi dalam bentuk larutan, dapat diamati melalui
beberapa cara sebagai berikut ini.
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a. Pengamatan perubahan warna dengan alat spektrofotometri
yaitu mengukur intensitas absorbsi pada panjang
gelombang terfentu (sinar tampak).

Contoh: Reduksi metil oranye oleh Zn?*. Metil oranye adalah
senyawa berwarna yang menyerap warna pada A
=515 nm. Dengan berjalannya waktu, maka warna
metil oranye akan berubah yang dapat dimonitor
dengan mengukur intensitas absorbs-nya dengat
alat spektronik 20.

b. Pengamatan perubahan konsentrasi, yaitu melalui titrasi.
‘Contoh : Reaksi oksidasi etanol oleh Chrom (IV),
Konsentrasi Cr#* yang belum bereaksi setiap satuan waktu
ditentukan melalui titrasi dengan Na;$;0; .

¢.  Pengamatan konduktivitas dengan alat konduktometri.
Contoh : Reaksi saponifikasi ester

CHsCOOC;Hs + OH- — CHsCOO- + CiHsOH

Bagaimana ungkapan laju reaksinya ?

- Dari waktu ke waktu'daya hantar larutan akan menurun
katena hantaran semula yang disebabkan oleh ion OH- yang
kuat diganti oleh ion CHsCOO- yang lemah.

d. Pengamatan keoptis-aktifan campuran reaksi dengan alat

polarimeter. . -

Contoh : Reaksi hidrolisa sukrosa dalam suasana asam

CuzHuOn + o0 —#—5 CeHpO + CebiOs

sukrosa glukosa fruktosa

Bagaimana ungkapan laju reaksinya?

Sukrosa adalah senyawa yang bersifat optis-aktif dan
memutar bidang polarisasi ke kanan, glukosa memutar
bidang polarisasi ke kanan, sedangkan fruktosa memutar
bidang polarisasi ke kiri lebih kuat. Bila hidrolisa sudah
berjalan, pemutaran bidang polarisasi ke kanan akan
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diperkecil yang perubahannya dapat diamati dari waktv ke
waktu dengan alat polarimeter.

D. Penafsiran Data tentang Laju Reaksi

Data berikut adalah pengamatan Perubahan konsentrasi dari
laju hidrolisa sukrosa 0,1 mol/1, dalam larutan HCl 0,099 mol/L
dalam air pada 35°C.

Ci12H,On + H,O — 3 C4H106 + CeHuOs

Tabel 2
Data Perubahan Konsentrasi dari Laju Hidrolisa Sukrosa 0,1 Mol/L
dalam Larutan HCI 0,099 mo¥/L. dalam Air pada 350C
t/menit 9,82 1596 93,18 142,9 2948 589,4
sisa sukrosa,% [ 96,5. | 803 710 591 328 +11,1

Berdasarkan data di atas, laju reaksi hidrolisa sukrosa sesuai
dengan pengertian laju realgm adalah: -

_A9)_ _(5m8) _ GI35969) _ 3964319 mol 1 m -1

17 T ta—t; 59,6-9,82
__A®) _ (3-8 _ (71.0-803) ]
=S T = e = O 276950 mol L-1m -1

Demikian juga untuk 13, 13 dan seterusnva Dari harga laju reaksi
akan terlihat bahwa laju reaksi akan berkurarg seiring dengan
bertambahnya waktu, sesuai dengan kurva pad&Gambax: 8.

Gambar8
Kurva Hubungan Laju
Reaksi dengan Waktu

—— tiwaktu
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E. Orde Reaksi, Konstanta Laju dan Hukum Laju
Reaksi

Hukum laju reaksi untuk reaksi sederhana berbanding lurus
dengan hasil kali konsentrasi-konsentrasi reaktan yang dipangkat-
kan dengan koefisien reaksinya dan dapat dengan mudah dihitung
secara matematika.

Misalnya;

aA+bB+cC—>dD+eE
Hukum laju reaksinya adalah :

r=—% =k (APEHO)

a = orde reaksi terhadap koxhponen A; b = orde reaksi terhadap
komponen B; dan ¢ = ordle reaksi terhadap komponen C.

Jumiah pangkat konsentrasi setiap komponen dinyatakan
sebagai orde reaksi keseluruhan, yaitu = a + b + ¢ . Konsep orde
reaksi seperti ini hanya berlaku untuk reaksi sederhana. Namun
untuk reaksi kompleks hal ini tidak berlaku. Pada reaksi kompleks
orde reaksi tidak sama dengan stoikiometri reaksi. Dengan
demikian, hukum laju reaksi harus dinyatakan sebagai:

r=-%o apENO2

x = orde xeaksx terhadap komponenA y = orde terhadap B;z=orde
terhadap C

Seperti halnya reaksi pembentukan HBr yang telah dijelaskan
di atas,-orde reaksi tidak sebanding dengan stoikiometri reaksi
karena laju reaksi tidak mengikuti konsép reaksi sederhana. Jadi,
orde reaksi harus ditentukan melalui hasil eksperimen. Orde reaksi
tidak harus merupakan bilangan bulat bisa beriipa pecahan
ataupun bemnilai negatif. Seperti halnya reaksi khiorin dengan
hidrogen mempunyai hukum laju: '

r=k (Ha) (Cl 2
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maka reaksi ini mempunyai orde satu terhadap hidrogen dan orde
setengah terhadap klorin, dan orde reaksi keseluruhan adalah satu
setengah.

Disamping pengertian tentang tingkat reaksi atau orde reaksi,
juga dikenal molekuleritas reaksi. Molekuleritas adalah jumlah
molekul yang bereaksi dalam persamaan stoikiometrinya. Hukum
laju reaksi uni molekuler mempunyai orde pertama terhadap
reaktannya begitu juga reaksi bimolekuler mempunyai orde kedua
terhadap reaktannya.

Contoh: Cl -2 Cl, Hukum laju: — %52 = k (Ck)
unimolekuler
Cl+ Hy - HCl + H,, Hukum Taju : 252 = k(Cl)(H)

bimolekuler

Jadi pada reaksi elementer molekularitas sama harganya
dengan orde reaksi. Reaksi bimolekuler mempunyai orde kedua,
tapi reaksi orde dua belum tentu bimolekuler, kenapa?

Dari reaksi : Hz + I — 2 HI reaksi adalah orde kedua, tapi dia bukan
reaksi bimolekuler dan berlangsung dalam reaksi yang cukup
rumit, jadi perlu dikaji mekanisme reaksinya.

Konstanta laju dari suatu reaksi diberi simbol k, k mempunyai
dimensi:

(konsentrasiyn(waktu)i, dimana n adalah orde -reaksi,
Berdasarkan satuan sistem internasional, konsentrasi diberi dimensi
mol m= dan waktu dalam detik. Secara umum, konsentrasi ditulis
mol dm3 (mol L) atau mol cm?, Untuk reaksi orde pertama,
dimensi konstanta laju adalah detik-ldimana k tidak bergantung
pada konseritrasi tetapi hanya bergantung pada waktu. Untuk
reaksi orde dua satuannya adalah mol! L detik?. Untuk reaksi fasa
gas dipakai satuan molekul cm3. Untuk konsentrasi dan harga k
untuk reaksi orde kedua diberikan cm? detik-1. Harga konstanta laju
dapat ditentukan melalui data konsentrasi yang dihubungkan
dengan bentuk integrasi dari hukum laju. Hasil matematiknya
dapat digunakan untuk menentukan konstanta laju reaksi.
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F. Metode untuk Menentukan Orde Reaksi

_ Ada tiga metode yang dapat digunakan untuk menentukan
orde reaksi, yaitu: '

Metode integrasi

Metode differensial

Metode waktu paroh

SESES

. Metode Integrasi

Metode ini merupakan suatu metode triar and error (metode
coba-coba). Orde reaksi‘akan diperoleh dari hukum laju yang telah
diintegrasi yang memberikan harga k yang konstan, atau
mermberikan kurva yang linier.

Lo

a. Untuk Reaksi Orde 1

Contoh Reaksi: A - B

Jika dianggap reaksi ini adalah orde satu, maka hukum laju
dapat dinyatakan sebagai: :

=24 1C) -
7= —=—==k(A)! atau = = kdt

Bila diintegrsi dengan batasan A =A; pada t=0 dan A=A pada t=t
akan diperoleh: : )

- (A)E(—‘Q— ; = SA—O')’-’ = b L. .
Wo gy = Rk Jpdt = = ktatau In= —k +lndy

k=1/t(InAo-In A)
Persamaan ini dapat digunakan untuk menafsirkan data hasil

eksperimen dalam menentukan orde reaksi, konstanta laju 4
persamaan laju reaksinya. '
Bila rumus ini digunakan untuk mengolah data hasil eksperimen
dan harga k yang diperoleh konstan, maka disimpulkan reaksi
adalah orde satu (karena yang digunakan adalah rumus orde satu).
Rumus hasil integrasi juga dapat digunakan dalam bentuk kurva
linier, dimanay =ax + b. .

Untuk reaksi orde satu — In (A) =-k i + In (Ao)
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Jika dibuat kurva hubungan antara y dengan x, akan diperoleh
kurva linier denga nsudut kemiringa n{slop, tg @ ) = a dan
perpotongan sumbu y dengan x (intercept) = b. Bila kurva ini
diterapkan untuk rumus orde 1, yaitu kurva In (A) Terhadap t dan
dipercleh tg a = - k (konstanta laju) dan intercept adalah In (Ao).
Kurva dapat dilihat pada Gambar 9.

Kurva linier berarti reaksi orde 1 karena kita
menggunakan rumus orde

In Ay
I _ tg o (-k (konstentalaju reaksi})
InA

N

i ORI

Gambar 9, Kurva Linier In A terhadap t

b. UntukReaksiOrdeDua -
Untuk reaksi orde dua satu komponen seperti reaksi dengan
persamaaan berikut ini. : :
2A-B
Hukum persamaan lajunya adalah:

4w
dt

(4) d(4) - kfoc dt

= k1 (A)?, bentuk integrasinya menjadi :
grasiny j

Ty T

1 1

@
Lo ptt+in—

6] oy

Jika data percobaan diolah dengan menggunakan rumus orde dua
dan diperoleh harga k konstan, maka terbukti reaksi adalah orde

dua. Cara lain, dengan membuat grafik hubungan antara % terhadap
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t, maka akan diperéleh kurva linjer dengan sudut kemiringan k dan
intersep A—lo" seperti yang terlihat pada Gambar 10.

L» Slop =k

1.
} intersep = Ao
Ll
—_—
1

Gambar 10. Kurva hubungan antara w terhadap Wakitu, t

—— e

¢. Untukreaksi orde ke-n (n#1)
Untuk reaksi orde ke n dalam bentuk reaksi:n A - P
Persamaan hukum laju reaksinya adalah:

()
~a - k@r
Integrasi dari persamaan ini adaiah:

A d(4) _, rt
ety T kfyde

=A¢ pada t=0 dan A=A pada t=t
1

A 8 = ke

- {-n+1)
— (AT |4 <t

(n:-1) {(A)(Lﬂ - (Ao):“'”} =kt |
k= t(n1+1) {(A)(}!—l) - (Ao)zn—x)} - (2.6)

Kadang-kadang akan lebih mudah dipakai variabel x yang
menunjukkan bertambahnya konsentrasi produk sebagai fungsi
waktu, maka:

d) _de _, . o
_T_dt—k(a x) (27)
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= ﬁﬂ{m} a = konsentrasi awal reaktan

Dalam beberapa hal semua konsentrasi dapat dituliskan dalam
suatu harga yang mengandung variable x.

d. Untuk reaksi orde dua dengan dua komponen
Reaksi orde dua dengan dua komponen dalam bentuk reaksi,

seperti;
A + B~ C, maka hukum laju reaksinya dapat ditulis:
~18 - ke 28)

Dimana A dan B adalah konsentrasi masing-masing senyawa. Jika
persamaan stoikiometrinya sama, dimana- dA = dB, akan
memberikarn: :
Ao-A=Bo-B
B=Bo-Ao+ A 29
Ao dan By adalah konsentrasi awal. Substitusi persamaan (2.9) ke
persamaan (2.8) memberikan:

~ L8 =k ()(By — Ao+ A)

atau dapat ditulis dalam bentuk:
A _ g | (2.10)

T W) Ea—Agt )
Dengan penyelesaian persamaan secara differensial, maka:

1 _P q

(A)(Bo-Ag+4) A Y BAvtA
— P (Bo—Ao+ A+ a4

T A(Bg—Apt+ 4)

p(By— Ao+ A) + g4

pBy -pAp + PA+qA

(pA + qA) +p (Bo — Ao)

Maka:1
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Sehingga:
a) pA+qA=0— A (p+q)=0

ptq=0makap=-q

b) p(Bo —A°)=1~’p= Bg—-Ag .

1
By~4g

maka: q = —

Dikembalikan ke persamaan sermula:

_ a4) =
(A)(By—Ag+4) k dt
a(4) a(4) ea
A(By —Ap)  (Bo —Ag)(Bo ~ Ag + A)
A gy

T ) B—Ag+ A)

Bila diintegrasikan den_gan batasan A = Ag padat=0dan A = A
padat=t maka:

A d(A) A d(4) o
on A(Bo—40) + fA» (Bo—Ag)(Bo~Ao+ 4) kdt

Hasil integrasinya adalah:

1y A ! n Bg—Ag+ 4
‘Bg~Ag A Bp—Ag  (Bp—Ag)(Bg—Ag+ A)

1 Aq (Bg~Ao+ A)
Bg~Aq ABy

' 1 AE ' |
Atau Ry In an kt (2.1?)

Dari data percobaan dapat dibuat grafik linier dari persamaan
sebelah kiri terhadap t, atau dijabarkan lagi menjadi:

B A
In% = (By ~ Ao)kt ~ In3 (212)

=kt
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Dari data percobaan dapat dibuat grafik linjer dari persamaan
sebelah kiri terhadap t, atau dijabarkan lagi menjadi: :

B A
ln; = (Bo - Ao)kt - ln‘E:'

Dengan membuat grafik lng tefhada t, didapat slopenya adalah
g gr a1 P P peny

(By — Ag)k. Karena B, dan A, masing-masing adalah kensentrasi
awal dari A maupun B, maka dari perhitungan harga slop, k dapat
ditentukan. :

Aplikasikan konsep ini pada data reaksi propionaldehid dengan
asam hidrosianat pada 25°C yang telah di pelajari oleh W. J.
Svirbely dan J. F. Roth. Dalam larutan air, konsentrasi pada
berbagai waktu adalah seperti pada Tabel 3. )

Tabel 3.
Data reaksi propionaldehid dengan asam hidrosianat pada 250C
t / menit 2,78 533 8,17 15,23 | 19,80 @
(HCN)/M 0,0930 0,0906 0,0830 0,0706 | 0,0653 | 0,0424
(GH,CHO)/ M | 0,0566__| 0,0482 | 0,0406 | 0,0282 | 0,0229 {0,000

Berapa orde reaksinya dari nilai tetapan laju k?
Penyelesaian:

Karena data tidak memberikan harga Ao dan By atau konsentrasi
mula-mula dari kedua reaktan, harus dibuat kurva hubungan

antara lp 5- terhadap t. Karena selisih antara (Bo-Ad) = 0,0424 M,
harga k dapat ditentukan dari slopnya, seperti terlihat pada
gambar 11.

Jika diperoleh kurva linjer, terbukti reaksi adalah érde 2, satu
terhadap HCN dan orde satu terhadap GH,CHO dengan

persamaan laju :

2N - & [HCN] [CsHrCHO]
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(CN)
i {GHCHO) ﬁ\/

I \lsu «[HCN]p- [CHCEOo k

f-———- fado _y, [SHTCHO)
Bo [HCN]

———

Gambar11

Hubungan antara In i)

CaloeHo) terhadap t

Bila dipakai variable x sebagai konsentrasi reaktan yang berubah
pada saat reaksi, bentuk persamaannya menjadi:

dx

Z=k(@a-x)b-x) | (2.13)
Dimana a dan b adalah konsentrasi awal dari A dan B, maka :

dx- — —
(a—x)b-x) ~ kdt

Dengan penyelesaian penggunaan persamaan diferensial :

dx P q .
(a-x)(b~x) ~ (a-x) + t-x) (214

1 =p(b-x) +q(a—x)
1=pb—qx~qa—qx
1= (pb +qa) + (px — qx)
Sehingga:
- a ptq=0-p=q
. oq=-p (2.15)
b. pb+gqa=1
pb—pa=1-pb-a)=1
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: (2.16)

: (217,

Kembali ke persamaan semula:

dx
(a-xXb-x) kedt

Bila diirdegrasi dengan batasan dari O ke x pada t = 0 sampai t = ¢,
maka:

x dx X dx t
fo (b—u)(a—x)”o (a-b)(b-2) k fo de

1 (a-x) | 1 (b—r} _
Lt e Ll

1 a(b~x) _
T In——— - kt (2.18)
L1 bla—x) _
Atau: s In——= G- kt . (2.19)
fo=1L k) (2.20)

t (a=b) a(b—x)
Grant dan Hinselwood (1933) memberikan pemakaian: persamaan ini
dengan data reaksi antara KOH dengan etil bromide dalam etil
alkohol. Dari reaksi ini diperkirakan bahwa ion ethoksi terbentuk
dari perubahan asam basa:

OH- + GH;O — H0 + GHO- - cepat
CaHsO- + CHsBr — CHsOC;Hs + Br- lambat

Data percobaan yang tertera pada Tabel 4 untuk KOH dan C;HsBr

dalam etanol dimana jumlah KOH sisa dititrasi dengan HCL. Dari
data ini dibuat grafik ln%ﬁ’; terhadap t yang akan terlihat sebagai

garis lurus seperti pada Gambar 12.
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Tabel 4. KOH dan C2H5Br dalam etanol pada 3329 K

t/menit Jumrlah Asam k/103m-detik
0 10,00 -
12 8,52 4,39
24 7,33 448
41 6,09 4,33
63 4,71 4,32
84 3,74 4,29
108 2,90 4,28
131 225 433
148 1,93 4,27
171 , 1,45 4,39
218 - 0,96 4,28
k rata-rata = 4,34 x 103

Konsentrasi awal KOH = 0,0125 m dan C;HsBr = 0,050 m

in (b -2) —
a-x .

————

Gambar 12, Grafik In % terhadap t

Dari perhitungan slope diperoleh harga k = 4,26.10- m3 detik-

e. untuk reaksi orde tiga dengan dua komponen reaktan
Lanjutan penurunan integrasi untuk orde tiga dari reaksi dua
komponen dalam bentuk reaksi:

2A+B—>C+D,
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Persamaan ini banyak terjadi pada reaksi antara NO dengan O,
2NO; + 02 » 2NO»

Ada juga reaksi yang mempunyai persamaan stoikiometri:

A+B-oC
Tetapi mempunyai orde reaksi tiga dengan hukum laju reaksi
sebagai berikut. -
_‘_(‘2= ki (A)%(B)

Karena: - dw -4B atau  d(A) =d(B)

de dt
Tentw: Ao-A=Bg-B
B=Bo-Ao+ A
=20 (A2 (Bo — 40 + )
Dengan cara yang sama seperti di atas, hasil integrasi dari
persamaan ini menghasilkan:

L (L_1), 2 . mA_
By—Ag (A ) + (BO—AO)Z ln Ap By kt (2-2])

atau dengan menggunakan variable % ch'dapatkan :

1 1 1 1 ) bla—x) _ .
bTa((a-xr;)’“(b_a,zln,,(,, 5 =kt (2.22)

11 x 1 bla—x) - ’
k=t (a(a—x)) ter e (2.23)

a = konsentrasi awal A; b = konsentrasi awal dari B; x = konsenitrasi
dari reaktan yang bereaksi dalam satuan waktu,
Contoh reaksi: :
(CsHs)s CCl + CHsOH — (CsHa)yCOCH; + HCT

Tritil klorid  Metanol Tripenil metil klorid

Untuk mengikat HCI ditambah piriden menjadi piriden hidroklorid
yang tidak larut dalam benzen, berupa endapan.yang mudah
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dikeluarkan dari system, lalu dihidrolisa dengan air dan asam HCI
dititrasi dengan NaOH standar. Koreksi dilakukan dengan
mengukur kelarutan piriden hidroklorid. Secara stoikiometri
mestinya reaksi orde duatetapi ternyata hasil percobaan
menunjukkan bahwa reaksi berorde satu terhadap tripenil metal
klrorid dan orde dua terhadap methanol. Data maupun hasil
perhitungan terlihat pada Tabel 5. Dari Tabel tersebut telah
dihitung harga k; dan k; dengan menggunakan masing-masing
persamaan sobslumnya, terlihat ks ternyata konstan, dengan
demikian da;. “simpulkan bahwa reaksi mengikuti persamaan
hukum laju or:s. «: 4

Tabel 3 :
Reaksi antara 0,106 M tritil klorid dengan 0,054 M methanol dalam
larutan benzena kering dengan variasi penambshan piridin pada 298 K

> an

[ Piddin/M | t/menit /M ke/ Modetik ko Mdetikt
0,215 185 0.0067 0,0107. 0,224
0,064 ] - ; 0.278
0,215 Qs Py 0,234
0,108 o 2246
0,064 H St £173
0,103 1154 LRy - e
0,215 1440 0,0310 LT 0,252
0,064 1510 0,0321 0,0080 0,264
0,108 1000 0,0330 0,0077 0,263

L kata-rata = 0,263

f. Untukreaksici.- 2o

Untuk reaksi orde tiga < s :-: -longan persamaan
umum: ’
A-I-B*C_._-‘_,,__;»~ L

Hukum lajugya Seutiskan: ,
d(4) . '
& TRA) (B:(C harena 54 = d(B) = d(C), make

a(d) 3
T =B - 4+ (G - 4p + 4) (2.24)
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Persamaan ini dapat diubah ke dalam bentuk:

_ d(4) - o
(A)(Bg—Ap+A)(Co—Ap+A) kdt (2.25)

Bila diintegrasi akan menghasilkan :

- nZ +

S WU o RS B— IR SN iy R
Tom G "2 T s Coan) | B GG e =

(2.26)

Jika suatu reaksi terdiri lebih dari satu komponen,dimana
konsentrasi satu komponen atau lebih yang secara aktif ikut dalam
reaksi dapat dianggap korstan selama proses reaksi berlansung,
maka reaksi dikatakan pseudo tingkat n.Keadaan ini dialami pada
reaksi-reaksi dengan katalis dimana konsentrasi katalis dikatakan
konstan selama berlansungnya reaksi. Demikian juga pada reaksi
hidrolisis dengan reaktan sangat berlebihan sehingga yang bereaksi
hanya sebahagian kecil dari konsentrasi awal. Beberapa referensi
menyebuntukan bahwa konsentrasi reaktan dianggap berlebih
apabila paling sedikit 40 kali lebih dari yang bereaksi. '
Sebagai contoh: reaksi hidrolisa sukrosa dengan katalis asam,laju
reaksi dituliskan: ,

Sukrosa + H,O + H* — Fruktosa + Glukosa + H*

Dimana () adalah konsentrasi sukrosa. Orde reaksi secara
stoikiometri orde tiga, akan tetapi (H*) adalah katalis dan
konsentrasi (H.0) mendekati konstan. Reaksi dikatakan tingkat nol
terhadap (H*) dan (H:0) sehingga total reaksi mempunyai crde
pseudo tingkat satu, maka laju reaksinya ditulis:

~49 _ (), dimana K'= k(HO)H?)

Jika pelarut bukan air, maka HO betul-betul sebagai reaktan dan
akan mengalami Perubahan konsentras selama reaksi berlansung
sehingga reaksi menjadi pseudo tingkat dua.

_é% = k' (S)(H,0), de_ngan K'=(H")
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Contoh lain adalah reaksi oksidasi ion tiosulfit dengan hldrogen
peroksida,

HyOs + 25,05 2+ H* = 2H,0 + 404 2
Pada pH 4-6, laju reaksi tidak bergantung pada konsentrasi ion H*,
sehingga r =k’ (H;0) tingkat 2 dengan k'=k(H*).

2. Metode Diferensial

Metode diferensial merupakan metode yang menggunakan
langsung persamaan hukum laju dari reaksi. Seperti reaksi:

A—-B

Hukum lajunya: - %2 = k(A)* , x = orde reaksi
dalam bentuk logaritma:

I~ (5 = nk + xIn () | (2.27)

Bila dibuat kurva hubungan antara In — terhadap In (A) akan

diperoleh kurva linjer dengan slop adalah « (orde reaksi) dan
intercept nya adalah In k.

E ; tg & = x {orde reaksi)

Ink

—*> hA

Gambar 13. Kurva linier In r terhadap In A

Aplikasikan konsep ini untuk menentukan orde reaksi dan
menghitung konstanta laju serta persamaan laju reaksinya dari data
yang ada pada Tabel 6. Lengkapi data itu dengan menghitung laju
reaksi (- d(S)/dt) untuk setiap Perubahan waktu!
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Tabel 6
Data Perubahan konsentrast dari laju hidrolisa sukrosa 0,1 mol/L dalam.
larutan HC! 0,099 mol/L dalam air pada 354C

. | Sisa(S) /{6 d(Ss) - -
t/menit - -
/m 9 @ In 7 (S) In{S)
9,82 96,5 0,325 21,120 88,4 4,480
59,60 80,3 0,276 1,284 75,6 4,320
93,18 71,0 0,239 -1,430 65,0 4,175
142,90 59,1 0,173 -1,750 45,0 3,830
294,90 32,8 )

Buat kurva hubungan antara In d—d(:i)- terhadap In (S), dari slope

didapatkan orde reaksinya adalah 1 dan dari intercept didapatkan
- harga konstanta laju reaksi Jika reaksi lebih dari satu komponen
maka digunakan metode laju awal, yaitu pengukuran laju dengan
beberapa konsentrasi awal yang berbeda. Dapat dilakukan secara
isolasi, dengan membuat salah satu konsentrasi pereaksi berubah

dan yang lain tetap.
Untuk reaksi: -

A+B+C-oD+E
Hukum laju reaksinya adalah:

= - i(f-)- =k (A)(B)¥(C)? dengan x, y dan z adalah orde reaksi

dt
dalam bentuk logaritma : ,
inr=ln-(2) = Ink+xIn(d) + yIn(8) + zln(C)  (2.28)

- Untuk mengetahui orde reaksi terhadap A yaifu %, maka dibuat
konsetrasi A berubah sedangkan konsentrasi B dan C tetap.

Inri=Ink+xIn(A) +y In(B) +zIn(C)
Inr: = Ink +x In(A)2 + y In(B) + z In(C)
Inr-Inp=xkn(Ah-In(A):
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Inrt=lar2
In At-in A2 (2.29)

x = orde terhadap A

Demikian seterusnya untuk mendapatkan y dan z
Aplikasikan konsep ini untuk menentukan orde reaksi, konstanta
laju dan persamaan laju reaksi pada soal berikut:
Reaksi: 3 H:0; + BrOs + H* - Br- + O + 3H,0
Tentukan orde reaksi, konstanta laju dan persamaan laju reaksi dari
data pada Tabel 7.
Tabel 7. Data percobaan reaksi H202 + BrO3- + H+

Noperc [ [H] | [B:Os] | [H:O] | £5)x 107 M detik!
1 01 | 000587 | 0,0360 9 .
2 01 | 001174 | 0,0360 1
3 0120 | 000978 | 00385 | 20
4 0120 | 000978 | 0,0770 40
5 0120 | 0,00489 | 0,0363 9
B 0240 | 000489 | 0,0363 18

Dari reaksi diatas dirumuskan persamaan laju:
d(BT03) =k (H")" (BrOa )y (HZOZ)‘
Dalam benmk logaritma :
Inr=Ink+In({H*) +yIn (BrOy) +z In (H0;)

Dari percobaan 1 dan 2 dimana BrOs berubah dan H' serta HO;
tetap, kita dapat menentukan otde reaksi terhadap BrOy, yaitu y
adalah:

in 9-In 19
Y = In 000587 —n 0001174 1,08

Dari percobaan 1 dan 4 dengan konsentrasi HeO; berubah dari
lainnya tetap,dapat pula ditentukan orde reaksi terhadap HzOz,

yaituz, dengan ;
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Selanjutnya
dikenal juga metode waktu paroh (metod:
alah waktu yang diperlukan untuk mereaksikan setengah

paroh ad
an atau reaktan tinggal separoh dari mula-mula . waktu

dari reakt

4

= 70,0385 —In 0,077

untuk percobaan 5 dan 6 dengan Konsentrasi H* berubah dan

lainnya tetap, orde reaksi terhadap H* adalah:

= 1n0120~in 0,240

dari harga-harga di atas hukum tetapan lajunya adalah:

=S80 i (1) (BrO5) (HaO3)

orde reaksi keseluruhan adalah orde 3.
Harga konstanta laju k adalah:
9 x 107 mol L+ detik-1= k 0,1 x 0,00587 x 0,036 (mol L)}

9 x 10~"mol L~ ldetik ~1

k=

3. Metode Waktu Paroh

dalam penetuan orde reaksi dan konstanta laju reaksi
e umur paroh). Waktu

2,1132 x 10~Smol3L73
= (,0426 mol2 L2 detik? .

paroch berlaku untuk semua reaksi kecuali untuk reaksi orde nol.

Untuk reaksi orde satu, hasil integrasinya adalah:

In 1;3 = kt , pada waktu t;; atau waktu paroh, (A) =-;- (Ao)

Ao _
ln—l/ZAo = kt1/2

In2= kty;

| .
tisz =-';(—zatauk 2

(2.30)
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Dari rumus di atas terlihat bahwa waktu paroh untuk reaksi orde
satu tidak tergantung pada konsentrasi awal.Untuk reaksi dimana n

# 1 dengan hukum laju:
J(A) =k (A)ryang hasil mtegrasmya adalah:

1 ;
ZA)T;T) Ag (“-1) (ﬂ. l)kt (2.31)

Pada waktu paroh, L— ,{4)= ~Ao, maka:

1
;(70)("‘_1) Ao (’l-l) = (71 1)k t1/2

g(n-1)1
o)1 (n - Dk tyy2

¢ _ 2n-1)_q (2 32)
2T (- 1k(40) _ L

Dalam bentuk logaritma;
(1)
Inty/, = Infmsz ~ ( ~ 1) In(49) (2.33)
Inty;; =Inf- (n-1) In (Ao) > n#1 (2.34)
y=a-bx

Persamaan ini dlgunakan untuk menentukan orde reaksi yang
disebut dengan metode waktu paroh. Contoh reaksi Hidrolisis
alkali dari etil benzoat sesuai reaksi berikut ini.’

CsHsCOOC;H;s + H.0 + OH:- = CsHsCOOH + C;HsOH

Tabel 8
Data hasil percobaan Hidrolisis alkali dari etil benzoat
t/s 0 100 {200 300 400 {500 [600 | 700

(A)/102M [500 |355 |275 225 {185 {160 |148 140
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Buat kurva (A) terhadap t dengan (Ag) sebagai konsentrasi awal

yang akan digunakan sebagai kurva standar untuk menentukan

waktu paroh.

Dari kurva ini plot ¥ Ag ke kurva sehingga diperoleh t;/2, , t1/2,,

ty/2, dan seterusnya. '

Kemudian buat kurva In ¢/, terhadap In Ao dlperoleh kurva
-
linier dg slop = (n-1) dan intecep = In f = In? ll)kl — orde

reaksi dan konstanta laju k dapat dihitung.

