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PENGANTAR

Buku ini merupakan kajian mengenai orbital molekul. Masalah
molekul jauh lebih sulit dari pada atom, karena Kkita
menghadapi elektron-elektron yang berasal dari beberapa atom.
Pada bab awal dibahas mengenai aproksimasi MO-LCAO
(Molecular Orbital-Linear Combination of Atomic Orbital).
Pada bab berikutnya dikemukakan mengenai orbital molekul
dan aplikasinya pada molekul kecil seperti molekul ion
hidrogen, molekul hidrogen, molekul diatomik homonuklir dan
heteronuklir. Pada bab selanjutnya, untuk molekul besar,
pembahasan ditekankan pada molekul terkonjugasi. Dengan
demikian dikemukakan terlebih dahulu teori elektron-m dan
metode perhitungan Huickel.

Penulisan buku kedua ini merupakan hasil motivasi dari
penulisan buku pertama, yang terbit tahun 2009 dengan judul:
Sifat Optik Film Tipis Molekul DR-1.

Ucapan terima kasih disampaikan pada tim editor yang sudah

memberikan masukan dan mengedit buku ini. Juga kepada
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semua pihak yang sudah membantu sehingga penulisan buku
ini bisa terselesaikan dengan baik.

Semoga buku ini bisa bermanfaat bagi para pembaca.

Tondano, Desember 2010

Penulis
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Valensi bebas atom karbon ke-i
orbital 2pz di atom karbon ke-i
Menyatakan jumlah ikatan rangkap
Menyatakan jumlah elektron yang
tak berpasangan (radikal)
Konstanta Planck

h/2n

Operator Hamiltonian

Operator Hamiltonian untuk atom bebas
Operator momentum sudut

Mengkarakterisasikan suatu orbital molekul
Orde ikatan antara atom-atom karbon ke-i

dan ke-j.
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Kerapatan elektron

Orbital molekul ke-r yang ditempati oleh
elektron ke .
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BAB1
APROKSIMASI MO-LCAO

(Molecular Orbital-Linear Combination of Atomic Orbital)

Kumpulan atom yang terikat satu sama lain membentuk
suatu molekul. Elektron-elektron terdalam dari masing-masing
atom, yang dalam hal ini mengisi penuh sel-sel teras, tetap
terikat pada intinya masing-masing. Hanya elektron-elektron
terluar di dalam sel-sel yang tak terisi penuh dari masing-
masing atom yang berperan dalam ikatan antar atom. Elektron-
elektron itu disebut elektron valensi.

Dalam kajian mekanika kuantum, masalah molekul jauh
lebih sulit dari pada atom, karena kita menghadapi elektron-
elektron yang berasal dari beberapa atom. Untuk itu ada dua
macam pendekatan, yakni ikatan valensi dan orbital molekul.
Dari keduanya, pendekatan orbital molekul lebih sederhana dan
sering sekali digunakan dalam pembahasan pada mekanika
kuantum.

Menurut teori orbital molekul, elektron-elektron
dipandang menempati orbital-orbital molekul yang melebar ke

seluruh inti atom dalam molekul tersebut. Penempatan elektron
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dalam orbital-orbital tersebut dimulai dari tingkat energi yang
paling rendah mengikuti prinsip Pauli.

Bertitik tolak dari pandangan bahwa hanya elektron-
elektron valensi yang berperan dalam ikatan antar atom, maka
orbital-orbital atom yang ditempati oleh masing-masing
elektron valensi berkontribusi di dalam suatu orbital molekul.
Untuk jelasnya, suatu orbital molekul dipandang sebagai
kombinasi linier dari seluruh orbital atom yang ditempati oleh
elektron-elektron valensi (linear combination of atomic
orbitals, LCAQ). Jika orbital-arbital atom dari N buah elektron
valensi adalah ¢, ¢, ¢, ..., ¢n, maka suatu orbital molekul

dapat dibentuk seperti:

w=>Cib §=12 N. (1.1)

dengan c; adalah koefisien bagi orbital atom ¢ dalam orbital
molekul . Pembentukan orbital molekul seperti ini pertama
kali diperkenalkan oleh Roothaan.

