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Sejarah Model Atom

PArA ILMUWAN dalam bidang kimia dan fisika pada masa akhir era klasik dan masa awal era modern
selalu ingin mengetahui banyak hal khususnya tentang: Partikel penyususn apa sajakah atom tersusun?
Bagaimanakah energi elektron dalam sebuah atom? Seperti apakah energi sebuah molekul? Bila molekul
membentuk ikatan kimia, bagaimana konsep energi ikatannya? Dan lain sebagainya.

menghilangkan

gambaran zature
dengan

ide kuantu digunakan dalam

penjelasan

dihasilkan
pemahaman

dimulai analisis
dasar

generasi ide bar

kirmia kuantum
dirulai

dirumuskan

Gambar 1.1: Diagram area kimia kuan-
tum.

Pertanyaan lain adalah: Bagaimana interaksi antara atom atau mo-
lekul dengan suatu cahaya? Bagaimana spektrum/radiasi yang diha-
silkan dari suatu atom atau molekul tersebut?
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Gambar 1.2: Diagram Sejarah fisika kla-
sik model atom.

' Robert G. Mortimer. Physical Chemistry.
Academic Press is an imprint of Elsevier,
third edition, May 2008. ISBN 13: 978-0-
12-370617-1

Klasik

Energi

e=0

Gambar 1.3: Model energi tunggal suatu
atom dalam konsep fisika klasik

Atom, molekul dan ikatan kimia adalah konsep utama dari ki-
mia modern. Penelitian tentang atom dan molekul sebagai sebuah
cerita penelusuran panjang dimulai melalui ide spekulatif dari pa-
ra filosof/ilmuan dari awal abad ke 18 dan pada abad ke 19 secara
eksperimen dimulai oleh Dalton melalui Dalton’atomic hypothesis.

Cerita bersambung hingga pada abad ke 21,' dimana dari data
eksperimen pada hari ini menunjukkan bahwa atom dan molekul dapat
dimanipulasi secara langsung dan dapat dideteksi secara individual
dengan menggunakan STM (Scanning Tunnelling Microscope).

Selayang Pandang Akhir Era Klasik

Penelitian tentang atom dan molekul telah dimulai sejak abad ke awal
18-an dan sampai sekarang, sehingga dikenal dalam dunia sain sebagai
dari era mekanika klasik dan era mekanika modern. Era klasik dimotori
oleh empat peneliti cahaya utama, yaitu:

1. Maxwell melalui konsep Maxwell electromagnetic radiation theory.
2. Dalton melalui konsep Dalton’atomic hypothesis.

3. Thomson melalui konsep Thomson’s cathode rays.



4. Rutherford melalui konsep Rutherford canal rays.

Namun pada era klasik ini, konsep yang diajukan oleh pada ilmuan-
nya tidak mampu menjelaskan pertanyaan-pertanyaan di awal tentang
bagaimana model atom, ikatan kimia dan respon atom/molekul bila
dikenai cahaya? Kelemahan era klasik adalah diterapkannya konsep
harga energi partikel yang kontinu atau energi tunggal. Konsep energi
tunggal hanya cocok untuk penjelasan partikel makroskopik.

1.1.1  Fungsi Gelombang dan Fenomena Cahaya Maxwell

Masih pada era klasik, muncullah konsep dari J. C. Maxwell pada tahun
1865, yaitu Maxwell electromagnetic radiation theory, yang menjelaskan
bahwa dari radiasi atom yang dihasilkan akan dapat memprediksikan
model planet spiral suatu atom. Maxwell juga dapat menjelaskan
adanya gerak gelombang dan sifat cahaya.

Namun secara matematis konsep ini menghasilkan suatu bentuk
kehilangan energi secara kontinu oleh radiasi. Radiasi Maxwell yang
dikemukakan meliputi daerah-daerah tertentu seperti pada gambar ini:

Konsep gerak gelombang dan cahaya didasari pada eksperimen
radiasi elektromagnetik Maxwell, dimana telah berhasil menjelaskan
konsep gelombang elektromagnetik. Konsep ini menggunakan mekani-
ka klasik, yaitu:

1.1.2  Fungsi Gelombang Maxwell

Fungsi gelombang yang secara matematis diungkapkan oleh:

) x
Yotectric(x) = E(x) = Asin2m (X - vt) (1.1)

Yinagnetic(x) = H(x) = \/EA sin 27t (; - vt) (1.2)

Fungsi gelombang matematika ini dapat memberi gambaran tentang
adanya gelombang listrik, E(x), yang tegak lurus dengan gelombang
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Gambar 1.4: James Clerk Maxwell, pene-
mu radiasi gelombang elektromagnetik
dan kecepatan cahaya, c. (Sumber: ht-
tp:/ /www.converter.cz)

Gambar 1.5: Fungsi gelombang elektro-
magnetik Maxwell.



26 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

Gambar 1.6: Instrumentasi Ma-
xwell dalam penentuan kece-
patan cahaya, c. (Sumber:  ht-

tp:/ /www.rutherfordjournal.org)

magnetik, H(x), yang merupakan gambaran dari radiasi elektromagne-
tik itu sendiri. Dari persamaan di atas dikenal adanya besaran energi,
¢, panjang gelombang, A, amplitudo, A, dan frekuensi, v, yang ber-
gantung pada waktu, t. Riset radiasi Maxwell di atas menghasilkan
hubungan antara E(x) dan H(x), yaitu bahwa keduanya akan sama
harganya bila:

% —vt=0 (1.3)

Maka akan menghasilkan ungkapan berikut:

% = Av (1.4)

Ungkapan di atas tidak lain adalah rumus kecepatan radiasi, yang
menempuh sejauh x dengan satuan meter dalam rentang waktu ¢
dengan satuan detik. Kecepatan radiasi ini oleh Maxwell dikenal

sebagai kecepatan cahaya dengan ungkapan:

% =c (1.5)

sehingga didapat ungkapan:

c=Av (1.6)

Maxwell dalam eksperimennya telah mengukur besar harga c dalam
keadaan vakum yaitu:

¢ =2,9979x10%ms ! (1.7)

Persamaan Maxwell ini memberi pengertian bahwa cahaya dapat
bersifat sebagai gelombang, yang memiliki frekuensi dan panjang ge-
lombang.

1.1.3 Fenomena Cahaya Maxwell

Radiasi elektromagnetik memiliki energi total, ¢, yaitu jumlah ener-
gi kinetik dan suatu energi potensial, dimana untuk energi kinetik
diungkapkan oleh:

Ekin = %(mvz) (1.8)

dimana v adalah kecepatan cahaya radiasi elektromagnetik dan m
adalah massa partikel cahaya, sedangkan untuk energi potensial yang
cocok dengan mekanika klasik adalah gerak kurva linear dan gerak
osilator harmonik:

1. Gerak kurva linear cocok untuk benda makro

2. Gerak osilator harmonik cocok untuk menjelaskan radiasi.



Sehingga energi potensial untuk radiasi maxwell adalah energi po-
tensial osilator harmonik yaitu:

1
€ pot,harmonic = E(qu) (1.9)

dimana k adalah konstanta gaya pegas bervibrasi harmonik, dan g
adalah panjang pegas vibrasi. Kemudian, Maxwell menggunakan
hukum kekekalan energi untuk menjelaskan kesesuaian di atas, yaitu
dengan menjabarkan energi total radiasi elektromagnetik, menjadi:

Etotal = Skinetik'i“cfpotensial

I I N
= E(mv)‘f‘i(kQ) (1.10)

Bila momentum gerak adalah:
p = mo (1.11)

maka energi kinetiknya menjadi energi kinetik osilator harmonik yaitu:

2
Epin = zp—m (1.12)

Sehingga terjadi konversi bentuk pada model matematik radiasi
elektromagnetik Maxwell dari bentuk linear menjadi harmonik, dan
energi total radiasi Maxwell menjadi:

2 2
e= zp—m + k% (1.13)

Secara matematis, persamaan ini merupakan bentuk ellips dengan
sumbu p dan g, dengan gambar sebagai berikut:

Bentuk Maxwell-Ellips akan memotong pada sumbu:

p = =£V2me, dan

- -
konversi Y 2méE

Sose L2325

Harga energi radiasi ini adalah tunggal dan kontinu yaitu sebesar ¢,
yang secara klasik radiasi elektromagnetik Maxwell ini akan mengalami
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Gambar 1.7: Daerah Maxwell: Panjang
gelombang Maxwell dari Gelombang
elektromagnetik Radio hingga Gamma.

Gambar 1.8: Gerak osilator harmonik
yang menghasilkan bentuk ellips.
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kehilangan energi, bila persamaan Maxwell ini diterapkan pada model
energi potensial sebuah atom.

Perhitungan Maxwell ini merupakan kesuksesan mekanika klasik
karena dapat menjelaskan model energi harmonik, dimana model
energi ini cukup sesuai dengan kebutuhan penjelasan mekanika cahaya,
namun sekaligus kelemahan mekanika klasik karena hasil energi yang
tunggal dan bersifat kontinu ini menyebabkan sebuah partikel akan
kehilangan energinya, secara teori.

1.1.4 Teori Atom Dalton

Penjelasan model atom secara rinci dimulai dari ilmuan Inggris John
Dalton, pada tahun 1808, melalui teorinya yaitu Dalton’s atomic hypo-
thesis dan Dalton’s atomic theory of matter, disini Dalton menjelaskan
tentang model atom yang berdasarkan hukum konversi massa dan

hukum proporsi. Berikut adalah konsep teori atom Dalton:

Gambar 1.9:  John Dalton, pene-

mu  konsep atom.  (Sumber:  ht- 1. Meteri terdiri dari atom yang tak dapat dibagi
tp://www.biografiasyvidas.com)

2. Atom tidak dapat dihancurkan dan sifat selalu sama selama reaksi
kimia

3. Semua atom dalam suatu unsur adalah sama sifat dan massanya

4. Unsur yang berbeda akan memiliki atom dan nomor atom yang

beda, dan
5. Senyawa terbentuk dari unsur-unsur melalui penggabungan atom-
atom.
o dimssion i nansmy,. O O O @ D A @O ® O
atom diilustrasikan sebagai bola yang
tidak dapat dibagi lagi. (Sumber: ht- Oxygen Hydrogen  Mitrogen Carbon Sulphur  Phosphorus Gold Platinum Silver
. (Azute) (Platina)
tp:/ /www.eoht.info/page/John+Dalton)
Mercury Copper Tron Nickel Tin Lead Zinc Bismuth Antimony
ATSEnic Calcium  Mangancse  Uranium Tunstcn Titanium Cerium Potassium Sodium
(Lime) {Potash) (Soda)
Calcium  Magnesium Barium  Strontium  Aluminium  Silicon Y itrium Beryllium — Zirconium

(Magnesia)  (Barytes)

Kelemahan Dalton adalah tidak mampu menjelaskan adanya feno-
mena eksperimen tentang partikel yang bermuatan negatif dan tidak
jelasnya tentang fakta molekul. Untuk memperbaiki teori di atas maka



Dalton memunculkan konsep the law of multiple proportions, konsep ini
dapat menjelaskan fakta adanya molekul relatif, yang merupakan dasar
dari hukum stoichiometry.

Peneliti dari ilmuwan generasi berikutnya akan memperbaiki kele-
mahan Teori Dalton, yaitu mulai dari penemuan elektron oleh Thomson,
yang menjadi bagian dari atom. Fakta bahwa atom dapat dibagi lagi
dan memiliki inti atom oleh Rutherford, yang dilanjutkan oleh penemu
proton dan netron oleh Merie Curie, yang mana kedua partikel ini
merupakan bagian dari inti atom. Bahkan di era terkini terdapat fakta
bahwa proton dan netronpun dapat dibagi lagi menjadi quark dan
muon.

1.1.5 Konsep Sinar Katoda Thomson

Ketiadaan konsep partikel negatif dalam teori Dalton diperbaiki oleh
ilmuwan Inggris lain yaitu Joseph John Thomson, pada 1897, melalui
konsep Thomson'’s cathode rays apparatus, yang memperkenalkan konsep
partikel bermuatan negatif yang diproduksi oleh tabung sinar katoda.

Thomson menyebut partikel bermuatan negatif ini sebagai electron,
atas penemuan elektron ini maka Thomson mendapat penghargaan
Nobel bidang Fisika pada ahun 1906.

sinar beta

—__monokromator b
e |
>~ )

o /

detektor

Tahapan eksperimen Thomson, lihat Gambar 1.12, dapat dijelaskan
secara sederhana sebagai berikut:

1. Elektron yang dihasilkan terjadi ketika suatu gas terionisasi.

2. Thomson mengamati bahwa adanya berkas kecil menjadi berubah
ketika medan listrik maupun medan magnet diterapkan pada tabung
sinar katoda tersebut.
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Gambar 1.11: Joseph John Thomson, pe-

nemu konsep elektron. (Sumber: ht-
tps:/ /www.fnal.gov/pub/science/)

Gambar 1.12: Skema eksperimen tabung
sinar katoda.

Gambar 1.13: Model atom roti kismis
Thomson.
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L A e
Gambar 1.14: Robert Andrews Millik-
an, penemu masa elektron. (Sumber: ht-
tp:/ /www.corbisimages.com)

2 Robert J. Silbey. Physical Chemistry. John
Wiley and Sons, Inc., fourth edition, Ap-
ril 2005. ISBN Ebooks Chemical Enginee-
ring /238197077030

3. Thomson menyimpulkan bahwa partikel ini selalu dipengaruhi oleh
medan listrik dengan munculnya berkas partikel dan juga dipenga-
ruhi oleh medan magnet dengan munculnya pembelokkan berkas
partikel elektron.

4. Kemudian Thomson membuat konsep model atom yang dikenal
sebagai ‘model roti kismis’, atau pulm pudding model, yang mana
model ini tidak menunjukkan adanya partikel yang muatan positif.

Hasil eksperimen Thomson di atas, tidak dapat menentukan massa
maupun muatan elektron, namun Thomson hanya bisa menentukan
rasio massa terhadap muatan partikel tersebut, yaitu:

Mme

= 6x10~12kgC 1 (1.15)

1.1.6 Konsep Massa Elektron Millikan

Kelemahan teori Thomson adalah tidak menjelaskan adanya partikel
yang berlawanan muatannya dengan muatan elektron dan hanya meng-
hasilkan ratio antara muatan dan massa elektron, e/m,. Kelemahan ini
diperbaiki oleh ilmuwan fisika dari Amerika Robert Andrews Millikan
melalui metoda Millikan’s experiments, yang menghasilkan harga perban-
dingan tersebut dan memperoleh harga muatan elektron, e dan massa
elektron, m,. Percobaan Millikan ini menggunakan tetesan minyak
yang diberikan arus listrik menunjukkan bahwa tetesan minyak me-
miliki muatan e, yang merupakan kelipatan, (1), dari muatan elektron,
Sehingga muatan elektron yang digunakan sekarang adalah:

n x 1,5924x10~1°C

Q

e

= —1,602177310"1°C (1.16)
dimana harga n di atas adalah sekitar:
n = 1,006139984
~ 1 (1.17)

Massa elektron dihitung dari hasil percobaan Thomson dan Millikan,
yaitu dari rasio massa elektron terhadap muatan elektron (Thomson)
dan muatan elektron (Millikan)?:

(rasio massa terhadap muatan)x(muatan)
(6x10~2kgC~1)(1,5924x1071C)
9,1093819x10 kg

= 5,485799x10*u (1.18)



Massa elektron ini adalah yang paling sering digunakan pada masa
sekarang yaitu 9,109390x103'kg atau dengan satuan atom menjadi
5,485799x10*u.

1.1.7 Konsep Sinar Kanal Rutherford

Adalah Ernest Rutherford, pada tahun 1911, yang membuat riset yang
terkenal yaitu Rutherford canal rays. Melalui riset ini maka difahami
adanya fenomena partikel bermuatan positif dalam setiap atom, kemu-
dian mereka menyebutnya sebagai nuclei, atau +Ze. Dalam penjelasan
lebih lanjut Z dikenal sebagai atomic number dari suatu unsur.

Rutherford dan co-workersnya memberi definisi dari inti atom ini
yaitu: proton dan neutron. Proton sebagai partikel bermuatan positif
dengan massa, yang lebih besar sekitar seribu kali dari massa elektron,
sebesar:

Mproton = 1,67262x107% kg (1.19)

dan netron sebagai partikel yang tidak bermuatan namun bermassa
sama dengan proton, lihat skema eksperimen Rutherford pada Gambar
1.16.

sinar alfa monokromator

foil Au detektor

fail Au

Dengan berhasilnya menjelaskan adanya partikel-partikel dalam
sebuah atom, maka Rutherford mengusulkan model atom yaitu Ru-
therford planetary model, yang mana model planet adalah ciri dan masih
terpengaruh dengan mekanika klasik. Pada model ini masih terlihat
adanya lintasan elektron yang mengelilingi inti atom dengan lintasan
tertentu dan tanpa dasar perhitungan orbit secara matematik (Lihat
Gambar 1.17).
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Gambar 1.15: Ernest Rutherford pene-
mu konsep inti atom. (Sumber: ht-
tp:/ /www.wellcomeimages.org)

Gambar 1.16: Skema eksperimen: Ruther-
ford canal rays.

Gambar 1.17: Rutherford planetary model
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Secara matematis hasil rumusan Rutherford, suatu Energi potensial

3FRS. E. Rutherford. The Scattering of dari elektron yang mengelilingi inti atom , yaitu3:

alpha and betta Particles by Matter and

the Structure of the Atom. Philosophical 1 3 2

Magazine, vol. 21 edition, 6 1911. ISBN V = Ne ( - — + ) (1.20)
http:/ /dbhs.wvusd.k12.ca.us/Chem- r 2R 2R3
glfiory/Rutherford_lgu/Rutherford_ Persamaan 1.20 ini menghasilkan bentuk maka bentuk energi po-

tensial seperti yang tampak pada Gambar 1.18. Pada bentuk potensial

¢ energi ini, maka elektron akan terjadi hal sebagai berikut:
1. Secara matematis, persamaann 1.20 ini menghasilkan model energi
& tunggal yang tanpa sekat-sekat energi.

2. Elektron akan memutar-mutar dan mendekati inti atom dan akan

hilang secara kontinu dan memancarkan radiasi.
Energi potensial

3. Tidak menghasilkan orbit elektron dan akan kehilangan energinya.

4. Elektron akan terperangkap oleh inti atom.

Hal ini disebabkan tidak adanya sekat atau tingkat tahapan energi.
Inti Hal ini tidak sesuai dengan fakta eksparimen, dimana elektron tetap
nti atom
berada pada daerah sekitar inti dan tidak kehilangan energi elektron
Gambar 1.18: Model permukaan energi
potensian hasil penyelesaian persamaan
1.20 Walaupun konsep model atom Rutherford ini ada sisi kelemahan-

dari suatu atom.

nya khususnya energi elektron yang berharga tunggal serta tidak bisa
diberlakukan untuk model atom, namun jasanya tentang konsep inti
atom sangat berguna bagi kajian ilmu kimia. Pada tahun 1908, Ruther-
ford dianugerahi hadiah Nobel bidang Kimia atas kontribusinya dalam
menjelaskan adanya inti suatu atom dan terapan model inti atom pada
suatu molekul/senyawa kimia.

Model inti atom Rutherford ini akan diperjelas lagi oleh koleganya
yang bernama Marie Sktodowska Curie, yaitu bahwa inti atom adalah
mengandung dua partikel utama yaitu proton dan netron.

1.1.8 Pertikel radiasi Curie

Marie Sklodowska Curie atau Curie, adalah ilmuwan fisika wanita

yang berhasil mengungkap kandungan di dalam inti suatu atom. Curie

4 L] oy
Gambar 1.19: Marie Sklodowska Cu- menjelaskan bahwa inti atom terdiri dari partikel elementer proton
rie, penemu konsep proton dan netron.

(Sumber. hitp:/ /www.rsc.org/diversity) dan netron. Proton adalah partikel elementer yang bermuatan positif

sedangkan netron adalah partikel elementer yang tidak bermuatan atau
netral. Kata netron berasala dari netral.

Curie meneliti tentang zat radioaktif melalui inti atom uranium
(U) dan thorium (Th), dengan mengukur sifat radioaktivitasnya. Dari
penelitian inilah Curie menjelaskan bahwa sifat radioaktif suatu atom
adalah karena adanya peluruhan inti atom yaitu proton dan netron dari



atom uranium dan thorium. Curie kemudian meneliti banyak atom
yang bersifat radioaktif lainnya.

Kelemahan dari ketiga model atom di atas (Maxwell, Thomson, dan
Rutherford) adalah hanya mampu menjelaskan tentang cahaya, energi,
frekuensi dan panjang gelombangnya serta model atom dengan harga
energi tunggal atau kontinu.

Selayang Pandang Awal Era Modern

Pemecahan masalah kelemahan konsep elektron, dan atom di atas
menjadi awal masuknya era modern atau era kuantum, dimana hukum-
hukum Newton yang menjadi dasar semua gerak materi menjadi tidak

berlaku bila membahas masalah cahaya, elektron dan atom.
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e Berdiri: A. Piccard, E Henriot, P Ehrenfest, E.D. Herzen, TH.D.E
Donder, E. Schrodinger, E. Verschaffetl, W. Pauli, W Heisenberg, R.H.
Fowler, L. Brillouin.

* Duduk Tengah: P. Debye, M. Knudsen, W.L. Bragg, H.A. Kramers,
P.AM. Dirac, A.H. Compton, L.V. de Broglie, M. Born, N. Bohr.

¢ Duduk Depan: I. Langmuir, M. Planck, Madame Curie, H.A. Lo-
rentz, A. Einstein, P. Langevin, Ch.E. Guye, C.T.R. Wilson, O.W.
Richardson.

Gambar 1.20: Pertemuan ilmu-
wan fisika modern di Kota So-
lvay, Italia, 1927. (Sumber:  ht-
tps:/ /mostlyphysics.wordpress.com)



34 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

Era Newton tersebut diabadikan sebagai era klasik, kerena mekani-

% ka Newton menjadi gugur bila diterapkan pada konsep cayaha, dan
A= elektron. Pasca era klasik membutuhkan konsep tentang cahaya, energi,
S| "o | Mekanika | Mekanika . )
S| 2 Kasik Relativitas frekuensi dan panjang gelombangnya serta model atom dengan harga
| A energi terkuantisasi atau diskontinu dan bukan harga energi tunggal
gE Teori Medan atau kontinu.
3 antm Memasuki masa awal era kuantum, atau lebih dikenal sebagai era
<10°ms?  3x10°ms’ modern tersebut, para ilmuwan fisika modern sering berkumpul untuk
Kecepatan konferensi atau seminar internasional, salah satunya di Kota Solvay
Gambar 1.21: Jembatan antara era klasik Italia tahun 1927, (Lihat Gambar 1.20).

menuju era kuantum

Pertemuan Solvay telah membahas masalah-masalah yang tidak
bisa dipecahkan dengan hukum-hukum fisika klasik. Sampailah pada
kesimpulan bahwa penjelasan model atom tidak lagi menghasilkan
energi atom yang kontinu tetapi energi atom adalah diskontinu atau
energi terkuantisasi.

Salah satu pembahasan pertemuan Solvay di atas adalah bahwa
stabilitas suatu atom dan eksitenti ikatan kimia dapat dijelaskan hanya
ketika teori mekanika kuantum telah dikembangkan. Bila mekanika
klasik sukses menjelaskan dunia makroskopi misal orbit tatasurya dan
galaksi, maka mekanika kuantum dapat menjelaskan dunia mikrosko-
pi misal model orbital atom, molekul dan partikel dasar. Mekanika
kuantum didasari oleh dua kunci percobaan yang menjelaskan:

1.2.1 DPenelitian dasar energi terkuantisasi

Penelitian dasar energi terkuantisasi menjelaskan bahwa sistem mikros-
kopi tidak memiliki batas energi tetapi energi terdiri dari diskrit atau
energi terkuantisasi atau juga disebut energi kuantum. Ungkapan ini
dipelopori oleh tiga peneliti utama, dan akan dijelaskan lebih lanjut
pada Bab 2, yaitu:

1. Max Planck melalui Planck’s radiation law, yang menjelaskan kon-
sep energi terkuantisasi dalam radiasi semua panjang gelombang
elektromagnetik daerah Maxwell.

2. Albert Einstein melalui Einstein photoelectric effect, yang menjelaskan

bahwa dalam atom terdapat tingkat energi potensial elektron yang

Gambar 1.22: Diskusi ilmiah oleh Planck berbada-beda dimana elektron akan tereksitas bila menyerap energi
dan Einstein. (Sumber: http://astro- yang cukup melampaui energi kinetiknya.
canada.ca)

3. Niels Bohr melalui Bohr atomic model, yang menjelaskan bahwa untuk
atom hidrogen (H) yang hanya memiliki satu inti atom dan satu
elektron, maka elektron tersebut dapat berada dalam tingkat energi
tertentu mulai dari tingkat energi paling dasar (ground state) hingga
ke tingkat energi eksitasnya (excited state).



1.2.2  Penelitian dasar mekanika kuantum

Penelitian dasar mekanika kuantum menjelaskan bahwa partikel mik-

roskopi tidak mengikuti arah/trayektori terdefinisi, tetapi dijelaskan

melalui persamaan statistika yang memprediksikan probability atau

kebolehjadian menemukan partikel pada suatu lokasi partikel, yang
kemudian dikenal sebagai mekanika kuantum (quantum mechanics).
Ungkapan ini dipelopori oleh empat peneliti utama, dan akan dijelask-

an lebih lanjut pada Bab 3, yaitu:

1.

Louis de Broglie melalui de Broglié waves and postulate, yang menje-
laskan bahwa panjang gelombang elektromagnetik memiliki sifat
dua sifat yaitu bisa sebagai cahaya dan sebagai partikel, kemudian
hal ini dikenal sebagai dualisme panjang gelombang.

. Werner Heisenberg melalui Heisenberg uncertainty principle, yang

menjelaskan bahwa kedudukan partikel yang terukur panjang ge-
lombangnya adalah tidak dapat dipastikan posisinya.

Erwin Schrodinger melalui Schrodinger equation, yang menjelaskan
kebolehjadian menemukan partikel serta tingkat energi partikel itu
sendiri dimana ini sebagai jawaban atas prinsip ketidakpastian He-
isenberg yang ada kepastian atas posisi suatu partikel. Percobaan
Schrodinger juga dianggap sebagai “muara”fisika kuantum.

Wolfgang Pauli melalui Pauli Exclusion Principle, yang menjelaskan
tentang konsep kedudukan pasangan elektron yang memiliki spin
yang berbeda dalam satu keadaan energi suatu atom atau molekul

Pada penelitian dasar mekanika kuantum ini, maka persamaan Schrodi-

nger inilah yang menjadi persamaan yang sangat berguna dan menjadi

inti dari perkembangan ilmu kimia kuantum, diantaranya:

1. Persamaan Schrodinger sangat berguna dalam menjelaskan banyak

fenomena kimia dan fisika (Bab 4).

Persamaan Schrodinger juga menjadi dasar pada penyusunan orbital
atom hidrogen dan tingkat energi atom hidrogen (Bab 5).

Persamaan Schrodinger juga menjadi dasar pada penyusunan orbital
atom bukan hidrogen dan tingkat energi atom bukan hidrogen (Bab
6).

Persamaan Schrodinger juga menjadi dasar pada penyusunan orbital
molekul dan penjelasakan ikatan molekul sederhana hingga molekul
lebih rumit (Bab ??).
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Gambear 1.23: Diskusi ilmiah antara oleh
Bohr, Heisenberg dan Pauli. (Sumber:
http:/ /astro-canada.ca)
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Gambear 1.24: Spektrum elektromagnetik
Maxwell pada era modern.

Kemampuan Terkini Era Modern

Hasil penelitian para ilmuwan di atas menghasilkan banyak ragam
aplikasinya. Mulai dari kemajuan sain dan teknologi yang berguna
bagi kehidupan manusia, baik berupa penelitian matrial baru maupun
instrumentasi laboratorium yang secara berkelanjutan menghasilkan
temuan-temuan baru, serta didukung dengan kemajuan teknologi kom-
putasi dalam memprediksikan material baru di masa depan. Hingga
mewujudkan mimpi ilmuwan yang ingin menyentuh sebuah atom atau
molekul.

1.3.1 Instrumentasi Spektroscopi Molekul

Penerapan ilmu fisika dan kimia kuantum pada masa awal era modern,
salah satunya, adalah maraknya pembuatan instrumentasi spektrometer
yang bersesuaian dengan besarnya panjang gelombang foton dan hasil
respon interaksi foton tersebut dengan elektron, atom atau molekul,
seperti yang diungkap dalam Gambar 1.24.

Respon
Cahaya 4 (m)
atom/molekul y
T — 101
Sinary
Transisi elektron T 400nm
kulit bagian dalam Sinar X | 4p0 ungu

pada atom biry

Transisi elektron »
kulit valensi pada Ultravifiet hijau

atom atau molekul . 500nm
Sinar tampak ___ 4qs

5T Te TS

Kkuning

Vibrasi molekul Infra merah - -
i Jjingga
1 T — 10?2 l rah
Rotasi molekul Microwave
i 700nm
102
Radio, TV

l L 104

Alat instrumentasi ini adalah aplikasi ilmu fisika modern, seperti
yang terlihat pada Gambar 1.24 di atas, dan sangat penting dalam
karakterisasi suatu atom, molekul berdasarkan eksitasi elektron pada
tingkat energi tertentu dengan panjang gelombang tertentu, dan akan
dijelaskan lebih lanjut pada Bab ??, diantaranya:
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1. NMR (Nuclear Magnetics Resonances), instrumen ini bekerja menggu-

nakan panjang gelombang sinar Radio yaitu pada daerah panjang proton dari OH
gelombang, A, dari 300 mm sampai dengan 100 km, dan dengan
energi dari 1,2 x 10~!! eV sampai dengan 4 x 10~° eV. Sinar radio
ini yang diperkuat oleh adanya medan magnet memberi respon proton dari
tingkat-tingkat energi spin-spin pada proton (H") atau isotop atom
karbon (*3C).

NMR dapat melakukan karekterisasi dengan puncak spektra dari -

spin proton H* dalam gugus suatu senyawa kimia organik. Sebagai T T T T §
=l = 7 3 = 4

contoh adalah analisa spin proton yang dimiliki oleh molekul fenol .

. . . Gambar 1.25: Spektra dari spin proton
(CcH(O), pada Gambar 1.25, dimana terdapat puncak Spin dari 5 H* pada gugus ring aromatik dan gugus
proton (H") pada daerah ring aromatik dan 1 puncak dari proton -OH dalam molekul fenol.

milih gugus (-OH)
Perkembangan NMR berlanjut hingga memiliki kemampuan lebih
yaitu:
(@) NMR 3 Dimensi, memperbaiki kemampuan NMR sipn proton di
atas

(b) MRI, mendeteksi spektra spin proton (H") yang dihasilkan dari
sel kanker

2. MMS (Microwave Molecular Spectroscopy) instrumen ini menggunakan

panjang gelombang pendek atau radiasi microwave, yaitu pada dae-

rah panjang gelombang, A, dari 0,3 mm sampai dengan 300 mm, dan
dengan energi dari 4 x 107 eV sampai dengan 4 x 1073 eV. Sinar
microwave ini memberi respon berupa tingkat-tingkat energi rotasi
pada suatu molekul.

Sebagai contoh, rotasi molekul Karboaldehid Siklopropana (Cyclop-

ropane carboxaldehyde), yang menghasilkan molekul kiral pada posisi- Frequoncy (MHz)
nya masing-masing pada kedua tingkat energi rotasi tertingginya, Gambar 1.26: Spektra rotasi molekul
seperti yang tampak pada Gambar 1.26. Cyclopropane carboxaldehyde (Sumber: ht-

tp://www.rsc.org/chemistryworld/ Ne-
MMS dapat melakukan karekterisasi dengan puncak tingkat-tingkat ws/2008/May/16050801.asp).

energi spektra dari setiap rotasi molekul dan dapat juga melakuk-
an pemisahan molekul berdasarkan perbedaan spektra rotasinya
masing-masing khususnya pada jenis rotasi senyawa kimia organik.
Spektra MMS bisa berdasarkan:

(a) Intensitas berbanding waktu, dimana setiap molekul menghasilk-
an watu yang berbeda pada rotasi molekulnya

(b) Intensitas berbanding sudut molekul, dimana pada spektra ini
dikhususkan untuk molekul tunggal dan mempelajari setiap rotasi
gugus molekulnya.
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CH,CH,OH

3000. 2000. 1000. cm~!

Gambar  1.27: Spektra  vibra-
si molekul etanol (Sumber: ht-
tp:/ /www.chemguide.co.uk /analysis/
ir/interpret.html).
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Gambar 1.28: Contoh analisa beberapa lo-
gam pada Atomic Absorption Spectroscopy,
(Sumber:http:/ /www.sdmiramar.edu).
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Gambar 1.29: Spektra eksitasi elek-
tron molekul C HgO,S (Sumber: ht-
tp:/ /www2. chemistry.msu.edu/faculty
/reusch/virttxtjml/spectrpy /uv-vis/
spectrum.htm).

3. FTIR (Fourier Transform Infrared Spectroscopy) instrumen ini meng-

gunakan panjang gelombang infra merah (IR) atau radiasi infra red,
sinar ini memberi respon berupa tingkat-tingkat energi vibrasi setiap
gugus-gugus pada suatu molekul.

Sebagai contoh adalah analisa tingkat energi vibrasi yang dimiliki
oleh molekul etanol (C,H;O), pada Gambar 1.27, dimana terdapat
puncak yaitu:

(a) Vibrasi gunting pada daerah: 3300-3500 cm~! dari gugus alkohol
-OH, 2850-3000 cm ™! dari gugus metil -CH, dan metilena -CH,-

(b) Vibrasi tarik-ulur pada daerah: 1420 cm~! dari gugus metil -CH,
dan 1350 cm~! dari gugus metilena -CH,- serta 1010 cm ™! dari
gugus alkohol -COH

. AAS (Atomic Absorption Spectroscopy) Metode AAS berprinsip pada

absorbsi cahaya oleh atom, atom-atom menyerap cahaya tersebut
pada panjang gelombang tertentu, tergantung pada sifat unsurnya.
AAS adalah suatu alat yang digunakan pada metode analisis untuk
penentuan unsur-unsur logam dan metalloid yang pengukurannya
berdasarkan penyerapan cahaya dengan panjang gelombang tertentu
oleh atom logam dalam keadaan bebas. Metode ini sangat tepat
untuk analisis zat pada konsentrasi rendah.

Teknik ini mempunyai beberapa kelebihan dibandingkan dengan
metode spektroskopi emisi konvensional. AAS memiliki range ukur
optimum pada panjang gelombang 200-300 nm. Untuk analisis kua-
litatif, metode fotometri nyala lebih disukai dari AAS, karena AAS
memerlukan lampu katoda spesifik (hallow cathode). Kemonokro-
matisan dalam AAS merupakan syarat utama. Suatu perubahan
temperature nyala akan mengganggu proses eksitasi sehingga ana-
lisis dari fotometri nyala berfilter. Dapat dikatakan bahwa metode
fotometri nyala dan AAS merupakan komplementer satu sama lain-
nya.

. UV-VIS Spectroscopy, instrumen ini menggunakan panjang gelom-

bang pada daerah ultra-violet hingga sinar tampak (UV-VIS), sinar
ini memberi respon berupa eksitasi elektron pada tingkat energi
elektron valensi atau satu tingkat di bawah elektron valensi pada
suatu molekul.

Sebagai contoh adalah analisa tingkat energi eksitasi elektron yang
dimiliki oleh molekul (C,HgO,5), pada Gambar 1.29, dimana terda-
pat puncak yaitu:

(a) Puncak pada daerah: 245 nm dari eksitasi elektron 7t pada gugus
enon, ikatan kimia warna



(b) Puncak pada daerah: 300 nm dari eksitasi elektron 7r pada gugus
diena, ikatan kimia warna /iijais.

6. XRD (X-Ray Diffraction), instrumen ini menggunakan panjang gelom-
bang pada daerah sinar X, sinar ini memberi respon berupa eksitasi
elektron pada tingkat energi elektron yang dekat dengan inti atom
pada suatu atom dari padatan.

Sebagai contoh adalah analisa tingkat energi eksitasi elektron yang
dimiliki oleh padatan Hf;N,, pada Gambar 1.30, dimana terdapat
puncak yaitu:

(a) Puncak-puncak 26 daerah sinar X.
(b) Puncak-puncak 26 daerah sinar X.

1.3.2  Kimia Komputasi

Penerapan ilmu fisika kuantum yang lain adalah ilmu kimia komputasi
yang menerapkan hukum-hukum fisika kuantum untuk memprediksik-
an sifat-sifat kimia dan fisika secara molekular dengan menyelesaikan
persamaan Schrodinger dengan perhitungan pada komputer atau kom-
putasi.

1. Penggunaan komputer ini memainkan peranan yang sangat penting
dalam perkembangan ilmu kimia pada khususnya dan ilmu pasti
alam pada umumnya. Lazimnya, ilmu pasti alam kuhususnya ilmu
kimia ditunjukkan oleh kaitan antara eksperimen kimia dan teori.

2. Dalam eksperimen kimia, sistem yang di pelajari diukur dengan per-
alatan eksperimen di laboratorium dan hasilnya dinyatakan dalam
bentuk pemodelan/produk kimia.

3. Dalam kimia teori/kuantum, model tersebut umumnya disusun
dalam bentuk himpunan persamaan matematik atau persamaan
Schrodinger.

4. Dalam banyak hal, pemodelan persamaan Schroédinger ini diikuti
oleh penyederhanaan permasalahan dalam rangka menghindari
kompleksitas perhitungan dan diselesaikan melalui perhitungan
komputasi.

5. Sehingga dapat menjelaskan model molekul dari sistem makrosko-
pis, seperti sistem larutan, protein, dan yang lainnya. ,

Masalah ini akan dijelaskan lebih lanjut pada Bab ??.
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Gambar  1.30: Spektra  eksita-
si  elektron dari atom dalam
padatan HfN,  (Sumber: ht-

tp://www.esrf.eu/home/news/spotlight).
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Gambar 1.31: Hasil citra STM: Susun-
an huruf IBM (International Business
Machines) dari atom (Sumber: ht-
tp:/ /education.mrsec.wisc.edu/130.htm).

1.3.3 Scanning Tunnelling Microscopy

Akhirnya di era modern sampailah pada era nano atau nano-teknologi,

Contoh: Perusahaan komputer Raksasa IBM, apat membuat model

corral huruf “IBM ”dari atom-atom Cr.

Bagaimanapun juga mekanika kuantum adalah hasil eksperimen

manusia, sehingga kita harus membangun intuisi khusus untuk mema-

hami sistem kuanta energi.

1.1

1.2

1.3

1.4

Soal-soal Bab 1

Emisi cahaya gamma () oleh unsur ®°Co, dalam dunia kedokteran,
dapat digunakan dalam perlakuan radiasi kangker kulit. Cahaya
ini memiliki frekuensi sebesar 2,83x10?%s~!. Hitunglah panjang

gelombangnya, A, baik dalam satuan meter ataupun Angstroms?
8

(Gunakan: kecepatan cahaya, c=2,9979x10 ms~ 1)

Jarak antara ikatan berwarna dalam suatu gelombang kimia dari
suatu reaksi kimia berosilasi terukur adalah 1,2 cm, dan selalu meng-
hasilkan gelombang kimia baru setiap 42 detik. Hitunglah kecepatan
propagasi dari gelombang kimia tersebut?

Pada Teori Gelombang Kimia Maxwell, Polanyi, L., seorang ahli kimia
osilasi, meneliti hewan kunang-kunang menghasilkan gelombang
kimia pada proses metabolisme kimianya, dimana jarak antara hasil
metabolisme bercahaya dengan redup adalah 7x10~'cm, dan selalu
menghasilkan reaksi kimia berosilasi baru setiap o,5 detik. Hitunglah
kecepatan gelombang kimia kunang-kunang tersebut?

Pada Teori Radiasi Kimia Maxwell, Zewail, A. H., seorang ahli
femtochemistry, meneliti reaksi individual antara CH, dengan O,.
Molekul baru berupa CO, dan H,O diamati dengan menggunakan
laser yang memiliki panjang gelombang 488 nm. Hitunglah berapa
frekuensi laser tersebut?



Energi Terkuantisasi

R1sET dasar tentang adanya fenomena energi yang terkuantisasi telah dilakukan oleh baik oleh fisikawan
klasik maupun fisikawan modern. Titik beda antara fisikawan klasik dengan fisikawan modern adalah terletak
pada keberhasilan penggunaan matematika untuk menjabarkan energi terkuantisasi atau tidak terkuantisasi.

Gambar 2.1: Area Riset Dasar Energi
Atom.

Beberapa ilmuwan fisika klasik yang berusaha menjelaskan feno-
mena radiasi blackbody suatu benda atau zat padat bila dipanaskan
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maka melalui konsep gelombang elektromagnetik Maxwell. Ada empat
kelompok ilmuwan besar tersebut, diantaranya:

1. Stefan-Boltzmann Radiation Law

Jozef Stefan dan Ludwig Eduard Boltzmann bersama-sama menyam-

Gambar 2.2: Jozef Stefan dan paikan hukum radiasi Stefan-Boltzmann melalui rumus sebagai
Ludwig Eduard Boltzmann (ht- : .

tp:/ /alunosonline.uol. com.br/fisica/lei- berikut:

stefan-boltzmann.html).

R = ceT* (2.1)

dimana R adalah radiasi cahaya, ¢ adalah tetapan Stefan-Boltzmann
yaitu sebesar 5,67.1078Jm2K~4s~1, dan e adalah parameter emisi
(0 < e < 1), artinya bila benda itu sangat hitam, maka e= 1 (hitam
sempurna). Pada masa awal tahun 19-an, terdapat banyak riset
terhadap fenomena radiasi blackbody ini, yang menghasilkan radiasi
elektromagnetik. Namun riset dari fisikawan klasik ini masih belum
menghasilkan hukum-hukum yang dapat menjelaskan fenomena
radiasi.