Gambar 14
Kurva Hubungan Kensentrasi tethadap Waktu

Setelah diperoléh harga ty/2, . ti/2,, t1/2," dan seterusnya buat

kurva linier antara In t/; terhadap In Ag dengan slop = - (n-1) dan

2(n-1)_1

intercepnya adalah It —== ="

Dari analisis data, diperoleh reaksi adalah orde dua, orde satu
terhadap etil benzoate dan orde satu terhadap alkali, dengan

hukum laju reaksinya;

r = k (CiHsCOOC;Hs)(OH)
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Dari hukum laju ini terlihat bahwa (H;O) tidak mempengaruhi laju
reaksi sehingga reaksinya disebut pseudo reaksi orde 2 (reaksi orde
2 semu),

\

Inty tga=-(n-1)

’

In 2(a-1) -1
-k

—+ lnA,
Gambar 15
Kurva Linjer antara In ¢, terhadap In As
Latihan: Gunakan teknik yang sama (metode waktu paroh) untuk
menentukan orde dan konstanta laju reaksi dari data pada Tabel 9.
Tabel 9. Data hasil percobaan untuk penentuan laju reaksi

t/s ) 100 | 200 ]300 400 |500 600 |700

(A)/102M | 4,40 3,55 298 257 226 1201 181 1,65

G. Pengukuran Laju Reaksi melalui Sifat Fisika
Bila Jaju reaksi diukur melalui analisa fisika seperti:

Pengukuran tekanan (P) dan volume (V)

Perubahan warna (absorbsi),(A) 7

Perubahan muatan (hantaran listrik),(Q)

Perubahan sifat optik,(a)

Perubahan volume, (v)..................dan lain-lain

AN

Perubahan sifat’ ini berbanding lurus dengan Perubahan
konsentrasi (merupakan fungsi linier) pada larutan encer.
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Secara kinetik, hubungan sifat fisika dengan konsentrasi dijabarkan
Sebagai berikut:

*_f-h & _fof
s dan— — (2.35)

dengan: x = zat yang bereaksi
a = konsentrasi awal = (Ao)
(ax) = konsentrasi pada waktu t = (A)
fo = tetapan fisik pada awal
f = tetapan fisik waktu t
f = tetapan fisik waktu tak hingéa
Penerapan konsep ini untuk menafsirkan data eksperimen dalam

menentukan orde dan konstanta laju dari reaksi berikut ini.
Dekomposisi dimetil eter pada suhu 504°C

(CH3)-O-(CHs)g —=-> CHa g + Hap + CO

A—>B +C + D

Tabel 10 i
Data Hasil Percobaan Dekomposisi Dimetil Eter pada Suhu 5040 C
t/s 0,0 390 777 -1 1195 - | 3155 - -

Diotal / toor 3,2 408 488+ ‘ ] 562 779 931

a. Hitunglah tekanan parsial dari (CHs).O setiap waktu (Pa)
b. Tentukan orde reaksi dan tetapan laju k.

Penyelesaian:
Untuk reaksi orde satu, lnﬁ;2 =kt atau lna—a_; =kt
Karena data yang diamati berupa sifat fisik (data tentang tekanan),
maka gunakan rumus : :
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Po=Py _
lan_PA =kt

a. P. Pa+Pg+Pc+Pp
=Po-x)+x+x+x

P:=PO+2X
Py ~P,
x =40

2
Pa1=32-((408 -3,2)/2) = 199,2
Pa2=32-((488-3,2)/2) =
b. Masukan ke dalam rumus orde satu :
In Z‘: Pk t, bila diperoleh harga k yang konstan berarti reaksi
orde satu

Untuk reaksi orde dua,
11 - '
@G =kt atau—-—-=ft (2_.36)
1 1

-—=kt
a—x a

sGE-1)=ket 237)

a\a-x

;(}sz - 1) =kt orde?2 (238)

Jika pengukuran laju menggunakan ddta tentang daya hantar
(melalui pengukuran konduktometri) dimana daya hantar
berbanding terbalik dengan tahanan (R) maka untuk orde dua

berlaku:

Ixfe B gop (2.39)

1 (Rm -RD)B — —

- X ET)RO 1=kt (240)
(ch-RD)R —_— '
RaRRy — K2+ 1 (241)
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R _ Ry kta +8g
R =R Res —Ro (242)

R Rg kta Ro )
Y g )
Jika Ro tidak dapat ditentukan gunakan kurva linier E_RTE terhadap

t, dengan slop ER,:‘% dan intercept adalah ;z:R—_R Pengukuran daya
hantar dalam larutan dikemukakan oleh Mc.Faire (1994) dalam
Tabel 11 Untuk reaksi piridin’ dan phenacyl piridinium bromide
dalam larutan methanol. Molekul netral akan berbentuk ion dan
tahanan akan turun tajam selama reaksi berlangsung. Tahanan
berbanding terbalik dengan daya hantar dan daya hantar
berbanding langsung dengan konsentrasi yang terjadi. Berikut ini
adalah suatu contol reaksi yang laju reaksinya dapat diukur
melalui Perubahan tahanan.

C.Hs-CO-CHyBr + CSHsN 2 CaHs-CO-CHa-NCsHs.

Phenasilbronud  piridin
Reaksi di atas adalah reaksi orde 2 dan kedua reaktan mula-mula
sama konsentrasinya, maka persamaan dapat dignnakan ramus:

= RaZROR o g
(R —1)Rg

(R —Ro)R

(R —R)Ry :

karena Ro tidak .dapat ditentukan dalam percobaan maka .l

grafik Z"_—Etethadap waktu akan membentuk garis lurus dengan

1
a

= kta + *

slopnya adalah %_‘_'—:; dan intersepnya adalah E_R—'E'

Tabel 11
Phenasilbromid dan Piridin dalam Methanol pada 308 K

e
Waktu/ ot Tahanan/ R

TReR

7 45.000 1,019
N ~ 11620 1,074
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Waktu/mnt Tahanan/ - FE-'E
53 9.200- . 1,096
68 7.490 1,120
84 6.310 1,145
99 5.537 1,170
110 5.100 1,186
127 4.560 1,213
153 3.958 1,253
203 3.220 1,330
368 2.182 1,580
© 801 -

Jika konsentrasi mula-mula, a = 0,0385 M, maka k dapat dihitung
dari slop yang be samya k = 7,41 x 1014 M1detik-

Di dalam larutan cukup encer, metode ini sangat baik, tetapi
untuk larutan yang cukup pekat dengan ion yang ada dalam
larutan reaksi tersebut, maka tahanan sangat banyak depengaruhi
oleh kekuatan ion dan pH. Sehingga pengukurafi daya hantar atau
tahanan tidak langsung sebanding dengan konsentrasi (Murr dan
Shiner, 1962). Pengukuran pH dipakai untuk mempelajari kinetika
reaksi, dikemukakan oleh Hay dan Croop (1969). Pada reaksi
hidrolisa basa dari kompleks cis-kloro aminebis (etyl diamin Cobal
(II)). Reaksinya adalah:

Cis[Co eny(NHzR)Cl]*2 + OH- 2 [Co eno(NH:R)OH]*2 + CI-

o a0 b 300 400 t/ menit

Gambar 16
. R
Grafik Hubungan antara s terhadap t
dari reaksi Penasil Bromide dan Piridin
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Reaksi ini orde dua yang berarti tingkat satu untuk ion kompleks
etil diamin Cobal (Il) dan tingkat satu untuk jon klorid. Reaksi
dilakukan dalam titrasi otomatis dengan pencatat sebagsi fungsi
waktu dan volume, V dari basa teramati denga pH.Konsentrasi jon
hidroksi tidak berubah, dengan demikian reaksi akan menjadi

pseudo tingkat satu.

k= %In ((l:'!—.?)) atau In (Voo - V) = Kt+InVoo-Vo (244)

Jika dibuat grafik dari In oV - V) terhadap waktu, didapatkan
linear. Dari grafil tersebut dengan reaksi pseudo orde satu,
konstanta laju reaksi dapat dihitung:

k1 = 2,67 x 10+ detik? pada pH=92
k2= 4,23 x 104 detik? padapH=94
ks= 6,55 x 104 detik1. padapH =96

Konsentrasi ion hidroksil dihitung dari harga pH dengan memakai
koefisien aktifitas. Bila dihitung sebagai reaksi orde dua, maka:
k=K’ [OH"] dengan k=12,9 M-1 detik-1; 12,9 M1detik-1
dan 12.6 M1detik1 '
Metode ini baik untuk reaksi yang membutuhkan ion hidrogen atat
jon ‘hidroksid. Tetapi perlu diketahui bahwa pada beberapa reaksi -
mempunyai daerah pH tertentu. Misalnya katalis basa. pada
hidroksi basa cis [Co en2 (NH3 CH3) Clj2+ pada pH = 34
sedangkan metode pH ini sangat baik pada pH = 7, karena akibat
pembentukan proton yang cepat sebagai hasil kompleks hidroso
berubah menjadi : :

Cis [Co en; (NHz 2R) 22 (Cl)2 + Hz0 Cis[ Co ena (NF R) Cl)2 + Cl
di bawah pH = 6 - 7 '
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Gambar 17

Grafik In(V.-V) terhadap t Untuk Katalis Basa Hidrolisis cis[Coenz
(NH,CH3) ClIJ**, dengan V= Volume Basa pada pH Tetap.

Data konsentrasi dan waktu yang diperoleh dari hasil percobaan
perlu dianalisis untuk pemantauan laju reaksi dan hukum laju orde
reaksinya. Hukum laju reaksi sangat penting untuk melihat
bagaimana bentuk mekanisme reaksinya. Bentuk mekanisme ini
perlu dikaji apakah sama dengan bentuk parameter dari percobaan
yang telah dilakukan.

H. Mekanisme Reaksi

Reaksi kimia tidak selalu berjalan pada satu langkah reaksi,
pada kebanyakan reaksi dapat mengalami pada sejulnlah tahap.
Untuk suatu hukum laju reaksi, sangat raungkin terjadi dengan
melibatkan sejumlah tahapan reaksi. salah satu tujuan dari studi
kinetika adalah untuk menentukan tahap- tahap antara, karena
dengan cara inilah terjadinya reaksi dapat dimengerti. Dengan
didapatkan hukum laju reaksi dari-data eksperimen, maka dapat-
ditentukan mekanisme dari suatu reaksi di samping di perlukannya
gambaran ampirik ‘dan teori pendukung lainnya. Keterangan
tentang mekanisme juga dapat di peroleh dengan menggunakan
isotop, untuk menentukan jalan yang di lalui oleh berbagai atom -
selama reaksi dan dengan sepektroskopi untuk menentukan
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intermediet. Mekanisme tersebut harus menghasilkan hukum laju
yang sesuai dengan hasil eksperimen yang berarti harus sesuai
dengan Perubahan kimia yang terjadi.

Reaksi yang terdapat di alam ataupun di laboraturium tidak
saja di temui dalam bentuk reaksi sederhana, tetapi juga berbentuk
reaksi kompleks yang terdiri dari sederetan langkah- langkah reaksi
yang disebut dengan mekanisme reaksi. Tiap tahapan reaksi ini
disebut dengan reaksi elernenter. Sebagai contoh dapat dilihat data
kinetika dari reaksi antara gas nitrogen oksida dengan hidrogen.

2NO + H—» No + H:O

Reaksi ini dipelajari pada 826 K dengan hasil percobaan pada
Tabel 12. ’

Tabel 12
Kinetika reaksi 2 NO + Ho— Nz + H,O pada 826 K
Percobaan | Tekanan awal Hz/kPa | Tekananawal NO/kPa Laju awal/kPa detik!
1 533 40,0 0137
2 533 203 0,033
3 385 533 0,213
4 19,6 533 0,105

Dari data kinetika di atas dapatkan persamaaan atau hukum
lajunya adalah: '

= — 20 =k (NO)*(Hy) (2:45)

Hukum laju ini dapat digunakan untuk meramalkan bagaimana
mekanisme dari reaksi tersebut, yaitu dengan menentukan total
komponen reaktan dari persamaan laju reaksi. Dari persamaan laju

reaksi secara umum. ~ '

r = k(A (BY ()
Total komponen reaksinya : a4 + BB + yC + -

Dari persamaan laju dari reaksi di atas,r=k (NO)%(H,;) Total
komponen reaktan dalam tahap penentu laju adalah : N2O; + Ha.
Mekanismenya dapat diramal sebagai berikut ini.

(2.46)
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N, Oz + Hz = Hz0 (tahap penentu laju).
Sebelum tahap penentu laju tentu harus ada reaksi pembentukan
N2O; yang berlangsung cepat:

2 NO N20; (cepat ) 2 (tahap 1).
Karena pada tahap penentu laju masih ada senyawa yang belum
stabil, maka ada satu lagi tahap reaksi ;

N2O + Ha2 N2 + HyO.

Secara keseluruhan mekanismenya dapat ditulis :
2NO &> NyO:(cepat)

N;O; + Hy —2—> N;O + H,O (lambat)

NqO + H; —%—» N, + H,O (cepat)

Apakah mekanisme ini menghasilkan hukum laju yang diamati
melalui eksperimen atau tidak, dapat digunakan beberapa
pendekatan diantaranya pendekatan setimbang dan steady state.
Dengan menggunakan pendekatan setimbang:

_(N209)
© T (woy
N.O2 =K (NOY:
T =K (N2Oy) (Ha)

=k K (NOy (H2)

- =k(NCy (Hy) .
Ternyata mekanisme ini menghasilkan hukum laju yang sama
dengan hukum laju hasil eksperimen. Maka dapat dinyatakan
bahwa, mekanisme reaksi adalah benar. Dengan pendekatan steady

state, yang menyatakan bahwa konsentrasi zat antara di anggap
konstan, seperti:

d@Hy) _ o dG0) o
dt dt
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Dairi mekanisme reaksi dinyatakaan bahwa:
20%9%) = 1 (VOY? — k2 (N307) = k3 (N20 )(Hp) =0 (2:47)
2029 = k3(V,0,) (Hy) = kd (N20) () = 0 (248)
Hukum laju dari mekanisme ini adalah:
2020) _ 43 (M,0,) (Hy) + k4 (N;0) (Hz) = 0 (2.49)

Untuk menyederhanakan peréamaan (2.49), dapat dieliminasi
dengan persamaan {2.48), menghasilkan:

d(H,0)
dt

= 263 (N,0) (Hz)

Konsentrasi (N,0, ) dapat diungkapkan dalam konsentrasi zat yang
stabil, yaitu:

k1 (NO)?
k2+k3 (i)

Karena ks terdapat pada tahap penentu laju, maka ks << k; dengan
demikian:

(N207) =

ki (NO)?
k2

Dengan demikian hukum laju dari mekanisme ini dapat
dinyatakan:

_d(#H;0)
Toodt
_ 2kgk
. = =22 (N0)*(H2)
= k(NO)? (H,)
Ini berarti bahwa hukum laju mekanisme reaksi sesuai dengan

hukum laju hasil eksperimen.
Contoh lain adalah reaksi:

2NO + 02— 2NO;

N20) =
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Dari data kinetik didapatkan hukum laju reaksinya adalah:

r=k (NOY2 (Oz)

Total komponen reaktan dalam tahap penentu laju adalah N>Oy
yang dapat berbentuk N;O; + O dan NO; + NO. Untuk ini dapat
dapat diramal 2 bentuk mekanisme reaksi sebagai berikut ini.

1. Ramalan mekanisme pertama:

N2O;z + 02 » 2 NO; (tahap penentu laju)
Sebelum tahap penentu laju ada reaksi yang berjalan cepat
yaitw:

NO + NO ~» N,O; (cepat)
Maka mekanismenya dapat ditulis:
7]

NO + NO " N;0; (cepat)
Nz0z + Oy —8—5 2 NO; (cepat)
Apakah mekanisme ini menghasilkan hukum laju sesuai
dengan hasil percobaan yang di amati dapat dibuktikan
dengan langkah-langkah sebagai berikut ini. -
Dengan péndekatan setimbang;

N;02)
k =822, dengan (N:07) = K (NOJ?
r=ks(N:02) (O
r=ks. K(NO)2(Oy)
r=k (NOR(O,), dengank =ks. K
Ternyata hukum laju yang diturunankan dari mekanisme ini
sama dengan hukum laju hasil eksperimen. Maka terbukti
bahwa mekanisme di atas adalah benar.

2. Ramalan mekanisme kedua .

66

NO; + NO; —» 2 NO; (tahap penentu laju)

Sebelum tahap penentu laju ada tahap reaksi yang berlangsung
cepat.

NO + Q2 2NGs
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Maka mekanismenya dapat ditulis; |
NO + O €% NOs
NO; + NO —%— 2 NO;

Untuk membuktikan kebenaran mekanisme ini dapat
digunakan pendekatan setimbang dengan;

el . __‘_
K = Woxon dimana (NOs) = K ((NO) (Oz))

Hukum laju reaksinya adalah:
r =ks (NOs) (NO)
konsentrasi (NOs) harus diungkapkan dalam bentuk
konsentrasi yang stabil, dimana: (NO3) = K (NO)(O2)
maka hukum lajunya adalah:
r = ks K (NO)(O:)(NO)
=k (NO)*O;) dengank=ks K _
Dengan demikian dapat dinyatakan bahwa mekanisire reaksi di

atas juga benar.

Bila persamaan hukum laju mempunyai faktor (A)V2, maka
mekanisme mengikutsertakan senyawa A menjadi 2 spesies
sebelum muncul reaksi penentu laju.

Contoh : Reaksi H; + Cl.— 2 HCI

Dari hasil eksperimen didapatkan hukum lajunya

r =k (H) (Cly)/2 :

total komponen reaktan dalam tahap penentu laju adalah
H;+ Cl* -

mekanisme reaksinya adalah:
ke
Cl, %= CI* + CI* (cepat)

Irma Mon, dkk 67



k
Hy+ CI* —2—> HCl + H* (lambat)

k
H* + Cl* —> HCl (cepat)

Untuk menguji kebenaran mekanisme ini, dapat di turunkan
persamaan hukum lajunya: :

r=ks (H) (CD)
dengan pendekatan setimbang konsentrasi (Cl) dapat dinyatakan
dalm bentuk :

(Cl) = Kv/2 (Ch) /2

Maka hukum lajunya adalah:

r = ks K2 (Hz)(Ch)2

= k (H2)(Clo)V/2 dengan k = ks K1/2

Ternyata bahwa hukum laju dari mekanisme di atas sama denagan
hasil eksperimen. Dengan pendekatan steady state, dapat juga di
turunkan hukum lajunya, yaitu :

489 -y, ()l + s (H)(CE) ers1)
4D - 3, () - ke (CIR - o () (€ + e () (Ch) =0 (pers.2)

%'ti)- =ks (Ho) (O1) - ks (H) (Cl) =0 (pers3)

Untuk penyederhanaan (pers.1), dapat dieliminasi (pers.2) dan
(pers.3), sehingga diperoleh:

dHct

40D =21 (H) (O

Konsentrasi Cl yang reaktif dapat di ungkapakan dalam bentuk
konsentrasi zat yang stabil denagan mengeliminasi (pers.2) dan
(per5.3), sehingga didapatkan:

ki (Cly) = k2 (CI)2
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e \1/2
(@ =)y
Dengan demikian hukum Jaju akan berbentuk:
d(Hcl ky\ 12
4D o k;(é) (H2) (Clyv>

=k (Hy) (Clyjt/2
) kM2
Dengan konstanta laju efektifnyak = 2 ks (E

Pengandaian yang kadang-kadang berguna adalah bahwa reaksi
tersebut mempunyai tahap penentu laju. Apabila salah satu tahap
adalah penentu laju, semua tahap yang sebelumnya didalam
mekanisme itu berada dalam kesetimbangarn. Sehingga konsentrasi
dari semua zat yang terlibat dalam tahap sebelum penentu laju
dapat dihitung dari ungkapan kesetimbangannya.

Untuk reaksi yang hukum lajunya berbentuk:

_ k(4)=(8)
"= R (BY

Total komponen reaktan dalam tahap peneﬁtu‘ laju reaksi adalah:
' aA+BB-pM-vN

Contoh adalah reaksi penguraian ozon, seperti: 2 03 = 30,
persamaan laju reaksi dari data kinetik dinyatakan sebagai:

_ 1. (03)?
r=kon

Total komponen reaktan dalam tahap penentu laju adalah:
2 03 - 02 =40 yang dapat berbentuk: O3 + O
Mekanismenya dapat diramalkan sebagai berikut ini.

0s =2 0+0; (cepat)
0:+0 42520, (larnbat)
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Hukum laju ditulis sebagai:
: A C Vil
r=k (G2}

Buktikanlah dengan pendekatan setimbang dan steady state
bahwa mekanisme reaksi ini adalah benar.

L. Ketergantungan Laju Reaksi terhadap Suhu

Kebanyakan laju reaksi bertambah dengan kenaikan suhu.
Kaidah yang umum dipakai adalah bahwa kenaikan suhu 10 K laju
reaksi menjadi dua kali lipat, walaupun kaidah ini sebenarnya tidak
tetlau tepat. Misalnya reaksi hidrolisis metil etanoat (metil asetat),
dimana tetapan laju reaksi, k pada 35°C 1,82 kali lebih besar
dibandingkan konstanta laju pada 25'C. Dilain pihak hidrolisa
sukrosa pada Perubahan suhu yang sama laju reaksi berubah
dengan dengan faktor 4,13. Laju reaksi sebagai fungsi T dapat
dikelompokan seperti Gambar 18. '

Kurva a adalah tipe reaksi yang banyak dijumpai, tipe b
adalah reaksi peledakan karena adanya kenaikan laju secara tiba~
tiba, tipe ¢ adalah reaksi hidrogenasi katalisic dalam Teaksi enzim
dan tipe d adalah reaksi NO dengan O, . Reaksi tipe a mempunyai
konstanta laju yang mengikuti persamaan Arrhenius:

k = A e-Ea/RT

Dalam bentuk logaritma: Ink = In'A — %"

dengan k = konstanta laju; A = faktor Arrhenius; Ea = energi
aktivasi; R = tetapan gas; T = suhu absolut.

L
injorm k »
e J lﬂ N
Wl VMNW ’ .

Jv‘i,p'f\ o tipea tipeb - tipec . . tiped
roifl Gambar 18. Beberapa Tipe Reaksi
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JNa tyHed — GuolH Nt

Dari persamaan Arrhenius dapat dibuat suatu kurva linier
bila konstanta laju diketahui pada berbagai suhu. Plot In k terhadap
1/T akan diperoleh kurva linier dengan kemiringan = - Ea/R dan
sebagai intercept nya adalah In A

\ wiwi't
]CW
nk tgA=-EsR -
‘ i lnA ]WU

— T

Gambar 19
Grafik Hubungan antara Konstanta Laju dengan /T

Aplikasi dari konsep ini dapat dicontohkan pada pengukuran:
laju dekomposisi orde kedua dari asetal dehida (CHsCHO) diukur
pada jarak temperatur 700-1000 K dan kontanta lajunya tercantum
pada Tabel 13.

Tabel 13
Konstanta Laju Dekomposisi Orde Kedua dari asetaldehid (CHsCHO)
Diukur pada Jarak Temperatur 700-1000 K

T/K 700 730 760 | 790 810 | 840 | 910 | 1000
k/M- - 0,011 | 0,035 | 0,105 | 0,343 0,789 | 217 | 200 | 145
1detik"! -

Tentukanlah energi pengaktifan dan faktor Arrhenius (faktor
preekponensial) dari reaksi di atas. Olah data ini dengan membuat -
kurva In k terhadap 1/T sesuai Gambar 13 akan diperoleh

kemiringan = - 2,21x10# dan perpotongan 27,0.
Karena slop - Ea/R =~ 2,21x104, maka akan diperoleh:
Ea = (2,21x104 K)(8,314J K1 mol1 = 184 kJ mol!

é/*urw hegopt f
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Intercep adalah In A = 27, sehingga A = e #0 M1 detik!
atau = 5,3 x1011 M-1 detik1

Persamaan Arrhenius menganggap bahwa harga E, adalah sama
setiap Perubahan suhu namun dalam beberapa kasus
ketergantungan temperatur tidak sesuai dengan persamaan
Arrhenius. Maka Ea dapat dinyatakan sebagai :

‘ , dlak : -
E, = \RT)Z _d_‘;'—

Ini menunjukan bahwa makin tinggi energi pengaktifan makin kuat
Rula ketergantungan konstanta laju pada temperatur, atau: —

_ Eadl
dink = 2=

bila persaman ini diintegraéi diantara batas-batas menghasilkan :
2 E, (24T
fl d In k= T‘\’. 1 ?2-

ka _Es (i l) .
lnk1 =3\ 5 atau:

=k
Ink = o + konstanta

atau dapat ditulliss k = Ae®/RT (dikenal dengan persamaan
Arrhenius)

Aplikasi konsep ini dapat digunakan untuk menghitung energi
aktivasi dan faktor preeksponensial, A. Sebagai contoh reaksi
amoniak dengan ritrogen oksida jika konstanta laju pada 600 K
adalah 0,385 L molt detikldan pada 716 K adalah
16,0 L mol detik-1, '

Persamaan Arrhenius, dapat dibuat suatu kurva linear, bila harga
konstanta laju dikotahui pada barbagai suhu. Plot In k Taiwan I/T
akan dipproleh kurva linear dengan kemiringan —ii, sehingga
Ea = -R x (slop) dan sebagai intercepnya adalah In A.
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Contoh: : .
Penguraian gas Nitrogen pentaoksida, harga tetapan laju pada

berbagai suhu dapat dilihat sebagai berikut: Tetapan laju untuk

penguraian N;Os pada berbagai suhu dapat dilihar pada Tabel

- berikut ini.

t/°C k.10-55 1/T x 104 Ink
65 487 295 5,32
35 150 13,05 -6,50
45 498 3,14 7,6
35 13,5 3,25 891
25 3,46 3,35 -10,27
0 0,0787 3,66 -14,05

Grafik hubungan antara In k terhadap 1/T dapat dilihat pada
Gambar 20. :

- 5

" \
.15 i L ]

29 30 31 32
1/Tx107
Gambar 20. Grafik hubungan antara In k terhadap ¥/T

Dari kurva didapat harga kemiringan adalah -12,400. Maka:
Harga Ea=- R xslop
= 8,314 x 12.400
= 103093,6 jarak mol?
=103 k] molt
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Dari grafik k terhadap T dari persamaan Arrhenius dapat .
dilihat pada Gambar 21 maka k akan mendekati harga sebagai -
konstanta dengan bentuk asimtot. Hampir pada semua reaksi akan
berlaku kurva semacam ini terutama Pada temperatur rendah, dan
pada temperatur tinggi dan terjadi kurva yang mendekatiasimtot. |

Gambar - 21 menunjukkan laju reaksi sebagai fungsi
temperatur dari persarmaan Arrhenius. '

Faktor A juga merupakan fungsi temperétur dan untuk lebih
teliti dapat dipakai persamaan:

k = BTm e-Eb/RT, atau:
1nk=InB+minT-E/RT (3.31)

B = korstanta

4

guhd ot [}u/lid"
hinggo
AT >0

T

Gambat 21
Laju reaksi sebagai fungsi temperatur dari Arrhenius

Dari persamaan (3.31) secara teoretis ada yang sukar diselesaikan,
perpangkatan m mempunyai harga spesial tergantung macam dari
tecri yang dipakai dan reaksi alami yang terjadi. Perlakuan data
percobaan dari persamaan di atas akan menghasilkan energy-
aktivasi, Ep. Hubungan antara E, dan B, yang diakibatkan T adalah:

dink _ E .
—d':— = '151?—2 (persarnaan Arhenius)
dink E m .

i = ety (A fungsiT)
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Dari ke dua persamaan diatas diperoleh:

Lo _ B .M

RTT T RT2 T
E.=Ey +mRT

W o~-E~Ep=mRT

_ Sdny 797
l,e%ila persaEgan (?.31) diereksi dengan m tidak nol, maka jarak

antara log k terhadap 1/T menunjukkan sedikit melengkung.
Sehingga kurva ini dapat dijabarkan dalam dua bagian yang
keduanya mendekati linear. Hal ini terjadi bila ada dua reaksi
bersamaan yang mempunyai energiaktivasi berbeda dan selalu
terlibat dalam reaksi yang sama, dapat berupa reaksi homogen dan
heterogen. Reaksi homogeny biasanya mempunyai energiaktivasi
lebih tinggi. Sedarigkan reaksi heterogen relatif temperature lebih

rendah, seperti gambar berikut ini.

logk

1

T

: Gambar 22
Transisi reaksi homogen ke reaksi heterogen

J. Soal-soal Latihan
6 Diketahui bahwa penguraian HI menjadi Hz + I pada 508 °C
mempunyai waktu paroh sebesar 135 menit bila tekanan awal
HI adalah 0,1 atm dan 13,5 menit bila tekanan 1 atm.
a. Tujuan bahwa keadaan ini membuktikan bahwa reaksi
mempunyai orde dua.
b. Berapa nilai tetapan laju k.
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@

Reaksi nitro etana dengan natrium hidroksida yang
konsentrasinya masing-masing adalah 0,004 molar dan 0,005
molar,merupakan reaksi orde dua dengan nilai tetapan laju k
pada 0°C adalah 39,1 L mol? menit!.Berapa waktu yang
dibutuhkan sepaya 90 nitro etana bereaksi?

Dalam suatu reaksi dengan persamaan stoikiometri

A+2B—» C+D :

Merupakan reaksi tingkat satu terhadap A dan tingkat dua
terhadap B. Bagaimana bentuk laju reaksinya, jika dipakai
variable x dan diintegrasikan. i

Hidrogen peroksida bereaksi dengan ion tiosulfat dalam larutan
yang sedikit asam menurut reaksi:

H;0; + 25,052 + 2H* — 2H,0 + 5(0¢*

Dalam trayek pH 4 hingga 6 laju reaksi tidak tergantung pada
konsentrasi ion hidrogen. Data berikut ini diperoleh pada 25 °C
dan pH =5

Konsentrasi awal : H,O, = 0,03680 M

(S:03)% = 0,02040 M = 20,40 x 10°M

t/menit 116 36 43 52
{502)%/103M 10,30 5,18 416 3,13

Berapa orde reaksinya dan harga tetapan laju k?

(data yang diarsir sudah diolah), lalu harga k dicari dari kurva
In ([B]/[A]) terhadap t yang diperoleh dari slope dan
intersepnya In ({Ad)/[Bo]). Harga k juga dapat ditentukan

" melalui perhitungan.

®

76

Pada 24,8°C, reaksi .

CsHsN(CHs)z + CHal» GHsN*(CHa)a+ I

Konstanta laju reaksi, k =839 x 105L mol detik? dalam
nitrobenzene. Reaksi adalah orde satu untuk setiap reaktan.
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a. Jika konsentrasi larutan adalah 0,12 mol L,dimana dimetil
aniline-dan metal iodine bercampur. Berapakah waktu yang
diperlukan agar 70% dari reaktan bereaksi?

b. Jika konsentrasi dari setiap reaktan adalah 0,12 mol L-
1,berapakah waktu yang diperlukan agar 70 dari reaktan
bereaksi.

6. /Reaksi antara atom Bromin dan CLO, berlangsungnya reaksi
diikuti dengan mengukur konsentrasi radikal ClO. Jika
konsentrasi awal dari atom Bromin dan CLO adalah 12,2 x 10-6
mol dm 2 (Ag=a) dan 244 x104 mol dm?3 (Be=b). Hitung

konstanta laju k .
Br+Cl,O— BrCl+CIO .
Waktu (js) :10 20 30 40 50 60

ClO x 10 4(mol dm3) : 1,68 2,74 3,66 47 56 6=X

& . ' -
7. Mekanisme reaksi; Az ¥%— 2 A (cepat) o

A+B — P (lambat)
Dengan zat antara adalah A. Tentukanlah hukum laju dari
mekanisme reaksi itu.

8. Reaksi, NO;Cl & NO; + % Cl, mengikuti reaksi orde satu dan
tampaknya mengikuti mekanisme : '
NOCl —2—> NO; +Cl

NO,Cl + Cl —*— NO, + Cl

Dengan mengandaikan keadaan mantap (steady state) untuk
konsentrasi atom kior, tunjukkan bahwa tetapan laju orde satu
yang diperoleh secara empiric sama dengan 2 k;.