Untuk N buah orbital atom, ada N buah orbital molekul.
Dalam keadaan dasar seperti diperlihatkan dalam Gambar (1.1),
untuk N yang genap maka sesuai dengan prinsip Pauli %2N buah
orbital saja yang diisi elektron, mulai dari tingkat energi paling

rendah. Inilah yang disebut sel teretutup (closed shell).
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WN

WNI2+2
WNI2+1 — LUMO

4 W2 e HOMO

f'r WNI2-1
N- v

Gambar (1.1). Orbital-orbital molekul dalam keadaan
dasar dengan pengisian elektron sesuai prinsip Pauli.

Orbital wnz merupakan Highest Occupied Molecular Orbital
(HOMO) dan wnr+1 merupakan Lowest Unoccupied Molecular
Orbital (LUMO).

Setelah ditetapkan orbital-orbital molekul, selanjutnya
fungsi gelombang atau keadaan molekul diungkapkan sebagai
determinan Slater dari orbital-orbital molekul-spin. Misalnya
untuk keadaan dasar molekul dengan jumlah elektron N yang

genap, fungsi keadaan itu adalah:
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dengan y#(x) menyatakan orbital molekul ke-r yang ditempati
oleh elektron ke-x Fungsi keadaan di atas telah memenuhi
syarat antisimetrik bagi sistem elektron.

Sekarang tiba gilirannya menentukan koefisien-
koefisien {c;} dalam persamaan (1.1), sekaligus dengan energi

yang berkaitan dengan orbital molekul bersangkutan. Untuk itu

misalkan H ¢ adalah Hamiltonian elektron tunggal dalam sistem
elektron molekul. Jika elektron itu menempati orbital molekul
v, maka

N

H =cy (1.3a)

dengan ¢ adalah energi orbital molekul y tersebut. Selanjutnya

dengan persamaan (1.3a) itu berlaku:



Orbital Molekul 11

= = 1.3b
fpypdv  2ccs, .
]

dengan

Hi? :j¢i|:|c¢jd\/; Sij :I¢i¢jdv (1-4)

Di sini telah digunakan ungkapan dalam persamaan (1.1).
Energi tersebut harus diminimalisasi terhadap semua koefisien

{ci}, yaitu dengan cara seperti pada persamaan (1.5)

O¢ _ -~ i=12...N. (1.5)

Dengan minimalisasi seperti ini, diperoleh:

Z(Hg—.ssij)cj =0;i,j=12,....,N. (1.6)

J

Persamaan (1.6) terdiri dari N buah persamaan linear, yang

dapat disusun sebagai perkalian matriks sebagai berikut:
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Hi—eSy Hp—6S, v Hix — &S G
HE — 65, HE =65, o HE, —65,, | ¢,
.................................................................... =0
Hy — &S Hyy —ESyy v Hiw —&Sw \Cn

(1.7)

Persamaan (1.7) disebut persamaan sekuler, dan solusi non-

trivialnya diperoleh melalui determinan berikut:

HE =S, HE =S, v HE, — Sy,
HE, &5, HE =S, won HS, —5,,
.................................................................... -0 (L8)
HE, — S, HE, — S,y conne HE, — &S

Persamaan (1.8) disebut determinan sekuler. Persamaan ini
mempunyai orde-N maka dari persamaan tersebut akan
diperoleh N buah harga energi orbital molekul vyaitu: &1,
£2,....., £n. Selanjutnya, substitusi setiap harga energi ¢r ke
persamaan (1.6) akan menghasilkan satu set harga-harga
koefisien, yakni Cr1, Cr2, .....Cnn dengan mana fungsi s

dibentuk berdasarkan persamaan (1.1) dengan memberi indeks
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N
r, yakni w, =Y c.é . Selanjutnya, jika orbital molekul s

