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BAB 1
PENGERTIAN ASAM DAN BASA

Oleh Dodi Satriawan

1.1 Pendahuluan

Kita sering memakan makanan dan minuman yang rasanya
kecut ataupun asam. Makanan yang rasanya kecut dan asam
biasanya seperti dari buah-huahan yang misalnya jeruk, strowberi,
mangga, sirsak, dan buah-buahan lainnya. Minuman yang rasanya
asam biasanya seperti cuka apel, minuman fermentasi, kopi dan
lain-lain. Apakah anda tahu kenapa rasanya asam dan pahit? Rasa
masam yang terdapat didalam makanan dan minuman merupakan
sifat dari suatu senyawa yang ada didalam makanan dan minuman
tersebut yeng memiliki sifat asam. Rasa pahit yang ada didalam
makanan dan minuman juga merupakan salah satu sifat dari
senyawa yang memiliki sifat basa. Namun tahukah anda bahwa
senyawa asam dan basa ini juga menyebabkan permasalahan bagi
lingkungan ? Ya, senyawa asam merupakan salah satu penyebab
yang menjadi perhatian dunia karena dapat menyebabkan
terjadinya pencemaran lingkungan. Senyawa asam ini menjadi
sebab terjadinya fenomena hujan asam. Fenomena hujan asam
merupakan kejadian yang menyebabkan air hujan yang memiliki
kadar asam <5,6 atau pH<5,6. Hujan asam ini disebabkan oleh
polutan udara seperti sulfur oksida (SOx), nitrogen oksida (NOx)
yang dikeluarkan dari hasil pembakaran batubara ataupun dari
kendaraan bermotor. Polutan sulfur oksida (SOx), nitrogen oksida
(NOx) akan bereaksi dengan udara dan uap air pada atmosfer yang
akan membentuk awan yang bersifat asam dan terjadilah hujan
asam. Hujan asam ini dapat mengakibatkan terjadinya kerusakan
ekologi di bumi dan korosi pada logam . Pada bab ini akan
dijelaskan pengenalan awal apa itu asam dan basah serta teori-teori
asam dan basah.
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1.2 Pengertian Asam dan Basa

[stilah asam berasal dari bahasa Latin yaitu "acidus” yang
memiliki arti "asam”. Sedangkan basa berasal dari bahasa Arab
yaitu ”Alqali” yang memiliki arti "abu”. Karena basa disebut dengan
kata "abu” ? Hal ini dikarenakan sifat dari basa mirip dengan abu
yang merupakan produk dari hasil pembakaran kayu. Kata asam
memiliki kaitan kata dengan kata "acer” yang memiliki arti yaitu
tajam dan juga memiliki padanan kata dri "acetum” yang memiliki
arti cuka.

Asam N Bahasa Latin
g “Acidus” = Asam

B ) Bahasa Arab
asa > “Algali” = “Abu”

Gambar 1.1. Istilah Asam dan Basa.

Terdapat beberapa teori asam basa yang berkembang dan
dijadika rujukan didalam perhitungan dan penentuan derajat suatu
keasaman maupun kebasahan dari suatu zat. Teori yang mencoba
didalam menjelaskan apa itu asam basa salah satunya adalah
Antoine Lavoisie (1777). Antoine Lavoisie menyebutkan bahwa
semua zat dan senyawa yang bersifat asam akan mengandung
oksigen (0). Selain itu Humphty Davy (1810) juga mencoba untuk
menerangkan apa itu asam. Humphty Davi membantah pernyataan
dari Antoine Lavoise yang menyebutkan bahwa senyawa yang
bersifat asam tidak mengandung unsur oksigen tetapi senyawa
yang bersifat asam mengandung unsur hidrogen (H). Unsur
hydrogen yang terdapat didalam senyawa asam ini dapat terlihat
dari asam hidrokhlorik (asam klorida) yang hanya memiliki atom H
serta atom Cl dan tidak memiliki atom O. Pada bab ini kita akan
membahas tiga macam teori yang menjadi pegangan didalam
penentuan asam dan basah. Teori yang akan dibahas berupa teori
Arrhenius, teori Bronsted-Lowry dan teori Lewis.

Dodi Satriawan 2



Teori Arrhenius

\ 4

Teori-Teori Asam - Basa > Teori Bronsted -Lowry

P Teori Lewis

Gambar 1.2 Teori-teori Asam Basa

1.3 Teori Arrhenius

Teori Arrhenius dicetuskan oleh ilmuan yang Bernama Svante
Arrhenius (1807) yang berasal dari Swiss. Teori ini dikembangkan
berdasarkan percobaan elektrolisis. Percobaan ini menggunakan
dua jenis elektrolit yang larut didalam air. Elektrolit yang digunakan
Svante Arrhenius (1807) berupa elektrolit lemah serta elektrolit
kuat. Elektrolit lemah merupakan elektrolit yang kadarnya sedikit
larut didalam air atau sedit terionisasi didalam air. Sedangkan
elektrolit kuat merupakan suatu elektrolit yang terlarut sempurna
didalam air atau terionisasi sempurna didalam air.

Asam menurut Svante Arrhenius merupakan senyawa yang
apabila dilarutkan didalam air akan terionisasi membentuk ion H*.
Sedangkan basa menurut Svante Arrhenius (1807) merupakan
senyawa yang apabila dilarutkan didalam air akan membentuk ion

Asam merupakan senyawa yang apabila dilarutkan didalam air
akan terionisasi membentuk ion H*. J

Basa merupakan senyawa yang apabila dilarutkan didalam air akan
membentuk ion OH-

Dodi Satriawan 3



Asam T H*

Basa —— OH-

Gambar 1.3 Pembentukan Asam dan Basa bila dilarutkan didalam
air.

Beberapa contoh reaksi senyawa asam bila dilarutkan didalam air
H2S04(ag) = 2H* @ag) + S04 (ag)
HCl@q) = H*@aq) + Cl'ag)
HCN(@q) = H*@ag) + CN-(aq
H2C03(aq) = 2H*(ag) + CO3%(aq)
HBr(q) = H*@q) + Brag)
HNO3(aq) = H*aq) + NO3(aq)
H2S@aq) = 2H*@ag) + S%(@g)
CH3COOHaq) = 2H*(ag) + CH3COO0(aq

H3PO4 (aq) = 3H*(ag) + PO43(aq)

H3P03 @g) = 3H"(ag) + PO3*ag)

Beberapa contoh reaksi senyawa basa bila dilarutkan didalam air
NaOH@q) = Nat*(aq) + OH (ag)
RbOH@q) = Rb*(ag) + OH (ag)

LiOH(aq) = Li*(ag) + OH"(ag)
Dodi Satriawan 4



KOH(aq) — Na*(q) + OH"(aq)

Be(OH)z2(aq) = Be?*(ag) + 20H (ag)

Mg(OH)z(aq) = Mg*(aq) + 20H (ag)

Ca(OH)z2(aq) = Be?*(aq) + 20H (ag)

Senyawa asam dapat dibagi menjadi tiga jenis berdasarkan
jumlah ion H* yang terbentuk bila dilarutkan didalam air yaitu asam
monoprotic, asam diprotic, dan asam triprotic. Asam monoprotic
merupakan asam yang apabila dilarutkan didalam air akan

menghasilkan ion H* yang berjumlah satu. Contohnya adalah HBr,
HCI, HNOs3, CH3COOH dan lain-lain

HClaq) = H*(aq) + Claq)
HCN(aq) = H*(ag) + CN'(aq)

HBr(q) — H*@g) + Br@g)
HNOs3@g) = H*@g) + NO3'@g)
CH3COOH(aq] d 2H+(aq) + CHSCOO_(aq)

Asam diprotic merupakan asam yang apabila dilarutkan
didalam air akan menghasilkan ion H* yang berjumlah dua.
Contohnya adalah H2S04, H2CO3, H2S.

H2S04(aq) = 2H*aq) + SO4* (ag)
H2C03(@q) = 2H*(ag) + CO3%(aq)

HaS(aq) = 2H*@aq) + S@g)
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Asam triprotic merupakan asam yang apabila dilarutkan
didalam air akan menghasilkan ion H* yang berjumlah tiga.
Contohnya adalah H3PO4, H3POs3.

H3P04 (ag) = 3H*(ag) + PO4%ag)

H3P03 @ag) = 3H*(ag) + PO3%ag)

A\ 4

Asam Monoprotik (H" = 1)

Jenis Asam > Asam Diprotik (H* = 2)

> Asam Triprotik (H" = 3)

Gambar 1.4 Jenis-jenis Asam.

Asam poliprotik merupakan asam yang apabila dilarutkan
didalam air akan menghasilkan ion H* yang berjumlah dua maupun
tiga. Sehingga yang termasuk asam poliprotik adalah asam diprotic
dan asam triprotic.

Senyawa basa dapat dibagi menjadi tiga jenis berdasarkan
jumlah ion OH- yang terbentuk bila dilarutkan didalam air yaitu
basa monohidroksi, basa dihidroksi, dan basa trihidroksi. Basa
monohidroksi merupakan basa yang apabila dilarutkan didalam air
akan menghasilkan ion OH- yang berjumlah satu. Contohnya adalah
NaOH, RbOH, LiOH, KOH dan lain-lain

NaOHgq) = Nat(aq) + OH ag)
RbOH@q) = Rb*(ag) + OH ag)

LiOH(aq) = Li*(aq) + OH(aq)

Dodi Satriawan 6



KOH(aq) — Na*(q) + OH"(aq)

Basa dihidroksi merupakan basa yang apabila dilarutkan
didalam air akan menghasilkan ion OH- yang berjumlah dua.
Contohnya adalah Be(OH)2, Mg(OH)2, Ca(OH)..

Be(OH)z2(aq) = Be?*(ag) + 20H (ag)
Mg(OH)2@q) = Mg**(ag) + 20H (ag)
Ca(OH)z2(aq) = Be?*(aq) + 20H (ag)

Basa trihidroksi merupakan basa yang apabila dilarutkan
didalam air akan menghasilkan ion OH- yang berjumlah tiga.

> Basa Monoprotik (OH = 1)

Jenis Basa > Basa Diprotik (H = 2)

P> Basa Triprotik (H- = 3)

Gambar 1.5 Jenis-jenis Basa.

Teori Arrhenius merupakan reaksi ionic yang terjadi didalam
air seperti yang dipaparkan pada contoh-contoh diatas. Poin
penting pada teori Arrhenius berupa apabila asam yang
menghasilkan ion H* dan reaksi basa yang menghasilkan ion OH-
bertemu maka akan menghasilkan reaksi air dan saling
menetralkan antara asam dan basanya. Keterbatasan dari Teori
Arrhenius berupa suatu senyawa yang memiliki sifat basa harus
memiliki OH-, padahal amniak (NH3) tidak memiliki OH-. Dalam
menjelaskan kasus ini Arrhenius mengemukakan bahwa NH3 bila
dilarutkan didalam air maka akan menghasilkan NH4OH. NH4,OH
inilah yang akan terurai kembali membentuk NH4* dan OH-. Selain
itu, kelemahan dari teori Arrhenius berupa tidak dapat memberikan
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penjelasan bila asam dan basa bila dilarutkan kedalam pelarut
bukan air.

NH3(aq) + H20q) = NH4O0H (aq

NH40H (ag) © NHg(ag) + OH (ag).

1.4 Teori Bronsted - Lowry

Teori Bronted - Lowry merupakan teori yang dikemukan oleh
dua orang ilmuan dari Denmark dan Inggris yaitu Johanes Nicolas
Bronsted dan Thomas Lowry. Teori Bronsted lowry menjelaskan
bahwa asam merupakan suatu zat atau senyawa yang bila bereaksi
akan menghasilkan H* yang bertindak sebagai donor proton atau
pemberi ion H*. Sedangkan basa merupakan suatu zat atau senyawa
yang bila bereaksi akan menerima ion H* yang bertindak sebagai
akseptor proton atau penerima ion H*.

Asam merupakan suatu zat atau senyawa yang bila bereaksi akan
menghasilkan H* yang bertindak sebagai donor proton atau
pemberi ion H*.

Basa merupakan suatu zat atau senyawa yang bila bereaksi akan
menerima ion H* yang bertindak sebagai akseptor proton atau
penerima ion H*

Contoh asam pada teori Bronted - Lowry adalah HBr. HBr bila
didalam air maka akan bersifat sebagai asam. Reaksi HBr didalam
air dapat dilihat pada reaksi berikut

HBr(q) + H20() < H30%@q) + Brag)

Pada reaksi asam (HBr) diatas dapat dijelaskan sebagai berikut
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» HBr bila dilarutkan didalam air maka akan membentuk H*
dan Br-. H* dari HBr akan bertindak sebagai donor proton
atau bertinda memberikan protonnya berupa ion H*.

» H*yang diberikan oleh HBr akan ditangkap oleh H20 (air)
sehingga menjadi H30*. Pada posisi ini, H,0 bertindak
sebagai aseptor proton atau sebagai penerima ion H*.

» HBr dan Br- disebut juga sebagai pasangan asam - basa
konjugasi

» Hz0 dan H30* disebut juga dengan pasangan basa - asam
konjugasi

asam - basa konjugasi

HBr(q) + H200) < H30%@q) + Brag)
I

asam - basa konjugasi

Contoh pada basa untuk teori Bronted - Lowry adalah NHa.
NH3 bila didalam air maka akan bersifat sebagai basa. Reaksi NH3
didalam air dapat dilihat pada reaksi berikut

NH3(aq) + H20q) < NH4*(ag) + OH (ag)

Pada reaksi basa (NHz) diatas dapat dijelaskan sebagai berikut

» NH3 bila dilarutkan didalam air maka akan membentuk
NH4*. NH3 pada reaksi ini akan bertindak sebagai aseptor
proton atau sebagai penerima ion H* yang didapatkan dari
H-O.

» H* yang dilepaskan oleh H20 akan ditangkap oleh NHj3
sehingga menjadi NH4*. Pada posisi ini, H2O bertindak
sebagai donor proton atau bertinda memberikan protonnya
berupa ion H*.

» NH3z dan NH4* disebut juga sebagai pasangan basa - asam
konjugasi

Dodi Satriawan 9



» Hz0 dan H30* disebut juga dengan pasangan asam - basa
konjugasi

asam - basa konjugasi

| |
NH3(g) + H20@) < NHa*(ag) + OH (aq)
L ]

asam - basa konjugasi

Penjelasan secara rinci tentang teori Bronted - Lowry akan
dijelaskan pada bab 2.

1.5 Teori Lewis

Teori lewis dikemukakan oleh G.N. Lewis (1938). Teori Lewis
menyatakan bahwa asam dan basa bila bereaksi akan saling
menyumbangkan pasangan elektronnya. Misalkan AIClz bila
bereaksi dengan NH3. Molekul AIClz akan mendapatkan sepasang
elektron yang dimiliki oleh NH3 sehingga dapat berikatan. Molekul
AlClz pada kondisi ini bertindak selaku senyawa asam sedangkan
NH3 pada kondisi ini bertindak selaku senyawa basa.
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BAB II
TEORI ASAM BASA
BRONSTED-LOWRY

Oleh Wahidin

2.1 Pendahuluan

Dalam kehidupan sehari-hari sering menemukan jenis
makanan minuman, begitupun dengan obat-obatan bila dirasa
dengan lidah dimakan diminum didapatkan cita rasa manis,
pahit, asin, asam, amis, sepet, seger, licin seperti sabun bahkan
ada patirasa dilidah, ini ada indikasi bahwa makanan/minuman
yang dicicipi mengandung karbohidrat, gula, protein, lemak,
alkaloida dan seterusnya. Rasa segar dalam minuman
berkarbonat, rasa asam yang terkandung dalam buah jeruk,
mengenali bau merangsang yang kuat dari basa amonia yang
digunakan sebagai pemati hama, dalam tubuh juga ada yang
namanya asam lambung dikenal dengan nama kimia asam
klorida.

Para ahli kimia mendefinisikan, suatu zat dalam larutan
airnya berasa asam, dapat merubah warna lakmus biru menjadi
merah dapat menetralkan basa, begitu juga basa dapat
didefinisikan zat larutannya dalam air terasa pahit, merubah
lakmus merah menjadi biru, terasa licin seperti sabun dan dapat
menetralkan asam.

Senyawa asam dan basa merupakan larutan elektrolit.
Larutan tersebut dikenal pula karena memiliki ciri yang khas.
Yaitu berupa asam dan memiliki rasa yang masam, contohnya
seperti vitamin C, cuka dan lain sebagainya, sedangkan basa
merupakan senyawa yang memiliki rasa pahit, serta memiliki
tekstur licin apabila dipegang. Contohnya seperti pasta gigi,
kapur sirih bahkan hingga detergen. Mengenai asam basa,
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beberapa ahli sempat mengemukakan pendapatnya tentang
teori asam basa, dimana setiap ahli memiliki pandangan yang
berbeda, dalam mempostulatkan teori asam basa (Unkris,
2022).