9. Untuk mekanisme; A+B "g‘k".'_" C
C—>D
Turunkan hukurm laju dengan menggunakan pendekatan steady
state, dengan pengandaian bakwa ks < kz .
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10. Turunkanlah persamaan laju keadaan mantap untuk

11,

12,

13.

mekanisme rezksi termolekuler di bawah int :
ks
A+AFTT A*
A*+M 2 A+ M

Mekanisme reaksi dekomposisi N2Os adalah :
N,05 —— NO; + NO;

NO, +NOs = N:Os

NO, + NO3 —%— NO + 0, + NOs

NO +NO; ——> 2NO,

Turunkan persamaan laju terhadap N>Os dengan menggunakan
pendekatan steady state terhadap NO; dan NO.

Dekomp05151 termal dan dimetil eter dalam fasa gas dlpela;an
dengan mengukur kenaikan tekanan,

(CH3}0 —— CHs +H + CO

Dari pengukuran pada 504°C dan tekanan 312 toor dari eter
didapatkan data sebagai berikut:

‘Waktu/detik 390 777 1195 3155, w

Kenaikan tekanan toor :96 176 250 467 619
Hitunglah konstanta laju reaksi k, setelah telebih dahulu
ditentukan orde reaksinya.

Metil asetat dihidrolisa dalam HCl 1 mol L+ pada 25°C. larutan
dengan volume yang sama diambil pada selang waktu tertentu
dan dititrasi dengan lsrutan NaOH. Hitung tetapan laju orde.
satu dari data percobaan berikut ini.

t/s :339 1242 2745 4546
V/em® :2634 2780 29,70 3181 39,81

78 KIMIA FISIKA: Kinetika Kimia



14. Tabel dibawah ini memberikan data kinetika (Y.T. Chia dan R.E.
Connik, J. Phys. Chem, 63, 1518 (1959) untuk reaksi berikut pada

25°C.
OCl+10H - Ol +Cl' + H;
OCl/mol? | ()/molL? | (OH)/molL1 ‘_(g:_” x104/mol Ldetik!
0,0017 0,0017 1,00 1,75
0,0034 0,0017 1,00 3,50
0,0017 0,0034 1,00 3,50
0,0017 0,0017 0,50 3,50

Bagaimana hukum laju untuk reaksi ini dan berapa nilai
tetapan lajunya?

15. Reaksi cinamal klorid dengan etanol membentuk 1-kloro-3
etoksi-3 fenil-1 propana. Raktan cinamal klorid diabsorpsi kuat
pada 260 nm, didapatkan data absorpsi dengan waktu sebagai

berikut:
A.
t/ menit

10,119 0,108 0,09
10,00 20,0

47,0 ~ 80,0

0,081 0,071

0,06 0,005
140,0 w

a. Buktikan bahwa reaksi adalah orde satu, dan tentukan nilai
tetapan lajunya.
b. Hitung waktu parohnya.

16. Oksidasi dari kalium jodida dengan kalium persulfat
berlebihan. lodid dititrasi dengan natrium tiosulfat untuk
menentukan banyaknya iodid. yang hnggal .sebagai fungsi
waktu. Dari wakfu dibawah-ini- tentukanlah orde reaksi dan

konstanta laju reaksinya
- - Waktu/menit :

Titer/ml

00 50 10,0 150 200
:00 58 98 126 145

250 300 «

168 18,8

17. Dekomposisi dari arsine: 2AsH 5 — As g + 3 Hy didapatkan
tekanan total sistem bervariasi dengan waktu diteliti pada 350°C
didapatkan data sebagai berikut:
Waktu/jam :0,0

Tekanan total

1392 403

4,33 16,0

255 37,06 44,75
43,65 4535 48,05 48,85
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19.

20.

Tentukan tekanan parsial dari Arsin dan hitung orde reaksi dan
konstanta lajur reaksi. :

. Laju reaksi antara jodin dan peridin dalam bentuk:

CoHsNO, + CsGsN + I — CHUNO, + CsGsNH + ™ diukur
Perubahan daya hantar listriknya. Data diberikan pada 25°C
dalam solven air alkohol. Konsentrasi awal nitro etana dan
peridin masing-masing 0,1 M dan iodine 0,0045 M.

Waktu/m :0 5 10 15 20 25 w
Tahanan/£: 2503 2203 2125 1980 1950 1738 1470

Tentukan orde reaksi dan konstanta laju reaksi dalam satuan
yang benar. Asumsi bahwa reaksi ini mempunyai reaksi orde
satu terhadap nitro etana dan orde satu untuk peridin serta oxde
nol untuk serta orde nol terhadap iodin.

Konstanta kecepatan untuk dekomposisi dari dimetil eter pada
500°C adalah 4,0 x 10+ dtL. Dekomnposisi mengikuti reaksi
CH;0 — CH, + Ho +CO

Jika reaski berada pada volume tetap dengan tekanan awal 200
mmHg. Hitunglah tekanan setelah 10 menit.

Dekomposisi dari aetaldehid dipelajari dalam fasa gaé pada 791

K. hasil dari dua'pengukuran:

Konsentrasiawal/M .~ :972x10% ~ 4,56 x10°
Waktu parohy/s . 1328 572

. a.. Berapa orde reaksj?

21.

80

b. Hitung konstanta laju reaksit

Pada 540°C  dimetil eter mengalami ~ dekomposisi
(CH3)20—4CH; + He + OH. Tekanan total dari system reaksi,
divkur sebagai fungsi dari waktu oleh Heinshelwood dan
Ashley: '

t/s :00 .390 777 1195 3156 o

p/toor. :32 408 488 562 779 931
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22.

24.

a. Hitunglah tekanan parsial dari (CHs):O dan CHi setiap
waktu v :
b. Tentukan orde reaksi dan tetapan laju k

Dekomposisi gas etilamin: ,
C,HsNH;s — C;Hs + NHs, pada 500°C dengan tekanan awal Po
dari otil amin adala 55 toor dalam wadah bervolume konstanta.
Data AP adalah sebagai berikut:

t/m 1 2 4 8 10 20 30 40

Ap/toor @5 9 17 29 34 47 52 535

a. Turunkan persamaan untuk ordel, 1% dan2
b. Manakah yang memberikan data terbaik? Tentukanlah
harga konstanta lajunya.

. Kinetika dari hidrolisa suatu ester dipelajari dengan mentitrasi

asam yang dihasilkan. Contoh diambil dan dititrasi dengan
alkali, Volame yang dibutuhkan untuk berbagai waktu adalah:
t/menit :0 27 60 © '

v/ml :0 18,1 260 297

a. Buktikan bahwa reaksi ini berorde satu

b. Hitung waktu paroh.

Nilai persen tansmitan di bawah ini diperoleh dengan
menggunakan spekirumeter (spoktronik-20) untuk mengikuti
reaksi penguraian bahan yang menyerap sinar dengan panjang
gelombang tertenfu. Hitung t1/, dengan pengandaian bahwa
reaksi berorde satu.

t/menit :5 10 ©

T :141 971 100
Hukum Beer: A=abc 13;?1_03

. T = persen transmitan

Hidrolisa dari (CHi)CCICH: dalam 80% etanol mengikuti

persamaan laju orde satu. Nilai tetapan laju reaksi spesifik yang
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26.

27.

28,

ditentukanoleh H.C,  Brown dan M. Morkowski adalah
sebagai berikut:

t/°C :0 25 35 45

k/5% :1,06x105  3,19x104 986x 104 292x102

a. Gambarkan grafik 1nk terhadap 1/T

b. Hitung energi pengaktivasi

c. Hitung faktor preeksponensial

Penguraian secara termal dari etil bromida rumit, laju
keseluruhan mempunyai orde satu dan tetapan laju diberikan
oleh ungkapan . o

k = (35 x 1014 detik-1)e-229000/RT dengan R = 8,314 JX1 molt
Perkirakan suhu dirnana.

a. Etil bromida terurai dengan laju 1% per detik

b. Penguraian sejauh 70% dalam 1 jam

Waktu paroh untuk suatu reaksi antara reaktan yang tetap,

bervariasi dengan temperatur sbb:
t/c  :520 533 555 574 604 620
t1/s :1288 813 562 477 891 49

2
Hitung Ea dari reaksi ini.

Dekomposisi Nitrogen Oksida adalah reaksi orde kedua dengan

- konstanta kecepatan k sebagai berikut ini.

T/ k : 2592 603,2 627 651,5 656
k/cm3 molt detik? :522 755 1700 4020 5030
Tentukanlah energi aktivasi Arhenius, Ea dan dengan

_ persamaan

1 .
k= BTZ. e Es/RT

Bandingkan kedua hasilnya den;gan persamaan
E. - By =mRT
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29.

30.

31.

Bagaimana cara untuk mendapatkan E. dan A dari reaksi
Amonia dengan Nitrogen Oksida, jika konstanta laju pada 600 K
adatah 0,385 L mol1detik? dan pada 716 K adalah 16,0 L mol-
1detik-1. :

Pada reaksi orde satu, waktu yang diperlukan untuk
mereaksikan separuh dari mula-mula adalah 5000 detik pada
temperatur 325 K dan 1000 detik pada 335 K. Hitunglah
konstanta laju reaksi masing-masing temperatur dan tentukan
energi aktivasinya.

Dari reaksi Hidrogen dengan lodin konstanta laju adalah
2,45x10+ L mol* detik? pada 302°C dan 0,950 L mol-detik! pada
508C. . ’
a. Hitunglah energi aktivitas dan faktor frekuensi dari reaksi i
b. Berapa harga konstanta laju pada 400°C

32. Laju pembentukan C dalam reaksi 2A + B — 2C + 3D adalah 1,0

33.

34.

Mdetik-l. Nyatakanlah laju reaksinya, laju pembentukan dan
konsentrasi A, B danD.

Bila suatu reaksi berorde satu mempunyai energi pengaktifan
sebesar 104.600 ] mol dan untuk persamaan k = Ae~%/#T, Nilai
A adalah 5x10% detik, pada suhu berapa reaksi mempunyai
waktu paroh sebesar (a) 1 menit dan (b) 30 hari?
P!

(CH)C_
Hidrolisa dari O dalam 80% etanol mengikuti
persamaan laju orde satu. Nilai tetapan laju reaksi spesifik yang
ditentukan oleh H.C Brown dan M.Bork-owski [J.Am.Chem.Soc., 74,
1896(1952)] adalah sebagai berikut:
t/°C 0 25 35 45
k/detikt 1,06x106  3,19x104  986x104. 292x10°
a. Gambarkan grafik log k terhadap 1/T
b. Hitung energi pengaktifan
c. Hitung faktor preeksponensial.
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BAB Il
KATALIS

A. Pendahuluan

.F‘\ -;5; atalis memegang peran yang sangat penting pada

% perkembangan indudtri kimia. Dewasa ini hampir setiap

K produk industry kimia dihasilkan melalui proses yang satu

atau beberapa tahapnya memanfaatkan jasa katalis. Dengan katalis,

reaksi dapat dilaksanakan pada kondisi yang lebih' lunak

(temperatur dan tekanan rendah) dengan laju dan selektifitas yang

tinggi. Kemampuan inilah yang kini menjadi tumpuan harapan

manusia untuk memenuhi tuntutan efisiensi waktu, bahan baku,
energi dan upaya pelestarian lingkungan. ‘Pemilihan katalis yang
tepat bagi suatu reaksi menjadi sangat penting untuk mencapai
tujuan di atas. Dalam bab ini akan dibahas beberapa hal yaitu :

Pengertian dan sifat-sifat katalis, Perbedaan katalis homogen dan

heterogen , cara kerja katalis dalam mempercepat laju reaksi baik

katalis homogeny ataupun katalis heterogen. _
. Setelah-mempelajari bab ini pembaca diharapkan dapat:

1. Menjelaskan tentang pengertian katalis dengan disertai contoh.

2. Cara kerja katalis homogen dalam mempercepat reaksi yang
dilengkapi dengan mekanisme reaksinya.

3. Beberapa contch katalis homogen, seperti; katalis asam-basa
dan katalis enzim, lengkap dengan mekanisme dan hukum
lajunya. o

4. Cara kerja katalis heterogen dalam mempercepat reaksi serta
mekanismenya.
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B. Pengertian katalis

Menurut Ostwald (1902), katalisator didefinisikan sebagai
substansi yang dapat mengubah laju suatu reaksi tanpa terdapat
sebagai produk pada akhir reksi. Walaupun menurut definisi,
jumlah katalisator tidak berubah pada akbir reaksi, tetapi tidak
berlaku anggapan bahwa katalisator tidak terlibat dalam reaksi
kimia selama reaksi berlangsung. Katalisator hanya menurunkan
tenaga pengaktifan reaksi ke kanan maupun ke kiri, sehingga
katalisator tidak menggangu letak kesetimbangan tetapi hanya
mempercepat dicapainya keadaan kesetimbangan.

Sejalan dengan perkembangan pengetahuan terhadap
katalisator semakin jelas bahwa katalisator dapat mengawali
penggabungan senyawa kimia. Sebagai contoh pada dekomposisi
asetaldehid dengan katalisator iodium. Keefektifan iodium sebagai
katalisator berhubungan dengan kemudahan molekul terdisosiasi
menjadi atom-atomnya yang akan menyerang molekul organik.
Mekanisme dekomposisi asetaldehid adalah:

L —i> 4]

I+CHsCHO —%— HI+CH;CO

CHsCHO  -—2— CH;+CO _
CH:;+L ——= CHlI+l i
CHs + HI —5y CH+I

CHJI+H —2 CH,+L

Iodium pada akhimya dibentuk kembali dan proses
keseluruhan adalah pembentukan metana dan karbonmonoksida,
sebagaimana reaksi yang tidak dikatalisis. Dalam mekanisme reaksi
katalis, pada tahap reaksi terbentuk suatu komplek antara reaktan
(dikenal sebagai substrat) dengan katalisator, dimana bisa terjadi
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lebih dari satu komplek yang melibatkan satu atau lebih molekul
substrat yang berikatan dengan katalisator. Penerapan perlakuan
keadaan mapan pada mekanisme ini menghasilkan laju reaksi
sebagai berikut:

r=k; [El—] 1, [cH:CO] 3.1)
N _
Energi aktivasi untuk reaksi terkatalisis adalah sekitar 32,5
kkal, yang.secara signifikan lebih rendah daripada reaksi tak
terkatalisis, yaitu sekitar 48 kkal. :
Beberapa macam reaksi yang menggunakan katalis, yaitu:
a. Reaksi dalam fasa gas, contoh:

280,,, + Oy £ 250,
CH,COH,, —%> CH,, + CO
2C0,, + Oy, —¥ 5 2C0,,,

b. Reaksi dalam larutan, contoh reaksi hidrolisa
CH,COOC,H, + H,0 —H CH,COCH + C,H,OH
Glukosa fruktosa
C1H1:01pq + HiOg + Hrag — CeHi20s + CsH12Os
c. Reaksidalam Padatan
KCIO; —2%- KCl+ 1% Oz

C. CaraKerja Katalis dalam Mempercepat Reaksi

Pada reaksi katalisis paling sederhana yang melibatkan hanya
satu substrat dan katalisator membentuk kompleks dimana setelah
itu terdekomposisi dengan pembentukan produk dan katalisator.
Mekanisme sederhana yang dapat didekati oleh sebagian besar
katalisator yang hanya melibatkan satu substrat dan tidak
melibatkan reaksi berantzi, adalah sebagai berikut:
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C+5€=>x

X+WoP+Z

Disini C menyatakan katalisator, S menyatakan substrat, X
adalah komplek hasil antara dan Y adalah produk yang dibentuk
disamping pembentukan kompleks. W' adalah moleku! yang
bereaksi dengan komplek untuk menghasilkan produk P dengan
mengeluarkan molekul Z. Suatu reaksi dapat berlangsung harus
memenuhi beberapa syarat, diantaranya:

1. Terjadi kontak (tumbukan ) dengan orientasi yang tepat antara
partikel yang bereaksi.

2. Harus mempunyai energi yang cukup (melebihi energi aktivasi
reaksi)

Jika energi pengaktifan dari suatu reaksi tinggi, maka pada
temperatur normal hanya sebagian kecil tumbukan antarmolekul
yang menghasilkan reaksi. Agar reaksi dapat berjalan dengan baik
dibutuhkan suatu katalis. Dengan adanya katalis kedua sarat di atas
akan terakomodasi dengan baik. Katalis dapat “mengantarkan”
reaktan inelalui jalan baru yang lebih mudah untuk berubah
. menjadi produk, yaitu melalui jalan dengan energi aktivasi yang
lebih rendah.

£y <E, #E, reaks tupa Lanlis

E revki paka balis.

o 77&_

Roordioat reaket

Gambar 23
Diagram energi potensial reaksi tanpa katalis dan dengan katalis,
energi aktivasi dengan katalis lebih kecil dari yang tanpa katalis
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Dari Gambar 23 terlihat bahwa katalis mempercepat reaksi
dengan cara menurunkan energi aktivasi melalui pembentukan zat
antara (intermediate) dengan pereaksi dan setelah reaksi selesai dia
kembali seperti semula. Perbandingan energi aktivasi untuk reaksi
tanpa katalis dan dengan katalis dapat juga dilihat pada Gambar 24.
Es (xompleks terakifun)

Ep Ep},
a— oo |
Koodinat reaksi
(®
Gambar 24
Diagram energi potensial (a) reaksi tanpa katalis
dan (a) reaksi dengan katalis

Sebagai contoh energi pengaktifan dekomposisi hidrogen peroksida
dalam larutan 76 kj/mol, dengan katalis ion Br energi pengaktifan
turun menjadi 57 kJ/mol laju bertambah dengan faktor 2000, yaitu
‘membentuk suatu jalan reaksi melalui pembentukan zat antara
dengan energi aktivasi yang lebih rendah, seperti reaksi
dekomposisi hidrogen peroksida yang dikatalisa oleh ion Bromida.

2 Hzoz {ug) -—,I:-—) 2 HZO (ag) + 02 {g}
Reaksi dianggap berlangsung dalam beberapa tahap :

& :
HOOH + H;0t 5= HOOH," + Ho0 (cepat) " -
HOOH,* + Br - —— HOBr + H;O (lambat/ tahap penentu laju)
HOBr + HOOH ——%—» H30*+ O, + Br - {cepat) .
2 HOOH + Br- —— 2H:0+ Oz +Br-
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Hukum laju reaksi pada mekanisme katalis dapat dinyatakan pada
tahap 2, yaitu :
d(H;0}

4829} - ko (HOOHy* )( Br-) (3.2)
_ _{noo#3)

k= (Hoof_r)cuzam) 43)

(HOOHy* ) = K (HOOH)( Hi0*) - (3.4)

259 = kK (HOOH)(HsO*) (Br) - (3.5)

L~ [+] |

I+ CH3CHO —>— HI + CH3CO

k
CH3CHO > CH3 +CO

CH3+12 ——> CH3I+1 |
| k |
CH3+HI 7 CH4+I

k,
CH3I+HI > CH4+I2

sesuai dengan pengamatan ketergantungan laju pada pHdank, K=~
koefisien laju efektif = E, teramati, konsentrasi Br- nilainya « dari -
tanpa ada ion Br-.

Gambar berikut menunjukkan dekomposisi asam format (HCOOH):
H-CCOH ¢ —%"=5 H0 g+ COg

Reaksi dengan katalis ini melibatkan tiga tahapan:
1. HCOOH + H* - HCOOHz* Ex

2. HCOOH,* -» COH* + H;0O E,;

3. COH*+H,0-» CO+H0+H*Exs
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Bila diperhatikan reaksi tanpa katalis, sebuah atom hidrogen
harus dipindahkan dari salah satu bagian asam format kebagian
lain sebelum pemecahan ikatan CO terjadi yang memerlukan energi
vang cukup besar yang mengakibatkan reaksi berjalan lambat. Pada
reaksi yang pakai katalis, sebuah atom hidrogen dari larutan
mengikatkan dirinya dengan asam membentuk  kompleks
teraktifan, kemudian ikatan CO putus dengan melepaskan ion HO*
dalam bentuk ion H*dan H:O.

Katalis dapat dibedakan ke dalam dua golongan utama ;
katalis homogen dan katalis heterogen. Katalis heterogen adalah
katalis yang ada dalam fase berbeda dengan pereaksi dalam reaksi
yang dikatalisnya, sedangkan katalis homogen berada dalam fase
yang sama. Satu contoh sederhana untuk katalisis heterogen yaitu
bWenyedigkan suatu_permukaan dimana pereaksi-
pwmww. Ikatan dalam substfat-
stbsirat _menjadi _lemah sedemikian - sehingga memadai
terten . Tkatan antara produk dan katalis lemah,
sehingga akhirmya terlepas. Katalis homogen umumnya bereaksi
dengan satu atau lebih pereaksi untuk membentuk suatu perantara
(zat antara) kimia yang selanjutnya bereaksi membentuk produk
akhir reaksi, dalam suatu proses yang memulihkan katalisnya.
Berikut ini merupakan skema umum ‘katalitk, dimana C
melambangkan katalisnya, A dan B sebagai reaktan, dan D sebagai
produk:

A+C = AC ()
B+AC » ABC (2
ABC - CD @)
CO - C+D (®

Meskipun katalis (C) terlibat oleh reaksi (1), namun selanjutnya
dihasilkan kembali oleh reaksi (2), sehingga untuk reaksi

keseluruhannya menjadi
A+B+CD+C
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Sehingga dapat disimpulkan bahwa katalis ikut terlibat dalam
reaksi, tapi setelah reaksi selesai dia terbentuk kembali seperti
semula.

D. Macam-macam Katalis

Seperti telah kita ketahui sebelumnya katalis secara umum
terbagi atas dua yaitu : katalis homogen dan katalis heterogen.
Katalis homogen berada dalam satu fasa yang sama, jika fluida
berupa zat cair biasanya katalis larut dalam pelarut (media reaksi),
sedangkan katalis heterogen berada dalam fasa yang lebih dari satu
dan katalis dapat berupa padatan dalam cairan atau padatan dalam
gas. Sistem katalis heterogen paling Iuas digunakan dalam bidang
industri, hal ini- disebabkan sistem katalis heterogen memiliki
beberapa keuntungan; Katalis heterogen bisa dihasilkan kembali
pada akhir reaksi dengan pemisahan sederhana. Kernudian katalis
heterogen juga mempuunyai keuntungan dapat digunakan pada
suhu tinggi sehingga dapat dioperasikan pada berbagai kondisi,
kemudian secara luas digunakan karena tidak memerlukan tahap
yang panjang untuk memisahkan produk dari katalis. _

1. Katalis Homogen .
Katalis homogen dapat ditemukan dalam-bentuk fasa gas, cair
dan padat.

a. Katalis homogen berfasa gas,sebagai contoh:
‘1) ‘Dekomposisi ozon dengan katalisator klorin,
Klorin mempunyai pengaruh yang mencolok pada dekomposisi
termal homogen ozon, laju reaksinya mengikuti hukum sebagai
berikut ini.

_'1_(:?32 =k [03}}é [Clz}% (3.6)

Yang dapat diinterpretasikan dalam bentuk mekanisme:

Clz +O; —2— CIO +CIO;

CO: + G; —b 5 CO + O
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ClOs+ Oy —2— ClO +20;
Clos+ O3 —X Cl0; +202

ClOs + CIO; —2— Cl2 +30;
Dalam skema ini ClO; dan ClO; adalah pembawa rantai, dengan

~ ClO terdekomposisi menjadi unsur-unsurmya tanpa memicu
rantai awal. Persamaan keadaan mapan untuk ClOs adalah:

kz [CIO2)[03] - ks [C10s][Os] - ks [ClOs) 2= 0 (3.7)
dan untuk CIO; adalah:
ki[CL][Os] + ks [CIOs){Os] - ke {CIO,][Os) =0 (3.8)
penjumlahan kedua persamaan ini memberikan:
k[CL][Os] - ks [ClOs} =0 (3.9)
‘ 5 ]

dengan: [CIO,] = F‘—[QIICLI—OJ} . (@10

4

v o1 b

Juga [CIO,]= k(¥ [Clz}c_os _Vk4) : + k, [kaz] 311) -

2 2

Total laju dekombosisi diberikan:
_d g:;] — ki[CB][0s] + ki[CIOA[Os] + K[CIONOs]  (3.12)

Dengan melihat persamaan diatas maka didapatkan:

. h '
. ﬁi_g.l)zl =2ks [{1_] ’ [Cla]¥2[Os]/2 + 2k [CL)[O5] (3.13)

Jika reaksi (1) dianggap tidak penting, dalam arti rantainya
panjang persamaan dapat disederhanakan menjadi:
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2)

1)

Y
~—C££§i]= 2ks [f’-} [CL)'/2[Os]1/2 yang sesuai dengan hukum
laju eksperimmen.
Reaksi komposisi nitrogen oksida dengan gas klor, dengan
katalis brom.

2NO + Cl, —*— 2NOCl
Mekanisme yang disusulkan adalah:
2NO + Br, 2 2NOBr (cepat)

2NOBr + Cl; — 2NOCL + Br (lambat)

Dengan anggapan bahwa tahap kedua adalah penentu laju
NOBr berada dalam kesetimbangan dengan NO dan Br;.

4

LX) = kesky (NOYH(CL) (Bry) (3.14)

d
Bila reaksi menggunakan katalisator nitrogen dioksida seperti
reaksi, berikut:

NO.

2NO + Cl, —*2—> NOCl

Mekanisme reaksinya:

2NO; + Cl; 2 2N0,Cl (cepat)

2NO,CL+ 2NO — 2NOCL + 2NO, (lambat)

Katalis hoinogen berfasa cair

Ada dua bentuk katalis yang penting, yaitu :

Katalis asam basa

Katalis asam bronsted merupakan transfer ion hidrogen pada

substrat.
S+ HA— HS* + A-. Dalam pelarut air, katalis asam melibatkan

' fon H3O* dan katalis basa melibatkan ion OH-.

Jenis mekanisme katalitik :
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a) Proton dipindahkan dari asam ke substrak, kemudian
bentuk asam dari substrat bereaksi dengan molekul air.
S + BH* 2 SH* + B (cepat)
SH~ + H,O — P + H;O* (lambat)
Penerapan stady state terhadap spesies SH* memberikan:

) — 1 (BHY(S) — ky(BH(S) - ka(SH)(H,0) = 0 (3.15)

Sehingga:
+ _ kyBHHS)
SHY = P (3.16)
A(P) + dP) _ kpky(BH)(S)
=k,(SH*) — T B (317)

Dimana laju produk:

dip) d(P) kak (S)(BH 1)

==k, (SH e Bk
Jika k1 (B") >> k; maka:

d(P) _ kaky(BHDS) _ | .

dt kg (B)+kz k (3-18)

Dari reaksi asam B + H* 2 BH*. didapat
ki (B) (H*) = ka(BH*) atau

_(®@EY) _,(HY) _ (BHY)
k= B AT =g (319
a0 $)HD
A ] (3.20)
Maka: 222 = ky (S)(H*) (3.21)

Berarti reaksi dikatalisa oleh asam spesifi (hanya asam
tertentui yang dapat dipakai sebagai katalis.

Jika ki (B) << ky, maka: 52 = ky (S)(BH*)

Reaksi di atas dapat dlkatahsa oleh asam yang umum,
maksudnya adalah setiap asam dapat dlgunakan sebagai
katalis pada reaksi tersebut
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b) Bentuk asam dari substrat tidak bereaksi dengan molekul air
tetapi dengan basa yang ada dalam larutan.

S5+ BH+*2SH*+B
SH*+B — P + BH*

Penerapan perlakuan keadaan steady state terhadap spesies
SH* memberikan:

d(SH*)

) ky (BHY(S) - ky (SH*)(B) ~ ko (SH*)(B) = 0
(3.22)
+ _ ki(AN(B)
SHY = ek, (3.33)
Maka persamaan laju reaksinya:
48 = Ky (5)(BHY) (3.34)
d(P) _ ky(SH )k (S)(BHY) ‘
Tdt T k1 (B)ky {3.35)
Sehingga persamaan akhirnya:
SR = - (S)(BHY) (3.36)

Reaksi di atas dapat dikatalisa oleh asam yang umum atau
keluar BH*, maksudnya adalah semua asam dapat
digunakan sebagai katalisator. Apabila, réaksi berlangsung
secara simultan, maka hukum laju keseluruhan:

2B = ky(8) = ks (IH) — kou=(OHT)S)  (337)
Dimana : (OH‘) HY) =K

Sehingga laju menjadi:
k= kg + ky( Vs (3.38)
k=tko+ky+s OH )+k0H (OH™) katalis basa  (3.39)
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2) Katalis enzim

Enzim merupakan biokatalis dengan struktur protein. Enzim
adalah kelompok makromolekul yang mempunyai sifat khusus
dalam aktivitas katalitik sehingga dapat berfungsi sebagai
katalis dan pengatur suhu.

Reaksi yang menggunakan enzim tidak mengikuti persamaan
tetapan laju Arrhenius. Hal ini disebabkan karena jika suhu
dinaikkan struktur enzim akan rusak, sehingga sebagian besar
enzim tidak aktif pada suhu diatas 60°C. Enzim bekerja dengan
efisiensi maksimum pada suhu 37°C, yaitu pada suhu badan
atau hewan berdarah panas. .

Kinetika reaksi enzim

Reaksi umum:E+S2ES—E+P

Dimana : E adalah enzim, S adalah substant, dan ES adalah zat
antara (kelompok enzim substant)

Persamaan laju reaksi : 5 = k,[ES] (3.40)
Dari reaksi E + S 2 ES, menurut Michealis-Menten:
k= K, =] E0] (341)

~ [produk ] (s}
K, = konstanta Michealis — Menten
Jika [E] = [Eo] - (ES], maka:

Ko = __-[Eﬁ}“] (3.42)
Ken = (Eo.ES)(S)
Sehingga:
[£S]) = '[%DI]% (3.43)
Mensubstitusikan persamaan (3.43) ke (3.40), sehingga hukum
Iaju menjadi:

dt - .[flfﬂ.
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Jika [S] >> artinya semua enzim atau semua substant [S] terikat
pada enzim. Maka:

K

T = o = K [E] (e44)
[s]

I max = laju max daui enzim. Sehingga hukum laju menrjadi:

daP) _ B 1_ Km+lS]

ik e 1 2% 3¥m,, — atau P ] (3.45)

18]
Hukum laju reaksi menjadi:

drel_, _, [ELls] (3.46)
dt *K,+[5]
dP]_, _ ] o
dt K +[s] Dimana: r,_ = &,[E], (3.47)
Fmax= laju maksimum dari reaksi enzim
Sehingga persamaan akhir:
dPl_, _ reulS]
a K, +[8] - 68

Dari kedua analisa laju reaksi, pendekatan setimbang dan
pendekatan steady state, dapat dibuktikan persamaan laju
Michaelis-Menten menjadi:

rmax[S]'

K, +[S]

Karena itu persamaan diatas harus dirubah menjadi persamaan

r= persamaan hiperbola (3.49)

balik ganda. Karena untuk mencari fger =Z’x—y pada hiperbola

sulit. _
Persamaan balik ganda ini disebut persamaan Lineweaveer-
Burk yang menyatakan hubungan kuantutatif r dengan S.
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Persamaan: r = K, + [S]
l____l_{u +[S]
roonulS]

~persy=ax+b (3.50)

Sehingga dapat dibuat kutva linjer hubungan ! terhaa’ap—l
. r

[s]

dengan slope sama dengan fg a = Ku dan intersep L

max max
/ i
1 Ky
r za= ::
. .
—— g
Gambar 25
Kurva Hubungan 1/r terhadap 1/5

Enzim merupakan katalis untuk reaktan (substrat) tertentu.
Enzim bekeqa pada pH dan suhu optlmumnya, seperti contch

berikut ini.