2. Rayleigh-Jeans Radiation-Prediction Law
Dua Fisikawan Inggris John William Strutt bergelar 3rd Baron Ra-
yleigh dan Sir James Hopwood Jeans merumuskan hukum radiasi
Rayleigh-Jeans, yang masih menggunakan kaidah-kaidah mekanika

klasik, mengusulkan hukum prediksi pancaran cahaya blackbody:

Gambar 2.3: John William Strutt 8TkT

bergelar 3rd Baron Rayleigh dan p(l/, T)dl/ =—3 v2dy (2.2)
Sir James Hopwood Jeans (Sumber: ¢

https:/ /losmundosdebrana.word- L. . . . L
press.com/ radiacion-de-cuerpo-negro-y- hukum ini gugur, karena tidak berhasil menjelaskan radiasi pada
catastrofe-ultravioleta/). tingkat radiasi tinggi, yaitu pada panjang gelombang yang sangat

kecil atau pada energi yang tinggi menghasilkan intensitas caha-
ya/radiasi yang tidak berhingga. Kegagalan hukum ini diabadikan
sebagai UV-catastrophe atau “malapetaka Ultraviolet”, yaitu pada
t —~atau A — 0.

3. Wien Displacement Law
Wilhelm Carl Werner Otto Fritz Franz Wien mengusulkan persaman
hukum radiasi blackbody:

o m Amaks T = 2,9x1073mK (2.3)

Gambar 2.4: Wilhelm Carl Werner Otto

Fritz Franz Wien (Sumber: http:/ /www. . ] . . .
mlahanas.de/Physics/Bios/ WilhelmWi- jelaskan suhu permukaan suatu bintang, misal: Kita bisa mengukur

Harga 2,9x10~% merupakan tetapan Wien. Hukum ini mampu men-

en-html). berapa temperatur permukaan matahari dan bintang Sirius, dimana
pada pengamatan menghasilkan data bintang:



(a) Matahari, A= 500 nm, maka temperatur permukaan matahari
adalah T,,a5ari= 5,8x10°K.

(b) Sirius, A= 2600 A, maka temperatur permukaan matahari ada-
lah Tgjpiys= 1,1x10 'K

Kegagalan riset tentang energi cahaya di atas diperbaiki oleh tiga
fisikawa utama, yaitu Planck melalui Planck’s radiation law, Einstein
melalui Einstein photoelectric effect dan Bohr melalui Bohr atomic model.

Hukum Radiasi Blackbody Planck

Max Karl Ernst Ludwig Planck, pada tahun 1901, mengusulkan Planck’s
radiation law, melalui hukum ini kita diperkenalkan bahwa bentuk
energi itu tidak tunggal tetapi terbagi-bagi dan terkuantisasi. Penemuan
energi terkuantisasi dari elektron ini dianugerahkan hadia Nobel Fisika
tahun 1918. Planck menjelaskan perbandingan pemahaman tentang
energi partikel, dimana model energi radiasi Planck menunjukkan
adanya energi yang terkuantisasi.

Planck juga menjelaskan bahwa model energi klasik masih bergan-
tung pada energi berharga tunggal. Sehingga perlu ide-ide jenius agar
menghasilkan hukum-hukum yang sesuai dengan data eksperimen.

2.1.1  Planck’s radiation law: Intuisi jenuis munculnya tetapan Planck

Pada penentuan hukum radiasi ini, Planck menggunakan konsep radi-
asi Maxwell dengan cara memperluas konsep Maxwell. Konsep radiasi
Maxwell yang diperluas ini dianggap mampu mengatasi masalah “ma-
lapetaka UV”di atas’.

Ide dari Planck adalah melalui tahapan berikut:

1. Memperbaiki konsep elips maxwell menjadi elips yang berlapis-
lapis, dimana Planck mengusulkan postulat bahwa selisih antar
elips adalah sebesar &, dimana / adalah suatu satuan luas yang
berharga tetap. Gambar 2.6 menggambarkan ilustrasi perluasan
konsep Maxwell:

2. Energi radiasi Maxwell terkoreksi menjadi energi radiasi Planck:

2 2 2 2
_ P kg _ Pu kau
oty T Ty T (2.4)

3. Planck menjelaskan bahwa bentuk Planck-Ellips akan memotong
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Gambar  2.5: Max Karl Ernst

Ludwig  Planck, penemu  kon-
sep energi terkuantisasi (Sumber:
http:/ /www.wikiwand.com/fr/Max-
Planck).

* Anatol Malijevsky. Physical Chemistry in
Brief. Faculty of Chemical Engineering,
first edition, September 2005



44 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

pada sumbu pada
pn = =£V2mey

2e,
= T (2:5)

4. Pada penurunan ini, Planck menggunakan konsep gerakan osilator
harmonik, dimana frekuensi osilator harmonik untuk elips ke n
adalah:

(2.6)

Gambar 2.6: Ilustrasi perluasan konsep N2ime
energi elips Maxwell dan Planck.

he intuisi

ide klasik

ide Planck

5. Ide jenius Planck adalah menjelaskan intuisi tentang adanya seli-
sih antara dua elips adalah sebesar suatu tetapan luas, katakanlah
sebesar AA, dan bila luas elips ke n adalah:

Ay = 27Tpn¢]n (2'7)

6. Selanjutnya dengan memasukkan harga p,, g, dan v, didapat harga
luas elips Planck sebesar:

Ay = 27mey /% = i—" (2.8)
n

7. Dengan demikian selisih dari setiap luasan elips Planck adalah

selisih dari luasan ke n terhadap luasan ke (n-1), sehingada di dapat:

Gambar 2.7: Max Karl Ernst Lu-

dwig Planck, penemu ide jenius: E = hv AA = (An — Anfl) (2.9)
(http:/ /www.intergalacticvault.com /max-

planck-founder-of-quantum-mechanics-

1918-physics-nobel-prize-winner/). 8. Dengan demikian maka Planck memperoleh besaran luasan elips

Planck yaitu:

AA = - (2.10)



9. Kemudian oleh Planck harga AA ini ditulis sebagai “tinta emas”yang

10.

11.

sangat bersejarah dengan lambang & atau tetapan Planck. Sehingga
Planck memberi rumus era kuantum yang pertama yaitu:

AA=h= (2.11)

£
v
Untuk energi osilator yaitu dengan besaran eV (electron Volt), maka
untuk setiap perubahan energinya (A¢) sangat bergantung terhadap
perubahan frekuensinya (Av) yaitu dengan hubungan berbanding
lurus, dan dapat diturunan rumus:

Ae = —eAV = hAv (2.12)

Energi radiasi Planck menghasilkan model energi diskrit atau ter-
kuantisasi dan dikenallah energi kuanta atau kuantum, dimana
n adalah disebut juga sebagai tingkat-tingkat energi terkuantisasi.
Untuk elips ke n didapat harga energi radiasi sebesar

&, = nhv
= 0,hv,2hv,3hv,... (2.13)

dengan hargan =0,1,2,3,...

. .

terkuantisasi
&=5hv

‘o o e=4hv

g Klasik g e=3h
e=2hv
e=hv

»o=10) »c=10
fisika klasik: energi radiasi Planck:
tunggal dan kontinu terkuantisasi dan diskontinu

2.1.2  Penentuan harga tetapan Planck

Penentuan harga tetapan Planck (/) dapat dilakukan secara teoritis

maupun secara eksperimen. Kedua cara ini akan menghasilkan harga

tetapan Planck yang sama.

Untuk cara eksperimen, Planck menggunakan unsur litium (Li),

sebagai media blackbody, yang diradiasikan dengan suatu berkas cahaya
dengan panjang gelombang terukur, (1), dari keadaan dasar n= 1 ke
keadaan tereksitasi n= 2, dan menghasilkan data-data energi potensial,
(eVolt), dan tertuang dalam Tabel 2.1.
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Gambar 2.8: Perbandingan konsep energi
klasik dengan energi Planck.
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Tabel 2.1: Data eksperimen blackbody pa-

da unsur Li.
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Gambar 2.9: Tingkat energi elektromag-
netik sinar tampak yang ditujukkan de-
ngan perbedaan warna

Tingkat energi Energi Potensial Panjang gelombang, A

ke-n (eVolt) (A)
1 1.83 3000
2 0.80 4000

Melalui Persamaan 2.12, maka dapat diturunkan sebagai berikut:

—€<Vl — Vz) = h(l/l - 1/2)
1 1

= hc </\1 — Vz) (2.14)

Sehingga didapat harga h sebagai berikut:

1.03Volt
h = ————e¢
2.49x10%*Hz

= 6.626x107%]s (2.15)

Dengan demikian didapat harga tetapan Planck adalah 6.626x10~34]s.

2.1.3  Koreksi hukum klasik radiasi blackbody

Sehingga dari hipotesa dan penentuan harga tetapan Planck di atas
dapat menjelaskan kelemahan prediksi pancaran cahaya yang telah
diusulkan Rayleigh-Jeans, dan mengusulkan hukum bahwa dalam
blackbody bila dipanaskan, terdapat gerakan osilator antar atom yang
mempunyai energi terkuantisasi.

Planck mengusulkan hukum radiasi blackbody sebagai koreksi untuk
rumus Rayleigh-Jeans, sebagai:

_ 8mhc  dA

v, T)dv = o Ti— (2.16)
dan menghasilkan hukum yang setara dengan Wien, yaitu pada
harga Ay
hc
Amaks T = 1.965k (2.17)

Dari hasil eksperimen Reyleigh-Jeans tampak pada gambar di atas
bahwa rumus Rayleieh-Jeans prediction law tidak berlaku pada tempe-
ratur tinggi, karena akan menghasilkan harga intensitas yang tak-
berhingga dan ini tidak mungkin. Kemudian bila rumus ini diberla-
kukan akan menghasilkan “bencana UV”.

Sedangkan dari eksperimen Planck tampak pada gambar 2.10 di
atas bahwa rumus Planck’s radiation law, yang telah memasukkan harga
tetapan Planck £, tetap berlaku pada temperatur yang tinggi, dan pada
keadaan ini tetap menghasilkan harga intensitas yang berhingga.
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Selanjutnya fisikawan lainnya meneruskan spektrum lain yang di-
hasilkan dari blackbody yaitu: sinar X dan sinar gamma (y). Dimana
spektrum di atas sinar UV (sinar X dan sinar gamma (y)) tersebut
tetap sesuai dengan hasil eksperimen bila menggunakan rumus yang
diturunkan oleh Planck.

ntensitas Gambar 2.10: Kurva radiasi blackbody:
VIS | T Rayleigh-Jeans, Wein dan Planck.

000K - N
-

Rayleigh-Jeans

Wein
/’ Planck
X-ray .
Microwave
4000K
3000K
L L 'l
500 1000 1500 2000

Panjang gelombang, 4 (nnr)

Ini adalah bukti bahwa rumus Planck adalah cocok dengan fakta
untuk semua radiasi elektromagnetik Maxwell. Maka berarti bahwa
tetapan Planck (i) adalah jembatan menuju era kuantum atau era
modern.

Contoh Soal 2.1: Tentang fenomena radi-
Cahaya hijau dan biru akan berhasil mengeluarkan elektron dari per- asi Planck.
mukaan lempeng Kalsium. Dalam kasus ini cahaya mana yang me-
miliki: (a). Frekuensi, v, terbesar? (b). Energi kinetik yang paling
besar? (Gunakan: data dari spektrum elektromagnetik, kecepatan
cahaya, c, tetapan Planck, h = 6, 626X1073*Js dan massa elektron,
me = 9,11x10~3kg).
Jawab:
Dari data spektrum elektromagnetik Maxwell, yaitu didapat: (a). Fre-
kuensi cahaya biru lebih besar dari frekuensi cahaya hijau Ap;y, < Apjjay
dan vyiry > Vpjjay- (b). Dari hukum radiasi Planck, bahwa E = nhv,
sehingga tampak bahwa energi berbanding lurus dengan frekuensi,
sehingga semakin besar frekuensi suatu cahaya maka semakin besar
energi kinetik cahaya tersebut. Jadi Energi kinetik cahaya biru lebih
besar dari cahaya hijau.
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Gambar 2.11:  Albert Einstein, pe-
nemu konsep foton (Sumber: ht-
tp:/ /www. nytimes.com/topic/person/
albert-einstein).

kristal Cr
Gambar 2.12: Fenomena Fotolstrik ilmu-
wan fisika klasik.

Konsep Fotolistrik Einstein

Albert Einstein pada tahun 1905 mengusulkan Einstein photoelectric effect,
melalui konsep ini Einstein memperkenalkan energi Planck hv sebagai
photon atau (photo electronic), yang menjelaskan bahwa elektron dalam
suatu unsur memiliki energi kinetik yang terkuantisasi serta konsep
energi disosiasi (dissociation energy).

Einstein mampu menjelaskan fenomena fisika, yang saat itu belum
mampu diungkap oleh fisikawan, yaitu mengapa berkas cahaya merah
tidak mampu melapaskan elektron dari suatu sampel lempeng se-
dangkan berkas cahaya biru mampu melepaskan elektronnya. Einstein
menunjukkan bahwa cahaya biru lebih tinggi energinya dibandingkan
cahaya merah.

Einstein menjelaskan perbandingan pemahaman tentang energi elek-
tron: Model energi klasik bahwa energi adalah berharga tunggal me-
nuju model energi Einstein dari proses fotolistrik yang menunjukkan
energi adalah terkuantisasi. Einstein adalah fisikawan yang berhasil
mengembangkan konsep relativistik suatu materi, dengan rumus yang
sangat terkenal yaitu:

E = mc? (2.18)

persamaan ini menjelaskan adanya sifat materi/partikel dari suatu
cahaya. Yang memperjelas adanya sifat gelombang yang telah dikem-
bangkan dengan baik oleh Maxwell. Dualisme sifat cahaya ini memberi
intuisi pada Einstein untuk menjelaskan teori fotolistrik, dimana il-
muan fisika klasik tidak mampu menjelaskan hubungan antara emisi
partikel dengan intensitas cahaya.

2.2.1  Pemahaman tentang hubungan foton dan elektron

Pengamatan fenomena, yang belum difahami fisikawan klasik, pada
lempeng kristal kromium, Cr, dimana sinar merah pada intensitas
tinggi tidak mampu melepas satu elektron tetapi sinar biru dapat
melepas satu elektron pada intensitas yang sama. Penjelasan gambar
ini adalah:

1. Elektron akan teremisi dari suatu kristal bila mempunyai frekuensi
the thresh-old frequency yang cukup.

2. Kenaikan harga intensitas cahaya hanya menyebabkan kenaikan

bilangan emisi, tetapi tidak berpengaruh terhadap energi kinetik
elektron.

3. Kenaikan fekuensi cahaya sangat berpengaruh terhadap energi kine-

tik elektron suatu kristal. Einstein menjelaskan masalah ini dengan



usulan adanya photon.

2.2.2  Pemahaman energi kinetik dan potensial elektron akibat adanya
foton

Einstein menggunakan hukum Planck, v dan didapat rumus foton
dalam keadaan bebas:

Efoton = thoton (2.19)

Dalam menjelaskan fenomena foton yang “menabrak”suatu kristal,
Einstein memasukkan ide berupa?:

1. Adanya fungsi kerja energi ikatan, yang dimiliki oleh suatu unsur
yang dikenai foton, yaitu:

d = hy (2.20)
yang kelak dikenal sebagai energi disosiasi (dissociation energy).

2. Elektron yang dikenai cahaya memiliki kinetic energy

Ekin = 5MeVe (2.21)

2.2.3 Model frekuensi elektron akibat adanya foton

Sehingga secara lengkap Einstein mengusulkan implementasi Hukum
Kekekalan Energi terhadap konsep Einstein photoelectronic effect, pada
yaitu melalui tahapan:

1. Melalui konsep Hukum Kekekalan Energi, yaitu energi total adalah
penjumlahan dari energi kinetik elektron, (gx;;,), dan energi potensial
atau fungsi kerja energi ikatan, (®), yang dimiliki, dan didapat:

hv = e, + O (2.22)

2. Bila Persamaan 2.20 dimasukkan ke Persamaan 2.22, maka didapat
harga penentuan model kinetika foton Einstein, yaitu:

Ekin = hv — @
= h(v—) (2:23)

Persamaan ini mengisyaratkan adanya hubungan linear antara ener-
gi kinetik elektron (e;,,) dengan fungsi kerja elektron dalam ikatan
logam /kristal (®). Hubungan linear ini dapat diterangkan mela-
lui kurva maematika pada Gambar 2.13 dengan memperjelas hasil
temuan tetapan Planck, , sebagai gradien garis linearnya.
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> Romain Elsair. Fundamental of Chemistry.
bookboon.com, first edition, March 2012.
ISBN 978-87-403-0105-2

ghn,e - h ( V= 1’0 )
energi
E i o ey
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O =

Gambar 2.13: Kurva linear konsep Efek
fotolistrik Einstein.
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energi /
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elektron lepas
hv >0
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Gambar 2.14: Konsep Fotolistrik Einstein
untuk dua tingkat energi foton.

2.2.4 Persyaratan eksitasi elektron akibat adanya foton

Selanjutnya Einstein menjelaskan syarat batas kondisi energi elektron,
melalui tahapan:

1. Untuk elektron yang tidak tereksitasi, didapat bahwa bila:

D > hv (2.24)

maka elektron tidak akan terlepas dari atom dan energi kinetik
elektronnya lebih kecil dari batar energi, yaitu

ekin < 0 (2.25)

2. Penjelasan yang lebih luas dari konsep Einstein ini, yaitu elektron
yang terlepas dari atomnya, juga dapat mengakibatkan fungsi kerja
transisi elektronik ikatan logam /kristal, yaitu:

O < hv (2.26)

elektron dapat terlepas dari atom dan energi kinetik elektronnya
lebih besar dari batar energi, yaitu

€kin >0 (2.27)

Penjelasan Einstein ini sangat penting dan mendasar untuk konsep
mekanika kuantum untuk proses eksitasi suatu elektron, seperti
yang tampak pada Gambar 2.14.

2.2.5 Tingkat energi terkuantisasi elektron

Ungkapan ini memberi pemahaman bahwa di dalam senyawa memiliki
tingkat-tingkat energi sebesar n atau energi terkuantisasi ke-n bila
dikenai suatu foton. Tingkat energi terkuantisasi eksitasi elektron
dapat dijabarkan sebagai berikut:

1. Einstein menjelaskan bahwa suatu elektron bertransisi, yaitu dari
keadaan ground state ke keadaan tereksitasi excited state:
€1 — & (2.28)

2. Selanjutnya akan menghasilkan emisi suatu foton dengan frekuensi
tetap. Dengan kata lain bahwa:

@Ehl/o = &

&in = € (2-29)
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3. Persamaan 2.23 menjadi:

e =hv—¢g (2.30)
. . . . . . By’
4. Sehingga didapat besaran frekuensi foton Einstein, yaitu: £,
v=loza) @30 wo, VNN
|[a%
5. Dari Gambar 2.15 dapat dijelaskan bahwa energi foton yang berasal &
dari sinar merah tidak cukup besar untuk melampaui tingkat energi
(£2), dan hanya menghasilkan energi vibrasi ikatan antara inti atom Gambar 2.15: Konsep eksitasi dan emisi

e .. . . elektron untuk da tingkat energi.
dengan elektronnya. Kondisi ini tidak menghasilkan emisi foton

cahaya merah. Sedangkan untuk energi foton yang berasal dari
sinar biru adalah cukup untuk melampaui tingkat energi (¢2), dan
menghasilkan emisi foton cahaya biru serta mengakibatkan elektron
tereksitasi keluar dari unsurnya.

Contoh Soal 2.2: Tentang fenomena foton
Einstein.

Sebuah cahaya mempunyai panjang gelombang A = 2,5x10~"m ber-
hasil keluar dari lempeng kristal kromium (Cr) dalam proses fotolis-
trik. Bila fungsi kerja, ® = hvy, yang dimikili oleh lempeng adalah
7,21x10~1%], maka tentukan: (a). Energi kinetik maksimum, %mevz,
dari emisi fotolistrik ini? (b). Kecepatan elektron, v,, yang memiliki
energi kinetik maksimum ini?

Jawab:

Dari persamaan spektrum Maxwell-Lorenzt, didapat frekuensi cahaya
adalah:

¢ 2,9979x108ms !

— — =T T 1.19916x10%0s 7L
YT T T 2,5x10 m 199162107

Dari teori efek fotolistrik Einstein, yaitu:
ekin = hv — ® = (6,626x107>4]s)(1,19916x10%s 1) — 7,21x10~ ]

Jadi energi kinetik maksimum yang diperlukan oleh proses fotolistrik
ini adalah 7,356x10~2°] (b). Kecepatan elektron didapat dari harga
energi kinetiknya, ey, = %mevg, sehingga didapat:

. 2€kin . 7,3563(10720] o \/T_ 5 1
Ve = 4/ me 9,11x10_31kg ~ V16x10'9m*s—= = 4,0x10°ms

Jadi kecepatan elektron (v.) keluar dari lempeng kristal adalah
4x10°ms~!
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2.2.6 Foton Einstein dan Tingkat Energi Atom

Einstein melanjutkan penjabaran persamaan linear di atas untuk pro-
ses emisi suatu foton dari atom dalam unsur. Riset foton Einstein
dibuktikan secara eksperimental oleh fisikawan Franck-Hertz untuk
mempelajari efek foton terhadap tingkat-tingkat energi atom suatu
unsur dengan menggunakan sinar X.

Data eksperimen Franck-Hertz tersebut adalah data yang didapat
dari eksperimen berupa harga tingkat energi ke-n untuk energi poten-
sial, (epj4,) dan energi kinetik, (g, ,), masing-masing dalam satuan
(eVolt) adalah:

Tabel 2.2: Data eksperimen Franck-Hertz Data  Energi potensi al Ener gi kinetik
pada unsur Cr.
ke-n (eVolt) (eVolt)
1 -21,6 1232,0
2 -48,4 1205,2
3 -870,2 3834

Selanjutnya Einstein mengusulkan konsep fungsi kerja elektron di-
anggap sebagai binding energy yaitu konsep pengikatan elektron oleh
inti berdasarkan tingkat energi binding-nya. Einstein memberi penjelas-
an bahwa:

Dy = Epindn (2.32)

Dari Persamaan 2.32 ini, Einstein mengusulkan pemahaman da-
ta eksperimen untuk memperluas konsep sebelumnya, seperti pada
Gambear 2.16.

Einstein juga mengusulkan konsep fungsi kerja tersebut sebagai
binding energy atau ey,  ,, atau energi ikatan yang berlaku pada suatu
kristal padatan, melalui tahapan berikut:

1. Energi ikatan yang terdapat dalam suatu molekul/kristal sangat
dipengaruhi oleh adanya transisi elektronik ikatan kristal /molekul,
yang bergantung pada tingkat-tingkat energi eksitasi elektronnya.
Sehingga, dari 3 (tiga) data di atas, energi ikatan, (g4;,4,), dapat
dikembangkan menjadi:

Gambar 2.16: Fotolistrik Franck-Hertz
€pindn =  €bind, 1, €bind,2s Ebind,3

= £n1/5n215n3 (233)

2. Dari Gambar 2.16, dapat dikatakan bahwa pada pengukuran ting-
kat eksitasi hingga harga energi potensial sama dengan nol, maka
didapat bahwa:

Epind,co = Enge — 0 (2.34)



Maka didapat bahwa:

shind,n = Snlz Et’lz/ £n3/ e € (235)

Dengan susunan tingkat energi elektron untuk setiap atom adalah:

n=12,3,...,0 (2.36)

. Persamaan efek fotolistrik Einstein, dimana setiap harga n mengha-

silkan hubungan antara energi ikatan dengan tingkat-tingkat energi
elektronnya, yaitu:

Ekinn = hv — Epinn (2~37)

dimana n = 1 adalah keadaan ground state dan n = oo adalah
keadaan excited state.

Dengan demikian Persamaan 2.37 dapat digunakan untuk mencari
frekuensi (v) suatu berkas dari kristal, yaitu:

_ Ekinn ';l‘sbm,n (2.38)
Tingkat transisi elektronik ikatan kristal ini setara dengan tingkat-
tingkat energi yang didapat oleh konsep Einstein, seperti pada Gam-
bar 2.17. Dengan demikian foton dan elektron sangat bergantung
pada kuanta-kuanta yang memenuhinya.

2.2.7 Konsep eksitasi elektron dan emisi foton

Melalui konsep fotolistrik Einstein ini maka dapat diuraikan bahwa
setiap atom baik atom dalam kondisi gas, cairan dan larutan, akan
memiliki tingkat-tingkat energi elektronnya.

Einstein mengusulkan konsep model energi potensial untuk dua

daerah energi yaitu daerah energi potensial elektron tidak tereksitasi
(e1) dan daerah energi potensial elektron tereksitasi (¢3), dapat dilihat
pada Gambar 2.18, yang terurai pada keadaan berikut:

1.

Tingkat energi vibrasi elektron dengan inti atom mulai dari tingkat
energi ground state hingga ke tingkat energi tereskitasi excited state.

n=1-— n=234,.... (239)

Tingkat energi untuk proses disosiasi mulai dari tingkat energi gro-
und state hingga ke tingkat excited state.

n=1— n=o0 (2.40)
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Gambar 2.17: Hasil radiasi foton terha-
dap kristal Cr

Gambar 2.18: Model tingkat energi po-
tensial elektron Einstein
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3. Tingkat energi untuk proses elektron lepas dari kristal dimulai dari
tingkat energi daerah potensial hingga ke tingkat energi daerah
kinetik.

Mpotensial = 1,2,3,... — nkinetik =1,2,3,.... (2.41)

2.2.8 Tingkat energi elektron dalam kristal

Bila penjelasan di atas digabung menjadi satu rangkaian konsep ekstita-
si elektron, Proses ini menghasilkan emisi foton yang dapat ditangkap
oleh suatu detektor. Ungkapan ini dapat dirangkai dalam Gambar 2.19.
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Gambar 2.19: Konsep tingkat energi elek-
tron suatu atom

Uraian tersebut adalah sebagai berikut:

1. Data eksperimen mendukung rumusan Einstein tentang fungsi ene-
gri potensial atau fungsi kerja ikatan elektron (®) dan fungsi energi
kinetik elektron (gx;;;) bahawa keduanya mempunya hubungan linear
dengan energi foton (hv)

2. Kedua fungsi di atas menghasilkan daerah potensial (¢1) dan daerah
energi kinetik (e2) yang memiliki tingkat-tingkat energi vibrasinya
masing-masing.

3. Masing-masing daerah energi dapat diungkapkan sebagai energi
potensial elektron bervibrasi atau elektron yang belum tereksitasi
dan juga sebagai energi potensial untuk elektron tereksitasi

4. Muncullah konsep tingkat energi keadaan dasar (ground state) dan
tingkat energi tereksitasi (excited state).

5. Foton warna merah tidak memiliki kemampuan untuk melepas
elektron dari kristal dan hanya menghasilkan energi vibrasi ikatan
antara elektron dengan inti atom. Sedangkan foron biru memiliki



kemampuan untuk melepas elektron karena mampu mengeksitasi
elektron ke tingkat excited state.

2.2.9 Gambaran umum teori foton Einstein

Dengan demikian, skema teori fotolistrik Einstein ini adalah konsep
penjelasan yang sangat logis dari kasus fotoelektron yang pada masa
sebelumnya masih belum terpecahkan. Elektron dalam suatu atom
berada dalam tingkat-tingkat energi tertentu, mulai dari keadaan dasar
n = 1 (ground state) hingga ke keadaan terdisosiasi n = co. Secara
umum dapat dipaparkan Gambar 2.20.

r Elektron lepas
Ew’b \ .

=
\

hv \J1v -

Tingkat transisi elektronik ikatan kimia Einstein ini setara dengan
tingkat-tingkat energi yang didapat oleh Planck..Konsep fotolistrik
Einstein ini menjadi peletak dasar dari ilmu:

1. Fisika, khususnya menjadi dasar bagi instrumentasi spektroskopi
fotoelektrik, dalam mempelajari susunan elektron dari suatu padatan
atau kristal murni.

2. Kimia, khususnya bagi kajian instrumentasi spektroskopi, dalam
mempelajari susunan elektron molekul yang lepas dari ikatan kimia
atau elektron tersebut hanya tereksitasi ke tingkat energi lain dalam
ikatan kimia tersebut.

3. Kimia Fisika, khususnya adanya eksitasi elektron untuk vibrasi
ikatan antara elektron dengan inti atom, juga eksitasi elektron untuk
vibrasi dalam ikatan antara atom dalam suatu molekul. Tidak hanya
energi vibrasi, namun juga konsep fotoelektron Einstein ini dapat
menjelaskan untuk eksitasi elektron yang energinya lebih rendar
yaitu energi rotasi.
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Gambar 2.20: Skema teori fotolistrik
Einstein-Franck-Hertz.
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Gambar 2.21: Tingkat energi potensial
elektron atom Neon, Ne (Sumber:
DOI:10.1038/ncomms5069 | www.nature.

com/naturecommunications).
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Contoh Soal 2.3: Tentang fenomena foton
Einstein pada unsur Ne.

Dengan demikian foton dan elektron sangat bergantung pada kuanta-
kuanta yang memenuhinya. Maka proses spektroskopi fotoelektrik baik
untuk sinar x (Defraksi sinar X) untuk eksitasi elektron dalam, UV-VIS
Spektroskopi untuk eksitasi kulit terluar, Spektroskopi infra merah
untuk vibrasi molekul, maupun Microwave Spektroskopi untuk rotasi
molekul terhadap suatu senyawa kimia, dapat menjelaskan adanya
elektron yang lepas dari ikatan kimia atau elektron tersebut hanya
tereksitasi ke tingkat energi lain dalam ikatan kimia tersebut.

Seorang kimiawan ingin meneliti tingkat-tingkat energi pada unsur
neon, Ne, dengan menggunakan sinar X, yang memiliki panjang ge-
lombang tertinggi yaitu A = 9,89x10~''m, dalam proses fotolistrik,
dan menghasilkan urutan energi kinetik yaitu 12,63; 11,0; 8,0; 5,0; 3,0
keVolt, secara berurutan, hasil total analisa fotoelektron ini dapat di-
lihat pada Gambar 2.21. Tentukanlah (a). Buktikanlah harga energi
kinetik elektron tersebut? (b). Jelaskanlah bagaimana perbandingan
harga energi kinetik ¢;, . dengan harga energi potensial €p;,4ing, dari
data ini? (dengan asumsi bahwa harga €;nging . telah diketahui)
Jawab:

(@) Untuk mengetahui energi kinetiknya terlebih dahulu ditentukan
frekuensi foton dari sinar X, yaitu:

e € _2,9979x108ms !
JOm =X toton 9,89x10~111m

= 3,03x10'8s7!

Kemudian ditentukan harga energi foton sinar X:
€ foton = MVfoton = (6,626x107*]5)(3,03x10'%s 1) = 2,01x10™°]
Konversi ke satuan eVolt menghasilkan harga:

S 2,01x10~ 1]
foton = 1 6022x10~ ] (eVolt) 1

= 12.545 eVolt = 12,545 keVolt

Harga ini hampir sama dengan 12,63 keVolt, hal ini karena adanya
pembulatan dalam perhitungan.

(b) Perbandingan harga energi kinetik dibandingkan dengan harga ener-
gi potensial adalah slalu berharga positif hal ini karena harga energi
potensialny atau energi ikatannya berharga negatif.



Model Atom Bohr

Niels H. D. Bohr pada tahun 1913 mengusulkan Bokr atomic model,
melalui hukum ini kita diperkenalkan bahwa elektron dari suatu atom
memiliki energi yang terkuantisasi, E,, dan juga konsep energi ionisasi
(ionization energy).

Bohr menjalaskan perbandingan pemahaman tentang energi atom:
Model energi atom klasik bahwa energi adalah berharga tunggal sesuai
energi Coulomb menuju model energi atom Bohr yang menunjukkan
energi atom adalah terkuantisasi. Model atom Bohr dapat menjelaskan
spektrum atom hidrogen atau atom hidrogen-like atau ion atom: He*,
Li?*, dan Be3*.

Penelitian Bohr dilandasi pada hasil eksperimen fisikawan klasik,
Bohr menyusun konsep model atom Bohr, melalui penurunan rumus
hukum kekekalan energi melalui tahapan-tahapan sebagai berikut:

2.3.1 Energi elektron Bohr

Bohr menurunkan persamaan energi elektronnya dengan melibatkan
konsep energi potensial Coulomb elektron dan energi kinetik kecepatan
elektron, yaitu:

1. Dengan memasukkan hukum Coulomb, untuk antar elektron dengan
inti, diasumsi bahwa harga energi potensial dimiliki oleh elektron
dengan masa m, bergerak mengelilingi inti dengan radius 7, sebesar:

Ze?
Epot = — .
pot <4ne0r> (2.42)
Energi potensial
4 elektron
]

mitt aton

Inti atom H

Kemudian memasukkan harga energi kinetik dari elektron mengeli-
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Gambar 2.22: Niels Hendrik David

Bohr, penemu konsep energi terku-
antisasi atom hidrogen. (Sumber: ht-
tps:/ /apchemcyhs.wikispaces.com/Bohr)

Gambar 2.23: Energi potensial atom dan

jarak inti-elektron, r.
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lingi inti, sebesar:

1
Ein = Emevz (2.43)

Sehingga energi total model atom Bohr, berdasarkan hukum keke-
kalan energi menjadi:

Etotar = Ekin+Epot

1 Ze?
= Emevz — < ) (2.44)

Dimana Z adalah besaran untuk nomor atom, dan untuk hidrogen,

yaitu
Z=1 (2.45)

Sedangkan harga keadaan vakum adalah:

€g = 8,854x107 12 C?J 1m ! (2.46)

2. Energi ini akan disederhanakan dengan mencari harga r dan v,
melalui gaya Coulomb, yaitu:

dE
FCoulomb = w (2-47)

Gaya pada gerak elektron mengelilingi inti atom atau harga gaya
atom hidrogen adalah:

FCoulomb = Mea (248)

dimana untuk gerak melingkar haga besaran percepatan a adalah

a=ow (2.49)

dan telah diketahui bahwa momentum kecepatan mempunyai harga

Gambar 2.24: Albert Einstein dan v
Niels Bohr membahas masalah W= - (2-50)
energi terkuantisasi. (Sumber:  ht-
tp:/ /www.uh.edu/engines) Sehingga Persamaan 2.48 menjadi:
2
Mev
Fcoutomp = (251)



3. Bila E;y, pada Persamaan 2.44 diturunkan terhadap jarak (r), maka
didapat harga:
N NP 7
dr— dr\2°°¢ 47egr
Ze?
= 0 <47‘ce0r2)
Ze?
- (moﬂ) (252)

2.3.2  Momentum sudut Bohr

Bohr menyelesaikan penurunan rumus di atas hingga melahirkan kon-
sep jenius yaitu konsep momentum sudut elektron yang bergerak secara
statis mengelilingi inti atom, yaitu:

1. Bohr memasukkan Persamaan 2.51 dan Persamaan 2.52 ke dalam
Persamaan 2.47, maka didapat:

et (22 ) -

7 41Teqr?

Persamaan 2.53 ini menghasilkan dua persamaan utama, yaitu:

(a) Jejari elektron-inti atom dengan penurunan persamaan sebagai

berikut:
(meor)>  Zeé?
et ey
(mevr)?(4reg)
r m1e(22) (2.54)

(b) kecepatan elektron mengelilingi inti atom dengan penurunan
persamaan sebagai berikut:

mevzr _ <Zez)
471€)
co L (E) e
(meor) \ 47teg '

Pada kedua Persamaan 2.54 dan Persamaan 2.55 ini masing-masing
menghasilkan ungkapan (m,vr) yang menjadi faktor penting untuk
langkah Bohr selanjutnya.

2. Dengan memasukkan postulat Planck, Bohr mengusulkan angular
momentum posulate yaitu (m,ovr), yang mana bahwa momentum sudut
suatu gerak elektron harus terkuantisasi dan sebanding dengan
perkalian bilangan bulat %, sehingga didapat:

(mevr) — (mevr)y (2.56)
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energi potensial, E,

T
I E Tonisasi. e

Gambar 2.25: Energi potensial ionisasi
atom hidrogen.

inti aton H

Sehingga didapat harga momentum sudut sebagai berikut:

h
(mevr)n = ”ﬂ (257)

dengann =1,2,3,...

3. Substitusi momentum sudut (Persamaan 2.57) ini ke Persamaan 2.54
dan Persamaan 2.55 di atas menghasilkan:

(a) Jejari elektron elektron pada tingkat energi ke 7, r;,:

(meor)? (47teq)
me(Ze?)
eon?h?

- wZe2m, (2.58)

n

Pada tahap ini Bohr mengumpulkan semua harga tetapan menja-
di satu yaitu dilambangkan dengan a9, yang kemudian dikenal
sebagai Bohr radius dengan harga sebesar:

2
ag = ( oh ) (2.59)

tem,

didapat harga a adalah 0,529A. Maka didapat harga r,, sebesar:

2
n
= —fo (2.60)

(b) kecepatan elektron elektron pada tingkat energi ke 1, v,:

o 1 Ze?
T (meor), \4meg

Ze?
= Seonh (2.61)

2.3.3 Energi elektron terionisasi Bohr

Bohr menemukan harga energi terkuantisasi dari elektron yang menge-
lilingi inti atom dengan tahapan:

1. Bohr memasukkan kedua harga r, dan v, dari Persamaan 2.58 dan
dari Persamaan 2.61 tersebut ke dalam persamaan Energi total Bohr
(Persamaan 2.44), maka didapat harga energi atom pada tingkat
energi ke n, yaitu dengan berubahnya E;,;;; menjadi E,, sehingga



didapat:
1 Ze?
E, = =m0’ —
" pMeOn (4neorn>
_ lm Ze? 2_ Ze? nZe*m,
27\ 2¢pnh 47t eonzh?
2 2

_ 1 Ze? . Ze?
27\ 2¢pnh ¢\ 2egnh
_ (22
- 27\ 2eonh

4 2

e*m, \ Z

dimanan =1,2,3,...
2. Bila dimasukkan harga tetapan-tetapan di atas maka didapat bahwa:

etme -18

maka didapat bahwa:
72

E, = —(2,18x10718)) —

(2.64)
Konsep Bohr’s model interpretation ini menghasilkan beberapa gam-
baran tingkat energi spektra atom, yang secara umum memberikan
rumus frekuensi emisi spektra atom:

1 1
v =(3,29x10%s 1) z2 ( — - 2) (2.65)
M aknir M awal

dengan Z= 1 untuk hidrogen.

Dari persamaan energi atom hidrogen Bohr ini, muncullah ionization
energy concept, dimana atom hidrogen akan terionisasi melalui pro-
ses eksitasi elektron dari keadaan dasar, n = 1, hingga ke keadaan
takhingga, n = ~, yaitu keadaan elektron lepas dari intinya.

Dengan demikian harga energi ionisasi atom hidrogen, eksitasi elek-
tron dari n = 1 ke n =~, adalah:

_ z? Z?
Eionisasi = —(2,18x10 18]) (lw _ T )
= —(2,18x107 %)) (0 - 1)
= 2,18x107 18 (2.66)

Dengan demikian, adanya konsep energi ionisasi, maka membuat
ilmuwan lain melakukan riset tentang fenomena atomic spectra emission
dari atom hidrogen.
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Gambar 2.26: Niels Bohr memberi kuliah
kelas membahas masalah energi terku-
antisasi yntyk atom hidrogen. (Sumber:
http:/ /www.phy.davidson.edu)
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2.3.4 Model permukaan energi potensial

Model atom Bohr yang dipaparkan pada Gambar 2.2y dapat dibagi
menjadi:

1. (Atas). Perbandingan model energi potensial 2D klasil dan Bohr,

dimana pada model Bohr, harga n menunjukkan tingkat-tingkat ener-
gi eksitasi elektron. Sedangkan untuk model klasik tidak terdapat
tingkat-tingkat energi atau hanya merupakan energi tunggal.

. (Bawah). Perbandingan model permukaan energi potensial klasik

dan Bohr, dimana bagian Atas adalah dengan cara memutar kurva
2D terhadap sumbu energi didapat bentuk energi potensial 3D, dan
pada model Bohr, harga n menunjukkan adanya kulit-kulit orbital
elektron mengelilingi inti atom Hidrogen. Sedangkan untuk model
klasik tampak bahwa bila terdapat suatu elektron menempati per-
mukaan energi potensial dari atom hidrogen maka elektron tersebut
akan tergelincir menutar menuju ke arah inti atom hidrogen.

= Model energi klasik = Model energi Bohr

Energi potensial

Energi potensial

Model 2D

dregr

Inti atom H

Energi potensial

Model 3D

Inti atom

Gambear 2.27: Model energi potensial io-
nisasi: Klasik dan Modern.

Inti atom H . .
Energi potensial
-~

n=-

Pachen. IR

Inti atom H

Pembuktian hukum-hukum Bohr dan model atom Bohr bahwa elek-

tron pada atom hidrogen memiliki tingkat-tingkat energi tertentu, telah
dilakukan oleh Theodore Lyman untuk emisi sinar Ultra-Violet (UV),
Johann Balmer untuk sinar Visible (VIS), dan Friedrich Paschen untuk
emisi sinar Infra-Red (IR).
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2.3.5 Pembuktian moel atom Bohr secara eksperimen

Rumusan tingkat-tingkat energi model atom Bohr ini dibuktikan seca-
ra eksperimen oleh tiga dari beberapa ilmuwan fisika, yaitu dengan
mengamati fenomena spektra emisi atom hidrogen, yang tampak pada
Gambar 2.27, yaitu diantaranya adalah:

1. Theodore Lyman, meneliti spektra emisi atom sinar Ultraviolet, yaitu
adanya emisi dari frekuensi, v, cahaya Ultraviolet (UV) yang berakhir
pada tingkat energi elektron pada 7,4y, = 1. Sehingga Persamaan

2.65 menjadi:
1875 nm ]
: «f
v =(3,29x10"s1)Z* [ 1— — (2.67) I
Mawal <

dengan 1., = 2,3,4,. ..

Deret emisi ini dikenal sebagai Deret Lyman.