i=1

dinormalisasi, maka diperoleh

J.l//r‘//rdvzzcricrj.[¢i¢jdv =Zc:ricrj Sij :1' (19)
] ]
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BAB II
MOLEKUL ION HIDROGEN

lon H, mempunyai dua inti proton, misalkan a dan b

dengan sebuah elektron seperti diperlihatkan dalam Gambar
(2.1). Dalam keadaan dasar, elektron menempati orbital-

orbital atom ¢,; dan ¢, sehingga orbital molekul yang dapat

dibentuk dari keduanya adalah:
l// = C1¢lsa + C2¢lsh (21)

dengan c: dan c2 akan ditentukan kemudian.

Gambar (2.1). Molekul ion hidrogen
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Dari Gambar (2.1), interaksi yang ada hanyalah antara
proton dan elektron serta antara proton-proton sendiri, sehingga

Hamiltonian sistem adalah:

~ G e
4re,R @2)
dengan
2 2 2
Hoooye & ® (2:3)
2m, 4re,r, Arer,

Dalam persamaan (2.3), suku pertama adalah operator energi
kinetik elektron, sedangkan suku kedua dan ketiga merupakan
potensial elektron yang ditimbulkan oleh proton-a dan proton-
b. Suku kedua dalam persamaan (2.2) adalah potensial antar

proton. Selanjutnya, sesuai dengan persamaan (1.7), diperoleh

Hi—e HS -5 e,
=0 (2.4)
HS —&S HS,—e \C,

dan berdasarkan persamaan (1.8), diperoleh
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H)—¢& H,-&5
0 (2.5)
H;,—&S H;, —¢

Dalam kedua persamaan di atas, telah digunakan sifat

normalisasi masing-masing orbital atom ¢, dan ¢, dengan

mana S11=S»>=1 dan S1»,=S. Selain itu berlaku H1=H%,. Dari

persamaan (2.5) diperoleh
(Hp _5)2 —(Hy, _55)2 =0
(2.6)
Hy, —&=%(Hy, - 5)

sehingga diperoleh kedua harga energi orbital molekul adalah

HlC1+HlCZ chl_chZ
&g =—1r—3%;, g =—>"—2% 2.7
' 1+S 2 1-S @7
dengan:
Hi=E,-P, H,=E,S-Q (2.8)
sehingga persamaan (2.7) menjadi:
g —E,-*Q. . _g _P=Q (2.9)

1+S 1-8
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karena P, Q dan S adalah besaran-besaran positif maka e<e;
jadi &1 adalah energi orbital molekul y1 dan & adalah energi
orbital molekul .

Untuk menentukan orbital-orbital itu, masing-masing

sebagai kombinasi linier dari orbital-orbital atom ¢, dan ¢, ,

maka perlu ditentukan koefisien-koefisien ¢ bersangkutan
dengan mensubstitusikan satu-persatu 1 dan & ke persamaan
(2.4). Substitusi & menghasilkan: ci1=Ci2, dan substitusi &

menghasilkan: c21=-C22. Sehingga, orbital molekul adalah:
¥, =Cpy (¢1s,a + ¢15b ) W,=Cy (¢lsa - ¢1sb ). (2.10)

Selanjutnya, berdasarkan normalisasi orbital-orbital molekul

seperti persamaan (1.9), maka diperoleh:

(vt =ca|[ g, do AV + [ B, d v +2[ 4, 4, Av|=1.
c2l+1+25]=1

B 1
11 — m

c

[wop,0v =C2 [ f s AV + [ 6, 4o v —2[ 4, i v |=1;
cZ[l+1-25]=1;
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Jadi, persamaan (2.10) secara lengkap adalah:

(¢1s ¢1sb )1 v, = (¢ls ¢1sb ) (211)

Vi= \/2 25 \/2 25

Berdasarkan persamaan (2.11), orbital molekul y1 dan w»
masing-masing disebut bonding dan anti-bonding, seperti
dijelaskan dalam Gambar (2.2).