2.2 Teori Asam Basa

Asam basa dipostulatkan oleh beberapa ahli seperti
Arrhenius, Bronsted-lowry dan Lewis sebagai berikut (Unkris,
2022):

1. Teori Asam Basa Arrhenius

Spante Arrhenius pada tahun 1887 mengasumsikan
bahwa bila senyawa elektrolit dilarutkan dalam air akan
terbentuk ion-ion negatif dan positif, menjelang akhir abad
19 definisi asam dan basa dinyatakan dalam teori
pengionan arrhenius. Asam arrhenius adalah senyawa yang
melarut dalam air akan memberikan ion-ion H*dan basa
arrhenius adalah senyawa yang melarut dalam air akan
memberikan ion-ion OH™

Sebagai contoh :

Asam Basa
1. HCI, Hidrogen Klorida 1. NaOH, Sodium Hidroksida
2.HNO3, Hidrogen Nitrat 2. KOH, Kalium Hidroksida
3.H,S0, , Hidrogen Sulfat 3. Ca(OH),, Kalsium Hidroksida

4.CH;COOH, Asam Acetat 4. NH3, Amonia

Seperti contoh senyawa asam atau basa diatas dapat
terionkan dalam larutan air dan dikelompokkan sebagai
asam dan basa kuat, kecuali asam asetat dan amonia dalam
air hanya terionkan sedikit sehingga dikelompokkan
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sebagai asam lemah dan basa lemah (Kimia wuntuk
universitas).

Menurut teori Arrhenius, asam Arrhenius
merupakan zat yang jika dilarutkan dalam air, maka akan
menghasilkan ion H* dalam larutan tersebut.

Sebagai contoh ketika asam klorida (HCI) serta asam
asetat (CH3;COOH) dilarutkan dalam air, persamaan reaksi
yang terjadi dari asam klorida dan asam asetat sebagai
berikut:

HCl (aq) - H"(aq) + Cl(aq) (1)
CH;COOH (aq) —» CH3C00~(aq) + H*(aq) (2)

Berdasarkan persamaan reaksi yang terjadi, maka
diperoleh ciri khas yaitu dalam pelarut air, zat tersebut
terionisasi kemudian berubah menjadi hidrogen bermuatan
positif dengan lambang H¥serta ion yang memiliki muatan
negatif yang disebut dengan sisa asam, sedangkan basa
merupakan zat yang jika dilarutkan dalam air maka akan
menghasilkan ion OH™. Contohnya adalah ketika natrium
hidroksida ~ (NaOH) dan  ammonium  hidroksida
(NH,OH)dilarutkan dalam air maka akan terjadi
persamaan reaksi basa pada larutan tersebut sebagai
berikut:

NaOH (aq) —» Na*(aq) + OH (aq) (3)
NH,OH (aq) —» NH,*(aq) + OH (aq) (4)

Basa dalam larutan natrium hidroksida serta
amonium hidroksida akan menghasilkan banyak ion
OH dan kemudian dapat disebut sebagai basa kuat.
Sedangkan larutan yang menghasilkan sedikit dari ion OH™
dapat disebut sebagai basa lemah. Tentu tidak semua
senyawa dalam rumus kimia tersebut ada gugus hidroksida
dan termasuk dalam golongan basa.
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Kesimpulan untuk Teori Arrhenius, teori ini memiliki
kekurangan atau kelemahan, karena hanya dapat
digunakan pada penggunaan air sebagai pelarut saja. Yang
menyatakan bahwa asam merupakan senyawa dapat
melepaskan ion H+ atau ion hydronium H;0%, sedangkan
basa adalah senyawa yang melepaskan ion OH™ jika
dilarutkan dalam air.

Teori Asam Basa Bronsted -Lowry

Bronsted di Denmark dan TM Lowry di Inggris
pada tahun 1923, secara terpisah menyarankan sistem
dalam mendeskripsikan asam dan basa, dalam sistem ini
asam Bronsted lowry merupakan donor proton dan basa
Bronsted lowry adalah penerima proton. Dalam deskripsi
tersebut saling keterkaitan keragaman sifat-sifat asam basa
dan reaksi kimia saling berhubungan, termasuk reaksi-
reaksi yang berlangsung dalam pelarut selain air maupun
tanpa pelarut sama sekali.

Teori asam basa Bronsted-Lowry merupakan
teori asam basa untuk menyempurnakan kekurangan pada
teori Arrhenius. dengan keterbatasan pelarut, yaitu hanya
pelarut air saja, tidak dapat menjelaskan reaksi dari asam
basa yang terjadi pada fase cair, gas, serta fase padat.

Dalam teori asam basa yang dicetuskan oleh
Bronsted dan Lowry, ada istilah berupa asam basa konjugat
dimana asam konjugat tersebut adalah senyawa yang ada
pada bagian kanan maupun reaksi yang mendapatkan
tambahan dari satu atom hidrogen dari reaktan. Sedangkan
yang dimaksud dengan basa konjugat merupakan senyawa
yang ada pada bagian kanan reaksi dan kehilangan satu
atom hidrogen dari reaktannya. Sebetulnya semua asam
Arrhenius merupakan asam Bronsted dan Lowry serta
semua basa Bronsted Lowry mengandung OH adalah basa
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Arrhenius. Tetapi tidak seluruh basa Bronsted Lowry adalah
basa dari Arrhenius.

Berikut beberapa contoh dari reaksi asam basa
dengan pelarut lain selain air pada fase gas. Salah satu
contohnya adalah reaksi yang terjadi antara HCl dan NH; :

HCL(g) + NH3(g) = Cl7 g +NH4(+S) (5)

Pada contoh di atas dapat dilihat bahwa reaksi
asam basa Bronsted Lowry ada dua pasangan asam basa.
Pasangan pertama adalah pasangan antara asam dengan
basa konjugat merupakan spesi yang tersisa ketika proton
dipindahkan dari senyawa asam. Sedangkan pasangan
kedua merupakan pasangan yang terjadi antar basa dengan
asam konjugat yaitu akibat dari tambahan proton ke
senyawa basa.

Teori asam basa Bronsted Lowry menjelaskan
rumus kimia dari pasangan asam basa konjugat dan hanya
berbeda satu proton HTtsaja. Reaksi di bawah HCI
merupakan asam karena telah memberikan proton serta
NH; serta merupakan basa karena menerima proton.
Sementara ion Cl™ adalah basa konjugat dari HCl dan NH4*
adalah asam konjugat dari NH;.

Kesimpulan Teori asam basa Bronsted Lowry,
asam merupakan senyawa yang memberikan proton pada
senyawa lainnya atau dapat disebut sebagai donor proton.
Sedangkan basa merupakan senyawa yang menjadi
penerima proton serta senyawa lain disebut sebagai
akseptor proton. Dikatakan juga bahwa air (H,0) memiliki
sifat amfoter memiliki sifat asam dan basa. Teori ini
merupakan penyempurnaan dari teori Arrhenius, karena
teori Arrhenius memiliki kekurangan yaitu tidak dapat
berlaku untuk pelarut lain selain air, secara definitif
Bronsted Lowry mendefinisikan asam Bronsted diartikan
sebagai sebuah molekul atau ion yang bisa melepaskan atau
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"mendonorkan” kation hidrogen (proton, H'), dan basa
Bronsted sebagai spesi kimia yang bisa menarik atau
"menerima" kation hidrogen (proton).

2H,0 H,0* )

2Q-@9

Gambar 2.1. Asam dan Basa Bronsted-Lowry
(Sumber : Elizabeth Indah, 2022)

Gambar 1. Air sebagai asam maupun basa. Satu
molekulH,0 memerankan sebagai basa dan
menerimaH*menjadi H;0%;H,0 yang lain memerankan
sebagai asam dan melepaskan H* menjadi OH".

Secara Makroskopis, lakmus merah jika ditetesi
larutan asam akan berwarna merah. Lakmus biru jika
ditetesi larutan asam akan berwarna merah. Lakmus merah
jika ditetesi larutan basa akan berwarna biru. Lakmus biru
jika ditetesi larutan basa akan berwarna biru (Cahaya,
2017).

Sebagai contoh:
HCl (aq) + NHz(aq) — NH," (aq) + Cl7(aq) (6)

(asam) (basa) (asam konjugat) (basa konjugat)

Pada reaksi tersebut, asam klorida (HCI)
menyumbangkan proton (H™) pada ammonia NHjdan
membentuk ion ammonium yang bermuatan positif
NH,*dan ion klorida yang bermuatan negatif (Cl~). HCI
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merupakan asam Bronsted - Lowry karena donor proton.
Pada bagian produk, (Cl7) disebut dengan basa konjugat
dari HCl dan NH,*disebut dengan asam konjugat dari basa
NH;.

Dalam reaksi asam basa Bronsted - Lowry, asam
konjugat adalah spesi yang terbentuk setelah basa
menerima proton, sedangkan basa konjugat adalah spesi
yang terbentuk setelah asam menyumbangkan protonnya.

asam — H* + kasa konjugat (7)
basa + H* + asam konjugat (8)

Teori Asam Basa Lewis

Teori asam basa ini pertama kali dicetuskan pada
tahun 1923 oleh Gilbert Newton Lewis yaitu seorang ahli
kimia yang berasal dari UC Berkeley dengan mengusulkan
teori alternatif agar lebih mudah dalam menggambarkan
senyawa asam dan basa. Teori asam basa Lewis ini memiliki
pandangan bahwa asam dan basa merupakan senyawa yang
memiliki struktur serta ikatan.

Menurut teori diatas, asam adalah senyawa yang
dapat menerima pasangan elektron sunyi (electron pair
acceptor) dan dapat membentuk suatu ikatan
kovalen.sedangkan basa adalah  senyawa mempunyai
pasangan elektron sunyi (electron pair donor) dan dapat
membentuk suatu ikatan kovalen, seperti senyawa yang
mengandung unsur nitrogen (N) atau oksigen (0).

Menurut pandangan Gilbert Newton Lewis, asam
merupakan suatu zat yang memiliki kecenderungan dalam
menerima pasangan electron yang berasal dari basa. Contoh
dari beberapa asam Lewis adalah SO3, BF3, maupun A1Fj;.
Sedangkan basa menurut Newton Lewis merupakan zat
yang mampu memberikan pasangan pada electron. Dalam
pandangan teori asam basa Lewis, basa memiliki pasangan
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yang elektronnya bebas, contohnya adalah seperti NH3, Cl~,
maupun ROH.

Lebih lanjut, Lewis berpandangan bahwa reaksi dari
asam dan basa adalah reaksi dari serah terima pasangan
elektron. Sehingga, terbentuklah suatu ikatan kovalen
koordinasi dari reaksi serah terima tersebut.

Agar lebih lanjut, berikut contoh dari reaksi yang
terjadi antara BF3; dan N(CH3) 3:

Gambar 2. 2 Reaksi Antara BF; dan N(CH3) 3
(Sumber : Elizabeth Indah, 2022)

Berdasarkan teori asam basa Lewis, maka BF;
adalah asam karena BF; mampu menerima sepasang
electron. Sementara itu, NH;adalah senyawa basa karena
dapat menyumbangkan sepasang elektron.

Berdasarkan pandangan Lewis terhadap reaksi dari
asam basa tersebut, maka Lewis pun berpendapat bahwa
asam merupakan sebuah molekul maupun ion yang dapat
menerima pasangan elektron, sedangkan basa merupakan
sebuah molekul atau ion yang mampu memberikan
pasangan elektronnya.

Teori yang diusung oleh Lewis ini memiliki beberapa
keunggulan, berikut penjelasannya.
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a) Teori asam basa yang digagas Lewis ini mampu
menjelaskan sifat asam serta basa dalam pelarut lain
maupun ketika asam basa tidak memiliki pelarut. Sama
halnya dengan teori asam basa yang digagas oleh
Bronsted dan Lowry.

b) Lewis dengan teorinya mampu menjelaskan sifat asam
basa molekul maupun ion yang memiliki pasangan
elektron bebas maupun yang mampu menerima
pasangan elektron bebas. Contohnya seperti pada
pembentukan yang terjadi pada senyawa kompleks.

c) Teori asam basa Lewis mampu menerangkan sifat basa
yang berasal dari zat organik contohnya seperti DNA
maupun RNA yang memiliki kandungan atom nitrogen
serta memiliki pasangan elektron bebas.

Kesimpulan teori asam basa yang digagas oleh
Lewis, asam merupakan sebuah molekul atau ion yang
dapat menerima pasangan elektron. Sedangkan basa
merupakan sebuah molekul atau ion yang mampu
memberikan pasangan elektronnya. Lewis juga mampu
menjelaskan teori asam basa dengan menjelaskan sifat
asam, basa dalam pelarut baik air atau selain air serta
bahkan mampu menjelaskan sifat asam dan basa tanpa
pelarut sekalipun. Dalam teori Lewis tersebut, asam
memiliki peran sebagai pasangan elektron HTsaja,
melainkan senyawa asam juga dapat berperan sebagai
senyawa dengan orbital pada sebuah kulit valensi kosong
contohnya seperti BF;.

2.3 Sifat Asam dan Basa

Setelah memahami teori asam basa dari para ahli, maka
dapat diketahui dengan mudah sifat senyawa asam dan sifat
senyawa basa sebagai berikut :
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1. Sifat Senyawa Asam
Senyawa asam memiliki sifat sebagai berikut:

1) Senyawa asam dapat menghasilkan ion H*atau ion
hidrogen apabila dilarutkan dalam air.

2) Bersifat elektrolit dan mampu menghantarkan arus
listrik.

3) Asam dapat menghasilkan gas hidrogen (H,)ketika
bereaksi dengan unsur maupun senyawa logam.

4) Cenderung memiliki rasa masam atau asam.

5) Memiliki sifat merusak atau korosif.

6) Senyawa asam dapat mengubah warna kertas
lakmus biru menjadi warna merabh.

2. Sifat Senyawa Basa
Senyawa basa memiliki sifat sebagaai berikut:

1) Senyawa basa dapat menghasilkan ion OH ™ atau ion
hidroksil apabila dilarutkan dalam air.

2) Senyawa basa memiliki sifat elektrolit atau mampu
menghantarkan arus listrik.

3) Cenderung memiliki rasa pahit.

4) Memiliki sifat kaustik serta dapat merusak kulit.

5) Basa memiliki tekstur licin serta bersabun.

6) Senyawa basa mampu mengubah warna kertas
lakmus merah menjadi warna biru.

2.4 Besaran dalam Teori Asam Basa

Besaran yang digunakan dalam teori asam basa adalah
derajat keasaman atau Kkebasaan suatu larutan, yang
menyatakan logaritma negatif konsentrasi ion H dengan
bilangan pokok 10. dirumuskan dalam pH (potencial of
hydrogen).

Berikut persamaan yang dapat digunakan untuk menentukan
nilai pH :
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pH = —log[H"] (9)

pH = 7 derajat keasaman larutan bersifat netral, ph > 7
bersifat basa sedangkan pH < 7 bersifat asam.

Contoh soal :

1. Tentukan pasangan asam basa konjugat dari reaksi berikut
ini:

HCl(aq) + H,0 (I) » H30%(aq) + Cl~(aq)

Jawaban :
Pasangan asam basa konjugat dari reaksi diatas, HCI
mendonorkan proton pada air (H,0) menjadi H30+
sehingga HCl merupakan asam Bronsted-Lowry. Setelah
HCl menyumbangkan protonnya, ion Cl terbentuk. Oleh
karena itu H;O*tmerupakan asam konjugat dari H,O.

pasangan asam basa konjugat ditunjukkan oleh gambar
bagan berikut ini :

HC ' H.O . Cl ' H,O!

Asam Basa Baga konjugasi Asam konyngasi
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2.

Jawaban:
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H—N—H | 0

+ H—0: = |H—N—H| + [:0—H

H H H
Ammonia Ammonium Hydroxide

Pada contoh tersebut, terlihat bahwa air dapat bersifat
sebagai asam (donor proton) dan sebagai basa (akseptor
proton). Zat atau spesi seperti itu bersifat ampiprotik (amfoter).
Reaksi air sebenarnya adalah autoprotolisis (transfer proton
dari satu molekul air ke molekul air lainnya) sebagai berikut :

Ho
o + HoOU = HO(® + OHL
2 30

2.5 Ciri-ciri Asam dan Basa Bronsted-Lowry

Apabila suatu senyawa berperilaku sebagai asam dapat
mendonorkan proton, maka harus terdapat basa sebagai
akseptor proton tersebut. Sehingga teori asam basa Bronsted-
Lowry bisa diartikan sebagai reaksi:

Asam + Basa S basa konjugat + asam konjugat (10)

Basa konjugat merupakan ion atau molekul yang
dihasilkan setelah asam kehilangan protonnya, sedangkan asam
konjugat merupakan spesi yang dihasilkan ketika basa
menerima proton. Reaksi ini bersifat reversibel dan bisa
berlangsung terbalik maupun ke depan. Air bersifat amfoterik
dan berperilaku sebagai asam maupun basa.
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Dalam reaksi asam asetat (CH;C0O0,H) dengan air (H,0),

air memerankan sebagai basa:

CH;COOH + H,0 5 CH,CO0™ + H,0% (11)

Ion asetat, CH3CO, , merupakan basa konjugat dari

asam asetat, dan ion hidronium, H;0%*, merupakan asam
konjugat dari air. Air juga bisa memerankan sebagai asam.
Ketika bereaksi dengan amonia: H,0 + NH; S OH™ + NH,".
H,0 mendonorkan proton untuk NH;. Ion hidroksida
merupakan basa konjugat dari air yang memerankan sebagai
asam, sedangkan ion amonium merupakan asam konjugat dari
basa amonia.