2. Johann Balmer, meneliti spektra emisi atom sinar Visibel (sinar tam- .§
pak), yaitu adanya emisi dari frekuensi, v, cahaya Visibel (VIS) yang B
berakhir pada tingkat energi elektron pada 7,;, = 2. Sehingga 0 r Eg
Persamaan 2.65 menjadi: I 2

&
1 1 ©
v =(3,29x10%s 1) 72 (4 — 2) (2.68) I
M awal c
dengan 1,,,,; = 3,4,5,...
Deret emisi ini dikenal sebagai Deret Balmer. ~<
£
et éd

3. Friedrich Paschen, meneliti spektra emisi atom sinar infrared, yaitu = 820 nm
adanya emisi dari frekuensi, v, cahaya Inframerah (IR) yang berakhir % I
pada tingkat energi elektron pada 7,4y, = 3. Sehingga Persamaan T < R

. = 656 nm @

2.65 menjadi: o

- N
1 1 I D -
v = (3,29x10"°s71)Z2 (9 - = (2.69) = ESR
Nawal 8
365 nm (—) ©
dengan 1,,,,;; = 4,5,6,. ..

Deret emisi ini dikenal sebagai Deret Pachen. ‘;‘

Dari beberapa epsperimen di atas, maka model atom Bohr sangat 122 nmf \ \ %_5?
terbukti keakuratannya, khususnya untuk eksperimen atom hidrogen. 9tnm [ | E‘g =
Secara eksperimen juga model atom Bohr dapat digunakan secara

. . . Gambar 2.28: Deret Bohr: De-
pendekatan untuk atom selain hidrogen. Hanya secara matematika ret Lyman, Deret Balmer, dan

model atom Bohr hanya eksak terbukti benar untuk atom hidrogen, Deret  Pachen. (Sumber:  ht-

. tp:/ /physics.d traatz1.nl
sehingga model atom Bohr sangat cocok untuk atom H dan hydrogen- p://physics.dorpstraata1 nl/spectra)
like atau atomic ion.
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Spekira atom bukan Hidrogen

Secara matematika model atom Bohr ini memiliki kelemahan yaitu
tidak dapat menjelaskan selain hidrogen. Artinya untuk aton bukan
hidrogen, yaitu:

Z=2,3,4,... (2.70)

Model atom Bohr menjadi lemah dan menyimpang, hal ini kare-
na model atom Bohr tidak memperhitungkan adanya interaksi antar
elektron dalam atom bukan hidrogen.

Namun secara eksperimen terdapat kemiripan dengan model spektra
atom hidrogen.

Dengan demikian baik atom hidrogen maupun atom bukan hidrogen
memiliki spektra elektron yang sesuai dengan model atom Bohr dan
eksperimen ketiga Deret Lyman, Deret Balmer, dan Deret Pachen di
atas.

Hasil dari semua spektrum atom hidrogen dan atom bukan hidrogen
dapat dilakukan secara eksperimen, dan memberi informasi bahwa:

1. Tidak ada dua atom yang memiliki spektrum atom yang sama, dan
selalu ditandai dengan hasil tingkat energi elektron yang berbeda-
beda.

2. Perbedaan spektrum setiap atom ini adalah karena perbedaan jumlah

Gambar 2.29: Deret spektrum atom:
H, He, O, C, N, dan Ne. (Sumber: ht-
tp:/ /locksmithnyc.info/keywords/o02/
neon-spectral-lines/)

elektron dan interaksi elektron yang menyebabkan perbedaan tingkat
energi elektronnya.

3. Semakin banyak jumlah elektronnya maka semakin berdekatan ting-

kat energi elektronnya.

4. Tingkat energi elektron tergantung pada:

(a) Nilai n sebagai tingkat energi utamanya

(b) Sub tingkat (sub-n) energinya.

Sebagai contoh dapat dilihat pada Gambar 2.29 yaitu perbedaan
antara spektrum atom hidrogen (H), helium (He), oksigen (O), karbon
(C), Nitrogen (N) dan Neon (Ne), dimana ada perbedaan tingkat energi
elektron utama (1) dan sub-n dari tingkat energi elektronnya masing-
masing.

Dari Gambar 2.29 tersebut juga tampak atom hidrogen (H) hanya
menghasilkan garis-garis emisi yang lebih sedikit bila dibandingkan
dengan spektrum atom helium (He), dan seterusnya hingga spektrum
atom neon (Ne) yang menghasilkan lebih banyak emisi. Hal ini kare-
na adanya lebih banyak interaksi elektron dan saling mempengaruhi



tingkat energi (1) dan sub tingkat energi (sub-n) di dalam atom-atom
tersebut.

Dengan demikian semakin besar harga Z maka semakin banya
elektron yang berinteraksi dan menghasilkan garis-garis emisi yang
lebih banyak.

jarak n semakin rapat
Z>1 — (2.71)
jarak sub-n semakin rapat

Hal ini menunjukkan juga bahwa di dalam atom maka elektronnya
akan berada pada tingkat-tingkat energi tertentu (1) dan tingkat-tingkat
sub energi (sub-n). Hal ini sekaligus membuktikan bahwa konsep
radiasi Planck dan fotoelektron Einstein adalah sesuai dengan data
eksperimen.

Model atom Bohr dapat digunakan untuk menjelaskan model atom
ion Li,*. Bila elektron dari ion Li," berada pada keadaan tereksitasi
n = 2, maka hitunglah dengan menggunakan model Bohr: (a). Jari-jari
orbit elektron, r,, ini? (b). Kecepatan, v, elektron ini? (c). Energi, E,,
pada keadaan ini? (Gunakan: tetapan Planck, h, m,, dan jarijari Bohr,
ap =0, 529A, nomor atom, Z, Li= 3)

Jawab:

(a) Dari postulat momentum sudut Bohr didapat persamaan jari-jari
model atom Bohr untuk n = 2:

n2 22 . .
ru = “-ag = =(0,2594) = 0,705A

Z
(b) Didapat juga harga kecepatan elektron model atom Bohr untuk
n=2

nh 2(6,626x10734]s

= — — =3,28x10%ms !
27tmery,  2(3,14)(9,11x10-31kg) (0, 705A)

Un

(c) Sedangkan energi elektron model atom Bohr:
Ve 3
E, = —(2,18x10’18])ﬁ -~ 18x10*18])?2 = —4,9x107 18]
Jadi dari model atom Bohr dapat menjelaskan Model ion Li,* pada

keadaan n = 2, yaitu menghasilkan: jari-jari ion 0,705A, kecepatan
elektron mengelilingi inti 3,28x10°ms~! dan energinya —4,9x10~ 18]
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Contoh Soal 2.4: Tentang model atom
Bohr.
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2.1

2.3

2.4

Soal-soal Bab 2

HuxuMm Pranck. Cahaya hijau dan biru akan berhasil mengelu-
arkan elektron dari permukaan lempeng Kalsium. Dalam kasus
ini cahaya mana yang memiliki: (a). Frekuensi, v, terbesar? (b).
Energi kinetik yang paling besar? (Gunakan: data dari spektrum
elektromagnetik, kecepatan cahaya, c, tetapan Planck, h=6,626x10~ 34

Js dan massa elektron, mg:9,11x10’31 kg)

BrackBopy Pranck. Pada senyawa berupa larutan bercahaya,
CdSe, yang biasa dikenal sebagai quantum dot, akibat diberi sinar.
Benda ini dapat memancarkan emisi radiasi blackbody berupa merah,
jingga, hijau. Terangkan masalah ini?

ForoN EINSTEIN. Seorang ahli kimia bekerja pada jajaran kepolisi-
an, dia bertugas untuk mendeteksi hamburan logam akibat ledakan
bom, dengan menggunakan sistem alarm deteksi logam fotosel. Be-
rapa panjang gelombang cahaya yang digunakan dalam sistem alarm
fotosel logamnya adalah Al, yang memiliki fungsi kerja, ®, sebesar
4,41x10~1%]? (Gunakan h= 6,626x10~4]s)

MopEeL AToM BoHR. Seorang mahasiswa kimia ingin membuat
kembang api terbaru, yaitu kembang api yang dapat memancarkan
sinar pelangi dan sinar infra merah secara simultan. Bahan yang
digunakan adalah ion atom B,*. Tentu harus dibuat dahulu model
atom Bohr, dimana senyawa ion atom B," diberi energi sehingga
terjadi emisi-emisi. Jelaskan tingkat-tingkat energi barapa emisi ion
atom B," menghasilkan sinar pelangi dan infra merah?



Mekanika Kuantum

MEKANIKA KUANTUM menjadi tujuan lanjutan dari penelitian mendasar tentang energi terkuantisasi dari
cahaya dan pertikel telah ditata dengan baik oleh Planck, Einstein dan Bohr. Perumusan metode mekanika
kuantum tersebut segera disusun dan dimotori oleh tiga konsep fisikawan utama yaitu: de Broglie melalui de
Broglie waves and postulate, Heisenberg melalui Heisenberg particle and uncertainty principle, dan Schrodinger
melalui Schrodinger equation.

Gambar 3.1: Area Mekanika Kuantum.
Mekanika kuantum ini juga menghasilkan postulat-potulat kuantum
yang berguna secara filosofis dalam menjelaskan fenomena elektron
dan foton.
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Gambar 3.2 Louis-Victor-Pierre-
Raymond, 7th duc de Broglie, penemu
konsep panjang gelombang untuk
mekanika kuantum. (Sumber:  ht-
tp:/ /nautilus. fis.uc.pt/wwwqui/)

Postulat & Gelombang de Broglié

Louis-Victor-Pierre-Raymond, 7th duc de Broglié pada tahun 1926,
mengusulkan de Broglié waves and postulate, melalui postulat ini kita
diperkenalkan adanya panjang gelombang yang cocok dengan ukuran
radiasi cahaya dan juga tingkat-tingkat energi terkuantisasi, 1, tersebut
haruslah bilangan bulat.

Perbandingan pemahaman tentang panjang gelombang suatu elek-
tron, yang mana menjelaskan suatu keharusan kelipatan dari bilangan
bulat agar elektron orbit pada intinya:

1. Panjang gelombang orbit elektron dengan kelipatan bilangan n=4

2. Panjang gelombang elektron tidak pada orbitnya dengan kelipatan
bilangan desimal n=4,5.

de Broglie menjelaskan adanya kuantisasi gelombang untuk mene-
rangkan teori atom Bohr (yang diperluas), yaitu dengan mengusulkan
panjang gelombang, A, de Broglie.

Tahap-tahap penurunan A de Broglie, melalui penggabungan bebe-
rapa hukum Planck dan Einstein, yaitu:

1. Partikel dianalogikan bergerak dengan energi partikel dari penurun-
an Planck:
E=hv (3.1)
sedangkan bahwa gerak partikel ini cocok dengan foton Einstein,
dan karenanya akan sesuai dengan teori relativitas Einstein

2

E =mc (3.2)
sehingga didapat:
hv = mc? (3.3)
2. Dari teori radiasi Elektromagnetik Maxwell, bahwa
c
V=3 (3-4)
maka didapat:
h
A= e (3.5

3. Persamaan ini menjadi dasar de Broglié untuk menerangkan adanya
partikel dengan massa m dan kecepatan v akan mempunyai A baru
sebagai panjang gelombang de Broglié sebesar:

A= o (3.6)



4. Bila momentum suatu partikel adalah

p=mu (3-7)
maka didapat panjang gelombang, A, dan momentum, p, de Broglié,
yaitu:

A= z atau p = % (3.8)
y T e —————»
! T
n=4

5. Melalui postulat momentum sudut Bohr yaitu:

h
mor = nﬁ (3.9

maka panjang gelombang de Broglie mempengaruhi model atom
Bohr, yaitu dengan cara memasukkan persamaan momentum di atas,
sehingga menghasilkan ungkapan

mor = pr = nﬁ (3.10)
sehingga didapat:
h h
Xr = "E (3.11)

| Fungsi gelombang e- —

)
/Fmasan & /

n=4 n=92

atau
nA = 27mr (3.12)

dimanan =1,2,3,...
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Gambar 3.3: Postulat de Broglie quantum
condition, nA = 27r.

Gambar 3.4: Postulat de Broglie quantum
condition, nA = 27r.
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Energi translasi

E,v=1

Energi vibrasi

Energi rotasi

Gambar 3.5: [lustrasi energi translasi, vi-
brasi, rotasi dan eksitasi atom dari se-
buah molekulyang memenubhi syarat de
Broglie quantum condition.

6. Ungkapan nA = 27tr dikenal sebagai de Broglie quantum condition,
yang mensyaratkan bahwa: Sebuah elektron dapat mengelilingi inti
hanya dalam orbit yang mengandung bilangan bulat, n, kali panjang
gelombang de Broglie. Sedangkan ungkapan 27rr tidak lain adalah
ungkapan adri panjang keliling lingkaran dengan r adalah jari-jari
lingkarannya.

Kondisi atau syarat kuantum de Broglie¢, menghasilkan kestabilan
fungsi gelombang suatu gerak elektron:

1. Bila n bilangan bulat, maka orbilal elektron mengelilingi inti atom
akan stabil
n=1,2,3,... orbital atom (3.13)

2. Bila n bukan bilangan bulat, maka orbilal elektron mengelilingi inti
atom akan tidak stabil dan berarti tidak ada orbital.

3579 . .
n= 31575050 tidak ada orbital atom (3.14)
Fungsi gelombang elektron, pada Gambar 3.4, dengan kuantitas 4A
sebagai fungsi x pada sumbu x-linear, memiliki kondisi kuantum de
Broglié, yaitu:

A

nE =x (3.15)

Fungsi gelombang elektron dengan kuantitas 4A dan sumbu x-
lingkaran sepanjang 27tv. Tampak bahwa untuk n bilangan bulat,
fungsi gelombang akan kontinu dan menghasilkan orbital elektron
yang stabil mengelilingi inti atom dengan jari-jari orbir sebesar r.

Fungsi gelombang elektron dengan kuantitas %)\ dan sumbu x-
lingkaran sepanjang 2Ar. Tampak bahwa untuk n bukan bilangan
bulat, fungsi gelombang akan diskontinu dan tidak menghasilkan orbi-
tal elektron yang stabil atau instabil.

Postulat gelombang dan penjang gelombang de Broglie ini memberi
pemahaman konsep bilangan kuantum yang selalu berupa bilangan
bulat. Akibatnya tingkat-tingkat energi kuantum apapun, misal tingkat
energi eksitasi molekul, tingkat energi vibrasi molekul, tingkat energi
rotasi molekul dan tingkat energi translasi molekul, akan selalu meru-
pakan kelipatan dari bilangan bulat #, seperti yang diilustrasikan pada
Gambar 3.5 diantaranya:

* Energi eksitasi elektron
Ee = En1,Enn, Ens, - - (3.16)

dengan urutan besar energi: E,; < E;p < E3



¢ Energi translasi vibrasi molekul

Evib,e = Evib,nlf Evib,n2r Evib,n3/ e (3‘17)
dengan urutan besar energi: Eyp, 1 < Eyipno < Eyip 3

¢ Energi translasi rotasi molekul

Erote = Erot,nl/ Erotn2, Erot,n3/ cen (3.18)
dengan urutan besar energi: E,p; 1 < Erorm2 < Erorn3

e Energi translasi atom atau molekul

Etranse = Etmns,nl/ Etransn2, Etransnz, - - - (3.19)

dengan urutan besar energi: E; qps n1 < Etrans,n2 < Etransna

Hitunglah panjang gelombang de Broglie dari: (a). Sebuah elektron
yang bergerak dengan kecepatan v = 1,0x10°ms~!? (b). sebuah bola
kasti yang bermassa, m = 0,145kg dan berkecepatan v = 30ms~1?
(c). Kemudian berilah komentar anda tentang: penting atau tidaknya
panjang gelombang de Broglié ini bagi bola kasti? (Gunakan: tetapan
Planck, i, dan m,).
Jawab:
Dari postulat panjang gelombang de Broglie, didapat:
(a). Panjang gelombang de Broglié untuk elektron:

h h 6,626x10734]s

A= T e = 7.3x10"0m = 7,34
p meo (9’11x10_19k8)(1/OX106ms—1) ,3x10" “'m 3

(b). Panjang gelombang de Broglie untuk bola kasti:

—34
/\ _ h _ 6, 626x10 ]S_l _ 1’ 5x10734m — 1’ 5x10724A
Mpola kasti¥  (0,145kg) (30ms—1)

(c). Komentar: Panjang gelombang de Brogli¢ yang didapat di atas men-
jadi sangat kecil untuk diteliti bila dibandingkan dengan ukuran bola
kasti, sehingga sangat sulit untuk mengetahui sifat gelombangnya. Jadi
panjang gelombang de Broglie untuk bola kasti adalah tidak penting
untuk diukur. Sedangkan untuk gangguan terhadap elektron, maka
panjang gelombang de Broglié menjadi sangat penting untuk diukur.
Masalah ini bermakna bila kita hendak mengukur besaran suatu benda
maka kita harus menggunakan alat ukur yang setara dengan bendanya.
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T

Gambar 3.6: Ilustrasi tumbukan sebuah
elektron terhadap sebuah bola

Contoh Soal 3.1: Contoh Soal tentang
fenomena panjang gelombang de Broglie.
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Werner Karl Heise-
nberg, penemu teori ketidakpas-
tian posisi elektron dalam suatu
dan/atau molekul. (Sumber:  ht-
tps:/ /www.aip.org/history /heisenberg)

Gambar 3.7:

Gambar 3.8: Posisi & momentum elek-
tron yang diberi gangguan foton.

Prinsip Ketidakpastian Heisenberg

Werner Karl Heisenberg pada tahun 1927 mengusulkan Heisenberg
particle and uncertainty principle, melalui prinsip ini kita diperkenalkan
bahwa pada setiap energi yang terkuantisasi di atas maka posisi dan
momentum/panjang gelombang suatu partikel/elektron tidak dapat
ditentukan secara bersamaan.

Perbandingan pemahaman tentang panjang gelombang de Broglié
bila diterapkan pada suatu benda: Panjang gelombang de Broglie tidak
berpengaruh pada bola dan panjang gelombang de Broglié berpegaruh
pada elektron. Akibat konsep ini muncul konsep bahwa pengamatan
terhadap suatu posisi partikel (atom atau elektron) harus diberi ganggu-
an energi berupa panjang gelombang (atau momentum). Pengertian ini
memunculkan prinsip ketidakpastian Heisenberg di posisi dan momen-
tum/panjang gelombang suatu elektron tidak dapat ditentukan secara
bersamaan, sedangkan pada bola kita dapat secara pasti menentukan
posisinya bila diberi energi.

Dalam fisika klasik, kita dapat menetapkan harga posisi dan momen-
tum secara benar, misal lemparan bola kasti. Tetapi dalam Kuantum,
akibat dari postulat de Broglie, kita tidak dapat menentukan posisi
dan momentum suatu partikel secara simultan. Artinya kita dapat
menentukan momentum suatu elektron tetapi tidak dapat menentukan
lokasi secara benar.

Heisenberg menjelaskan bahwa pengamatan terhadap partikel mikro,
misal elektron, tidak mungkin dilakukan tanpa memberi gangguan
terhadap elektron tersebut. Gangguan yang diberikan berupa foton,
hv, yang memiliki penjang gelombang, A, setara ukurannya dengan
elektron.

Pada gambar 3.8 dapat dipelajari bahwa foton yang memiliki A kecil
akan menghasilkan momentum, p, yang besar dan lintasan elektron
akan berubah, sedangkan foton yang memiliki A besar akan meng-
hasilkan momentum, p, yang kecil dan lintasan elektron tidak akan
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berubah.

3.2.1  Ketidakpastian Momentum dan Posisi

Pengukuran momentum foton dan lokasi elektron ini, yang oleh He-
isenberg, memberi intuisi fisika berupa ketidakpastian menentukan
momentum dan lokasi partikel. Prinsip ketidakpastian ini dikenal se-
bagai prinsip ketidakpastian Heisenberg. Adapun tahap-tahap prinsip
ini adalah:

1. Dari postulat kondisi kuantum de Broglie, yaitu:

nA = 2mr (3.20)

maka bilangan gelombang atau panjang gelombang adalah setara
dengan jarak r. Jarak r, adalah satuan panjang yang merupakan
kumpulan posisi, Ax, dengan demikian didapat ungkapan

Ax ~ AL (3.21)
Gambar 3.9: Kesetaraan antara posisi, Ax,
y ; dengan panjang gelombang AA.
e
X

2. Bila partikel diganggu oleh oleh foton yang memiliki group panjang
gelombang maka juga akan didapat persamaan seperti persamaan
3.21. Hal ini memberikan pemahaman untuk beberapa kasus berikut,
pada Gambar 3.9:

(a) Bila group fungsi gelombang memiliki amplitudo, A, sebesar o,
maka Persamaan 3.21 berubah dan menghasilkan nilai sebesar:

Ax = AA (3.22)

(b) Bila group fungsi gelombang memiliki amplitudo, A, lebih besar
dari o (> 0), maka Persamaan 3.21 berubah dan menghasilkan
nilai sebasar:

Ax > AL (3.23)
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(c) Maka bila Persamaan 3.22 dan Persamaan 3.23 digabung, secara
umum, akan didapat:
Ax > AA (3-24)

atau menghasilkan ungkapan:
Ax
a2l (3-25)
3. Arti fisika dari persamaan 3.25 adalah seperti yang tampak pada
Gambar 3.10.

Gambar 3.10: Kaitan Ax dan AA dalam
prinsip ketidakpastian Heisenberg.

— —— -
r . r=
L i
Ax
\ / \ / V T 7
I“' Ax =|
« AA . Av sempit,
Ax lebar, Ap kecil Ap besar

Dari gambar 3.10 ini dapat dijelaskan hal-hal sebagai berikut:

(a) Pada A besar dan Ap sangat kecil, maka momentumnya secara
tepat dapat diukur, tetapi pada daerah ini memiliki Ax lebar
sehingga tidak mungkin secara tepat menentukan posisi partikel.

(b) Pada daerah Ax sempit, maka posisi partikel akan secara tepat
dapat diukur, tetapi pada daerah ini memiliki A sangat kecil
dan Ap sangat besar, sehingga tidak mungkin dapat secara tepat
mengukur momentum partikel.

4. Dengan menggunakan panjang gelombang de Broglie, yaitu:

A= ; (3.26)

maka di dapat group panjang gelombang de Broglie, yaitu:

h

(3-27)



sehingga ungkapan Persamaan 3.25 menjadi:

AxAp

> 1 atau (3.28)

AxAp > h (3.29)

Ungkapan ini dikenal sebagai prinsip ketidakpastian Heisenberg
bagi posisi dan momentum partikel, dan hal ini memberi konsep ke-
rapatan pertikel, yang nantinya digunakan dalam konsep kerapatan
elektron, yaitu bahwa elektron tidak dapat ditentukan posisinya tetapi
yang bisa hanya kerapatannya, yaitu seluas /. Dengan demikian antara
Ax dengan Ap memiliki luas keratapan (density) pertikel sebesar h.

Ketidakpastian dalam posisi dan momentum suatu partikel ini berpe-
ngaruh pada ketidakpastian dalam kecepatan partikel tersebut. Konsep
ketidakpastian kecepatan ini dapat diturunkan dari persamaan momen-
tumnya, yaitu p=mv, sehingga didapat:

Ap = mAv (3-30)

Ketidakpastian kecepatan ini sebanding dengan ketidakpastian mo-
mentum partikel, bila partikel berada dalam luasan yang cukup, maka
momentum dapat diamati, dengan demikian kecepatan partikel juga
dapat diamati. Maka sebaliknya bila posisi dapat secara tepat teramati,
momentum tidak dapat teramati, dengan demikian kecepatan partikel
tidak dapat teramati dengan pasti.

3.2.2  Ketidakpastian Energi dan Waktu

Heisenberg juga mengusulkan hal lain yaitu prinsip ketakpastian energi
dan waktu yang menjelaskan adanya ketidakpastian waktu terhadap
ketidakpastian pengukuran energi suatu pertikel. Adapun tahap-tahap
prinsip Ketidakpastian Energi dan Waktu ini adalah:

1. Dari hukum radiasi Planck, yaitu:
E=h (3.31)

maka frekuensi v menghasilkan harga yang berbanding terbalik
dengan waktu t. Frekuensi v adalah satuan kemampuan putaran
terhadap waktu, ¢, dan merupakan kumpulan berbagai puratan, Av,
dengan demikian didapat ungkapan:

Bv ~ AG) (3:32)
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Av ~ /At

Gambar 3.11: Kesetaraan antara frekuen-
si, Av, dengan waktu ﬁ.
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2. Bila partikel memiliki group frekuensi maka juga akan didapat bahwa:

1
AV~ — )
v~ (3-33)

Persamaan 3.33 ini juga memberikan pemahaman untuk beberapa
kasus berikut seperti yang tampak pada Gambar 3.11:

(a) Bila group frekuensi memiliki maksimal putaran sebesar v1, maka
menghasilkan nilai:

1
Av =+ (3-34)
(b) Bila group frekuensi memiliki putaran vy 3 ., maka menghasilkan
nilai: 1
Av > — .
v> o (335)
Maka secara umum didapat:
Av > 1 (3-36)
Z A 33
atau menghasilkan ungkapan:
AvAt > 1 (3:37)

3. Arti fisika dari Persamaan 3.37 dapat dilihat pada Gambar 3.12.

Gambar 3.12: Kaitan Av dan At dalam <
prinsip ketidakpastian Heisenberg.

R
/\_,__<__;\
v
<01

il

y, e

Av

At lebar. - Avkecil Arsempit, Avbesar
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Dari gambar 3.12 ini juga dapat dijelaskan beberapa hal sebagai
berikut:

(a) Pada t besar dan Av sangat kecil, maka frekuensinya secara tepat
dapat diukur, tetapi pada daerah ini memiliki At lebar sehingga
tidak mungkin secara tepat menentukan waktu partikel berputar.

(b) Pada daerah At sempit, maka waktu putaran elektron akan secara
tepat dapat diukur, tetapi pada daerah ini memiliki v sangat kecil,
sehingga tidak mungkin dapat secara tepat mengukur frekuensi
partikel.

4. Dengan menggunakan rumus frekuensi Planck, yaitu:

E
V= n (3-38)

maka di dapat group frekuensi menjadi:

_aE

Av : (3-39)

sehingga ungkapan Persamaan 3.37 menjadi:

Ah—EAt > 1, atau (3-40)

AEAt > h (3.41)

Ungkapan ini dikenal sebagai prinsip ketidakpastian Heisenberg
bagi energi dan waktu, dimana semakin kita mengetahui pengukuran
energi maka semakin sulit kita mengukur waktu terjadinya energi
tersebut dan sebaliknya semakin kita tahu waktu pengukuran maka
semakin sulit seberapa besar energi tersebut terjadi, kecuali seluas h.
Dengan demikian antara AE dengan AT memiliki luas pengukuran
pertikel sebesar / saja.

3.2.3 Big Bang & Hari Kiamat

Dari Persamaan Ketidakpastian Heisenberg ini dapat diungkapkan
hal-hal nya sangat penting dalam kehidupan, seperti Asal mula alam
semesta dan hari akhir alam semesta, yaitu:

1. Asal Mula Alam Semesta. Kita dapat mengukur volume materi
pada saat sebeum terjadinya peristiwa Big bang (Ledakan Besar).
Dari Persamaan Heisenberg (Persamaan 3.45), menjelaskan bahwa
bila kita dapat mengukur suatu energi, (E), pada suatu keaadan
serta pada saat yang bersamaan dapat juga mengukur waktunya, (%),
maka luas perkalian keduanya adalah sebesar h. Maka pada saat
sebelum meledak, meteri kecil yang masif ini, memiliki dual hal:
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VAYA AVAVAY
=10 A

Gambar 3.13: Model elektron Heisenberg
dalam ukuran tertentu.

e Energi potensial, Ep,; = Sangat Besar, dan
¢ Terjadi pada saatt =0
Pada keaadan ini Energi dan waktunya sangat terukur, sehingga
luas bola materi masif Big Bang, L, sesaat sebelum meledak adalah
sebesar h, atau:
L = 6,626x107%]s
~  6,626x1073*m? (3.42)

Atau volume bola materi big bang, V, adalah:

1%

_4n 6,626x10—34m?2
3 47t

3
) ~ 1.604209458x10 %  (3.43)

Seberapa besar energi yang dibutuhkan untuk meledakkan materi
sebesar 1.604209458x10~>12 ini? Melalui Persamaan 3.45, didapat:

h
AE > A
6,626x10734]s
- 0
> Tidak Berhingga (3-44)

Dengan demikian kita dapat mengetahui bahwa volume materi masif
sesaat sebelum Big Bang meledak adalah sebesar 6,626x10~34m3
dengan kekuatan energi untuk meledakan materi masif itu adalah
sebesar Tidak Berhingga.

. Akhir Alam Semesta. Dari penjabaran hukum ketidakpastian Hei-

senberg bagi energi dan waktu: Apakah kita sudah sanggup meng-
hitung seberapa besar energi saat terjadinya kiamat itu? Apakah
kita sudah sanggup menjawab pertanyaan kapankah kiamat tiba?

Kita tidak mungkin dapat mengetahui kapan (t) suatu kiamat alam
semesta ini akan terjadi? Hal ini karena pada saat kiamat maka
derajat kekacauan alam semesta atau energi tropi (AS)-nya Sangat
Besar, energi entropi besar atau maksimal ini adalah energi yang
sangat terukur. Dengan demikian pada saat energinya sangat teru-
kur, waktunya menjadi sangat tidak terukur atau waktunya menjadi
tidak pasti, hal ini dapat diungkapkan oleh:

>

- AE
6,626x10734]s
Tidak Berhingga

At

V

> Tidak Terukur (3-45)



¢ Secara hukum termodinamika, kita sudah dapat memperkirakan
seberapa besar energi pada saat kiamat itu berlangsung, yaitu
energi dengan derajat kekacauan maksimal.

¢ Sesuai hukum ketidakpastian Heisenberg bagi energi dan waktu
akan konsekuensi dari pengukuran yang tepat terhadap besarnya
energi saat kiamat, maka kita menjadi tidak mengetahui waktu
berlangsungnya kiamat tersebut, kecuali sebesar h.

¢ Namun bila ada Peramal yang mengetahui waktu terjadinya Hari
Kiamat, maka peluang kebenarannya dalam menentukan kapan
Hari Kiamat akan terjadi hanya sebesar 6, 626x10349%

MAsALAH MIKROSKOPIK. Posisi dari elektron diketahui terletak pada
daerah, Ax = 104, (lihat Figure 3.13), maka hitunglah ketakpastian
dalam kecepatannya, Av? Apakah ketidakpastian kecepatan elektron
ini dapat berpengaruh pada pengukuran partikel elektron?

Jawab:

* Dari prinsip ketakpastian Heisenberg bahwa AxAp > h, sehingga
didapat:
h 6,626x107%]s  6,626x10 34kgm?s~!
Ax 1,0x10%m 1,0x10%m
= 6,626x10 *kgms ™!

Jadi didapat bahwa nilai Ap > 6,626x1073*kgms~!. Sedangkan
untuk mengetahui ketakpastian dalam kecepatannya, yaitu:

Ap = meAv (3-46)
maka:
—34 —l
Ao — Ai > 6,626x10~>*kgms > 7 27x105m
e 9,11x10~ kg

Jadi ketidakpastian kecepatan elektron adalah Av > 7,27x10%m.

e Harga ketidapastian kecepatan dari hasil perhitungan di atas dapat
berpengaruh terhadap pengukuran partikel elektron karena harga
ini cukup mendekati harga gerak elektron bila mengalami eksitasi
dari energi keadaan dasar hingga ke energi keadaan tereksitasi.
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Contoh Soal 3.2: Contoh Soal tentang
fenomena ketidakpastian Heisenberg.
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Gambar 3.14: Erwin Rudolf Josef Alexan-
der Schrédinger, penemu konsep funsi
gelombang dan energi elektron (Sumber:
https:/ /plus.google.com/+PauloCruz/
posts/NS39kpXW4aB).

Persamaan Gelombang Schrédinger

Erwin Rudolf Josef Alexander Schrédinger pada tahun 1926 mengu-
sulkan Schrodinger equation, yaitu ¥ = EY, dimana melalui persamaan
ini kita diperkenalkan bentuk-bentuk panjang gelombang dan besar
energinya serta kebolehjadian (probability) menemukan kerapatan elek-
tron.

Setelah de Broglie bekerja menyelesaikan sifat gelombang dari suatu
elektron dalam atom, dan Heisenberg menjelaskan secara detail bahwa
lintasan atau posisi suatu partikel adalah tidak pasti/terdefinisi, maka
konsekuensi logikanya adalah harus merumuskan adanya kebolehja-
dian (probability) tersebut dalam menentukan posisi dan momentum
suatu partikel. Ide ini adalah dasar dari mekanika kuantum yang
diusulkan oleh Schrodinger.

Persamaan Schrodinger menerangkan pergerakan partikel-partikel
mikroskopoik misal gerak elektron. Persamaan gerak gelombang
Schrodinger diusulkan melalui rumus:

HY = EY (3-47)

dimana H adalah operator Hamiltonian, ¥ adalah fungsi gelombang
yang merupakan fungsi diri (eigenfunction) dan E adalah energi yang
merupakan nilai diri (eigenvalue).

3.3.1 Sejarah Singkat Penurunan Persamaan Schrodinger

Schrodinger merumuskan persamaan fungsi gelombang di atas dengan
menggunakan terlebih dahulu sifat fungsi gelombang klasik sederhana
satu dimensi, x, yaitu fungsi gelombang Maxwell:

Y(x) = Asin (ZTH) x (3-48)

Fungsi gelombang klasik, ¥ (x), ini haruslah bersifat dapat diperoleh
kembali fungsi gelombang semula, ¥(x), bila dilakukan penurunan
hingga ke orde dua, dengan demikian maka dihasilkan tahap pertama:

d¥(x) 2m 2r
o A (T) cos <7> X (3-49)
Kemudian pada tahap kedua didapat:
_dz‘I’(x) — _a(* ’ in 2 X
. A) A
2

A
- - (3) (350)



Persamaan ini dapat juga ditulis dalam lazimnya konsep fungsi
gelombang klasik, menjadi:

¥ (x)  [2m\?
52 (3) v =0 G551
Selanjutnya Schrodinger menyelasaikan besaran panjang gelombang,
A, dengan menggunakan konsep penurunan panjang gelombang de
Broglié di atas yaitu

h
A= <> (3-52)
p 3-5
sehingga didapat:
d>¥(x) 271p\? B
Fr R (h> Y(x) =0 (3.53)

Seperti halnya dengan ilmuwan Bohr dan ilmuwan sebelumnya,
maka Schrodinger juga menggunakan hukum kekekalan energi melalui
Operator Hamiltonian H yaitu jumlah dari operator energi kinetik
klasik, K, dengan operator energi potensial kalsik, V, yaitu

E

H = K4V
ﬁZ
Px
o+ V(x) (3-54)

Harga momentum, p, di atas dapat diselesaikan menjadi:

++/2m[E —V(x)], untuk materi
—/2m[E—V(x)], untuk anti-materi

Besaran Momentum yang dihasilkan memiliki dua harga yaitu harga

(3-55)

=
=
I

(+) untuk diterapkan pada partikel atau materi misalnya elektron,
sedangkan harga (—) dapat diterapkan pada anti-partikel atau anti-
materi misalkan anti-materi dari elektron yaitu positron. Namun pada
pembahasan kajian kimia kuantum ini, maka harga momentum, p,
hanyalah yang berharga positif. Hal ini didasarkan pada bahwa kajian
kimia kuntum yang lazimnya diterapkan pada atom dan molekul masih
terpusat pada sifat dan prilaku elektron.

Bila harga momentum positif ini diperlakukan dengan melibatk-
an panjang gelombang de Broglie, A, maka didapat harga panjang
gelombang de Broglie terkoreksi menjadi:

n
- < 2m[E — V(x)]> (3-56)

Bila Persamaan 3.56 ini dimasukkan ke dalam Persamaan 3.51 maka
didapat:
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P¥() | <2n< am[E vmn)zq,(x) 0

dx? h
dZ 2
T T e v =0 G5

Sehingga secara umum persamaan Schrédinger sederhana atau un-
tuk gerak satu dimensi diungkapkan sebagai:

W2 d*¥(x)

C8m2m dx?
Atau disungkat menjadi Persamaan Schrodinger, yang sangat terke-

+V(x)¥(x) = E¥(x) (3.58)

nal yaitu:

HY(x) = E¥(x) (3-59)

Sehingga melalui model Persamaan Schrodinger ini didapat Opera-
tor Hamiltonian, H, untuk mekanika kuantum, da bila

h
= (3.60)
digunakan pada Operator Hamiltonian, maka didapat:
N B P

Dari perumusan Operator Hamiltonian bagi mekanika kuantum ini
muncullah konsep eigen sebagai konsep diri (jatidiri), yaitu:

1. eigenvalue sebagai nilai diri untuk E,
2. eigenfunction sebagai fungsi diri untuk ¥ (x).
3. eigenoperator sebagai operator diri untuk H.

Persamaan Schrodinger ini menjadi sejarah baru dalam penyelasaian
masalah mekanika kuantum terumata pada perubahan operator dari
operator mekanika kalsik menjadi operator mekanika kuantum.

3.3.2 Cara membaca Persamaan Schrodinger

Persamaan Schrodinger adalah persamaan yang cukup terkenal karena
bila kita berhasil menyelesaikan Persamaan Schrodinger ini maka kita
akan mengetahui nilai diri dari meteri yang kita pelajari, dalam hal ini
elektron, atom dan molekul.

Persamaan Schrodinger seperti pada Persamaan 3.59 adalah sebagai
berikut: “Fungsi gelombang, ¥ (x), yang dioperasikan terhadap suatu
operator Hamiltonian, , akan menghasilkan fungsi gelombang itu
sendiri, ¥(x), dan nilai dirinya, E, sendiri ”



3.3.3 Konsep Kebolehjadian Menemukan Partikel

Makna fisik dari Persamaan Schrodinger di atas harus mampu men-
jelaskan keberadaan partikel atau materi dalam rentang panjang x;
hingga x; suatu batasan energi potensial V(x) tertentu. Keberadaan
partikel ini menjadi masalah penting, karena menurut Hukum Ketida-
kpastian Heisenberg, partikel tidak mungkin dapat ditentukan posisi
atau keberadaannya secara pasti.

Untuk itulah Max Born mengusulkan makna fisik intensitas par-
tikel (intensity of the particle) yang menjelaskan rapat muatan (charge
density) dari keadaan energi tertentu dan pada fungsi gelombang ter-
tentu. Max Born mengusulkan kerumitan Persamaan Schrodinger ini
berupa konsep kebolehjadian (probability) menemukan elektron dengan
rumusan:

Y*(x)¥(x)dx ~ Charge density (3.62)

Dengan ¥*(x) adalah fungsi gelombang komplek konjugasi dari
fungsi gelombang komplek ¥(x). Kuantitas komplek konjugasi ini
didapat dengan mengubah (i) menjadi (—i), yaitu suatu konsep peru-
musan yang penting dalam memahami mekanika kuantum.

Keberadaan fungsi gelombang konjugasi ini adalah sebuah keni-
scayaan dalam mempelajari fenomena cahaya. Hal ini karena secara
eksperimen fenomena keberadaan partikel selalu komplementer de-
ngan keberadaan anti-partikel.

Y(x), untuk materi

Y(x) — (3.63)

¥*(x), untuk anti-materi

Fungsi gelombang (¥(x)), yang merupakan fungsi dari suatu perti-
kel, dapat diasumsikan berada dalam suatu box energi dengan batasan
(dapat dilihat pada Gambar 3.16) yaitu keadaan energi potensial:

=~ , padadaerah: (— ~<x <x7), (x2 <x<~)

V(x) (3.64)
=0, padadaerah: (x; <x <uxp)

Dari Persamaan 3.64 ini dapat dijelaskan bahwa V(x) = ~ di luar
dan V(x) = 0 di dalam daerah antara posisi awal, x1, dengan posi-
si akhir, xo, maka kebolehjadian untuk menemukan partikel adalah
sebesar 1 (satu). Atau pada keadaan energi apapun pastilah akan
menemukan partikel dengan konsep:

MEKANIKA KUANTUM 83

Gambar  3.15: Max Born, pe-
nemu konsep kebolehjadian
menemukan partikel (Sumber:
http:/ /www.quotationof.com/max-
eastman.html).

I’(‘\*):.n.- ry I'(:\‘):O r'y Iv(:\‘):"v'

x=X3 A=X>

Gambar 3.16: Konsep Box Max Born, box
sebagai peluang menemukan partikel.
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Contoh Soal 3.3: Contoh Soal tentang
fenomena elektron melalui persamaan
Schrodinger.

= Probability (3.65)

Persamaan di atas merupakan konsep kebolehjadian dari fungsi
gelombang ¥ (x) yang sangat berguna dalam memahami harga-harga
yang melekat dalam setiap koefisien-koefisien fungsi gelombang terse-
but.

MasaLaH ELEKTRON. Elektron dalam sebuah molekul H, dapat
ditentukan fungsi gelombang elektronnya, maka Ilustrasikanlan
bagaimana bentuk fungsi gelombang elektron dalam molekul H,
tersebut? Bagaimanakah kebolehjadian menemukan elektron pada
molekul H,?

Jawab:

* Misalkan fungsi gelombang elektron pada molekul H, adalah
¥ (x) = sinx, maka dari persamaan Schrédinger pada persamaan
3.61 didapat:

W 42

Y(x)+ V(x)¥(x) (3-66)

* Melalui konsep kebolehjadian Max Born, Persamaan 3.62, yaitu:

Y*(x)¥Yxdx ~ Charge density (3.67)

Harga ketidapastian kecepatan dari hasil perhitungan di atas dapat
berpengaruh terhadap pengukuran partikel elektron karena harga
ini cukup mendekati harga gerak elektron bila mengalami eksitasi
dari energi keadaan dasar hingga ke energi keadaan tereksitasi.

Mekanika & Postulat Kuantum

Dari hukum-hukum: Postulat & Gelombang de Brogli¢, Pertikel & Prin-
sip Ketidakpastian Heisenberg, dan Persamaan Gelombang Schrodi-
nger, maka lahirlah mekanika dan postulat kuantum, yang disingkat



menjadi postulat kuantum, dengan fungsi sebagai alat untuk memaha-
mi dasar-dasar matematika rumit dalam menjelaskan fenomena cahaya.