& un @ @ W (anti-bonding)
& 4T7 U . Y, (bonding)

Es—=¢ 1+ez.-‘4:taoR

Gambar (2.2). Orbital molekul ion Hz*.
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Kerapatan elektron dari setiap orbital molekul, yakni

l,|* dan |w,|”, digunakan persamaan (2.11); hasilnya adalah:

2 ¢125a + ¢125b + 2¢13a ¢15b . 2 ¢1zsa +¢125b - 2¢13a ¢15b
i 2125 2 2-25

(2.12)

Pada titik tengah antara inti a dan inti b, dengan ra=rp ,

dsa=¢hsp; Kerapatan itu adalah

2¢2
2 _ 1s, . 2
4 15’ v,

=0 (2.13)
Hal ini berarti, jika elektron berada di titik ra=r, maka elektron
itu  menempati orbital molekul w1 dan kerapatannya
maksimum.Tarikan dari kedua inti terhadap elektron membuat

keadaan menjadi stabil.
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BAB III
MOLEKUL HIDROGEN

3.1. Molekul Hidrogen dalam Keadaan Dasar

Molekul hidrogen dan struktur elektroniknya dalam
keadaan dasar diperlihatkan dalam Gambar (3.1). molekul
hidrogrn H> mempunyai dua elektron yang masing-masing
bergerak dalam potensial dua inti (proton) dan potensial antara
mereka. Karena molekul ini dibentuk dari dua atom H, sebutlah
Ha dan Hp, maka molekul ini memiliki dua buah orbital

molekul, seperti diperlihatkan dalam persamaan (2.11).

o ——————

(a) (L)

Gambar (3.1). (a) Molekul hidrogen, (b) struktur
elektroniknya dalam keadaan dasar.
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Dalam keadaan dasar kedua elektron menduduki orbital
molekul y1 dengan spin o dan [ seperti diperlihatkan oleh
Gambar (3.1b). Karena total spin S=0 (singlet), maka fungsi
spin kedua elektron adalah:

2 = iz[a(l)ﬂ(z) —a(2)pW) (3.12)

QI

Fungsi ini bersifat antisimetrik terhadap pertukaran elektron;
agar fungsi keadaan dasar bersifat antisimetrik, maka fungsi

ruangnya haruslah
O =y, Oy, (2) (3.1b)
sehingga fungsi keadaan dasar molekul H; adalah:
1

>V, Oy, (@) 4(2) - a(2) AO)]

L Da@)  v,OAQ) (3.1c)

¥, =

1

S

v1(2)a(2) v.(2)B(2)

Hamiltonian molekul ini adalah:
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2 2

H=H@+H @)+t (32)
ne,l, 4reR
dengan
2 2 2
Aoy =—2—vz-—S & . 12,
2m, “ dre,r,, Ane,l,

(3.3)

Hamiltonian dalam persamaan (3.3) merupakan Hamiltonian

elektron-tunggal, sehingga berlaku persamaan eigen:

H° (Ly; (1) = &y (1) (3.4)

Dengan persamaan di atas, sesuai dengan persamaan (2.5)

diperoleh

H, = [ 4, H° @), dv=E, - P;
HE, = [ 4, H® (g, dv =E,, —P;
HY, = H3, = [ H )y, dv =E,, S -Q;
S = [y, ¢, .
(3.5)
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Dengan menggunakan persamaan (3.5) ini, selanjutnya

diperoleh:
P+ P-
& = H_1+SQ; 82:EH —1_—;?. (36)
dan
l//l \/ﬁ (¢1s ¢1sb )1 !//2 \/ﬁ (¢1s ¢1sb )

(3.7)

yang pada hakikatnya sama dengan yang diperoleh ketika
membahas molekul ion hidrogen.