2.6Larutan air asam dan basa (Aqueous Solution of

1.

acids and Bases)
Asam Monoprotik. Sebagaimana teori Bronsted-Lowry
spesi pendonor proton dan spesi akseptor proton dalam
larutan air dari asam - asam seperti HCl, HNO5;, CH;COOH.
Bila digunakan lambang HA untuk donor proton yang
terlarut maka A- menyatakan anionnya, seperti
Cl” ,NO;~ ,CH3C00~. Asam yang mampu mendonorkan
satu proton ke molekul air disebut asam Asam monoprotik.
Karena reaksi pendonoran proton bersifat reversibel setiap
asam harus membentuk basa dengan mendonorkan
protonnya itu, begitu juga setiap basa harus membentu
suatu asam dengan penerima protonnya. Hubungan ini
dikatakan sebagai konjugat, sebagaimana gambar dibawah:

HA + H,0 S H0t + A (12)
Asam1 basa 2 asam 2 basal
konjugat konjugat
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Basa yang dihasilkan jika suatu asam mendonorkan
protonnya disebut basa konjugat dari asam tersebut, dari
reaksi umum diatas dari kiri ke kanan A- adalah basa
konjugat HA, untuk reaksi kebalikannya H,O adalah basa
konjugat dari H;0*.

2. Asam Poliprotik. Asam seperti
H,SO0,,H,C0;,dan H;PO,yaitu molekul yang mampu
mendonorkan lebih dari satu proton disebut Asam
poliprotik. Karena asam H,SO, , H,CO3;dapat mendonorkan
2 proton disebut Asam diprotik. Sedangkan asam yang
mendonorkan 3 proton disebut asam triprotik.

Sebagai contoh reaksi ionisasi H2S04 dalam larutan air
berjalan dalam 2 tahap;

H,S0, + H,0 S H;0* + HSO,” (13)

Asam 1 basa 2 asam 2 basa 1
HSO,~ + H,0 S Hs0t + S0,7° (14)
Asam 1 basa 2 asam 2 basa 1

2.7 Penggunaan teori asam basa Bronsted - Lowry

Dalam dunia farmasi atau bidang ilmu kimia teori asam
basa Bronsted - Lowry dipergunakan untuk analisis kualitatif
maupun kuantitatif, yaitu untuk identifikasi senyawa-senyawa
yang bersifat asam lemah dan basa lemah, antara lain ; senyawa
yang bergugus amin, senyawa alkaloid dan asam-asam organik.

Untuk  analisis kuantitatif yaitu penetapan kadar
senyawa dengan metode Titrasi Bebas Air (nonaqueos
tiration) senyawa yang bersifat asam lemah dan basa lemabh,
zat sukar larut dalam air dan tidak reaktif dengan air, dengan
begitu metode TBA dapat digunakan dalam rangka uji
kemurnian bahan baku, penetapan parameter fisika kimia zat.
sebagai contoh untuk mengetahui kemurnian bahan baku
papaverin HCI, efedrin HCL, kafein, CTM dan lain-lain. Pelarut
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yang digunakan untuk Titrasi Bebas Air adalah asam perklorat,
asam asetat glasial, asam asetat anhidrat, krital violet. titik akhir
titrasi ditandai dengan perubahan warna larutan dari ungu
menjadi hijau zamrud.

2.8Tipe pelarut Titrasi Bebas Air (TBA)

Tipe pelarut TBA secara umum terdiri dari :

1.

Pelarut amfiprotik yaitu pelarut yang memiliki sifat
asam atau sifat basa contoh metanol, etanol, asam astat
dan lain-lain

Pelarut aprotik yaitu pelarut yang tidak memiliki sifat
asam atau sifat basa (inert) . Contoh benzena, carbon
tetraklorida, chloroform.

Pelarut protofilik yaitu pelarut yang mempunyai
afinitas tinggi terhadap proton. Contohnya piridin,
formamide dan lain-lain.

Pelarut protogenik  yaitu pelarut yang berfungsi
sebagai proton donor, contoh HCI, HNO3, CH3COOH dan
lain-lain.

2.9 Contoh Soal TBA

1. Penetapan kadar papaverin HCI

Dalam rangka uji kemurnian bahan baku
papaverin HCL Telah dilakukan penetapan kadar bahan
baku papaverin  HCl di sebuah industri farmasi
menggunakan metode TBA, titran standar HCIO, 0.1 N,
pelarut asam asetat glasial dan asam asetat anhidrat, Hg
asetat dan indikator kristal violet. Sebelum penetapan
kadar sampel papaverin HCI dilakukan dulu pembakuan
terhadapHClO, 0.1 Nmenggunakan standar baku kalium
biftalat, titrasi dilakukan 3 kali percobaan.

Data hasil pembakuan dan percobaan penetapan
kadar Papaverin HCl sebagai berikut :
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+ data pembakuan HC10, 0.1 N

>

>

>

7

>

>

>

>

* berat kaliumbiftalat penimbangan (1=100.0
mg, 2= 95.0 mg, 3=105.0 mg).

* volume titran HClO,4 0.1 Nsetelah titik akhir
titrasi (1=5.0 ml, 2=4.5 ml, 3=5.5 ml).

* kesetaraan 1 ml HCIO, 0.1 N = 20.42 mg
kaliumbiftalat.

s data penetapan kadar sampel baku papaverin
HCI

* berat sampel bahan baku papaverin HCI
(1=200.0 mg, 2=195.0 mg, 3=200.0 mg).

* volume titran HCIO, hasil pembakuan, titrasi
(1=5.00 ml, 2=4.75 ml, 3=5.5 ml).

* kesetaraan 1 ml HCIO4 0.1 N = 37.59 mg
papaverin HCL

* tingkat kemurnian baku papaverinHCl 99.0
%.

Ditanvakan :

1)
2)
3)

Berapa N HCIO, hasil pembakuan ?

Berapa kadar sampel baku papaverin HCI ?
Berapa % perbedaan hasil penetapan kadar
papaverin HCI ?

Jawaban soal TBA
B Data hasil pembakuan HCIO,

No Berat vol HCLO4 N HCLO.4
kaliumbiftalat 0,1N /ml
mg
1 100,0 5,00 0,1021
2 95,0 4,50 0,0967
3 105,0 5,50 0,1069
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Rata- | - - 0.1019(0,102)
rata

Rumus :
Normalitas (N) HCL0O4 = Vtr x Besx Nks = 5,00x 2042mgx 0,1 N
Bbm 100,0 mg

Rata-rata N HCLO4 standar =0,102 N.

B Perhitungan penetapan kadar sampel papaverin

HCI
Berat sam.pel vol HCLO4 %% kadar
No papaverin 0,102 N sampel
HCl/mg /ml P
1 200,0 5,0 95,85
2 195,0 4,5 88,48
3 200,0 55 105,44
Rata- - - 96,823
rata
Rumus :
% kadar = Vtr x Bes x Nks x100% _ 5,0x37,59x0,102 X 100% — 96,823%

Bsx 0,1N o 198,3x 0,1

Jadi Rata-rata % kadar sampel papaverin HCl = 96,823 %

% perbedaan hasil percobaan

(% kemurnian — % percobaan)
Rumus = % kemrnian) x100% = 2,198%
0

Jadi % perbedaan hasil percobaan = 2,198% (hasil percobaan
dibandingkan dengan kemurnian papaverin HCI).
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BAB III

SELF-IONISASI AIR
Oleh Chusnur Rahmi

3.1 Pendahuluan

Pelarut yang umumnya digunakan untuk asam dan basa
adalah air. Air merupakan senyawa kimia yang dilambangkan
dengan rumus H;0. Bagaiamana air dapat melarutkan asam dan

basa?
&P
A e

—

Gambar 3. 1 Air dan Model Molekulnya
(Sumber : Whitten et al, 2014)

Apakah anda tahu bahwa air memiliki sifat yang sangat
menakjubkan? Molekul air dapat mengalami self-ionisasi menjadi
ion-ion penyusunnya. Bagaimana air dapat bersifat demikian? Mari
cermati dengan baik materi berikut.

3.2 Definisi Self-Ionisasi Air

Istilah self-ionisasi atau dikenal dengan autoionisasi
didefinisikan sebagai reaksi suatu molekul zat dengan dirinya
sendiri untuk menghasilkan ion-ion penyusunnya (Goldberg, 2005).
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Reaksi tersebut terjadi antara molekul-molekul yang identik.
Mengapa molekul air dapat mengalami self-ionisasi?

Molekul air adalah pelarut amfiprotik yang memiliki karakteristik
sebagai asam Bronsted dan basa Bronsted (Rittner & Bailey, 2005).
Berdasarkan teori asam basa Bronsted Lowry, molekul air dapat
bereaksi sebagai asam dalam larutan basa. Sebaliknya, molekul air
juga dapat bereaksi sebagai basa dalam larutan asam. Karena air
didefinisikan sebagai asam dan basa, tidak mengherankan jika
molekul air dapat bereaksi dengan dirinya sendiri, meskipun hanya
pada keadaan reaksi yang sangat terbatas yang disebut self-ionisasi
atau autoionisasi (Goldberg, 2005).

3.3 Reaksi Self-Ionisasi Air

Hasil pengukuran yang cermat menunjukkan bahwa
molekul air murni terionisasi dalam jumlah yang sangat sedikit
untuk menghasilkan ion hidronium dan ion hidroksida yang
terhidrasi dalam jumlah yang sama. Karena jumlah ion H30* dan ion
OH- yang sama dihasilkan, maka larutannya tidak bersifat asam atau
basa. Dalam istilah asam basa, larutan ini disebut sebagai larutan
netral (Whitten et al.,, 2014).

1

W e " transfer [

H-O: + H):O — H-0O1H + ()
H H . H H
base, acid; acid, base

WJ aa % {ma

ar molecule ngular molecule trigonal pyramidal jon lincar ion

Gambar 3.2 Reak51 Self-Ionisasi Molekul H20 Sebagai Reaksi Asam
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Basa Brosnted-Lowry
(Sumber : Whitten et al, 2014)

Self-ionisasi air merupakan reaksi asam basa menurut teori
Bronsted Lowry seperti yang disajikan pada Gambar 3.2. Pada
reaksi tersebut, satu molekul H20 yang bereaksi sebagai asam,
menyumbangkan sebuah proton untuk molekul H20 lainnya yang
bereaksi sebagai basa. Molekul H,0 yang menyumbangkan sebuah
proton menjadi ion OH- sebagai basa konjugat. Sedangkan molekul
H;0 yang menerima proton menjadi ion H30* sebagai asam
konjugat.

Pada reaksi self-ionisasi air, makna tanda panah reaksi balik dari
arah kanan ke kiri menunjukkan bahwa H30* (asam)
menyumbangkan sebuah proton untuk OH- (basa) membentuk dua
molekul H20. Satu molekul H0 bertindak sebagai asam dan
molekul Hz0 lainnya bertindak sebagai basa dalam reaksi self-
ionisasi air. Air bersifat amfiprotik karena molekul H>O dapat
menyumbangkan dan menerima proton dalam reaksi asam basa
(Whitten et al, 2014).

3.4 Konstanta Kesetimbangan Self-Ionisasi Air

Molekul air bersifat amfoter. Karena sifat ini, molekul air
dapat bereaksi dengan sesama molekul air untuk membentuk ion
hidronium dan ion hidroksida berdasarkan persamaan kimia

berikut.

H,0i/) H,0*(aq) OH {aq)

Gambar 3. 3 Persamaan Reaksi Self-lonisasi Air
(Sumber : Silberberg, 2012)
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Berdasarkan Gambar 3.3, reaksi self-ionisasi air berada dalam
keadaan kesetimbangan. Reaksi tersebut secara kuantitatif
mempunyai konstanta kesetimbangan sebagai berikut.

[H;0"][0H7]
[H,0]?

Berdasarkan hasil pengukuran diperoleh nilai K. sebesar 3,2 x 10-18
pada suhu kamar. Konsentrasi H>0 pada dasarnya adalah konstan,
yaitu sebesar 55,5 M pada 25°C. Hal ini karena konsentrasi ion
[H30*] dan ion [OH7] yang terbentuk dalam reaksi self-ionisasi
sangat kecil (McMurry & Fay, 2015; Sunarya, 2018). Sehingga
persamaan  kesetimbangan dapat disederhanakan untuk
mendapatkan konstanta kesetimbangan hasil kali ion-ion air (Kw)
sebagai berikut.

Kc[H20]2 = Ky = [H30*][OH] = 1,0 x 104 (pada 25°C)

K. =

Perhatikan bahwa pada reaksi self-ionisasi air, selalu muncul satu
ion H30* dan satu ion OH- untuk setiap molekul H;O yang
terdisosiasi. Oleh karena itu, dalam air murni ditemukan bahwa

[H;07] = [0H ] = /1,0 x10-* =10 X107 M

Berdasarkan perhitungan di atas, pada 25°C dalam air murni
terdapat ion [H30*] dan ion [OH-] dengan konsentrasi yang sama,
yaitu sebesar 1,0 X 107 M.

3.5 Pergeseran Kesetimbangan Reaksi Self-Ionisasi
Air

Apa yang terjadi apabila ke dalam air murni ditambahkan
asam atau basa? Jika suatu asam atau basa ditambahkan ke dalam

air murni, konsentrasi ion [H30*] dan ion [OH-] tidak lagi sama dan
akan berubah (Sunarya, 2018). Mengapa demikian?

Berdasarkan prinsip Le Chatelier, perubahan konsentrasi
salah satu ion akan menggeser posisi kesetimbangan reaksi, akan
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tetapi tidak mengubah konstanta kesetimbangan. Selama suhu
tetap, nilai konstanta kesetimbangan hasil kali ion-ion air (Kw) tidak
berubah.

Penambahan suatu asam ke dalam air murni
menyebabkan meningkatnya konsentrasi ion [H30*] dalam larutan,
sehingga konsentrasi ion [OH-] menurun. Sebaliknya, jika ke dalam
air murni ditambahkan suatu basa, maka konsentrasi ion [OH]
meningkat dan konsentrasi ion [H30*] menurun. Namun,
penambahan ion [H30*] atau ion [OH] hanya menyebabkan
terbentuknya molekul H:0, sehingga nilai Kw tetap konstan
(Silberberg, 2012).

Sifat kesetimbangan reaksi self-ionisasi air dapat
digunakan untuk mendefinisikan larutan asam dan basa dengan
membandingkan besaran relatif konsentrasi ion [H30*] dan ion [OH-
] yang terdapat dalam larutan.

>10x107 M

H,0" OH"

N H,O" OH
1LOx107" M [—
OH H.,O'

Acidic Neutral Basic
solution solution solution

Concentration

<1O0x107 M

Gambar 3. 4 Hubungan [H30+] dan [OH-] dalam Larutan Asam, Netral,

dan Basa pada suhu 25°C
(Sumber : McMurry & Fay, 2015)
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Perhatikan Gambar 3.4 dengan cermat! Berdasarkan besaran relatif
konsentrasi ion H3z0* dan ion OH- yang terdapat dalam larutan
dapat disimpulkan sifat larutan sebagai berikut.

1. Dalam larutan asam: [H30*] > [OH"]
Pada suhu 25°C, dalam larutan asam terdapat konsentrasi
ion H30*> 1,0 x 10-7 M.

2. Dalam larutan netral: [H30*] = [OH]
Pada suhu 25°C, dalam larutan netral terdapat konsentrasi
ion H30* dan ion OH-dalam jumlah yang sama sebesar 1,0 x
107 M.

3. Dalam larutan basa: [H30+*] < [OH"]
Pada suhu 25°C, dalam larutan basa terdapat konsentrasi
ion H30*< 1,0 x 107 M.

Jika salah satu konsentrasi ion [H30*] atau [OH-] diketahui, kita
dapat dengan mudah menghitung konsentrasi ion lainnya
menggunakan persamaan Ky sebagai berikut.

+71 _ Kw -1 _ Kw
[H;07] = o] atau [OH™] = 0]

Perhitungan [H30*] dan [OH-] dalam larutan berair dapat dilihat
pada contoh latihan berikut. Perhatikan dengan cermat contoh
latihan berikut ini.

1. Dalam sebuah eksperimen, seorang ilmuwan kimia
menambahkan sejumlah gas HCl ke dalam air murni pada
suhu 25°C. Dari hasil pengukuran diperoleh larutan dengan
konsentrasi ion H30* sebesar 3,0 x 104 M. Hitung
konsentrasi ion hidroksida dalam larutan tersebut. Apakah
larutan tersebut bersifat netral, asam atau basa?
Penyelesaian:

K, = [H;0"][0H™] = 1,0 X 10~1* M (pada 25°C)

K, 10 x107"*
[H;0*] 3,0 x 104

[0H™] = =33 x10711M
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Karena [H30*] > [OH], maka larutan bersifat asam.

Penambahan suatu asam ke dalam air menghasilkan larutan yang
bersifat asam. Karena [H30*] lebih besar dari 107 M, maka [OH]
harus lebih kecil dari 10-7 M agar nilai konstanta Ky, tetap.

2. Jika diketahui konsentrasi ion H30+* dalam lemon jus adalah
2,5 x 103 M. Hitung konsentrasi ion OH-, dan tentukan sifat
larutan tersebut.

Penyelesaian:
Ketika [H30*] diketahui, maka konsentrasi ion OH- dapat
ditentukan menggunakan persamaan berikut.

K, 1,0 x107**
[H;0%] 2,5 x 1073

[OHT] = =4,0 x 10712M

Karena [H30*] > [OH-], maka larutan bersifat asam.

Hasil kali konsentrasi ion H30* dan ion OH- harus sama dengan 1 x
10-14, Karena konsentrasi ion H30* berada di antara 10-3 M hingga
10-2 M, maka konsentrasi ion OH- harus berada di antara 10-11 M
hingga 10-12 M.