1) Glukosa isomerase untuk isomerisasi glukosa menjadi

fruktosa ,

2) Protease untuk menguraikan protein

3) Amilase untuk menguraikan arnilum (starch)

4) Urease untuk menguraikan urea
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2, Katalis Heterogen

~ Sistem katalis heterogen paling luas digunakan dalam bidang
industri, hal ini disebabkan sistem katalis heterogen memiliki
beberapa keuntungan. Katalis heterogen mempunyai keuntungan
yaitu bisa dihasilkan kembali pada akhir reaksi dengan filtrasi
sederhana. Kemudian katalis heterogen juga mempunyai
keuntungan dapat digunakan pada suhu tinggi sehingga dapat
dioperasikan pada berbagai kondisi, kemudian secara luas
digunakan karena tidak memerlukan tahap yang panjang untuk
memisahkan produk dari katalis. Pada katalis heterogen disediakan
sebuah permukaan untuk tempat terjadinya reaksi kimia. Agar -
reaksi terjadi satu atau lebih reaktan harus terdifusi ke permukaan
katalis dan terserap pada permukaan tersebut. Setelah reaksi
selesai, produk harus dilepaskan dari permukaan dan menyebar
jauh dari permukaan padatan. Seringkali, pemindahan reaktan dan
produk dari satu fasa ke fasa lain ini memainkan peraturan yang
dominan dalam laju reaksi terbatas. Pemahaman tentang fenomena
pemindahan ini dan kimia permukaan seperti penyebaran adalah

merupakan area yang penting dalam penelitian katalis heterogen.
Katalis heterogen kurang efektif dibandingkan dengan katalis
homogen karena heterogenitas permukaarmya, Keheterogenitasan
permukaan ini berhubungan dengan kisi bidang permukaan dari
katalis. Permukaan sebuah katalis dengan kocrdinat bidang kecil
mempunyai reaktivitas untuk mengkatalisi reaktan lebih tinggi. Hal
ini karena dengan adanya kisi yang rendah maka memungkinkan
akan adanya pertambahan kisi sehingga untuk bereaksi dengan
reaktan akan lebih mudah Sedangkan apabila bidang kisi tinggi
maka kisi-kisi permukaan telah ‘penuh sehingga untuk terjadi
pertambahan kisi sulit maka kurang kereaktifan permukaan sebagai
katalis. Namun walaupun demikian, karena mudah dipisahkan dari
campuran reaksinya dan kestabilannya terhadap perlakuan panas,

katalis heterogen lebih banyak digunakan dalam industri kimia.

Salah satu model sederhana untuk katalis heterogen meliputi
katalis yang menyediakan sebuah permukaan pada tiap reaktan
(atau substrat) untuk sementara menjadi adsorbed. Ikatan dalam
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substrat menjadi lemah untuk membentuk ikatan baru. Ikatan
antara produk dan katalis menjadi lebih lemah, sehingga produk
dilepaskan. Mekanisme yang mungkin berbeda untuk reaksi pada
permukaan tergantung pada bagaimana adsorpsi terjadi (Langmuir-
Hishelwood dan Eley-Rideal).

Beberapa karakteristik katalis heterogen dibandingkan katalis
homogen dapat dilihat pada Tabel 14.

Tabel 14. Karakteristik katalis heterogen dan katalis homogen

No Karakteristik Katalis heterogen Katalis homogen
1. | Pusat reaktif Hanya pada permukaan ?emua atom

2. | Jumlah Banyak Kecil

3. | Masalah difusi Terjadi Tidak terjadi

4, | Spesifik/selektifitas | Rendah Tinggi

5. Stoikiometri Tidak dikenal Dapat diketahui
6. | Modifikasi Sukar Mudah

7. Kondisi reaksi .Tinggi Nyaman

8. | Pemisahan katalis Mudah Sulit

Mekanisme kerja katalis heterogen dalam mempercepat laju
reaksi adalah melalui adsorpsi gas pada permukaan padat. Katalisis
gas-padat mengharuskan adsorpsi dari satu atau lebih reaktan pada
permukaan katalis. Spesies yang diadsorpsi terkumpul pada sisi
reaktif permukaan. Derajat coverage permukaan yang disimbolkan
0 (fraksional coverage) :

= jumlah sisi permukaan yang bertindak sebagai adsorbat (Ns) (3.51)
' Jumlah total sisi adsorpsi subsirat (N)

dimana 0 < 8 < 1. Fungsi ini bergantung 6 pada tekanan penyerapan

gas disebut adsorpsi isoterm. Isoterm yang bentuknya sangat

sederhana adalah isoterm Langmuir. Isoterm Langmuir

memberikan tiga asumsi mengenai proses adsorpsi:

a. Isoterm hanya berlaku untuk adsorbat lapisan tunggal (disebut
juga monolayer)

b. Semua sisi adalah sama kemampuannya sebagai adsorbat

100 KIMIA FISIKA: Kinetika Kimia



c. Adsorpsi tidak bergantung pada 8 (dengan kata lain, tidak ada
efek tetangga selama adsorpsi).

Spesies yang terserap pada permukaan, disebut adsorbat A,
bisa juga dilepaskan dari perukaan dan kembali ke keadaan fasa
gas, bentuk kesetimbangannya sebagai berikut ini.

Alg)+S =A(g)

Dimana S adalah konsentrasi sisi permukaan, k: dan ks adalah
konstanta laju untuk adsorpsi dan desorpsi. Laju adsorpsi bisa
disimbolksn 0 ;

Laju adsorpsi =k, Pa [S]
=k PaN(1-6) (3.52)

dimana N adalah jum!lah total sisi permukaan dan (1-8) adalah
fraksi dari sisi permukaan yang bekerja. Dengan cara yang sama,
laju penyerapan ditulis:

Laju desorpsi =k, N 0 (3.53)
Pada keseimbangan laju adsorpsi sama dengan laju desorpsi.
Substitusi persamaan (3.52) dan (3.53)sehingga :

B= KE, , K =icL (3.54)
1+ KP, kg .
dan K adalah konstanta kesetimbangan wuntuk proses
adsorpsi/desorpsi. '

Ada sejumlah isoterm lain yang dipakai dalam berbeda tipe
proses adsorpsi. Misalnya, isoterm BET adalah sebuah perluasan
simpel dari bentuk Langmuir yang dapat digunakan untuk

pembentukan multilayer pada permukaan.
Katalisis heterogen bimolekuler memerlukan satu, atau keduva

reaktan terserap pada permukaan katalisis . Jika kedua-dua spesies
teradsorpsi, reaksi umumnya ‘melalui mekanisme Langmuir-
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Hinshelwood (LH). Proses LH bisa secara skematik digambarkan
seperti pada pada gambar berikut ini.

Alg  Blg
A()  Bla) P} Plg)
sdsorption reaction deserption
Gambar 26

Mekanisme Langmuir-Hinshelwood

dimana P sebagai produk. Laju reaksinya bergantung pada jumlah
spesies A dan B yang terserap. Dalam fraksi coverage permukaan A
dan B, laju bisa ditulis :

Laju reaksi = k 64 85 {3.55)

Bentuk pasti dari 8 bergantung pada tipe isoterm. kaa Isoterm
Langmuir dapat dipakai, laju reaksinya:
kK, KEPAP :

= (1+K:P,1 +K3:5)2 (3.56)

Selama k, Ka, dan K5 tergantung suhu, keseluruhan laju reaksi
bergantung pada suhu pada pers.8 akan sulit dan mungkin akan
terjadi sifat non-Arrhenius. Implikasi penting lainnya dari
mekanisme LH adalah ketergantungan tekanan tidak akan mudah,
seperti pada reaksi homogen bimolekuler yang lebih sederhana.
Misalnya, pada tekanan rendah, reaktan B(g), laju akan sebanding
dengan Ps, menunjukkan adsorpsi akan mengalami langkah laju
terbatas. Meskipun demikian, pada tekanan yang tinggi, laju
sebanding 1/Ps dan laju betul-betul ditekan. Dibawah kondisi ini,
coverage permukaan B(a) menjadi sangat besra dibanding A(g)
dicegah - dari penyerapan pada permukaanmenghindari
pembentukan dari reaksi produk. Sebuah mekanisme alternatif
yang meliputi hanya satu spesies yang terserap pada permukaan
yaitu mekanisme Eley-Rideal (ER). Secara skematik dapat
digambarkan pada Gambar 27. ‘
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A® g 55 B(e)
Al) : P(a) Pg)

" .
. adsurption reaction desaption
Gambar 27
Mekanisme Eley-Rideal

Pada contoh reaksi pada Gambar 27, laju reaksi akan
bergantung pada coverage permukaan dari spesies A dan tekanan B
pada fasa gas: '

Laju reaksi = k 8,.6, } (357)

Jika isoterm Langmuir diasumsikan untuk prdses adsorpsti
laju reaksi bisa ditulis dengan konstanta kesetimbangan dan

tekanan A:

Laju reaksi = kb Py (3.58)
1+ K,P,

Seperti pada mekanisme LH, laju reaksi pada persamaan (10)
bisa menunjukkan ketergantungan suhu yang komplit. Disamping
itu, sifat berbeda pada tekanan rendah dan tekanan tinggi yang
diprediksikan pada pers.10. Pada tekanan rendah A, laju akan
sebanding dengan tekanan parsial produk, PaPs Pada batas
tekanan tinggi, laju akan tidak tergantung pada Pa dan akan
sebanding hanya dengan Ps. Pada keadan ini, coverage permukaan
A lebih besar dan langkah yang terbatas adalah tumbukan gas-
permukaan termasuk B.

Akan lebih mudah untuk menentukan tipe dari reaksi kimia -
yang aktif dalam proses katalitk heterogen dengan berbeda
tekanan relatif tiap spesies, Dalam praktiknya, ini sulit untuk
membedakar antara dua mekanisme pada dasar ini tapi ini kira-
kira hampir keseluruhan Katalisis termal yang dihasilakn melalui
mekanisine LH. Ketergantungan suhu pada pembentukan spesies
produk 'bisa diukur. Seperti yang ditunjukkan diatas,
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ketergantungan mungkin sulit tapi harus ada suhu yang optimal

untuk terjadinya katalisis. Pada suhu rendah, tidak akan cukup

energi untuk mengatasi barrier aktivasi proses. Pada tekanan tinggi,
waktu permukaan penyerapan spesies akan sangat pendek untuk
memfasilitasi reaksi. Tambahan lagi, dekomposisi termal reaktan

(“cracking”) ke fragmen nonvolatil mungkin terjadi, memblok sisi

permukaan dan mencegah katalisis. Kebanyakan katalisis

hetergogen mengalami langkah yang sama.

1. Satu atau lebih reaktan diadsorpsi pada permukaan katalis pada
sisi aktif. Sebuah sisi aktif adalah bagian permukaan yang baik
terhadap penyerapan dan membantu spesies untuk bereaksi.

2. Ada beberapa macam interaksi antara permukaan katalis dan
molekul reaktan yang membuat mereka lebih reaktif. Dalam hal
ini termasuk sebuah reaksi sebenarnya dengan permukaan, atau
beberapa pelemahar ikatan dalam molekul yang berdempet.

3. Terjadinya reaksi katalisis. Pada tahap ini, kedua molekul
reaktan mungkin tertempel pada permukaan, atau mungkin
satu tertempel dan yang lainnya bergerak bebas dalam gas atau
cairam.

4. Molekul produk dibebaskan/dilepaskan kembali (desorpsi
produk). Desorpsi secara sederhana berarti bahwa molekul
produk terputus. Produk meninggalkan sisi aktif yang tersedia
untuk sebuah molekul baru yang nantinya akan melekat pada

* sisi itu untuk bereaksi pula.

Sebuah katalis yang baik memerlukan energi untuk
mengadsorpsi molekul reaktan cukup kuat untuk membuat mereka
bereaksi, tapi tidak membuat molekul produk untuk menempel
lebih kuat atau kurang secara tetap di permukaar. Siklus katalitik
ini digambarkan dengan contoh yang sederhana yaiti1 oksidasi CO
pada permukaan sebuah logam. Pada tahap pertama terjadi
penyebaran molekul melalui fasa gas ke permukaan logam dimana
molekul akan terikat (adsorpsi) dalam pembentukan sebuah
molekuler. '
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Difusi permukaan mungkin kemudian terjadi dan molekul
mungkin terputus menjadi atom-atomnya. Dalam hal ini O:
terputus menjadi ato-atomnya, sedangkan CO tidak, ini terjadi
Karena kekuatan ikatan dalam yang sangat tinggi pada CO (1076
kJ/mol) sedangkan untuk G, 500 kJ/mol. Pada tahap kedua terjadi
reaksi permukaan dimana atom oksigen bereaksi dengan CO untuk
membentuk produk teradsorpsi, COz. Tahap reaksi permukaan ini
seringkali sebagai tahap penentu laju dalam reaksi katalitik. Pada
tahap terakhir desorpsi produk terjadi, dimana ikatan produk
dengan permukaan terputus dan CO; memasuki fasa gas.

Beberapa contoh katalis heterogen yang digunakan dalam industri:

a. Proses Haber Dalam Sintesis Ammonia
Proses Haber (proses Haber-Bosch) adalah reaksi nitrogen dan
hidrogen untuk menghasilkan ammonia. Dalam proses Haber,
gas nitrogen dan hidrogen direaksikan diatas sebuah katalis besi
(Fe**) dimana aluminium oksida (ALOs) dan kalium oksida
(K20) digunakan sebagai promotor. Reaksi ini berlangsungpada
kondisi 250 atm, 450-500°C ; dihasilkan sekitar 10-20 % NH3;

‘Na(g) +3Ha(g) — 2NHs(g) + AHo = -92.4 kj/mol
Kondisi ini dipilih agar laju reaksi tinggi, meskipun ammonia
yang dihasilkan sedikit.
b. Persiapan sintesis gas untuk membuat H; dan N:
Pertama, metana dibersihkan, ini dilakukan  untuk
memindahkan sulfur yang tidak murni yang mungkin akan
meracuni katalis. Ini dilakukan dengan membakar belerang
menjadi hidrogen 51_11ﬁda: '
CHaSH + Hy— CHs + HaS .
Kemudian mereaksikannya dengan zink oksida un
- membentuk Zink sulfida :

H;S +ZnO — ZnS + O
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Metana yang bersih dari belerang kemudian direaksikan -
dengan uap air yang ada diatas katalis nikel oksida. Peristiwa
ini disebut pembentukan kembali uap air dan terjadi dalam dua
tahap:

Tahap pertama: (1 mol metana dalam....)

CH; + H,0 — CO + 3H; (3 mol hidrogen dihasilkan)

CO + H;0 — CO; + H; (1 mol lebih hidrogen dihasilkan)

Tahap kedua : pembentukan kembali H:O terjadi dengan
penambahan udara: ~
2H; + [0z + Nog] = 2HO + N _

Kemudian terjadi dua “pergeseran” yang mana CO ke CO;
kembali dengan uap air, satu pada temperatur tinggi
kemudian satunya lagi pada temperatur rendah:

CO + H,0 — CO, + H; temperatur tinggi1:6

Katalis disini adalah sebuah campuran besi, krom dan tembaga
CO + H;0 — CO; + H; temperatur rendah 1.7

Katalis disini adalah sebuah campuran tembaga, seng dan
aluminium - '
Pemindahan karbon dioksida dengan mudah - dilakukan
dengan mereaksikan dengan kalium karbonat.

K2CO; + H;0 + COz—~ 2KHCO;3

Campuran gas sekarang dilewatkan ke metanator yang
mengubah beberapa sisa CO; kedalam metana untuk didaur
“ulang: .

CO, + 4H, — CH, + 2H,01:3

Sekarang kita punya campuran gas yang berisi nitrogen
dan hidrogen dengan perbandingan 1 : 3. Hal inilah yang
disebut sintesis gas. ‘ .
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5. Sintesis Amonia
Tahap akhir adalah sintesis yang sangat penting sekali yaitu
sintesis ammonia menggunakan promotor magnetik dan oksida
besi sebagai katalis:

Ni(g) + 3Hz(g) — 2NHa(g) + AHe = -92.4 k] /mol

Reaksi ini dilakukan pada tekanan 100-250 atm dan pada suhu
300-550°C. :

6. Hidrogenasi Ikatan Rangkap Karbon-Karbon
Contoh sederhananya yaitu reaksi antara etena dan hidrogen
dengan adanya Ni sebagai katalis.

CH; = CHy— i —CH;-CHs

Dalam praktiknya, reaksi ini adalah reaksi tak berarti, karena
mengubah etena yang sangat berguna kedalam bentuk etana
yang secara relatif tak berguna. Walaupun begitu, reaksi yang
sama akan terjadi pada beberapa senyawa yang mengandung
ikatan ganda karbon-karbon.

Salah satu proses industri yang penting menggunakan
hidrogenasi minyak sayur menjadi margarin, yang juga
termasuk reaksi ikatan C=C yang ada dalam minyak sayur
direaksikan dengan hidrogen dengan katalis Ni.

Molekul etena diadsorpsi pada permukaan Ni. Ikatan rangkap
antara atom C terputus dan elektron digunakan untuk berikatan
ke permukaan Ni.

Molekuletena
Diadsorbsi diperrmikaan

B Nikel S

——

Gamba: 28
Reaksi antara etena dan hidrogen dengan adanya Ni sebagai katahs

Molekul hidrogen juga teradsorpsi pada permukaan Ni. Ketika
ini tefjadi, molekul hidrogen terputus pula menjadi atom-
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atomnya. Ini bisa berpindah kesekeliling permukaan Ni. Jika
sebuah atom hidrogen tersebar dekat ke salah satu karbon
terikat, ikatan antara karbon dan nikel digantikan oleh satu
antara karbon dan hidrogen.

Molekul hydrogen o ikataninilepas
Yang lain '.eradsovbsN (?/%‘ “
Berbentuk atom :

T

. Gambar 29
Ikatan antara karbon dan nikel digantikan
oleh satu antara karbon dan hidrogen

Ujung etena awal sekarang putus dan bebas dari permukaan,
akhirnya kejadian yang sama juga terjadi pada karbon satunya
lagi. Seperti yang sebelumnya, satu atom hidrogen membentuk
ikatan dengan karbon, dan ujungnya juga putus. Sekarang tidak
ada hambatan pada permukaan nikel untuk molekul reaktan
baru mengalami proses yang sama untuk molekul etena lainnya.

Molekul produk permukaan katalisbebas dari
terdesorbsi ~ % darimolekul tana dan hidrogen

<@ Q

_nkd

/ Atom hydrogen
c% Membentuk ikatandengan
g Satu atom karbon
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. Sifat-sifat Katalis
Katalis memiliki beberapa sifat-sifat tertentu :

1. Katalis tidak mengubah kesetimbangan dan katalis hanya

berpengaruh pada sifat kinetik seperti mekanisme reaksi. Oleh
karena itu, sebagus apa pun katalis yang digunakan, konversi
yang dihasilkan tidak akan melebihi konversi kesetimbangan.

. Katalis juga bersifat spesifik, satu katalis hanya sesuai untuk
- satu jenis reaksi saja seperti halnya katalis enzim.

. Komposisi kimia dari katalis tidak berubah pada akhir reaksi

. Katalis yang diperlukan suatu reaksi sangat sedikit (1 gram Pt
untuk penguraian 108 liter H0)

. Katalis tidak mernpengaruhi keadaan akhir suatu reaksi
kesetimbangan

. Katalis hdak memulai suatu reaksi tetapi mempengaruhi la)u
reaksi

. Katalis mempunyai kondisi optlmum (suhu dan tekanan
tertentu) '
. Katalis dapat diracuni oleh suatu zat dalarn jurnlah yang sangat
sedikit yang disebut racun katalis.

Reaksi Katalis Racun Katalis
2H; + Oy — 2H;0 Pt CO,H.S atau CS;
250, + O, — 250, Pt senyawa arsen
GH; + Hy — GHs Cu CO atauraksa
2H,0; —» 2H.0 + O, Pt HCN, HgClh

. Kereaktifan katalis dapat diperbesar oleh suatu zat yang disebut
pemercepat katalis (promotor)

Untuk reaksi : $105% g + 2 (aqy = Iz 9 + 25047 (ug)
Reaksi ini dengan katalis Fe5043,1x 10°M
Sebagai promotor CuSO,4x 107 M
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10. Salah satu hasil reaksi dapat berfungsi sebagai katalis untuk

11

12.

reaksi. Zat ini disebut sebagai oktokatalis (yang digaris bawahi
adalah oktokatalis)

CH3COOCH; + H:0 — CH;COOH + CH;OH
IKMnO+5H:C204+3H:S04—2MnSO; + KiS0s + 8H20 + 10CO;

Banyak unsur transisi/senyawa dapat digunakan sebagai
katalis.

Reaksi ‘ Katalis

250, + Oy = 250, Pt atau V205
CHs+Ho - Gills . Ni ( serbuk halus)
2KCIO; — 2KCl + 30, MnO;
CO+H0-CO+H; Fe0s.

Zat yang dapat memperlambat laju reaksi disebut inhibitor
Reaksi Inhibitor

2H,O; - 2H0+ Oz asam encer, gliserol

2C;HsCHO + 0, -+ 2CHsCOOH benzene-1,4-diol

Produk dari suatu reaksi dapat menjadi katalis pada reaksi
berikutnya disebut dengan autokatalis. Sebagai contoh adalah
reaksi oksidasi kalium permanganate dalam suasana asam

" menghasilkan mangan sulfat menurut reaksi berikut :

bal
KMnO; + HiSO4 + HaCaOs ity K504 + MnSO4 + CO, + HiO

MnSOQ; yang terbentuk dapat berfungsi sebagai katalis pada
reaksi berikutnya.

KMnO; + HiSOq + HeGrOy m2t®aele )9, 1,50, + MnSO4 +
CO;+ HhO
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BAB IV
MACAM-MACAM REAKSI

A. Pendahuluan

>y’ eaksi berdasarkan mekanismenya dapat dibagi menjadi

?E\}%) reaksi dasar atau reaksi elementer, reaksi seri atau reaksi
S5 konsekutif, reaksi parallel atau reaksi sisi, reaksi reversibel

atau reaksi oposisi, dan reaksi rantai (chain reaction). Setelah

mempelajari bab ini para pembaca diharapkan dapat mengetahui

tentang;: .

Reaksi dasar atau reaksi elementer

Reaksi seri atau reaksi konsekutif

Reaksi paralel atau reaksi sisi

Reaksi reversibel atau reaksi oposisi

Reaksi rantai atau chain reaction

Rl el S

B. Reaksi Dasar atau Reaksi Elementer

Kebanyakan reaksi merupakan reaksi kompleks yang
berlangsung dalam beberapa tahap. Masing-masing tahapnya
disebut reaksi elementer Reaksi elementer adalah reaksi yang
berlangsung dalam tahap tunggal dan tidak ada zat-antara yang
dapat dideteksi secara eksperimental. Zat antara mempunyai life-
time yang sangat singkat dan jumlahnya sangat sedikit, sehingga
dianggap tidak teramati (unmeasured & unabserved). Zat antara dapat
berupa radikal bebas, ion atau zat polar, molekul, atau kompleks
transisi.

Contoh : Hj + Cl— 2 HCl, merupakan reaksi kompleks yang
berlangsung dalam beberapa tahap:

Cl, - a+d (reaksi elementer)

Cl+H,— HCl+H {reaksi elementer) .
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H+Cl,— HCl +Cl {reaksi elementer)
Cl+ Cl =Cl, (reaksi elementer)

Jumlah molekul yang terlibat dalam reaksi elementer disebut
dengan molekuleritas. Hukum laju reaksi unimolekuler mempunyai
orde pertama terhadap reaktannya begitu juga reaksi bimolekuler
mempunyai orde kedua terhadap reaktannya.

Contoh : Cl—2 C1 Hukum laju: = “£2 =k [Cly] 4.1)
Unimolekuler
Cl + Hy -» HCI + H Hukum laju: 252 =y [cli(H,] 4.2)

bimolekuler

Reaksi elementer yang memiliki molekularitas 1, 2 dan 3
masing-masing disebut unimolekuler, bimolekuler dan trimolekuler

(termolekuler).
1. Reaksi unimolekuler: (molekularitas = 1)

Br, — 2Br Hukum laju 282~ k [Br,] @3)
2. Reaksi bimolekular: (molekularitas = 2)

HI-H+h  Hukumlju™82=k[HIP @4

CH;COOC,Hs + Hy0 — CH;COOH + GHOH

Hukum laju = - £24£00688) - 1 (CH,COOC;Hs][H:0] (45)
3. Reaksi trimolekular: (molekularitas = 3)

2NO + Cl, - 2NOC1

H+H+Ar - Hy + Ar -

Penggabungan atom-atom atau radikal kecil harus berlangsung
dengan adanya benda ketiga M yang mengambil energi yang
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dibebaskan. Kalau tidak demikiar, molekul hasil reaksi akan
terpisah kembali.

A+A+M - A+M
A+B+M —AB+M

Reaksi orde ketiga ini umumnya mempunyai faktor pre
eksponensial dalam daerah 1014 - 101 mol2 cmé detik-1dan energi
pengaktifan yang negatif. Benda ketiga mempunyai daerah efisiensi
yang Icbar dan tetapan laju dapat berubah sebesar 10° untuk
berbagai benda ketiga.

Energi pengaktifan yang negatif dapat dlterangkan dengan
mekanisme:

A+Me== A.M
AM+A—2 A+ M

dengan A..M sebagai zat antara yang pendek umurnya. Persamaan
laju pada keadaan steady statc adalah :
d{4g) _ kikalAplIM]
&t kgt (4.6)
Bila zat antara mempunyai umur yang sangat singkat, k1 >> ka[A],
maka:

) - ke [ATIM]

Kebanyakan reaksi melibatkan satu, dua atau paling banyak tiga
molekul. Reaksi yang melibatkan empat molekul atau lebih sangat
jarang terjadi. Langkanya reaksi yang melibatkan molekularitas
tinggi dapat dijelaskan dengan teori molecular kinetika dasar.
Menurut teori ini, laju reaksi kimia sebanding dengan jumlah
tumbukan yang terjadi antara molekul reaktan. Kesempatan
molekul-molekul reaktan untuk mengadakan tumbukan semakin
kecil seiring dengan bertambahnya jumlah molekul. Oleh karena
itu, tiga molekul memiliki kemungkinan lebih kecil untuk saling
bertumbukkan dibandingkan dua molekul.
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Untuk reaksi dengan molekularitas 4, keempat molekul harus
berada dekat untuk mengadakan tumbukan satu sama lain pada
wakiu yang sama. Kemungkinannnya malah lebih kecil
dibandingkan dengan reaksi yang melibatkan tiga molekul. Maka
dari itu, reaksi tersebut akan berlangsung dalam beberapa tahap,
masing-masing tahapnya melibatkan tiga molekul, dua, atau lebih
sedikit lagi. Reaksi seperti itu disebut reaksi kompleks, dan tahap
yang paling lambat menentukan laju reaksi keseluruhan. Gambar 30
berikut ini kemungkinan tumbukan simultan antara molekul yang
bereaksi menurun seiring meningkatnya molekularitas.

Dalam berbagai mekanisme, ada reaksi yang berlangsung
cepat, ada juga yang berlangsung lambat. Tahap yang berlangsung
lambat adalah tahap penentu laju reaksi.

Sebagai contoh adalah reaksi dekomposisi N2Os ;

N:Os —4NO;+ 0,
adalah reaksi kompleks yang terjadi dalam beberapa tahap.

Tahap 1: 2N:0s = 2NO;+2NOs (cepat)

Tahap 2: NO; +NO; > NO+NO;+0;  (lambat)

Tahap 3: NO + NG; — 2 NO; (cepat)
2NO; +4NO: + O

o [3 P[0

o |5 1d%

Common . Less common

Gambar 30
Kemungkinan tumbukan simultan antara molekul yang bereaksi
menurun seiring meningkatnya molekularitas
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Tiap-tiap reaksi elementer memiliki molekularitasnya sendiri
yang sama dengan jumlah molekul yang terlibat dalam reaksi
tersebut. Hal ini bukan berarti bahwa molekularitasnya merupakan
keseluruhan reaksi. Molekularitas dalam reaksi kompleks adalah
jumlalt molekul atau atom yang terlibat dalam tahap penentu laju laju.

Tahap 2 pada mekanisme di atas adalah tahap penentu laju
dengan molekularitas ‘2" dan dianggap molekularitas reaksi
dekomposisi N2Os. Molekularitas adalah jumlah partikei reaktan
(atom, molekul, radikal bebas atau ion) yang terlibat dalam reaksi
elementer. Pengertian molekularitas dan orde reaksi sering
membingungkan. Jumlah total molekul atau atom yang terlibat
dalam reaksi disebut molekularitas reaksi. Sedangkan jumlah pangkat
konsentrasi dalam hukum laju disebut orde reaksi.

Molekularitas dan orde reaksi identik untuk reaksi elementer.
Laju reaksi elementer sebanding dengan jumlah tumbukan antara
molekul (atom) reaktan. Jumlah tumbukan sebanding pula dengan
konsentrasi molekul (atom) reaktan. Untuk reaksi:

2A + B -» produk

laju [A][A][B]
hukum laju = k [A]2[B]

Dua molekul A dan satu molekul B terlibat dalam reaksi, oleh
karena itu molekularitas reaksi 2 + 1 = 3. Jumlah pangkat dalam
hukum laju 2 + 1 sehingga orde reaksi juga 3. Jadi, untuk renksi
elementer, molekularitas dan orde reaksi adalah sama. Reaksi
bimolekular mempunyai orde kedua, tapi reaksi orde dua belum
tentu bimolekuler, kenapa? Dari reaksi : Hz + I — 2 HI reaksi
adalah orde kedua, akan tetapi reaksi tersebut bukan reaksi
bimolekuler dan berlangsung dalam reaksi yang cukup rumit, jadi
perlu dikaji mekanisme reaksinya.
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Tabel 15 .

Molekularitas dan Orde Reaksi untuk Reaksi Elementer

Reaksi Molekularitas | Hukum Laju | Orde reaksi
A—P 1 r=kA 1
A+AP 2 T = k[A]2 2
A+B—P 2 | r=k[A][B 2
A+2B—-P 3 r = k[A][B]? 3
A+B+C—P 3 r= k[A}[B][C] 3

Tabel 16

Perbedaan Molekularitas dan Orde Reaksi
'-_———-_-'-—\_——‘_

No Molekularitas

Orde Reaksi

1. | Jumlah spesi yang menjalani
tumbukan simultan dalam’
reaksi elementer

Jumlah pangkat faktor konsentrasi
| reaktan-reaktan dalam hukum laju

2. | Merupakan konsep teoretis

Nilainya ditentukan secara eksperimen

3. | Merupakan bilangan bulat
positif

Nilainya bisa berupa bilangan pecahan

dalam persamaan kimia,

4. | Tidak memiliki nilai nol Ada yang memiliki nilai nol, artinya
Perubahan konsentrasi tidak
mempengaruhi laju reaksi

5. | Molekuleritas tidak berubah Bisa berubah tergantung kondisi seperti

tekanan ,suhu dan konsentrasi.

- C. Reaksi Seri (Consecutive Reaction)

Reaksi yang produknya dibentuk melalui satu atau lebih
tahap-antara disebut reaksi konsekutif, dikenal juga sebagai reaksi

sekuel. Dalam reaksi ini,

produk dibentuk oleh satu reaksi

- elementer yang bertindak sebagai reaktan untuk reaksi elementer-

selanjutnya. Untuk keseluruhan reaksi dapat ditulis sebagai berikut

ini.
| A——B—4>C
Konsentrasi awal =[A, 0 0
Konsentrasi setelaht =[A]  [B] (]
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Pada reaksi di atas, produk C dibentuk oleh A melalui zat-
antara B. Dalam reaksi ini, masing-masing tahap memiliki
konstanta laju yang berbeda, ki untuk tahap pertama dan k. untuk
tahap kedua. Keseluruhan laju reaksi bergantung pada nilai kedua
konstanta.