Energi-energi orbital molekul di atas berkaitan dengan
energi total molekul. Energi keadaan dasar diperoleh dengan

menggunakan konsep ekspektasi:
E, = [W,H¥,dv. (3.8)

Untuk itu substitusikan persamaan-persamaan (3.1c) dan (3.2)

ke persamaan (3.8), hasilnya adalah:
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2 eZ

ne " e
E, = %I% Dw, (2)[H O+H"(2)+ brer, + 477€0R}W1 Ly, (2) dv,dv,

X (¢(DA(Q) - a(2)f0)|a®)f(2) - 2(2AD)

= [y, O @y, O dv, + [, QR @y, (v,

Bertitik-tolak dari persamaan (1.3), diperoleh

& = [y, (OH° Q. @ dv, = [y, (QH 2y, (2) dv,

(3.10)

dan dengan menuliskan

e2
3, = [, Oy, (2){ 2 }yl(l)y/l(z) dv,dv, (3.11)
&N,
maka:
e2
E =2¢ +J, +—— 3.12a
° “r dre R ( )

0

atau dengan &1 pada persamaan (3.6):
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(3.12b)

Dalam persamaan (3.12) di atas, yang belum
diselesaikan adalah perhitungan bagi Ji». Jika orbital y1 dalam

persamaan (3.7) disubstitusikan ke persamaan (3.11), maka

diperoleh:
Iy = W = ([ 16, @ + 6, OBy, (D) + 44, (]
x— [(¢, D) + ¢y, D145, (2) + ¢, (2)]dvydv,
eZ
“T675. 05 5) {2(aa|aa) + 2(aa|bb) + 8(aa|ab) + 4(ab| ab)}

(3.13)

dengan suku pertama adalah integral satu-pusat, suku kedua
merupakan integral Coulomb dua-pusat, suku ketiga adalah
integral campuran dua-pusat dan suku keempat adalah integral
tukar dua-pusat. Hasil perhitungan integral-integral itu telah
ditabelkan oleh Kotani et al. dalam bukunya ‘Tables of

Molecular Integral’, Muruzen & Co., Tokyo, 1955.
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Oleh karena dua-pusat, maka mulai suku kedua hingga
suku keempat bergantung pada jarak antara kedua inti (R).
Perhitungan integral dua-pusat sangat sulit; oleh sebab itu
banyak orang melakukan perhitungan dengan bantuan data
eksperimen. Cara perhitungan seperti itu disebut semi-empiris.
Hal yang mengherankan adalah jika R—o0; suku yang tersisa

dari Ji2 hanya suku pertama sehingga energi total menjadi:

2

E, =2E, +———
87z, (1+5)

0

(aalaa) (3.14)

Semestinya, jika R—o0, molekul berdisosiasi berubah menjadi
dua atom H dan energinya menjadi 2En saja. Jadi, cara
perhitungan di atas tidak dapat menunjukkan disosiasi molekul
secara benar. Penjelasan tentang ketidak sesuaian tersebut
adalah sebagai berikut.

Fungsi keadaan dalam persamaan (3.1), dengan

melupakan bagian spin, dapat dituliskan sebagai berikut:
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¥, =y, O, (2)

(1+S){¢1S )00 }{¢13 @)+, (2 @)

i o 06 0 (0, )4, 04, 9+, 04, ]

(3.15)

Suku pertama dan kedua dari persamaan (3.15), menyatakan
kedua elektron berorientasi pada inti-a, dan inti-b. tidak ada
yang berorientasi pada inti-b. Kedaan ini dapat disebut sebagai:
Ha-Hy*. Hal yang sama dengan suku kedua: Ha"™-Hp. Suku ketiga
dan keempat menggambarkan keadaan di mana kedua inti
membagi kedua elektron. Jadi, suku pertama dan kedua
meggambarkan keadaan ionik dan sisanya menggambarkan

keadaan kovalen:

¢, Do, () + 4, Wy, (2)

@ 3.16
o et o
¥ ¢1sa (1)¢1sb (2)+ ¢lsa (2)¢1Sb () (3.16b)

o J2+25?

sehingga fungsi keadaan molekul menjadi:
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Y, = —“2(1+SZ (Weor + Yion) (3.17)