3. Hitung konsentrasi ion H30* apabila diketahui konsentrasi
ion OH- dalam air laut adalah 5,0 x 10-¢ M. Tentukan sifat
larutannya.

Penyelesaian:

Jika [OH-] diketahui, maka konsentrasi H30+* dapat dihitung

menggunakan persamaan berikut.
H.0* = K, 10 x 10714
[H;07] = [OH-] 5,0 x10-°

=2,0 Xx107°M

Karena [H30*] < [OH"], maka larutan bersifat basa.

Hasil kali konsentrasi ion H30* dan ion OH- harus sama dengan 1 x
10-14, Karena konsentrasi ion OH- berada di antara 10 M hingga
10> M, maka konsentrasi ion OH- harus berada di antara 108 M
hingga 10-° M.
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BAB IV
ASAM LEMAH DAN BASA LEMAH

Oleh Rahmawati

4.1 Pendahuluan

Dalam kehidupan sehari-hari, penggunaan zat kimia asam
dan basa sering ditemukan untuk berbagai keperluan. Beberapa
jenis asam yang sering digunakan seperti asam askorbat, asam
asetat, asam sitrat, dll. Sedangkan jenis basa yang banyak digunakan
adalah soda api atau natrium hidroksida, sebagai pembersih saluran
air, amoniak sebagai pelarut desinfektan, aluminium hidroksida dan
magnesium hidroksida digunakan sebagai obat nyeri lambung.

Asam dan basa memiliki sifat sifat-sifat yang berbeda
sehingga dapat digunakan unuk menentukan sift larutan dengan
mengukur tingkat keasaman larutan atau pH. Asam didefenisikan
sebagai zat yang dapat memberikan ion H* ke zat lain sedangkan
basa adalah zat yang dapat menerima ion H* dari zat lain. Misalnya
asam asetat (CH3COOH) yang berionisasi dalam air membentuk ion-
ion hidrogen (H*) dan ion asetat (CH3COO-). Jumlah ion H* yang
dapat dihasilkan oleh 1 molekul asam disebut valensi asam,
sedangkan ion negatif yang terbentuk dari asam setelah
melepaskan ion H+ disebut ion sisa asam (Viswanatha & Putra,
2017).

Kekuatan asam dan kekuatan basa merupakan ukuran dari
asam atau basa dapat terionisasi dalam larutan. Ada dua jenis
senyawa asam yaitu asam kuat dan asam lemah, sedangkan
senyawa basa juga terdiri dari dua jenis yaitu basa kuat dan basa
lemah. Asam lemah dalam larutannya tidak terionisasi sempurna
sehingga memiliki derajat ionisasi lebih dari nol dan kurang dari
satu (0< a<1).

Senyawa yang tergolong asam lemah seperti asam flourida
(HF), asam nitrit (HNOs3), asam sulfit (H2SO3), dan asam-asam
organik yaitu asam asetat, asam sitrat, asam askorbat, dll. Senyawa
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basa pada umumnya tersusun atas ion logam dan ion hidroksida
(OH?). Senyawa basa yang tersusun dari unsur logam selain
golongan IA dan IIA (kecuali Be dan Mg) dikategorikan sebagai basa
lemah. Basa lemah memiliki derajat ionisasi yang sama dengan
asam lemah yaitu antara nol sampai satu (0<a<1), berarti senyawa
basa lemah tidak terionisasi sempurna dalam larutannya (Wardani
& Arifiyani, 2020).

Berdasarkan banyaknya asam atau basa yang terionisasi
diperoleh nilai derajat ionisasi asam atau basa. Derajat ionisasi (o)
merupakan harga perbandingan antara jumlah molekul zat yang
terionisasi dengan jumlah molekul zat mula-mula. Derajat ionisasi
memiliki rentang antara 0 sampai 1 ((KEMDIKBUD), 2019).

Larutan asam memiliki pH kurang dari 7, sedangkan larutan
basa memiliki pH lebih dari 7. pH dapat ditentukan dengan pH
meter atau kertas indikator pH universal. Keseimbangan asam basa
hal yang penting bagi tubuh karena dapat mempengaruhi fungsi
organ vital. Derajat keasaman (pH) darah manusia secara normal
berkisar antara 7.35 sampai 7.45. Tubuh manusia mampu
mempertahankan keseimbangan asam dan basa agar proses
metabolisme dan fungsi organ dapat berjalan secara optimal
(Seifter, 2014).

Kebanyakan asam dan basa dalam cairan ekstraseluler yang
berhubungan dengan pengaturan asam basa normal adalah asam
dan basa lemah. Pada proses kehidupan keseimbangan asam pada
tingkat molekuler umumnya berhubungan dengan asam lemah dan
basah lemah, begitu pula pada tingkat konsentrasi ion H* atau ion
OH- yang sangat rendah (Viswanatha & Putra, 2017).

4.2 Asam Lemah

Asam lemah merupakan senyawa asam yang hanya sedikit
terionisasi menjadi ion-ion dalam larutannya. Derajat ionisasi tidak
sama dengan satu (o < 1). Jenis-jenis asam lemah antara lain:
CH3COOH, HNOg, H2C204, dlI (Situmaorang & Ginting, 2017).

Reaksi ionisasi asam lemah merupakan reaksi
kesetimbangan yang disebut tetapan kesetimbangan asam lemah
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(Ka). Secara umum ionisasi asam lemah valensi satu dapat
dirumuskan sebagai berikut:

—
HA@ <+«——— H'@y) + A @
[H*] x [AT]
Ka = ———
[HA] (Lopez, 2020)

Harga Ka dapat menggambarkan kekuatan suatu asam
lemah. Makin kuat asam maka reaksi reaksi kesetimbangan asam
makin mengarah ke kanan, akibatnya Ka bertambah besar. Oleh
karena itu harga Ka merupakan ukuran kekuatan asam, makin
besar Ka maka makin kuat asam. Berdasarkan persamaan di atas,
maka dapat diubah karena pada asam lemah [H*] = [A-], menjadi
persamaan berikut:

[H+] = vKa x [HA]

Kosentrasi ion H asam lemah juga dapat dihitung jika derajat
ionisasi (o) diketahui:

[H*] = [HA] x a (Lopez, 2020)

Asam lemah merupakan suatu larutan yang dapat
melepaskan sebagian kecil ion H*. Contoh reaksi ionisasi asam
lemah yaitu CH3COOH sebagai berikut:

CH3COOH —  CHs3COO- + H*
Dengan demikian,
[H*] x [CH3COO]

Ka =
[CH3COOH]
Karena [CH3COO-] dan [H*] dianggap sama, sehingga [CH3COO-] =
[H*], maka,
[H*] x [H*]

Ka =
[CH3COOH]

Berdasarkan kesetimbangan ionisasinya, maka konsenrasi
ion hidrogen dalam larutan asam lemah monoprotik dapat
dinyatakan dalam hubungannya dengan derajat ionisasi asam (),
sebagai berikut:

[H*]2 = Ka x [CH3COOH]
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\/Ka X Masam
[H+] = o X Masam

Lo )
n
+
| S—
1l

o =+VKa/Maam (Svehla, 1990)

Suatu asam lemah dengan konsentrasi a Molar membentuk
ion H* dan ion A- dengan derajat ionisasi = a. Secara matematis
hubungan Ka dengan o dapat dijelaskan sebagai berikut:

HApg <= H'ag + At
Mula-mula amol - -
Bereaksi ax
Hasil reaksi ax an
Mol zat pada kesetimbangan a(1- a) a aa

Oleh karena a sangat kecil maka untuk asam lemah harga a(1- a)
dianggap = 1 atau sama dengan konsentrasi mula-mula.

Harga Ka bergantung pada jenis asam. Dalam hal ini, asam
dapat dibedakan menjadi asam monoprotik dan asam poliprotik.
Asam monoprotik merupakan asam yang menghasilkan sebuah ion
hidrogen pada saat dilarutkan dalam tiap molekulnya. Misalnya
asam asetat (CH3COOH) dan asam fluorida (HF). Sedangkan untuk
asam poliprotik yang dapat menghasilkan lebih dari 1 ion hidrogen
pada saat dilarukan dalam air tiap molekunya. Misalnya asam
karbonat (H2CO3), asam fosfat (H3P0O4), dan hidrogen sulfida (H>S).

Pada saat dilarutkan ke dalam air, maka asam lemah
poliprotik akan terurai atau terionisasi secara bertahap, sehingga
akan membentuk beberapa tahap reaksi kesetimbangan yang
memungkinkan memiliki lebih dari 1 harga tetapan kesetimbangan
(Ka). Oleh karena itu, untuk menentukan konsentrasi ion H* dalam
larutan asam lemah poliprotik, maka nilai Ka terlebih dahulu harus
ditentukan berdasarkan tahapan-tahapan reaksi ionisasi asam.
Kemudian konsentrasi H* ditentukan dengan cara yang sama
dengan asam lemah monoprotik.

Adapun tahapan-tahapan reaksi ionisasi asam lemah
ploprotik untuk hidrogen sulfida adalah:

1. HS «——— — H*aq + HS(@q Kai
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2. HS "  H'ay + S¥ay Kaz
Dengan menjumlahkan kedua persamaan tersebut, maka diperoleh:
1. HBS <« " H'@y + HS@p Ka
2. HS " H'ag + S*ag Ka

3. HZS(aq) —’l 2H+(aq) + 52_(aq) Ka

Berdasarkan aturan tetapan kesetimbangan, maka tetapan
kesetimbangan untuk reaksi ionisasi H:S dapat dituliskan
dengan persamaan sebagai berikut:

Ka = Kai: x Kay (Situmaorang & Ginting, 2017)

Dalam air beberapa asam merupakan donor proton yang
lebih baik dari pada yang lainnya, sedangkan beberapa basa
merupakan akseptor proton yang lebuh baik dari yang lainnya.
Misalnya pada larutan asam asetat, hanya sejumlah kecil yang
akan mengion karena dikelompokkan sebagai asam lemah.
CH3COOH@Eq) + H20q) — CH3CO00aq) + H30%ag)

Larutan CH3COOH 0,1 M dalam air hanya menghasilkan
H30%*@aq) 0,001 M dan CH3COO-(aq) 0,001 M, sekitar 99 % asam asetat
tidak terjadi ionisasi. Larutan asam asetat dalam air mempunyai 2
asam (CH3COOH dan H30*) dan ion hidronium merupakan asam
yang lebih kuat. Sedangkan kedua basa (H20 dan ion asetat,
CH3CO0O0"), ion asetat yang lebih kuat. Dalam kesetimbangan, larutan
mengandung sebagian besar asam asetat dengan hanya sedikit
konsentrasi ion asetat dan ion hidronium. Hal ini menggambarkan
bahwa kesetimbangan lebih mengarah kepada pembentukan asam
lemah dan basa lemah (LeMay, et al., 2017).

Pasangan konyugasi
CH3CO0H(xg) + HOp Hi0'sg +  CHsCOOxg)
Asam yang lebih basa yang lebih asam yang lebih basa yang lebih
lemah dari H30° lemah dari CH:C00-  kuat dariCH3COOH  kuat dari Hz20
Fasangan konyugasi
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Sumber: (LeMay, et al., 2017)

Asam dapat memiliki konsentrasi molaritas yang sama,
tetapi konsentrasi H30* dan pH yang berbeda. Konsentrasi
menunjukkan komponen-komponen yang terdapat dalam
larutan, sedangkan [H30+*] tergantung pada apa yang terjadi
dalam larutan. Misalnya, pada kedua larutan HCl 0,1 M dan
C2H402 0,1 M, dengan syarat bahwa pH yaitu -log [H30*], maka
diharapkan kedua larutan tersebut akan memiliki nilai pH = 1.
Tetapi pada kenyataannya pH laruan HCI 0,1 M = 1, sedangkan
pH larutan C2H402 0,1 M tidak sama dengan 1 yaitu 2,8, hal ini
berkaitan dengan [H30+] = 1,6 x 10-3 M.

Pada kedua larutan di atas telah terjadi self ionisasi dari
air, akan tetapi dapat diabaikan. Adapun penyebab dari kedua
pH larutan berbeda karena pada kenyataannya larutan HCI
merupakan asam kuat sehingga dapat terionisasi berjalan
sempurna, sedangkan C2H402 merupakan asam lemah dengan
terjadi reaksi reversibel (tidak sempurna) yang mencapai
kondisi kesetimbangan.

Reaksi sempurna : HCl + H20 " H30* + CI
Asam  basa asam basa

Reaksi tidak sempurna : C;H402 + H0&—— H30*+ C;H30:
Asam  basa asam basa

Diabaikan : H0 + H,0 _——” H30* + OH-
Asam basa asam basa

Tetapan kesetimbangan untuk reaksi tidak sempurna adalah:

[ H30*] [C2H3027]
Ka = = 1,74 x 10>

[C2H402]

Ka merupakan tetapan ionisasi asam dari asam asetat
(CH3COOH), dan nilai 1,74 x 10-5 diperoleh melalui percobaan.
Kekuatan asam bervariasi bergantung pada perbedaan ionisasi.
Keterbatasan ionisasi asam lemah berhubungan dengan nilai
tetapan kesetimbangan ionisasi. Tetapan ionisasi dari beberapa
asam lemah dapat dilihat pada tabel 4.1 sebagai berikut, (Day &
Underwood, 2002).
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Tabel 4.1 Tetapan lonisasi Beberapa Asam Lemah dalam Air pada

Suhu 25 °C
Jenis Kesetimbangan Ionisasi Tetapan | pKa
Asam Ionisasi,
Ka
asetat | CHsCOOH + H0 <« Hs30* + CoH302 | 1.74x105 | 4.76
Benzoat | HC;Hs0, + H»20 : H30* + C7Hs02" 6.3x10-5 4.20
Klorit | HCIO; + H0O «<—2 H30* + ClOy 1.2x10-2 1.92
Format | HCHO; + Ho0 <—2 H30* + CHOy 1.8x104 3.74
Nitrit | HNO: + HbO <—= H30* + NOy 6.7x10-% 3.29
Fenol HOCsHs + H 0 +=—= H30* + C¢Hs0- | 1.6x10-1© | 9.80
Hidrosia | HCN + H,0 =—=* H30* + CN- 4.0x10-10 | 9.40
nida
Hidroflu | HF + HO <—> H30* + F 6.7x10-4 3.17
orat
Hidroklo | HCIO + H0O «—” H30* + OCl 2.95x108 | 7.53
rit
monoklo | HC,H2ClO2, + H20 <:>H?,O+ + C2H2CIO2- | 1.35x103 2.87
roasesat

Sumber: (Day & Underwood, 2002)

Beberapa asam lemah merupakan molekul-molekul
netral sebagai asam, ada yang bersifat sebagai asam-asam
Bronsted-Lowry kuat, sebagian besar sebagai asam lemah.
Kation sebagai asam-asam lemah, sedangkan ion-ion amonium
dan hidrat ion-ion logam, mengahsilkan larutannya dalam air
yang bersifat asam.

NHs'aq + H20q ’

<«—— NHz@q + H30%qq)
Ka=5.6x10-10
Anion-anion sebagai asam-asam Bronsted-Lowry seperti
anion dihidrogen fosfat (H2PO4), sebagai asam dalam bubuk
pengembang, dapat dilihat pada persamaan reaksi sebagai
berikut:

H2PO4aqp + H20q —

<«——~ HPOs?@q + H30'ag

Ka=6.2x108
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Berfungsi sebagai penyedia ion hidrogen untuk menghasilkan
gas karbon dioksida (COz) dari soda kue (NaHCO3).
HoPOsaq + HCO3ag > H2CO3ag + HPOs* (g
H2CO3(aq) > COzg  + H20q
(LeMay, et al., 2017)

4.2.1 Cara Mengenal Asam Lemah

Salah satu unsur kunci dari suatu senyawa asam adalah
hidrogen (H), tetapi suatu senyawa tidak dapat disebut asam hanya
karena memiliki atom hidrogen. Satu atau lebih atom H harus dapat
terionisasi. Misalnya, asam asetat sebagai asam lemah dengan
rumus yang dapat dituliskan dalam 5 cara yang berbeda :

Rumus empiris : CH20
Rumus molekul : C2H402
Rumus asam : HC,H30,

Rumus struktur yang dipadatkan ~ : CH3COOH
Rumus struktur :
H O
H (k' { )
l'i
(Day & Underwood, 2002)
Rumus empiris ditentukan berdasarkan analisis sederhana
seperti analisis pembakaran. Pada rumus di atas tidak ada petunjuk
yang dapat menjelaskan bahwa asam asetat adalah asam. Rumus
molekul menunjukkan bahwa berat molekul asam asetat adalah 60
(2x berat rumus empiris), akan tetapi tidak ada petunjuk tentang
asal dari keasaman. Pada rumus asam dapat ditunjukkan bahwa
satu dari empat atom H berbeda dari tiga atom lainnya. Atom H
adalah atom yang terionisasi apabila asam asetat ditambahkan pada
air. Pada rumus struktur yang dipadatkan, lebih spesifik perbedaan
antara satu atom H yang terikat pada atom O dengan tiga atom H
yang terikat pada atom C. sedangkan pada rumus struktur yang
lengkap bahkan lebih spesifik lagi dalam menunjukkan penataan
ikatan. Jika atom hidrogen yang dapat terionisasi dituliskan pada
awal rumus, maka akan lebih jelas menentukan keasaman dari
senyawa asam.
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4.2.2 Contoh Soal

1. Tentukan konsentrasi ion H* dalam larutan CHsCOOH 0,05 M
jika derajat ionisasi (o) = 1 %!
Penyelesaian:
Larutan CH3COOH adalah asam lemah dengan derajat
ionisasi (a) = 1dengan konsentrasi 0,005 M. Reaksi:
CH3COOHpuq <——2 CH3COOaq) + H*(@ag), maka:
[H*] = [HA] x «a

0,05 x 1%

0,05 x 0,01

0,0005 atau5x 10+ M
Jadi konsentrasi H* dalam larutan CH3COOH = 0,0005 atau 5
x 104 M

2. Tentukan konsentrasi ion H* dalam larutan H,SO3 0,001 M
jikaKa=1x10-!
Penyelesaian:
Laruan H2SO3z adalah asam lemah dengan Ka =1 x 10->dan
konsentrasi = 0,001 M. Reaksi:
H2S03@q) = SO03%(@q + 2H*(@q), maka:
[H*] = {VKax[HA]}

{¥1x10-5x 0,001}

{¥/10-5x 10-3}

= 10+*M

Jadi konsentrasi H* dalam larutan H2S03 adalah 10 M atau
0,0001 M (Lopez, 2020).