[Alo=[A] +[B] +[C]

Persamaan lajunya,

d'(A) =k [A] _ 4.7)

-"—“’-)= ki [A] - ka [B] “8)

X9 - k8] ' (4.9)
Hasﬂ mtegrasz dari persamaan (4.7):

A=A ek , {4.10)
disubstitusikan ke persamaan (4.8) :

10 = ~kydoe™ts — kyB (4.11)
Hasil integrasinya adalah :

[B] = 248 (p-iat — ghar) (#12)

(C) didapatkan dari stoikometri reaksi dengan persamaan :
4@ | 4©

%i:l'*' o Tae =0
Karena jumlah mol tetap, maka: .
[Alo = [A] + [B] + [C]
[Cl=[A]- [A] - [B]
[€]=40(1+ -—) (kget1t — kyebar) (4.13)
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Selama reaksi berlangsung, variasi konsentrasi A, B dan C
terhadap waktu (t) ditunjukkan oleh kurva pada Gambar
variasi konsentrasi reaktan dan produk pada reaksi
konsekutif.

n
©

Konsentrasi

|

—— Wakn

Gambar 31
Hubungan konsentrasi A, B dan C sebagai
fungsi waktu pada reaksi seri (konsekutif)

Dari Gambar 31 terlihat bahwa konsentrasi A menurun secara
eksponen. Konsentrasi B mula-mula meningkat dan kemudian
menurun seiring meningkatnya C dengan berjalannya waktu dan
akhimya diperoleh nilai produk akhir C sama dengan konsentrasi
A mula-mula [A].. Contoh reaksi konsekutif orde pertama:
1. Reaksi dekomposisi dimetil ether dalam fasa gas
CH;COOCH; —> CHy+ HCHO —%—> Hy+CO

2. Reaksi dekomposisi etilen oksida

CH; :

|>o —is CH3CHO) —2— CHy+CO
CH;

3. Peluruhan radioaktif

- 8\ . £
BP0 —> Yiph —> 2ip; > ZPo
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D. Reaksi Paralel atau Reaksi Sisi

Dalam reaksi ini, substansi bereaksi melalui dua atau lebih
jalur untuk menghasilkan dua atau lebih produk. Hal ini berarti
reaktan yang sama dapat bereaksi membentuk produk yang
berbeda. Laju reaksi dapat diubah dengan memvariasikan kondisi
seperti tekanan, suhu atau katalis. Reaksi yang menghasilkan
produk lebih banyak disebut reaksi utama, sementara reaksi dengan
produk lebih sedikit disebut réaksi parallel. Bentuk mekanisme:

Xt »

Ak } B, C dan D adalah produk

| $]

Pada reaksi di atas, reaktan A menghasilkan tiga produk B, C
dan D secara terpisah dalam tiga reaksi berbeda dengan konstanta
laju masing masing ki, k2 dan ks. Jika k1 > k; > ks, maka reaksi A — B
merupakan reaksi utama, sedangkan A —+ Cdan A — D merupakan
reaksi parallel.

Jika kita asumsikan ketiga reaksi adalah orde pertama,
konsentrasi awal A adalah A,, konsentrasi A pada waktu t adalah
(A) dan k’ = k; + k. + ks, persamaan lajunya: -

T (414)
- %). N {4.15)
RN : (4.16)
Maka, laju total :
_% =n+ntn=klA]+k[A] +k[A] . e
= (k1 + ko + k3)[A] |
N (4.18)
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Persamaan integrasi :

f(j‘)’o Mok fy dt (4.19)
%2 - Ktatau A= Agert (4.20)

Persamaan laju berdasarkan pembentukan produk adalah :
=k Ag. ekt J;b Y hot e )

dan, B= Bo+"“‘° (1-e-¥y °‘* 2 po-t d(4-22)
C=Co+4% (1-e-ky b: .\cs‘;.zs)
o)
D=Do +k3!10( -e l(l) S d&),
W
Jika Bo = Co = Dg = 0, maka:

s 2 \@ \ \
B= kxﬁo 2180 (1 _e-ky) b { /( (4.25)
= "on p*
C=~2(1-e¥9 - bk U .(426)
D= "3” bs (1. o1y w 4.27)
Dalam bentuk persamaan sederhana :
Contoh reaksi parallel :
c_k L b_@d.B K
B ki aal PN T i3
(4.28)

Hasilnya adalah perbandingan konstanta laju satu dengan
yang lain tidak tergantung pada waktu dan konsentrasi awal dari

reaktan, Laju reaksi ini tidak dapat diukur karena reaksinya

berlangsung cepat, sehingga yang dapat diukur hanya konstanta
laju relatif.
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{Alo -

I ;

——p  WaKlu

Gambar 32
Grafik Hubungan Konsentrasi terhadap
Waktu untuk Reaksi Paralel

Contoh reaksi paralel:

1. Reaksi etil bromide dengan potash kaustik
—  —» CH:= CH- + KBr + H,O

C-HsBr + KOH

b CszOH + KBr
2. Dehidrasi 2-metil-2-butanol

o
CH, ___ , CH;C=CH-CH,
CH,-C-CHy-CH; ] CH,
o e C'H:='C-CH:-CH;

3. Brominasi bromobenzena -

Br
Br
Brs

@—:%

E. Reaksi Reversibél (Opposing Reaction)

Dalam reaksi reversibel, produk yang telah terbentuk juga
bereaksi membentuk reaktan. Mula-mula, laju ke kanan sangat

+ HBr
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besar sementara Iaju ke kiri nol. Pada waktu tertentu, laju menjadi
sama. Kond:sx ini disebut kesetimbangan kimia.

ASE> B ,
Hukum lanjunya adalah: 5 =ki(a~2) ~ky(b+x)  (4.29)
Jika pada awal reaksi hanya ada A dan b = 0, maka hukum lajunya
adalah:

=ki(a—x) —kyx (4.30)

Untuk menentukan harga kosntanta laju k;dan k; digunakan
pendekatan keadaan setimbang. Untuk ini pada setiap reaksi

setimbang ;— =0. Jadi jika reaksi dianggap dalam keadaan
setimbang, maka :

% = ki(a-x)-lyz, =0 (431)
Tentu: k(a-x)~kx, =0
Dan k, =ﬂ“_;.&) _ “32)

Dengan demikian hukum laju dari reaksi reversibel di atas adalah

%—=k(a—x) (a —Z )x

433)

=5 {(x, ~ x)a}.
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Pemindahan tempat dan integralnya adalah :

J’_L = _[-}i’-dt (4.34)

0 a(xe _x) o %,

LpgZemx ks (4.35)
a x, x,

ln-Ye_ ket (4.36)
X, -x . x,

Dengan mengetahui a, X, dan'x, maka k; dapat dihitung. Demikian
juga k» dapat dihitung dari persamaan (4.32). ki dapat juga

ditentukan dari grafik hubungan antara g, % terhadap waktu
X, —x

yang merupakan garis lurus melalui titik sumbu nol dengan
kemiringan E, maka k dapat ditentukan. k, juga dapat

€

ditentukan jika kosntanta kesetimbangan diketahui, dimana

Untuk reaksi orde pertama dan kedua, seperti reaksi:
ki .
AF=rB+C

Hukum lanjunya adalah:
'Zf =k(2-1)~k,(B+x)C+x) ' (4.37)
jika pada keadaan awal yang ada hanya A, sedangkan B dan C
adalah nol, maka: )
%:‘—=kl(a—1)—kzxz (4.38)

Untuk menentukan harga kostanta laju melalui pendekatan

timbang, dimana -Z—’ =0, yaitu:

i
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AR (439)

x
!
1

k (a—x,)—lv:zx,2 =0
k, = k._(a_:x_) (4.40)
X

Kembali ke persamaan hukum laju (4.38) maka:

d, s
k
=§{(a—x *(a-x )}
=£ 2 2 _ _ 2
xf S - Xx; —ax xex}
&

2 2 2 1,
{ax¢ —xx, ~ax’ + xx" +x.x +ax,x-x¢x}

=73
[4

= % {ax,’ (x, - x)+ax(x, + x)-xx{x, - x)}

{lax, +ax—xx)x, ~x)}

N E IR R

{ax, +x(a -x,)}(x, —x)

Pemindahan tempat dan integralnya adalah:

NN
e iy e o3 L
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Integrasi dengan metode fraksi persial, yaitu:
.

ax, +x{a—x,) (x,—x)
p(x, —x)+qfax, + x(a—x.)}=1
px, — px+gax, +g(a—xJx=1
gla—x)-p=0
p=4la-x)
px, +qax, =1

q(a _xe)xe +qaxt =l

=1

_ 1 s p= a-x
K dX¢+(d—X‘)X, d ax¢+(a—xc)x:

Kembali kepersamaan integral di atas:

x

J' a—x, I dt + 1 I dx __
l)a.vce-H:(a_—J::,)‘J ax, +x{a-x,) ax¢+x¢(a—x,)o(.t,—x)

1 a.x,+(a-—x,)x 1 (x,—x)
In - In =
ax, +x (a-x,) ax, ax, +x,(a-x, X,
1 Inax,-i-(a-—x,)x.x‘ =£,_1

ax,(x, - x) x

€ e

1 [naxe+(a—xe)x=_k_,_.t

ax, +x {a-x,)

2a—x, - a(x, - x) X,
€ < ¢ 4.41
In ax, +(a—x,)x =(2a—xe)k,t (4
alx,—x) x,

Bila harga a, x dan x. diketahui, maka ki dapat diketahui.
Grafik hubungan antara konsentrasi dengan waktu dapat dilihat
pada Garnbar 33.
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(Al
[Beq]

(A

0 —— 1

Gambar 33
Grafik hubungan antara konsentrasi
dengan waktu untuk reaksi reversibel

Contoh reaksi reversibel:
1. Reaksi disosiasi asam iodide
2HI2Hy+1;

2. Isomerisasi siklopropana menjadi propena

A & CH;=CH=CHs

3. Isomerisasi ammonium sianat menjadi urea dalam larutan

NH,CNO 2 NH-CO-NH.
4. Isomerisasi alkil ammonium sianat menjadi urea tersubsitusi

dalam larutan berair

R*NH3CNO- 2 H,NCONHR
5. Reaksi antara gas CO dan NO,
~ COg + NOyy2 COyg + NOg
Contoh soal: : :

K

Hitunglah k; untuk reaksi Untuk reaksi R¥%— P

Jika diketzhui, Ro=0,15= a
R~ =0086—> x=(0,15-0,086)M
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Rie =0,142— xo- = (0,15~ 0,142) M
Rio-  =0102—  xi0 = (0,15-0,102) M

Dengan menggunakan persamaan (4.35), dimana:

x k,at
n——— ="' qgrau

Xe—X X . (4.42)
Ry=R, _ _Ro__,,

- —k,
R—R, R,—R,

Untuk t = 10 detik :

,0150-0,086 _ _0,15x10s
0,142-0,086 0,15-0,086 '

In

k =5,69x107s7" -

Demikian pula untuk t =100 detik

01500086 _ 015x100s
0102-0086 0,15-0,086 '

ky=591x107s7!

Dua harga k; konsisten sekali, sehingga harga ki rata-rata 5,8 x 101
untuk menentukan harga ky, digunakan persamaan (4.38), dimana:
k= 4{a-x) atau dengan harga kosntansta kesetimbangan dimana
xl
R, a-x, - -k—z'
_ 5:8x10°57(0,086)
0,064
Jika reaksi berupa orde ke dua, baiki ke arah kiri maupun ke arah
kanan, seperti reaksi: N
Hitunglah ky untuk reaksi Untuk reaksi A + B %= C +D

k, =9,76x107s™
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Jika konsentrasi awal dari A dan B sama, a =b sedangkan ¢
dan d pada awal sama dengan nol, maka hukum lajunya dapat
ditulis dalam bentuk: '

& k{a-x) =k,x* (4.43)
dt _
Dengan menggunakan pendekatan petimbang dimana:
dx
i 0

=k, (" ~ X, )2 “kz-‘ez

K, = fala=x). (4.44)

2 x,

Sehingga hukum lajunya dapat di tulis dalam bentuk:

dx =k{a - o
& o) =__n(;“f_xf,,z o (4.45)
Hasil integrasi dengan menggunakan reaksi parsial didapatkah:
In (a-—2x,).x+ax, _ 2a(a—x,)klt (4.46)
alx, -x) %, |

F. Reaksi Rantai (Chain Reaction)

Dalam reaksi berantai, zat antara yang dihasilkan dalam satu
tahap menghasilkan zat antara yang reaktif dalam tahap berikutnya
dan demikian seterusnya. Zat antara yang-berperan pada perambat
rantai disebut.pembawa rantai. Dalam reaksi berantai pembawa
rantainya adalah radikal. Radikal bebas terbentuk jika ikatan
terbelah menjadi dua yang sama-sehingga setiap atom mendapat
satu dari dua elektron yang dipakai untuk berikatan. Radikal bebas
sebagai suatu molekul mempunyai satu atau lebih elektron tidak
berpasangan pada orbital terluarnya, sehingga sangat labil dan
mudah bereaksi. : '
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Proses rantai adalah proses yang berlangsung melajui

serangkaian proses-proses elementer sebagai berikut ini.

1.

Inisjasi rantai
Reaksi di-inisisasi saat ikatan terlemah pada reaktan atau pada
salah satu dari reaktan-reaktan putus untuk menghasilkan
radikal bebas, yang kemudian bertindak sebagai pembawa
rantai.
Propagasi rantai . -
Radikal bebas menyerang reaktan menghasilkan molekul
produk dan spesies reaktif yang lain. Radikal bebas yang baru
ini bereaksi lebih lanjut dan membentuk lagi radikal bebas yang
semula, yang sekali lagi menyerang molekul reaktan. Dengan
jalan ini produk dan pembawa rantai terbentuk secara kontinyu.
Proses ini diistilahkan dengan reaksi propagasi.
Terminasi rantai
Sebagai tambahan, radikal bebas terpisah dari sistem reaksi
dengan cara rekombinasi atau disproporsioriasi. Dengan jalan
ini pembawa rantai akan hancur dan rantai mengalami
terminasi {penghentian).
Contoh reaksi berantai: H; + Bro 22 HBr
Reaksi antara gas hidrogen dan bromine pada temperatur
antara 200 dan 300C telah dipelajari oleh Bodenstein dan Lind
pada 1906. Hasil riset ini kemudian menunjukkan reaksi rantai
linier. Kontras dengan reaksi Ha + I, yang diduga sebagai reaksi
sederhana bimolekuler. Reaksi Hz + Brz adalah contoh yang baik
reaksi rantai dan ia adalah contoh klasik yang biasa dikutip
dalam kebanyakan buku kimia fisik. Hal ini dapat ditunjukkan
tidak hanya bahwa mekanisme yang diusulkan konsisten
dengan data eksperimental, tetapi langkah elementer lain yang.
mungkin tidak penting dalam reaksi ini. Mekanisme berikut
diusulkan untuk menjelaskan hasil eksperimen mereka.
Beberapa tahap reaksi: :

a. Tahap inisiasi: Br, —%—2Br

(terbentuk akibat absorpsi foton)
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b. Tahap propagasi:

Br'+ H,—Xs HBr + H' !Prfe‘zb:;: rantai
(pezrambataxz) . mole);ul regaktan
H" +Br,—25 HBr+ Br

¢. Tahap inhibisi: pembawa rantai
H'+ HBr—~s H, + Br’ menyerang
(pemutus rantai) ' molekui produk

d. Tahap terminasi: 28r° —%— Br,

Hasilnya adalah contoh reaksi yang agak jarang dimana laju
dipengaruhi konsentrasi produk. Intermediet reaktif atau pembawa
rantai adalah atom hidrogen dan bromine. Yang secara kontiu
terbentuk oleh langkah propagasi.

Hukum Laju Reaksi Berantai sering menghasilkan hukum laju yang
rumit seperti reaksi di atas. Hukum laju yang - diamati melalui
eksperimen adalah:

d[HBr] _ k [H2][Br2]'/

dt 1[HBr]
1+k Br2

Kerumitan hukum laju menunjukkan adanya mekanisme yang
rumit maka diajukan mekanisme seperti di atas.
Hukum laju pembentukan HBr dari reaksi mekanisme:

LN O ARy (ARG (9 (447

Untuk membuktikan apakah mekanisme reaksi rantai tersebut
benar, harus dibuktikan dengan hukum laju hasil eksperimen.
Caranya adalah dengan menggunakan pendekatan steady state yaitu
dengan menganggap perubahan zat antara (pembawa rantai) setiap
perubahan waktu =0.

i(;ﬂr_)=o dan ﬂt’):o
dt dt .
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£00)= 2 (B - B+ o B+ {EIEB -2 s B

=0 . (4.48)

igf_)= ks [Brj[Hz] - ks [H][Bra] - ks[H][HBx] = 0 (4.49)
t

4(8r) _ = ka [Br][Ha] + ks [H][Brz] - ki[H][HBr] (4.50)

dr
Bila persamaan (4.48) dan (4.49) dielimiriasi, maka diperoleh:

2 ks [Bt]2 = 2 ky [Br,]

2 2":[3’1]
[B ] klll Sz

() 1"

Substitusikan [Br}] ke persamaan (4.49):
ks [H{Brz] + k[H][HBr] = k2 [Br][H:]
(H] ks[Brz] + ka[HiBr] = k2 [Br][Ho]

k,[—:L]%(H'Z B, )2

5

ky (Brz ) +k, (Br)

)=
Bila dibagi dengan ks[Bra), menghasﬂkan

]
2
] 1+ kq \HBr)
ky (Br,)
Untuk menyederhanakan persamaan (4.50), ehmma51 dengan
persamaan (4.49):

) = ko [Bri{Ha] + ks (HI{Br] - ke[H][HBr]
401 o (Be[H] - ko (E][Bre] - K[FLJ{HEr] = 0
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menghasilkan:
2881 = 245 [H(Br:] (4.51)

Substltusxkan persamaan (4) ke persamaan (5) menghasilkan:

' 5
k LYs
2Uee,| - | (H,XB,,)?
d[HBr]= 32|:k2:l ( -X 2
dt ky(B.,)+ k. (&Br)

) 2, [{ﬂ%(ﬂz )(3,.2)%

k, (HBr)
1+ 24
, ky (Br,) )

Dalam reaksi berantai dikenal juga konsep panjang rantai,
yang dinyatakan sebagai: Perbandingan kecepatan total reaksi terhadap
kecepatan langkah pertama (inisiasi).

Panjang rantai:

4
zk,kz[’-:‘—] (#,X8,,%

¢ = 1
11K |HBr]
Br,
2k|Bry

(4.52)

(4.53)

Secara umum, kecepatan relatif dari tahap propagasi dan terminasi
bergantung pada kondisi reaksi, demikian juga panjang rantainya.
Pada 500 K dan tekanan 0,1 atm panjang rantai untuk reaksi Hz +
Br,,+=100

Untuk reaksi yang serupa Hz dan Clz langkah propagasi rantai
jauh lebih cepat :

H;+Cl-HCl+H (tahap propagasi)

Energi aktivasinya adalah 23 kJ/mol, jauh lebih rendah dari
reaksi Brom, 82,4 kJ/mol.

132 KIMIA FISIKA: Kinetika Kimia



Mekanisme reaksi rantainya adalah sebagai berikut:
Hy + Cl, 22 HC

Ada beberapa tahap reaksi :
a. Tahap inisiasi ~ :Cl, —&— 2Cl

b. Tahap propagasi: Cl + H, —%— HCl+ H Pembawa rantai
menyetang molekul

(perambatan) : H + Cl; —2—> HCl + Cl reakan
c. Tahap terminasi :Cl+Cl —%— Cl,

Pada mekanisme ini proses inhibisi (pemutusan rantai) tidak terjadi
karena tahap propagasi terlalu cepat untuk diseimbangkan dengan
rekombinasi.

Hukum laju eksperimennya adalah:

d (HCl) k(H )(C12)1/2

Untuk mendapatkan panjang rantai reaksi Hz + Clz ini,
dilakukan pendekatan steady state: Sebagai zat antara yang
menmiliki life-time sangat singkat, maka konsentrasi radikal
Cl* dan H' dianggap sama dengan nol.

d(HCI) =0, ii(—H—) =0

dt dt
"'Ef’ )< 4Ol - W[CI[ER] + KHI[Ch] - K(CIP =0 (454)
( ) 1{CHj[H] - K[HI[Cl] = 0 (4.55)
d(ftc’)-kz[c.‘l J[H:] + ka[H[Cl] (4.56)

Eliminasi persamaan (4.54) dan (4.56)
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i(—@ = ky[Cl][H:] - ka[H][Cl)) =0

d(ZICI) = [ClI[H:] + K{H]ICE]

Didapatkan:
Karena Cl merupakan radikal bebas, jadi
tidak boleh ada dalam hukum laju

L’; %) 2 kg

Eliminasi persamaan (4.54) dan (4.55)

ggzﬂ) = kCla] - k[ Cl[H2] + K[H][CL] - k[Cl]2= 0

“'(H ) - ka{CIJ[H:] - K[E[CL] = 0

Didapatkan :
k{CI?  =k[Cl]

31045
on = foicd

GO (1)
[t == o —

=2k (i,:f)l/2 (CIM2[H,) (4.57)

Panjang rantai merupakan perbandingan kecepatan total reaksi
terhadap kecepatan tahap inisisasi:

L
[,
"'_—kTCl—]—_

(4.58)
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Reaksi hidrogen-klor secara termal lebih cepat dari hidrogen-brom
secara termal karena tahap propagasi:

Cl+H, —*> HCl+H

Endotermik dengan nilai hanya sebesar 1,2 kkal mol* dan jauh lebih
cepat dari reaksi

Br+H, —~> HBr+H

Karena reaksi kebalikan dari tahap ini lebih lambat dibandingkan
dengan brom, maka tidak ada suku dalam penyebut dari hukum
laju yang menyetakan inhibisi. Pada suhu di bawah 800 K reaksi
hidrogen-lod secara termal sangat lambat karena tahap propagasi :

[+H,—-HI+H

mempunyai energi pengaktifan sebesar 140 kJ molt . Pada suhu
yang lebih rendah reaksi hidrogen- iod berjalan dengan mekanisme
bukan rantai, yaitu berbentuk reaksi reversibel (setimbang).

Reaksi rantai juga dapat ditemukan dalam bentuk reaksi
berantai yang bercabang, seperti halnya reaksi :

Ho+ 0, —» 2H,0
Dengan mekanisme sebagai berikut ini.

H, + O, —2t5 201
2+, . tahap I

Inisiasi
Propagasi OH +H, —*‘—}HZO_+ H tahapll
, » .
Percabangan  # +0; »OH +0 tahap III
0+Hz———>OH+H tahapIV
Terminasi H—%— dinding  tahap V

Reaksi propagasi bersifat eksotermik dan cepat. Reaksi ketiga dan
keempat disebut reaksi pencabangan karena dari satu radikal
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terbentuk dua radikal. Bila laju pencabangan lebih besar dari laju
terminasi, jumlah radikal akan naik secara ekponensial dengan
waktu, sehingga menyebabkan timbulnya ledakan. Pada suhu di
bawah 700 K reaksi pencabangan endotermik dan lambat. Itulah
sebabnya reaksi antara hidrogen dan oksigen pada suhu di atas 700
K mudah meledak.

" Tahap I dan IV didapat reaksi percabangan karena dari satu
radikal terbentuk dua radikal. Bila laju percabangan lebih besar dari
laju terminasi, jumlah radikal akan naik secara eksponensial dengan
waktu, sehingga mengakibatkan timbulnya ledakan. Kondisi batas
ledakan pertama ditentukan oleh laj percabangan 2 Ks (B Oy
relatif terhadap laju terminasi Ks (H). Bila konsentrasi oksogen
dinaikkan, laju percabangan menjadi lebih besar dari laju terminasi
dan terjadi ledakan.

Bila tekanan percobaan secara bertahap diperbesar, terdapat
batas kedua di atas mana tidak terjadi ledakan. Hel ini disebabkan
oleh adanya tahap terminasi baru yang cukup besar untuk
mencegah kenaikan jumilah radikal secara eksponensial.

Batas ledakan ketiga ditimbulkan oleh reaksi berikut yang

memperkecil terminasi.
Propagasi HO, +H, — > H,0+0H

G. Soal-soal Latihan

1. Ozon diuraikan dengan rantai katalistik
NO+0,——> N0, +0,
NO, +0—4%—>NO+0,

Bagaimana hukum laju pada keadaan mantap untuk
pembentukan Oz

2. Untuk penguraian ozon
20:;230:

136 KIMIA FISIKA: Kinetika Kimia



Hukum laju adalah:

40,0
& (0)

Ramalkan suatu mekanisme yang menjelaskan hukum laju ini.

3. Mekanisme dari reaksi dekomposisi N>Os adalah:

N,0, —4-3 NO, + NO,
NO, + NO,—55 N,0,
NO, + NO,—5— N0 +0, + NO,

- NO+NO,—2-2NO,
Turunkan persamaan laju terhadap MN;0s dengan menggunakan
pendekatan keadaan mantap untuk NO; dan NO.

4. Berikut ini adalah mekanisme hinpositik dekomposisi ‘ermal

dari aseton.
E / k] mol
CH,COCH,—%—2CH, +CO 290
CH, +CH,COCH,—+CH, + CH,COCH, 6
CH,COCH,—%—CH, +CH,CO 200
CH, +CH,COCH,——CH,COC,H, | 1

a. Apakah hasil yang penting dari mekanisme ini ?

Perlihatkanlah bahwa laju pembentukan CH; adalah orde
pertama terhadap aseton dan konstanta laju keseluruhan -

diberikan sebagai :
k= [ﬁ%ﬁ} nol, ki sangat kecil

4
Berapakah energi aktifasi secara keseluruhan dari reaksi ini?
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5. Suatu reaksi reversibel: A B
Keduanya adalah reaksi orde pertama. Jika konsentrasi dari A
adalah a dan B adalah nol dan jika y mol/L dari A telah bereaksi
pada waktu t, integrasi persamaan laju reaksinya. Ungkapan K.,
dalam bentuk konstanta kesetimbangan K.

6. Rotasi massa dari A. Bromonitrokamfer pada 285°C K diikuti
dengan mengukur rotasi optiknya, Jika sudut rotasi awal d, =
18% dan sudut rotasi pada posisi kesetibangan (ds) = 31,3,
hitung ki + ks (jumlah reaksi kdepan dan reaksi kebelakang)
dari:

Waktu/jam : 3 5 7 24 72
a:(?) : 169,0 156,0 1460 845 37,3

7. Suatu senyawa A dapat menghasilkan dua senyawa yaitu B dan
C dalam suatu reaksi konsekutif. Masing-masing mempunyai
konstanta laju reaksi 0,15 menit! dan 0,06 menit; berapa waktu
paroh dari A? Bila konsentrasi awal dari A adalah 0,1 M setelah
berapa menit konsentrasi B =0,05 M. .
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BABV
TEORI LAJU REAKSI

A. Pendahuluan
-,_1_)(‘ ecara teoritik laju reaksi dapat dijelaskan berdasarkan dua

2
@_ " pendekatan, yaitu berdasarkan tumbukan antarmolekul
O (collision theory) dan teori keadaan transisi (transition state

theory). Menurut teori tumbukan suatu reaksi kimia hanya dapat

berlangsung jika molekul molekul reaktan saling bertumbukkan

dengan sejumlah energi yang cukup untuk bereaksi, sedangkan

menurut teori keadaan transisi tumbukan antara molekul-molekul

reaktan tidak langsung mengakibatkan terjadinya suatu reaksi,

karena selama tumbukan molekul reaktan membentuk keadaan

transisi atau kompleks teraktivasi terlebih duhulu, kemudian baru

mengalami dekomposisi membentuk produk.

Setelah mempelajari bab ini para pembaca diharapkan dapat:

"~ 1. Menjelaskan bagaimana terjadinya reaksi menurut teori
tumbukan.

2. Menghitung jumlah frekuensi tumbukan ‘untuk molekul
molekul sejenis.

3. Menentukan harga konstanta laju, k dan faktor frekuensi, A
untuk molekul sejenis.

4. Menghitung jumlah frekuensi tumbukan untuk molekul
molekul yang tidak sejenis.

5. Menentukan harga konstanta laju, k dan faktor frekuensi, A
untuk molekul yang tidak sejenis.

6. Menjelaskan bagaimana terjadinya reaksi menurut teori
keadaan transisi

7. Menentukan harga konstanta laju, k dan faktor frekuensi, A
melalui teori keadaan transisi.
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B. Teori Tumbukan

Teori yang tertua dan paling sederhana adalah teori
tumbukan dari reaksi bimolekular.Teori ini pertama kali
dikembangkan oleh ahli kimia Jerman Max Trautz (1961), dan secara
terpisah oleh ahli kimia Inggris Wiiliam Cudmoke Mc Cullagh Lewis
(1918).

Menurut teori ini suatu reaksi kimia hanya dapat berlangsung
jika molekul molekul reaktan saling bertumbukkan. Menurut teori
ini laju reaksi adalah hasil kali dari—Trekuensi tu_r’n_bglgr_l_y_ar\g
mempunyai cukup energi untu?“beﬁa_lg_s_;__ Tetapi tidak semya
tambukan yang terjadi efektf, karena hanya mkan

yang menghasilkan reaksi.. Ada dua kondisT fambukan yang
menghasilikan TeaKsi, yaitu:

1. Molekul-molekul harus bertumbukkan dengan energi kinetik
yang cukup.
A-A +B-B—2A-B

Suatu reaksi kimia terjadi dengan memutuskan ikatan antara
atom molekul-molekul yang bereaksi (reaktan) dan membentuk
ikatan baru dalam molekul produk. Energi untuk memutus
ikatan berasal dari energi kinetik yang dimiliki molekul reaktan
sebelum terjadi tumbukan. Hanya molekul yang bertumbukkan
dengan energi kinetik yang lebih besar dari energi aktivasi yang
dapat bereaksi. Sedangkan molekul yang bertumbukkan dengan
energi kinetik Kurang dari energi aktivasi (Ea) gagal melewati
energi penghalang dan tidak terjadi reaksi. .

2. Molekul-molekul harus bertumbukkan dengan orientasi yang
tepat. Orientasi yang tepat yang lebih menjamin atau
memungkinkan kontak langsung aritara atom-atom yang
terlibat dalam pemutusan dan pembentukan ikatan dapat
dilihat pada gambar 34
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@) (b) © @

Gambar 34
Orientasi Tumbukan Antarmolekul (a) Posisi Minimal Tumbukan;
(b) Salah Satu Posisi dalam Tumbukan; () Posisi Tumbukan Paling
Sempurna; (d) Posisi Tumbitkan yang Tidak Menghasilkan Reaksi.

Berdasarkan teori ini, laju pembentukan produk adalah frekuensi
tumbukan (2) dikalikan dengan faktor Arrhenius (e-Ba/RT),

r=Z7Z Xeb/RT _ (6.1)

Supaya reaksi dapat terjadi, energi tumbukan harus sama atau
melampaui nilai titik kritis tertentu. Energi aktif bukantah jumlah
energi kinetik dari kedua molekul yang bertunibukkan, tetapi
energi kinetik yang sesuai dengan komponen kecepatan relatif
kedua molekul pada garis yang menghubungkan kedua pusat
molekul pada saat tumbukan. Ini adalah energi yang menekan
kedua molekul bersama-sama. Adapun persamaan laju reaksi
berdasarkan teori tumbukan dapat digolongkan menjadi:

- a. Tumbukan molekul sejenis
Laju reaksi untuk molekul sejenis dapat ditentukan dengan
menggunakan persamaan (5.2), contoh reaksinya:

A+A-P '
12 2
_d@4 /R e . 2 kT[N
w “mwesm = zoend() (5

. 2
=%ZN.ew/m gz =J5.z.d’c(g)

. 2
=1 \/—2-.71’.(126'{-2,—) . eEa/RT
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dz("‘f ]'”(_"L)' : e-é/nr (5.2)

nm v

b. Tumbukan molekul tidak sejenis
Laju reaksi untuk molekul sejenis dapat ditentukan dengan

menggunakan persamaan (5.3), contoh reaksinya:

A+B—TP
- 12
d NN
ez o ee(2] 25
= n.d 8.k.T N"N" . e’Ea/RT (5.3)
Yz

dimana, das = % (da + ds)
g

m,+mg

jt = massa tereduksi yang berasal dari massa ma dan massa
mg yang bertumbukkan.