Postulat kuantum ini memberi gambaran tentang perbandingan
perhitungan prediksi yang dihasilkan oleh postulat dengan data eks-
perimen. Postulat dibangun atas dasar murni perhitungan fisika-
matematika dalam memahami fenomena cahaya. Berikut adalah 5
postulat kuatum:

3.4.1 Postulat 1

Suatu keadaan sistem mekanikan kuantum dikatakan lengkap adalah bila
keadaan itu memiliki fungsi:
Y(r,t) (3.68)

dimana fungsi tersebut bergantung pada koordinat partikel (v) dan juga pada
waktu (t). Fungsi ini disebut sebagai fungsi gelombang atau fungsi keadaan,
dimana fungsi ini mempunyai sifat penting yaitu bahwa

Y (r, t)¥(r, t)dxdydz (3.69)

merupakan kebolehjadian menemukan partikel dalam volume elemen dx, dy, dz
dan terlokasi sejauh r serta pada saat t.

Postulat 1 mekanika kuantum ini memberi implikasi dan konseku-
ensi logis berupa:

1. Normalisasi fungsi gelombang.
Munculnya konsep kebolehjadian (probability) dalam menemukan
partikel atau elektron pada pembahasan di atas, memberi penger-
tian bahwa suatu fungsi keadaan harus dapat dinormalisasi secara
matematika dengan rumus:

// Y (r, )Y (r, t)dxdydz = 1 (3.70)

Normalisasi ini bertujuan untuk mendapatkan harga kebolehjadian
menemukan elektron atau pertikel dalam volume sebesar xyz atau
sebesar perubahan volume dxdydz pada saat semua waktu ¢. Untuk
menunjukkan semua dimensi ruang, maka biasanya besaran dxdydz
disingkat dt, sehingga persamaan di atas menjadi:

/ Y (r, )Y (r, t)dt =1 (3.71)

Dengan demikian maka melalui postulat 1 ini, rumusan fungsi
¥ (r,t) haruslah memenuhi penyelesaian normalisasi di atas agar
memenuhi konsep perhitungan mekanika kuantum.
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Gambar 3.17: Diskusi tentang Postulat
Mekanika Kuantum: Neils Bohr, Werner
Heisenberg dan Wolfgang Pauli (Sum-
ber: http://denstoredanske.dk /Sprog-
religion-og-filosofi/Filosofi/ Menneskets-
grundvilk-C3-Asr /natur).
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Tabel 3.1: Contoh Fungsi & Batasan Kea-
daan Kuantum.

2. Fungsi & batasan keadaan kuantum.

Akibat persyaratan normalisasi di atas maka tidak semua fungsi
dapat terintegralkan secara kuadratik (quadratically integrable) meng-
hasilkan kebolehjadian seharga 1 (satu). Hal ini sangat tergantung
pada pemilihan fungsi serta batasan limit intergralnya. Bila kebole-
hjadian berharga bukan satu, maka fungs tersebut tidak memenubhi
syarat batas keadaan kuantum.

Beberapa contoh Fungsi matematika dan batasannya yang memenu-
hi dan yang tidak memenuhi untuk postulat 1 mekanika kuantum
dapat dilihat pada Tabel 3.1.

Fungsi Batasan  Hasil Persyaratan
flx) =e* (0, 00) /e’zxdx =1 terpenuhi

0
f(x)=e* (—00,00) / e >dx #1  tidak terpenuhi

1
flx) =sin"'x  (=1,1) /Sin_2 x#1  tidak terpenuhi
-1

1 o )
fx) = smx > (0,00) / smxz o1 terpenuhi
0
flx) = e~ (—00,0) / e~ 12l gy #1 tidak terpenuhi

3.4.2 Postulat 2

Untuk setiap yang dapat teramati pada mekanika klasik dan memperoleh hasil
linear, maka setiap yang dapat teramati tersebut pada mekanika kuantum harus
memenuhi operator mekanika kuantum.

Postulat 2 mekanika kuantum ini memberi implikasi dan konseku-

ensi logis berupa:

1. Operator mekanika kuantum.

Salah satu operator yang sudah dikenal pada mekanika klasik adalah
operator energi kinetik, yaitu:

R P2
_ X
Ky = o (3.72)

Melalui penurunan persamaan Schrodinger yaitu persamaan 3.58
didapat Operator Hamiltonian bagi mekanika kuantum. Pada Ope-
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rator Hamiltonian, yaitu persamaan 3.61, ini didapat operator energi

kinetik untuk operasi mekanika kuantum, yaitu:

2m

, n
Ky =-— m A2 (3.73)
Tabel 3.2: Operator Klasik dan Kuantum
yang terpenubhi.
Teramati Operator
Klasik Kuantum Operasi
Posisi X X Perkalian dengan x
R Perkalian dengan r
o )
t P —ih—
Momentum Px x e
. .0 0
P P —lh (la + 1@ + ) )
. 0 0
Momentum sudut [y = xp; —zp, Ly —ih |\ y=— —z=—
z oy
A . %) 0
ly=zpx—xp: Ly —ih (Zax — x&z)
A . 0 %)
lz = xpy — YPx LZ —ih (Xay — yax)
, n 92
Energi kinetik Ky K, o 92
, ol 9t
K K “om (ax2 Tt 8,22>
Energi potensial V(x) V(x) Perkalian dengan V (x)
V(x,y,z) V(x,y,z) Perkalian dengan V(x,v,z)
_ A no P 9
Energi total E H <8x2 + P + az2> +V(x,y,z)

Keberhasilan Schrodinger dalam menurunkan operator klasik yang

teramati menjadi operator kuantum yang memenubhi persyaratan

mekanika kuantum ini, telah memberi banyak jalan bagi penurunan

operator lain. Salah satu operator lain yang diturunkan dari opera-

tor momentum klasik menjadi operator kuantum adalah operator

momentum, yaitu dengan memasukkan Persamaan 3.72 kedalam

Persamaan 3.73 didapat:
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Gambar 3.18: Ewrin Schrodinger
memberi Orasi Ilmiah tentang Pos-
tulat Mekanika Kuantum (Sumber:
http:/ /quotesgram.com/schrodinger-
atomic-quotes/).

dZ
~2 2
P = ("" dxz)

= <_ih;x> (—ihi) (3.74)

Sehingga didapat operator momentum bagi mekanika kuantum
yaitu:

(. d

px = ( lhdx) (3.75)
Berikut adalah contoh operator klasik yang telah dialihkan menjadi
operator kuantum, dapat dilihat pada Tabel 3.2.

Operator Hermitian.

Operator kuantum, selain harus dapat menyelesaikan semua persa-
maan untuk masalah fenomena cayaha, juga harus memiliki sifat
yang dapat menghasilkan harga eigenvalue yang real atau nyata. Arti-
nya bila operator kuantum ini diselesaikan pada fungsi gelombang
konjugasi ¥*(r, t) dan juga diselesaikan pada suatu operator terko-
nugasi A* maka tetap harus menghasilkan harga eigenvalue yang
tetap real.

Operator yang memenuhi postulat 2 mekanika kuantum ini dikenal
sebagai Operator Hermitian atau A. Contoh sederhana dalam op-
rasi Hermitian adalah Persamaan Schrodinger yang setara dengan
persamaan 3.59, yaitu:

AY(r,t) = E¥(r, 1) (3.76)

Sifat Operator Hermitian akan terpenuhi bila sisi kiri persamaan ini
dikalikan dengan fungsi gelombang konjugasinya, dan juga harus
memenuhi harga normalisasi dari postulat 1, sehingga didapat:

/ (5, ) AY (v, )t = E / ¥ (r, ¥ (r, £)dt

= E (3-77)

Sifat Operator Hermitian juga harus terpenuhi bila sisi kanan persa-
maan ini dikalikan dengan operator konjugasinya, didapat:

/ Y (r, A (r,)dT = E* / ¥ (x, )Y (x, t)dt
= E*
= E (3.78)



Harga eigenvalue tidak terpengaruh oleh tanda konjugasi karena E
adalah real, maka E = E*. Dari kedua penyelesaian di atas didapat:

/‘Y*(r,t)H‘I’(r,t)dT: /‘I’(r,t)H*‘Y*(r,t)dT (3-79)

Dengan demikian maka Operator Hamiltonian adalah memenuhi
sifat dalam mekanika kuantum atau memenubhi sifat Hermitian. Se-
mua operator mekanika kuantum harus memenuhi sifat Hermitian,
sehingga untuk Postulat 2 memiliki sub-postulat, yaitu:

Postulat 2 Untuk setiap yang dapat teramati pada mekanika klasik dan
memperoleh hasil linear, maka setiap yang dapat teramati tersebut pada
mekanika kuantum harus memenuhi sifat operator Hermitian.

3.4.3 Postulat 3

Pada setiap pengukuran yang dapat teramati dengan operator kuantum A,
maka akan menghasilkan nilai-nilai, E, yang akan dapat teramati sebagai
eigenvalue, dimana operasi ini memenuhi persamaan.

AY(r,t) = E¥(r,t) (3.80)

Postulat 3 mekanika kuantum ini memberi implikasi dan konseku-
ensi logis berupa:

1. Keadaan terkuantisasi.
Secara umum, operator A mengasilkan eigenfunction dan eigenvalue
yang terkuantisasi bila operator ini bekerja pada sistem energi poten-
sial yang tersekat. Sehingga operator Hamiltonian (H) yang bekerja
pada persamaan Schrodinger, dan ditulis kembali manjadi:

AY,(r,t) = E,¥u(r,t) (3.81)

Penyelesaian persamaan ini menghasilkan harga-harga eigenvalue,
E,, dan eigenfunction, ¥, (r, t), yang teramati berupa set nilai:

E, = E{E,E;,...
‘Pn (I', t) = lIrl(r/ t)rTZ(r/ t),‘Fg(l', t)/ v (382)
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Gambar 3.19:  Werner Heisenberg
memberi kuliah kelas tentang Pos-
tulat Mekanika Kuantum (Sumber:
https:/ /plus.maths.org/content/
schrodinger-1).
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Gambar 3.20: Ewrin Schrodinger di ru-
ang kerjanya dalam menyelesaikan Pos-
tulat Mekanika Kuantum (Sumber: ht-
tp:/ /www.suppose.de/texte/ schroedi-
nger.html).

Harga-harga tersebut adalah merupakan nilai dan fungsi khusus
yang secara eksperimen dapat teramati dengan. Maka dapat dije-
laskan bahwa untuk satu set nilai E, pada setiap keadaan ¥, (r, t)
adalah hasil dari operator H dan ini disebut sebagai spectrum H.

2. Spektrum cahaya matematis.
Dalam setiap data eksperimen, foton terjebak dalam energi potensial
tersekat, sehingga entitas data merupakan harga-harga dari setiap
frekuensi, v, yang teramati. Hukum radiasi Planck, Persamaan
2.12, menjadi penting karena frekuensi, v, tersebut berbanding lurus
dengan total energi yang teramati:

AE = hAv (3.83)

Dengan demikian persamaan ini menunjukkan bahwa spektrum
teramati secara eksperimen dari suatu sistem adalah memiliki hu-
bungan dengan spektrum secara matematika. Dalam pemahaman
ini menunjukkan juga bahwa set nilai-nilai eigenvalue, E,, dari ope-
rator (H) merupakan spectrum itu sendiri. Ini adalah salah satu
keistimewaan dari Persamaan Schrodinger sebagai suatu persamaan
eigenvalue yang khusus dan menarik.

3.4.4 Postulat 4

Jika suatu sistem adalah dalam keadaan terukur dengan menormalisasikan
fungsi gelombang ¥ (v, t), maka harga rerata dari hasil yang teramati, E, oleh
operator A adalah diungkapkan oleh:

[}

(E) = / ¥ (1, 1) A¥ (r, £)dT (3.84)

—00

Postulat 4 mekanika kuantum ini memberi implikasi dan konseku-
ensi logis berupa:

1. Distribusi harga energi.
Secara eksperimen, hasil pengukuran energi (E) yang untuk setiap
sistem, secara mekanika kuantum, diungkapkan oleh ¥(r, t) dapat
terjadi bila A = H. Harga rerata energi ini menghasilkan harga
rerata energi ((E)) dan harga keragaman pengukuran (¢2) dengan
rumusan-rumusar:



(E) = /qf;;(r,t)mn(r,t)dr

= /Tn(r JEnYu(r, t)dt

= / ¥ (r r, t)dt
= E, (3-85)

Untuk harga distribusi pengukuran (E?) didapat:

(E2) = /‘{’ B2 (x, £)dT
- /‘{’ BE2Y, (x, £)dT

— B / Y (1, 1) ¥, (1, £)dT

= E, (3.86)

Sehingga didapat harga keberagaman pengukuran sebagai berikut:

ot = (E?)—(E)?
E2 - E2
=0 (3.87)

Harga keragaman adalah nol untuk semua pengukuran energi, E,,
dan hal ini menunjukkan bahwa kebolehjadian adalah satu.

3.4.5 DPostulat 5

Postulat 5: Suatu fungsi gelombang atau suatu fungsi keadaan yang bergan-
tung waktu dari sistem adalah terbangun dari Persamaan Schrodinger yang
bergantung waktu.

HY(r,t) = h%—T (3.88)

Postulat 5 mekanika kuantum ini memberi implikasi dan konseku-
ensi logis berupa:

MEKANIKA KUANTUM O1

Gambar 3.21:  Ewrin Schrodinger
memberi kuliah kelas tentang Pos-
tulat Mekanika Kuantum (Sumber:
http:/ /www.hinduhistory.info/erwin-
schrodinger-vedantist-and-father-of-
quantum-mechanics/).
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1. Eksitasi & emisi partikel.

Dalam ilmu kimia, kondisi keadaan tidak tereksitasi (stationary-state)
dan tidak bergantung waktu (time-independent) adalah lazim digunak-
an dalam banyak hal baik secara teori maupun secara eksperimen.
Keadaan (stationary-state) ini diungkapkan dalam fungsi gelombang
P(r) yang tidak bergantung waktu. Kondisi ini lazimnya digunakan
dalam menjelaskan adanya reaksi kimia, juga dalam menjelaskan
struktur suatu atom atau molekul.

Akan tetapi bila mengkaji tentang fenomena eksitasi, baik yang
mengakibatkan adanya respon molekul berupa rotasi, vibrasi, trans-
lasi, maka akan sangat membutuhkan kajian pengaruh waktu atau
time-dependent bagi sistem. Hal ini karena memang ada pengaruh
waktu pada saat kapan terjadinya eksitasi? dan kapan ternyadinya
de-eksitasi atau emisi setelah eksitasi tersebut? Persamaan Schrodi-
nger yang bergantung waktu ini menjadi sangat penting untuk
menjawab pertanyaan diatas.

Dimulai dari pemisahan persamaan Persamaan Schrodinger yang
bergantung waktu (time-dependent), untuk dimensi satu (x), yaitu:

¥l t) = p(x)p(t) (3.89)

Sehingga didapat hasil pemisahan antara variable posisi (x) dan
waktu ¢, yaitu:

Y ) = p()y(t) (3.90)

Bila Postulat 5 dan bila harga Hy(x) = E¢(x) diterapkan terhadap
persamaan di atas, maka didatadidapat:

1 . it dy(t)
Jai =
T AT R
_ih dy(t)
E = o dt (3-91)
Maka dengan mamasukkan harga i = —% didapat rumusan:
dp(t) i
—5 = pEv) (3-92)

Persamaan 3.92 ini diselesaikan dengan mengintegralkan pada masing-
masing variabel fungsi 1(¢) dan variable t pada kedua sisinya dan
didapat:
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dp(t) i

5 —ﬁE/dt
Iny(t) = —%Et

y(t) = e B/ (3.93)

Maka bila persamaan ini dimasukkan ke dalam persamaan 3.89
didapat:

¥ (x,t) = p(x)e E/D (3-94)

Untuk keadaan tingkat energi yang berbeda, yaitu tingkat energi
ke-n, maka didapat:

(2, 1) = tpy (x)eEnt/M (3.95)

Persamaan ini menunjukkan adanya dua keadaan yang bergantung
pada waktu (t), yaitu ¥,(x,t) dan ¥,.1(x,t), dan dengan ener-
gi yang berbeda, yaitu E, sebagai keadaan ground state dan E,
sebagai keadaan excited state.

Soal-soal Bab 3

GELOMBANG DE BroGLIE. Bila panjang suatu ikatan kimia C'C
adalah 1,0 A, mengalami eksitasi dari keadaan dasar ke keadaan
tereksitasi ke dua setalah diberi sinar. Hitunglah panjang gelombang
elektron yang ada dalam ikatan kimia tersebut? (Gunakan konsep
panjang gelombang de Broglie untuk fungsi gelombang linear)

KETIDAKPASTIAN HEISENBERG. Sinar foton hijau (dengan panjang
gelombang 5,3x10/m) digunakan untuk mengamati elektron pada
senyawa krolofil pada proses fotosintesis suatu daun. Hitunglah
berapa ketidakpastian dalam kecepatan elektron tersebut? (Gunakan
bahwa Ax ~ AA)

PERSAMAAN SCHRODINGER. Pada proses reaksi oksidasi reduksi,
maka elektron dapat bergerak menuju elektroda. Apakah elektron
ini dapat dikatakan sebagai elektron yang bergerak bebas? Bila
Ya, tuliskanlah persamaan Schrédingernya? Bila Tidak, tuliskanlah
perkiraan persamaan Schrodingernya?

MEKANIKA KUANTUM O3






Persamaan Schrodinger
dan Terapannya

SCHRODINGER menjelaskan dengan baik sifat-sifat partikel/elektron melalui persamaan Schrodinger, dan
dapat diselesaikan dan sekaligus diterapkan dalan berbagai variasi energi potensial tersekat. Hal ini penting
karena dalam beberapa solusi persamaan Schrédinger tersebut berguna untuk menjawab masalah-masalah
energi ikatan kimia, baik dalam kajian kimia organik maupun anorganik.

Fisika

Pertikel box 0V /"Pertikel box 1, / Pertikel box 2 ( Pertikel box 3
dimensi dimensi dimensi dimensi
senyawa senyawa senyawa ' .
kojugasi lurus/ \ kojugasi siklik / ‘kojugasi kubus L ﬁ.SIKa
. material
klasik:
partikel

bebas %
Fenomena Anomali Scaning Tinmelling Volekul o
3 radiasi kimia
tunmelling Micrscopv sederhana

Gambar 4.1: Area persamaan Schrodi-
nger dan terapannya.

Potensial
tembuis

Persamaan Schrodinger, seperti yang telah diturunkan pada bab
sebelumnya, sangat bergantung pada energi potensial yang diterapkan.
Bentuk energi potensial secara umum dapat dibagi menjadi 2 jenis:
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Gambar 4.2: Model energi potensial ge-
rak partikel bebas.

1. Bentuk energi potensial yang tidak tersekat dengan besar energi
potensialnya adalah:

V(%) tota1 = 0 — energi tunggal (4.1)

untuk semua harga x, maka akan menghasilkan keadaan energi
yang kontinu atau berharga tunggal dimana tidak memiliki tingkat-
tingkat energi yang terkuantisasi, karena partikel akan bergerak
bebas dan hal ini cocok dengan mekanika klasik

2. Menurut Heisenberg, bahwa dalam kenyataannya partikel atau elek-
tron yang diamati selalu diberi momentum, maka partikel selalu
berada dalam bentuk potensial yang tersekat dengan harga yang
tidak selalu nol:

=0, kurva potensial idel
V(x) (4-2)
# 0, kurva potensial nyata

Maka akan menghasilkan keadaan energi yang diskontinu atau ber-
harga tidak tunggal sehingga hal ini tidak cocok dengan mekanika
Kklasik.

Persamaan Schrodinger ini, kelak, dapat memprediksikan bentuk
orbital atom dan molekul, momen dipol dan energi dan ikatan kimia
dari suatu atom/ senyawa.

Partikel dalam box Nol Dimensi

Energi potensial box nol dimensi ini adalah model energi potensial
yang paling sedarhana, hal ini karena pada model ini memiliki energi
potensial partikel bebas yaitu:

7 Pa)=Asm(2nin)x
E P P N P <= - Ik
tunggal 4 S~ ~— ~— ~— T

)= O <

V(x) =0 untuk semua daerah (4-3)

Potensial partikel bebas ini telah dapat menjelaskan gejala klasik radiasi
elektromagnetik Maxwell, contoh elektron di ruang angkasa. Maka bila
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persamaan Schrodinger diterapkan, didapat:

W d2¥(x)
——————-+0=EY .
s2m a2 T (x) (4-4)
Persamaan ini memberi dua buah solusi yang memenuhi persyaratan
persamaan Schrodinger di atas, yang dapat dilihat pada Gambar 4.2,

yaitu:

1. Fungsi gelombang klasik Maxwell tunggal itu sendiri yang berp-
rilaku bebas tanpa batas sejauh panjang (x), dan dengan panjang
gelombang sebesar (A), serta dengan harga amplitudo sebesar (A),
yaitu:

Y(x) = Asin <2;x)

2. Energi tunggal tanpa kuantisasi harga energinya, yaitu

h2
E= (2m)\2>

Bila pada harga ini dimasukkan rumus momentum de Broglie, yaitu

P:% (4-5)
maka didapat energi total yang merupakan harga dari energi kinetik
klasik dari partikel bebas itu sendiri. Energi kinetik kuantum dan
kinetik kalsik pada potensial tanpa sekat ini dirumuskan sebagai:

2
=L (46)
Hal ini menunjukkan bahwa Konsep mekanika klasik masih berlalu
untuk mempelajari fenomena cahaya atau foton namun dalam batas-
batas energi potensial box nol dimensi.
Konsep pada Gambar 4.2 adalah konsep pertikel bergerak bebas

pada potensial tanpa sekat dan

V(x> =0— 1IJ(x)tunggal (4-7)

menghasilkan bentuk fungsi gelombang tunggal ¥ (x) dan energi tung-
gal yang kontinu.

Dengan demikian kasus klasik akan cocok dengan kasus kuantum,
bila partikel berada pada bentuk potensial tidak tersekat. Energi yang
dihasilkan tidak memiliki tingkat-tingkat energi yang terkuantisasi.
Artinya kasus klasik dan kasus kuantum, dengan bentuk potensial
tanpa sekat, sama-sama tidak memiliki kuantisasi energi.

Persamaan Schrodinger yang sesungguhnya adalah diterapkan pa-
da berbagai bentuk potensial yang tersekat yang merupakan kajian

Gambar 4.3: Erwin = Schroédinger,
menjelaskan  pentingnya  mencari
solusi persamaan dirinya (Sumber:
http:/ /www.giornalettismo.com/
archives/ 1062669/erwin-schrodinger-
equazione-gatto-scatola-di-erwin-
schrodinger-scatola/erwin-schrodinger-
austrian-physicist-lecturing-at-the-
blackboard-c-1950/).
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Gambar 4.4: Energi potensial box 1 di-
mensi.

utama dalam ilmu mekanika kuantum. Konsep mekanika kuantum
yang menjadi penting penyelesaian Persamaan Schrodinger tersebut
adalah diterapkan mulai dari potensial box 1 dimensi, potensial box 2
dimensi, potensial box 3 dimensi, potensial non-box 1 dimensi, potensi-
al tunnelling, dan potensial tersekat lainnya yang akan dibahas pada
pembahasan berikutnya.

Konsep Persamaan Schrodinger pada potensial tersekat tersebut ber-
guna dalam membangun konsep struktur atom dan molekul senyawa
kimia.

Partikel dalam Box 1 Dimensi

Partikel dalam kotak dikenal dengan potensial box 1 dimensi, yang
hanya memiliki satu dimensi panjang x, dimana energi potensial ini
adalah pendekatan bentuk potensial tersekat yang paling sederhana:

| ]
Vix) =0 Vix) =~

elelktron
terjebak dinding
dalam tensial tak
potensial erhingga

sumiur tak
berhingga

Potensial box satu dimensi, pada Gambar 4.4, untuk energi potensial
pada daerah:

=~ , padadaerah: (— ~<x<0), (L<x<~)
V(x) (4-8)
=0, padadaerah: (0 <x <L)

Harga V(x) =~ akan menghasilkan baik energi, E, maupun fungsi ge-
lombang, ¥(x), sebagai harga yang tidak terdefinisi. Sedangkan energi
potensial V(x) = 0 akan membentuk sumur empat persegi panjang
tak-berhingga dan hanya pada daerah ini sajalah dapat diterapkannya
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persamaan Schrodinger, dengan ungkapan:

W d?¥(x)
T8m A2 E¥(x) (4.9)
Secara singkat, dengan menggunakan fungsi gelombang Maxwell,

maka solusi persamaan Schrodinger tersebut adalah:
Y(x) = Asin <2)7LTx> (4.10)

Fungsi gelombang ini harus didefinisikan dengan lengkap sesuai ben-
tuk energi potensial yang tersekat dalam box 1 dimensi, yaitu harus
menentukan:

1. Berapakah harga (27”)7 dan
2. Berapakah harga amplitudo, A?

Untuk menjawab kedua masalah di atas, maka tentukan dahulu
nilai-nilai berikut yaitu:

x = 0, maka didapat
Y¥0) = 0 (4.11)
sedangkan untuk:
x = L, maka didapat
¥(L) = Asin (ZIL) (4.12)

Karena pada posisi x = 0 dan x = L adalah mempunyai harga energi
potensial yang sama yaitu V(x) = 0, maka didapat:

¥(0) =¥(L) =0 (4.13)

Sehingga dari Persamaan 4.12 didapat:

Asin <2;L> =0 (4.14)
Persamaan 4.14 ini akan terpenubhi bila:
2
(;L) =0,m,2m,3m,... (4.15)
Sehingga didapat harga:

= — (4.16)
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dengann =0,1,2,3,...
Sedangkan untuk menentukan harga A, maka perhitungannya di-

tentukan dengan konsep seperti yang tertuang dalam hukum kebole-
hjadian atau Persamaan 3.70, maka didapat:

L 2
/ (Asin(an)> dL
0 A
L
Az/ sin? <27-[L> dL = 1 (4.17)
0 A

Persamaan 4.17 ini adalah persamaan yang cukup rumit, sehingga

I
—_

membutuhkan rumus-rumus intergral yang telah diselesaikan oleh
orang matematika, dan didapat rumus bahwa

/sin2 xdx = %(x —sinx.cosx) (4.18)

Dengan mensubstitusi Persamaan 4.11 dan Persamaan 4.14, maka
Persamaan 4.17 menjadi:

L
A2/ sin? (ZIL) il = 1
0

A? (; [L—sin<2/<TL).cos<2;L>Dz =1
A (3l-0-30) = 1

b

N
7 N\
N =

—~
N——

|

—_

(4.19)

N

Sehingga didapat nilai A sebesar:

A= \/E (4.20)

Dengan demikian maka diperoleh fungsi gelombang dengan tingkat
energi ke n adalah:

Y,(x) = \/fsin (%x) (4.21)

Bila Persamaan 4.21 ini disubstitusi ke dalam Persamaan 4.9 meng-
hasilkan:

_ — 0 = E Y (x) (4.22)
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Bila Persamaan 4.21 disubstitusi ke dalam Persamaan 4.22, maka
akan diperoleh harga energi sebesar:

42
“gmmae Y = E()

L \Eﬁ- (2
82m\ Ld2 *™ X

)
s (I Eaeess () = e Fan ()
nrw
)
2

8:(1;111 (%)2 \/%sin (

e

Sehingga didapat harga energi untuk setiap tingkat ke n adalah

h?n?

"7 8mL2

Gambaran dari Persamaan 4.21 dan Persamaan 4.24 dapat diungkap
melalui Gambar 4.5 berikut:

_ Kebolehjadian menemukan Gambar 4.5: Solusi persamaan Schrodi-
() elektron '17,(v) nger box 1 dimensi.

(4-24)

?16' l/+\ A 4 |
1 [V
3
=
>
z . N
g
. (3)
4 @v "
1 ‘ (1)

X=0 X=L

Gambar 4.5 adalah solusi dari persamaan Schrédinger pada potensial
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¢ ¢

Gambar 4.6: 1,3-butadiena suatu senya-
wa konjugasi lurus.

Gambar 4.7: Skema Energi Potensial 1,3-
butadiena: Teori dan Fakta.

box 1 dimensi ini, yang merupakan gambaran tentang energi dan
fungsi gelombangnya secara lengkap termasuk harga kebolehjadian
menemukan partkel dalam setiap tingkat energinya, ¥2(x), yaitu:

Solusi persamaan Schrédinger ini dapat menjelaskan adanya tingkat-
tingkat energi ke n dan fungsi gelombang elektron yang berharga
positif dan negatif, (+/—), dan kebolehjadian menemukan elektron,
yang semuanya berharga positif.

Dari Gambar 4.5 dapat diprediksikan bahwa semakin menuju energi
tinggi maka akan semakin mendekati hukum fisika klasik. Pada n =~
maka menghasilkan fungsi gelombang tunggal dan harga kebolehjadian
pada semua harga x adalah sama dan tunggal yaitu ¥2 = 1, sedangkan
harga energinya adalah tidak terdefinisi, E =~.

4.2.1  Terapan Potensial Box 1 Dimensi

Potensial box 1 dimensi dapat menjelaskan fenomena pada alat spek-
troskopi UV-VIS untuk mengukur A,y suatu senyawa konjugate, misal
pengukuran A,y 1,3-butadiena, yang secara eksperimen menghasilk-
an spektra UV sebesar 258 nm. Seperti semua poliena, maka dapat
diasumsikan bahwa pada butadiena (lihat Gambar 4.7):

1. Empat elektron 7 pada butadiena terdelokalisasi sepanjang garis
lurus dan elektron 7t berada pada potensial box 1 dimensi serta tidak
ada interaksi antar elektron 7.

2. Panjang L adalah panjang ikatan dari dua C=C yaitu 2x(1,35 A) plus
satu C—C yaitu 1,54 A, plus jarijari tiap atom karbon ujung yaitu
2x(0,77 A), sehingga total L = 5,78 A.

161 n=4

Potensial teori

\ @

™~

0 & &

=]
|

Energi x h/(8mL?) sy

=
i
=
Il
N
I
Ie
A
A

20 + + b
1w n=1 C—C—C—C

= 0
L=5,78A ——e—c
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. Tiap tingkat energi potensial box 1 dimensi terisi oleh 2 elektron 7z,
sehingga abrsopsi UV terjadi dari n=2 ke n=3, diperoleh gambaran:
Energi potensial box 1 dimensi untuk butadiena pada Gambar 4.7
menjelaskan empat hal penting yaitu:

¢ Tingkat-tingkat energi mulai dari n = 1 sebagai keadaan energi
dasar hinggan = 2,3,4, .. ., sebagai keadaan tereksitasi dan untuk
kasus ini 4 elektron 7w mengisi dua tingkat energi pertama, yang
mengisyaratkan bahwa 1,3-butadiena adalah senyawa dengan
sifat diamagnetic dan nonradikal,

¢ Fungsi gelombang orbital molekul untuk setiap tingkat energi
yang setara dengan ¥, (x),

¢ Terdapat perbedaan bentuk potensial energi teori dan eksperimen,
yang bentuk sumur potensialnya tidak menuju V(x) —~ namun
melandai atau V(x) terdefinisi,

¢ Akibat bentuk sumur potensial eksperimen ini, maka harga ting-
kat energinya adalah lebih rendah dari tingkat-tingkat energi
teori.

. Melalui Persamaan 4.24, maka secara teori kita dapat menghitung
panjang gelombang akibat berkas sinar pada senyawa, yaitu terja-
dinya eksitasi elektron dari tingkat energi n = 2 ke tingkat energi
n = 3, sehingga diturunkan sebagai:

(jensial teori

2
AE = (113*712)81:? \ @m /
—34 2
~ (9-4 (6,26x107°%]s)

8(9,11x10-31kg) (5, 78x10~10)2 b
= 9.09x10° Y7

258 nm

Sehingga didapat harga panjang gelombang sebasar:

hc
/\ = — ————

AE

(6,26x10734]5)(2,9979x10%ms 1)

9,09x10-19]

= 250 nm NW
c—c—Cc—¢C
Gambar 4.8: 1,3-butadiena suatu senya-
Bila dibandingkan dengan data eksperimen maka selisih harga pan- wa konjugasi lurus.

jang gelombangnya adalah 8 nm, dari harga eksperimen yaitu sebesar
258 nm. Hal ini menunjukan bahwa secara teori dapat menjalaskan
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Gambar 4.9: Energi potensial box 2 di-
mensi.

fenomena emisi 1,3-butadiena. Harga selisih panjang gelombang ini
menunjukkan bahwa adanya kelengkungan bentuk sumur potensial
yang lebih landai dari sumur potensial teori. Kelengkungan sumur
energi potensial ini menyebabkan nilai energi menjadi menurun,
dan berdasarkan hukum Planck, yang menyatakan bahwa energi
berbanding terbalik terhadap panjang gelombang, maka semakin
rendah energi maka semakin besar panjang gelombangnya.

Solusi ini dapat menjelaskan fenomena emisi senyawa terkonjugasi
lurus yang lain, misal etena, butadiena, heksatriena, vitamin C, -
karotin, dan lain sebaginya.

Partikel dalam Box 2 Dimensi

Partikel dalam box 2 dimensi, yang mempunyai dua dimensi panjang x
dan y, dapat dilihat pada Gambar 4.9 berikut:

- L—

I ("-’y) 3 J '(-\'-.}') e
dinding dinding
potensial tak pﬁlem‘ia! tak
berhingga erhingga

Potensial box dua dimensi merupakan pendekatan bentuk potensial
tersekat yang lebih rumit dari potensial box 1 demensi, tetapi termasuk
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juga sebagai pendekatan sederhana.
Potensial box dua dimensi, adalah bentuk energi potensial ini adalah
potensial dengan sekat berupa luas segi empat, dimana:

V(x) (4-25)
=~ , pada daerah: di luar sumur

=0, padadaerah: (0<x<Lp), (0<y<Lp)

Pada energi potensial V(x,y) = 0 berada pada sumur potensial
balok dengan tinggi tak-berhingga pada luasan sebasar L?, yaitu pada:
0 <x <L dan 0 <y < Lp, sedangkan untuk V(x,y) =~ adalah
kondisi pada luasan diluar balok tersebut. Jadi dapat diungkapkan
bahwa ini merupakan konsep sumur kotak dengan tinggi tak berhingga,
dimana partikel terjebak dalam sumur ini dengan tingkat energi yang
berbeda-beda.

Persamaan Schrodinger pada potensial box 2 dimensi ini adalah
berasal dari masing-masing sumbu x dan y, yaitu:

Flxy) =Y(x)¥(y) (4.26)

Sedangkan energi (E) pada potensial box 2 dimensi dari masing-

masing sumbu x dengan tingkat energi (1) dan y dengan tingkat energi

(m). Dalam hal ini muncul tingkat energi baru yaitu m, harga ini

sebanding dengan tingkat energi n pada sumbu x. Energi total pada
Box 2 dimensi ini didapat:

Evm=Ey+En (4-27)
Sehingga harus diselesaikan masing-masing fungsi gelombang ¥ (x)
dan ¥(y), yaitu:

1. Pada sisi sumbu x, didapat:

W2 d?

_ggzgiﬁ&%m::Equ) (4.28)

Untuk Persamaan 4.28 ini telah diselesaiakan pada bagian Box 1 di-
mensi di atas dan menghasilkan solusi persamaan fungsi gelombang
(Persaman 4.21) dan energinya (4.24), yaitu:

¢ Fungsi gelombang pada sumbu x dengan panjang sebesar L:

Y.(x) = \/L?lsin (er) (4-29)

¢ Tingkat-tingkat energi pada sumbu x dengan panjang sebesar L;:

_ h2n?

E, = — "
" 8mL?

(4.30)
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2. Pada sumbu y, didapat:

W2 42
_87172111017211!@) =E¥(y) (4.31)

Maka dengan cara yang sama dengan penyelesaian pada sumbu
x di atas, akan didapat solusi persamaan fungsi gelombang dan
energinya yaitu:

¢ Fungsi gelombang pada sumbu y dengan panjang sebesar Lj:

Yu(y) = \/LT2 sin ("ij) (4.32)

* Tingkat-tingkat energi pada sumbu y dengan panjang sebesar L,:

_ h2m?

= @ (4-33)

m

Dengan demikian maka Persamaan 4.26 dapat disubstitusi oleh
Persamaan 4.29 dan Persamaan 4.32 sehingga didapat:

Yum(x,y) = ¥ulx)¥m(y)
2 . nrm 2 . mrt
- (i) ()
2 . (nm . (mm
(e ()

Energi total pada Potensial Box 2 dimensi ini adalah subsitusi Persa-
maan 4.27 oleh Persamaan 4.30 dan Persamaan 4.33, seginga didapat:

En,m = En + Em
h? < n? ) K2 <m2 )
= JR— JR— + - -
8m \ L2 8m \ L3
W (n?2  m?
= 8m L? + f% (4-35)

Bila harga panjang sisi-sisinya sama atau L; = Ly = L, maka kedua
solusi persamaan Schrodinger untuk box 2 dimensi di atas (Persamaan
4.34 dan Persamaan 4.35) akan menjadi:

Youm(x,y) = %sin (%x) sin (any) (4.36)

h? 2 2
Eun = gz (7 +17) 437)



PERSAMAAN SCHRODINGER DAN TERAPANNYA 107

Setelah menyelesaikan persamaan Schrodinger pada potensial box
2 dimensi ini, maka didapat gambaran penting, seperti yang tertuang
pada Gambar 4.10 yaitu: Solusi persamaan Schrédinger pada potensial
box 2 dimensi, yang menunjukkan adanya tingkat energi, E; ;», fungsi
gelombang, ¥, »(x, y), dan jumlah degenerasi tiap tingkat energi.

d . Gambar 4.10: Solusi persamaan Schrodi-
(n.m) egenerasi nger box 2 dimensi.

18 (3,3)
1 17 o (4,1) (1,4)
5
=
s
= 13 (3,2) (2,3)
)
3
=
w

(31) (1,3)
10

(2,2)

(21) (1,2)

(1,1)

1. Energi, E, ;, sangat bergantung pada tingkat energi ke (n,m) dan
juga bergantung pada luasan L.

2. Fungsi gelombang, ¥, (x,y), sangat bergantung pada tingkat ke
(n,m), L, dan fungsi jarak x dan y, dimana:

(a) Kurva permukaan (warna merah) berada di atas luasan dengan
berharga ¥, (x,y) = +

(b) Kurva permukaan (warna biru) berada di bawah luasan berharga
Yum(x,y) = —

3. Munculnya konsep degenerasi (degeneracy), suatu keadaan dima-
na menghasilkan sejumlah fungsi gelombang yang berbeda tetapi
memiliki energi yang sama.
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Gambar 4.11: Siklo-butadiena suatu se-
nyawa konjugasi silkus.

Gambar 4.12: Skema Energi Potensial
siklo-butadiena.

4.3.1  Terapan Potensial Box 2 Dimensi

Mengapa senyawa siklobutadiena adalah suatu diradikal dan bersifat
paramagnetik? Potensial box 2 dimensi dapat menjelaskan fenomena
senyawa konjugate ini, pengukuran A,y siklobutadiena (Lihat Gambar
4.11).

Adapun asumsi yang digunakan adalah:

1. Empat elektron 7 pada siklobutadiena terdelokalisasi pada luasan
L? dan elektron 7t berada pada potensial box 2 dimensi serta tidak
ada interaksi antar elektron 7t tersebut.

2. Pada tingkat energi keadaan dasar potensial box 2 dimensi terisi
oleh 2 elektron 7, sedang pada keadaan tereksitasi pertama, yang
merupakan keadaan degenerasi, sehingga masing-masing keadaan
hanya terisi 1 elektron 7.

3. Keadaan di atas mengakibatkan munculnya sifat magnetik dan ra-

dikal, disebut diradikal karena ada dua elektron 7 yang memiliki
energi sama tetapi fungsi gelombangnya berbeda.

)

fs ‘ N’ excited state
& paramagnetik

o

=

= degenerate
=)

5 Nl

S radikal

®

ground state

Keadaan energi siklobutadiena, seperti pada Gambar 4.12 menjelask-
an tentang empat elektron 7w memenuhi dua tingkat energi terendah,
dimana dua elektron 7 teratas, yang masing-masing memiliki fungsi
gelombang berbeda tetapi energinya sama, menyebabkan sifat diradical
dan paramagnetic.

Solusi ini juga dapat menjelaskan fenomena emisi senyawa terkonju-
gasi siklus lainnya, misal benzena, annulena, dan lain sebagainya.
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Partikel dalam Box 3 Dimensi

Partikel dalam box 3 dimensi, merupakan pendekatan bentuk potensial
tersekat yang lebih rumit dari potensial box 2 dimensi, tetapi termasuk
juga sebagai pendekatan agak sederhana:

Gambar 4.13: Energi potensial box 3 di-
mensi.

Tembok potensial bervolume
tak berhingga, V(X,y,2)=~

z=L5T
31 elektron
terjebak dalam
potensial
=L
5 y-_ 2 Kubus
A T(Ey.z)=0
L x=L,

Potensial box tiga dimensi, seperti pada Gambar 4.13, dimana
V(x,y,z) = 0 berada pada volume kubus dengan volume sebasar L3,
yaitu pada daerah 0 < x < L;, 0 <y < L, dan 0 < z < L3, sedangkan
V(x,y,z) =~, yang berada pada volume diluar kubus tersebut. Jadi
dapat diungkapkan bahwa ini merupakan konsep ruangan kubus yang
mana partikel terjebak dalam ruangan yang volume ruangnya tidak
berhingga. Setiap partikel akan berada dalam ruangan ini dengan
tingkat energi yang berbeda-beda.