3. Derajationisasi HF 0,1 adalah 1 %, berapa nilai [H*] dan Ka
HF sebagai asam lemah?

Penyelesaian:
[H+] = Masaam X
[H*] = 0,1x0,01
= 0,001=103M
Ka = (axa?)
= 0,1x(0,01)2
= 105
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Jadi konsentrasi H+ adalah 103 M dan Ka = 10->
((KEMDIKBUD), 2019).

4. Konsentrasi ion H* dalam larutan asam lemah monoprotik
adalah 10-3 M. Jika tetapan kesetimbangan asam tersebut
adalah 10-6, tentukan persentase asam yang terionisasi!
Penyelesaian:

[H*] = {VKax[HA]}
103 = {VKax[HA]}
10¢ = 106 x [HA]
[HA] = 1
Karena [Ka] = a2 x [HA], maka
a = {VKa/[HA]}
= {106 /1}

10-3, sehinngga
103x 100 %
= 0,1%
Jadi persentase asam yang terionisasi adalah 0,1 % (Seifter,
2014).

x

4.3 Basa Lemah

Senyawa basa pada umumnya tersusun atas ion logam dan
ion OH-. Senyawa basa yang tersusun dari unsur logam selain
golongan IA dan IIA (kecuali Be dan Mg) dikategorikan sebagai basa
lemah. Basa lemah merupakan suatu larutan basa yang melepaskan
sebagian ion OH-. Basa lemah memiliki derajat ionisasi yang sama
dengan asam lemah yaitu antara nol sampai satu (0< a<1), berarti
senyawa basa lemah tidak terionisasi sempurna dalam larutannya
(Wardani & Arifiyani, 2020).

Reaksi ionisasi basa lemah merupakan reaksi
kesetimbangan. Secara umum, ionisasi basa lemah valensi satu
dapat dirumuskan sebagai berikut:

B(OH)ag <—% B'ay + OHqg

(Situmaorang & Ginting, 2017)
Jenis-jenis asam lemah antara lain amonium hidroksida, senyawa
aluminium hidroksida dengan persamaan reaksi berikut:
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Al(OH)s <—*> AP+ + 30H
Dari persamaan reaksi di atas, maka dapat diketahui bahwa dalam
larutan aluminium (III) hidroksida terdapat molekul Al(OH)s, ion
Al3+, danion OH- (Wardani & Arifiyani, 2020).

Konsentrasi ion OH- dapat ditentukan dengan menggunakan

rumus sebagai berikut:
[OH-] = X Mbasa

Atau

[OH] = {VKb X Masa}

Keterangan:

[OH-] : konsentrasiion OH-

a : derajat ionisasi (senyawa basa lemah maka nilai 0< a<1)
Kb : tetapan ionisasi basa

Mpasa @ Konsentrasi larutan basa (M)

Pada senyawa basa lemah, konsentrasi ion OH- tidak dipengaruhi
oleh valensi atau jumlah OH- tapi dipengaruhi oleh tetapan ionisasi
basa (Wardani & Arifiyani, 2020).

Nilai tetapan (konstanta) ionisasi basa (Kb) dapat
ditentukan berdasarkan persamaan reaksi ionisasi. Basa lemah
umumnya sukar larut dalam air, dan satu-satunya basa lemah yang
larut sempurna dalam air adalah amonium hidroksida (NH4OH).
Pernyataan kesetimbangan dari basa lemah dalam air dengan nilai

Kb yang kurang dari 1:

Bag + H:09p <—=  BH'ag + OHag
[BH*] [OH]

Kb = (LeMay, et al.,, 2017)

[B]

Karena [BH*] = [OH], maka
Kb = [OH]*/[B]
Senyawa B yang terurai sangat sedikit, maka [B] sisa = [B] mula-
mula = Mypasa, maka
[OH] = {VKb X Mpasa}

Berdasarkan persamaan rumus di atas, maka makin besar
Kb, makin besar pula [OH-] atau sifat basa makin kuat. Dengan
demikian dapat disimpulkan bahwa makin besar Kb, maka sifat
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basa makin kuat pula. Tetapan ionisasi beberapa basa lemah dapat

dilihat pada tabel 4.2 berikut:

Tabel 4.2 Tetapan lonisasi Beberapa Basa Lemah dalam Air pada

Suhu 25 °C
Jenis Kesetimbangan Ionisasi Tetapan | pKb
Basa Ionisasi,
Kb

Amoni | NH3 + H,0 <« NHg* + OH- | 1.74x 105 | 4.76

a
Anilin | CcHsNH, + H20 <> CeHsNHz* + OH- | 4.3x 1010 9.37
Etilami | C;zHsNH2 + Hz0 <« CHsNH3* + OH- | 4.4x 104 3.36

na
Hidrosi | HONH,  + H20 <«—> HONHsz* + OH- |9.1x10% 8.04
lamina
Metila | CHsNH, + H20 <« CH3NHz* + OH- |4.2x10+4 3.38
mina
piridin | CsHsN + H»0 +« > CsHsNH* + OH- | 2.0x10° 8.70

Sumber: (Day & Underwood, 2002)

Suatu senyawa basa lemah (B) dengan konsentrasi b
molar B akan terionisasi sebagian dengan derajat ionisasi (a
membentuk B* dan OH-. Konsentrasi ion OH- untuk basa lemah
dapat ditentukan, yaitu dengan penurunan rumus seperti pada
asam lemah, sehingga diperoleh persamaan reaksi sebagai
berikut:

[OH] = a x Mhasa ((KEMDIKBUD), 2019)

Beberapa basa lemah merupakan molekul-molekul netral

sebagai basa, seperti amonia merupakan basa lemah yang paling
dikenal dengan menghasilkan ion hidroksida dalam jumlah yang
sangat kecil, jika menerima proton dari air.
NH3(aq) + HzOg) — NH4+(aq) + OH‘(aq) Kb = 1,8x10-5
Senyawa ini merupakan anggota kelompok senyawa-senyawa
amina yang paling sederhana. Dengan menggantikan atom H dari
NH3z misalnya gugus metil (CH3) diperoleh berbagai basa dengan
kekuatan berbeda:
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H H CH3
| | |

H3C-N-H H3C-N-CH3 H3C-N-CH3
Kb=5,0x 104 Kb=7,4x10* Kb=7,4x105 (LeMay,
etal,2017)

Anion-anion dari basa lemah berperan sebagai basa
Bronsted-Lowry dalam larutan air. Misalnya ion CN- merupakan
basa konyugasi dari asam lemah HCN, menghasilkan konsentrasi
ion hidroksida dalam air yang dapat diukur.

CN@g + HOp <~  HCNgg + OHpg

[HCN] [OH]

Kb = —— =125x10°
[CN-]

Ion sianida merupakan basa yang lebih lemah dari ion
hidroksida, dan kesetimbangan diprediksi ke arah kanan. Ion
sianida merupakan basa dengan kekuatan sedang di antara dua
basa seperti, amoniak dan karbonat, sehingga ion sianida jelas
reaksinya dengan yang menghasilkan larutan sedikit basa. Secara
umum, basa konyugasi dari suatu asam lemah menghasilkan
larutan dalam air yang bersifat basa (LeMay, et al., 2017).

4.3.1 Cara Mengenal Asam Lemah

Pada tabel 4.2 dapat dilihat bahwa semua, kecuali piridin
dapat dianggap sebagai amonia dengan beberapa gugus lain (-CsHs,
-C2Hs, -OH, -CH3) sudah disubstitusi dengan salah satu atom H.
Substitusi atom H oleh gugus metil, -CH3 dan ionisasi metilamina
sebagai Bronsted-Lowry adalah sebagai berikut:
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H
|

H—riJ—H H——CI‘—bII—H
H H H
amonia metil amina

///@ H ]

" [ .
H;C—IT—H + H—Qi _ H-_;C—ITJ—H‘ + [H—O:]
H asam H | o
basa asam V

dengan tetapan ionisasi adalah,

[CH3NH3*] [OH]
Kb = =42x10*

[CH3NH:?]

Tidak semua basa lemah mengandung unsur N, tetapi sangat
banyak yang mengandung unsur N, sehingga kemiripan dengan
NH3 dapat diketahui. Pada larutan basa lemah dalam air, kecuali
larutan sangat encer atau harga Kb sangat kecil (mendekati harga
Kw), dapat diasumsikan bahwa semua OH- dihasilkan oleh basa
lemah dan semua H30* dihasilkan oleh self ionisasi dari air.

Garam dari kation asam lemah dan anion asam lemah
bahwa yang berperan sebagai asam lemah adalah kation dan basa
lemah sebagai anion, sehingga kedua ion bereaksi dengan air.
Keasaman larutan bergantung pada kekuatan relatif asam dan basa
masing-masing ion, yang diperoleh dengan membandingkan
tetapan kesetimbangannya. Misalnya amonium setat dengan ion
amonium sebagai asam konyugasi dari basa lemah, jadi berperan
sebagai asam lemah.

NHatag + H20(q —> NH3@q) + H30%@aq

(disosiasi asam lemah)
[on asetat merupakan anion dari asam lemah CH3COOH, jadi
berperan sebagai basa kuat.
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CH3COOHg@q) + H20gp +— CH3CO0-(aq) +

H30*@q) (disosiasi basa lemah)
Sifat larutan bergantung pada besarnya nilai Ka dan Kb. Jika nilai Ka
lebih besar dari Kb maka larutan bersifat asam, sebaliknya jika nilai
Ka lebih kecil dari Kb maka larutan bersifat.

Senyawa asam lemah maupun basa lemah tidak cukup
untuk mengion dalam larutan. Persamaan reaksi antara asam lemah
seperti CH3COOH sebagai basa lemah seperti NH3 dalam jumlah
ekimolar dapat dituluskan dalam bentuk molekul:

CH3COOHpq) + NH3pg ———»  CH3COO7(pq + NHatag
Dalam hal ini baik anion maupun kation bereaksi dengan air:
CH3COOaq + H20q <—* CH3COOH@gq) + OHug
NHs*@g) + H20p — NH3(aq) + H30%ag

Dari kedua reaksi di atas dapat disimpulkan bahwa sefat larutan
(asam, basa, dan netral) tergantung pada sejauh mana CH3COO- dan
NH4* bereaksi dengan air. Dalam hal ini, reaksi CH3COO- dan
NHs*dengan air dapat dikatakan sama, shingga larutan bersifat
netral (LeMay, et al.,, 2017).

4.3.2 Contoh Soal

1. Suau larutan basa lemah NH40H 0,1 M dalam air terionisasi
1 %, tentukan:
a. Jumlah [OH-] yang terbentuk

b. Nilai Kb

Penyelesaian:

a. [OH1] = Mpasa X @
=0,1 x 0,01
= 0,001 M
= 103 M

b. [OH] =vVKb X Mpasa

Kb = [OH"]? / Mbpasa

= (0,001)2 / 0,1
= 0,00001
= 1x10°
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Jadi jumlah[OH-] yang terbentuk 10-3 M dan nilai Kb = 1 x
105
2. Sebanyak 6,8 g NH3 (Mr = 17) dilarutkan ke dalam air
sehingga volume larutan menjadi 1000 mL dengan nilai Kb
NH3 =10-. Hitunglah derajat ionisasi NH3!
Penyelesaian:
Mol NH3 massa / Mr
=68/ 17
= 0,4 mol
[NH40H] =n/v
= 0,4mol /1L
=04M
« = VKb x M
= 105 /4x101
= 5x103
3. Senyawa kokain (C17H2104N) mempunyai kelarutan dalam
air sebesar 1,7 g/L larutan dengan pH = 10,08. Hitung Kb
dari kokain!
Penyelesaian:
C17H2104N + H20 —  Ci7H2104NH* + OH-
Karena tetapan ionisasi memerlukan konsentrasi molaritas,
maka terlebih dahulu dihitung konsentrasi dalam molaritas.
Mol C17H2104N = massa / Mr
1,7 / 303
0,056 mol
n/v
0,056 mol /1L
56x103M

[C17H2104N]

Reaksi :
C17H2104N + H20 <«—— C17H2104NH* + OH-
Dalam larutan :5,6x103 M - -
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Perubahan :-xM +Xx M +x M
Setimbang :(5,6x103-x)M xM x M
Data x tidak diketahui, dan x merupakan [OH-] yang dapat
dihitung dari pOH larutan, sehingga perlu dihitung terlebih
dahulu pOH.

pOH

14 - pH

14 -10,08

3,92

-pOH

-3,92

anti log (-3,92)

x =1,2x103M
[C17H2104NH*] [OH]

—
o
oQ
'S
=
I 1mn

o
T
I
~
I

Kb =

[C17H2104N]
x. x /56x103-x
(1,2x103).(1,2x103)

(5,6 x103)-(1,2x103)
=2,6x10°%
Jadi nilai Kb dari kokain yang diperoleh adalah 2,6 x 10-¢

4.4 Reaksi Asam Lemah dengan Basa Lemah

Garam yang terbentuk dari reaksi asam lemah dan basa
lemah merupakan garam yang mengalami hidrolisis sempurna.
Misalnya, reaksi antara amonia (NH4OH)sebagai basa lemah dengan
asam asetat (CH3COOH)sebagai asam lemah membentuk senyawa
garam amonium asetat. Dalam larutannya, amonia asetat dapat
terionisasi sempurna menjadi ion NH4* dan CH3COO- yang dapat
bereaksi dengan air (H20). lon H* dan ion OH- yang berasal dari
molekul air bereaksi dengan ion CH3COO- dan ion NH4*, sehingga
konsentrasi H* ataupun OH- dalam larutan tidak ada yang berlebih.
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Sifat keasaman atau kebasaan garam yang terbentuk dari
asam lemah dan basa lemah tidak tergantung pada kosentrasi
garam, melainkan bergantung pada tetapan ionisasi asam lemah
atau basa lemah. Jika nilai tetapan ionisasi asam sama dengan
tetapan ionisasi basa, maka garam yang terbentuk bersifat netral.
Jika nilai tetapan ionisasi asam lemah lebih besar dari pada tetapan
ionisasi basa lemah, maka garam yang terbentuk bersifat asam.
Sedangkan jika nilai tetapan ionisasi asam lemah lebih kecil dari
pada tetapan ionisasi basa lemah, maka garam yang terbentuk
bersifat basa.

Derajat keasaman garam yang terbentuk dari asam lemah
dan basa lemah dapat diperkirakan dengan persamaan rumus
sebagai berikut:

[H] = +VKwxKa /Kb

Keterangan:

[H*] = konsentrasiion H*

Kw = tetapan ionisasi air (10-14)

Ka = tetapanionisasi asam lemah

Kb = tetapan ionisasi basa lemah (Wardani & Arifiyani, 2020)
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BABV

EFEKION SENAMA
Oleh Anisa Aurum Ningtyas

5.1 Pendahuluan

Adanya ion senama dapat mempengaruhi kelarutan suatu zat.
Penambahan jumlah ion senama akan menyebabkan kelarutan
yang dimiliki oleh suatu zat menjadi berkurang. Proses yang terjadi
ini tidak akan berpengaruh terhadap harga tetapan hasil kali
kelarutan selama suhu yang terdapat di dalamnya tidak berubah
(Kurniadi, 2013).

Gambar 5.1
Larutan Jenuh Ag>CrO4-
Pengaruh lon Senama
Terhadap Kelarutan

(Sumber:https: //www.rumusk
imia.net/2016/02 /pengaruh-

ion-senama-terhadap-

kelarutan.html)

5.2 Kelarutan

Kelarutan dapat didefinisikan sebagai jumlah suatu zat
(dinyatakan dengan mol atau gram) yang dapat melarut di dalam
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larutan jenuh sebanyak satu liter pada suhu tertentu. Kelarutan
disimbolkan dengan "s” (Haryono, 2019).

Secara rinci, konsep kelarutan dapat dijelaskan yaitu ketika
terdapat suatu larutan jenuh misanya saja BxDy, maka reaksi
kesetimbangan yang terjadi, yaitu:

BxDy (s) — xB¥*(aq) + yD* (aq)

Berdasarkan reaksi tersebut, konstanta kesetimbangan dapat
dituliskan sebagai berikut:

_ [BY*[D*Y
[BxDy ]

Sesuai dengan persamaan di atas, [ByDy] dianggap konstant,
sehingga diperoleh konstanta hasil kali kelarutan yaitu:

Ksp [BxDy]= [BY*]*[D*" ]

dengan:

Ksp = tetapan hasil kali kelarutan

[BY*] = Konsentrasi ion By+ dalam larutan jenuh (molar)
[D*7] = konsentrasi ion D* dalam larutan jenuh (molar)
X,y = koefisien reaksi ion Bv* dan D*

Tabel berikut menyajikan harga Ksp dari senyawa elektrolit
yang sukar larut dan ditetapkan pada suhu 259C (Komarudin,
2015).