1. Harga konstanta laju reaksi (k):

a. Molekul sejenis
A + A — P (reaksi sederhana)

d(A} =k A][A] =k [A]2 ' (5.4)
GO R (4157)1,2(__) . @Ra/NT - (5.9)

de n.m 14

Persamaan (5.4) = (5.5)

12 2 ’
K[A]= m’(“”) (%) . eB/RT
nm
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_ 1n :
k= ;r.dz(ﬂj e (5.6)
m
. Jika  persamaan (5.6)dibandingkan dengan  persamaan
Arrhenius: k= A , e€/RTmaka;
2 '
A= n.dz(-‘"‘l) 6.7
Tm
Untuk molekul sederhana, nilaj A yang dihitung secara teoretis
hampir sama dengan nilai A hasil eksperimen. Tetapi untuk
molekul yang lebih kompleks terjadi penyimpangan yang
cukup nyata, maka:

12 R
k=p.A eEs/ dan A=p, zr.dz(%T:) (5.8)

dimana p menyatakan orientasi efektif molekul yang
berpeluang mengalami tumbukan,

Molekul tidak sejenis
A + B — P (reaksi sederhana)

d(A) _ w1t (NN, . NN
" T kIAe] =k () (5] =k Kl

dengan cara yang sama didapatkan: -

112
k= z.d*,m(-si_fZJ ﬁ;/_l”_ﬂ eeEa/RT (5.9)
&7 .

(5.10) :

12
A=gn4d 243( 8kT)

T4

Tumbukan  yang cukup energetik memberikan energi
pengaktifan, fetap tidak dapat menghasilkan reaksi apabila
arah molekul-molekul yang bertumbukkan sedemikian rupa’
sehingga tidak terjadi reaksi satu sama lain. Jadi, harus
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dimasukkan suatu faktor yang dikenal dengan faktor sterik (p).
Nilai dari faktor sterik cendrung untuk berada dalam daerah 1
hingga 10+. Nilai yang lebih kecil dijumpai dalam reaksi-reak si
dengan pereaksi yang kompleks. Meskipun demikian, teori
tumbukan tidak dapat meramalkan nilai dari faktor sterik atau
energi minimum yang dibutuhkan untuk reaksi. Juga tidak
dapat menerangkan mengapa reaksi tertentu adalah
unimolekular dan reaksi lain termolekular, maka untuk

molekul kompleks:
k=p.A. eB/RT ' (5.11)

2
A=p. ﬂ.dzm(&kf) (5.12)
TH

2. Perbandingan dengan Eksperimen

Prosedur paling sederhana untuk tumbukan nonreaktif lk;
adalah menggunakan nilai o yang diperoleh untuk tumbukan
nonreaktif (misalnya nilai yang diperoleh dari pengukuran
viskositas) atau dari tabel radius molekul.

Tabel 17 membandingkan beberapa nilai faktor
praeksponensial A hasil hitungan, dengan nilai yang diperoleh dari
grafik Arrhenius antara In k terhadap 1/T. Salah satu reaksi
memperlihatkan cukup. persesuaian antar teori dan eksperimen,
tetapi untuk reaksi lainnya terdapat ketidakcocokan yang cukup
besar, Dalam beberapa kasus, nilai eksperimen bahwa energi
tumbukan bukan satu-satunya patokan untuk reaksi dan bahwa
suatu segi lain, seperti orientasi relatif spesies yang bertumbukkan,
memegang peranan. Selain itu, sebuah reaksi mempunyai faktor
praeksponensial lebih besar dari pada teori. Ini tampaknya
menunjukkan bahwa reaksi itu terjadi lebih cepat dari pada
tumbukan partikel.
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Tabel 17
Parameter Arrhenius untuk reaksi fase gas

A/ (M1 detik)

Eksperimen Teori Ea/(K mol) P
2NOC] —+2NO +Cl | 9,4 x 1(® 5,9 x 1010 102,0 0,16
2CI0 - L+ Oy 6,3 %107 25x10° | 0,0 25x 101
Ha+CH — GH; | 1,24 x 106 73x101 | 180 1,7x10¢ *
K+Br;—KBr+Br | 10x1012 2,1 x 10m 0,0 48

3. Syaratruang

Kita dapat menyatakan ketaksesuaian antara eksperimen
dengan teori, dengan menggantikan ¢ dalam persamaan (5.6) dan
(5.9) dengan penampang-lintang reaktif o*. Kadang-kadang lebih
mudah menyatakan ¢*, dengan memperkenalkan faktor ruang P
dan menuliskan : '

* =Po | o (5.13)
Maka, konstanta laju menjadi:
k= A (20) 7y e
ger\/2
= oP(Zr) " Ny e~ElRT , (5.14)

Biasanya P beberapa orde besaran lebih kecil dari 1.

Contoh; Memperkirakan faktor sterik (1)

Perkirakanlah faktor ruang untuk reaksi Hz + CHy — C:Hs pada
628 K jika faktor praeksponensial : 1,24 x 106 M-1detik-L

Penyelesaian: Massa tereduksi.

¢

=0 -312x 107Kk
p—_m+m’— ! &

karena M = 2,016 g mol untuk H; dan M’ = 28,05 g mol" untuk
CoHi. Maka:

skT\1/2
(—) = 2,66 X 103 m detik!
T
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Dari Tabel 242, o(Hz) = 027 nm? dan o(CHe) = 064 nme
memberikan tumbukan rata-rata bagian silang ¢ = 0,046 nm2. Oleh
karena,

1/2
A= (E’LT.) Ny =P x 7,37 x 101 Midetik-
np

Karena dari eksperimen A = 1,24 x 106 Mdetik?, maka P = 1,7 x
106

Sebagai panduan kasar, makin rumit molekul tersebut, nilai P
makin kecil.

Persamaan-persamaan menunjukkan ketiga kontribusi pada
konstanta laju dengan sangat jelas. Jika kita menuliskan laju
sebagai:

kz[A][B] =P X Zas Xf

kita melihat bahwa faktor akhir (f) merupakan patokan energi;
faktor kedua (Zas) merupakan sifat transfor, yang mengatur
frekuensi pertemuan partikel; faktor pertama (P) berurusan dengan
sifat lokal reaksi, seperti tentang orientasi yang diperlukan untuk
reaksi, dan perincian tentang sejauh mana orientasi itu harus
berdekatan.

Contoh reaksi yang dapat kita perkirakan faktor steriknya

adalah:
K+ Brp = KBr + Br

nilai P eksperimen: 4,8. Dalam reaksi ini, jarak pendekatan tempat
reaksi dapat terjadi, tampaknya jauh lebih besar dari pada jarak
yang diperlukan untuk pembelokan jalan partikel yang saling
mendekat dalam tumbukan nonreaktif. Ada pendapat bahwa reaksi
itu berlangsung dengan mekanisme tombak. Nama yang bagus ini
didasarkan model reaksi yang menggambarkan bahwa atom K
mendekati molekul Bry, dan ketika keduanya cukup berdekatan,
sebuah elektron (tombak itu) terlempar ke molekul Br.. Sekarang,
tidak terdapat dua partikel netral, tetapi terdapat dua ion, sehingga
di antara keduanya terjadi tarikan Coulomb: tarikan ini merupakan
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geris tombak. Dengan pengaruhnya, jon bergerak bersama-sama
(garis itu membelit), reaksi berlangsung dan keluarlah KBr + Br.
Tombak itu memperluas penampang-lintang pertemuan reaktif,
sehingga kita menaksir terlalu rendah laju reaksinya dengan
menganggap penampang-lintang tubrukan hanyalah nilai kontak
mekanis antara K + Br,. : _

Contoh : Memperkirakan faktor ruang (2)

Perkirakanlah nilai P untuk mekanisme tombak, “dengan
menghitung jarak ketika lompatan elektron dari K ke Br,
dipermudah energinya.,

Penyelesaian: Kita mulai dengan mengenali sémua kontribusi
pada energi antaraksi antara spesies yang bertumbukkan. Terdapat
tiga kontribusi pada energi dari proses K + Br; = K* + Bry. Yang
pertama adalah energi jonisasi K : I. Kedua adalah affinitas elektron
Br: : Eea. Ketiga adalah energi antaraksi Coulomb antara ion, ketika
lon ilu sudah terbentuk : jika pemisahannya adalah R, maka
energinya adalah -e2/4neR. Jadi, perubahan energi neto ketika
terjadi transfer pada pemisahan R,

e?

E=1-Eea~ (5.14)

4negR
I' lebih besar daripada E,, sehingga E menjadi négatif jika R~
berkurang hingga lebih kecil dari suatu nilai kritis R* yang
dinyatakan dengan:
e?
4megR .
Jika partikel berada pada pemisahan ini, tombak jtu melesat,
sehingga kita dapat menyatakan penampang-lintang  reaktif
dengan:

=1-Ea (5.15)

o* =R® (5:16)
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Nilai o* ini menunjukkan bahwa faktor ruangnya adalah:
s R% e? 2
T {Mcod(l-i:‘“)} (>-17)
dengan d = R(K) + R(Bra). I = 420 kJ mol, Ex= 250 k] molt, dand =
400 pm, maka P = 12, yang konsisten dengan nilai eksperimen.
Contoh itu menggambarkan dua hal tentang faktor ruang.
Pertama-tama faktor ruang cukup berguna, katena dalam beberapa
kasus nilai numeriknya dapat diperkirakan. Kedua (vang lebin
pesimis), kebanyakan reaksi jauh lebih rumit dari pada K + Br, dan
tidak dapat berharap untuk memperoleh P dengan mudah. Yang
kita perlukan adalah teori lebih kuat yang memungkinkan kita
menghitung, bukan hanya menebak, nilai tersebut.
Di sini kedua jenis itu berbeda, jadi digunakan persamaan
(5.12). Anggaplah CHjs sebagai suatu satuan massa dari 15 am.u.
sehingga massa tereduksi adalah:

_ Mamp _ 15 x2 _ y .
_ HTRmy (526023 x 108 0,293 x 10 g mol*
= 2,93 x 10 kg mol1

1
@(Z)(1.38 x 10-27K~1)(473) 2

A=P [ 2,93 x10~27kg mol ! (3’0 X 100 m)2

= 6,74 x 1016 P m?detik1 mol?
“dengan mengambil P =1, E.= 0
k = (6,74 x 103 dm3 mol detik) (6,023 x 102 mol*) = 4,06 x 101
dm?3 mol detik!

Seperti dikatakan sebelumnya, tumbukan tersebut akan
menghasilkan produk bila energi yang dipunyai oleh molekul sama
dengan atau lebih besar dari energi pengaktivasi. Ini ditentukan
sebagai

AN o o-Eu/RT =@ (_ 80,9 X103/ mol °! )
Noy (8,314 K J~1mol ~1)(673 X)

= g~ 14459 = 5957 x 107
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yakni fraksi molekul yang mempunyai energi cukup untuk
membentuk produk sangat kecil, yakni 5,257 x 107.

Contoh aplikasi teori tumbukan:

a. Hitung massa praeksporensial untuk reaksi H + C;Hy — GHs
pada 628 K, jika massa gas Hz = 2,016 g/mol, massa gas G;H, =
28,05 g/mol dan luas penampang H; adalah 0,27 nm? dan CH;
= (0,046 nm2.

Fenyelesaian:
Massa tereduksi,

_Imgmg
ni +my

2,016 g/mol 28,05 g/mol ) 1mol . thg
2,016 g/mol. + 28,05 g/mol * 6,02.10*  1000g

u=312.107kg -

i 172
A=nd j,(ikl)
Ty

H=(

A=314.1/2(027nm* + o,o46m’)x|o"'m’(8‘ Lgso7_10‘”kgﬁ’s';1(" .6281(]”2
L 3.14x3,12x107% kg
= 4,09 x 1016 m3detik1
b. Hitunglah harga konstanta Iajli k,dan faktor pree eksponensial
{A) untuk reaksi:
CH; +H,— CH, +H '
pada 200eC, jika garis tengah tumbukan adalah 3,0x10° m dan
dianggap energipengaktifan adalah nol.
Penyelesaian:

K=P. pgty[3kT)". eBa/RT
’ .
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{74}
A=p. mdu,[-“-*‘—’]
ap

m,.mg

m,+ny,

~27 p =27
= 15%166.10 i kg x 2x1,66.10 nkg 2929107 kg
15%1,66.10" kg + 2x1,66.10 kg

8x1,3807.10'”kgm2s‘zK".473K]”z

A=p3140 ’O'm—mm)z( 3,14x2,929.10 kg

= p 6,74 x 1016 m3 detik!
Dengan menganggap p=1, E. =0, maka:
k = 6,74 x103 dm? detik-! mol1 x 6,02.102 mol? = 4,06 .101 drn3
mol? detik-

C. Teori Kompleks Teraktivasi (ACT) atau Teori
Keadaan Transisi

Dalam membahas konstanta laju, digunakan konsep
termodinamika statistik. Pendekatan teori kompleks teraktifkan
(ACT), mempunyai keuntungan yaitu : kuantitas yang
bersangkutan dalam faktor ruang, muncul secara otomats,
sehingga p perlu ditempelkan pada persamaan secara “adhoc”. Teori
kompleks teraktifkan merupakan suatu usaha’ untuk menunjukkan
hal utama yang menentukan ukuran konstanta laju, berkenaan
dengan model kejadian yang berlangsung selama reaksi.

1. Koordinat Reaksi Dan Keadaan Transisi

Ciri-ciri umum tentang perubahan enexgi potensial reaktan A
dan B selama berlangsungnya reaksi bimolekul sederhana, seperti
pada gambar 35. Sumbu horizontal diagram mempresentasikan -
jalannya peristiwa reaksi individual (fumbukan bimolekul dalam
reaksi fase gas), dan disebut koordinat reaksi.
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Energi Potensial E
AN

A+B

4

s Koordinat Reaksi

Gambar 35
Diagram Profil Energi Reaksi A + B & X — P

Pada awalnya hanya terdapat reaktan A dan B. Saat reaksi
dimulai, A dan B bersentuhan, terdistorsi . dan mulai
mempertukarkan atau membuang atom. Energi potensial naik
sampai suatu maksimum dan kumpulan atom yang sesuai dengan
daerah di dekat maksimum itu, disebut kompleks teraktifkan.
Kemudian energi potensial turun saat atom-atom itu tersusun ulang
dalam kumpulannya, dan mencapai nilai yang merupakan sifat
khas produk. Klimaks reaksi adalah pada puncak energi
potensialnya. Kedua molkel reaktan mencapai suatu- derajat
kedekatan dan distorsi sedemikian rupa, sehingga sedikit distorsi
lebih lanjut akan membawa molekul ke arah produk. Konfigurasi
kritis ini disebut keadaan transisi reaksi. Walaupun beberapa
molekul yang memasuki keadaan transisi dapat kembali menjadi
reaktan, tetapi jika molekul itu melewati konfigurasi ini, maka tak
dapat dihindarkan bahwa dari pertemuan itu akan dihasilkan
produk. ‘

Sebagai contoh, perhatikan pendekan atom H pada molekul
F. Untuk menyederhanakan, kita membayangkan bahwa
pendekatan ini terjadi sepanjang arah ikatan F-F. Pada jarak jauh,
energi potensial merupakan jumlah energi potensial H dan F,.
Ketika H dan F, sangat berdekatan sehingga ortbitalnya mudah 7
bertumpang tindih, maka ikatan F-F mulai terulur dan membentuk
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ikatan antara H dan F terdekat. Atom H mendekat, ikatan F-F
memanjang, Ikatan H-F memendek dan menguat, dan atom
memasuki jarak lokasi yang merupakan sifat khas kompleks
teraktifkan, Pada tahap kompleks teraktifkan mempunyai energi
potensial maksimum dan berhenti pada keadaan transisi. Kompresi
sangat kecil dari ikatan H-F dan penguluran F-F membawa
kompleks itu melewati keadaan transisi. Jarak lebih lanjut
sepanjang koordinat reaksi mempresentasikan tahap ketika ikatan
H-F terbentuk lebih sempurna dari ikatan F-F terputus. Oleh karena
itu, gerakan sepanjang kocrdinat reaksi dari kiri ke kanan
mempresentasikan perjalanan dari H dan F. melewati rintangan
potensial ini, bergantung pada energi kinetik yang dimiliki molekul
pada awalnya, karena molekul itu harus mampu mendaki halangan
itu dan mencapai keadaan transisi.

Dalam reaksi sebenarnya, atom H mendekati molekul F dari
segala sudut dan spesifikasi koordinat reaksi merupakan masalah
yang pelik. Oleh karena itu, kita memandang koordinat itu hanya
indikasi distorsi dalam molekul reaktan, saat kompleks teraktifkan
terbentuk, keadaan transisi kritis dicapai dan molekul produk
dihasilkan. Pada keadaan transisi, gerakan sepanjang koordinat
reaksi bersangkutan dengan suatu gerakan kolektif rumit seperti
vibrasi dari semua atom dalam komplaks.

2. Persamaun fvving
Teori kor - .. .-ruitaan, menggambarkan reaksi antara A
dan B berlangs::«:; melalui pembentukan kompleks teraktifkan Ct .
yang terpecah dengan pengurangan unimolekul menjadi produk P
dengan konstanta laju kt: '
Ct P vkt [CY] : " (5.18)°

Konsentrasi kompleks teraktifan mungkin sebanding dengan .
konsentras{ reaktan dan ditunjukaan secara eksplisit bahwa

Cl=kaE =) 1L, FLI oy
R =
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Dengan Kt merupakan tetapan kesebandingan (dengan
dimensi 1/konsentrasi). Dengan demikian maka:

v =k [A] [B] ko = ki Kt , (5.19)

Dan tugas kita menghitung konstanta laju unimoleku! k¢ dan
tetapan kesebandingan K.

3. Laju Pengurangan Kompleks Teraktifkan

Patokan agar kompleks teraktifkan berubah menjadi produk
adalah kompleks melewati keadaan transisi. Jika gerakan seperti
vibrasinya sepanjang koordinat reaksi yang terjadi dengan frekunsi
v, maka frekuensi kumpulan atom membentuk kompleks yang
mendekati keadaan transisi. Misalnya, efek sentrifugal dari rotasi
dapat menjadi kontribusi yang berperan pada pemecahan senyawa
kompleks itu, dan dalam beberapa kasus kompleks dapat berotasi
terlalu. lambat atau berotasi di sekitar sumbu yang salah. Oleh
karena itu, andaikan bahwa laju perjalanan kompleks melewati
keadaan transisi, sebanding dengan frekuensi vibrasi sepanjang
koordint reaksi, sehingga;

k=Ko (520)

Dengen k merupakan koefisien transisi. Dalam banyak kasus K~ 1.

4. Konsentrasi Kompleks Teraktifkan

Prosedur yang paling sederhana untuk memperkirakan
konsentrasi kompleks teraktifkan adalah mengasumsikan
terdapatnya prakeseimbangan antara reaktan dan kompleks,
sehingga; .- :

fBe Y o B X)
A*B=Ci Ky = BalP)Par) ~ hyry 521

Kita dapat menyatakan tekanan parsial p; dalam konsentrasi,
dengan menggunakan p; = RT(J), yang menghasilkan:

() =22t 14IiB) - 52
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Sehingga; _

K* = Zxk, : (5.23)
Sekarang tugas kita mengihitung konstanta keseimbangan K.

Dalam subbab sebelumnya dapat dilihat cara menghitung
konstanta keseimbangan dari data struktur. Kita dapat
menggunakan persamaan tersebut secara langsung, yang
menghasilkan: -

./ qSe'“"’RT . 5.9,

P aie G2
Dengan AEy merupakan pemisahan energi (inolar) antara titik nol
Ctdenngan A +B: '

AE, = E,(C*) - E,(B) (5.25)

Dan q¢ merupakan fungsi partisi molar standar seperti
didefenisikan sebelumnya. Dalam tahap akhir perhitungan ini, kita
mermusatkan perhatian pada fungsi partisi kompleks teraktifkan.
Asumsikan vibrasi C} menyebabkan kompleks melewati keadaan
transisi. Fungsi partisi untuk vibrasi ini adalah:

1
Q=1 - (5.26)

Dengan v merupakan frekuensinya (frekuensi yang sama
menentukan k¢). frekuensi ini jauh lebih rendah daripada frekuensi
vibrasi molekul biasa, karena osilasi berkaitan dengan terpecahnya
kompleks. Oleh karena itu, karena huy/k1<<1, maka eksponensial itu
dapat dijabarkan, dan fungsi partisinya disederhakan menjadi;

1 :

i) | e

Jadi, kita dapat menuliskan:

kT
Gc =55 X (5.28)

Dengan § menyatakan fungsi partisi untuk semua vibzasi yang lain
dalam kompleks itu. Maka, koefisien K+adalah:
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K¥=—xFk ' (5.29)

Dengan
T

7=2TyK (5.30)
9498

Dengan K, merupakan sejenis konstanta kesetimbangan, tetapi
dengan membuang satu cara vubrasi Ct. '

5. Konstanta.Laju
Sekarang kita ~dapat menggabungkan semua bagian
perhitungan menjadi: '

Ky = kK = koL oK ' (5:32)

Kemudian, karena frekuensi o yang tidak diketahui saling
menghilangkan, maka diperoleh persamaan Eyring;

— e E
k= k*LxK , (5.33)

Karena X dinyatakan dengan persamaan 14 dalam fungsi partisi A,
B dan C pada dasamya sekarang kita mempunyai ungkapan
eksplisit untuk menghitung konstanta laju orde kedua untuk reaksi
bimolekul, berkenaan dengan parameter molekul untuk reaktan
dan kompleks teraktifkan, - T

Fungis partisi untuk reaktan biasanya dapat dihitung. secara
langsung, dengan menggunakan informasi spektrsokopik tentang
tingkat energinya, atau dengan uangkapan pendekatan yang
dipaparkan dalam Tabel 5.2. Kesukaran persamaan eyring terletak
pada perhitungan fungsi partisi kompleks teraktifkan, karena
biasanya Ct tidak dapat ditentukan secara spektroskopik. Biasanya
kita terpaksa membuat asumsi mengenai ukuran, bentuk dan
strukturnya. Kita akan menggambarkan hal-hal yang berkaitan
dengannya, pada dua kasus sederhana, ' '
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Kelemahan utama dalam teori tumbukan adalah bahwa usaha
untuk menghubungkan faktor sterik P dengan struktur molekul
dan sifat-sifat reaktan tidak berhasil dilakukan. Selain itu usaha
untuk menduga nilai energi aktivasi tidak berhasil dilakukar.
Sebagian besar masalah-masalah tersebut berhasil dipecahkan
dengan menggunakan teori absolut. Teori ini dapat menduga nilai
konstanta laju reaksi secara tepat, selain itu juga memungkinkan
kita untuk menghubungkan faktor sterik P dengan entropi.

Toeri keadaan transisi atau teori kompleks teraktivasi
dikemukakan oleh Henry Erying (1935). Teori iri disebut juga
dengan teori laju absolut, karena dengan teori ini memungkinkan
didapatkannya nilai absolut atau pasti dari konstanta laju. Menurut
teori keadaan transisi, tumbukan antara molekul-molekul reaktan
tidak nyata mengakibatkar. terjadinya suatu reaksi. Karena selarna
tumbukan, molekul reaktan membentuk keadaan transisi atau
kompleks teraktivasi terlebih dahulu, kemudian baru mengalami
dekomposisi membentuk produk.

Suatu teori dapat digunakan pada suatu sistem, bila sistem
tersebut memenuhi anggapan dasar yang diambil pada waktu teori
tersebut dirumuskan. Anggapan paling mendasar dari teori ini
adalah bahwa dalam suatu reaksi sebelum pereaksi berubah
menjadi produk pereaksi akan melalui tahap suatu keadaan transisi
dimana keadaan transisi ini bukan merupakan hasil antara.
Keadaan transisi ini dicapai setelah pereaksi memiliki sejumlah
energi tertentu yang disebut energi aktivasi. Pada keadaan transisi,
pereaksi akan berada sebagai kompleks teraktivasi, yang kemudian
akan berubah menjadi produk hanya tergantung pada dapat
‘tidaknya pereaksi mencapai keadaan transisi. Jadi dapat dikatakan
bahwa keadaan transisi tergantung pada keberhasilan pereaksi
melampaui energi penghalang reaksi yang besarnya sama dengan
besar energi aktivasi.

Secara skematis perubahan energi potensial suatu pereaksi
hingga menjadi produk dapat digambarkan seperti gambar di
bawah. Sumbu horisontal mempresentasikan jelannya peristiwa
tumbukan bimolekul dalam reaksi fase gas, yang disebut sebagai

156 KIMIA FISIKA: Kinetika Kimia



koordinat reaksi, Pada awalnya hanya terdapat pereaksi A dan B,
saat dimulai A dan B saling mendakat dan akhirnya bersentuhan,
maka energi potensial naik sampai maksimum, kumpulan atom
yang berada pada daerah maksimum (X) disebut sebagai kompleks
teraktifan. Kemudian energi potensial akan menurun pada saat
atom tersusun ulang, yaitu membentuk produk. Pada saat pereaksi
A dan B dalam keadaan yang sangat dekat disebut sebagai keadaan
transisi. Energi pengaktifan Ei merupakan energi perubahan A + B
— produk, sedangkan E, merupakan energi pengaktifan untuk
reaksi sebaliknya. Selisih energi antara E; dan E; merupakan entalpi
reaksi antara A dan B menjadi produk. '

X {bentuk 1ransisi ) _
/N T
\_Lr

S

Enagj v

potensial

Koordinat Reaksi

Gambar 36
Diagram Profil Energi Reaksi A + B «+X - P

- Menurut teori ini laju reaksi (konstanta laju) dihitung berdasarkan:

a,

b.

Sebelum reaktan berubah menjadi produk, reaktan diubah

- menjadi suatu kompleks teraktivasi,

Ada suatu kesetimbangan antara kompleks teraktivasi dengan
reaktan, '
A+B — AB*——, P

Berdasarkan teori ACT ini, laju reaksi adalah:
Hasil kali dari frekuensi penguraian untuk kompleks
teraktifan. -
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48 ve. (aB]" (5.34)

Vt = kebolehjadian AB* pecah menjadi P.
Karena diandaikan kompleks berada dalam keadaan setimbang:

K+= [ZBL" sehingga [AB]* = K*[A][B] (5.35)
maka: - £8= vt K*{A](B] (5.36)

d

Tetapan kesetimbéngan K* dapat dinyatakan dalam fungsi
partisi dari A, B dan AB* serta dalam perbedaan energi antara
kompleks teraktifan dan pereaksi.

o Ow* Eeirr
K * == T g (5.37)
0,0y
_ k,T
menurut Eyring: ¥, = e (5.38)

maka persamaan (5.36) menjadi:

i) kT Qu* -er|4][p] (5.39)
@ b 0,0
ks = konstanta Boltzmann
Qas* = fungsi partisi persatuan volume yang kehilangan 1
faktor vibrasi
h = konstanta Planck
T = suhu absolut

Fungsi partisi, Q ditentukan sebagai:
Q = Qunstast- Qrotasi. Quibrasic Qelektronik
Q=0Q:. Q. Q. Qe | (5.40)
Untuk molekul-molekul dengan tingkat energi rendah hanya ada:
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Q=Q. Q. Q — hasil kali fungsi partisi untuk berbagai
derajat kebebasan.

Setiap molekul mempunyai 3N derajat kebebasan, dimana N
= jumnlah inti suatu molekul. Dan derajat kebebasan menunjukkan
jumlah koordinat yang diperlukan untik menjelaskan setiap gerak
(translasi, rotasi, dan vibrasi}. '

Molekul bertranslasi dengan 3 koordinat, bervibrasi 3N-5
untuk lincar dan 3N-6 untuk non linear, dan berotasi 3N-ftranslasi
+ _vibrasi), biasanya 2 koordinat untuk linear dan 3 untak non

linear.
Contoh:

2. Linear (COy)

O=C=0, mempunyai derajat kebebasan: 3N = 3x3 =09, terdiri
d.ar;: Y. .

1) Derajat kebebasan translasi =3 _

Y]
2) Derzjat kebebasan vibrasi = 3N-6 = 9.5 = 4 RS
3) Derajat kebebasan rotasi = 9 ~(3+4) =2 PN
A\ 4
b. Non linear (CHz) > g-y

P
H/\-[ ' . fraw “Cﬁ..,li

Derajat kebebasan: 3 N = 3x 4 = 12, terdiri dari: > L.
a. Derajat kebebasan translasi = 3 :
b. Derajat kebebasan vibrasi =3N-6 = 12-6 = § -

¢. Derajat keliaebasan rotasi =12 -(3+6) = 3

1N
€q7¢[<>fvj
Nz 3.5 208 (7&:3
hd LV.: S N- ,‘
2 10~ ¢( :ﬂ Inna Mou, dkk 159
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Contoh reaksi:
("—\

CH; + H - H;C-~——-H — CH;

" 3
|

C+H - C—~H| - CH;
A AN

H H H H '

“—

Q CHs = 3N = 3x 4 = 12, terdiri dari 3derajat kebebasan
translasi, 3N-6 = 12-6 = 6 derajat kebebasan vibrasi dan 3N-(3+6) =
12-9 = 3 derajat kebebasan rotasi.

Qu=3.1=23, hanya memiliki 3 derajat kebebasan translasi.

Qoms——H = (3x4) + (3x1) =15, terdiri dari:

a. J derajat kebebasan translasi

b. (3N-6)-1=(15-6)-1=8 derajat kebebasan vibrasi
¢. 3N-{3+3N-6) = 15-(3+9) = 3 derajat-kebebasanratasi.

Fungsi partisi untuk kompleks teraktifan adalah hasil kali fungsi
partisi untuk berbagai derajat kebebasan.
Qas* = ki'T Q as* (541)

Substitusi persamaan (539), (5.41) ke persamaan (5.36),
memberikan: '

kg Q%
d4) _ 78 A8 ~_ ,~EalRT .
r=——t= : € AjlB 5.42
) [1[]_ (542
E*=NA. AP
-Karena tetapan laju k, didefenisikan sebagai:
-~ % =KAlB] 5.43)

160 KIM14 FISIKA: Kinetika Kimia



Persamaan (5.43) = (5.42), maka didapat:

kT Qu* _puar
k P Q,«-Qne (5.44)

dari persamaan Arrhenius k = A.e®/RT maka faktor
preeksponensial (faktor Arrhenius) diperoleh:

kg T Qu*
A= -E Ea’ 5.45
0.0, >4)

Dalam versi yang lebih sederhana untuk masing-masing
fungsi partisi digunakan fungsi partisi kata-kata dalam 1 derajat

kebebasan, yaitu:
fi = fungsi partisisasi kata-kata translasi dalam 1 derajat
kebebasan _
fr = fungsi portisisasi katakata rotasi dalam 1 derajat
. . kebebasan
fo = fungsi partisisasi kata-kata' vibrasi dalam 1 derajat
kebebasan

Harga setiap fungsi partisi untuk setiap derajad kebebasan
diberikan pada Tabel 18. :

. Tabel 18
Harga Fungsi Partisi untuk Setiap Derajat Kebebasan

Simbol Tingkat besaran Ketergantungan |-
harga suhu
£ 108 -10° ‘ T/
£ 10! - 102 T
fy 100-101 T°-T1

Jika reaksi tidak tergantung pada suhu (suhu tetap), maka diambil
data yang sebelah kiri. Tetapi jika reaksi tergantung pada suhu,
maka yang diambil data yang sebelah kanan.
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Contoh:

*
CHy + Hs — ,{?{—-qucmn{
~H

Dalam keadaan transisi/kompleks teraktifan molekul
berbentuk nonlinier, tentukan harga faktor Arrhenius A jika
reaksi berlangsung pada 200°C.

. keT Qup*
Penyelesaian : A= —2— =42
’ h Q495
Fungsi partisi dalam kompleks teraktifan: non linier, 3N-6-1

(vibrasi)

Akan diperoleh masing-masing derajad kebebasan:

3 Translasi (£ )3, 11 vibrasi (f)1! dan 3 rotasi (£)°
" Fungsi partisi dari reaktan: CHs non linier — 3 translasi , 6 vibrasi
dan 3 rotasi : H; linier (3N-5) — 3 translasi, 1 vibrasi % rotasi

. N kpT Qu * _ ko T ft’ﬂ"fr’ =k,.T fv‘
h 0.0 h AF b PR

Dengan memasukkan harga pada tabel, maka A dapat ditentukan.
a. Jika reaksi tidak tergantung suhu:
_kpT A 13807.10°PJK T ATIK 10%*
TTh R 6631070 (10.00%)

= 9,85.10'2 detik-1x 1027 = 9,85.10-1° detik-1

Bila dibandingkan'dengan teori tumbukan yang menganggap
tumbukan antarmolekul berbentuk bola dengan arti kata tidak
memperhitungkan faktor sterik/ faktor ruang P, maka:

P= A.‘zan‘kmdumran:i:l . 9785 X 10—15 s -

=l L
AT:orl‘!Hmbukan 6,74)\' 1077°m’s
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b.