Hal yang sama dengan penurunan matematika seperti pada Box 2
dimensi, maka persamaan Schrodinger pada potensial box 3 dimensi
ini adalah juga berasal dari masing-masing sumbu x, y, dan z, yaitu:

Yoy z) =¥ ()¥(@)¥(2) (438)

Penurunan energinya, (E), pada potensial box 3 dimensi juga adalah
berasal dari masing-masing sumbu x, sumbu y, dan sumbu z dengan
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tingkat energi yaitu n), m, dan I. Pada bagian ini muncul tingkat energi
baru yaitu /, harga ini juga sebanding dengan tingkat energi (n,m) pada
sumbu (x,y). Sehingga energi total pada Box 3 dimensi ini didapat:

Eymj = En+ En+E (4-39)

Selanjutnya harus diselesaikan masing-masing fungsi gelombang
¥ (x), ¥(y), dan ¥(z), yaitu:

1. Pada sisi sumbu x dan y telah diselesaikan pada bagian Box 1 dan 2
dimensi di atas, dan didapat Harga fungsi gelombangnya:

Yum(x,y) = ¥ulx)¥m(y)

Sedangkan energinya didapat:

En,m = En+Em

W2 n? 2 [ m?
3m L? +% f% (4-41)

2. Sedangkan pada sumbu z, akan diselesaikan dengan cara yang sama

Y(z) = \/Zsin (Zz) (4-42)

Sedangkan energinya didapat:

W2 (12
E=— (= )
! 8m<L§> (4-43)

Dengan asumsi semua panjang sisi-sisi kubus adalah sama (L =

dan didapat:

L1 = Lp = L3), maka bila dilakukan substitusi Persamaan 4.42 ke
dalam Persamaan 4.40 didapat Fungsi Gelombang Box 3 dimensi:

Yumi(x,y,2) = ¥u(x)¥u(y)¥i(2)
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Sedangkan energi pada Box 3 dimensi didapat:

En,m,l = En+Em+El
R (n? N W [ m? N W[
- 8m\12) 8m\L}) 8m\IL3
K2
= g (07 (49

Setelah menyelesaikan persamaan Schrodinger pada potensial box 3
dimensi ini, maka didapat gambaran-gambaran penting, seperti yang
tertuang pada Gambar 4.14.

Solusi persamaan Schrodinger pada potensial box 3 dimensi, yang
menunjukkan adanya fungsi gelombang, ¥, ,,;(x,y,z), dan tingkat
energi, E, ,, ;, serta jumlah degenerasi tiap tingkat energi.

1. Energi, E, , |, yang bergantung pada tingkat energi ke (1, m,1) dan
juga bergantung pada volume L3.

2. Fungsi gelombang, ¥, ,,/(x,y,z), yang bergantung pada tingkat ke
(n,m,1), L, dan fungsi jarak x, y dan z.

3. Pada model energi potensial kubus, menghasilkan kurva orbital ber-
warna merah untuk fungsi gelombang berharga positif (¥, ,, 1 (x,y,2z) =
+) dan juga orbital berwarna biru untuk fungsi gelombang berharga
negatif (¥, ,,1(x,y,2) = —).

=+, warna merah

Yo m1(x,Y,2) (4-46)
= —, warna biru

4. Muncul juga konsep degenerasi (degeneracy), suatu keadaan dima-
na menghasilkan sejumlah fungsi gelombang yang berbeda tetapi
memiliki energi yang sama.

Bila melihat Gambar 4.14, maka ini merupakan konsep dasar dalam
memperkenalkan orbital suatu partikel dalam ruangan berenergi yang
terkuantisasi. Energi terkuantisasi:

1. Dimulai dari tingkat energi paling dasar (ground state) dengan kea-
daan E; ;1 dengan fungsi gelombang dengan diberi nama sebagai
orbital “old-sharp”.

2. Sedangkan untuk keadaan energi lebih tinggi pertama menghasilkan
3 buah keadaan degenerasi yaitu 3 buah fungsi gelombang yang
berbeda dengan harga energi yang sama yaitu Ey 11 = E121 = E112
dan diberi nama orbital “old-principal”.
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(n,m,0) degenerasi orbital
17' (2!2’3)(2!3!2)(352:2) 3
(
E
S
144 (2,31)(31,2)(321) | §
(1,2,3)(1,3,2)(2,1,3) g
3
S}
I \
g
S
212 (2,2,2) 1
RS \
X
=
2
11 EANIINMAAS 3 P S
=
S}
)
9+ (2,2,1)(1,2,2)(2,1,2) 3
3
6 (21,1(1,21(1,1,2) 3 H
3
&
3 (1,1,1) 1 2
3

Gambar 4.14: Solusi persamaan Schrodi-
nger box 3 dimensi.
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3. Untuk keadaan energi lebih tingi kedua, ketiga dan keempat meng-
hasilkan 3 kelompok keadaan degenerasi yaitu kelompok pertama
dengan harga energi E»»1 = E152 = Ej 1, kelompok kedua dengan
harga energi E311 = E131 = E1,13, dan satu keadaan ketiga de-
ngan harga Ej 5 >, ketiga kelompok ini diberi nama kelompok orbital
“old-diffuse”.

4. Untuk keadaan energi lebih tinggi kelima menghasilkan satu kea-
daan degenerasi yaitu dengan harga energi E103 = E1370 = Ep13 =
Ez31 = E312 = E3p 1, dan diberi nama orbital “old-fundamentals”.

4.4.1  Terapan Potensial Box 3 Dimensi

Salah satu molekul yang bentuk geometrinya kubus adalah senyawa
karbon-60, C,,. Senyawa ini dikenal sebagai buckminsterfullerene atau
buckyball, telah diteliti pada tahun 1985 oleh Kroto, Curl dan Smalley,
melalui penelitian spektrum radiasi astronomi dan menghasilkan emisi
sinar merah dengan harga panjang gelombang A, di daerah merah
660-700 nm.

Senyawa ini berbentuk mirip bola sepak, yang memang terdiri dari
6o titik, dengan memiliki 20 bentuk heksagonal dan 12 pentagonal,
yang menimbulkan banyak pertanyaan, yaitu:

1. Mengapa C,, adalah merupakan fenomena molekul ruang angkasa?

2. Mengapa Cy, menghasilkan emisi di daerah sinar tampak warna
merah?

3. Mengapa di dalam struktur geometri molekul C, dapat terisi oleh
sebuah logam?

4. Mengapa di dunia ilmu astronomi berkembang teori pembentukan
bumi tercipta atas peran molekul C¢, yang terisi logam?

4.4.2  Sifat magnetik molekul C,

Bila kita meninjau tingkat energi dari solusi Persamaan Schrédinger
untuk box 3 dimensi, seperti pada 4.13, maka sejumlah 60 elektron 7
dari molekul C,, dapat mengisi setiap tingkat energinya masing-masing

2 elektron 7, dapat dilihat pada Gambar 4.16. Pada tingkat energi terisi
2
8mL2
degenerasi, dimana dari keeanm keadaan energi tersebut hanya 2

tertinggi yaitu pada energi E = 21( ) terdapat 6 keadaan energi
keadaan yang terisi penuh 2 elektron 77 sedangkan 4 keadaan energi
lainnya hanya terisi masing-masing satu elektron 7.

Keadaan ini menyebabkan molekul C,, adalah berifat feromagnetik,
dan menyebabkan satu molekul C,, mudah berinteraksi baik secara

)

Gambear 4.15: Model molekul bola sepak:
C60
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Gambar 4.16: Pengisian elektron 77 mole-
kul C¢, pada box 3 dimensi.

adsorpsi fisik (physisorption) maupun adsorpsi kimia (chemisorption)
dengan satu logam. Namun timbul pertanyaan, yaitu:

1. Bagaimanakah betuk interaksi semua atom karbon dalam molekul
Cg, dengan satu logam?

2. Apakah interaksi logam tersebut berada di luar atau berada di dalam

molekul Cg?

Bila ditinjau dari kestabilan energi interaksi logam dengan molekul
Cgo, maka interaksi logam di luar molekul C,, akan menghasilkan
energi interaksi yang sangat besar, sedangkan interaksi logam di dalam
molekul Cg, akan menghasilkan energi interaksi yang jauh lebih kecil.

2 excited stam " e sinar merah
paramagnetik
19 —@-@.@_

i

Energi x h?/(8mL?) sy
e v B R

3 ®

ground state

Sehingga model interaksi logam di dalam molekul C,, sangat me-
limpah di ruang angkasa.

Hal di atas adalah sesuai dengan bukti pengamatan (observasi) yang
dilakukan oleh ilmuwan astrokimia, yang memberi informasi bahwa
kondisi ini diperkirkan terjadi di ruang angkasa dengan jumlah yang
sangat banyak, kemudian membentuk kumpulan logam-C,, dalam
jumlah banyak dan pada masa tertentu membentuk bumi.

Perkiraan proses masuknya suatu logam ke dalam molekul Cg,
dengan cara memecahkan molekulnya kemudian dengan mudah logam
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berat akan masuk dan menempati ruang molekul dengan setimbang,

lihat Gambar 4.17.

4.4.3  Spestrokopi molekul Cg,

Untuk mengetahui pada panjang gelombang berapa emisi dari mo-
lekul C, maka perlu dihitung selisih energi dari eksitasi dan emisi
pada bentuk box 3 dimensi, dimulai dari panjang sisi-sisi kubus box
3 dimensi untuk molekul C,  adalah 3, 47138x107 191, maka melalui
Persamaan 4.45, secara teori kita dapat menghitung panjang gelombang
akibat berkas sinar pada senyawa, yaitu terjadinya eksitasi elektron dari
tingkat energi E = 21(%) ke tingkat energi E = 22(%), sehingga
diturunkan sebagai:

h2
AE = (22f21)8mT
- (6,26x10734]s)?
~ V8(9,11x10-3Tkg) (3, 47138x10 10m)2

= 1.818x107"J

Sehingga didapat harga panjang gelombang sebasar:

he

A=
AE
(6,26x10734]5)(2,9979x10%ms 1)

1.818x1019]

= 650 nm

Panjang gelombang sebesar 650 nm menunjukkan adanya emisi sinar
tampak dengan warna merah dari molekul Cy  di luar angkasa.

Gambar 4.17: Proses interaksi fisika sua-
tu logam ke dalam molekul Cg,.
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Gambar 4.18: Tiga bentuk fungsi gelom-
bang: (a). Box 1 dimensi, (b). Box 2 di-
mensi, dan (c). Box 3 dimensi.

Komparasi Panjang Gelombang

Setelah mengetahui bentuk panjang gelombang dari penyelesaian Per-
samaan Schrodinger untuk semua dimensi, yaitu box 1 dimensi, box 2
dimensi dan box 3 dimensi, maka secara lengkap dapan dibandingkan
bentuk panjang gelombang kediganya, yaitu yang terungkap pada
Gambar 4.18 berikut:

Energi

L L i —_—

(@) (b) (c)

Dari komparasi bentuk kurva fungsi gelombang dari ketiga box
dimensi di atas dapat disimpulkan:

1. Ketiga fungsi gelombang memiliki pola yang sama yaitu ada fungsi
gelombang positif (warna merah) dan fungsi gelombang negatif
(warna biru).

2. Fungsi gelombang box 3 dimensi adalah kurva fungsi gelombang
baru yang dimunculkan pada buku ini.

3. Fungsi gelombang box 3 dimensi ini menjadi penyempurna gam-
baran semua kurva fungsi gelombang dari hasil solusi persamaan
Schrodinger secara lengkap.
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Energi Potensial Non-Box 1 Dimensi

Persamaan Schrodinger dapat dierapkan pada semua model energi
potesial selain bentuk potensial box dari semua dimensi. Bentuk energi
potensial dimodifikasi sesuai dengan ‘kebutuhan’dari fenomena alam
yang terjadi. Fenomena alam yang sering terjadi adalah terdeteksinya
emisi vibrasi, rotasi, transisi, serta peluruhan suatu senyawa atau unsur
akibat kehadiran suatu foton. Beberapa bentuk energi potensial juga
dapat diterapkan untuk meramalkan model suatu bentuk molekul.

4.6.1 Potensial Osilator Harmonik

Bentuk energi potensial harmonik berasal konsep hukum fisika yaitu
hukum Hooke yaitu

V(x) = %kxz (4-47)

dimana k adalah tetapan gaya vibrasi, dapat dilihat pada Gambar
4.19. Maka persamaan Schrodinger untuk potensial ini adalah:

W d?¥(x)

_871.'2711 dx2 + k ZT( )_ E‘P(x> (4'48)

potensial harmonik
n N”) ~J
5/\\//% i
/\ l/\ / "
Fungsi gelombang
tembus dinding potensial
. 2 : - N=

Solusi persamaan ini menghasilkan fungsi gelombang osilator har-

n=3

monik yaitu:

an1/2 1 Y2 a2
‘I’n(x)Z{(;) znng] Hy(al2x)e™ /2 (4.49)

dimana, H, (x!/2x)e~%"/2 adalah fungsi Hermitian yang bergantung

Gambar 4.19: Bentuk Energi Potensial
Harmonik.
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Gambar 4.20: Bentuk Energi Potensial
An-harmonik.

pada n, « adalah tetapan vibrasi yang besarnya adalah:

27
o= -k (4.50)

Sedangkan y adalah massa tereduksi dan energi vibrasinya adalah:

E, = <n + ;) hv, dengann =1,2,3,... (4.51)

Fungsi gelombang dan energi osilator harmonik yang didapatkan
dari penurunan di atas menghasilkan persamaan frekuensi osilator
harmonik, yaitu:

v=-1 X (4-52)
2rc \l u
Potensial harmonik osilator dan tingkat-tingkat energi harmonik
serta fungsi gelombangnya dapat diamati pada fenomena vibrasi dan
rotasi ikatan kimia molekul diatom, misal: H-H, O=0, N=N juga
molekul poliatom yang bervibrasi simetri misal vibrasi gunting dari
molekul H,O, vibrasi lipat dari molekul CO,.

4.6.2  Potensial Osilator An-Harmonik

Potensial barrier sederhana an-harmonik adalah suatu bentuk potensial
energi yang menjelaskan adanya tumbukan antara dua benda dari
keadaan menjauh hingga keadaan mendekat sampai terbentuknya
keadaan setimbang energi. Model potensial ini adalah modifikasi dari
model potensial box 1 dimensi yang satu sisinya dijadikan bentuk
barrier-nya, lihat Gambar 4.20.

Mx) =~

.
« >
4 Fungsi gelombang
mengalami perlambatan
— -
=
Potensial /\ T I
non-harmonik v /\
_— =
M) =0 .\ v Fungsi gelombang

tembus dinding potensial

Salah satu model energi potenasil anharmonik, yang cukup mewaki-
li dengan gaya-gaya yang bekerja pada vibrasi ikatan suatu molekul,
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adalah persamaan energi potensial yang merupakan jumlah antara per-
samaan energi potensial harmonik, atau disebut juga energi potensial
harmonik terganggau dengan persamaan energi potensial gangguan.
Adapaun model energi potensial terganggau diungkapkan sebagai:

V(x)=VvO(x) = %kxz (453)

Sedangkan model energi potensial gangguan yang menyebabkan
bentuk harmonik menjadi bentuk anharmonik adalah:

1 1
V() = 2o’ + g pat 4o (4-54)

Sehingga didapat total model energi potensial anharmonik adalah:

V() = VO@)+vW(x) (455)
I U SN S SRS SO S
= ka +6'yx +24,Bx +

Maka persamaan Schrodinger untuk potensial anharmonik ini ada-
lah:

RS U SR W S _
+ (zkx +grx +24/3x + )‘I’(x)—E‘Y(x)

(4.56)
Solusi persamaan ini menghasilkan fungsi gelombang osilator anhar-

_h dP¥(x)
82m  dx?

monik yaitu jumlah dari fungsi gelombang osilator harmonik (Persa-
maan 4.49) dengan fungsi gelombang gangguan, A (x):

1/2
a0 = [(2) | e 80 )

dimana, « adalah tetapan vibrasi yang besarnya yaitu:

27
o=k (4.58)

Sedangkan p adalah massa tereduksi dan H, («!/?x) adalah fungsi
Hermitian yang bergantung harga tingkat energi yaitu: n.

Sedangkan energi vibrasi potensial anharmonik juga merupakan
jumlah antara energi potensial harmonik dengan energi vibrasi gang-
guannya, AE, didapat:

1
E, = (n + 2) hv+ AE (4.59)

Sama halnya dengan penentuan harga frekuensi, v, maka fungsi
gelombang dan energi osilator anharmonik, untuk setiap harga #, yaitu

n=123,... (4.60)

119
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Gambar 4.21: Bentuk Energi Potensial
Sumur Berhingga.

Menghasilkan persamaan frekuensi osilator anharmonik sebesar:

1 k

Bentuk dasar dari kurva ini adalah kurva warna hitam sebagai
potensial barrier sederhana perluasan dari potensial box 1 dimensi,
sedangkan kurva warna merah adalah potensial osilator an-harmonik
yang biasa diterapkan pada konsep tumbukan 2 partikel, misal:

1. Potensial Morse, untuk tumbukan partikel elementer.
2. Potensial Leonard-Jones, untuk tumbukan antar unsur, dan

3. Potansial Van der Waals, untuk interaksi antar molekul.

4.6.3 Potensial Sumur Berhingga

Potensial sumur berhingga ini adalah bentuk energi potensial real dari
bentuk energi potensial teoritik box 1 dimensi, 2 dimensi dan 3 dimensi.
Hal ini karena keduanya (bentuk real dan teoritik) sama-sama memiliki
batas dasar potensialnya, walaupun memiliki perbedaan dimana pada
box batasan sumur ditandai dengan harga energi potensial V(x) = 0
sedang pada sumur berhingga ditandai dengan harga energi potensial
V(x) # 0. Potensial sumur dalam berhingga satu dimensi, dapat dilihat
pada Gambar 4.21.

Fungsi gelombang
mengalami percepatan

—~—__Fungsi gelombang tembus

dinding potensial
I, (negatif)

x) =71,

Perbedaan keduanya juga terjadi pada tinggi sumur, dimana untuk
box 1, 2, dan 3 dimensi tinggi sumur adalah tidak berhingga, sedangkan
pada potensial ini tinggi sumur adalah berhingga, yang ditandai de-
ngan arah potensial yang melengkung akibat adanya energi potensial
gangguan, V" (x).
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Jadi potensial berbentuk melengkung tersebut adalah akibat dari
energi potensial gangguan total sebesar:

tidak selalu nol, (— ~< x <0)dan (L < x <~)
Vix) =
Vi(x) + V?(x) + V3(x) +---, daerah luar
(4.62)
Dengan demikian persamaan Schrédinger untuk sumur berhingga
ini diungkapkan sebagai:

k¥ (x)
82m  dx?

+ (vl (x) + V2(x) + V3(x) + - - - ) ¥(x) = E¥(x)
(4.63)
Solusi persamaan ini menghasilkan fungsi gelombang sumur ber-
hingga yaitu jumlah dari fungsi gelombang box 1 dimensi (Persamaan
4.21) dengan fungsi gelombang gangguan, A ,ojeku) (X) yang bergan-
tung pada jenis molekulnya:

Fa(x) = \E sin (%) + Aotk (*) (4:64)

Sedangkan energi sumur berhingga juga merupakan jumlah antara
energi box 1 dimensi yaitu persamaan 4.24, dengan energi gangguannya,
AE(molekul)/ didapat:

h?n?
Ey = (W> + AE(molekul) (4.65)

Penerapan model potensial ini cocok untuk menjelaskan tingkat-
tingkat energi pada ikatan kimia senyawa organik misal molekul 1,3-
butadiena, siklobutadiena, dan Cg,, seperti yang sudah dicontohkan
perhitungan energi emisinya pada pembahasan sebelumnya.

4.6.4 Potensial Sumur Tak-berhingga

Model energi potensial sumur tak berhingga ini adalah model yang
setara dengan Model atom Bohr. Hal ini karena antara kedua model
potensial ini memiliki kesamaan yaitu kedalaman sumur yang tak
berhingga dan hanya dibedakan pada ada tidaknya energi potensial
gangguannya.

Untuk model yang setara dengan model atom Bohr, terdapat energi
potensial gangguan berupa persamaan:

v = (-5) (466)

121
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Sehingga Persamaan Schrodinger untuk model potensial tak ber-
hingga ini adalah:

W2 @2
~82m ;I;(2X) + (-i) ¥(x) = E¥(x) (4.67)

Solusi dari persamaan Schrodinger untuk sumur tak berhingga,
secara singkat, adalah:

Fo(x) =9(x) + Alp(utom) (x) (4.68)

Gambar 4.22: Bentuk Energi Potensial Fungsi g_elombang
Sumur Tak-berhingga. /\ mengalami percepatan

Mx)y =0 Mx)=0

\?’M‘/{’* "
-

E \WAVAV V=—

» /7~

>

Fungsi gelombang tembus
dinding potensial

#Z
i

Sedangkan energi sumur tak berhingga juga merupakan jumlah
antara energi box 1 dimensi dengan energi gangguannya, AE ),
didapat:

E,=E+ AE(atom) (469)

Kurva dari solusi persamaan 4.68 dan besaran tingkat energi (Per-
samaan 4.69) ini tertuang dalam Gambar 4.22. Tampak bahwa fungsi
gelombang elektron dari atom mengalami percepatan bila mendekati
inti atom, atau elektron-elektron yang berada di orbit yang paling dekat
dengan inti atom.

Model sumur tak berhingga ini dapat juga diterapkan pada mo-
del suatu atom atau suatu kation/anion, misal model potensial atom
Detrium, dan model Atom hydrogen-like misal He*, Li**, Se3*
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Energi Potensial Tunneling

Fenomena potensial terobosan atau tunnelling bagi keadaan-keadaan
tertentu banyak terjadi di alam semesta. Fenomena terobosan pada
benda fisika, salah satu contoh adalah sebuah pesawat tempur beralih
dengan capat dari kecepatan sub-sonic menjadi kecepatan super-sonic,
maka pesawat ini haruslah menembus penghalang energi potensial
antara dua daerah kecepatan tersebut. Ledakan partkel alfa («) pada
reaktor akibat cacat reaksi radioaktif.

Fenomena terobosan jua tejadi pada senyawa kimia, salah satu con-
tohnya adalah fenomena inversi payung molekul NH;, PH, dan AsH,
pada spekrum infra red (IR), rotasi intramolekul pada molekul etana
C,H;, pembentukan hasil samping suatu reaksi kimia atau dikenal
sebagai wrong molecule.

Pada era modern, pengaruh fenomena tunnelling ini menjadi ide dan
gagasan dalam bidang sosial dan ekonomi, yaitu dengan munculnya
konsep “terobosan-terobosan baru”dalam memecahkan masalah sosial
dan ekonomi. Kata terobosan ini tidak lain adalah tunnelling efect da-
lam ilmu feq-energi-sumur-tak-berhinggaisika kuantum yang menjadi
kata utama dalam memberi motivasi untuk banyak perubahan sosial
ekonomi manusia modern.

Fenomena terobosan di atas dalam ilmu fisika kuantum disebut juga
sebagai Tunneling Effect Potential dan dapat dipelajari melalui penjelasan
sederhana seperti yang dapat dilihat pada Gambar 4.23.

Fungsi gelombang
mengalami perlambatan

h

—_ Fungsi gelombang
tembus tunnell

tunnell

>
~
.

1 11

Mx)=0

Gambar 4.23: Bentuk Energi Potensial
Tunnelling.
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Dalam hal ini, sebuah partikel dengan energi E, dan dengan fungsi
gelombang ¥ (x), dapat bergerak bebas pada daerah I. Kemudian pada
daerah II, partikel tersebut terhambat dan tetap menembus dengan
fungsi gelombang yang berubah (¥);;(x) pada penghalang energi
potensial barrier potential. Pada daerah III, partikel dengan fungsi
gelombang ¥;;(x) kembali menjalar sepanjang x.

Dengan kata lain, fungsi gelombang ¥ ) (x) tersekat-sekat dalam
daerah:

I : V(x)=0 untuk (x; <x<xp)
Daerah I : V(x)=V, untuk (xp <x<ux3) (4.70)
I : V(x)=0 untuk (x3 <x < o0)

Perhitungan seberapa besar kemampuan terjadi terobosan fungsi
gelombang ¥ ) (x) melewati potensial penghalang sangat ditentukan
oleh seberapa besar koefisien transparasi (transparency coefficient), x, ya-
itu harga koefisien yang bergantung pada jumlah partikel yang tembus
potensial penghalang.

Jumlah partikel ini ditentukan oleh besar amplitudo dari masing-
masing fungsi gelombangnya. Koefisien transparasi dirumuskan seba-

gai:

_ [Amplitudo akhir]?
~ [Amplitudo awal)?

(4.71)

Hubungan daerah satu dengan yang lainnya ini harus memenuhi
persyaratan mekanika kuantum, yaitu persamaan pada titik perbatasan
harus kontinu dan turunan pertamanya juga harus kontinu. Dari ketiga
daerah perbatasan tersebut didapat syarat-syarat sebagai berikut:

Yi(x) = Yu) (4-72)
d d

Tjix) = T;x(x) 473)
Yiulx) = Ym(x) (4.74)
d d

Tty _ Al (479

Harga amplitudo pada Persamaan 4.71 di atas adalah harga dari
masing-masing peluang tembus energy barrier di titik x, dan titik x3.

4.7.1  Tunneling Pertama

Pada daerah I dengan harga V(x) = 0, Persamaan Schrédinger dinya-
takan melalui ungkapan:
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h? 42
—%ﬁ‘f’l(ﬂ = EY¥;(x) (4.76)
d? 2mE
E‘Y}(X) + 7?[(9() = 0

Bila diungkapkan suatu harga «x yaitu

2:2mE

= 4.77)
maka penyelesaian persamaan Schrodinger di atas adalah:
¥i(x) = Ae** 4 Be~i*¥ (4.78)

Munculnya faktor koreksi berupa e~*** adalah untuk menjelaskan
adanya faktor pantulan (reflection) fungsi gelombang ¢** saat menuju
potensial penghalang daerah II. Sehingga fungsi gelombang ¥;(x)
menjadi lengkap untuk menjalarnya dan memantulnya pada daerah
I. Sedangkan harga koefisien A dan B adalah besaran amplitudo dari
masing-masing fungsi gelombang, dengan A sebagai Amplitudo awal.

Pada daerah II dengan harga V(x) = Vj, dimana harga Vy > E
atau disebut potensial penghalang, Persamaan Schrodinger dinyatakan

melalui ungkapan:

22

~ o ez LX)+ Vo¥u(x) = E¥n(x) (4.79)
d? 2m(Vy — E)
@‘YH(X)_TYH(JC) =0

Bila diungkapkan suatu harga & yaitu

2m(Vy — E
¢ = (hoz) (480)
maka penyelesaian persamaan Schrodinger di atas adalah:
TH(X) = Cer + De_gx (4.81)

Munculnya faktor koreksi berupa e~¢* adalah untuk menjelaskan
adanya faktor pantulan (reflection) fungsi gelombang ¢* saat keluar
dari potensial penghalang daerah II. Sehingga fungsi gelombang ¥ ;(x)
menjadi lengkap untuk penjalaran dan pemantulannya yang melemah
pada saat menuju daerah III. Harga koefisien C dan D adalah besaran
amplitudo yang melemah dari masing-masing fungsi gelombang.

4.7.2  Tunneling Kedua

Pada daerah III dengan harga V(x) = 0, Persamaan Schrodinger dinya-
takan melalui ungkapan:

(LA~

tunnell

I 11
X, X5 TR X

Gambar 4.24: Skema tunnelling pertama
(Penentuan harga A).
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A YOV

tunnell

i 111

2 S o -

Gambar 4.25: Skema tunnelling kedua
(Penentuan harga E).

n? a2

—ﬂﬁwnl(x) = EY¥i(x) (4.82)
d? 2mE
72 Y (x) v Ym(x) = 0

Bila ungkapan Persamaan 4.77 disubstitusi pada persamaan di atas,
maka penyelesaian persamaan Schrodinger ini menjadi:

¥y11(x) = Ee"™ + Fe ™ (4.83)

Karena pada daerah III ini tidak terdapat faktor koreksi refleksi
atau F = 0 dan hanya terdapat fungsi gelombang menjalar menuju
x = oo. Sedangkan harga koefisien E adalah besaran amplitudonya
atau Amplitudo akhir, sehingga persamaan di atas menjadi:

¥i1(x) = Ee™™™ (4-84)

Untuk menyelasaikan persamaan pada ketiga daerah di atas maka
persyaratan daerah perbatasab harus terpenuhi, sehingga didapat:

¥i(x) = ¥p(x) (4.85)
Aein—I—Be_in — Ce(jx_l_De—éx

Untuk memulainya digunakanlah permisalan yang sederhana, yaitu
pada x2 = 0, maka didapat:

Y(0) = ¥pu(0) (4.86)
A+B = C+D
B = C+D-A

Untuk persyaratan berikutnya didapat:

d¥;(0) _  4a¥u(0)
ikA—ixkB = ¢C—¢D
ix(A—B) = &C—-D)

Bila harga B dimasukkan ke dalam persamaan di atas, maka didapat:

ix2A—[C+D]) = &C-D) (4.88)
ix2A = C(¢+ix)+ D(ix —¢)
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Salah satu syarat lain agar terjadi transparasi energi potensial peng-
halang adalah bila D > C maka didapat:

-8o-1(1E)p s

Sedangkan bila digunakan permisalan bahwa x3 = 4, akan didapat:

Yi(a) = Yiu(a) (4.90)
Ce’* + De % = E¢i*a

Untuk persyaratan berikutnya didapat:

d¥i(a) _ d¥u(a)
o dx (491
Ce®" — De %" = %Eei"“
Selisih dari kedua persamaan terakhir di atas, didapat:
2De~ % = (1 - C) Eeix (4.92)
_ 1 _ f ika+¢a
D = 5 (1 C) Ee
Sehingga bila harga D ini dimasukkan kedalam persamaan 4.89 akan
didapat:
A=-(14=2 g 1— ) peirata (4.93)
4 C

4.7.3 Peluang Tunneling, x

Dengan demikian harga peluang tembus/Tunneling atau koefisien trans-
parasi, x, didapat:

_E? E?
X= = i l - 3 (4.94)
- 1Ka-+¢a
1 (%) (-5 ) e
—2@11
x =

8 (- 8)]

Harga koefisien transparasi merupakan harga yang berbanding lurus
dengan harga tetapan ¢, yaitu:

- —2a
x~e 20a ., exp (h 2m(Vy — E)) (4-95)

Bt

{ \ltunnell;/™
sl

II 111

X X x
e 3 1w =0

Gambar 4.26: Skema tunnelling total (Pe-
nentuan harga y).



128 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

A — oy

Gambar 4.27: Perubahan bentuk NH; da-
ri bentuk awal menjadi bentuk inversi-
nya.

Energy

\ \
\ \
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Ammonia torsion angle (degrees)

Gambar 4.28: Bentuk energi potensial in-
versi payung NH,.

Persamaan di atas menunjukkan bahwa kekuatan tembus potensial
suatu fungsi gelombang x,(,) sangat bergantung pada silish energi
potensial penghalangnya (Vj — E) dan lebar dari penampang lintang
sepanjang (a) dari energi potensial penghalangnya.

Konsep ini digunakan untuk memahami beberapa fenomena tun-
nelling yang terjadi pada banyak reaksi atau interaksi molekul kimia
yaitu pada molekul yang memiliki ikatan dengan atom hidrogen yang
interaksinya sangat spesifik, diantaranya adalah:

1. Fenomena inversi payung amonia.
2. Rotasi enata.

3. Fenomena tunnelling juga terjadi pada proses peluruhan partikel «
suatu reaktor nuklir.

4. STM (Scanning Tunneling Microscope)

4.7.4 Potensial Tunneling: Inversi Payung Amonia

Fenomena menarik dari spectrum Infra Red pada molekul amonia
NH,, yang mana muncul dua puncak (peak) kembar yang menunjukkan
adanya dua individu molekul NH, tersebut. Secara eksperimen hal
ini tidak bisa dijelaskan dengan cukup baik, sehingga membutuhkan
penjelasan dari tinjuan kuantum, yaitu melalui teori tunnelling quantum
effect, seperti pada bagian di atas, dengan uraian:

1. Molekul NH; diprediksikan mengalami peristiwa payung umbrella
dari molekul NH, tersebut atau mengalami inversi payung (umbrella
inversion), seperti yang tampak pada Gambar 4.27.

2. Hal ini akibat kehadiran sinar infra red (IR) molekul NH; mengalami
gerak vibrasi unik/aneh yang mana bervibrasi seperti payung.

3. Energi vibrasi pada amonia ini mengasilkan vibrasi yaitu ketiga
atom H (proton) dapat menembus barrier /tunnel energi potensial
yang menyerupai potensial harmonik kembar, yaitu Persamaan 4.96,
dan bentuk kurvanya tampak pada Gambar 4.28, yaitu:

1
Ve = Ekx2 +be (4.96)

Yang mana tetapan b adalah tinggi amplitudo barrier tunneling
kurva dan c adalah lebar dari barrier tunneling kurvanya.

Secara umum Persamaan Schrodinger bagi fenomena inversi payung
amonia adalah, dimulai dari bentuk energi potensial, yaitu:

hz dZT(x) 1 2 —CXZ
I + (zkx + be ) ¥(x) = E¥(x) (4-97)




PERSAMAAN SCHRODINGER DAN TERAPANNYA 129

Solusi persamaan ini menghasilkan fungsi gelombang osilator har-
monik kembar seperti yang tampak pada Gambar 4.29 dimana:

1. Pada Gambar 4.29, fenomena bentuk umbrella (A) dan umbrella
inversion (C) dari molekul NH, ini muncul setelah terdeteksi dua
peak dari spektra IR pada analisa gas amonia.

h

L

B

30 ¢
E A
~ = o

Fungsi gelombang
tembus tunnell
)
r Y
Ec /\ \/?‘//\

A A
E, N/ | T
V) =0 \-/4—- tunnell— / |

e

2. Fenomena dua bentuk di atas dipelajari sebagai efek potensial tun-
nelling, dimana amonia (bentuk umbrella) mengalami vibrasi dari
tingkat ground state (E;) ke tingkat excited state (E;) hingga bervi-
brasi tinggi tingkat excited state (E.), tanpa melalui energi potensial
penghalang tertinggi sehingga bentuk amonia transisi pada titik (B)
tidak dilalui atau tidak terjadi.

3. Efek tunnelling terjadi pada saat molekul amonia mencapai tingkat
excited state (E.) dan tembus secara inversi menuju potensial vibrasi
disebelahnya dengan energi vibrasi sama yaitu (E.) kemudian vibra-
si berkurang seinring dengan berkurangnya energi vibrasi menjadi
(Ep) dan (E,).

4.7.5 Potensial Tunneling: Rotasi Etana

Fenomena tunneling juga terjadi pada hasil analisa karakterisasi dari
Microwave Sprectroscopy untuk senyawa etana (C,Hy). Terdeteksi bahwa
molekul etana mengalami rotasi yang dianggap tidak biasa, dimana gu-
gus metil yang seolah-olah saling berputar berlawanan, relatif terhadap
gugus metil lainnya.

Gambar 4.29: Bentuk energi potensial in-
versi payung, dan perubahan bentuk mo-
lekul NH,.
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Gambar 4.30: Bentuk Energi Potensial
Rotasi Molekul Etana.

Dari hasil hasil spektra gelombang pendek tersebut, tampak bah-
wa rotasi yang terjadi normal kecuali pada sudut 0°, 120°, 240°dan
360°dimana pada sudut-sudut tersebut posisi atom H dari gugus me-
tilnya adalah saling berhadapan, sehingga seharusnya menghasilkan
energi yang paling tinggi. Posisi atom H yang saling berhadapan ini
tidak pernah terjadi, hal inilah terjadi tunneling effect dari rotasi molekul
etana.

1(0) = 1,¥3(1-cos38) Ho’ ““H

—
=

Fenomena rotasi etana ini dapat dijelaskan secara mekanika kuan-
tum, dengan menurunkan persamaan Schrodinger bagi molekul C,Hy,
yaitu:

1. Persamaan energi potensial yang berlaku bagi gerak rotasi molekul
C,H,, didapat:
1

V(o) = iVo (1 —cos®) (4.98)

Persamaan 4.98 ini disubstitusi ke persamaan Schrodinger, didapat:

W d?¥() 1
“SaZm de? + EVO (1—cosf)¥(0) = EY(H) (4.99)

2. Dari Persamaan 4.99 ini dapat menjelaskan fenomena retasi molekul

C,H, dimana pada sudut (6= 0°, 120°, 240°dan 360°) menghasilkan
energi tertinggi namun tidak pernah terjadi konformasi molekul
C,H, tersebut atau dengan kata lain terjadi tunneling effect.
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4.7.6  Potensial Tunneling: Peluruhan Partikel «

Para IImuwan meneliti adanya fenomena peluruhan partikel « atau
partikel yang setara dengan isotop dari helium (3He), yang teremisi
dari suatu reaktor nuklir, yang melibatkan atom radioaktif uranium
(ZggU). Secara umum persamaan reaksi kimia yang terjadi adalah:

28U — ZTh+a  E=4,2MeV (4-100)

Yang mana partikel alfa ini setara dengan isotof helium:

a ~ (3He) (4.101)

Partikel/elektron # mampu menebus potensial barrier inti setelah
mencapai energi kinetik dari dinding reaktor nuklir, dengan energi
sebesar 4,2 MeV. Fenomena ini menarik karena seharusnya dinding
reaktor nuklir mampu mencegah peluruhan/radiasi sinar «. Hal ini
dapat diamati secara teori melalui potensial tunnel inti, dan ini dapat
dikatakan terjadi tunneling efect.

Energi potensial Coulomb repulsi.
Energi kinetik partikel V)=t

alfa

partikel alfa tembus
tunnell

;tunnell tunnell 1

s

kurva energi potensial
dinding reaktor nuklir

Dinding reaktor nuklir di atas dapat diungkapkan bentuk energi
potensialnya yaitu merupakan gabungan antara potensial harmonik:

1
V(r,harmonik) = Ekrz (4.102)

dan potensial dinding reaktor itu sendiri:

2(Z —2)e?

Ireqr (4.103)

Vi wall) =

Sehingga persamaan energi potensial reaksi peluruhan sinar & men-
jadi:

_ 2
Vi = a2 4 A2

2 dmegr (4-104)

Gambar 4.31: Bentuk Energi Potensial
Peluruhan Partikel «.
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Gambar 4.32: Skema STM dan Model
Energi Box 1 Dimensi Persamaan Schrodi-
nger untuk STM.

Persamaan Schrodinger secara umum untuk kasus peluruhan sinar

« menjadi:
K2 dZ‘I’(r) 1, ., 2(2_2)62
“8m ar +<z"’ *W)‘I’U)E‘F(ﬂ (4.105)

Persamaan 4.105 ini memberi solusi dan gambaran berupa adanya
tunneling effect pada tingkat energi eksitasi sebelum mencapai energi
potensial tertinggi dari dinding reaktor nuklir, dan dapat dilihat pada
Gambar 4.31.

4.7.7 Scanning Tuneling Microscope

Salah satu terapan dari konsep mekanika kuantum dan merupakan
perluasan konsep dari persamaan Schrodinger, untuk box satu dimen-
si dengan potensial tunnelling, adalah instrumentasi STM (scanning
tunnelling microscope), alat ini dikembangkan pada era tahun 8o-an
dengan penemunya adalah Benning, G., dan Rohrer, H. Alat ini dapat
mendeteksi atom secara individual dan langsung memanipulasi bentuk
atom tersebut. Instrumen ini dapat juga dianggap sebagai alat untuk
“meraba”dan menggeser-geser sebuah atom.

Ay P
'
d -
T
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=
T
£
5
=
'\ /\ A i h
\/ \VARV N/ \/ \/ U
Jarak antar sumur potensial Lebar Tunnel
Atom sampel Atom jarum atom sampel didekat atom jarum

Pada Gambar 4.32 ini tampak bahwa energi potensial atom sampel
dan atom jarum saling memberi efek. Sampai keadaan dimana menca-
pai titik terdekat maka elektron dalam orbital atom sampel memiliki
kebolehjadian dalam keadaan stabil atau setimbang, sehingga pada
jarak inilah alat STM dapat melakukan proses scaning seluruh sample
yang diteliti. Sifat tolak-menolak antar atom sampel dan atom jarum
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STM, yang keduanya cenderung bermuatan positif, dapat digunakan

untuk menggeser atom-atom serbuk pada permukaan sampel.

Gambar 4.33: Proses scanning STM
untuk membuat corral dari atom Cr (Sum-
ber: http:/ /researcher.watson.ibm.com/
researcher /view-group-subpage.php-
id=4252).

Soal-soal Bab 4

4.1 PoTENSIAL Box 1 DIMENSI. Spektronik 20 dapat digunakan untuk
meneliti fenomena radiasi senyawa etena. Tenyata analisa yang
didapat adalah menghasilkan panjang gelombang maksimal sebesar
1,97x10 °m. Hitunglah berapa panjang ikatan rangkap C=C pada
senyawa etena ini? Berapa energi pada keadaan tereksitasi pertama?

4.2 PoTENsiaL Box 2 DiMENsI. Struktur krislaografik dari senya-
wa [18]annulena atau disebut juga sebagai Cyclooctadecanonaene,
C,gH,g, telah ditentukan dengan menggunakan alat X-Ray Cryta-

llography. Gambar di bawah ini menunjukkan kerapatan elektron
pada tingkat molekular: Spektrum absorpsi dari senyawa ini te- Gambar 4.34: Struktur senyawa annulena,
lah diteliti. Nilai absorpsi maksimum dapat diestimasikan dengan CisHig

menggunakan model potensial 2 dimensi atau ‘the particle on a ring’.
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43

44

45

Tentukanlah panjang gelombang teori melalui model tersebut dari
transisi elektronik terendahnya?

PoTeENsTAL Box 3 DiMmENsI. Bila logam Na dilarutkan dalam la-
rutan NaCl, maka elektron-elektron akan bergerak dalam larutan
tersebut. Suatu sinar dengan panjang gelombang sebesar 8oo nm
mengabsorbsi elektron tersebut dan menghasilkan emisi warna tam-
pak. Anggaplah bahwa elektron berada dalam potensial box 3 dimen-
si yang memiliki panjang L. Bila elektron tereksitasi dari keadaan
dasar menuju keadaan tingkat energi eksitasi pertama, maka hitu-
nglah L pada kotak ini?

Os1LATOR AN-HARMONIK. Pada alat FTIR (Spektrum Infra Red),
akan diteliti spektrum senyawa BrF, dimana N.A. Br = 75, F = 19.
Berapa frekuensi senyawa BrF, bila tetapan gayanya, k, adalah 129
kgs? ?