Tabel 5.1 Tetapan hasil kali kelarutan berbagai senyawa pada 25°C

Senyawa Ksp Senyawa Ksp

Perakiodat, AglO3 | 3,1x10-% | Barium fluorida, | 1,7x 104
Ban
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Tembaga (I) iodat, | 1,4x 107 | Kalsium  fluorida, | 3,9x 1011

Cu103 Can
Tembaga (ID | 2,6 x 10- | Magnesium 6,6 x 107
iodat, Pb(103)> 13 fluorida, MgF>

Perak larbonat, | 6,2 x 10- | Timbal (II) fluorida | 3,6 x 10+
Ag2CO3 12

Barium karbonat, | 8,1 x 10° | Strontium fluorida, | 2,8 x 10-°
BaC03 Sl‘Fz

Kalsium karbonat, | 8,7x 10° | Perak klorida, AgCl | 1,6 x 10-10
CaCOs

Timbal (ID | 3,3 x 10- | Tembaga (I) klorida, | 1,0 x 10
karbonat, PbCO3 14 CuCl

Magnesium 4,0x 10> | Raksa (I) Klorida, | 2,0x 1018
karbonat, MgCO3 Hg»Cl;

Strontium 1,6 x10° | Perak bromida, | 7,7 x 10-13
karbonat, SrCOs3 AgBr

Perak kromat, | 1,9 x 10- | Tembaga (D|42x108
Ag>Cr04 12 bromida, CuBr

Barium kromat, | 2,1 x 10 | Raksa (I) bromida, | 1,3x 1021
BaCrO4 10 Hg»Br;

Timbal (IN | 1,8 x 10 | Perak Iodida, Agl 1,5x 1016

kromat, PbCrO4 14

Tembaga (I | 2,9x 108 | Tembaga (I) iodida, | 5,1 x 10-12
oksalat, CuC204 Cul

Besi (II) oksalat, | 2,1x107 | Timbal (II) iodida, | 1,4x 108
FeC204 Pbl;
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Magnesium 8,6x10> | Raksa (I) iodida, | 1.2x1028

oksalat, MgC204 Hgol>
Timbal (I | 2,7 x 10- | Perak  hidroksida, | 1,5x 108
oksalat, PbC;04 1 AgOH
Strontium oksalat, | 5,6 x 108 | Aluminium 3,7x 1015
SrC204 hidroksida, Al(OH)3
Barium sulfat, | 1,1 x 10- | Besi (III) hidroksida, | 1,1 x 10-3¢
BaS04 10 Fe(OH)3
Kalsium sulfat, | 2,4x 10> | Besi (II) hidroksida, | 1,6 x 10-14
CaSO04 Fe(OH):
Timbal (II) sulfat, | 1,1 x 108 | Magnesium 1,2x1011
PbSO4 hidroksida,

Mg(OH):
Zink hidroksida, | 4,5 x 10 | Mangan (I | 2,0x1013
Zn(OH)2 17 hideoksida,

Mn(OH);

Sumber: (Komarudin, 2015)

Beberapa contoh dari penulisan Ky, dituliskan sebagai
berikut:
= PbS (s) 2 Pb2+(aq) + S?(aq)
Ksp PbS = [Pb2+] [S%]
= (Ca(OH)2 (s) 2 Ca?*(aq) + 20H-(aq)
Ksp Ca(OH)2 = [Ca?*] [OH ]?
= Bi(OH)3 (s) 2 Bi3*(aq) + 30H-(aq)
Ksp Bi(OH)3 = [Bi3*] [OH"]3
(Komarudin, 2015)
Di bawah ini merupakan informasi mengenai pelarutan
padatan ionik terhadap larutan yang berair, yaitu:
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= Jika nilai Q lebih kecil dari Ksp, menjadikan larutan bersifat
tak jenuh serta tidak menimbulkan endapan

= Jika nilai Q sama besarnya dengan nilai Ksp, menjadikan
larutan bersifat jenuh

= Jika nilai Q lebih besar dari Ksp, menjadikan larutan bersifat
lewat jenuh serta menimbulkan endapan
(Yusuf, 2019)

5.3 Kurva Kelarutan

Energi kisi dibutuhkan supaya keduanya dapat melarut.
Proses ini termasuk ke dalam proses endoterm yaitu ketika kristal
mengalami penguraian.Solvasi dikatakan lebih besar daripada
energi kisi ketika bagian yang melarut diselubungi oleh molekul
pelarut (Yusuf, 2019).

Kelarutan suatu zat akan semakin besar seiring dengan
meningkatnya temperatur. Syaratnya adalah apabila reaksi kimia
tidak berlangsung pada zat yang larut dan juga pada zat pelarut.
Namun, ketika energi solvatasi lebih kecil dari energi kisi, maka
kelarutan akan menjadi berkurang dengan bertambahnya suhu
(Yusuf, 2019).

Sementara itu, kelarutan tidak akan dipengaruhi oleh suhu
saat energi kisi dan energi solvatasi seimbang.

Berikut merupakan hubungan antara kelarutan dengan suhu
yang diwakilkan oleh sebuah kurva yang dinamakan dengan kurva
kelarutan.
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Gambar 5.2

Pengaruh variasi temperatur terhadap kelarutan
beberapa garam dalam air.
Sumber: (Atkins & Jones, 2010)

Berdasarkan kurva tersebut, terlihat ada beberapa garam
yang memiliki reaksi pearutan bersifat eksoterm. Hal ini berakibat
garam tersebut akan memiliki nilai kelarutan yang justru menurun
pada suhu tinggi. Misalnya saja pada litium karbonat. Senyawa
tersebut lebih sukar larut pada suhu tinggi karena karakteristik ion-
ionnya yang dapat terhidrasi secara ekstensif di dalam air.

5.4 Tetapan Hasil Kali Kelarutan (Ksp)

Ion positif dan ion negatif sebagai partikel dasar
pembentukan suatu senyawa akan diperoleh ketika terjadi
peristiwa senyawa-senyawa ion terlarut dan terurai di dalam air.
Larutan jenuh senyawa ion Ketika ditambahkan kristal senyawa ion
akan menyebabkan senyawa tambahan tersebut tidak larut serta
akan menimbulkan endapan (Yusuf, 2019).

Ukuran kelarutan suatu garam dinamakan dengan Ksp. Nilai
ini bisa dihitung apabila kelarutan molar diketahui. Dapat
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disimpulkan pula bahwa bila Ksp sudah diketahui, maka kelarutan
molar dapat dihitung. Istilah lainnya selain Ksp yaitu pKsp atau -log
Ksp. Jika ditinjau dari kecenderungannya, maka nilai pKsp akan
semakin besar jika nilai Ksp semakin kecil. Hal ini menandakan
bahwa kelarutan yang kecil. Sementara itu kelarutan yang besar
ditunjukkan oleh nilai pKsp yang kecil.

Ksp disebut juga sebagai hasil kali kelarutan. Istilah ini sering
digambarkan sebagai nilai yang dinamakan dengan tetapan
kesetimbangan dari suatu garam atau basa yang memiliki
kemampuan sukar larut dalam suatu larutan yang bersifat jenuh.
Selain itu, hasil kali kelarutan dapat dihubungkan juga dengan
kelarutan jika dilihat dari stoikiometri reaksinya, yaitu saat larutan
bersifat jenuh maka terbentuk suatu kesetimbangan antara ion-ion
dengan zat-zat yang tidak larut. Laju reaksi yang terbentuk sama
yang menyebabkan suatu kesetimbangan bisa tercapai. Berikut ini
adalah salah satu contoh reaksinya. Reaksi kesetimbangan yang
terjadi pada larutan jenuh CaC204dalam air:

CaCz204() < Caz*ug) + C204% ug)

Berdasarkan reaksi di atas, konstanta reaksi dapat dituliskan
sebagai berikut:

Ksp = [CaZ*] [C204%]

Saat senyawa CaC204 yang telarut di dalam air berjumlah
sangat sedikit, menjadikan konsentrasi CaC204 dianggap tetap. Hal
serupa juga terjadi pada garam-garam diantaranya HgF, dan AgCl.
Hanya sedikit sekali jumlah dari masing-masing senyawa tersebut
yang dapat terlarut dalam air. Namun, karena kedua senyawa
tersebut tergolong larutan elektrolit jika dilarutkan ke dalam air,
maka tetap akan terionisasi dalam larutan dan membentuk
kesetimbangan (Yusuf, 2019).

5.5 Pengaruh Ion Sejenis pada Kelarutan

Adanya ion sejenis akan menyebabkan Kkelarutan suatu
senyawa menjadi berkurang. Hal ini disebabkan karena senyawa
akan mengalami pengendapan oleh ion sejenis ini. Peristiwa ini
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dapat dijelaskan oleh adanya pengendapan perak klorida yang telah
diujicobakan (Yusuf, 2019).

Efek ion senama terjadi pada saat kita menambahkan ion
senama ke dalam suatu larutan jenuh yang berada pada
kesetimbangannya. Ketika ion senama tersebut ditambahkan, maka
kesetimbangan akan bergeser ke arah kiri dan membentuk
endapan. Endapan ini terbentuk karena adanya penurunan
kelarutan.

Misalnya saja pada garam CH3COO. Garam ini terbentuk dari
senyawa asam lemah dan basa kuat. Larutan yang di dalamnya
mengandung campuran antara senyawa asam asetat (CH3COOH)
dan natrium asetat (CH3COONa) akan menghasilkan ion asetat
(CH3COO0").

CH3COOH(aq) + H20 < H30* + CH3COO- + H20
CH3COONa(s) & Na* + CH3COO-

Natrium asetat (CH3COONa) sebagai suatu elektrolit kuat
akan terurai sempurna menjadi ion Na* dan CH3COO-. Sementara
itu, asam asetat adalah asam lemah yang nantinya dapat terurai
lebih sedikit menjadi ion. Adanya penambahan ion CH3COO- ke
dalam larutan yang berasal dari garam CH3COONa sesuai dengan
azas Le Chatelier dan reaksi kesetimbangan CH3COOH akan
bergeser ke kiri (Haryono, 2019).

Azas Le Chatelier:

” Bila pada sistem kesetimbangan dinamik ada gangguan
sehingga kesetimbangan terganggu (rusak) maka sistem akan
berubah sedemikian rupa sehingga gangguan itu berkurang
dan bila mungkin akan kembali ke keadaan setimbang lagi.”

CH3COOH + H20 < H30* + CH3COO-
Asam(1) Basa(2) Asam(2) Basa(1l)

CH3COO- sebagai larutan basa yang ada dalam reaksi balik,
sehingga H30* bersifat asam. Adanya pengaruh jumlah [H30+*] yang
berkurang akan menyebabkan pH larutan menjadi meningkat. lon
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asetat adalah ion senama dalam larutan asam asetat dan larutan
natrium asetat, sehingga dapat mempengaruhi pergeseran
kesetimbangan. Berikut ini adalah reaksi suatu larutan yang
merupakan campuran dari asam lemah (HA) dengan garamnya
(BA).

BA<B*+A;HA< H*+ A

Dari persamaan reaksi tersebut, diperoleh nilai tetapan
ionisasi Ka:

[H][A7] [A7]
=————dan [H*] = K, ——=
a [HA] an [ ] a [HA]

Berdasarkan reaksi di atas, hanya sedikit [HA] yang mengion,
sementara itu jumlah BA yang terurai sempurna yang
menyebabkan [HA] disebut sebagai konsentrasi asam dan [A7]
sebagai konsentrasi garam. Oleh karena itu, terdapat persamaan
yang disebut dengan persamaan Henderson-Hasselbalch dan
dituliskan sebagai berikut (Haryono, 2019):

[garam]
[asam]

pH = pKa + log

dan
[garam]

[basa]

Contoh lain dari pengaruh ion senama ini adalah adanya
larutan jenuh Ag(Cl yang ditambahkan dengan HCl. Proses
penambahan tersebut menyebabkan kesetimbangan AgCl menjadi
terganggu. Berikut reaksi yang terjadi:

HCl (aq) - H* (aq) + Cl- (aq)
Ag* (aq) + Cl- (aq) AAgCl(s)

Dalam reaksi tersebut, kehadiran Cl- pada reaksi ionisasi HCI
menyebabkan konsentrasi Cl- pada kesetimbangan bergeser ke arah
kiri, sehingga menghasilkan endapan AgCl. Hal ini menyebabkan
kelarutan menjadi berkurang.

pOH = pKb + log
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Peristiwa selanjutnya terjadi pada larutan Agl yang akan lebih
sukar larut dalam air yang mengandung ion Ag* maupun ion I
daripada air yang mengandung air murni saja. Dalam hal ini, reaksi
yang terjadi yaitu:

Agl(s) 2 Ag'(aq) +I'(aq)
Nal(aq) - Na*(aq) +I'(aq)

Terdapatnya ion [~ yang dihasilkan dari proses ionisasi
Nal(aq) menyebabkan kesetimbangan reaksi bergeser ke arah kiri
pada reaksi pertama. Pergeseran ini akan menyebabkan Agl
menjadi mengendap dan kelarutan Agl menjadi berkurang.

Dari beberapa contoh yang dijelaskan sebelumnya, adanya
ion sejenis menyebabkan nilai kelarutan (s) menjadi lebih kecil.
Apabila AnB, dilarutkan ke dalam larutan yang di dalamnya
mengandung ion B- (ion sejenis), maka nilai kelarutan dapat
dihitung menggunakan persamaan berikut ini (Komarudin, 2015):
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BAB VI
LARUTAN PENYANGGA

Oleh Lovi Sandra

6.1 Definisi Larutan Penyangga

Untuk menjalankan fungsinya dengan baik, tubuh
manusia harus dapat mempertahankan derajat keasaman (pH)
dalam tubuhnya. Salah satu contohnya adalah pada proses
pemecahan protein dalam lambung dengan peptidase sebagai
enzimnya. Jika lambung yang berisi cairan berada di kisaran pH = 3,
maka proses tersebut dapat berlangsung dengan baik. Untuk
menstabilkan pH di kisaran tersebut diperlukan suatu sistem yang
dapat mempertahankan pH itu dan biasa kita kenal sebagai larutan
penyangga (buffer). Larutan buffer dapat memberikan peranan
penting di seluruh proses reaksi kompleks yang terjadi di tubuh
manusia.

Dari sedikit pemaparan diatas, dapat kita tarik sebuah definisi
tentang larutan penyangga (buffer). Buffer solution adalah larutan
yang tetap dalam posisi stabil dalam mempertahankan pH
meskipun dengan penambahan sedikit asam, sedikit basa atau
penambahan air (diencerkan) (Chang, 2005). Berkat sifat larutan
buffer, tubuh manusia mampu mempertahankan pH meskipun
menerima berbagai penambahan, baik asam maupun basa. Jadi,
agar larutan dapat bertindak sebagai penyangga, maka larutan
tersebut harus terbagi menjadi dua bagian. Satu bagian dapat
menetralkan asam dan bagian lain dapat menetralkan basa. Larutan
penyangga (buffer) mempunyai karakteristik yang bersifat abstrak
pada bagian reaksi asam basa dan bersifat aplikatif pada bagian
fungsi larutan penyangga (Genes, Lukum and Laliyo, 2021).

6.2 Jenis Larutan Penyangga

Berdasarkan komponen penyusunnya, larutan penyangga
(buffer) dibagi dua, yaitu buffer asam dan buffer basa.
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6.2.1 Larutan Penyangga Asam

Komponen penyusun buffer asam adalah asam lemah (weak acid)
dengan basa Kkonjugatnya (dari garamnya). Buffer asam
mempertahankan pH di pH < 7 atau rentang daerah asam.

Pembuatan buffer asam dapat dilakukan dengan dua cara, yaitu:

1. Cara langsung yaitu mencampurkan asam lemah dengan
garamnya
Contoh: CH3COOH dan CH3COONa

2. Cara tidak langsung yaitu asam lemah direaksikan dengan
basa kuat berlebih dengan hasil reaksi garam basa konjugat.
Contoh: CH3COOH dan CH3COO-
Reaksi:
CH3COOH + NaOH — CH3COONa + H20
Basa konjugasi dapat diperoleh dari larutan garamnya.
CH3COONa — Na* + CH3COO-

Contoh lain larutan penyangga asam adalah sebagai berikut:
HCOOH - HCOO-

HF - F-

H2PO4 - HPO4%

H2CO3 - HCO3-

6.2.2 Larutan Penyangga Basa

Komponen penyusun buffer basa adalah basa lemah (weak base)
dengan asam konjugatnya (dari garamnya) (Sudarmo, 2014). Buffer
basa mempertahankan pH di pH > 7 atau rentang daerah basa.

Pembuatan larutan penyangga basa dapat dilakukan dengan dua
cara, yaitu:

1. Cara langsung yaitu mencampurkan basa lemah dengan
garamnya
Contoh: NH3 dan NH4Cl
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3. Cara tidak langsung yaitu mereaksikan basa lemah dengan
asam kuat berlebih dengan hasil reaksi garam asam
konjugat.