A

D.
1.

~ T2 Ini menunjukkan A tergantung temperatur. A =

Reaksi tergantung suhu:

A= kg.T ﬁ" =k5.T (T‘)‘ =k3.Tm
h ﬁJfrl h (T”z),.(Tm)z P

k TS/Z
'L

Soal-soal latihan

Hitung laju reaksi, faktor frekuensi, dan konstanta laju pada
700K dan 1 atm (1,02325x105 Nm2) untuk penguraian hidrogen
iodida jika garis tengah kolisinya dianggap sampai 0,35 nm.
Energi pengaktivasi ialah 184 kJ mol.

Energi pengaktivasi untuk suatu reaksi bimolecular
A +B;—AB + B adalah 20,90 k] mol4. Berapakah temperature
dimana 0,15%, 0,25% dan 0,40% kolisi bola-bola keras antara
molekul-molekul reaktan terjadi dengan energi kinetik yang
relative cukup sepanjung garis pusat?

Hitunglah konstanta laju untuk reaksi berikut pada 300 K dan 1
atm (1,103 x 105 Nm?) untuk reaksi-reaksi berikut:

a. CIO+ClO—-ClL+0,

b. 2NO; = 2NO + 0,

¢. NO+Cl,— NOCI+(Cl

Garis tengah bulatan keras untuk reaktan di atas adalah: CIO
(0,18 nm),"NOz (0,19 nm), NO (0,14 nm) dan Cl (0,24 nm),
sedangkan energipengaktivasi untuk reaksi-reaksi di atas
adalah 10,45 k] mol, 111,19 kJ molt dan 84,86 k] mol-.

Tecri laju absolut menghubungkan ketergantungan dari faktor
frejuensi terhadap temperature (AwTn). Hitung harga eksponen
‘n’ untuk reaksi berikut; '
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Reaktan Reaktan Kompleks Teraktivasi

A + B AB
¢ atom + atom — linear
‘g‘\" b. atom + molekul linear — linear
¢. atom + molekul non linear — nonlinear
3 @)%d. moleknl linear + molekul linear — nonlinear

5. Jika dianggap bahwa harga fungsi partisi translasi, rotasi, dan
vibrasi untuk sistem-sistem yang berbeda adalah sama, hitung
harga faktor pra-eksponensial untuk masing-masing reaksi pada
soal no 4 di atas, jika harga kT/h=10%detik. Hitung faktor
ruang (P) jika teori kolisi memberikan harga untuk A sebagai
1012 dm3? mol3detik-1. Jika diketahui Qurans¥10%, qr~10, dan

qvibz]--

6. Teori Arrhenius menganggap bahwa faktor frekuensi adalah
Konstan, tidek tergantung pada temperatur, sedangkan teori
xolisi meramalkan ketergantungan” faktor frekuensi terhadap
temperatur. Buktikan bahwa untuk reaksi tpikal, bagian
eksponensial melampaui berat perubahan yang diamati dalam
A karena diabaikannya temperature tersebut. .Garis tengah
xolisi o = 04 nm. M = 15 0g mol? dan E. = 100 k] mol.
Perhatikanlah kisaran temperature 200°C samapai 400°C.
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BAB VI
FOTOKIMIA

A. Pendahuluan

‘c "; s otokimia adalah ilmu yang mempelajari tentang reaksi-

(t 5] reaksi kimia yang diinduksi oleh sinar secara langsung

(@D maupun tidak langsung. Dalam reaksi fotokimia Ea

diperoleh melalui penyerapan foton cahaya, sedangkan reaksi kimia

biasa memperoleh Ea dari tumbukan antarmolekul secara acak dan

berurutan. Bab ini membahas tentang reaksi fotokimia, hukum

fotokimia, proses fotokimia, fluorisensi dan fosforisensi, proses

antarmolekuler, reaksi kimia dan hasil kuantum, luminesensi kimia

dan luminesensi termal serta fotosintesa. Setelah mempelajari bab

ini diharapkan mahasiswa dapat menjelaskan konsep-konsep

berikut ind. . .

1. Reaksi fotokimia serta dapat membedakannya dengan reaksi
kimia biasa. ' :

9. Hukum-hukum fotokimia dan menerapkannya dalam proses
reaksi fotokimia.” '

3. Proses intra molekuler yang terjadi akibat molekul menyerap

" sejumlah foton. ‘

4. Proses fluorisensi dan fosforisensi dalam reaksi fotokimia.

5. Terjadinya proses antarmolekuler. '

6. Terjadinya reaksi kimia antarmolekul tereksitasi dengan
pereaksi dan menghitung hasil kuantumnya.

7. Beberapa proses fotokimia yang terjadi seperti adanya proses
luminisensi kimia, lumirdsensi termal dan proses fotosintesa.
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B. Pengertian Fotokimia

Studi fotokimia mencakup seluruh fenomena yang berkaitan
dengan absorpsi dan emisi radiasi oleh sistem kimia. Termasuk
fenomena yang sebagian besar spektroskopik, seperti flouoroscence
dan phosphorescence; reaksi kimia luminescent, seperti nyala api dan
pancaran cahaya seekor kunang-kunang; dan reaksi foto-
terstimulasi, seperti fotografik, fotosintetik, dan berbagai macam
rezksi fotolitik.

Pengaruh cahaya terhadap sistem kimia mungkin saja kecil
atau justru besar. Jika kuanta cahaya tidak memiliki cukup energi
untuk menghasilkan efek yang besar seperti disosiasi molekul,
maka energi tersebut didegradasi menjadi energi termal. Efek ini
didefinisikan sebagai efek kecil dalam artian fotokirnia, selama hasil
yang sama diperoleh melalui kenaikan temperature dengan
berbagai tujuan.

Efek yang dihasilkan oleh cahaya, apakah itu kecil atau besar,
dapat dihasilkan dari penyerapan cahaya oleh suatu sistern tertentu.
Fakta ini, yang sekarang lebih jelas terlihat, pertama kali disadari di
awal abad ke-19 oleh Grotthus dan Draper, yang sekarang disebut
hukum Grotthus dan Draper.

C. The Stark - Hukum Einstein Mengenai Ekivalensi

Fotokimia

The Stark-Hukum Einstein miengenai ekivalensi fotokimia
dalam maknanya menyederhanakan permnyataan mekanika
kuantum dari hukum Grotthuss-Draper. The Stark -Hukum Einstein
(1905) adalah contoh lainpenyebab kejatuhan fisika klasik. Hukum
ixEnenyatakan bahwa masing-masing molekul yang terlibat dalam
reakst Totokiimia TRenyerap satu kuantum cahaya yang kemudian
el —Teakst, artinya satu molekul menyerap keseluruhan
kuanturnenergl dar sorotan cahaya ini tidak menyebar ' secara

oninyd melewall Seiimlah molekey -
Jika kita meneffukan peristiwa utama reaksi fotokimia

sebagai absorpsi kuantum, maka efisiensi kuantum tersebut, oleh
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Stark-hukum Einstein, sama secara keseluruhan. Untuk tiap-tiap
kuantum yang terabsorp, satu peristiwa utama berlangsung. Jika
suatu zat X terlibat dalam reaksi fotokimia, efisiensi kuantum atau
perolehan kuantum untuk pembentukan (atau dekomposisi) zat X
adalah @y, didefinisikan oleh persamaan:

¢ _ jumla h molekul x yang terbentuk (terdekomposisi ) (6 1)
x T jumie h kuanta yang reradsorpsi :

Lebih mudah lagj, jika kita mengukur laju pembentukan X dalam
moiekul per detik, % » maka perolehan kuantumnya adalah:

_ dN, jdt
be = Jumla h kuan ta yang teradsorpsi /dt : - (6'2)

Jumlah kuanta yang terabsorpsi per detik adalah intensitas yang
terabsorpsi, sehingga:

dN,/dt . .
¢ = — (63)

Untuk menentukan perolehan kuantum reaksi, perlu
dgilakukan pengukuran terhadap laju reaksi dan jumlah radiasi yang
terabsorpsi. Laju reaksi diukur dengan satu cara yang mudah.
Gambar 37 memperlihatkan suatu susunan tertentu untuk
mengukur intensitas yang terabsorpsi. Sistem yang bereaksi
dikungkung di dalam sel. Intensitas cahaya yang ditransmisikan
(diteruskan) diukur pada saat sel reaksi kosong dan pada saat sel
reaksi berisi campuaran reaktan. Detektor bisa berupa thermopile,
yang terdiri dari satu set jembatan dari logam-logam tak sejenis
yang dibalut dengan kertas logam yang dihitamkan. Seluruh radiasi
terabsorpsi pada logam yang dihitamkan dan energi radiasi diubah
menjadi kenaikan suhu; kenaikan suhu diubah menjadi beda
potensial oleh theimopile.

Alat ini harus dikalibrasi dengan suatu sumber cahaya
standar. Alat ini memiliki keuntungan yaitu dapat digunakan untuk
cahaya pada berbagai frekuensi. Sel fotoelektrik adalah detektor
yang disukai, tetapi responnya beragam untuk berbagai frekuensi,
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oleh karena itu harus dikalibrasi terlebih dahulu untuk masing-
masing frekuensi.

Sumber
Cahaya

i,

Lensa Sel Detektor

~ Gambar 37 )
Diagram Skematik Peralatan Untuk Pengukuran Intensitas Cahaya

Suatu aktinometer kimia bisa digunakan sebagai detektor.
Aktinometer kimia memanfaatkan suatu reaksi kimia yar.g prilaku
fotokimianya telah diinvestigasi secara akurat. Contohnya, senyawa
K3Fe(Cz0s)s, yang larut dalam larutan asam sulfat terdekomposisi
ketika diiradiasi; C204% teroksidasi menjadi CO; dan Fe** tereduksi
menjadi Fe?*. Untuk panjang gelombang antara 509 nm dan 254 nim
perolehan kuantum terbentuknya Fe?* diketahui sebagai fungsi
panjang gelombang, bervariasi antara 0,86 dan 1,25. Fe* yang
terbentuk dapat ditentukan secara akurat dengan menambahkar
1,10-fenantrolin, yang membentuk kompleks dengan Fe?.
Absorbansi kompleks diukur secara colorimetri. Dua pengukuran
dibuat, satu dengan sel kosong dan satu lagi dengan campuran
- reaktif di dalam sel. Pengukuran pertama menghasilkan intensitas
mula-mula,- I ; pengukuran kedua menghasilkan intensitas yang
diteruskan, I Selisihnya, I - I = I, adalah intensitas yang
terabsorpsi, :

D. Proses Fotofisika; Fluoroscence dan
Phosphorescence :

Kebanyakan apa yang disebut ‘fotokimia faktanya berkaitan
dengan fenomena fluoroscence dan phosphorescence dalam sistem
yang tidak mengalami perubahan kimia apapun. Pertama, kita akan
mendeskripsikan fenomena fotofisika ini dan kemudian membahas
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proses fotokimia. Apabila semua elektron berpasang-pasangan
dalam keadaan dasar pada kebanyakan moleku), hasil dari
penyerapan kuantum yang berasal dari radiasi adalah untuk
memisahkan pasangan tlektron dan menghasilkan suatu keadaan
eletronik tereksitasi yang bisa berupa suatu singlet atau triplet.
Tingkat energi molekul kemudian terbagi, sangat mirip tingkat
energi atom alkali tanah, menjadi suatu sistem tingkat singlet dan
tingkat triplet. Terpikir kemudian bahwa sekurang-kurangnya
beberapa keadaan tereksitasi ini merupakan keadaan loncatan yang
akan memiliki tingkat vibrasi dan rotasi. Suatu susunan tertentu
tingkat molekuler ditunjukkan secara skematik dalam diagram
Jablonski (Gambar 38). Sumbu vertikal merupakan ukuran energi
sistem; surmnbu horizontal dibuat pada gambar semata-mata guna
kenyamanan.

Tingkat elektronik singlet dan triplet diberi simbol S dan T,
masing-masingnya. Subskrip menyatakan orde kenaikan energi;
superskrip v menyatakan sebuah molekul memiliki energi vibrasi
berlebih; ketiadaar superskrip mengindikasikan energi vibrasi
molekul dalam keadaan kesetimbangan termal; superskrip nol
menandakan molekul berada pada tingkat vibrasi paling rendah.
Derni kenyamanan, tingkat vibrasional dan rotasional digambar
dalam jarak yang sama. _

Jika sistem mula-mula berada dalam keadaan dasar, So, sistem
yang dapat menyerap kuania adalah sistem yang mencapai suatu
tingkat dalam salah satu keadaan singlet, S atau S; pada diagram.
(Transisi radiatif ditandai oleh garis tebal, transisi nonradiatif oleh
garis bergelombang). Karena ketentuan Franck-Condon, molekul
akan berkemungkinan besar dalam keadaan vibrasi tereksitasi,
Syatau$3. Mari kita asumsikan molekul dalam keadaan ¥ dan
memeriksa berbagai kemungkinan.- .

Proses menuju kesetimbangan termal dari energi vibrasi
dalam tingkat elektronik S; tejadi dengan cepat; proses ini
digambarkan dengan ujung panah bergelombang pada S,. Transisi
non-radiatif dari S, ke S7 juga berlangsung cepat; proses ini
digambarkan dengan panah horizontal bergelombang dan disebut
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konversi internal (IC). Catat bahwa tidak ada perubahan erergi
dalam proses ini, sebaliknya proses menuju kesetimbangan dari
energi vibrasi memerlukan kehilangan energi dan oleh karena itu,
satu atau dua tumbukan diperlukan untuk membuang kelebihan
energi. Dari tingkat S} lagi-lagi proses menuju kesetimbangan
berlangsung cepat melalui tumbukan. Praktisnya, hal ini berarti
bahwa setelah proses kesetimbangar, sistem berkemungkinan besar
berada pada tingkat vibrasi dasar S; selama jarak tingkat vibrasi -
cukup lebar untuk menjaga semiia atau setidaknya sedikit moleikul
untuk tidak menduduki keadaan yang lebih tinggi.

- Gambar 38
Keadaan Tereksitasi dan Transisi Fotofisika di antara Bebagai
Keadaan dalam Molekul Organik “Tertentu"”. Transisi Radiatif Di
Antara Berbagai Keadaan Digambarkan dengan Garis Tebal,
Proses Tanpa Radiasi Digambarkan dengan Garis Bergelombang;
IC = Konversi Internal, ISC = Persilangan Antarsistem. Garis
- Vertikal Bergelombang Adalah Proses Relaksasi Vibrasional.
Tingkat Vibrasi dan Rotasi Digambarkan dengan Jarak yang
Hampir Sama Guna Kemudahan.

Setelah mencapai tingkat paling rendah di 5, sistem memiliki
tiga jalur yang tersedia untuk kembali ke keadaan dasar, So.
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Jalur 1: Transisi radiatif dengan emisi dari kuantum radiasi
fluoroscent, hv'. Radiasi fluoroscent memiliki frekuensi yang lebih
rendah dibandingkan frekuensi cahaya yang terabsorpsi yang
mencapai sistem dari Sp ke S7. Selama transisi, S; — Sp, yang
dibolehkan oleh aturan seleksi, lajunya sangat cepat. Selama transisi
ini mengisi tingkat tereksitasi dengan sangat cepat, transisi ini
berhenti hampir dengan segera setelah radiasi eksitasi, yang
menyalurkan populasi ke tingkat lebih tinggi, lenyap.

Jalur 2. Persilangan nonradiatif ke Ty diikuti oleh proses
kesetimbangan vibrasi yang cepat ke Ti;. Kemudian diikuti oleh
transisi radiatif Ti—S. Radiasi yang diemisikan disebut
phosphorescence. Persilangan antar-sistem nonradiatif (ISC) berjalan
lebih lambat dibandingkan proses kesetimbangan vibrasional, akan
tetapi berkompetensi dengan emisi fluorescent dalam molekul yang
menghasilkan phosphorescene. Transisi radiatif, T;—S, biasanya
sangat lambat karena transisi triplet-singlet merupakan spin-
terlarang berdasarkan aturan seleksi. Akibatnya, phosphorescence
tetap berlangsung selama waktu tertentu setelah radiasi eksitasi
berakhir.

Jalur 3a : Konversi internal nonradiatif ke S dan thermalisasi
energi vibrasional yang cepat untuk membawa sistem ke
So.

3b : Pemadaman nonradiatif dengan tumbukan.

Kita dapat mendeskripsikan sistem di bawah pencahayaan
mantap dengan menuliskan persamaan laju untuk masing-masing
proses.

k adalah konstanta laju berbagai proses; A dan Ars
merupakan koefisien Finstein untuk emisi spontan. Dalam
mekanisme ini, M dimaksudkan untuk mewakili atom atau molekul
apapun yang mungkin hadir. Konsentrasi M, [M], sebanding
dengan total konsentrasi seluruh spesi dalam larutan; dalam fase
gas, [M] sebanding dengan tekanan total.
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Intensitas fluoroscence yang diemisikan, I£,, diberikan oleh

In= AwlS1] : (64)
;;Eksitasi So 4+ hv— 5§, f,
ii’luoresensi 5,80+ &' AylSi)
?emadaman fluorosensi S, + M~S,+ M k![5,)[M]
onversi internal _ S; = So kiedS1]
ersilangan antar-sistem 8§, =T, ki [S:]
osforesensi Ty=S + In" Amﬂ J

Pemadaman fosforesensi T, + M-+S, + M K[T,}(M]

Persilanoan antar-sistem T, S, &L IT)

Jika sistem ada di bawah pencahayaan mantap, [$1] dan [T}
tidak berbeda terhadap waktu; kondisi keadaan-mantapnya adalah:

Bl 0= L~ AulS] - & [SIM] - ke [Si1-15]  (65)
dan
- = kfye (S1] - Ars [Tl - KE (DM - Kfsc[Ti] - (66)

Kita menentukan g, lifetime fluoroscene, dan t,, lifetime
phosphorescence, oleh )

== A ki + kisc+ ki [M] 67

dan

L= Ars + kfs+ kf M - (6.8)

4
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kurangi pers. (5) dan (6) menjadi

als] _ 51

ol =0=1- 2 (69)
dan

oo Kiscls,)- 2 ) (6.10)

menyelesaikan dua persamaan untuk [5,] dan [T1] menghasitkan
(S:] =1¢l ATa] = kfsctetypla (6.11).

gunakan nilai [S;] pada persamaan (6.4) kita peroleh intensitas
fluoroscence,

15, = Awtel (6.12)
dan untuk hasil kuantum,
¢p— = Aptr . ' (6.13)

jika kita masukkan pers. (6.12) dan menggunakan nilai Pers. (6.7)
untuk 1, kita temukan
P
FL _1 (1 +k,c+klsc) 4o (6.14)

Aw Aph
Flot dari ;—F—terhadap [M], disebut plot Stern-Volmer, yang

seharusnya menghasilkan garis lurus. Dari pengukuran nilai I; dan
nilai Ay kita peroleh konstanta quenching kY. Konstanta Ay dapat
dihitung berdasarkan pengukuran koefisien absorpsi molar dari
pita absorpsi. .

Jika kita asumsikan setiap tumbukan adalah efektif untuk
memadamkan fluoroscence, maka laju pemadaman adalah jumlah
tumbukan antara spesi tereksitasi, 51, dan spesi-spesi yang lain, M.
Jumlah tumbukan diberikan oleh persamaan (15).

Zy, =noh {%N, N, (6.15)
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maka kita harapkan k§ akan memiliki nilai

' BKT.
ki = mahy ’;—(—, (6.16)

di mana 0y, adalah rata-rata diameter dua molekul. Faktor, nod,,
adalah tumbukan saling silang. Faktanya, nilai ki yang dihitung
dengan persamaan (16) biasanya bernilai lebih besar daripada niiai
eksperimental. Jika kita menentukan pemadaman (quenching) saling

silang, o, lalu

oo 8kT
(k). =704 ,; , (6.17)

maka perbandingan, (k) _ /(kf) . adalah sama dengan
perbandingan pemadaman (quenching) saling silang terhadap
tumbukan saling silang:

Do _ 73

(CHIMENEE .

Beberapa nilai rasio mo /mof; untuk pemadaman fluoroscerce
NO, diberikan pada Tabel 19. Nilai-nilai ini mengindikasikan
bahwa keefektifan molekul dalam memadamkan fluoroscence
meningkat seiring dengan meningkatnya jumlah macam gerak
internal. Contohnya, jika atom argon atau atom helium
bertumbukkan dengan-suatu molekul aktif, kelebihan energi hanya
bisa disalurkdn menjadi energi translasi dari atom yang saling
bertumbukkan. Proses ini sangat tidak efektif * dalam
menghilangkan -energi eksitasi dan, sebagai hasilnya, saling silang
 relatif dari He dan Ar cukup kecil. Nilai 0,04 diambil dengan
maksud 1/0,04 = 25 tumbukan dibutuhkan untuk memadamkan
eksitasi. Pada molekul diatomik, kita temukan bahwa Ha relatif
" tidak efektif sementara O; dan N sedikit lebih efektif. Meskipun
molekul-molekul ini memiliki satu cara vibrasi, kuantum vibrasinya
begitu besar sehingga tidak efektif dalam pemadaman. Molekul
dengan jarak kecil antara tingkat energi rotasi dan vibrasinya lebih
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efektif dibandingkan jika jaraknya lebar. Akibatnya, molekul
dengan cara gerak yang lebih banyak dan atom yang lebih berat,
jelas lebih efektif. Atom berat memperkecil ukuran kuanta energi
vibrasi dan rotasi; hal serupa, molekul kompleks memiliki jenis
vibrasi tekuk, dengan kuanta energi yang rendah. Molekul polar,

seperti air, bersifat efektif parsial.
Perhatikan, jika sistem tidak menunjukkan phosphorescerice

berarti kic= 0. Nilai kf; dapat ditentukan dari intersep plot Stern-

Volmer jika Ay diketahui.
Jika phosphorescence terjadi, maka
2. = Ars[T1] ) (6.18)
Nilai [T1] diberikan oleh Pers. (6.11), sehingga; @;
: lgm = ATSkaC ‘l‘.')r‘l.'p Ia (6.19)

Perolehan kuantum phosphorescence adalah:

i
@p= = ArskiscTrTy (6.20)

Gunakan Pers. (13) kita dapat mehuﬁskannya dalam bentuk:
05 = ¢ () kiscT, (621)

Dengan menginversi persamaan ini dan menggunakan nilai

&

‘pada Pers.(8) untuk 1,,, kita dapatkan: :

T
1.1 ‘_10.) ATS +ilsctiqu (6.22)
Op @ \Ars 1sc )
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Tabel 19
Luas Penampang Untuk Memadamkan Fluoresensi NO; Oleh Berbagai
Macam Gas (Panjang Gelombang Eksitasi = 438.5 nm)

T 1 !
Quenching gas | RogJ10” 19t | xel 1070 m! | mad
He 1.6 M2 0.04
Ar )8 4.0 0.08
19 2.5 18.3 0.06
N, 50° 48.7 0.10
O, Y 462 0.13
NO 9.7 474 0.20
CH, 2.9 50.2 0.16
N,O 1.9 0.2 0.24
NO, 13.5 55.2 0.24
co, 13.8 515 0.27
SF. a7 5 035
CF, 248 61.9 0.39
#,0 283 9.3 0.48

Jika baik @p maupun @r telah dihitung sebagai fungsi
konsentrasi total, [M], plot Stern-Volmer 1/8p terhadap [M]
menghasilkan saling silang pemadaman phoplorescence dan rasio,
k5o /kisc jika koefisien Eisntein diketahui.

E. Flash Fotolisis

" Jika pengukuran keadaan-mantap yang dilakukan di bawah
pencahayaan kontinyu menghasilkan perbandingan konstanta laju,
nilai mutlak dari konstanta laju dapat ditentukan melalui studi
fenomena sesaat (seperti peluruhan fluoroscence atau phosphio-
resceice) yang muncul setelah gangguan pada peristiwa radiasi.
Flash fotolisis adalah suatu metode penting untuk mempelajari
fenomena sesaat dalam sistem fotokimia.

Perangkat untuk melakukan eksperimen flash fotolisis
ditunjukkan pada Gambar 39 Material reaktif diiradiasi dengan
cahaya putih secara intens. Cahaya ini memberikan suatu panjang
gelombang kontinum dari inframerah sampai ultraviolet vakum.
Energi untuk membuat flash (kilatan cahaya) berasal dari energi
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yang disimpan dalam kapasitor bermuatan besar (~10 pF ) hampir
sekitar 10 kV. Saat kapasitor dihubungkan melalui sebuah tabung
yang berisi gas inert (misalnya kripton) pada tekanan sekitar 100
mm, dihasilkan suatu kilatan cahaya yang brilian. Cahaya intens ini
jatuh pada sistem, menyebabkan material mencapai berbagai
keadaan tereksitasi dan menghasilkan berbagai macam zat-antara
yang aktif. Rentang lamanya kilatan cahaya adalah dari 1 sampai
100 us. Energi ditentukan oleh kapasitas dan tegangan, U =12 CV3;
lamanya kilatan cahaya bergantung pada hambatan listrik, yang
sebanding dengan panjang tabung flash, kapasitansi, dan sirkuit
induksi. Energi yang biasanya terukur adalah sebesar 1000 ] setiap
kilatan cahaya.

Setelah sistem memancarkan flash (kilatan cahaya), sirkuit-
tunda “membakar” (fire) flash berenergi rendah dari tabung
monitor flash. Sorotan cahaya ini melewati spesi tereksitasi yang
dihasilkan oleh kilatan pertama. Spektrum absorpsi kemudian
direkam dengan spektrograf. Dengan memvariasikan waktu tunda,
kita dapat mengamati laju peluruhar berbagai spesi. Alternatifnya,
setelah melakukan studi spektrografik awal untuk mengidentifikasi
spesi yang muncul, kita dapat memilih panjang gelombang tertentu
dan mengukur absorpsi pada panjang gelombang tersebut sebagai
fungsi waktu; kita lakukan dengan mengganti tabung monitor flash
dengan suatu sumber kontinyu seperti lampu filamen tungsten. Jika
kita menempatkan monokromator pada jalur optik, radiasi yang
dittansmisikan dikumpulkan dalam tabung-foto yang oufpummya
(keluaran) dapat kita monitor pada oscilloscope. Melalui cara ini, kita
dapat mengetahui konsentrasi suatu spesi terpilih sebagai fungsi
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Gambar 39
Diagram Skematik Yang Mengilustrasikan Prinsip Kerja Flash Fotolisis.
{Dengan izin dari G. Porter, Flash fotolisis, Technique of Organic
Chemistry, vol. VIII bagian IL S. L. Friess, E. S. Lewis, and A.
Weissburger, eds. New York: Interscience, Div. of John Wiley, 1963

Kita dapat menerjemahkan perilaku sesaat dari S; dengan
menggunakan mekanisme di atas tetapi dengan memodifikasinya
dengan men-setting I, = 0 dan sumber telah dipadamkan. Alih-alih
kondisi keadaan mantap, Pers.(9), yang kita dapatkan adalah:

disy) _ 84

- = (6.23)
Ini adalah persamaan laju orde satu, bila diintegrasi menghasilkan:

[S1) = [Silo e~/ (6.29)

Masukkan ke Pers.(4), kita peroleh ungkapan peluruhan
intensitas fluoroscence yang diemisikan terhadap waktu.
[, = A [Sido e/ = (1) 0 2™/F (6.25)

Di mana [f, adalah intensitas fluoroscence yang diemisixan
pada saat radiasi dihentikan. Pengukuran 1 sebagai fungsi
konsentrasi menghasilkan nilai kf dari plot 1/t terhadap [M], dan
penjumlahan, A+ ki; + kfsc, dari intersep; lihat Persamaan (6.7).
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Kita dapat menghitung peluruhan phosphorescence dengan cara
serupa. Alih-alih men-setting 5‘% = 0 seperti dalam Pers.( 6.10), kita
tuliskan ’

d{T B
"= kigclsy)- 1 | (6.26)

Gunakana nilai [$] dari Pers.( 6.24) dan disusun ulang, kita
dapatkan

difyl | (nl_ —tfr
% T Kisc[SiloeF
p

Jika konsentrasi awal S; adalah konsentrasi keadaan mantap
di bawah pencahayaan, kita boleh gunakan Pers.( 6.10) dan men-sef
kisc[Si)o= [Ti)o/ 7y, sehingga persamaan ini manjadi

oy :
d[r;] + = Milee? 6.27)
T Ty

Persamaan ini- menjadi mudah diintegrasi jika kita

mensubstitusi [T, ]:

[Ty]= F(t)e~i/w (6.28)
—t/t .
Meﬂjadi if' = E-IJL’ di mana .1. = ."_ — i
t Tp T tF Tp

5 —tfry - —pFe-tit
Bentuk integrasinya: F = [Ty] (1 + i - “t: ) =Tl (1’%;_)

Jika F(0) =[Ty]o. Maka Pers.(28) menjadi:

Tpe /TP —gFe—t/tF

T = [l (=12 | )
Masukkan persamaan ini ke Pers.(18), kita dapatkan:

]g’m = (]f )0 (f_’f:w) (630)

™ Tp~1f

di mana kita tetapkan Ax[Ti}o = (/2, )0, yang menyatakan nilai
intensitas awal phosphorescence.
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Biasanya 17 lebih kecil dibanding tp. Secara tipikal, 7z< 107 g,
sementara 7, #1-10 sekon. Ini berarti tp -1 = 1p. Ini juga berarti
bahwa perkalian dengan 7, (beberapa mikrosekon) diabaikan,
pengertian dalam pers (t/77) meluruh menjadi nilai yang tak
berarti dan kita dapatkan peluruhan eksponensial sederhana dari
phosphorescence:

P o=et/v, (t>>1F) (6.31)

Keberadaan lifetime # 0, 7y menyebabkan deformasi sangat
kecil pada kurva I}, terhadap ¢ pada wakwu yang sangat pendek
akan tetapi tidak mempengaruhi laju peluruhan untuk waktu yang
lebih lama. -

Jika kilatan cahaya menghasilkan populasi yang relatif besar
dalam keadaan tereksitasi, maka kita bisa mengamati spektrum
absorpsi beberapa spesi yang tereksitasi ini; contohnya, transisi dari
keadaan singlet tereksitasi ke keadaan singlet yang lebih tinggi, dan
transisi dari keadaan triplet ke keadaan triplet yang lebih tinggi.
Metode ini menghasilkan begitu banyak informasi mengenai
tingkat energi molekul.