OsiLATOR AN-HARMONIK. Dalam spektrum IR dihasilkan untuk
molekul HBr menghasilkan frekuensi di daerah 2,6.10%cm™!. hitu-
nglah tetapan gaya, k, yang bervibrasi tersebut? Gunakan : H = 1, Br
=75



Atom Hidrogen

Hidrogen adalah atom utama dalam mempelajari sifat-sifat kuantum dan atom ini adalah contoh yang paling
sederhana untuk mempelajari model atom yang lebih rumit (atom bukan hidrogen). Perhitungan analisa
matematika untuk masalah atom hidrogen, untuk menghasilkan tingkat-tingkat energi elektron hidrogen dan
ortbital elektron, telah sempurna diselesaikan melalui persamaan Schrodinger.

korwversi dari koardinat cartesian | menjadi koordinat polar-sferik

Persamaan Schrédinger
polar-sferik atom H
Persamaan radial
R(r)

Orbital atom hidrogen

¥ i (7.6.0)= Ry (r)©,,(6) D, (0)

Energi
atom hidrogen

Persamaan phi Persamaan theta

() 8(9)

Persamaan sudut

Solusi dari persamaan Schrodinger untuk atom hidrogen akan men-
jadi dasar bagi model atom yang lain (atom bukan hidrogen) atau
model suatu ion atom (atom mirip hidrogen atau hydrogen-like), misal:
He*, Li,* dan lain-lain.

Gambar 5.1: Area Penurunan Hukum
Atom Hidrogen.
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Persamaan Schrddinger: Hidrogen

Masalah model atom hidrogen dapat dijelaskan dengan suatu penyele-
saian persamaan Schrodinger. Karena atom hidrogen hanya memiliki
suabuah inti atom, yaitu proton yang bermuatan Ze~ dan sebuah elek-
tron yang bermuatan ¢~, maka energi potensial yang cocok digunakan
untuk kasus atom hidrogen adalah energi potensial Coulomb, yang
diungkapkan oleh:

Ze?
Ve = - (5.1)

Interaksi potensial Coulomb atom hidrogen dapat diilustrisikan oleh
gambar 5.2: Gaya tarik antara proton dan elektron dari atom hidrogen,
yang menghasilkan energi potensial Coulomb yang diungkapkan oleh
Persamaan 4.9. Kurva energi potensial antara proton dan elektron atom
hidrogen yang terpisah sejauh 7, yang merupakan pendekatan dari
potensial sumur tak-berhingga.

V) =0 V) =0 Energi potensial

elektron
@ -F '\ /'_' ¥
E ﬂ

mti atom

Gambar 5.2: Energi potensial atom hidro-

gen: 2 dan 3 dimensi.

Ze?

e I" ’\z

Y Y. Inti atom

Inti atom H

Akibat dari adanya potensial Coulomb ini, maka persamaan Schrodi-
nger bagi atom hidrogen memuat unsur energi potensial Coulomb
di atas, yang tidak lain adalah pendekatan potensial sumur memutar
tak-berhingga. Hal ini setara dengan apa yang dilakukan oleh Bohr
dalam menjelaskan model atom Bohr.

Konsep masa sistem ini adalah masa tereduksi antara masa elektron,
m, dengan masa proton, 11, sehingga masa tereduksi, y, diungkapkan
oleh:

< r ( )

= ~ m 2

# Mme + my ¢ 3
Dari keterar 1gan di atas, maka per relusuran penyelesaian persamaan

Schrodinger bagi atom hidrogen adalah sebagai berikut:



Persamaan Schrodinger atom hidrogen, dengan memasukkan energi
potensial Coulomb, V(r), adalah:

o &Y
87t2m dr?

Karena elektron diasumsikan dapat bergerak dalam sistem partikel

+ V(@)Y =EY (5.3)

dalam box 3 dimensi, dengan masa tereduksi, y#, dan bila i = %, maka
diperoleh:

R
2u \dx2  dz2 = dz?

Bohr telah mengasumsikan bahwa elektron bergerak mengelilingi

) Y+ V(xyz)¥=EY (5.4)

inti/proton maka dari persamaan ini akan dikonversikan, yaitu dari
koordinat sumbu (x,y,z) menjadi koordinat sferik (¢,0,r).

zZ

komarsi

Eoardinat sumbie (xy,2) Eoordinat sferik (a8 r)

Sistem koordinat bola/sferik dianggap lebih alamiah dibandingkan
koordinat Cartesian/sumbu. Dari Gambar 5.3 akan dihasilkan konversi,
yang terungkap pada penurunan persamaan berikut:

x = rsinfcos¢ (5.5)
y = rsinfsing

z = rcosf

e y2 + 22

Dengan batasan-batasan: 0 < ¢ < 27,0 <6 <7, dan 0 <r <~
Sehingga persamaan Schrodinger bagi atom hidrogen dengan koo-
rdinat sferik sebagai hasil konversi adalah:
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Gambar 5.3: Konversi koordinat: Cartesi-
an ke Sferik.

W [d (d¥ 1 d (. ,d¥ 1 [(d*¥
o [dr (dr) s <sm9dG) +— (Wﬂ Y4 V()Y = EY

(5.6)
Tampak bahwa persamaan Schrodinger atom hidrogen bergantung
pada tiga koordinat, yaitu:
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1. Bagian sudut ¢, yaitu [S, L (%)] , sebagai operator untuk Persa-

in” 0
maan Sudut Phi, ®(¢), yang bergantung pada sudut ¢.

2. Bagian sudut 6, yaitu [Sli% (sin 9%)}, sebagai operator untuk
)

in 6
Persamaan Sudut Theta, ©(6), yang bergantung pada sudut 6.

3. Bagian radial, yaitu [% (%)], sebagai operator untuk Persamaan

Radial, R(r), yang bergantung pada jari-jari elektron, r.

Sehingga persamaan Schrodinger atom hidrogen secara umum meng-
hasilkan penyelesaian berupa fungsi gelombang;:

¥(r,0,¢) = ®(9)O(0)R(r) (5-7)

Selanjutnya secara berurutan akan dijabarkan ketiga persamaan
fungsi gelombang atom hidrogen di atas.

Persamaan Phi, (¢)

Persamaan Phi ini dikenal dengan persamaan magnetik (magnetic equ-
ation). Hal ini karena arti fisika dari persamaan ini dapat dipelajari
dan memiliki nilai prilaku atom hidrogen bila berada dalam pengaruh
medan magnet. Dari persamaan Schrodinger di atas dapat dipecah dan
dengan hanya memperhatikan bagian yang bergantung pada sudut ¢,
maka lazim akan diperoleh dua hal, yaitu:

1. Persamaan Phi, ®(¢), dengan ungkapan:

d>®(¢)
d¢?

= —m*®(¢) (5-8)

dari ungkapan ini muncullah harga tetapan m, yaitu suatu tetap-
an yang sebanding dengan bilangan kuantum magnetik (magnetic
quantum number) atau merupakan bilangan kuantum momentum
sudut.

2. Solusi Persamaan Phi, adalah sebuah solusi yang diselesaikan secara
mudah dan eksak, yaitu dengan ungkapan:

() = \/12716””4’ dengan hargam = 0,+1,4+2,£3,...  (5.9)

dimana untuk setiap harga bobot (nol, positif dan negatif) diperoleh



ungkapan:

untuk m =0

5l
B

®(p) = ﬁ cos |m|¢ untuk m = positif (5.10)

1 g .
77 sin |m|¢ untuk m = negatif

Dengan demikian Persamaan Phi, akan berpengaruh terhadap momen-
tum magnetik suatu orbital atom hidrogen.

Persamaan Theta, ©(6)

Persamaan Theta ini dikenal sebagai persamaan azimut (azimuthal equa-
tion) atau persamaan momentum sudut (angular momentum equation).
Hal ini dikarenakan arti fisika dari persamaan ini dapat dipelajari
melalui efek azimut/momentum sudut suatu rotasi atau vibrasi atom
hidrogen, akibat pengaruh suatu cahaya daerah microwave atau infra-red.

Dari persamaan Schrodinger di atas dapat dipecah lagi dan dengan
hanya memperhatikan bagian yang bergantung pada sudut theta, maka
lazim akan diperoleh dua hal, yaitu:

1. Persamaan Theta, ©(6), dengan ungkapan:

1 d (. dO(®) m? 7
Snd a0 (sm T ) - sin29®(9) + BOH) =0 (5.11)
dari ungkapan ini muncullah harga tetapan g, yaitu suatu tetap-
an yang sebanding dengan bilangan kuantum azimut (azimuthal
quantum number) atau merupakan bilangan kuantum proyeksi mo-

mentum.

2. Solusi Persamaan Theta ini adalah sebuah solusi yang diselesaikan
secara rumit tetapi eksak melalui Legendre polynomial methods, yaitu
dengan ungkapan:

(5.12)

7!

B 2041 (I— m)) (=) . m] d'+1ml (sin? 9)
®ml(9)_\/ 2 mDt 20 ™ cos oyl

Ungkapan bilangan kuantum proyeksi momentum sudut hasil solisi
di atas adalah:

B=1(1+1) dimana ! = |m|,|m|+1,|m|+2,|m|+3,... (5.13)
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Dan dari persamaan f di atas, muncullah ungkapan / adalah dikenal
dengan bilangan kuantum azimut. Bila dimulai dari m = 0, maka
diperoleh:

1=0,1,2,3,... (5.14)

Dengan demikian Persamaan Theta akan berpengaruh terhadap dua
hal, yaitu:

1. Momentum magnetik, 7, yang mana nilai m ini sudah diperoleh
melalui persamaan Phi di atas.

2. Momentum azimut, /, suatu orbital, yang secara tradisional (old spe-
ctroscopy), bilangan kuantum azimut ini dinamai, secara berurutan,
sebagai:

0 — (s) sharp (5.15)
1= (p)
2 — (d) diffuse
3 = (f) fundamental

principal

Persamaan Phi, ®(¢), dan Persamaan Theta, ©(6), dikenal dengan
persamaan sudut atom hidrogen dan gabungan atau perkalian ke-
duanya dikenal sebagai fungsi harmonik sferis atom hidrogen atau
Persamaan Sudut, ¥;,,(¢,0), yang lebih lanjut akan dijabarkan pada
pembahasan selanjutnya.

Persamaan Sudut, ¥;,,(¢, 0)

Kedua Persamaan Schrodinger, yaitu Persamaan Phi dan Persamaan
Theta telah menjelaskan adanya ungkapan gerakan sudut (angular)
dari elektron yang diekspresikan oleh sudut theta dan phi. Keduanya
kelak melalui faktor sudut akan mempengaruhi bentuk fisik fungsi
gelombang, ¥;,,,(¢,0), tetapi dalam hal ini tidak mempengaruhi energi
atom hidrogen.

Fungsi gelombang sudut ini dikenal sebagai fungsi harmonik sferis,
yang merupakan gabungan atau perkalian antara ®(¢) dengan ©(6).
Fungsi ¥, (¢, 0) memiliki batasan-batasan logis sebagai berikut:



= 0—->m=0

(5.16)
1—-m=0,=%1
2—->m=0,%1,%2

= 3—-+m=0,%£1,£2,£3

Untuk setiap harga keadaan kuantum (Im) solusi persamaan Schrodi-

nger menghasilkan fungsi harmonik sferis atom hidrogen:

Fim (Qb/ 9) =

Dy (¢)®lm (9) (5.17)

Ungkapan 5.17 ini tertuang dalam Tabel 5.1 di bawah ini:
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Tabel 5.1: Fungsi gelombang harmonik
sferis atom hidrogen.

Azimut Magnetik Fungsi Gelombang ®,,(¢)0;,,(0) Orbital

=0 m=0  (@)®n(f) = /i 5
m=0 Dy(p)O10(0) = \/4ZCOSG Pz

I=1 m=+1 <I>+1(¢)®1 11(0) = \/Esm9cos<p Px
m= -1 ~1(9)®1-1(0) = \/gsmesm(p Py
m=0  ($)O0(0) = \/ 12 (3c0s?0 — 1) d.s
m=+41  ®,1(¢)0,1(8) = /12 sinfcos b cos ¢ dyz

=2 m=-1  ®_1(¢)O,_1(8) = /22 sinf cos O sin ¢ dy:
m=+4+2  Py(P)Oy42(0) = \/Esm 6 cos2¢ dy_p
m=-2  P_($)Oy_2(0) = \/Esm 0sin2¢ dxy
m=0 D) ($)O3,0(0) = \/ 14 (5cos? 6 — 3) cos fa
m=+1  ®y1(¢)O341(0) = \/E(S cos?0 —1)sinfcos¢  f,2

1—3 m=-1  ®_1(¢)O3_1(0) = /3= (5c0s?0 — 1) sinOsin ¢ fy=
m=+42  ®.(¢)03.:2(0) = /1& cos0sin® f cos 2¢ fa2—y2)
m=-2  ®_(¢)03_2(0) = /1L cosOsin® O sin 2¢ fryz
m=+3 @ 3(¢)0s43(0) = \/ 5% sin® 0 cos 3¢ Fr2—ap2)
m=-3  ®_3(¢)03_3(0) = /5 sin® §sin 3¢ fyr—2)

Tabel 5.1 ini memberi gambaran tentang bentuk fungsi gelombang

armonik sferis suatu atom hidrogen seperti pada Gambar 5.4:
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degenerasi
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Gambar 5.4: Fungsi gelombang sudut

atom hidrogen.



Gambaran tentang bentuk fungsi gelombang harmonik sferis suatu
atom hidrogen adalah bentuk orbital dari setiap perhitungan dalam
Tabel 5.1 ini dapat dilihat pada Gambar 5.4.

Dan tampak pada bentuk orbital persamaan sudut ini seirama de-
ngan model orbital hasil solusi persamaan Schrodinger untuk box 3
dimensi (Gambar 4.14), yaitu:

1. Bentuk orbital s (sharp) pada persamaan sudut atom hidrogen ini
adalah identik dengan bentuk orbital old-sharp pada box 3 dimensi,
dimana fungsi gelombang masing-masing hanya bertanda positif
(warna merah) dan berbentuk bola.

2. Untuk bentuk orbital p (principal) pada persamaan sudut atom hi-
drogen juga identik dengan bentuk orbital old-principal pada box 3
dimensi, dimana fungsi gelombang berupa dua bola masing-masing
bertanda positif dan negatif ditandai dengan warna merah dan biru.

3. Demikian juga dengan bentuk orbital d (diffuse) pada persamaan
sudut atom hidrogen adalah identik dengan bentuk orbital old-diffuse
pada box 3 dimensi, dimana fungsi gelombang berupa empat bola
dengan dua bola bertanda positif (merah) dan dua bertanda negatif
(biru) dan ada juga yang identik antara orbital d,» pada model atom
hidrogen dengan orbital ¥;(x)%¥3(y)¥1(z) pada box 3 dimensi.

4. Sedangkan untuk bentuk orbital f (fundamental) pada persama-
an sudut atom hidrogen juga identik dengan bentuk orbital old-
fundamental pada box 3 dimensi, dimana fungsi gelombang berupa
enam bola dengan masing-masing tiga bola bertanda positif (merah)
dan tiga bertanda negatif (biru) namun tidak terdapat orbital yang
identik dengan orbital f,; pada model atom hidrogen dengan orbital
¥1(x)¥4(y)¥1(z) pada box 3 dimensi.

5.4.1  Komparasi orbital Box 3 dimensi dan atom hidrogen

Akhirnya dapat dipaparkan perbedaan antara bentuk kurva fungsi
gelombang kubus atau orbital, dimana perbedaan antara orbital pada
box 3 dimensi dengan orbital atom hidrogen adalah terletak pada
batasan panjang dimensinya, yaitu:

1. Bila pada box 3 dimensi dibatasi oleh panjang L maka pada atom
hidrogen tidak dibatasai oleh satuan panjang.

2. Selain itu bahwa box 3 dimensi adalah solusi persamaan Schrodinger
untuk koordinat Cartesian sedangkan pada atom hidrogen adalah
koordinat sperik-polar.

ATOM HIDROGEN
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3. Kedua bentuk fungsi gelombang ini memiliki pola yang saya ya-
itu memiliki fungsi gelombang positif (warna merah) dan fungsi
gelombang negatif (warna biru).

Perbedaan bentuk fungsi gelombang atau orbital keduanya dapat
dilihat pada Gambar 9.12.

Gambar 5.5: T
gelombang a
dan (b). Aton

Energi

Persamaan Radial, R(r)

Persamaan radial ini dikenal sebagai persamaan prinsip energi (energy
principle equation). Hal ini karena arti fisika dari persamaan R(r) ini
dapat dipelajari melalui efek potensial energi. Energi potensial akan
mempengaruhi tingkat energi ionansi dan eksitasi (absorbsi atau emisi)
suatu elektron, yaitu melalui interaksi dan pengaruh cahaya ultraviolet,
visibel, x-rays dan lain-lain terhadap elektron tersebut.

Dari persamaan Schrodinger di atas dapat dipecah lagi dan dengan
hanya memperhatikan bagian yang bergantung pada radial, maka lazim



akan diperoleh dua hal, yaitu:

1. Persamaan radial, dengan ungkapan:

r (dR(r) 2ur? B
I < I > (2r—1)R(r) + 7 [(E=V(r))]R(r)=0 (5.18)
dari ungkapan ini muncullah harga tetapan #, yaitu suatu tetapan
bilangan kuantum utama (principal quantum number) atau merupakan
tingkat-tingkat energi individual.

2. Solusi persamaan radial, merupakan sebuah solusi yang diselesaikan
secara rumit tetapi eksak melalui Laguerre polynomial methods, yaitu
dengan ungkapan:

e dzz+1 dn+1 B
Ry(r) =e zplmepdpnﬂ (P"He ("H)) (5.19)

dengan harga p = (%) r, dan ungkapan ini dapat juga disingkat
menjadi p = (5F) 7 bila « = ( = ). Ungkapan bilangan kuantum
jadi p = (%) r bil Z)  Ungkapan bilangan k

ao
utama hasil solisi di atas adalah:

n=I1+11+2,14+3,... (5.20)

Bila dimulai dari / = 0, maka diperoleh hargan =1,2,3,...

Tabel 5.2: Fungsi gelombang radial: Den-

“ungsi Gelombang Rﬂ,l (1’) Orbital sity elektron atom hidrogen
3

R10 = (%) 2 pmar 1s
5

Ro0 =1/ % (%) (1 —ar)e ™ 2s
3

Rp1 = \/g (%> " (ar)e 2p
3

R30 = 91\—@ (%) * (6 — 12ar 4 4a2r2)e 3s
3

R31 = 9% (%) * (4ar — 20212)e 0" 3p
3

R3p = ﬁ (%) ? (402r2)eor 3d

3. Energi E,;, yang merukapan energi orbital tiap n-nya dan hasilnya
identik dengan atom Bohr, yaitu

Z%e*y

Ey=—
" 8€%n2h2

dengann =1,2,3,... (5.21)
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Gambar 5.6: Fungsi gelombang radial
atom hidrogen.

Dengan demikian persamaan radial akan berpengaruh terhadap
suatu orbital melalui tiga hal, yaitu: (a). Momentum azimut, I, (b).
Bilangan kuantum utama, n, dan (c). Energi pada tingkat ke-n.

Untuk setiap harga keadaan kuantum (#,[) solusi persamaan radial
ini tertuang dalam Tabel 5.2, yang memberi gambaran tentang bentuk
fungsi gelombang radial dengan ungkapan kurva distribusi probabilitas
radial (radial probability distribution) rZRi/l(r) versus 1, seperti yang
terlihat pada Gambar 5.6.

(n.0) Titik  yeogenerasi
simpul

3d 3.2)

P(r)

3p

G,D) 3
E; -L< , ;

3s

I \ G,0)
.§’ (/1}
Q
c
w 2p
E2'< - @D

P(r) 2

IA/&
2,0

k — (2,0

P(r) is
Ef 1,0 1

Kurva ini adalah kurva yang menjelaskan suatu probability mene-
mukan elektron atau merupakan kerapatan (density) elektron suatu
atom hidrogen.

Persamaan Radial menghasilkan kurva distribusi probabilitas radi-
al atau radial probability distribution, P(r) = rzRi,l(r), dan persamaan
dikenal dengan kerapatan elektron dalam orbital atom. Persamaan
distribusi probabilitasradial ini adalah kurva simultas dari semua Per-
samaan Radial dari semua orbital atom hidrogen, yang diungkapkan
pada Gambar 5.7.



usi Probabili-

P ( ,..) = 'R}, ( ,,.) versus 7

34 32

S

Fungsi Gelombang Atom Hidrogen,
LIjnlm (7’, 9/ 4))

Setelah menyelesaikan Persamaan Radial, Phi dan Theta di atas, maka
untuk setiap keadaan kuantum (#,1,m) solusi persamaan Schrodi-
nger menghasilkan fungsi gelombang yang dikenal sebagai orbital
atom hidrogen atau fungsi gelombang atom hidrogen atau juga untuk
hydrogen-like, yang diungkapkan:

Yoim (1,0, ¢9) = Ry ()0, (0) P (¢) (5.22)

dengan fungsi gelombang total adalah hasil kali bagian radial, R,,(r),
dan bagian sudut, ¥, (6, ¢).

Bentuk perkalian ini adalah konsekuensi logis dari bentuk energi
potensial Coulomb dengan kooordinat sferik, namun juga hal ini me-
mungkinkan pemeriksaan secara terpisah terhadap kontribusi bagian
radial dengan bagian sudut fungsi gelombang total tersebut.

Energi potensial atom hidrogen yang memperlihatkan adanya dege-
neracy untuk setiap harga bilangan kuantum utama, n. Model energi
potensial atom Bohr dan hasil solusi persamaan Schrodinger, yang
memunculkan harga bilangan kuantum azimut, /.

Untuk memperoleh kebolehjadian elektron atom hidrogen pada ben-
tuk orbital yang telah tergambar di atas, maka dilakukanlah kuantisasi
fungsi gelombang total, yaitu dengan ungkapan:

o (r,6,0)dT = RY, (r)©F,,(0)®7, (¢)dT (5.23)

Makna fisik dari persamaan ini adalah bahwa bila persamaan ini
diselesaikan melalui integrasi maka akan menghasilkan tiga pengertian:
(a). Kebolehjadian (probability) menemukan elektron di dalam volume
3 dimensi sekecil dt, (b). Elektron berada dalam posisi (7,6, ¢), dan (c).
Atom hidrogen berada dalam keadaan kuantum (n, l.m).

ATOM HIDROGEN
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Model Potensial Bohr

Energi potensial

Zze4me

E, =-
8l

n

Pengertian ini membutuhkan contoh-contoh spesifik, misal pengerti-
an orbital dan ukuran orbital, yang akan dibahas pada bagian selanjut-

nya.

Model Potensial Schrodinger

Energi potensial

% omaRh

R owmRio

Orbital Atom Hidrogen

Orbital adalah suatu fungsi gelombang ¥

ngatkan kita pada orbit melingkar pada atom Bohr (lihat model atom
Bohr 3 dimensi pada bagian sebelum ini), tetapi sesungguhnya tidak

ada kesamaannya.

Suatu orbital bukanlah lintasan jejak suatu elektron, karena bila
demikian maka akan bertentangan dengan prinsip ketidak-pastian
Heisenberg. Bila atom hidrogen atau suatu hydrogen-like berada dalam
keadaan kuantum (n,l,m), maka secara konvensi dapat dikatakan
bahwa elektron tersebut berada di ‘dalam box 3 dimensi orbital ‘atau
dengan kata lain berada dalam gambar orbital seperti yang tertuang

2
nlm

dalam Tabel 5.1 yang bergantung pada keadaan kuantum (n, 1, m).

Pernyataan di atas merupakan ungkapan untuk menyatakan kebole-
hjadian atau probability menemukan elektron pada titik tertentu dalam
gambar orbital tersebut yang diberikan oleh rumus ‘I’fll n(7,0,¢). Secara
berurutan akan dibahas masing-masing jenis orbital, yang berdasarkan

rumus-rumus di atas.

5.7.1  Orbital Sharp

Orbital sharp disingkat dengan orbital s, dimana orbital ini memiliki
keadaan kuantum (I = 0 — m = 0) dalam suatu fungsi gelombang

Y1 (7, 6,¢). Sehingga mengandung pengertian:

(r,0,¢) untuk atom bere-
lektron satu di dalam keadaan kuantum (n, [, m). Istilah orbital mengi-

Gambear 5.8: 1
gi: Bohr dan |



n orbital sharp

ATOM HIDROGEN

1. Dari rumus orbital Tabel 5.1 untuk orbital s ternyata tidak bergan-

tung pada sudut sehingga hasil gambar orbitalnya selalu sferis atau
bola.

. Dari rumus fungsi gelombang orbital sharp (Tabel 5.3) untuk orbital

s hanya bergantung pada r dari inti atom hidrogen sehingga tidak
mempunyai arah di dalam box 3 dimensi.

Keadaan kuantum  Fungsi gelombang orbital s atom hidrogen

3
n=1,1=0,m=0 Tlszﬁ(%)ze_‘”
_1
n=21=0m=0 ‘1’25—4\/12713(Z> (2 —ar)e 2%
2
n=31=0,m=0 ¥s = 81&3?(% (27 — 18ar + 28a2r2)e~ 37

2s

3s

A 4

Gambar 5.9: Fungsi Gelombang orbital
sharp Atom Hidrogen.

Keadaan kuantum orbital sharp atom hidrogen: Bentuk fungsi ge-

lombang bagian sudut, ¥;,,(6, ¢), sangat dipengaruhi oleh fungsi ge-
lombang bagian radial akibat munculnya radial probability distribution.
Untuk 1s tidak memiliki daerah simpul (node radial atau low density),
untuk 2s memiliki satu daerah simpul dan untuk 3s memiliki dua
simpul.

5.7.2 Orbital Principal

Orbital principal disingkat dengan orbital p, dimana orbital ini memiliki
keadaan kuantum (I =1 — m = 0,+1) dalam suatu fungsi gelombang
Y1 (7, 6,¢). Sehingga mengandung pengertian:
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1. Dari rumus orbital Tabel 5.1 untuk orbital p bergantung pada sudut
(6,¢) dan gambar orbital sferisnya menghasilkan dua bola yang
mempunyai arah akibat sudut ¢ di dalam box 3 dimensi.

2. Dari rumus fungsi gelombang orbital principal Tabel 5.4 untuk orbi-
tal p bergantung pada r dengan simpul yang mempengaruhi bentuk
orbital

Tabel 5.4: Kea

Keadaan kuantum Fungsi gelombang orbital p atom hidrogen cipal atom hic

3

1 Z\2 —Llar
— (£ ar)e 2% cos O
e (8)" @)

n=31=1m=0 ‘I’3pz:81—1\/%<%>7(6—M)e*%”cos9

n=2Il=1m=0 Yo, =

Gambar 5.10:

/\,ﬂ\ N principal Ator
[ NN
\

2p
3p

Keadaan kuantum orbital principal atom hidrogen: Bentuk fungsi
gelombang bagian sudut, ¥,,(6, ¢), sangat dipengaruhi oleh fungsi
gelombang bagian radial akibat munculnya radial probability distribution.
Untuk 2p, tidak memiliki daerah simpul (node radial atau low density),
untuk 3p, memiliki satu daerah simpul.

5.7.3  Orbital Diffuse

Orbital diffuse disingkat dengan orbital 4, dimana orbital ini memili-
ki keadaan kuantum (I = 2 — m = 0,+1,+2) dalam suatu fungsi
gelombang ¥, (7,6, ¢). Sehingga mengandung pengertian:

1. Dari rumus orbital Tabel 5.1 untuk orbital d bergantung pada sudut
(6, ¢) dan gambar orbital sferisnya menghasilkan empat bola yang
mempunyai arah akibat sudut ¢ di dalam box 3 dimensi.

2. Dari rumus fungsi gelombang orbital diffuse pada Tabel 5.5 untuk
orbital d bergantung pada r dengan simpul yang mempengaruhi
bentuk orbital.
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. . . Tabel 5.5: Keadaan kuant bital diffu-
Keadaan kuantum  Fungsi gelombang orbital d atom hidrogen abel 5.5: Keadaan kuantum orbital diffu
se atom hidrogen.

3
n=31=2m=0 ¥a, =g /% (Z)" (ar)e i (Ecos?0 1)

Gambar 5.11: Fungsi Gelombang orbital
diffuse Atom Hidrogen.

3d

Keadaan kuantum orbital diffuse atom hidrogen: Bentuk fungsi
gelombang bagian sudut, ¥;,,(6, ¢), sangat dipengaruhi oleh fungsi
gelombang bagian radial akibat munculnya radial probability distribution.
Untuk 3d,» tidak memiliki daerah simpul (node radial atau low density).






Atom bukan Hidrogen

Atom bukan hidrogen dikenal juga dengan atom berelektron banyak. Salah satu contoh adalah atom He yang
merupakan atom berelekton banyak yang paling sederhana. Penyelesaian pesamaan Schrodinger atom bukan
hidrogen adalah sangat komplek dan menghasilkan solusi yang tidak eksak. Untuk itu diperlukan suatu
approximation methods.

Atom hidrogen,
fungsi gelombang
energinya

& ’

Atom bukan
hidrogen
Perhitungan Pengukuran

teori eksperimen
Orbital Spin & . Energi foton
Hartree Larangan Pauli & magnet
Energi atom ' Prinsip Efek Energi
Yepras ' Aufbau,/ \ Zeeman binding
Konfigurasi Kurva energi
elektron atom
Klasifikasi &
stuktur ato
Tabel Periodik
berkala unsur

Metode pendekatan ini justru didasari pada penyelesaian persamaan

Energi
elektron
Energi Energi
ionisasi afinitas

Model kulit
atom

Gambar 6.1: Area Konsep Pemahaman
Atom Bukan Hidrogen.

Schrodinger untuk atom hidrogen. Metode pendekatan ini dimulai



154 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

Douglas  Rayner
Hartree, penemu teori konfi-
gurasi  elektron  (Sumber: ht-

Gambar  6.2:

tp:/ /www.converter.cz/fyzici/hartree).

dengan penyelesaian persamaan Schrodinger bagi patikel sederhana
setelah atom hidrogen atau atom serupa hidrogen (hydrogen-like), misal
He*, Li**, Be3" dan sebagainya. Secara tuntas dan eksak, penyelesaian
persamaan Schrodinger untuk atom hidrogen telah dibahas pada bab
sebelumnya.

Demikian juga halnya dengan hydrogen-like di atas, maka akan meng-
hasilkan penurunan matematika dan hasil yang sama. Penyelesaian
persamaan Schrodinger untuk atom serupa hidrogen adalah basic un-
tuk penyelesiaan persamaan Schrodinger atom selain hidrogen.

IImuwan fisika, khususnya ilmuwan fisika kuantum , yang telah
memberikan suatu pondasi yang kuat untuk menjelaskan problem
atom berelekron banyak di atas adalah:

1. Douglas Hartree, melalui konsep orbital Hartree atau Hartree energy
& orbital, juga dikenal sebagai self consistent field orbital approximation
method (SCF).

2. Wolfgang Pauli, melalui konsep Prinsip Larangan Pauli atau Pauli
exclusion principle

3. Frederick Hund, melalui konsep hukum Hund atau Hund’s rule.

Kedua terakhir aturan di atas dikenal dengan prinsip Aufbau atau
Aufbau principle, yang dikenal juga sebagai prinsip ‘menyusun elektron
suatu atom’.

m Energi & Orbital Hartree

Pada prinsipnya Douglas Rayner Hartree memanfaatkan solusi persa-

maan Schrodinger atom hidrogen yang eksak, dimana setiap elektron ti-
dak hanya akan tertarik oleh inti atom tetapi juga terjadi tolak-menolak
dengan elektron yang lain. Konsep ini lebih mendekati fakta bahwa
elektron dari atom selain hidrogen adalah saling berinteraksi dengan
perbedaan energi elektronnya masing-masing.

Hartree membangun konsep orbital atom bukan hidrogen dengan
dua jalan, yaitu: (a). Model kulit atom Hartree atau Hartree atomic shell
model dan (b). Efek perisai energi atom Hartree atau Hartree atomic
penetration effect.

6.1.1 Model Kulit Atom Hartree

Hartree memodifikasi penurunan rumus energi potensial melalui pen-
dekatan efektifitas energi potensial, jarak rerata inti dengan elektron-
elektron yang terlibat, dan konsep bentuk orbital hasil penurunan



Schrodinger. Dalam model kulit atom ini Hartree menggunakan tiga
asumsi, yaitu:

1. Setiap elektron memiliki energi potensial efektif, V’?? (r), akibat pe-
ngaruh elektron lain dalam satu atom, yang besarnya bergantung
pada keadaan kuantum # dan I. Energi potensial efektif ini diungka-
kpan oleh:

Zegr(n, 1)e?

. (6.1)

Vil () =
dimana Z.(n,1) adalah muatan inti atom efektif atau effective nuclear
charge, artinya muatan inti akan berkurang secara efektif (tidak
sebesar Z pada atom hidrogen) bergantung pada keadaan kuantum
n dan [.

2. Akibatnya, setiap elektron akan memiliki rata-rata radial, 7,;, terha-
dap inti atom, dengan ungkapan:

__ nPag 1 I(1+1)
Tl = 7Z6ﬁr(n,l) (1 + 5 |:1 i :|) (6.2)

Solusi persamaan radial Schrodinger Solusi persamaan radial Hartree

K

3. Karena ungkapan energi potensial efektif ini hampir sama dengan
energi potensial untuk atom hidrogen maka setiap elektron dideskri-
psikan oleh orbital berelektron satu yang mirip dengan orbital atom
hidrogen. Sehingga didapat persamaan radial efektif, R(Z{(r), untuk
atom bukan hidrogen, yaitu:

o d21+1 dn+1 3
Vi) =Sl e e () 69)

2Z(nl) ) .

nagp

dengan p = (
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Gambar 6.3: Perbandingan Distribusi
Elektron: Schrodinger dan Hartree.
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Penjelasan persamaan-persamaan di atas menghasilkan gambar di
bawah ini, yang mana juga merupakan kurva antara radial probability
distribution atau distribusi probabilitas radial: P(r) versus r. Distribusi
probabilitas radial diungkapkan oleh:

P(r) = *RY (1) (6.4)

Kurva distribusi probabilitas radial, P(r), versus r untuk atom buk-
an hidrogen, hasil perhitungan model orbital Hartree, menghasilkan
adanya pola distribusi radial yang lebih ‘rapih’, yaitu:

1. Untuk setiap bilangan kuantum utama, #, yang sama akan mengha-
silkan rata-rata radial, 7,;;, yang hampir sama:

Tno ~ ?nl R T RT3~ ... (6'5)

Pada pola ini Hartree menamakan sebagai kulit atom, atomic shell,
yaitu:

1 — shell K
2 — shell L
3 — shell M
n=19 4 shell N (6.6)

dan seterusnya

Gambar 6.4: Perbandingan Distribusi SRS A o
Elektron Hartree. Distribusi muatan elektron orbital Hartree

K

P@)]a L

’ 7 ./
1,0 2,0 ra,



2. Pada setiap shell, terdapat beberapa sub-kulit atom (atomic sub-shell),
yang tidak lain adalah bilangan kuantum azimut (/), yaitu:

1 — shell K, sub-shell : 1 = 0 (orbital s)

2 — shell L, sub-shell : 1 = 0,1 (orbital s, p)

3 — shell M, sub-shell : 1 =0,1,2 (orbital s, p,d)
"= 4 shell N,  sub-shell :1 =0,1,2,3 (orbital s, p,d, f)

dan seterusnya
(67)

6.1.2  Efek Perisai Energi Atom Hartree

Model efek perisai atau penetration effect model adalah konsep untuk
menjelaskan keadaan energi atom bukan hidrogen yang berbeda de-
ngan atom hidrogen. Keadaan energi atom bukan hidrogen sangat
dipengaruhi oleh energi potensial efektif, Vr??r (r), dan diungkapkan
oleh:

2
Ey = —W (6.8)

Dari persamaan ini mengandung makna:

1. Untuk setiap bilangan kuantum utama yang sama, maka harga mu-
atan nukleus efektif, Z,x(n, ), untuk setiap orbital berbeda: orbital
s cenderung lebih dekat dengan inti dibandingkan orbital p dan
seterusnya. Sehingga didapat ungkapan:

Zegy(ns) > Zo(np) > Zogr(nd) (6.9)

2. Sehingga untuk setiap bilangan kuantum utama yang sama energi
untuk setiap orbitalnya (s, p, d dan f) adalah berbeda, atau tidak
ada degenerasi. Sehingga degenerasi terjadi hanya dalam satu sub-
kulit atom. Hal ini karena energi atom bergantung pada bilangan
kuantum n dan I (E,;).

Ens < Enp < Ei’ld (6.10)

3. Pengaruh dari jumlah elektron yang lebih dari satu untuk setiap
atom ini memberi koreksi yang berarti pada hasil perhitungan energi
suatu atom. Sehingga dari Persamaan 6.10 tertata ulang untuk setiap
harga nilangan kuantum utama, n, menjadi:

ATOM BUKAN HIDROGEN
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n=4— E45<E4p<E4d<E4f
n=3— E3s<E3p<E3d
n=2— E25<E2p

n=1— Eq

4. Koreksi dari Hartree pada persamaan Schrodinger bagi atom hidro-
gen ini memberi gambaran bahwa adanya tingkat energi yang berbe-
da untuk setiap orbitalnya dalam satu atom bukan hidrogen, dimana
setiap tingkat energi orbital atom bukan hidrogen menghasilkan
tingkat energi sub-orbital atom bukan hidrogen yang berbeda-beda

5. Hal ini memberi gambaran bahwa konfigurasi elektron untuk setiap
atom bukan hidrogen adalah tidak beraturan pada atom yang memi-
liki nomor atom yang lebih tinggi, sehingga didapat urutan energi
sub-orbital atom yaitu:

Es; < E4f < E6p < Eps < Egy < E5f
E4p < Esg < Egy < E5p < Egs

E3s < ESp < Egs < Ezy

Eps < E2p

Eqs

Dari penjelasan di atas didapat gambaran singkat tentang bentuk
energi potensial untuk atom bukan hidrogen berdasarkan model Har-
tree, dapat dilihat pada Gambar 6.5. Perbedaan model tingkat energi
atom dengan urutan tingkat energ atom yang tampak tidak teratur
pada model Hartree, dimana ternyata E4; lebih rendah dari E3;, juga
Es; lebih rendah dari E44, dan seterusnya.

Qambar 6-f5: Perbandingan Tingkat Ener- Model Potensial Schrédinger Model Potensial Hartree
gi: Schrodinger dan Hartree.

Energi potensial Energi potensial

bl
3 moanm

il
MW Ree

w=1 #=1




Prinsip Larangan Pauli

6.2.1 Spin Elektron Atom

Dalam diskusi tentang atom bukan hidrogen dan juga hydrogen-like,
maka ada satu poin penting yang di hasilkan dari eksperimen yang
dipelopori oleh Otto Stern dan Walter Gerlach, yaitu bahwa berkas
elektron dari suatu atom akan berputar (spin) sesuai pengaruh medan
magnet. Hasil ekperimen ini dijelaskan dengan baik oleh Wolfgang
Pauli pada tahun 1925, yaitu: bila suatu atom berada pada keadaan gro-
und state (n = 1,1 = 0,m = 0), berada di daerah medan magnet, maka
akan terjadi split menjadi dua spin, dimana masing-masing keadaan
split mengandung setengah dari jumlah atomnya.

Monokromator Magnet S

\
¥ =

berkas elektron

m=+1/2

Detektor

Dari eksperimen ini dimunculkan konsep bilangan kuantum keem-
pat yaitu spin quantum number, atau bilangan kuantum spin, dengan
ungkapan:

spin (6.11)
me =

Dari 6.7 didapat keterangan-keterangan penting yang dapat ditarik,
yaitu:

1. Elektron dapat berputar melalui poros spin, dengan asumsi: (a).
Untuk mg = —|—%, maka harga ini adalah untuk spin ‘atas’, dan (b).
Untuk m,; = +%, maka harga ini adalah untuk spin ‘bawah’. Dengan
demikian bilangan kuantum spin menjadi m; = i%

2. Medan grafitasi yang berasal dari medan magnet adalah akibat efek
relatifitas.

3. Konsep bilangan kuantum spin tidak diturunkan dari persamaan
Schrodinger.

4 Bilangan kuantum spin, m; = +1, tidak mempengaruhi kebolehja-
dian kerapatan elektron suatu atom dan hanya berpengaruh pada

ATOM BUKAN HIDROGEN 159

Gambar 6.6: Wolfgang Pauli (Sumber: ht-
tp://cds.cern.ch/record/42801).

Gambar 6.7: Skema eksperimen spin elek-
tron oleh Stern & Gerlach.
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Gambar 6.8: Wolfgang Pauli mu-
da di kelas kuliah (Sumber: ht-
tp:/ /www.wpi.ac.at/).

keadaan kuantum dengan energi E,,.

Akhirnya secara total telah dapat diketahui bahwa fungsi gelombang
atom hidrogen dan atom bukan hidrogen memiliki empat keadaan
kuantum, dengan ungkapan:

Ry (r)G)ml (G)q)m (Qb)ﬂé, untuk mg =
Fatom = ¥ntmm, = (6.12)
Ry1 (1)@ (0) Py (47),3, untuk mg = —

+
N|—=

NI—

Tanda a dan B adalah untuk memudahkan penulisan persamaan
fungsi gelombang atom hidrogen karena adanya bilangan kuantum
keempat, yaitu bahwa o = ms = +% adalah spin positif dan p = m; =
—% adalah spin negatif.

Fakta ini sangat berguna untuk menjelaskan atom selain hidrogen
atau atom dengan elektron lebih dari satu. Dan dari fakta ini juga
muncullah Postulat 6 (enam) sebagai postulat pelengkap dari 5 (lima)
postulat mekanika kuantum sebelumnya.

6.2.2 Postulat 6

Total fungsi gelombang haruslah anti-simetri terhadap semua susunan konfi-
gurasi dua partikel. Spin partikel akibat sifat anti-simetri itu haruslah berada
dalam susunan konfigurasi dua partikel.

gb(x,y,z)nu% , untuk spin up
Y(x,y,z) = (6.13)

1/J(x,y,z)m_% , untuk spin down

6.2.3 Tingkat Energi elektron

Tingkat-tingkat energi elektron dan orbital atom bukan hidrogen yang
diturunkan oleh Hartree di atas, secara matematis, akan menghasilkan
konfigurasi energi yang komplek bila melibatkan ke-empat bilangan
kuantumnya, yaitu bilangan kuantum utama (#), bilangan kuantum
azimut (I), bilangan kuantum magnetik (m), maupun bilangan kuan-
tum spin (ms). Namun masalah ini dapat ditata-ulang oleh Wolfgang
Pauli, dengan mengusulkan prinsip larangan Pauli. Pauli mengusulkan
beberapa hal dalam konsep konfigurasi elektron, yaitu:

1. Atom berada dalam keadaan stabil bila semua elektron-elektronnya
mengisi mulai pada tingkat energi yang paling rendah.