Contoh: NH3 dan NH4*

Reaksi:

NH4OH + HCl - NH4CIl + H20

Asam konjugasi dapat diperoleh dari larutan garamnya.
NH4Cl - NHy4* + CI-

6.3 Prinsip Kerja Larutan Penyangga

Berdasarkan konsep, larutan penyangga (buffer) bisa
mempertahankan pH awal meski ditambahkan sedikit asam,
sedikit basa, atau ditambah air (pengenceran). Lalu
bagaimanakah prinsip kerja larutan penyangga (buffer)?

Karena mengandung asam atau basa lemah dan asam atau basa
konjugatnya, maka larutan penyangga mampu berikatan dengan
ion hidrogen (H*) atau ion hidroksida (OH-). Hal inilah yang
menyebabkan penambahan sedikit asam atau sedikit basa ataupun
proses pengenceran relatif tidak mengubah pH secara berarti.
Mungkin bisa berubah tapi hanya sedikit. pH tidak berubah secara

drastis. Dapat dilihat pada gambar di bawah ini!.

Bukan larutan penyangga

= —-
e — — Pada lanutan bukan penyangge, ketika ditambahkan
m sajumiah mot asam terjadi porubahan ph sacara
drastis dari 7 menjadi 2
pH =7 pH = 2

Larutan panyangga asam HA/A

ll — i)
o | - Pada farutan penyangge. ketika ditambahkan sejumiah
mol asam, pH larutan tidak beruboh secara signifikan
(hamya sekitar + 0,08 poin, tergantung banyaknya mol
asam yang ditambanhkan

pH =4.74 pH = 4 66

Gambar 6.1. Contoh Prinsip Kerja Larutan Penyangga (Sari, 2020)
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6.3.1 Larutan Penyangga Asam

Contoh  buffer asam  yaitu = CH3COOH  dan
CH3COONa/CH3COO-. Pada larutan ini, terjadi reaksi
kesetimbangan kimia berikut:

CH3COOH + NaOH — CH3COONa + H20

atau

CH3COOH(aq) = CH3COO0-(aq) + H*(aq)

a. Penambahan Asam

Jika yang ditambahkan adalah senyawa asam yang berasal
dari asam kuat, ion H* (ion hidrogen) dari asam tersebut
akan mengakibatkan konsentrasi H* pada larutan
bertambah besar sehingga kesetimbangan bergeser ke arah
reaktan. Oleh karenanya, reaksi mengarah pada
pembentukan CH3COOH. Hal ini berarti, ion H* yang
ditambahkan akan berikatan dengan ion CH3COO- dan
membentuk CH3COOH. Dengan kata lain, basa konjugasi
CH3COO- akan menetralisasi penambahan asam tersebut.

CH3COO-(aq) + H*(aq) = CH3COOH aq)
Berdasarkan reaksi kesetimbangan diatas, dapat dijelaskan
bahwa penambahan asam tidak mengubah konsentrasi ion
H* sehingga pH larutan setelah penambahan asam dapat
dipertahankan.

b. Penambahan Basa

Jika yang ditambahkan adalah senyawa basa yang berasal
dari basa kuat, maka ion OH- (ion hidroksida) dari basa
tersebut akan berikatan dengan ion H* dari asam lemah dan
membentuk H;0 (air). Akibatnya, reaksi kesetimbangan
akan bergeser ke arah produk sehingga konsentrasi ion H*
tidak mengalami perubahan yang signifikan. Alasan lainnya
mengapa kesetimbangan bergeser ke arah produk adalah
berkurangnya komponen asam (CH3COOH) akibat adanya
penambahan basa. Jadi, basa yang ditambahkan akan
bersenyawa dengan CH3COOH membentuk ion asam asetat
dan air. Dengan kata lain, adanya asam lemah CH3COOH
dapat menetralisasi penambahan basa dari basa kuat tadi.

CH3COOH(aq) + OH (aq) = CH3COO0-(aq) + H20q
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Berdasarkan reaksi kesetimbangan diatas, dapat dijelaskan
bahwa konsentrasi ion H* tidak mengalami perubahan,
sehingga pH larutan setelah penambahan basa dapat
dipertahankan.
c. Pengenceran

Apabila yang ditambahkan air atau terjadi reaksi
pengenceran, maka akan menyebabkan derajat ionisasi
asam lemah CH3COOH semakin besar. Ini artinya adalah
jumlah ion H* pada asam lemah juga bertambah. Tetapi,
akibat lain dari reaksi pengenceran adalah volum larutan
yang juga ikut bertambah sehingga penambahan ion H* tadi
menjadi tidak berarti. Dengan kata lain, terjadinya reaksi
pengenceran tidak mengubah nilai pH larutan.

6.3.2 Larutan Penyangga Basa
Contoh buffer basa yaitu NH3 dan NH4*. Di dalam larutan,
terjadi reaksi kesetimbangan kimia berikut:

NH3 + HCl - NH4C1
atau

NHs@g) + H200) = NH4*@g) + OH'ag)
a. Penambahan Asam
Jika yang ditambahkan adalah senyawa asam yang berasal
dari asam kuat, ion H* (ion hidrogen) dari asam tersebut
terikat pada ion OH- (ion hidroksida) dari basa lemah dan
membentuk air. Oleh karenanya, kesetimbangan akan
bergeser ke arah produk dan konsentrasi ion OH- dapat
dipertahankan. Alasan lainnya mengapa kesetimbangan
bergeser ke arah produk adalah berkurangnya komponen
basa (NH3) akibat adanya penambahan asam. Jadi, asam
yang ditambahkan akan berikatan dengan NH3z membentuk
ion NH4*. Dengan kata lain, adanya basa lemah NH3 dapat
menetralisasi penambahan asam dari asam kuat tadi.
NHs@q) + H*@q) = NH4*@g)

Berdasarkan reaksi kesetimbangan diatas, dapat dijelaskan
bahwa konsentrasi ion H* tidak mengalami perubahan yang
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signifikan, sehingga pH larutan setelah penambahan asam
dapat dipertahankan.
Penambahan Basa
Jika yang ditambahkan adalah senyawa basa yang berasal
dari basa kuat,ion OH- dari basa tersebut akan memperbesar
konsentrasi OH-  sehingga  mengakibatkan  reaksi
kesetimbangan bergeser ke arah reaktan. Hal ini berarti, ion
OH- yang ditambahkan akan berikatan dengan ion NHs*
menghasilkan senyawa NHs. Dengan kata lain, asam
konjugasi NHs* dapat menetralisasi penambahan basa
tersebut.

NH4*(aq) + OH (aq) & NH3(aq) + H20()

Berdasarkan reaksi kesetimbangan diatas, dapat dijelaskan
bahwa konsentrasi ion OH- tidak mengalami perubahan,
sehingga pH larutan setelah penambahan basa dapat
dipertahankan.

Pengenceran

Apabila yang ditambahkan air atau terjadi reaksi
pengenceran, maka akan menyebabkan derajat ionisasi basa
lemah NH3 semakin besar. Ini artinya adalah jumlah ion OH-
pada basa lemah juga bertambah. Tetapi, akibat lain dari
reaksi pengenceran adalah volum larutan yang juga ikut
bertambah sehingga penambahan ion OH- tadi menjadi tidak
berarti. Dengan kata lain, terjadinya reaksi pengenceran
tidak mengubah nilai pH larutan.

6.4 Penentuan pH Larutan Penyangga

Sebelum menentukan pH larutan penyangga (buffer),

sebaiknya kita memahami terlebih dahulu sifat dari larutan
penyangga tersebut, apakah bersifat asam atau bersifat basa. pH
larutan penyangga (buffer) bergantung pada tetapan ionisasi asam
lemah (K.) dan tetapan ionisasi basa lemah (K,) serta rasio
konsentrasi asam lemah dengan konsentrasi basa konjugasinya
atau konsentrasi basa lemah dengan asam konjugasinya (Sutresna,
2013).
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6.4.1 Larutan Penyangga Asam
Contoh:

Buffer asam CH3COOH dan CH3COONa.
Reaksi:

CH3COOH = CH3COO-+ H*

Rumus: [H*] = Ka X % dan pH = - log [H*]
bk

(Sumarni, Si and Si, 2013)

Keterangan:

Ka = tetapan ionisasi asam lemah
na = jumlah mol asam lemah

npk = jJumlah mol basa konjugasi
Contoh soal:

Diketahui 100 mL CH3COONa 0,5 M dan 200 mL CH3COOH 0,5 M
(Ka = 1,7 X 107°). Tentukanlah:

a. pHawal

b. pH setelah ditambah 1 mL HC1 0,1 M

c. pH setelah ditambah 1 mL NaOH 0,1 M

d. pH setelah ditambah 50 mL air

Penyelesaian:

a. molasam =200mLx 0,5M =100 mmol

mol garam = 100 mL x 0,5 M = 50 mmol
+71 nal
[H*] = Kqg X —
Npk
= 17><10‘5><100
- 50

=1,7x107>x 2
=3,4x107°>
pH = —log[H*] = —log(3,4 X 1075)
=5 —1og(3,4)
= 4,468
b. CH3COO- + H* = CH3COOH
M: 50 0,1 100
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B: -01 -01 +0,1

S: 49,9 - 100,1
100,1
H*]=1,7x107°x d
LH7] 49,9
=3,4x 1073

pH = —log(3,4 X 107°) = 4,468
C. CH3COOH(aq) + OH-(aq) = CH3COO0-(aq) + H20()

M: 100 0,1 50
B: '0,1 - 0,1 + 011
S: 999 - 50,1
99,9
+ — X _5 X ’
[H]=17x10 50.1
=3,38x107°

pH = —10g(3,38 X 107°) = 4,471
d. Volume campuran =100+ 50 + 50 =200 mL

100
[asam] = 200 = 05M
50
[garam] = 200 = 0,25 M
[H*] =1,7x107° XO,25
=3,4%x107°>

pH = —log(3,4 X 107°) = 4,468
6.4.2 Larutan Penyangga Basa

Contoh:

Buffer basa NH3 dan NH4*

Reaksi:

NH3@g) + H200) = NHa*@g) + OH'ag)

Rumus: [OH] = Kb X 2t
Ngk

pOH = -log [OH'] dan pH = 14 - pOH
Keterangan:
Kb = tetapan ionisasi basa lemah
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Nbi = jumlah mol basa lemah
Nak = jumlah mol asam konjugasi
Contoh soal:

Sebanyak 100 mL larutan penyangga mengandung NHj3
(Kb = 1 x 10™>) dan NH4Cl masing-masing 0,1 M. Tentukanlah:

a. pHawal

b. pH setelah ditambah 1 mL HC1 0,1 M

c. pH setelah ditambah 1 mL NaOH 0,1 M
d. pH setelah ditambah 50 mL air

Penyelesaian:

a. molbasa=100mLx 0,1 M =10 mmol

mol garam = 100 mL x 0,1 M = 10 mmol

- Npy
[OH™] = K, Xx —
n

g 1
=1x10"5 x 2
10

=1x10"°>x1

pOH = —log[OH™]
= —log(1 x 1075)

=5—1log(1l) =5
pH = 14 —pOH
=14-5=9
b. NH3(q) + H*(ag) & NHa*(aq
M: 10 0,1 10
B: -0,1 -0,1 +0,1
S: 99 - 10,1
[OH ] =1x 1075 x ==
10,1
=1x107°x 0,980
=9,80 x 107°
pOH = —10g(9,80 x 107°)
= 6 —10g(9,80)
= 5,01

pH =14 — pOH
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=14 —-5,01 =899
c. NH4*(aq) + OH"@aq) = NH3(aq) + H20()
M: 10 0,1 10
B: -0,1 -0,1 +0,1
S: 99 - 10,1
[OH"]=1x 1075 x 10.1
B 9,9
=1x107°x 1,020
=1,02x107°
pOH = —log(1,02 X 107°)
=5 —1og(1,02)
= 4,99
pH = 14 — pOH
=14 — 499 =9,01
d. Volume campuran =100+ 50 = 250 mL

10
[basa]l] = —= 0,04 M

250
[ ] = 10 _ 0,04 M
garam = 250 =0,
[OH ]=1x1075 x 0,04
B 0,04
pOH=5
pH=14-5=9

6.5 Peranan pH Larutan Penyangga

Di kehidupan sehari-hari, larutan penyangga (buffer) banyak
memberikan peran, diantaranya sebagai berikut:

1. Mempertahankan pH Darah

2. Mempertahankan pH buah dalam kaleng

3. Mempertahankan pH dalam cairan sel, baik intra sel maupun
ekstrasel (Thahjadarmawan, 2018)
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BAB VII
INDIKATOR ASAM BASA

Oleh Lina Arifah Fitriyah

Pada dasarnya larutan asam dan basa dapat diketahui rasanya
melalui uji organoleptik, namun uji ini tidak aman karena ada
beberapa larutan asam dan basa memiliki sifat racun kalau zat
tersebut memasuki tubuh manusia. Agar mengetahui sifat
asam/basa/netral pada larutan membutuhkan indikator.

Untuk lebih jelasnya, bahasan bab ini adalah indikator asam
basa.

7.1 Pengertian Indikator

Indikator merupakan petunjuk zat sebagai pembeda dalam
larutan; apakah larutan tersebut asam/basa/netral. Dengan
demikian, indikator adalah sekelompok senyawa yang mempunyai
sifat perubahan warna larutan.

Larutan memiliki sifat asam atau basa dapat diketahui dengan
memakai indikator asam basa. Fessenden & Fessenden (1999)
menjelaskan bahwa indikator asam basa adalah senyawa organik
yang bisa mengubah warna berdasarkan perubahan pH. Perbedaan
larutan asam basa biasanya dilakukan dengan pemberian larutan
tersebut dengan perubahan warna.  Suwarni (2018) juga
menyatakan bahwasanya zat yang berubah warna dalam larutan
tersebut dengan sifat yang berlainan disebut indikator asam basa.

7.2 Jenis Indikator Asam Basa

Di laboratorium penggunaan indikator asam basa biasanya
adalah kertas lakmus biru dan merabh, indikator universal, indikator
alami, dan larutan indikator. Untuk titrasi asam basa biasanya
menggunaan metil orange dan fenolftalein (Andarias, 2018).

Pada umumnya indikator asam basa terdiri dari indikator
alami dan buatan.
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a. Indikator Alami

Indira (2015) serta Muna & Mulyanti (2021) menjelaskan
bahwa indikator alami adalah indikator yang digunakan untuk
menentukan senyawa asam atau basa dengan menggunakan
bahan yang berasal dari tumbuhan. Bagian tumbuhan yang
dimanfaatkan untuk indikator alami adalah bunga, daun, buah
bahkan batang. Bagian tumbuhan yang dijadikan sebagai
indikator alami harus mempunyai sifat khas warna agar ekstrak
tumbuhan tersebut mengeluarkan perubahan warna yang dapat
dibentuk rentang pH (Yulfriansyah & Novitriani, 2016).

Beberapa contoh jenis indikator alami berdasarkan
penelitian dari Muna & Mulyanti (2021); Wijayadi, Fitriyah, &
Hayati (2020; Yazid (2018); Yulfriansyah & Novitriani (2016)
disajikan berikut ini:
Tabel 7.1 Jenis Indikator Alami

Jenis Tumbuhan Kandungan Perubahan Warna
Pewarna

Daun pucukmerah Antosianin | Merah muda menjadi kuning
Kulitbawang merah Antosianin | Merah muda menjadi kuning
Bunga Rosella Antosianin | Hijau/Biru menjadi merah muda
Buah Naga Antosianin | Merah muda menjadi kuning
Kulitrambutan Antosianin | Merah menjadi coklat
Kubis Ungu Antosianin | Merah muda menjadi hijau
Bunga pacar air Antosianin | Merah menjadi hijau

b. Indikator Buatan

Indikator buatan adalah indikator yang pemakaiannya
siap digunakan karena hasil produksi dari pabrik alat dan bahan
kimia. Indikator buatan mempunyai sifat khas trayek pH yaitu
warna yang berubah pada larutan yang memiliki sifat asam basa
dengan nilai pH pada indikator tersebut (Rahmawati et al,
2016).

Indira (2015) menyatakan bahwa indikator buatan terdiri
dari kertas lakmus, indikator universal, indikator metil orange,
indikator fenolftalein, dan indikator brom timol biru. Penjelasan
terkait indikator buatan sebagai berikut:
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1) Kertas Lakmus
Kertas lakmus adalah strip kertas yang dipakai untuk
indikator pH berdasarkan warna berlainan yang dicelupkan
pada larutan asam maupun basa. Kertas lakmus dibuat dari
kertas saring yang diberi ekstrak lumut. Kertas lakmus yang
mengalami perubahan warna menandakan sifat dari larutan
tersebut.

Gambar 7.1 Kertas Lakmus
(Sumber: Vernandes, 2019)

Jenis kertas lakmus yaitu:

a) Kertas Lakmus Merah
Penggunaan kertas lakmus merah saat akan melakukan
uji kebasaan. Lakmus ini mengalami perubahan warna
menjadi biru di dalam larutan basa. Kertas lakmus merah
akan tetap berwarna merah di dalam larutan asam.
Contoh perubahan zat dari kertas lakmus merah menjadi
biru adalah pembersih lantai, baking soda, dan lainnya.

b) Kertas Lakmus Biru
Penggunaan kertas lakmus biru saat akan melakukan uji
keasaman. Lakmus ini akan mengalami perubahan warna
menjadi merah di dalam larutan asam. Kertas lakmus biru
akan tetap berwarna biru di dalam larutan basa. Contoh
perubahan zat dari kertas lakmus biru menjadi merah
adalah jeruk nipis, cuka, asam nitrat, dan lainnya.

c) Kertas Lakmus Netral
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Kertas lakmus netral akan mengalami perubahan warna
merah pada suasana asam dan perubahan warna biru
pada suasana basa. Kertas lakmus metral bisa
menentukan senyawa asam dan basa secara serentak
sehingga pemakaiannya lebih efektif.