F. Spektra Absorpsi dan Emisi Molekul Organik

Jika molekul yang berada dalam keadaan elektronik
setimbang secara termal, sebagian besar molekul-molekul tersebut
berada pada tingkat energi vibrasi paling rendah. Oleh karena i,
spekturm absorpsi terdiri dari sebuah pita yang mula-inula berada
pada tingkat vibrasi paling rendah dalam keadaan elektronik dasar.
Sebaliknya, jika proses konversi internal setelah eksitasi
berlangsung sangat cepat, seluruh spesi yag tereksitasi langsung
turun ke tingkat vibrasi 5, yang paling rendah. Fluoroscene yang
teremisi mula-mula berada pada tingkat vibrasi S; paling rendah
dan berakhir pada . berbagai tingkat vibrasi So. Tingkat energi
transisi ini ditunjukkan pada Gambar 40. Hal ini jelas menunjuk-
kan bahwa absorpsi melibatkan kuanta energi yang lebih besar
dibandingkan proses emisi; konsekuensinya, pita absorpsi berada
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pada daerah panjang gelombang yang lebih pendek dibandingkan
pita emisi. Transisi dari keadaan dasar ke keadaan dasar adalah
sama untuk keduanya. Jika jarak tingkat vibrasi hampir sama dalam
dua keadaan ini, maka spektrum emisi akan muncul menjadi
bayangan dari spektrum absorpsi (sekurang-kurangnya, posisi garis
ppada skala frekuensi akan muncul berdekatan). Apakah intensitas
kecocokan bergantung pada overlap dua fungsi gelombang dalam
dua keadaan tersebut. Gambar 39 memperlihat-kan pengaruh
terhadap batubara dalam tiga keadaan fisika yang berbeda. Pada
gambar, jumlah fasa uap adalah jumlah kuantum vibrasi pada
keadaan lebih tinggi (primer) dan keadaan lebih rendah (primer
ganda). Pita 0-0 untuk absorpsi dan fluoroscence dipisahkan karena
molekul dalam keadaan tereksitasi memiliki lifetime cukup lama
untuk mencapai kesetimbangan dengan molekul di dekatnya dan
kemudian menurunkan energinya dengan cepat sebelum
fluoroscence terjadi. Tidak ada cukup waktu agar terjadi kesetaraan
energi dalam proses absorpsi ini. Pergeseran ke frekuénsi lebih
rendah (pergeseran merah) dalam fasa larutan dan padatan bersifat
spesifik; pergeseran ini merupakan hasil interaksi molekul dengan
molekul tetangganya

S

Al > I

S
Incrensing A

Gambar 40. Transisi pada Proses Absorpsi dan Emisi’
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Log fluorcacence intensity

Gambar 41
Absorpsi (Kurva Yang Diarsir) dan Spekira Fluroscene Batu Bara Dalam
Fasa Uap, Cair Dan Gas. Tanda Panah Menunjukkan Pita 0-0. Perhatilcan
pergeseran merah dan pita 0-0 semakin jauh jaraknya pada fasa padat.
Pita vibronik lain ditunjukkan pada fasa uap. (Dari J.G. Calvert dan J.N.
Pitts, Jr. Photochemistry. New York: John Wiley, 1966.)

G. Absorpsi disertai Disosiasi

Jenis umum reaksi fotolitik terdiri dari reaksi di mana peran
utama fotokimia adalah absorpsi kuantum oleh molekul yang
diikuti dengan disosiasi molekul:

M +ho — Fragmen

Jika fragmen yang dihasilkan berupa atom atau radikal bebas,
langkeh utama yang sering terjadi adalah memulai mekanisme .
rantai, yang diindikasikan oleh cukup besamya nilai perolehan
kuantum, meskipun reaksi rantai dapat berlangsung dengan nilai

perolehan kuantum yang sangat kecil.
Biasanya energi yang dibutuhkan oleh kuantum cahaya
terabsorpsi untuk menguraikan suatu molekul secara signifikan
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lebih besar dibanding energi disosiasi termodinamika molekul.
Alasannya sederhana; karena radiasi yang akan diabsorpsi harus
berada pada keadaan elektronik yang lebih tinggi di mana sistem
dapat ditransportasi oleh kuantum terabsorp. Diagram energi
potensial untuk I, ditunjukkan pada Gambar 42. Pita absorpsi I
seharusnya mengalami transisi dari tingkat vibrasi paling rendah
dari keadaan 13} ke tingkat dalam keadaan 3[]{,. Pita bertemu
pada 499 nm. Pada panjang gelombang ini, energi transisi cukup
untuk membawa molekul ke tingkat di mana disosiasi terjadi.
Molekul terurai menjadi dua atom iodine, salah satunya berada
pada keadaan tereksitasi 2Py/,. Garisbawahi, transisi dari 13} ke
[1gy. merupakan spin terlarang, tetapi karena jumlah elektron
molekul I sangat banyak, maka larangan ini diizinkan. Transisi dari
keadaan dasar [[§, dan 3y} sangat lemah. Dari diagram dapat kita
lihat energi disosiasi termodinamikanya hanya 148,7t kJ/mol
sementara energi kuantum pada 499 nm adalah 239,73 kJ/raol. Dari
sini diperoleh energi eksitasi satu atom iodine dari 2P3/; ke 2Py,
adalah 91,02 kJ/mol. Proses disosiasi dapat ditulis

L+hy - I(2P3/;) + I(ZPI/Z) A <499 nm
Secara sederhana ditulis
L+hv - I+T A >499 nm

tanda bintang menyatakan atom iodin dalam keadaan
tereksitasi. Tabel 19 di bawah ini-memperlihatkan beberapa reaksi
disosiasi beserta panjang gelombangnya.
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Gambar 42

Diagram Energi Potensial Beberapa Keadaan dari Molekul 12 (g}
(Dari ].G. Calvert dan J.N. Pitts, Jr. PhotochemistryL
New York: John Wiley, 1966.)

Pada kasus oksigen, panjang gelombang kontinum dimulai
dari 175,9 nm berhubungan dengan transisi dari keadaan 33,7 ke
Y7 . Sebagaimana yang ditunjukkan, disosiasi menghasilkan satu
atom oksigen normal dan satu atom oksigen tereksitasi.

Kasus HI adalah yang tak biasa dalam arti semua keadaan
yang lebih tinggi adalah keadaan tolak menolak. Tergantung dari
panjang gelombangnya, atom iodin boleh jadi atau mungkin tidak
dalam keadaan tereksitasi. Akan tetapi, ringkasnya, produk atom
memiliki jurniah kelebihan energi kinetik yang besar. Oleh karena
perbedaan massa yang besar antara atom H dan I, hampir semua
kelebihan energi kinetik ini dilimpahkan ke atom H, yang
kemudijan dikatakan sebagai atom “panas”. Gambar 49
menampakkan bentuk transisi dari keadaan loncatan ke dua
keadaan tereksitasi repulsif yang berbeda. Ketika molekul
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tereksitasi dari keadaan vibrasi dasar, ke keadaan pada poin B,
kelebihan energi yang diberi label AE adalah jumlah kebalikan yang
diibutuhkan untuk disosiasi molekul menjadi atom H dan I normal.,
Kelebihan energi ini diubah menjadi energi kinetik atom hidrogen
dalam keadaan elektronik dasamnya. Tergantung pada keadaan
mana yang terlibat, kelebihan energi kinetik dapat sangat besar.
Tabel 20 '
Panjang Gelombang Yang Disyaratkan
Apgar Terjadi Disosiasi Mulekul Sederhana

Reaction . Jfum
Hy + bv — H(l3) + H%2s0r2p) | < 845
Qy -+ v = OP) 4 O%('D) <}7159
Cht+hv=-Q+Cl* <4785
Br; + kv = Bc + Br* <51t.0
Iy +.&v = I(3Py) 4 1°CP, ) <4990 .
Hl+ Av=-H +1 <
NO;, + -+ NO+ O <366
NHy + v~ NH,; + H <~
H;O + kv« H + OH <242
i
R—C—H + Ar -+ R 4+ CHO , . <~38
R—C—R + hr = R 4+ ROO <~330
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Gambar 43
Kurva Energi Potensial Keadaan Elektronik Paling Bawah Dari Molekul
HI. (Disesuaikan dari J.G. Calvert dan J.N. Pitts, Jr. Photochemistryl.
New York: john Wiley, 1966.)

H. Contoh-contoh Reaksi Fotokimia

1. Fotolisis HI

Kinetika dua reaksi fotokimia akan dibandingkan dengan
reaksi termal. Dalam ketiadaan cahaya, hidrogen iodida terurai oleh
reaksi elementer: '

HI - Ha+ 1x
atau ‘
2HI —»H, + 2r

_Pada tahap awal reaksi kebalikan dapat diabaikan. Kedua
kasus di atas, laju reaksinya dapat ditulis

ide 1AW _ prypp2
va 2 dt = k[HI]
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Dalam reaksi fotokimia, pada panjang gelombang di bawah
327 nm, mekanismenya

Hl+hv - H+], Laju = I,
H+Hl - H+], Laju = ko{H][HI}
A1 Laju = k[I}2

Reaksi elementer lainnya yang mungkin, memiliki eﬁérgi
aktifasi yang tinggi dan atau tumbukan trimolekuler. Laju
pengurangan konsentrasi HI adalah:

AW = L+ o[ HYHI].
Syarat keadaan mantap adalah
) - 0= L - knfH[H].
Gabungkan kedua persamaan kita peroleh
~d[HI) _ :
% 2L, (6.32)

Berdasatkan  defirisi,  perolehan  kuantum  adalah
@ =(-d[HI}/dy /I, sehingga, dari Pers. (6.32) kita peroleh @= 2
Dalam berbagai situasi eksperimental, nilai ¢ yang teramati adalah
2.

Poin menarik mengenai reaksi fotokimia adalah bahwa laju
reaksi, oleh Pers.( 6.32), secara sederhana sama dengan dua kali
intensitas terabsorp dan tidak secara langsung bergantung pada
konsentrasi HI. Fakta ini mengimplikasikan bahwa laju reaksi
berjalan sangat lambat, bahkan sumber cahaya intens pun tidak
- menghasilkan kuanta dalam jumlah besar per detiknya.
Ketergantungan laju terhadap intensitas dapat diverifikasi dengan
mengubah jarak antara sistem dengan sumber cahaya. Intensitas
mula-mula merupakan kebalikan dari pangkat dua jarak, jadi,
untuk suatu sel dan konsentrasi HI yang telah ditetapkan, intensitas
terabsorp harus berbeda dengan cara yang sama. Secara tidak
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langsung, laju bergantung pada konsentrasi HI, selama intensitas
terabsorp bergantung pada konsentrasi sesuai hukum Beer.

2. Reaksi Fotokimia antara H; dan Br,

Reaksi fotokimia antara Hy dan Br: mengikuti hukum kinetika
yang mirip dengan reaksi termal, berterhadapan dengan reaksi
dekomposisi HI, di mana kinetikanya cukup berbeda. Dengan
menggunakan panjang gelombang kurang dari 511 nm, mekanisme
reaksi fotokimia antara Hdan Br;adalah:

Bro+ho S 2Bre
Bre+Hp 53 HBr+He
He* +Br; E_z) HBr + Br
He + HBr l-‘—? H,+ Bre

ks
Bre + Bre - Br;

Laju pembentukan HBr sama seperti yang diberikan pada
persamaan sebelumnya untuk reaksi termal.

48] - oy [Br]{s] + ks [HI[BE:] - K{H][HBx] (6.3
d—f,,'ﬂ = 0 = ks [Br][Ha] - ks [H][Brz] - ku[H]}[HBr]
i%i'—] =0 =2L - k: [Br]{Ha] + ks [H]{Br.] + ka[H]{HBr] - 2 k5 [Br]?

Jumlahkan kedua persamaan menghasilkan 2 ks [Br]? = 2L,
sehingga

(B - ( I )1/2

Dalam persamaan keadaan mantap diperoleh

_ké_ 132
k)

[H] = ka[Brz)+k4HET]
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Nilai ini dalam Pers.(33) membawa ke bentuk

d[HBr] ("z) Rtk ' | ‘

T

UL SV A (6.34)
M)

Ungkapan Per.(34) sangat mirip dengan reaksi termal di mana
faktor la1 / 2digantikan oleh k}/ 2 (Bry)'/2. Hal ini berarti konsentrasi
atom bromin terutama dipengaruhi oleh disosiasi fotokimia
bromine dibandingkan disosiasi termal. Ketergantungan terhadap
akar pangkat dua pada intensitas menjadi penting. Perolehan
kuantum sebanding dengan kebalikan intensitas akar pangkat dua:

\
d[ﬂar] (if};)l:/ oyt

0= ;
I" 1/2{ i :fz]}

Seiring meningkatnya intensitas, jumlah atom bromine yang
terbentuk akan dikonversi menjadi Br alih-alih memasuki rantai;
hampir semua kuanta tambahan terbuang, dan proses menjadi
kurang efisien. Karena nilai k; sangat kecil, maka perolehan
kuantum lebih kecil dari satu satuan pada temperatur kamar
meskipun faktanya HBr terbentuk melalui reaksi rantai. Seiring
meningkatnya temperatur, kenaikan k memperbesar perolehan
kuantum (ks hampir tidak memiliki ketergantungan terhadap suhu). .

3. Realsi Photosensitized

Reaksi plhotosensitized - merupakan reaksi penting dalam
fotokimia. Dalam reaksi ini reaktan dicampur dengan gas asing;
uap merkuri atau kadmium sering digunakan. Peran utama reaksi
fotokimia adalah absorpsi kuantum oleh atom atau molekul asing.

Jika campuran hidroger, oksigen, dan uap merkuri diekspos
ke sinar ultraaviolet, uap merkuri menyerap kuat pada panjang
gelombang 253,7 nm dengan pembentukan atorn merkuri
tereksitasi, Hg":

Hg + hv -—» Hg'
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Energi pada panjang gelombang ini adalah 471,5 k]J/mol.
Energi yang dibutuhkan untuk disosiasi satu molekul hidrogen
dalam keadaan dasarnya menjadi dua atom hidrogen dalam
keadaan dasarnya adalah 4320 kJ/mol. Disosiasi oksigen
memerlukan 490,2 k]J/mol. Energi yang dimiliki oleh atom merkuri
tereksitasi lebih dari cukup untuk mendisosiasi Ha tetapi tidak
cukup untuk mendisosiasi O,. Reaksi pemadainannya

Hg'+ H,—Hg + H+H

menghasilkan atom H ke dalam campuran, yang dapat
memulai reaksi rantai membentuk H,O dengan mekanisme biasa.
Reaksi yang disebabkan cahaya seperti langkah di atas disebut
reaksi photosensitized; dan merkuri disebut sensitizer.

Pentingnya reaksi phofosensitized adalah karena reaksi dapat
berlangsung dengan kehadiran sensitizer di mana reaksi disosiasi
fotokimia secara langsung tidak dapat terjadi. Contoh yang baru
disebutkan adalah poin pentingnya. Radiasi pada panjang
gelombang 253,7 nm diabsorpsi oleh atom merkuri. Atom merkuri
yang tereksitasi mendisosiasi molekul hidrogen dengan
mentransfer energi eksitasi dalam tumbukan. Atom merkuri
tereksitasi ini memiliki energi 471,5 k] ; sebesar 432,0 kJ dibutuhkan
untuk disosiasi; 39,5 k] merupakan sisanya dan ditransfer ke bentuk
energi translasi tambahan dua atomn hidrogen dan atom merkuri.
Jika dicoba untuk mendisosiasi H; secara langsung melalui proses

H+hv—H+H,

kita temukan cahaya pada panjang gelombang 253,7 nm tidak
menghasilkan disosiasi apapun meskipun energinya masih 471,5 kJ,
yang lebih dari cukup jika kita menganggap reaksi hanya proses
termodinamika. Untuk absorpsi 'secara langsung guna
menghasilkan disosiasi, panjang gelombang harus berada pada
absorpsi kontinum; untuk H; absorpsi kontinumn dimulai pada 84,9
nm. Absorpsi cahaya pada panjang gelombang kontinum
menghasilkan satu atom dalam keadaan tereksitasi:

Hy+ hv - H+H, A< 849 rm.
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Seperti yang kita lihat, aturan seleksi melarang penyerapan
kuantum oleh H; yang menghasilkan dua atom H dalam keadaan
dasarnya; oleh karena itu, satu kuantum cahaya tidak harus
menghasilkan disosiasi meskipun energinya mencukupi. Kuantum
harus memiliki energi yang cukup untuk menghasilkan disosiasi
dengan cara tertentu mengikuti ketentuan aturan seleksi. Energi
yang ditransfer dalam bentuk tumbukan tidak dibatasi ketentuan
ini, sehingga proses sensitisasi dapat menghasilkan disosiasi.

Dekomposisi ozon yang disensitisasi klorin adalah contoh lain
photosensitization. Ozon bersifat stabil di bawah irradiasi cahaya
tampak. Absorpsi kontinum dimulai pada panjang gelombang 290
nm. Dengan kehadiran klorin, ozon terdekomposisi dengan cepat.
Klorin menyerap secara kontinyu pada panjang gelombang di
bawah 478,5 nm:

Cly+ hv —» 2Cl, A < 478,5 nm.

Klorin bereaksi dengan ozon melalui mekanisme rantai
kompleks. Bromine juga merupakan sensitizer yang efektif untuk
dekomposisi ini.

Dekomposisi asam oksalat yang diphotosensitisasi oleh ion
uranil merupakan reaksi aktinometrik biasa. Cahaya dapat memiliki
panjang gelombang antara 250 nm dan 450 nm. Absorpsi kuantum
cahaya mengaktifasi ion uranil dan mentransfer energinya ke
molekul asam oksalat yang kemudian terdekomposisi. Reaksinya
dapat ditulis .

Uo% +hv— (U0
(U0$y + HyGOy— 702 + H;0 + CO, + CO.

Perolehan kuantum bergantung pada frekuensi cahaya,
bervariasi antara sekitar 0,5 dan 0,6. Setelah periode waktu tertentu
yang telah diukur, cahaya dimatikan dan residu asam oksalat
ditentukan melalui titrasi dengan KMnOy Dari data ini dan
konsentrasi asam oksalat mula-muia diketahui, maka intensitas
dapat dihitung menggunakan nilai perolehan kuantum yang sesuai
dengan frekuensi cahaya yang digunakan.
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Contoh praktis photosensitisasi adalah penggunaan zat
warna tertentu dalam film fotografik untuk menciptakan sensitifitas
emulsi terhadap panjang gelombang yang lebih panjang daripada
yang biasanya direspon oleh emulsi tersebut; sebagai contoh,
fotografi inframerah, yang dapat menangkap gambar objek dalam
ketiadaan cahaya tampak.

4. Fotosintesis

Sintesis senyawa yang dibutuhkan untuk pemeliharaan
struktur dan fungsi tanaman disensitisasi oleh klorofil, yang
merupakan penyusun utama pigmen tanaman-hijau. Klorofil
mempuyai dua pita absorpsi kuat dalam daerah tampak, satu pita
di antara 600 dan-680 nm sedangkan yang satunya lagi antara 380
dan 480 nm; ini adalah daerah panjarg gelombang yang panjang
yang paling efisien dalam proses fotosintesis. Ada sebuah molekul,
yang merupakan bentuk khusus- dari klorofil-s, yang menyerap
pada panjang gelombang 700 nm. Bentuk ini krusial dalam
mekanisme fotosintesis. Pigmen tanaman lain seperti karoten dan
fikobilin membantu melalui kemampuan menyerap cahaya dan
mentransfer energi eksitasi ke klorofil-a.

Reaksi fotosintesis kimia klasik ditulis dalam bentik
transformasi keseluruhan

nCOz + ntHpO + xhv — (CH,0)n + 10,

(CH2O)q adalah rumus umum karbohidrat. Dulunya dianggap
kalau energi yang tersimpan dalam karbohidrat digunakan dalam
reaksi kimia untuk sintesa material tanaman lain (protein, lipida,
lemak, dan lain-lain). Sekarang diketahui bahwa asam amino,
misalnya, adalah produk intermediat dari reduksi fotosintetik
karbon dioksida, dan karbohidrat tidak perlu disintesis lebih duly.
Hal ini bukan berarti sintesa karbohidrat menjadi tidak penting,
tetapi hanya menegaskan kalau banyak senyawa yang diproduksi
secara fotosintetik. Keseluruhan mekanisme dan rincian mengenai
siklus reduksi karbon, CO; menjadi karbohidrat, dikerjakan oleh
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Melvin Calvin bersama koleganya, dan karenanya ia memperoleh
Penghargaan Nobel.

Penggabungan energi terjadi melalui pigmen tanaman; energi
ditransfer ke klorofil-a, di mana satu bentuk mentransfer energi
untuk mengoksidasi air menjadi oksigen dan dalam bentuk lain
pada akhimya mereduksi senyawa nikotinamida adenin
dinukleotida fosfat (NADP) menjadi NADPH. Hal ini merupakan
penurunan kemampuan NADPH yang pada akhirnya mengubah
CO:2 menjadi (CH20)s.

Reaksi ini dimediasi oleh enzim dan melewati banyak tahap,
serta pembentukan senyawa intermediat yang tak stabil. Antara 6
sampai 12 kuanta dibutuhkan untuk mengkonversi satu mol karbon
menjadi karbohidrat. Kerumitan mekanisme ini dikarenakan
beberapa tahap sulit dalam memompa energi.

5. Keadaan Photostationary

Cahaya yang terabsorp memiliki- efek menarik mengenai
suatu sistem dalam kesetimbangan kimia. Penyerapan cahaya oleh
reaktan dapat memperbesar laju reaksi ke kanan tanpa secara
langsung mempengaruhi aksi kebalikan (reaksi ke kiri); hal ini tentu
pula mengganggu kesetimbangan. Konsentrasi produk pun sedikit
meningkat, sehingga memperbesar laju reaksi kebalikan. Dengan
cara ini, laju ke kanan dan laju ke kiri dapat menjadi seimbang
dengan sistem di mana konsentrasi produknya lebih tinggi
* dibandingkan dalam sistem kesetimbangan. Keadaan ini bukanlah
keadaan kesetimbangan melainkan keadaan stationary, dan disebut
keadaan photostationary.

Reaksi dimerisasi batubara merupakan contoh sederhana.

: Reaks1

2A = As

terjadi di bawah irradiasi cahaya ultraviolet. Mekanisme yang
paling mungkin adalah

A+hy— A La]u = Ia,
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A+ A— A Laju = k[A"][A]

at

A - A+hy Laju = ks{A°], (flueroscene)
Ay—2A Laju = ke[As].
Rangkaian laju pembentukan A; adalah
) LIAYIA] - kefAs). (6.35)

Dalam keadaan mantap, d[A"}/dt = 0, jadi

0=1-k[AJA]-k[A]  atau [A'1=k,[,§"i+k, (6.36)

Dalam keadaan photostationary ada ketentuan tambahan yaitu
d[A;)/ dt = 0; sehingga Pers.(34.98) menghasilkan konsentrasi untuk

A,
. ka[A*]iA)
[4:]= o

Gunakan nilai [A"] dari Pers. (34.99), kita peroleh
[ A ]= kz[‘]’a = ’a
O i alAl+hs) — (kaQ+ka/ka(AD)

Jika konsentrasi monomer, {A], sangat besar, maka menjadi
=l

Perbedaan antara Pers.(34.100) dan ungkapan kesetimbangan
biasa [As] = K[A]> harus dipahami benar. Dalam keadaan
photostationary, kondisi pada Pers.(34.100) adalah yang sesuai, di
mana konsentrasi dimer tidak bergantung pada konsenirasi
monoiner.

Banyak contoh lain keadaan pholostationary yang telah
diketahui. Dekomposisi NO; terjadi secara fotokimia di bawah
~ 400 nm ' '

NO; + hv —» NO +7.0z
reaksi kebalikannya adalah reaksi geiap.
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Keberadaan ozon dalam jumlah tertentu di lapisan atas
atmosfer adalah hasil dari keadaan photostationary kompleks.
Lapisan ozon menahan sinar matahari sehingga tidak ada radiasi
dengan panjang gelombang lebik pendek dari 290 nm mencapai
permukaan bumi. Ozon menyerap kuat panjang gelombang yang
lebih pendek dari 290 nm. Lingkungan menguntungkan yang
dibentuk lapisan ozon ini memungkinan adanya kehidupan di
muka bumi. Radiasi dengan panjang gelombang lebih pendek dari
290 nm menyebabkan kerusakan parah dan dalam banyak kasus
memiliki efek mematikan bagi sel hidup. Ketebalan efektif lapisan
ozon diperkirakan sekitar 3 mm jika gas pada tekanan dan
temperatur standar. Keberadaan atom halogen mengkatalisis
dekomposisi ozon, sehingga akumulasi atom halogen di lapisan
atas atmosfer yang berasal dari dekomposisi fotolitik flurokarbon,
menjadi sangat mengkhawatirkan ~disebabkan penggunaan
komersial besar-besaran dari senyawa ini. Penipisan lapisan ozon
yang signifikan berdampak fatal bagi segala bentuk kehidupan di
muka bumi. '

6. Chemiluminescence

Reaksi termal biasa di mana intermediat atau produknya
dibentuk dalam keadaan tereksitasi secara elektronik dinamakan
chemiluminescence. Molekul yang tereksitasi mengemisikan satu
kuantum cahaya, biasanya dalam spektrum tampak. Jika reaksi
berlangsung pada temperatur standar, cahaya yang diemisikan
kadang-kadang disebut “cahaya dingin”, yang penamaannya
barangkali sekadar membedakan dengan “cahaya panas”. “Cahaya
_ panas” diemisikan oleh nyala api atau sesuatu yang berpijar.

Oksidasi 3-amino ftalat siklik hidrazid, luminol, dalam larutan
alkalin oleh hidrogen peroksida adalah contoh Klasik. Oksidasi ini
menghasilkan emisi cahaya hijau terang. _

Cahaya kehijau-hijaun dari oksidasi fosforus yang
berlangsung lamban merupakan contoh pembentukan suatu oksida
dalam keadaan tereksitasi. Cahaya kunang-kunang dan cahaya
yang diemisikan beberapa mikroorganisme dalam  jalur
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metabolisme, yang disebut bioluminescence, adalah contoh lain
chemiluminescence. Phosphorescence yang teramati dalam daerah rawa
(the will o'the wisp = fatamorgana) disebabkan oleh oksidasi lamban
dari pembusukan senyawa organik.

I. Soal-soal Latihan

1) Suatu reaksi  fotokimia tertentu membutuhkan
energipengaktifan sebesar 126 kJ mol*. Berapa nilainya dalam
satuan-satuan berikut ini: (a) kkal mol, (b) frekuensi cahaya,
() bilangan gelombang, (d) panjang gelombang dalam
nanometer, dan (e) electron volt?

2) Suatu contoh aseton dalam fasa gas diradiasi dengan cahaya
monokhromatik pada panjang gelombang 313 nm, yang
menyebabkan aseton terurai menurut persamaan reaksi

(CH3).CO — GHs + CO
Volume sel reaksi yang digunakan sama dengan 59 cm?. Uap
aseton menyerap 91,5% dari energiyang masuk. Selama
percobaan berlangsung diperoleh data sebagai berikut ini.

Suhu reaksi = 56,7°C

Tekanan awal = 102,16 kPa
Tekanan akhir =104,42 kPa
Waktu radiasi =7jam

Energiyang masuk  "=48,1 x 104 ] detik?
Berapa hasil kuantumnya?

3) Suatu bejana 100 cm?® yang berisi hydrogen dan khior diradiasi
dengan sinar dari panjang gelombang 400 nm. Pengukuran
dengan pemancang termik menunjukkan bahwa energi sinar
sebesar 11 x 107 ] diserap oleh khlor per detik. Selama
penyinaran berlangsung 1 menit, tekanan parsial khlor yang
ditentukan dengan penyerapan sinar dan penggunaan hukum
Beer turun dari 27,3 menjadi 20,8 kPa (dikoreksi pada 0°C).
Berapa hasil kuantumnya? '
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4) Bahas kemungkinan ekonomi dari penggunaan reaksi fotokimia
untuk mendapatkan hasil listrik dengan biaya 5 sen per kilowatt
jam. Diandaikan 5% dari energilistrik dipakai oleh lampu uap-
kuarsa-air raksa menjadi cahaya, 30% dari nilai ini efektif secara
fotokimia. (a) Berapa besar biaya untuk menghasilkan 1 Ib (453,6
g) senyawa organic yang mempunyai berat molekul 100 g mol?,
bila panjang gelombang rata-rata yang efektif dianggap sama
dengan 400 nm dan reaksimempunyaihasil kuantum 0,8 molekul
per foton? (b) Berapa besar biaya bila reaksi ini melibatkan reaksi
rantai dengan hasil kuantum sama dengan 1007

5) Sinar dari 436 nm dilewatkan selama 900 detik di dalam larutan
karbon tetrakhlorida yang mengandung brom dan asam sinamat.
Daya rata-rata yang diserap adalah 19,2 x14 Jdetik. Sebagian
brom bereaksi dan memberikan asam dibromida sinamat. Dalam
percobaan ini kadar brom total menurun sebesar 3,83 x 10v
molekul. (a) Berapa hasil kuantumnya? (b) Terangkan apakah
ada hasil reaksi rantai yang terlibat. (c) Bila ada mekanisme
rantai yang dilibatkan, sarankan . reaksi-reaksi yang "dapat
menerangkan kuantum yang teramati.

6) Suatu larutan zat warna diradiasi dengan cahaya 400 nm untuk
mendapatkan molekul pada keadaan triplet dalam konsentrasi
yang mantap. Bila hasil keadaan triplet sama dengan 0,9 dan
waktu hidup keadaan triplet adalah 20x10¢ detik, berapa
intensitas cahaya, dinyatakan dalam watt, yang dibutuhkan
untuk mempertahankan konsentrasi triplet yang mantap sebesar
5 16 mol L1 dalam satu liter larutan. Diandaikan bahwa semua
cahaya terserap. '

7) Hasil kuantum untuk fotolisa gas HI menjadi Hx + I oleh cahaya
dengan panjang gelombang 253,7 nm dalah 2. Hitung jumlah
mol HI yang akan terurai bila 300 ] dari cahaya dengan panjang
gelombang ini diserap.
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8) Perhitungan di bawah ini dihasilkan dengan aktinometer uranil
oksalat, dengan pengandaian bahwa energi dari semua panjang
gelombang yang terletak antara 254 dan 435 nm diserap secara
sempurna. Aktinometer berisi 20 cm? asam oksalat 0,05 mol
atau 0,01 mol L terhadap uranil sulfat. Setelah dikenakan sinar
ultraviolet selama 2 jam, larutan tersebut membutuhkan 34 cm3
larutan kalium permanganat, KMnO,, untuk mentitrasi asam
oksalat yang tidak terurai.Volum yang sama, yaitu 20 cm3
larutan yang tidak disinari, membutuhkan 40 cm? larutan
KMnO,. Bila energirata-rata dari kuantum dalam daerah ini
dapat diambil sebagai energiyang sesuai dengan panjang
gelombang 350 nm, berapa joule yang diserap per detik untuk
percobaan ini ($=0,57).

9) Suatu larutan menyerap radiasi 300 nm dengan laju 1 W. Berapa
besar nilai ini dinyatakan dalam Einstein per detik?

10) Diketahui bahwa radiasi matahari pada pukul 1200 untuk
tempat tertentu dipermukaan bumi adalah 4,2 J cm? menit.
Berapa daya maksimum yang dihasilkan, dinyatakan dalam
Wm-2? :
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Lampiran

Tetapan Fisik
Kecepatan cahaya dalam c
vakum

Muatan elementer e
Massa diam elektron e
Massa diam proton "y
Tetapan Avogadro Na
Tetapan Boltzmann k
Tetapan Planck h
Tetapan Faraday F
Tetapan gas R
Tetapan Rydberg Rs

Tetapan dielektrik dalam €o
vakum

1/4n €
Beberapa Tetapan Numerik
n = 3,141 592 65 '
E =2718281828
Faktor Konversi
leV 1,60218 x 101%]
‘ 96,485 kJ mol-!
8065,5 cm 2
1 kal 4,184]
1 atm 101,325 kPa
1,01325 % 105 Nm2
760 Torr
760 mmkg
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Notasi/ Sistem Satuan Yang Digunakan

2,998 x 108 ms"!

1,602 x 109 C

9,100 x 1031 kg

1,673 x 107 kg

6,022 x 103 mol!
1,381 x 103 JK

6,626 x 103 Js

9,6485 x 10¢ C mol?
23.060 kal mol- eV
8,314 J K-'mol1

1,987 cal K1mol?
0,08206 L atm! K* mol-1
1,097 x 107 m?

8,854 x 1012 C2 N1 m?

0,8998 x 101 N m C?2



1 cml 1,9864 x 102}

1L atm 101,325 J*
1IN - 105dyne
1A° 10 m
1] 0,24 kal
1Pa 1 Nm?2
Hubungan satuan
Energi (E) 1J=1kgm?s?
Gaya (F) IN=1kgms?
Tekanan 1Pa=1Nm?=1kgm!s?
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