2. Maksimum hanya ada 2 (dua) elektron yang dapat mengisi satu

orbital elektron Hartree dengan nilai spin yang berlawanan.

3. Prinsip Larangan Pauli, bahwa tidak ada 2 elektron dalam satu atom

yang mempunyai set bilangan kuantum yang sama baik n, I, dan m,

maupun mis.

Dari pernyataan kedua, karena hanya ada dua elektron yang mung-

kin menempati satu orbital Hartree, maka jumlah elektron maksimum,

emaks, yang mungkin terdapat dalam sebuah kulit atom Hartree dengan

bilangan kuantum utama, n, adalah:

Cmaks = 2n* (6.14)

Pada Persamaan 6.14, maka didapat urutan jumlah elektron mak-

simum yang mungkin terdapat dalam kulit elektron Hartree yang

mengisi 2 elektron pada setiap sub-kulit:

1:2e—1s Caks = 2
2:2e — 25,66 = 2p ks = 6
3:2¢ — 3s,6e — 3p,10e — 3d emaks = 10

4:2¢ — 45,60 — 4p,10¢ — 4d,14e — Af epg =14 (015

dan seterusnya

Sedangkan dari pernyataan ketiga, maka bila dua elektron dalam

satu orbital dengan nilai-nilai:

1. Bilangan kuantum utama (n).

2. Bilangan kuantum azimut ([).

3. Bilangan kuantum magnetik (m).

orbital A B sub-orbital
s 2 1 s
P 6 3 Pz Px Py
d 10 5 dZZI dxz/ dyz/ dxy/ dxz,yz
f 14 7 f3, far fyzzf fxer fz(xzfyz)' fx(xzf?)yz)' fy(szfyz)
8 18 9 -

A= Jumlah elektron tiap orbital
B= Jumlah sub-orbital
Dalam keadaan sama, haruslah bilangan kuantum spin (1s) menjadi

saling berlawanan, yaitu:

1. Elektron pertama dengan m; = +%, dan

2. Elektron kedua dengan m; = —%.
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Energi

Gambear 6.9: Perbedaan energi potensial
dalam perhitungan Pauli.

1

benar salah

Gambar 6.10: Penulisan spin elektron dal-
an satu sub orbital.

Tabel 6.1: Keadaan kuantum orbital Prin-
sip Larangan Pauli.
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6.2.4 Table periodik Pauli

Dari Table 6.1 ini, Pauli mengusulkan model tabel periodik unsur

non-hidrogen, dimana susunan tebal periodik ini disusun berdasarkan

kelompok orbital dan sub-orbital valensinya. Tabel periodik ini dapat

dilihat secara umum pada Gambar 6.11.

Gambar 6.11: Skema tabel periodik unsur
hasil perhitungan Pauli.

7

£

3d 4p

4d 5p

4If 5d 6p
¥ P 7,

[ Unsur blok s [ Unsur blok p  [__] Unsur blok d atau logam transisi [__] Unsur blok f atau logam radiaktif

Prinsip larangan Pauli ini dapat membantu penyusunan daftar

unsur-unsur dengan penyusunan orbital-orbital atomik yang ditan-

dai dengan:

. Empat bilangan kuantum yang unik,

Selalu berbeda antar atom,

Tidak bernilai sembarangan, dan

. Menghasilkan urutan tingkat energi yang semakin meningkat untuk

bl setiap kenaikan bilangan kuantum utamanya.
3p
4 .
E 5. Penggolongan atom-atom terbentuk berdasarkan susunan akhir kon-
—ep figurasi elektron Hartree.
77
3 6. Penyusunan periode atom-atom terbentuk berdasarkan kulit elektron
= Hartree
5d
= Prinsip larangan Pauli ini juga membantu ilmuwan fisika dan kimia
g dalam melakukan:
[ Unsur blok s
X Unsur biok p 1. Penyusunan konsep konfigurasi elektron suatu atom.
] Unsur blok d atau logam transisi
[_] Unsur blok f atau logam radiaktif
Gambar 6.12: Skema tabel periodik unsur 2. Prinsip ini juga sangat bermaanfaat dalam membantu penataan

hasil perhitungan Pauli, tersusun berda-
sarkan konfigurasi elektron valensi.

urutan tabel periodik unsur-unsur.

Hanya larangan Pauli ini belum menjelaskan bagaimana posisi spin

elektron untuk sub orbital yang berbeda namun degeneracy dalam satu

kulit elektron. Namun kelemahan larangan Pauli ini disempuranak oleh

Fisikawan lainnya yaitu Friedrich Hermann Hund, seperti penjelasan

di bawah ini.



Aturan Hund

Dari Prinsip Larangan Pauli, Friedrich Hermann Hund menjalaskan
permasalahan yang belum dipecahkan oleh Pauli, yaitu:

1. Bagaimana bila beberapa elektron berada pada orbital Hartree yang
degenerasi (dengan tingkat energi yang sama)?

2. Bagaimana proses pengisian elektron dalam orbital degenerasi terse-
but?

Aturan Hund mendefinisikan perilaku berpasangan elektron valensi
shell, memberikan wawasan reaktivitas atom dan stabilitas. Terapkan
aturan Hund untuk menentukan konfigurasi elektron untuk atom
dalam keadaan dasar.

Hund menyusun aturan untuk memecahkan masalah ini dengan
konsep Hukum Hund, yaitu:

1. Elektron-elektron yang mengisi orbital Hartree akan berada dalam
keadaan tunggal terlebih dahulu kemudian elektron berikutnya
mengisi sehingga dalam keadaan penuh (2 elektron) (Lihat Gambar

6.14).

2. Elektron mengatur diri untuk meminimalkan energi interaksi antar
elektron dalam satu atom.

3. Elektron-elektron akan selalu menempati orbital kosong sebelum
mereka berpasangan untuk meminimalkan tolakan.

Aturan larangan spin elektron yang diusulkan oleh Pauli di atas,
diperbaiki oleh Hund, melalui perhitungan matematika rumit, khusus-
nya peritungan beda energi potensial antara elektron yang berinteraksi
pada suatu sub-orbital di dalam sebuah orbital, dengan aturan sebagai
berikut:

1. Setiap orbital yang memiliki sub-orbital akan diisi oleh elektron
dengan spin yang searah terlebih dahulu.

2. Elektron dengan spin yang berbeda arah akan memiliki energi yang
lebih tinggi dibandingkan elektron dengan spin yang searah, di
dalam sub-orbital pada suatu orbital.

3. Elektron pertama yang mengisi sub-sub orbital sebagai spin-up (1),
sedangkan pengisian elektron selanjutnya sebagai spin-down ().

4. Spin elektron searah memiliki energi lebih rendah (lebih stabil) dari-
pada spin elektron tidak searah, di dalam suatu orbital (Lihat Gambar

6.15).
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[& =
Gambar  6.13: Friedrich  Her-
mann Hund (Sumber: ht-
tp:/ / prestonstimeline.weebly.com/).

A

Energi

Gambar 6.14: Beberapa terapan aturan
Hund: Pengisian elektron spin-up terlebih
dahulu untuk semua sub-orbital.
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Hund juga mengusulkan model pengisian konfigurasi elektron da-
lam rangka memperbaiki Hukum Larangan Pauli, sebagai berikut:

_-b

Energi

1. Konfigurasi elektron dapat dilakukan dengan sebuah prediksi ten-
tang bagaimana unsur-unsur tertentu akan bereaksi yang sesuai
rumusan Hartree.

T l 2. Sebuah atom yang paling reaktif ketika shell valensi yang terisi tidak

penuh dan paling stabil ketika shell valensi yang terisi penuh.

3. Elemen yang memiliki jumlah yang elektron valensi yang sama maka
akan memiliki sifat yang mirip.

T T Prinsip Aufbau

Gambar 6.15: Beberapa terapan aturan Setelah para ilmuwan di atas, mulai dari Hartree, Pauli, dan Hund,
Hund: Spin elektron searah memiliki

energi lebih rendah daripada spin elek-
tron tidak searah. an teori berusahan untuk menyeragamkan konfigurasi elektron dari

berusaha untuk menyusun konfigurasi elektron, maka semua fisikaw-

masing-masing ilmuwan.

Gambar 6.16: Pertemuan ahli fisika di
Chicago, USA, 1929, dalam rangka meru-
muskan konfigurasi elektron suatu atom.

Pada tahun 1929 diadakan konferensi khusus untuk membahas
konfigurasi elektron dari semua atom dan sekaligus menyusun tabel



periodik unsur-unsur secara teoritis. Yang Hadir dalam foto bersama
adalah:

1. Belakang dari Kiri: Arthur Holly Compton, George Spencer Monk,
Carl Henry Eckardt, Robert Sanderson Mulliken, Frank Clark Hoyt.

2. Depan dari Kiri: Werner Heisenberg, Paul Dirac, Henry Gordon
Gale, Friedrich Hund.

3. Absen foto: Douglas Rayner Hartree, Wolfgang Pauli, Otto Stern
dan Walter Gerlach.

Susunan konfigurasi elektron itu dirumuskan dalam konsep sebagai
Prinsip Aufbau. Prinsip Aufbau adalah suatu konsep cara menyusun
atau rekonstruksi elektron-elektron dalam orbital suatu atom. Aubau
sendiri adalah diambil dari bahasa Jerman, yang bermakna rekonstruk-
si, khusus untuk merekonstruksi atau mengkonfigurasi elektron dalam
sebuah atom.

E=10 £=1 £=2 =
n=1 *__1 Ef -
n=2 EEE;/EFI
n=3 /88 3p;3:|"'
S o s
N iy = s il
n=E¢ t_EE ;-Ep;,—ﬁd
n=7 r?ﬁ fff.r?p
n=§g t-EE

Pengisian elektron pada orbital atom harus sistematik dan prinsip
ini adalah berdasar pada konsep orbital Hartree, dimulai dari:

1. Energi terendah dari konsep energi Hartree (Lihat Gambar 6.17).
2. Tiap keadaan orbital Hartree maksimal terisi 2 elektron.

Prinsip Aufbau juga dapat dijelaskan oleh ilmuwan fisika kuantum,
yaitu:

1. Melalui Konsep Prinsip Larangan Pauli.
2. Melalui konsep Aturan Hund.

3. Hukum Distribusi elektron Dirac.
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ESJ < E;U < Eﬁ!, < E;rs < Eﬁd < Esjr
E4p < Ess < Eyg < E5p < Egs

Ez < Ej};, < E45 < E&f

Ez < Eyp

E1s

Gambar 6.17: Perhitungan energi Hartree
sebagai dasar Prinsp Aufbau.

Gambar 6.18: Konsep rekonstruksi Au-
fbau.
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Gambar 6.19: Pieter Zeeman,
perimentalis tingkat energi elektron

akibat medan magnet (Sumber:
tps:/ /www.nobelprize.org/prizes/
physics/1902/zeeman/facts/).

eks-

ht-

4. Hukum Penyebaran (scattering) Compton.

Akhirnya Prinsip Aufbau ini menghasilkan konsep konfigurasi elek-
tron atau electron configuration suatu atom bukan hidrogen dan juga
menjadi dasar bagi terbentuknya “tabel periodik unsur-unsur”atau the
elements periodic tabel.

Perhitungan secara matematik untuk merumuskan konigurasi elek-
tron serta model tabel perodeik unsur-unsur di atas perlu didukung
data-data eksperimen tentang eksitasi elektron serta energi yang diha-
silkan. Data eksperimen tentang atom tersebut dikerjakan oleh banyak
ilmuwan fisika, di antaranya:

1. Pieter Zeeman yang meneliti pengaruh medan magnit terhadap
suatu elektron dengan perbedaan tingkat energi suatu elektron.

2. Eksperimen tentang: Energi Ikat Elektron, Energi Ionisasi, dan Ener-
gi Afinitas electron.

Efek Magnetik Zeeman

Pieter Zeeman, peraih Nobel Priza di bidang Fisika tahun 1902, meneliti
data pengaruh medan magnet terhadap elektron-elektron dari sebuah
atom, yang disebut Efek Zeeman, dan diperoleh data-data:

1. Tingkat energi atom.
2. Transisi elektron di antara tingkat-tingkat energi elektron.

3. Garis-garis spektra akibat pengaruh medan magnet maupun tanpa
pengaruh medan magnet.

4. Tingkat energi elektron dari sebuah atom serta refleksi (pemisahan)
spektranya.

6.5.1 Pemisahan Spektral Zeeman

Zeeman meneliti tantang pola dan jumlah spektra dari setiap atom
dengan pengaruh medan magnet dan tanpa pengaruh medan magnet.

Pemisahan reflesi dari spektra ini menunjukkan adanya apa yang
disebut sebagai bilangan kuantum momentum sudut orbital L tingkat-
tingkat energi elektron suatu atom. Bilangan kuantum ini merupakan
bilangan bulat:

L=123- (6.16)



ATOM BUKAN HIDROGEN 167

Jumlah refleksi tingkat-tingkat energi yang terjadi akibat pengaruh
medan magnet adalah:

N=2L+1 (6.17)

Gambar 6.20 berikut menggambarkan efek Zeeman, yang menjelask-
an adanya perbedaan spektra (split) antara pengaruh medan magnet
dengan tanpa pengaruh medan magnet pada eksitasi elektron di dalam
suatu atom.

Gambar 6.20: Spektra elektron pada pe-
ngamatan Zeeman, dimana pada penga-
ruh medan magnet terjadi refleksi/split
spektra untuk sub-orbital atom p.

Transisi

B N sockia

Tanpa Magnet Dengan Magnet

Data-data eksperimen yang dilakukan oleh Zeeman menghasilkan
informasi-infosmasi penting dalam pembuktian-pembuktian konsep
mekanika kuantum, diantaranya:

1. Pada daerah medan magnet terjadi refleksi/split untuk orbital p
menjadi tiga spektra sub-orbital yaitu: py, p;, dan p,, yang mana
perbedaan energi dari ketiga sub-orbital adalah (Lihat Gambar 6.21):

E(px) > E(pz) > E(py) (6.18)
2. Zeeman menandai perbedaan energi di atas sebagai perbedaan ting- e
kat energi magnetik (m) dari setiap sub-orbital dari orbital p dengan Gaglbarbévzlli Reﬂel;Si/ 5111’(1# eleklt(ron
o . - o pada orbital p menghasilkan spektra:
L = 1 maupun orbital d dengan L = 2, dan f dengan L = 3. Perbe- P, pz,dan py.

daan tingkat energi magnetik tersebut adalah:

Ep (m=+1) > Ep,(m=0) > E, (m=—1) (6.19)
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5 spektra

Gambar 6.22: Refleksi/split elektron
pada orbital d menghasilkan spektra:
dxz_yz, dyz, dp, dyz, dan dy,.

Gambar 6.23: Refleksi/split elektron
pada orbital f menghasilkan spektra:
fx(x2—3y2)’ fz(XZ—yz)’ faz2r f30 fyzz' nyZ'

dan f, (3,2 y2)-

Atau menghasilkan perbedaan energi magnetiknya sebagai berikut:

En=+1> Emn=0 > En=-1 (6.20)

Untuk orbital p yaitu dengan L = 1, maka dari Persamaan 6.17,
didapat jumlah split sebanyak:

N=2(1)+1=3 (6.21)

jumlah refleksi/split orbital p bila berada dalam medan magnet
adalah 3 spektra.

Untuk atom-atom logam yang memiliki orbital 4, maka dari efek
Zeeman di atas akan menghasilkan:

de27y2 > dez > Edzz > Edyz > dey (6.22)

Atau menghasilkan perbedaan energi magnetiknya sebagai berikut:

En=t2 > Ep=41 > Ep=0 > Ey=—1 > Ep=—2 (6.23)

Untuk orbital d yaitu dengan L = 2, maka dari Persamaan 6.17,
didapat jumlah split sebanyak:

N=202)+1=5 (6.24)

Maka jumlah refleksi/split orbital d bila berada dalam medan magnet
adalah 5 spektra.

Untuk atom-atom logam radioaktif yang memiliki orbital f, maka
dari efek Zeeman di atas akan menghasilkan:

Ey

x(x2-3y2)

>Ef 5

A2 ?) > Efx22 > Efz3 > Efyzz > Efxyz > Efy<3x27y2)

(6.25)
Atau menghasilkan perbedaan energi magnetiknya sebagai berikut:

Em:+3 > Em:+2 > Em:+1 > Ep=0>Eu=—1>En=—2>Ep=—3
(6.26)

Untuk orbital f yaitu dengan L = 3, maka dari Persamaan 6.17,
didapat jumlah split sebanyak:
N=23)+1=7 (6.27)

Maka jumlah refleksi/split orbital f bila berada dalam medan magnet
adalah 7 spektra.



m Energi Ikat Atom

Dalam menentukan sifat elektron untuk menjelaskan konfigurasi elek-
tron maka pengukuran eksperimen tentang seberapa besar energi ikat
antara inti atom terhadap elektronelektron yang mengelilinginya men-
jadi hal yang sangat penting.

Hal ini karena besaran energi ikat (binding energy) tersebut dapat
menentukan tingkat energi eksitasi elektron dari keadaan awal ke
keadaan akhir bila dikenakan medan listrik.

Besaran energi ikat setiap inti atom dapat diungkapkan sebagai
berikut:

E. .
Eifat =~ (6:28)

Yang mana, Ej,; adalah energi ikat atom, E;,;; adalah energi inti
atom dan A adalah masa atom.

2
% 9 — g BFe  sAkr 119g,
2
T 812
= c Inti atom
£ paling stabil
a7
=
® 6 _|[|[ Reaksi Fusi Reaksi Fisi
(7]
g Li
5] 6L
4+ Daerah sangat
stabil inti atom
34,
3
2| He
1-#%H
0 T T T

T | I T T I T I
0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200 220 240
Nomor masa Atom

Data-data eksperimen tentang energi ikat atom-atom yang tampak
pada Gambar 6.24 dan secara umum, kurva energi ikat atom terhadap
berat atom di atas menunjukkan ada 2 (dua) reaksi, yaitu:

1. Reaksi Fusi, reaksi pembetukan atom-atom mulai dari atom Li hing-
ga atom Fe.

2. Reaksi Fisi, reaksi pembelahan atom-atom radioaktif misal atom U
menjadi atom-atom logam berat, hingga atom Co.
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Gambar 6.24: Kurva antara Energi ikat
atom terhadap masa atom, dalam menen-
tukan seluruh energi ikat atom-atom.
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6.6.1 Reaksi Fusi

Reaksi Fusi, suatu reaksi inti atom mulai dari tumbukan atom H dan
atom He menjadi atom-atom yang lebih berat hingga berakhir mem-
bentuk atom Fe. Reaksi ini juga terjadi pada semua pembentukan
bintang-bintang di alam semesta termasuk matahari. Penentuan har-
ga energi ikat atom pada arah reaksi fusi menghasilkan urutan besar
energi ikat atom, sebagai berikut:

E(56PB) > > E(345) > > E(lﬁo) > E(lzc) > E(14N) > > E(7Li)
(6.29)
Sedangkan untuk urutan energi ikat atom antara atom H dan atom

He, yaitu:
E(4H6) > E(]H) (6.30)
Pada perhitungan energi ikat atom terdapat anomali yaitu energi
ikat atom atom C lebih tinggi dari pada energi ikat atom N, yaitu:
Eq2cy > Eay (6.31)

Sehingga akibat anomali ini tidak terjadi hubungan berikut:
E(14N) ?é E(lZC) (632)

6.6.2 Reaksi Fisi

Reaksi Fisi, suatu reaksi pembelahan dari atom yang paling berat,
biasaya atom radioaktif misal atom uranium (U), hingga menjadi pem-
belahan membentuk atom cobalt (Co), yaitu:

E(59C0) > > E(84Kr) > > E(nesn) > > E(205Ti) > > E(235U)

(6:33)

Pembelahan atom-atom tersebut menyebabkan peningkatan energi

ikat atom-atom yang terjadi. Peningkatan energi ikat akibat reaksi fisi
ini akan stabil hingga atom Co.

6.6.3 Atom-atom Isotop

Pada perhitungan urutan energi ikat atom-atom juga menghasilkan
perbedaan energi ikat dari isotop-isotop atom tertentu, misal atom
isotop H, atom isotop He, dan atom isotop U, didapat sebagai berikut:

E(3H) > E(3He) > E(zH) > > E(zssu) > E(zasu) (6.34)



Reaksi pembentukan atom-atom isotop ini terjadi akibat perbedaan
peluruhan yang menghasilkan beda jumlah elektron dan jumlah proton
yang terlibat dalam reaksi fusi dan fisi.

Energi lonisasi

Energi ionisasi adalah energi yang dibutuhkan untuk melepaskan elek-
tron dalam kulit valensi suatu atom yang diperlukan dalam suatu
reaksi. Proses ini dapat menyebabkan atom berubah menjadi sebuah
ion. Pelepasan elektron dapat menjadi ukuran sifat ikatan kimia dalam
senyawa yang dibentuk oleh atom-atom tersebut.
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Dari data penentuan energi ionisasi menghasilkan pemahaman pen-
ting, yaitu:

1. Penentuan besaran energi ionisasi menghasilkan data unik yaitu
data atom-atom yang memiliki energi ionisasi terendah atau yang
paling mudai melepas elektron yaitu: Li, Na, K, Rb, Cs, dan Fr.

2. Data unik juga terjadi untuk atom-atom stabil dengan energi ionisasi
tertinggi, atau atom-atom dengan tingkat energi ionisasi yang sukar
terjadi, yaitu: He, Ne, Ar, Kr, Xe, dan Rn.

3. Terdapat pola peningkatan energi ionisasi yaitu pola atom yang
paling mudah melepas elektron hingga atom yang stabil yang tidak
mudah melepas elektron yaitu:

(a) Data antara atom H dan He:

Exe > En (6.35)
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Gambar 6.25: Kurva antara Energi ionisa-
si atom terhadap nomor atom.
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Gambear 6.26: Kurva antara Energi afini-
tas elektron suatu atom terhadap nomor
atom.

(b) Data antara atom Li hingga Ne:
Ene>--->Ep;
(c) Data antara atom Na hingga Ar:
Egr >+ > Ena
(d) Data antara atom K hingga Kr:
Egy > -+ >Ega < Ezy > -+ > Ex
(e) Data antara atom Rb hingga Xe:
Exe> -+ >Ej, <Ecg> > Epp
(f) Data antara atom Cs hingga Rn:

ERn>“‘>EHg>EHf>EGd>ELa>“‘>ECs

I Energi Afinitas Elektron

(6.36)

(6.37)

(6.38)

(6.39)

(6.40)

Energi afinitas elektron adalah energi yang dilepas untuk menerima

elektron.

-400

Afinitas elektron (kj/mol)

Nomor atom

Dari hasil penentuan energi afinitas elektron didapat hasil sebagai

berikut:

1. Terdapat data atom-atom dengan harga-harga energi afinitas elektron
yang rendah, atau atom-atom yang paling mudah menerima elektron,

yaitu: F, Cl, Br, I, dan At.



2. Terdapat data atom-atom dengan harga-harga energi afinitas elektron
yang paling tinggi dan memiliki silisih energi yang besar terhadap
atom-atom kelompok pertama di atas, atau atom-atom yang paling
sukar menerima elektron, yaitu: He, Ne. Ar, Kr, Xe, dan Rn.

3. Data atom lain yang memiliki harga energi tinggi dari selisih ener-
ginya cukup besar terhadap nilai energi afinitas elektron atom lain,
yaitu: atom Hg. Dan atom Hg ini memiliki keunikan karena terma-
suk atom yang paling sukar menerima elektron.

m Tabel Periodik Unsur-Unsur

Dari ketiga prinsip diatas dibangunlah tabel periodik unsur-unsur.
Tabel ini menjelaskan bentuk unsur/atom, sifat magnet, energi ioni-
sasi, energi afinitas, jarijari atom, elektromagnetifitas dan konfigurasi
Elektron

s =
I
a0k r
O I =
\ = o
N od

A
Y
A
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Gambear 6.27: Tabel Periodik Sistem.
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Sifat molekular zat

SIFAT MOLEKULAR ZAT dipelajari dari mulai Sifat molekular solid, cairan hingga gas.

Sifat molekular solid

1.

2.

Struktur zat sangat rapi

Energi kinetik (energi gerak dan vibrasi) sangat kecil
Memiliki gaya atraktif dan hanya bisa bervibrasi
Tidak dapat mengalir dan kaku

Tidak dapat dikompres, dimana untuk tiap 1 mol memiliki volume
10 sampai 100 cm®

Difusi sangat lambat dan tidak memiliki daya konveksi

Ekspansi termal sangat rendah, tiap kenaikan 1°C hanya 0,005%
volume bertambah dari bentuk awal

Tegangan permukaan susah diukur

Sifat molekular liquid

1.

2.

Struktur zat rapi tetapi memiliki drajat kebebasan tinggi

Energi kinetik tinggi dan tiap materi bisa bergerak atau bergantian
posisi

Memiliki gaya atraktif kecil karena molekul lebih bebas secara indi-
vidual

Gambar 7.1: Ilustrasi molekul padatan
dengan Model Billyard

&
e N
-

Gambar 7.2: [lustrasi molekul cairan de-
ngan Model Billyard
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/\Q
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Gambar 7.3: Ilustrasi molekul gas dengan
Model Billyard

Vibrasi molekul dapat berlangsung

Dapat mengalir dan kekakuan rendah

Dapat dikompres tetapi dapat menahan kompresi
Difusi dapat diukur dan memiliki daya konveksi

Ekspansi termal rendah, tiap kenaikan 1°C hanya 0,0212% volume
bertambah dari bentuk awal

Tegangan permukaan mudah diukur

Sifat molekular gas

1.

2.

Struktur zat tidak rapi dan memiliki drajat kebebasan sangat tinggi

Energi kinetik sangat tinggi dan gaya atraktif sangat besarkarena
tiap materi bisa bergerak bebas secara individual

Vibrasi molekul dapat berlangsung bebas

Dapat mengalir dan kekakuan tidak ada

Dapat dikompres dan tertahan mendekati bentuk liquid
Untuk tiap 1 mol memiliki volume sekitar 24000 cm®
Difusi dapat diukur dan memiliki daya konveksi

Ekspansi termal tinggi, tiap kenaikan 1°C dapat mencapai 0,366%
volume bertambah dari bentuk awal

Tegangan permukaan susah diukur



Gaya antarmolekul

GAYA ANTARMOLEKUL akan sangat mempengaruhi sifat fisika dan sifat kimia suatu unsur atau suatu

senyawa. Sedangkan gaya antarmolekul juga sangat dipengaruhi oleh perbedaan kepolaran suatu atom atau

molekul suatu senyawa.

Karakteristik gaya antarmolekul

Gaya antarmolekul memiliki energi yang lebih tinggi dibandingkan
dengan energi dari ikatan kovalen suatu senyawa, dengan kata lain
bahwa kekuatan interaksi dari gaya antarmolekul adalah lebih lemah
dari ikatan kovalen, misalkan diperlukan energi sebesar 239 k] untuk
memutuskan 1 mol ikatan Cl, dan hanya membutuhkan energi sebesar
+100 kJ untuk mengatasi tarik-menarik 1 mol dari senyawa Cl,, yaitu
ClL --- CL,.

Demikian juga pemisahan antar kation Na* dengan anion CI”, di-
mana pada konsidi padatan makan energi yang dibutuhkan jauh lebih
besar yaitu 773 k] dibandingkan dengan pada kondisi dalam pela-
rut H,O yaitu sebesar —769 kJ. Hail ini karena ikatan ionik NaCl
tanpa pelarut H,O lebih kuat dibandingkan dengan adanya pelerut
H,O. Ilustrasi molekular dari model ini dapat dilihat pada Gambar
8.1, dimana kation Na* berinteraksi dengan orientasi gugus oksigen
dari molekul H,O, sedangkan anion CI~ berinteraksi dengan orientasi
gugus hidrogen dari molekul H,O.

Gaya antarmolekul tidak terarah dan lebih jauh jelajah kerja gayanya
dibandingkan ikatan kovalen Gaya antarmolekul tidak sama dengan
gaya intermolekul (ikatan kimia).

& _©
- .') -
Gambear 8.1: Model proses pelarutan ga-

ram NaCl oleh H,O.



178 KIMIA FISIKA UNTUK MAGISTER

Gambar 8.2: Linus Pauling penemu
konsep kepolaran molekul (sumber: ht-
tp:/fwww.britannica.com).

Gambar 8.3: Contoh sebagian dari Tabel
Pauling.

Kepolaran senyawa

8.2.1  Elektronegatifitas atom

Harga Kepolaran senyawa pertama kali dirumuskan oleh Kimiawan

dari Amerika Serikat yaitu Linus Pauling. Linus Pauling memetakan

konsep kepolaran yang berdasarkan harga elektronegatifitas suatu atom

penyusun molekul, dan dapat diuraikan sebagai berikut:

1.

Kepolaran sangan dipengaruhi oleh harga elektronegatifitas atom
yang dilambangkan dengan x. Dan ukuran/skala harga x

Pauling, mengusulkan harga usulan skala antara derajat elektrone-
gatifitas atom antara y = 0 sampai x = 4

Pada skala Pauling, atom yang paling tinggi adalah F, x = 4 dan
atom yang paling rendah adalah Cs, x = 0,7

Semakin besar harga x maka semakin besar karakter ioniknya, di-
mana karakter ionik > 50% bila x > 1,7

8.2.2  Tabel Pauling

golongan— | I m IV v 14 | VI Jari-jari
}H‘llil)lll’ H
1 220
Li | Be B = N | O F
2 098|157 204|255 304 (344 ||398 @
+1 +2 +3 +4 +5 +6 +7
Na | Mg Allsi|p|s|c|
3 093 (131 161190219 (258|316 | .~
K | ca Br | —
4 0.82 |(1.00 o 296 | |~
\ ) /// \ \___/
Rb || Sr '\\ | TN
5 082|095 \ [268(( <)
\\. ."\_r/
\
\ skala Pauling, y

Penjelasan Tabel Pauling yaitu seperti pada Gambar 8.3 adalah seba-

gai berikut:
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1. Elektronegatifitas naik dalam satu periode pada arah ke kanan
2. Elektronegatifitas turun dalam satu golongan pada arah ke bawah
3. Elektronegatifitas bertambah bila:

(a) elektron valensi bertambah

(b) jari-jari atom berkurang

Konsep momen dipol suatu molekul adalah akibat dari adanya konsep
kepolaran yang dijelaskan dari Pauling, dimana konsep ini menerangk-
an adanya resultan gaya antar atom penyusun sehingga kepolaran
suatu molekul terbentuk dan berarah. Momen dipole terbentuk dengan
konsep yang diusulkan oleh Peter J. W. Debye seorang Fisikawan asal
Amerika Serikat:

8.3.1  Momen dipol & muatan elektron (5)

1. Momen dipol molekul akan menentukan sifat polar molekul.

2. Momen dipol adalah konsep yang menjelaskan gaya intermolekul. Gambar 8.4: Peter J. W. Debye, pene-
mu konsep elektronik dan momen dipol
3. Momen dipol ditentukan oleh jarak ikatan kimia yang terpisah oleh (sumber: http://pubs.acs.org).

dua muatan yang cenderung berlawanan muatan.

4. Momen dipol diilustrasikan oleh arah panah (—) dari atom yang
bermuatan positif (§7) menuju atom muatan negatif (67).

5. Resultan gaya juga dilambangkan dengan arah panah (—) yang
bergantung pada geometri bentuk molekulnya.

01 &
8.3.2  Pendekatan rumus momen dipol H Cl

1. Momen dipol dihitung dengan rumus: -I—"

U= rQ (8'1) Gambar 8.5: Model arah momen dipol
HCL

dimana r adalah jarak antar atom penyusun molekul dan Q adalah
muatan elektron dari atom penyusun molekul

2. Momen dipol dinyatakan dalam satuan Debyes atau D, dimana
1D = 3,336x1073° Cm dan satuan momen dipol adalah Debye (D)
atau Coulomb-meter (Cm)
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0~ 8§
0=C=0

Gambar 8.6: Model arah momen dipol
(# = 0 D) molekul CO,.

Contoh Soal 8.1: Contoh Soal tentang
momen dipol (Gunakan tabel Pauling).

C—C
c” NH

Gambar 8.7: Model arah momen dipol
(1 = 0 D) molekul trans-C,H,Cl,.

3. Dari Tabel Pauling, momen dipol juga dapat dihitung dengan rumus:

H=XA—XB (8.2)

dimana A dan B adalah atom-atom penyusun molekul AB, sedangk-
an x; adalah dejarat elektronegatifitas atom i.

4. Karakter kepolaran suatu molekul lebih kecil dari 50% bila x > 1,7,
maka molekul akan berkarakter dipol permanen.

8.3.3 Momen ikatan dalam molekul

Momen dipol juga terjadi akibat adanya momen ikatan dalam suatu
molekul, dimaman momen ikatan adalah ikatan antar atom yang me-
mikili muatan elektron yang berlawanan dalam suatu molekul. Seperti
yang tampak pada Gambar 8.6 terdapat dua momen ikatan yaitu:

1. 0@ =Cl") arah momen ikatannya ke kanan

o)

2. =C(") arah momen ikatannya ke kiri

Dengan demikian maka jumlah atau resultan dari momen ikatan
dari kedua ikatan di atas merupakan momen dipol dari molekul CO,,
dan hal ini berlaku untuk semua molekul.

Jelaskan dan gambarkan arah momen dipol molekul CO, dan trans-1,2-
dikloroetena? Buktikan bahwa momen dipol keduanya adalah nol?
Jawab:

1. Untuk CO, dapat dilihat pada Gambar 8.6 menghasilkan harga
momen dipol =0 D

2. Untuk trans-1,2-dikloroetena dapat dilihat pada Gambar 8.7 meng-
hasilkan harga momen dipol 4 = 0 D

Harga momen dipol (4 = 0 D) untuk molekul trans-1,2-dikloroetena
terjadi karena arah gaya saling berlawanan dari gugus atom Cl adalah
sama kuat dan menghasilkan resultan gaya yang saling meniadakan
atau nol. Pada gugus zig-zag molekul trans-1,2-dikloroetena yaitu
(C1-C=C-(]) dianggap lurus sehingga memberi nilai = 0 D.

Gaya tarik dari atom C terhadap atom H juga menghasilkan bentuk
gugus zig-zag yaitu (H-C=C—H) dan resultan gaya yang saling me-
niadakan. Sehingga secara keseluruhan gugus-gugus dalam molekul
trans-1,2-dikloroetena memberi nilai 4 = 0 D.



Demikian juga pada molekul CO, menghasilkan resultan gaya sama
dengan nol akibat tarikan berlawanan sama kuat dari masing-masing
atom O. Kedua senyawa ini menghasilkan sifat senyawa berupa senya-
wa non-polar.

Untuk molekul yang hampir identik, misal cis-1,2-dikloroetena dan
SO,, memberi jawaban yang berbeda yaitu mempunyai nilai momen
dipol dan kepolaran yang berbeda.

Jelaskan dan gambarkan arah momen dipol molekul SO, dan cis-1,2-
dikloroetena? Buktikan bahwa momen dipol keduanya adalah tidak
nol?

Jawab:

1. Untuk cis-1,2-dikloroetena dapat dilihat pada Gambar 8.8 mengha-
silkan harga momen dipol y = 1,89 D

2. Untuk SO, dapat dilihat pada Gambar 9.9 menghasilkan harga
momen dipol y # 0 D

Harga momen dipol (u = 1,89 D) untuk molekul cis-1,2-dikloroetena
terjadi karena arah gaya saling mengarah ke atas walaupun saling
serong berlawanan dari gugus atom Cl dan menghasilkan resultan
gaya yang saling mendukung. Pada gugus bentuk perahu molekul
cis-1,2-dikloroetena yaitu (Cl-C=C—Cl) memberi nilai momen dipol
u#0D.

Gaya tarik dari atom C terhadap atom H juga menghasilkan bentuk
gugus perahu (H-C=C—H) dan resultan gaya terjadi tidak memberi
harga yang mamadai bila dibandingkan dengan posisi cis pada molekul
ini. Sehingga secara keseluruhan gugus-gugus dalam molekul cis-1,2-
dikloroetena memberi nilai 4 = 1,89 D.

Namun untuk molekul SO, menghasilkan resultan gaya yang tidak
sama dengan nol akibat adanya tarikan searah yang kuat dari masing-
masing atom O. Kedua senyawa ini menghasilkan sifat senyawa berupa
senyawa polar.

5(_ S) > 5(0 S) (8.3)

Arah resultan gaya pada molekul SO, adalah cenderung bergeser ke
arah momen ikatan O=S dibandingkan dengan ke arah momen ikatan
O-S5, hal ini karena moen ikatan S=O lebih kuat dibandingkan momen
ikatan S—O, dan arah moemen dipol molekul SO, dapat dilihat pada
Gambar 9.9.
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Contoh Soal 8.2: Contoh Soal tentang
momen dipol dan kepolaran.

!
Cly = QI

C—C
H” SH

Gambar 8.8: Model arah momen dipol
(4 # 0 D) molekul cis-C,H,CL,.

Gambar 8.9: Model arah momen dipol
(4 # 0 D) molekul SO,.
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Gambar 8.10: Model arah momen dipol
H,O0.

Gambar 8.11: Model perbandingan daya
alir antara senyawa H,O dan C¢H,,.

8.3.4 Beberapa soal tentang momen dipol

Berdasarkan konsep momen dipol suatu molekul, maka jawablah

pertanyaan-pertanyaan berikut:

1.

Molekul manakah yang memiliki momen dipol paling besar: HI
atau HCI?

Unsur manakah yang memiliki afinitas elektron yang terbesar: Oksi-
gen atau karbon?

Bagaimana perkiraan bentuk molekul CO,? Apakah CO, termasuk
molekul polar?

Terangkan arah momen dipol untuk molekulCO,? dan molekul
H,0?

Unsur manakah yang memiliki afinitas elektron yang terbesar: Klo-
rin, karbon atau hidrogen?

Bagaimana perkiraan bentuk molekul triklorometana?

Estimasikan harga momen dipol ikatan C-Cl dan C-H? Terangkan
arah momen dipol dan kepolaran senyawa ini?

Sifat fisika senyawa

Sifat fisika senyawa santa ditentukan oleh perbedaan kepolaran atom

dan molekul yang mempengaruhi kekuatan gaya antarmolekul

1.

Gaya elektrostatis, gaya tolakan dan tarikan yang mengakibatkan
adanya daya alir atau fluida suatu cairan. Gaya ini sangat dipenga-
ruhi oleh kepolaran senyawa. Misal perbandingan antara senyawa
air, H,O, dan senyawa silko-heksana, C,H,,.

Kepolaran yang ditandai dengan momen dipol H,O lebih besar dari
pada momen dipol C¢H,,, yaitu:

H(H,0) > H(CH,,) (8.4)

Kepolaran juga dilihat pada stereokimia suatu molekul, dimana
molekul C;H,, lebih sterik dibandingkan dengan molekul H,O.
Semakin tinggi sterik suatu molekul maka semakin rendah kepola-
rannya.

Maka senyawa yang polar akan lebih mudah mengalir dibandingkan
yang non-polar, dengan demikian senyawa H,O akan mengalir lebih
cepat dibandingkan dengan senyawa C H,,.
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2. Polaritas antarmolekul, polaritas antarmolekul akan mempenga- 3+
ruhi gaya elektrostatis suatu senyawa, dimana polaritas molekul
cenderung menghasilkan interaksi antara gugus atom yang bermu- 8+ ... 8-

atan negatif (§~) dengan gugus atom yang bermuatan positif (6T).
polaritas molekul

Pada senyawa H,O memiliki gaya elektrostatis yang cukup besar
Gambar 8.12: Model interaksi kutub po-

sitif dengan kutub negatif darigaya antar-
terdiri dari negatif pada atom O dan positif pada atom H. molekul.

akibat kepolaran air yang cukup besar, dimana muatan elektron

Polaritas molekul ini juga sangat tergantung pada jenis fase senyawa,
pada senyawa gas polaritas molekulnya menghasilkan panjang ikat-
an fisika yang lebih panjang dibandingkan dengan pada fase cairan
dan padatan, dan dapat diungkapan:

(‘57 T 5+)(gas) > (57 T §+)(cuimn) > (57 e 5+)(pudatan) (8.5)

Panjang ikatan fisika yang berbeda antara masing-masing fase terse-
but mempengarubhi sifat fisika diantaranya titik didih dan titik beku
senyawa.

3. Titik didih, titik temperatur saat fase cairan menjadi fasa gas sangat
dipengaruhi oleh gaya antarmolekul. Semakin besar kekuatan gaya
antarmolekul maka semakin besar harga titik didihnya. Sebagai con-
toh perbandingan titik didih antara senyawa HCI dengan unsur Ar,
maka berdasarkan harga elektronegatifitas masing-masing atomnya
maka didapat bahwa senyawa HCl lebih polar dibandingkan dengan

unsur Ar. 'l
HHc) > H(Ar) (8.6) Hidrogen klorida
Gambar 8.13: Model perbedaan antara
Momen dipol senyawa HCl lebih besar daripada momen dipol unsur titik didih HCI dengan Ar.

Ar mengakibatkan kepolaran senyawa HCI lebih besar daripada
unsur Ar.

Kepolaran senyawa HCl yang lebih besar akan menyebabkan ikatan
fisika antar molekulnya menjadi lebih kuat bila dibandingkan de-
ngan ikatan antar atom Ar, hal ini menyebabkan titik didih senyawa
HCl lebih tinggi bila dibandingkan dengan unsur Ar.

4. Jumlah gaya antarmolekul, jumlah gaya antarmolekul akan mem-
pengaruhi kekuatan gaya antarmolekul suatu senyawa atau unsur.

Secara molekular, jumlah gaya antarmolekul senyawa H,O lebih
besar dibandingkan dengan senyawa HF dan NH, juga unsur Ne.
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Titik didilvK

Pesiode

Gambar 8.14: Model perbedaan antara

titik didih H,O, HF, NH, dan Ne.

Gambar 8.15: Model gaya dipol-dipol an-

tar molekul H,O.