2) Indikator Universal
Indikator universal yaitu sejenis kertas yang memiliki empat
warna atau lebih dengan prinsip kerja mencelupkan kertas
tersebut ke dalam larutan yang akan ditentukan nilai pH.
Kertas indikator universal jika dicelupkan ke dalam larutan
akan mengalami perubahan warna sesuai rentang pH 1-14
untuk menyatakan larutan asam atau basa.

Gambar 7.2 Indikator Universal
(Sumber: Meidi, 2021)

Untuk mengetahui pH larutan pada indikator universal
ditandai dengan warna yang dihasilkan oleh kertas indikator

tersebut yaitu

Tabel 7.2 pH dan Warna Larutan Pada Indikator
Universal
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Rentang pH Keterangan Warna
<3 Asam kuat Merah
3-6 Asam lemah Jingga/Kuning
7 Netral Hijau
8-11 Basa lemah Biru
>11 Basa kuat Ungu

3) Indikator Titrasi Asam Basa
Titrasi asam basa mempunyai indikator tersendiri. Indikator
asam basa pada titrasi sebagai berikut:

Tabel 7.3 Indikator Titrasi Asam Basa

Indikator Perubahan Warna Trayek
Asam Basa pH

Metil Orange Merah Kuning/Orange 2,9-4,0

Metil Merah Merah Kuning 472-6,2

Bromtimol Biru Kuning Biru 6,0-7,6

Fenolftalein Tidak Berwarna Merah Muda 8,2-10

7.3 Kelebihan dan Kekurangan Dalam Penggunaan

Indikator Asam Basa
Muna & Mulyanti (2021) menjabarkan tentang kelebihan dan
kekurangan dalam menggunakan indikator asam basa sebagai
berikut:

a. Kelebihan Penggunaan Indikator Asam Basa

Indikator buatan yang digunakan untuk mengidentifikasi
kandungan asam atau basa mempunya kelebihan yaitu:

1) Praktis saat digunakan untuk praktikum karena telah
tersedia kertas lakmus atau larutan yang telah jadi sehingga
bisa dicampurkan secara langsung pada sampel yang akan
diidentifikasi.

2) Memiliki keakuratan pH
tersedia nilai pH.

Sedangkan indikator alami memiliki kelebihan yaitu:

karena penggunaannya telah
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1) Penggunaan indikator alami bersifat ramah lingkungan
karena bahan yang digunakan tidak berbahaya dan terdapat
di lingkungan sekitar.

2) Keberadaan indikator alami gampang diperoleh dan sudah
ada di lingkungan.

b. Kekurangan Penggunaan Indikator Asam Basa
Kekurangan dalam menggunakan indikator buatan dalam
mengidentifikasi asam basa adalah

1) Indikator buatan merupakan bahan dan alat kimia hasil dari
produksi suatu pabrik kimia sehingga kehadirannya tidak
dapat diperoleh dimana saja. Saat praktikum diperlukan
pembelian di toko tertentu yaitu toko bahan kimia.

2) Penggunaan indikator buatan dalam skala panjang dapat
mencemari lingkungan karena bahan kimia mempunyai
toksik terhadap lingkungan dan kesehatan pada manusia.
Diupayakan penggunaan indikator buatan diminimalisir.

3) Harga indikator buatan tergolong mahal dan perolehan
bahannya sangat sukar ditemukan sehingga keadaan tersedia
atau tidaknya terbilang terbatas.

Kekurangan untuk penggunaan indikator alami sebagai
berikut:

1) Waktu yang dibutuhkan cukup lama saat akan digunakan
untuk identifikasi. Misalkan saat akan menggunakan bunga
pacar air sebagai indikator alami maka harus memperoleh
bunga pacar air terlebih dahulu lalu membersihkn,
menghaluskan, merendam bunga pacar air tersebut hingga
diperoleh ekstraknya. Proses tersebut dibutuhkan waktu
yang tidak sebentar.

2) Untuk mengetahui nilai pH pada indikator alami tidak bisa
diketahui secara langsung namun perlu pembanding dengan
penggunaan indikator buatan.
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BAB VIII
REAKSI NETRALISASI DAN KURVA

TITRASI
Oleh Dwi Astuti

8.1 Reaksi Netralisasi

Dalam titrasi asam-basa, sejumlah volume larutan asam atau
basa yang telah diketahui konsentrasinya (titran) ditambahkan ke
dalam labu dengan konsentrasi setara larutan basa atau asam
(titran) yang tidak diketahui menggunakan buret. Jika konsentrasi
titran diketahui, konsentrasi yang tidak diketahui dapat ditentukan.
Pembahasan berikut berfokus pada perubahan pH yang terjadi
selama titrasi asam-basa. Plotting pH larutan dalam labu terhadap
jumlah asam atau basa ditambahkan memberikan kurva titer.
Bentuk kurva memberikan informasi penting tentang apa yang
terjadi dalam larutan selama titrasi. (GetX Press, 2020).

Reaksi netralisasi juga disebut sebagai reaksi asam-basa.
Reaksi penetralan adalah reaksi yang menghasilkan unsur netral
yaitu air (H20), berasal dari asam melepaskan ion H*, dengan basa
melepaskan ion OH-. Nyatanya, bagaimanapun, reaksi netralisasi
tidak hanya menghasilkan garam netral, tetapi bergantung pada
sifat asam atau basa yang lebih kuat.

Reaksi penetralan ada empat macam yaitu antara asam kuat
dan basa kuat, antara asam lemah dan basa kuat, antara asam kuat
dan basa lemah dan antara asam lemah dan basa lemah. Setiap
reaksi memiliki produk yang berbeda, meskipun keduanya
menghasilkan air. Berikut adalah penjelasan dari keempat jenis
reaksi netralisasi tersebut.

1. Asam kuat dan basa kuat

Pencampuran larutan asam kuat dan basa kuat menghasilkan
garam dan air. Contoh persamaan reaksi adalah:
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HCI (aq) + NaOH (aq) — NaCl (aq) + H20 (1)
dari HCI (asam kuat) dan NaOH (basa kuat)

2. Asam kuat dan basa lemah

Ketika larutan asam kuat dan basa lemah dicampur, garam asam
dan air terbentuk. Contoh persamaan reaksi adalah:

NH40H (aq) + HCl (aq) = NH4Cl (aq) + H20 (1)
dari HCI (asam kuat) dan NH4OH (basa lemah)

3.Asam lemah dan basa kuat

Pencampuran larutan asam lemah dan basa kuat menghasilkan
garam basa dan air. Contoh persamaan reaksi adalah:

CH3COOH(aq) + NaOH(aq) — CH3COONa(aq) + H20(1)
dari CH3COOH (asam lemah) dan NaOH (basa kuat)
4. Asam lemah dan basa lemah

Pencampuran larutan asam lemah dan basa lemah menghasilkan
garam dan air. Contoh persamaan reaksi adalah:

CH3COOH (aq) +NH4OH (aq) — NH4CH3COO (aq) + H20 (1)
dari CH3COOH (asam lemah) dan NH4OH (basa lemah)

Dari penjelasan di atas dapat disimpulkan bahwa hasil reaksi
berupa garam belum tentu netral. Dalam larutan campuran ada
beberapa kemungkinan kecenderungan dalam perilaku garam,
tergantung pada sifat larutan yang lebih kuat.

Asam kuat + basa kuat = netral
Asam lemah + basa lemah = netral

Asam kuat + basa lemah = garam asam
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Asam lemah + basa kuat = garam basa

8.2 Kurva Titrasi Asam Basa

Nilai pH larutan yang dititrasi dengan asam-alkalimetri
berubah. Sebagai contoh, jika larutan asam dititrasi dengan basa,
nilai pH awal yang rendah dari larutan tersebut semakin meningkat
selama titrasi. Jika pH diukur dengan pH meter (pH meter) pada
awal titrasi, yaitu H. sebelum penambahan basa dan pada waktu
tertentu setelah dimulainya titrasi, kemudian dengan membagi pH
larutan terhadap volume titran diperoleh grafik yang disebut “kurva
titrasi”.

8.2.1 Asam kuat dan basa kuat

Bentuk kurva pada reaksi antara asam kuat sebagai
titrat dengan basa kuat sebagai titran adalah sebagi baerikut:

pH 14 4

| 4 Titik Ekuivalen

1

.
25

Volume basa yang ditambahkan(ml)

Tercapainya titik ekivalensi adalah pada saat titran yang
ditambahkan bereaksi tepat dengan semua zat yang dititrasi (titrat)
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tanpa ada sisa dari zat titran. Pada titik ekivalen, secara stikiometri
jumlah mol titran setara dengan jumlah mol titrat.

Dari gambar tersebut, pH awal naik sedikit demi sedikit.
Hal ini disebabkan skala naiknya pH bersifat logaritmik yang
artinya pH 1 mempunyai keasaman 10 Kkali lipat dari pH 2 (karena
log 10 = 1). Oleh karena itu, konsentrasi ion hidronium pada pH 1
adalah 10 kali lipat dari konsentrasi ion hidronium pada pH 2.
Setelah itu naik tajam di dekat titik ekivalen. Pada saat titik ini, ion
hidronium yang tersisa hanya tinggal sedikit dan hanya
membutuhkan sedikit ion hidroksida untuk menaikkaan pH.

8.2.2 Asam lemah dan basa kuat
Kurva pada reaksi asam lemah dengan basa kuat yaitu:

pH 14 -

il (i Titik ekuivalen

~J
| P Pard BN SN Pl [N X e I P R O |

o

i
25

Volume basa yang ditambahkan(ml)

Kurva tersebut menunjukkan hasil reaksi pada proses titrasi asam
lemah dengan basa kuat dengan penjelasan sebagai berikut:

1. Asam lemah dengan pH awal rendah

2. Terjadinya kenaikan pH secara cepat pada permulaan
reaksi, kemudian berkurang cepat pada saat sudah
mendekati titik ekivalen.

3. pH pada saat titik ekivalen tidak menunjukkan tepat 7
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Adapun pH yang dihasilkan dari proses titrasi asam lemah dan
asam kuat lebih besar dari 7. Pada titrasi asam lemah dan basa
kuat, akan terjadi perubahan pH agak cepat pada saat awal,
selanjutnya naik sedikit demi sedikit hingga mendekati titik
ekivalen. Peningkatan sedikit demi sedikit disebabkan karena
larutan buffer (larutan penyangga) mempertahankan kondisi
pH sampai penambahan basa berlebih. Setelah itu, pH naik lebih
cepat pada waktu tercapai titik ekivalen.

8.2.3 Asam kuat dan basa lemah

Ini adalah contoh kurva titrasi dari hasil reaksi antara
asam kuat dengan basa lemah:

pH 14+

~~~~~~~~~~~~~~~~~~~ < #———— Titik ekuivalen

§ W N WS G SN SUNS NSNS WSS S — f— —

!
P
Volume basa yang ditambahkan(ml)

Penjelasan dari kurva titrasi di atas adalah sebagai berikut :

1. Asam kuat dengan pH rendah pada awalnya.

2. Terjadi kenaikan pH perlahan pada saat awal, kemudian
terjadi kenaikan cepat pada saat mendekati titik
ekivalen.

3. pH pada saat titik ekivalen tidak tepat 7.

Tercapainya titik ekivalen pada reaksi asam kuat dengan basa
lemah pada pH kurang dari 7.
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8.2.4 Asam lemah danbasalemah
Berikut ini bentuk kurva titrasi asam lemah dan basa lemah :

pH 144

-

= | Lol

11 == |

Titik ekuivalen

1

1

T
25

Volume basa yang ditambahkan(ml)

Dari gambar tersebut ditunjukkan bahwa asam lemah
dan basa lemah tidak menghasilkan kurva yang tajam, lebih ke
bentuk kurva yang tidak beraturan. Pada kurva titrasi antara
asam lemah dengan basa lemah, terdapat satu titik infleksi yang
serupa dengan titik ekivalen.

8.3 Menghitung Kurva Titrasi

Kurva titrasi diperoleh berdasarkan pengukuran pH larutan
selama titrasi berjalan. Pada dasarnya kurva juga bisa diperoleh
dengan cara menghitung pH larutan secara teori. Untuk itu kita
bedakan empat wilayah titrasi yakni:
1. Titik awal yaitu sebelum titrasi dimulai (0% titran) pH disini
merupakan pH titrat
2. Daerah sebelum titik ekivalen, larutan berisi residu titrat &
output reaksi antara titrat & titran; pH merupakan larutan
campuran.3. Titik ekivalen (100% titran sudah ditambahkan);
larutan hanya berisi output reaksi & pHnya bisa dihitung misalnya

Dwi Astuti 98



dibicarakan sebelumnya yaitu “pH LARUTAN PADA TITIK
EKIVALEN" diatas.4. Daerah selesainya titik ekivalen:

larutan berisi output titrasi & kelebihan titran; pH merupakan pH
larutan campuran.

Titrasi asam kuat dengan basa kuat, contohnya: HCI 0,1
M, dititrasi dengan NaOH 0,1 M
1. Awal: pH larutan asam kuat
[H+] = konsentrasi asam =0,1; pH=1
2. Sebelum titik ekivalen, larutan mengandung garam dan sisa
asam kuat; Garam ini terjadi dari asam dan basa kuat, sehingga
pH larutan tidak terpengaruh; jadi hanya satu solusi ditentukan
oleh sisa asam. Misalnya setelah menambahkan 10% dari
volume NaOH yang dibutuhkan untuk netralisasi, maka HCI
tinggal sebesar 90% sedangkan volume totalnya adalah 110%
sehingga HCl sekarang menjadi:

90
1x—— :pH =log110 —1 =1
0, x110 P 0g 110 0g9 ,09

Saat titrasi basa kuat dengan asam kuat, cara
perhitungannya tidak jauh berbeda dengan titrasi basa kuat.
Kurva titrasi terlihat simetris dengan kurva titrasi asam kuat
dan basa kuat dengan garis pH 7 sebagai sumber simetri.

Titrasi asam lemah dengan basa kuat, mis. Asam asetat 0,1M
dengan NaOH 0,1M

1. Awal:

larutan asam asetat pH 0,1 M; pH = %2 (pKa + pca) = 3

2. Sebelum titik ekuivalen, larutannya adalah campuran asam
asetat yang tersisa dan garam natrium asetat; jadi campuran
buffer.

pH = pKa + pca - pcg

(ca = keasaman; cg = salinitas)

Di sini kurva melengkung baik di awal maupun menuju titik
ekivalen; hampir linier di sekitar titik tengah titrasi (50%
NaOH). Setelah menambahkan 5% NaOH, volume = 105%, sisa
asam = 95% serta 5% garam. Dari sudut pandang perhitungan,
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volume tidak penting di sini karena rumusnya hanya
membandingkan konsentrasi asam dan garam sehingga faktor
volumenya ditiadakan. Saat titrasi basa kuat dengan asam kuat,
cara perhitungannya tidak jauh berbeda dengan titrasi asam
kuat dengan basa kuat. Kurva titrasi tampak simetris dengan
kurva titrasi asam kuat dan basa kuat dengan garis pH 7 sebagai
sumber simetri.

Titrasi asam lemah dengan basa kuat, contohnya: asam
asetat 0,1M dengan NaOH 0,1M.
1. Awal: larutan asam asetat pH 0,1 M; pH = % (pKa + pca) = 3
2. Sebelum titik ekuivalen, larutannya adalah campuran asam
asetat yang tersisa dan garam natrium asetat; jadi campuran
buffer.

pH = pKa + pca - pcg

(ca = konsentrasi keasaman; cg = konsentrasi salinitas)

Di sini kurva melengkung baik di awal maupun menuju
titik ekivalen; hampir linier di sekitar titik tengah titrasi (50%
NaOH). Setelah menambahkan 5% NaOH, volume = 105%, sisa
asam = 95% serta 5% garam. Volume tidak berperan dalam
perhitungan di sini, karena rumusnya hanya mewakili rasio
konsentrasi asam dan garam sehingga faktor volume
ditiadakan.

pH =-log 10-5 -log 95 +log 5 = 3,72

Setelah menambahkan 50% NaOH, ca=cg, pH =5
Setelah menambahkan 99,9% NaOH, pH = 8

3. titik ekuivalen; 0,05 M natrium asetat
pOH=1/2 (14 - pKa + pcg) = 5,15; pH = 8,85

4. Setelah titik ekuivalen: larutannya adalah campuran garam
dan sisa asam. Garam terhidrolisis

Ac- + H,0 = HAc + OH-

Ionisasi NaOH: NaOH - Nat+ + OH-
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Karena NaOH adalah basa kuat, OH- yang cukup dihasilkan
untuk menggeser kesetimbangan hidrolitik ke kiri. Artinya
konsentrasi OH- hanya ditentukan oleh basa dan tidak
tergantung pada adanya garam.

Misalnya setelah 100,2% NaOH; sisanya 0,2%, volumenya
kemudian 200,2%.

[OH} =1014; pOH =4 dan pH = 10
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