Jumlah gaya antarmolekul juga mempengaruhi perbedaan momen
dipol suatu senyawa, sehingga didapat:

H(H,0) > K(HF) = H(NH,) > H(Ne) (8.8)

Perbandingan jumlah gaya antarmolekul masing-masing senyawa di
atas adalah sebagai berikut:

H,O > HF > NH; > Ne (8.9)

Perbedaan jumlah gaya antarmolekul ini menyebabkan perbeda-
an titik didih masing-masing senyawa. Dengan demikian dapat
diungkapan bahwa:

T,(H,0) > T;(HF) > T;(NH,) > T;(Ne) (8.10)
Jumlah gaya antarmolekul ini tidak secara langsung bergantung
pada harga elektronegatifitas atom-atom penyusun senyawanya,
namun jumlah gaya antarmolekul sangat dipengaruhi oleh kekuatan

gaya tarik pasangan elektron (lone pair) yang ada pada atom pusat
molekul.

Gaya antarmolekul

Gaya antarmolekul timbul akibat sifat kepolaran molekul. Sifat kepolar-
an molekul ini akan ditentukan oleh momen dipol molekul, dan secara
umum terbagi menjadi 6 gaya antarmolekul:

1. Gaya ion-ion

2. Gaya dipol-dipol

3. Gaya ion-dipol

Gaya dipol terinduksi

Gaya dipol terinduksi-dipol terinduksi

S

Gaya tolak

8.5.1  Gaya ion-ion

Gaya ion-ion menerangkan susunan solid atau liquid yang bermuatan
listrik, yang terdiri dari gaya tolakan dan gaya tarikan (atau gaya
elektrostatik). Biasanya gaya tarikan akan lebih kuat dibandingkan
gaya tolakannya. Hal terpenting dalam mempelajari gaya ion-ion
adalah:



1. Gaya ion-ion tidak mudah menurun dengan bertambahnya jarak
interaksi bila dibandingkan dengan interaksi lain.

Terbentuknya kristal NaCl adalah akibat adanya gaya ion-ion antara
ujung atom Na yang bermuatan positif (61) pada satu molekul NaCl
dengan ujung atom Cl yang bermuatan negatif (0~) pada molekul

NaCl yang lainnya.
Gaya ion-ion tarikan
u. \ a0 \\‘ £ Gaya ion-
'?1-\\‘ X _. ion tolakan
A "c
3+ %
W B - afj P
Na . NacCl 7

Ikatan ionik

Namun pada kristal NaCl juga terdapat gaya tolakan antara ujung
atom Na yang bermuatan positif (6+) pada satu molekul NaCl de-
ngan ujung atom Na pada molekul NaCl yang lainnya. Hal yang
sama juga terdapat gaya tolakan antara ujung atom Cl yang bermu-
atan negatif (6/~) pada satu molekul NaCl dengan ujung atom Cl
pada molekul NaCl yang lainnya.

Kristal NaCl ini tetap terbentuk walaupun terdapat adanya gaya
tolakan, hal ini karena gaya ion-ion lebih kuat dan lebih stabil diban-
dingkan gaya tolakannya.

Eionfion < Etolukan (8‘11)

Persamaan 8.11 ini menjelaskan bahwa kestabilan gaya ion-ion lebih
kecil yang bermakna gaya ion-ion lebih stabil dari pada gaya tolakan
pada kristal NaCl. Konsep ini dapat diilustrasikan pada Gambar
8.16.

. Gaya ion-ion, berasal dari atom yang terionisasi, dimana ukuran
atom menjadi berbeda setelah menjadi ion, misal Na dan Cl.
Terjadi muatan yang tidak seimbang seperti pada Gambar 8.17:

(a) Pada kation Na*, terjadi kekurangan elektron, daya tarik inti atom
Na lebih kuat sehingga ukuran ion Na™ menjadi mengecil

T (atom Na) > r(ion Nat) (8.12)

(b) Pada anion CI’, terjadi kelebihan elektron, daya tarik inti atom Cl
menjadi lebih lemah dan tolakan elektron relatif kuat sehingga
ukuran ion CI” membesar

"(atom C1) < Tion C17) (8.13)
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Gambar 8.16: Ilustrasi reaksi pemben-
tukan dan gaya ion-ion antara molekul
NaCl.
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Gambar 8.17: Model perubahan jari-jari
atom menjadi ionnya untuk senyawa
NaCl.
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Na'g + Clg * €

\ Na'( + Clig
\L/_’ R

NaCI(s) ------ NaCI(s)

Keadaan gaya ion-ion

NaC\(g) Keadaan ionik

Gambar 8.18: Perbandingan energi anta-
ra ikatan ionik dengan gaya ion-ion dari
senyawa NaCl.

8-

=3

3r
5+ .. B-

f

Gaya dipol-dipol

o-

Gambar 8.19: Model gaya dipol-dipol an-
tar molekul.

Perubahan panjang jari-jari dari bentuk atom ke bentuk ionnya
tidak hanya menghasilkan ikatan ionik yang kuat (Na*Cl") namun
juga menghasilkan gaya ion-ion antara (Na*Cl") yang satu terhadap
(Na*CI") yang lainnya.

3. Perbandingan kestabilan antara ikatan ionik dalam molekul NaCl

adalah lebih besar bila dibandingkan terhadap gaya ion-ion senyawa
NaCl:

E(Nacl)...(Nacl) > E(Nach) (8.14)

Hukum yang berlaku untuk gaya ini adalah beradal dari hukum
Coulomb, dimana energi potensial berbanding lurus dengan r~},

yaitu:

INatic1-

4rregr (8.15)

ECoulomb =

Perbedaan energi potensial seperti pada Gambar 8.18 adalah akibat
perbedaan jarak antar ion Na* terhadap ion CI™.

" (NaCl)s~..5" (NaCl) = T(Na*..CI") (8.16)

8.5.2  Gaya dipol-dipol

Gaya dipol-dipol, adalah gaya antarmolekul polar, dan gaya dipol-dipol
ini dan gaya dipol-dipol ini juga merupakan penentu dari polaritas
molekul terbentuk.

Gaya dipol-dipol, terjadi antara ujung molekul berkarakter ion yang
berlawanan (61 dan §), semakin jauh jarak molekul (menuju bentuk
gas) semakin lemah ikatan hidrogennya. Ikatan hidrogen minimal 100
kali lebih lemah dibandingkan ikatan kovalennya.

Bila pada gaya dipol-dipol ini melibatkan atom H, dikenal sebagai
ikatan hidrogen, namun ini bukanlah suatu ikatan kimia. Beberapa
penjelasan tentang ikatan hidrogen, diantaranya:

1. Ikatan hidrogen merupakan interaksi antara gugus atom H’" dari
suatu molekul tertentu dengan pasangan pasangan elektron (lone
pair) dari gugus suatu atom dari molekul lain.

2. Ikatan hidrogen terjadi akibat gaya dipol-dipol antar molekul bersifat

polar yang mengandung atom H. Ikatan hidrogen merupakan gaya
dipol-dipol yang kuat, hal ini karena pada atom H menjadi lebih
berkarakter kation yang akan tertarik oleh atom yang berkarakter
anion. Ikatan hidrogen juga mengakibatkan gaya elektrostatistik:
gaya tarikan lebih kuat dibandingkan tolakan antar molekul.
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3. Ikatan hidrogen, yang sangat terkenal, terdapat pada air. Pada air, Ly
atom oksigen berkarakter anion atau bermuatan negatif yang akan
menyerang atom H pada molekul air lain. Interaksi ini akibat adanya
lone pair pada atom O, dimana pasangan elektron bebas dari atom O
tersebut dapat berinteraksi dengan dengan atom H.

4. Ikatan hidrogen juga terjadi pada senyawa HF dan senyawa NH,,
namun tiap molekulnya hanya ada satu ikatan hidrogen. Mengapa

pada senyawa HF hanya memiliki satu ikatan hidrogen? Jumlah
ikatan hidrogen:

H,O > HF = NH, (8.17)
Gambar 8.20: Model ikatan hidrogen se-

Jumlah ikatan hidrogen berbeda bergantung pada jumlah atom H nyawa H,O.

dan jumlah lone pair yang ada pada setiap molekul.

Pengaruh ikatan hidrogen pada sifat fisika dalam suatu senyawa,
diantaranya:

1. Energi yang dibutuhkan untuk memutus ikatan hidrogen adalah
cukup besar, sehingga berakibat pada besarnya perubahan energi
entalpi penguapan atau mempengaruhi titik didih senyawa, dapat
dilihat pada Gambar 8.14.

2. Mempengaruhi kapasitas panas spesifik (7(;)) suatu senyawa (i),
misal H,O memiliki nilai terbesar, sehingga membutuhkan energi
yang besar untuk menaikan suhu per 1°C senyawa H,O.

Y(H,0) > V(C,H,0) > V(CHy,) > V(Hg) (8.18)

Tabel 8.1: Data eksperimen kapasitas pa-

Senyawa  Formula kimia Kapasitas panas spesifik, ;) nas spesifik berbagai senyawa

(J/gK)
Air H,O 4,18
Etanol C,H,O 2,43
Heptana CsHy, 2,05
Air Raksa Hg 0,14

3. Terdapat perubahan kekuatan ikatan hidrogen pada senyawa H,O,
yaitu:

(a) Dari suhu tinggi menuju suhu rendah, densitas senyawa H,O
mengalami kenaikan hingga suhu mendekati (T = 4°C), pada
titik ini mengalami densitas maksimal.

(b) setelah 4°C, secara drastis terjadi penurunan densitas senyawa
H,O hingga mencapai densitas (7;)) senyawa H,O yang sangat
rendah, dan pada saat terjadi pembekuan menjadi bentuk padatan
es maka densitasnya kembali mengalami kenaikan.
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(c) Pada perubahan sutu ini tidak terjadi proses normal atau tidak
terjadi keadaan lewat dingin dari suhu T = 4°C hingga menurun
secara normal.

Gambar 8.21: Kurva kerapatan vs suhu
untuk senyawa H,O dengan anomali pa- ) : )
da suhu 4°C. 1 Density air maksimum
L]
o’
»
w0
(]
]
‘ =
L
—_ ©
m —
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> | Fasees § = Fase air
8
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04 Suhu (°C)

k 4

(d) Ini dikenal sebagai anomali air, dimana pada saat T = 4°C senya-
wa H,O menghasilkan densitas yang tinggi sedangkan pada saat
T = 0°C menghasilkan densitas yang sangat rendah. Hal inilah
yang menyebabkan padan H,O dapat mengapung dalam cairan
H,O

(e) Proses ini dikenal juga sebagai proses transisi fase dari bentuk

i —o c' c’ Q‘ 0’ cairan ke bentuk gas pada senyawa H,O.

4. Secara struktur molekul, ikatan hidrogen pada saat menjadi es ter-

Q Y Q - n : bentuk segi enam antar molekul H,O, sehingga terdapat rongga-
™ Q c g rongga atau lorong-lorong dalam padatan es. Hal inilah yang me-

nyababkan densitas H,O dalam bentuk padatan menjadi lebih kecil.

o 'e = Q‘, e Perbedaan densitas antara bentuk air dan es adalah:
9o e nNn
Q - °' .""-, q : U(HZO),caimn > U(HZO),es (8.19)

Bentuk lorong segi enam yang tampak pada Gambar 8.22 ini adalah

i rangkaian segi enam dari ikatan hidrogen antar molekul H,O, yang
Gambar 8.22: Model ikatan hidrogen pa-

. . e + .
da padatan senyawa H,O. mana tetap merupana interaksi antara muatan positif (6™) dari atom

H molekul satu terhadap muatan positif (6~) dari atom O molekul.

Mengapa ikan tetap dapat hidup di danau yang permukaannya
membeku?



8.5.3 Gaya ion-dipol

Gaya ion-dipol adalah gaya antar molekul ikatan ion dan molekul
polar, dan melalui gaya ion-dipol muncullah konsep pelarutan. Gaya
ini dapat terbagi menjadi dua, yaitu:

1.

Gaya ion-dipol, terjadi antara ujung molekul berkarakter ion dari
senyawa polar dengan ion-ion yang telah larut yang berlawanan
yaitu antara suatu kation dengan atom dengan karakter polar §~
pada suatu molekul, juga antara suatu anion dengan atom dengan

karakter polar §* pada suatu molekul.

Konsep ini dapat menjelaskan proses pelarutan garam KF yang me-
rupakan senyawa ionik oleh senyawa H,O yang merupakan senyawa
polar (memiliki momen dipol kuat).

Gaya ion-dipol menjelaskan konsep pelarutan: ion K* dikelilingi
oleh air dengan ujung oksigen (polar 6~) dan ion F~ dikelilingi oleh
air dengan ujung hidrogen (polar 6T).

2. Gaya kovalen-dipol, dimana konsep gaya ini juga dapat menjelask-

an konsep pelarutan pelarutan senyawa non polar (misal gula) oleh
air yang bersifat polar, dimana ujung gula dengan gugus 6~ dikelili-
ngi oleh atom H dari air (6") dan ujung gula (67) dikelilingi oleh
atom O dari air (67).

Konsep gaya kovalen-dipol ini dapat menjelaskan model pelarutan
senyawa organik oleh senyawa polar. Namun konsep ini tidak dapat
menjelaskan model pelarutan senyawa yang non-polar atau juga
sangat non-polar oleh senyawa polar.

8.5.4 Gaya dipol-terinduksi

Gaya dipol-terinduksi atau gaya dipol sementara merupakan sifat mole-
kul non-polar yang berkarakter polar, bila ada interaksi dengan molekul
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Gambar 8.23: Model pelarutan garam
ionik KF oleh senyawa polar H,O.

Gambar 8.24: Model pelarutan gula oleh
senyawa H,O.
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ionik atau molekul polar. Gaya dipol sementara ini akan sangat ber-

pengaruh terhadap sifat fisika senyawa. Secara umum terdapat dua

Gambar 8.25: Konsep gaya dipol-
terinduksi antara molekul polar HCI de-
ngan molekul non-polar CL,.

Interaksi karakter ionik

@t d-Ar s+

lon Na
berkarakter polar

Gambar 8.26: Konsep gaya dipol-
terinduksi antara kation Na* dengan
atom Ar.

interaksi
5 5
5+ 5+ 1.
Cl—Cl =& H— (1
berkarakter polar polar

model gaya dipol-terinduksi, yaitu:

Gaya dipol-terinduksi, yang terjadi pada molekul non polar, misal
senyawa Cl, berinteraksi dengan senyawa HCl, dan lama atau umur
gaya ini sangat pendek, tetapi cukup sering terjadi.

Molekul Cl, adalah molekul yang berfisat non-polar, namun interak-
sinya dengan molekul HCl mengakibatkan ujung atom Cl menjadi
berkarakter negatif (6~) pada saat ujung atom H dari molekul HCI
yang bermuatan positif (67). Perubahan karakter dari non-polar
menjadi berkarakter polar inilah yang disebut molekul mengalami
indusi (indution).

Pada gaya dipol-terinduksi ini tidak menghasilkan pelarutan yang
lama, pelarut akibat gaya ini bersifat sementara dan sangat berguna
untuk keperluan medis khususnya pada pelarutan obat dalam suatu
pelarut tertentu.

AECIZMCIZ > AE (8.20)

Cl-Cr’” - STH-Cl
Persamaan 8.20 menunjukkan bahwa gaya dipol-terinduksi pada
interaksi molekul Cl, dan HCI (C1-CI° --- ¢ "H—Cl) lebih stabil
bila dibandingkan dengan interaksi antar molekul Cl, (Cl, - - - Cl,)
pada waktu yang tidak lama.

Gaya ion-terinduksi, dimana gaya ini dapat antara ion dengan lo-
gam, misal yang terjadi pada interaksi antara garam NaCl dengan
unsur Ar, dimana atom Ar akan berubah menjadi berkarakter polar
(67) bila terinteraksi dengan ion Na* yang bermuatan positif. Pada
kasus ini unsur gas mulia akan mudah bereaksi/interaksi dengan
atom atau molekul lain.

Seperti telah diketahui bahwa logam-logam golongan gas mulia
adalah logam yang sangat sukar bereaksi dengan atom atau mole-
kul yang lain. Konsep gaya ion-terinduksi ini manjadi salah satu
cara untuk memudahkan logam-logam golongan gas mulia berubah
berkarakter positif (67) atau berkarakter (6~) agar dapat bereaksi
dengan atom atau molekul lain.

AEAr---Ar > AEArmNa* (8'21)

Walaupun proses gaya ion-terinduksi ini tidak berlangsung lama,
namun terdapat kestabilan yang lebih tinggi (Ar’ ---Na%) bila
dibandingkan dengan kestabilan (Ar- - - Ar)



8.5.5 Gaya dipol terinduksi-dipol terinduksi

Gaya dipol terinduksi-dipol terinduksi, terjadi pada interaksi antara
molekul non polar dalam sauatu senyawa. Gaya dipol terinduksi-dipol
terinduksi ini lebih lemah dibandingkan dengan gaya dipol-terinduksi
di atas, dan menjadi gaya interaksi antar molekul yag terlemah diantara
gaya-gaya yang lain.

Hal ini menjadi ilmu pengetahuan yang cukup sukar untuk dipelaja-
ri, dan ilmuwan fisika yang mempalajari gaya ini adalah Fritz London,
sehingga gaya ini dikenal sebagai gaya dispersi London (London disper-
sion force).

Gaya dispersi London sangat berguna untuk menjelaskan senyawa
non-polar diatomik atau poliatomik, dan secara umum gaya dispersi
London dapat dipelajari melalui tahapan sebagai berikut:

1. Interaksi antar unsur cairan, gaya ini dapat terjadi pada unsur
cairan walaupun energi yang dibutuhkan sangat lemah dan mengha-
silkan polarisari pada setiap atomnya dari netral menjadi berkarakter
positif (67) pada satu ujung atom dan berkarakter negatif (6~) pada
ujung lainnya, London memberi ungkapan:

3021

176 (8.22)

Epot = -
dimana «; adalah polaritas atom (i) yang pada kasus ini i adalah
atom Ar, I adalah energi ionosasi dari atom yang berinteraksi, dan r
adalah jarak antar atomnya.

Pada kasus unsur cairan Ar, maka akibat adanya gaya dipol terinduksi-
dipol terinduksi ini setiap atom Ar mengalami perubahan dimana
elektron terpolarosasi pada ujung atom menjadi berkarakter negatif
(67), sedangkan akibat polarisasi ini maka ujung lainnya dalam atom
Ar yang sama menjadi berkarakter (67), hal ini dapat diilustrasikan
pada Gambar 8.28.

Dan melalui Persamaan 8.22 ini didapat data untuk unsur cairan
Ar adalah jarak antar atom Ar adalah 3, SOA, di udara, dan energi
potensialnya (E¢) adalah 0,77 kJmol -1,

Gaya dipol terinduksi-dipol terinduksi inilah juga yang mengaki-
batkan perbedaan sifat fisika diantaranya titik didih unsur cairan
gas mulia, seperti yang diungkapkan pada Tabel 8.2. Dimana sema-
kin semakin besar nomor atomnya maka semakin kuat gaya dipol
terinduksi-dipol terinduksi antar atom dalam unsur cairan golong-
an gas mulia. Beberapa sifat fisika yang dipengaruhi oleh gaya
dipol terinduksi-dipol terinduksi, khususnya untuk unsur cairan gas
mulia:
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Al dh
Gambar 8.27:  Fritz London pene-
mu konsep gaya dipol terinduksi-
dipol  terinduksi  (sumber: ht-
tp:/ /www.biografiasyvidas.com).

Interaksi karakter ionik

[5_ Ar (5+ amEmI (5‘_ Ar 5+

Gambar 8.28: Konsep gaya dipol-
terinduksi antara atom Ar.
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(a) Energi ionisasi, E;:
Ene > ENe > Ear > Exy > Exe > Ern (8.23)
(b) Titik didih, T

Td,He < Td,Ne < Td,Ar < Td,Kr < Td,Xe < Td,Rn (8~24)

Tabel 8.2: Data eksperimen titik didih

gas-gas mulai Unsur Cairan  Energi lonisasi  Titik didih

(eVolt) °O)
Helium 24,6 -269
Neon 22,3 -246
Argon 15,8 -186
Krypton 14,2 -152
Xenon 12,3 -108
Radon 10,7 -62

2. Interaksi antar senyawa non-polar, hal yang sama untuk unsur
cairan, gaya ini dapat terjadi pada senyawa non-polar, dimana energi
yang dibutuhkan sangat lemah dan menghasilkan polarisari pada
setiap ujung molekul yaitu dari netral menjadi berkarakter positif
(67) pada satu ujung molekul dan berkarakter negatif (5~) pada
yjung lainnya. London memberi ungkapan untuk interaksi antar
molekul diatomik:

interaksi 3 062 I
= = Epot = _1176 (8-25)
&5+ &5+ r
Ccl— i B cI— CI dimana «; adalah polaritas molekul non-polar (i) yang pada kasus
ini 7 adalah molekul non-polar Cl,.

e e S Sebagai contoh, pada Gambar 8.29, tampak bahwa molekul Cl, yang
Gambar  8.29: ~ Konsep gaya dipol bersifat non-polar berubah menjadi berkarakter polar walaupun sifat
terinduksi-dipol terinduksi antara mole-
kul non-polar CL,. kepolarannya adalah sangat lemah.

Hal ini dapat juga terjadi pada senyawa non-polar diatomik lainnya
yaitu:

(a) Senyawa-senyawa H,, F,, L, Br,, O,, N,, dan lain-lain.

(b) Senyawa non-polar poliatomik, misal CO,, CH,,CCl,, dan lain-
lain.

3. Interaksi antar senyawa polar, berbeda halnya dengan senyawa
diatomik, gaya pada senyawa poliatomik ini juga menghasilkan
polarisari pada setiap ujung molekul yaitu dari yang berkarakter
posisi menjadi lebih berkarakter positif (1) pada satu ujung molekul



dan juga lebih berkarakter negatif (6~) pada ujung lainnya. London
memberi ungkapan untuk interaksi antar molekul poliatomik:

3 I,’I]' Kilj
Epot = —2 .
pot 7 <Ii Ij 6 (8 26)

Sebagai contoh, pada Gambar 8.30, tampak bahwa molekul HCI yang

bersifat polar berubah menjadi lebih berkarakter polar walaupun
sifat ini juga sangat sementara dan penambahan kekuatan gayanya
sangat kecil.

Hal ini dapat juga terjadi pada senyawa polar diatomik lainnya
yaitu:

(a) Senyawa-senyawa HF, HI, HBr, CO, NO, dan lain-lain.

(b) Senyawa polar poliatomik, misal H,O, NH,, CHCl,, CH,Cl, dan
lain-lain.

Gaya dispersi London ini juga dapat menjelaskan kasus efek rumah
kaca secara molekular, yaitu konsep gaya antara molekul CO, yang
banyak di atmosfir. Mangapa terjadi efek rumah kaca? apakah efek
rumah kaca dari senyawa CO, akan mampu menyelimuti bumi?

8.5.6  Gaya tolak antar molekul

Gaya tolak antar molekul atau gaya Van der Waals terjadi pada mun-
culnya gaya interaksi atau gaya tarik antar molekul. Namun gaya ini
sangat kecil hanya 10% dari kuat ikata hidrogen. Gaya Van der Waals
penting untuk mengetahui jarak terdekat dari antar molekul yang ber-
interaksi, baik interaksi ion-ion, dipol-dipol, ion-dipol, maupun dipol
terinduksi.

Baik ikatan kimia maupun gaya Van der Waals tidak cukup kuat
untuk mempengarubhi sifat kimia, tetapi kuat untuk mempengaruhi
sifat fisika suatu senyawa.

Gaya Van der Waals

35" ] 85"
ad it 55" ™ o
i 55"
55 55

elektron 66+
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interaksi
5 5
o+ &5+
d—Cl Sa H— (1
polar polar

Gambar 8.30: Konsep gaya dipol
terinduksi-dipol terinduksi antara mole-
kul non-polar HCL.

Gambear 8.31: Van der Waals.

Gambar 8.32: Gambaran sedarnaha
tentang interaksi tarikan dan tolak-
an gaya Vander Waals. (Sumber:
www.scienceaid.co.uk).
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Pada Gambar 8.33 dapat dijelaskan bahwa jarak optimum suatu
interaksi dikenal sebagai radius Van der Waals dimana jarak optimum
ini adalah tepat berada antara tarikan dan saat tolakan.

Gambar 8.33: Hubungan Energi potensial
dengan jarak antar molekul.

_daerah tarikan Van der Waals
(




Diagram Fase

Transisi fase sangat ditentukan oleh sistem keseimbangan kimia, dalam
hal ini adalah keseimbangan fase. Keseimbangan fase ditentukan
oleh keseimbangan dinamika besaran makroskopik senyawanya dan
mikroskopik molekulnya. Transisi fase dipelajari melalui diagram fase
melalui beberapa tipe, yaitu:

1. Diagram fase dari konsep hubungan antara tekanan (P) dan tem-
peratur (T) bagi perubahan atau transisi fase senyawa kimia, pada
volume (V) tetap.

2. Diagram fase dapat berupa konsep hubungan antara tekanan (P)
dan Volume (V), pada suhu (T) tetap.

Keseimbangan fase, sangat ditentukan oleh dinamika senyawa, di-
mana terjadi saat tekanannya sama dengan tekanan uapnya

-

/J

uap

keseimbangan

keseimbangan
dinamika

Gambar 9.1: Ilustrasi kesetimbangan fase
cair-gas.

Gambar 9.2: Ilustrasi kesetimbangan fase
cair-gas berdasarkan perbedaan tekanan-
nya.
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o
e '
T,

| gas
panas penguapan -

Gambar 9.3: Ilustrasi transisi perubahan
fase: panas fusi (Atas) dan panas pengu-
apan (Bawah).

Gambar 9.4: Perubahan fase: padatan,
cairan dan gas.

Perubahan Fase

Perubahan fase terjadi akibat adanya keseimbangan fase dari bentuk
materi, dengan definisi:

1. Transisi fase atau perubahan bentuk adalah perubahan fisika bukan
kimia.

2. Perubahan ini membutuhkan perubahan energi kinetik (energi gerak

atau vibrasi).

3. Energi kinetik akan mempengaruhi entalpinya.

Perubahan dari gas ke cairan atau sebaliknya dari cairan ke gas,
dapat dipelajari dalam beberapa contoh.

1. Energi entalpi untuk proses peleburan dikenal: perubahan entalpi
fusi atau panas fusi

2. Energi entalpi untuk proses penguapan dikenal: perubahan entalpi
penguapan atau panas panguapan

gas
%
T ?D-
P ;)
)
b (]
2%
2%
%
%
pembekuan

- peleburan )

Transisi fase berlangsung di antara tiga bentuk keadaan materi.
Proses ini tidak saja mungkin terjadi tetapi sudah menjadi bagian dari



kehidupan sehari-hari, baik dalam kegiatan industri maupun yang
lainnya.

9.1.1 Perubahan: padatan <— cairan

Perubahan bentuk padatan menjadi cairan atau sebaliknya akan terjadi
akibat pemanasan atau pendinginan, misal pada peleuran besi dan
pembekuan lilin.

1. Perubahan bentuk padatan menjadi cairan terjadi akibat pemanasan,
misal pada proses peleburan besi di dalam industri baja.

(a) Transisi Fe(s) ke Fe(l)

Fe(s) — Fe(l) (9-1)

(b) Energi vibrasi memperbesar, dimana setiap atom Fe memiliki
energi untuk dapat keluar dari susunan rapi (padatan)

2. Perubahan dari cairan ke padatan juga dapat terjadi pada lilin (para-
fin, C,H,,,,) yang mencair menjadi padatan kembali akibat pendi-
nginan.

(a) Transisi lelehan lilin ke lilin

C,H — CnH2n+2(s) (9.2)

2n+2(1)

(b) Energi vibrasi mengecil, keluar ke lingkungan, dimana setiap
atom memiliki energi cukup rendah sehingga terkondensat mem-
bentuk susunan rapi

9.1.2  Perubahan: cairan <— gas

Perubahan bentuk cairan menjadi gas atau sebaliknya terjadi akibat
pemanasan atau pendinginan.

1. Perubahan bentuk cairan menjadi gas terjadi akibat pemanasan,
misal pada proses penguapan air di dalam proses uap air laut di
siang hari.

(a) Transisi air ke uap air

HyO() — Hy,O 9:3)

(b) Energi kinetik membesar dan cukup untuk keluar dari susun cair
ke susun bebas panas penguapan memberi volume membesar.

2. Perubahan dari gas ke cairan juga dapat terjadi pada proses hujan
akibat terjadi kondensasi/pendinginan.
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Xy
o

Ilustrasi peleburan

Tlustrasi pembekuan

Gambar 9.5: Ilustrasi transisi perubahan
fase: padatan ke/dari cairan.

09 9
o

Ilustrasi penguapan

Tlustrasi kondensasi
Gambar 9.6: Ilustrasi transisi perubahan
fase: cairan ke/dari gas.
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(a) Transisi uap air ke air

HZO(g) — HZO(I) (94)
‘/ (b) Energi luar diserap sehingga enegri kinetik mengecil dan gerak
/‘ partikel melemah dan volume mengecil.
—

9.1.3 Perubahan: padatan <— gas

Hustrasi deposisi Perubahan bentuk padatan menjadi gas atau sebaliknya terjadi akibat

pemanasan atau pendinginan.

 — 1. Perubahan bentuk padatan menjadi gas terjadi akibat pemanasan,
I A misal pada proses penguapan naptalena (C,,Hg) di dalam proses

produksi naptalena.

Hustrasi sublimasi

Gambar 9.7: Ilustrasi transisi perubahan (a) Transisi naptalena ke gas naptalena.

fase: padatan ke/dari gas.

CioHgg) — Ciotygy 9:5)

(8)
(b) Energi gerak sangat besar sehingga partikel menjadi bebas.

(c) Gaya atraktif sangat besar sehingga volume membesar.

2. Perubahan dari gas ke padatan juga dapat terjadi pada proses pem-
bekuan gas iodin (L,).

(a) Transisi I, dari uap menjadi padatan

Iz(g) — IZ(S) (9.6)

(b) Energi lingkungan diserap sehingga kinetik melemah

(c) Gaya atraktif tertarik atau mengecil sehingga susunan rapi teben-
tuk.

Kurva Transisi Fase

Kurva diagram fase menjadi hal yang sangat penting dalam menjelask-
an sifat-sifat fisika dan kimia dari suatu materi atau suatu perbandingan
materi-materi. Kurva diagram fase biasanya dibuat pada:

1. Perubahan tekanan (P) terhadap perubahan suhu (T) pada volume
tetap (V), atau diagram fase pada (P, T)y.

2. Perubahan tekanan (P) terhadap perubahan volume (V) pada suhu
tetap (T), atau diagram fase pada (P, V)r.



3. Perubahan volume (V) terhadap perubahan suhu (T) pada tekanan
tetap (P), atau diagram fase pada (V, T)p.

4. Semua perubahan (P,V,T) diukur menjadi kurva dimensi.

9.2.1 Diagram fase (P,T)

Diagram fase pada perubahan tekanan (P) terhadap perubahan suhu (T)
pada volume tetap ((P, T)y) dapat dijelaskan melalui contoh diagram
fase dari perbandingan sifat fisika dan kimia dari berbagai senyawa,
seperti yang tampak pada Gambar 9.8, yaitu.

1. Etilena (C,H,), dimetil eter (C,H,0O), dietil eter (C,H,,0).
2. Air (H,0).

3. lodina (I,), komfor (C,,H,,O), dan difenil eter (C,,H,,0).

etilena  dimetil eter dietil eter air lodin  Kamfor difenil eter

Tekanan (atm)

-100 0 100 200  Suhu (°C)

Pada Gambar 9.8 tersebut dapat dijelaskan bahwa pada titik potong
semua kurva akan terpotong pada garis pada tekapan:

P=1atm (9.7)

Maka dengan demikian dapat diinormasikan bahwa senyawa Etilena
(C,H,), Dimetil eter (c,H,0), dan Dietil eter (C,H,,0) memiliki titik
didih (T,) lebih rendah dari titik didih air (H,O), dengan ungkapan:

Tam,0) > Tac,n,,0) > Tac,n,0) > Ta(c,n,) (9.8)

Terlihat juga bahwa iodina (L,), komfor (C,,H,;O), dan difenil eter
(C,,H,,0) memiliki titik didih yang lebih tingga dari air, dengan ung-
kapan:

Tam,0) < Taq,) < Tac,yh,,0) < Tac,,H,,0) (9.9)
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Gambar 9.8: Perbandingan diagram fase
dari berbagai senyawa.
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Gambar 9.9: Diagram fase untuk senya-
wa SO, pada perubahan tekanan, P, dan
volume, V.

9.2.2  Diagram fase (P,V)

Diagram fase pada perubahan tekapan (P) terhadap perubahan volume
(V) pada suhu tetap ((P,V)r) untuk senyawa SO, pada suhu tetap
30°C, menghasilkan adanya sifat anomali pada senyawa SO,, dengan
data:

1. Bila senyawa SO, dikompres terus menerus terjadi transisi menda-
dak dari gas ke cair pada tekanan 4,52 atm.

2. Pada tekanan tinggi tersebut terjadi proses pembekuan, akibat kera-
patan tinggi maka volume SO, menjadi sangat kecil.

r
20
< 15 gas ideal
1<)
S
@ SOZ(QGS)
E 10
5
SOzul.qm.d) Soz(solid)
¢
—_——l
1 2 3 a4 7

Tekanan (atm)

Peristiwa anomali senyawa SO, ini berbeda dengan sifat fisika dan
kimia dari model gas idealnya, dimana seharusnya pada tekanan 4,52
atm itu tidak terjadi perubahan bentuk dari cair ke gas secara menda-
dak.

Diagram Fase Air

9.3.1 Titik-titik penting Diagram fase air

Diagram fase senyawa H,O pada perubahan tekanan tergadap peru-
bahan suhu pada volume tetap ((P, T)y), yang tampak pada Gambar
9.10 menghasilkan keterangan sebagai berikut:

1. Garis hitam kurva, adalah keseimbangan dua fase, yaitu:

(a) Garis T-A adalah jalur keseimbangan fase gas-padatan.



(b) Garis T-B adalah jalur keseimbangan fase cair-padatan.

(c) Garis T-C adalah jalur keseimbangan fase gas-cair.

2. Titik T atau titik tripel (triple point) adalah titik keseimbangan tiga
fese: padatan, cairan dan gas.

»
Fluida
superkritis
218 C
; —
= Padatan Cairan
2 H,0 H,0
m I — — — — —
E__ 1,0 _Tekanan e
= atmosfir / '
2 . Titik beku Titik didih |
0,006y ~ normal normal
Gas
H,O
A =
0,01 100 374,2

Temperatur (°C)

Dari Gambar 9.10 ini dapat menjelaskan sifat fisika dan kimia dari

senyawa H, 0O, yaitu:

1. Pada titik tripel (T) terjadi keseimbangan tiga fese, ketiga bentuk
bersama yaitu pada tekanan 0,0006 atm dan suhu 0,01°C.

2. Pada tekanan 1 atm terjadi

(a) Titik didih normal terjadi keseimbangan fase gas-cairan, pada
100°C.

(b) Titik beku normal terjadi keseimbangan fase padatan-cairan, pada
o°C.

3. Terjadi keadaan titik kritis C yaitu titik berhenti keadaan keseimbang-
an fase gas-cair, dimana antara gas dan cair hampir tidak berbeda.

4. Saat melampaui titik kritis C, tidak dapat lagi membedakan fese gas
dan cair dan dikenal sebagai fluida superkritis, yang terjadi pada
tekanan 218 atm dan suhu 347,2°C. item adanya anomali senyawa
H,O yaitu arah keseimbangan padatan-cairan menuju arah kiri,
dimana kondisi normal diagram fase suatu senyawa adalah ke kanan.
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Gambar g.10: Diagram fase untuk senya-
wa H,O pada perubahan tekanan, P, dan
suhu, T.

Titik beku
__hormal

A

/
/

\___ Titik didih
normal _

Fluida |
superkritis
c

Gambar 9.11: Titik-titik penting dari dia-
gram fase senyawa H,O.
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9.3.2  Perbandingan diagram fase senyawa H,O

Perbandingan diagram fase senyawa H,O dengan beberapa unsur/senyawa
yaitu unsur Ar dan senyawa CO,, yang dapat diperhatikan pada Gam-
bar 9.12

Gambar 9.12: Perbandingan diagram fase
untuk senyawa H,O dengan unsur Ar 218 Cairan

Ar
dan senyawa CO,.

Padatan
Ar

(wye) ueueya )

Padatan
Gas HO

Ar

Gas
0,006 RS

0 50 100 150100 150 200 250315 0 250 300 373400 450 550 650
Temperatur (K)

Bila dibandingkan dengan diagram fase dari unsur Ar maka muncul
anomali-anomali pada diagram fase senyawa CO, dan diagram fase
senyawa H,O, yaitu:

1. Anomali senyawa CO,:
(a) Titik tripel yaitu pada tekanan 5,117 atm dan suhu -56,57°C berada

di atas tekanan 1 atm.

(b) Senyawan CO, padatan atau es kering akan menyublim dengan
cepat menjadi gas CO, pada tekanan 1 atm.

(c) Sifat ini digunakan untuk pengering-bekuan makanan
2. Anomali senyawa H,O:
(a) Keseimbangan padat-cair pada senyawa H,O adalah dengan arah
menuju tak berhingga ke arah kiri.

(b) Padatan H,O atau es akan meleleh pada tekanan tinggi sehingga
air lebih berat dari es.

(c) Anomali ini akibat membesarnya panjang ikatan hidrogen pada
es.



Bibliografi

ERS. E. Rutherford. The Scattering of alpha and betta Particles by Matter
and the Structure of the Atom. Philosophical Magazine, vol. 21 edition, 6
1911. ISBN http://dbhs.wvusd.k12.ca.us/Chem-History /Rutherford-
1911/Rutherford-1911.

Romain Elsair. Fundamental of Chemistry. bookboon.com, first edition,
March 2012. ISBN 978-87-403-0105-2.

Anatol Malijevsky. Physical Chemistry in Brief. Faculty of Chemical
Engineering, first edition, September 2005.

Robert G. Mortimer. Physical Chemistry. Academic Press is an imprint
of Elsevier, third edition, May 2008. ISBN 13: 978-0-12-370617-1.

Robert J. Silbey. Physical Chemistry. John Wiley and Sons, Inc.,
fourth edition, April 2005. ISBN Ebooks Chemical Enginee-
ring/238197077030.






Riwayat Akademik Penulis

https://fmipa.unmul.ac.id/dosen/RahmatGunawan

Penulis lahir pada tanggal 3 Desember 1971 di Cirebon, Jawa Barat, me-
nempuh pendidikan di SMAN 1 Cirebon, Jawa Barat, dan melanjutkan
pendidikan Sarjana di Jurusan Kimia Universitas Gadjah Mada, Yogya-
karta, tahun 1990. Tahun 1999 penulis mendapat beasiswa DUE-Karya
Siswa (Development Undergraduate Education) dari Dikti Kemendiknas
RI untuk melanjutkan program Magister pada Jurusan Kimia Institut
Teknologi Bandung, Jawa Barat. Pada tahun 2001, Penulis menjadi staf
pengajar pada Jurusan Kimia Fakultas Matematika dan Ilmu Penge-
tahuan Alam (FMIPA) Universitas Mulawarman. Penulis mendapat
beasiswa BPPs (Beasiswa Program Pascasarjana) dari Dikti Kemendik-
nas RI untuk melanjutkan pendidikan Program Studi Doktor Kimia
Sekolah Pascasarjana Institut Teknologi Bandung, Jawa Barat, Tahun
2005. Dan untuk menyelesaikan riset doktor, pada tahun 2008, penulis
menjadi Researcher Visitor Sandwich Program dan menyelesaikan perhi-
tungan Kimia Komputasinya di Fasilitas Super Komputer Muscat dan
Sakura System pada Kasai Laboratory, Department of Precision Science
& Technology and Applied Physics, Graduate School of Engineering,
Osaka University, Japan. Pada tahun 2010, penulis kembali bertugas
sebagai Staf Dosen Kimia Bidang Kimia Fisika di Jurusan Kimia FMIPA
Universitas Mulawarman.




	Sejarah Model Atom
	Selayang Pandang Akhir Era Klasik
	Selayang Pandang Awal Era Modern
	Kemampuan Terkini Era Modern
	Soal-soal Bab 1

	Energi Terkuantisasi
	Hukum Radiasi Blackbody Planck
	Konsep Fotolistrik Einstein
	Model Atom Bohr
	Spektra atom bukan Hidrogen
	Soal-soal Bab 2

	Mekanika Kuantum
	Postulat & Gelombang de Brogliè
	Prinsip Ketidakpastian Heisenberg
	Persamaan Gelombang Schrödinger
	Mekanika & Postulat Kuantum
	Soal-soal Bab 3

	Persamaan Schrödinger dan Terapannya
	Partikel dalam box Nol Dimensi
	Partikel dalam Box 1 Dimensi
	Partikel dalam Box 2 Dimensi
	Partikel dalam Box 3 Dimensi
	Komparasi Panjang Gelombang
	Energi Potensial Non-Box 1 Dimensi
	Energi Potensial Tunneling
	Soal-soal Bab 4

	Atom Hidrogen
	Persamaan Schrödinger: Hidrogen
	Persamaan Phi, ()
	Persamaan Theta, ()
	Persamaan Sudut, lm(,)
	Persamaan Radial, R(r)
	Fungsi Gelombang Atom Hidrogen, nlm(r,,)
	Orbital Atom Hidrogen

	Atom bukan Hidrogen
	Energi & Orbital Hartree
	Prinsip Larangan Pauli
	Aturan Hund
	Prinsip Aufbau
	Efek Magnetik Zeeman
	Energi Ikat Atom
	Energi Ionisasi
	Energi Afinitas Elektron
	Tabel Periodik Unsur-Unsur

	Sifat molekular zat
	Sifat molekular solid
	Sifat molekular liquid
	Sifat molekular gas

	Gaya antarmolekul
	Karakteristik gaya antarmolekul
	Kepolaran senyawa
	Momen dipol
	Sifat fisika senyawa
	Gaya antarmolekul

	Diagram Fase
	Perubahan Fase
	Kurva Transisi Fase
	Diagram Fase Air

	Bibliografi
	Riwayat Akademik Penulis