° 2(1+5S)

Fungsi gelombang ini memperlihatkan bobot yang sama bagi
struktur ionik dan struktur kovalen. Hal ini bertentangan dengan
fakta di mana kejadian struktur ionik sangat kecil
kemungkinannya (ingat, H> adalah nonpolar). Lagipula, jika
satu elektron berada di suatu titik disekitar salah satu inti, maka
peluang elektron lainnya untuk datang mendekati elektron
pertama cukup sangat Kkecil, karena adanya gaya tolak
Coulomb. Jadi, posisi elektron-elektron dalam suatu sistem
elektron jamak seharusnya terkorelasi; oleh sebab itu, fungsi
gelombang yang benar adalah fungsi yang memperhitungkan
korelasi elektron-elektron. Di lain fihak, fungsi %o memper-
lihatkan korelasi elektron; bila satu elektron berada di dekat
inti-a maka elektron lain berada didekat inti-b. Dengan
memandang fungsi ini sebagai fungsi keadaan dasar, maka

energi total adalah:
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2 2
Ey = [ Wi A+ H @4t (W, dv
dreyv, 4rng,R
aa|bb)+(abjab 2
_og, ~AP+S,Q)  (aalob)+ (ab]ab) | e
1+S 1+8S 4re R
(3.18)

Sekarang jelas bahwa kecuali suku pertama, suku-suku lain
bergantung pada R dan menuju nol jika R—co. Ungkapan
fungsi keadaan seperti di atas sesuai dengan yang dikemukakan
oleh teori ikatan valensi. Penggambaran energi Eo, sebagai

fungsi R diperlihatkan dalam Gambar (3.2).

Eo

2EH

Ro R

Gambar (3.2). Energi total H2 dalam keadaan dasar,
(a) berdasarkanpersamaan (3.12b) dan,
(b) berdasarkan persamaan (3.18).
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3.2. Molekul Hidrogen dalam Keadaan Tereksitasi
Berdasarkan teori orbital molekul, telah diketahui
bahwa molekul H> memiliki dua orbital molekul y1 dan y»
seperti diperlinatkan dalam Gambar (3.1b). Dalam keadaan
dasar kedua elektron menduduki orbital y1. Keadaan eksitasi
pertama diungkapkan dengan menempatkan satu elektron di y»
sehingga konfigurasi berubah dari w? menjadi wy;.
Sehubungan dengan spin, ada dua kemungkinan yang dapat
terjadi seperti diperlihatkan dalam Gambar (3.3). Dalam posisi
spin seperti Gambar (3.3a), total spin S=0, posisi seperti pada
Gambar (3.3b), total spin S=1. Untuk keadaan tereksitasi di
mana S=0, bilangan kuantum magnetik spin Ms=0; keadaan ini

disebut singlet dan dengan demikian fungsi spinnya adalah:

1
Xs = E[a(l)ﬂ(Z) - ®a(2)] (3.19a)

dengan « =|%) dan B =|-2%). Fungsi spin dalam persamaan

(3.19a) adalah antisimetrik terhadap pertukaran elektron,
sehingga fungsi ruangnya harus simetrik terhadap pertukaran

elektron yakni:



32 Donny Royke Wenas

1
D, —E[wl(l)wz 2) +v, (2w, O] (3.19b)

sehingga, fungsi keadaan tereksitasi singlet secara lengkap
adalah:

9, =2l v )+, @, Ole Q) - Sa(@)]

(3.19¢)

——
+ w1 +
(a) (b)

Gambar (3.3). Dua kemungkinan posisi spin elektron
dalam keadaan tereksitasi.

Untuk keadaan tereksitasi di mana S=1; Ms=1, 0, -1;
keadaan disebut triplet dengan tiga kemungkinan fungsi

spinnya yaitu:
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a@a(2); M, =1
I = %[a(l)ﬂ(Z) +pMa)} M, =0 (3.20a)
BOLR2) M, =-1

yang masing-masing simetrik terhadap pertukaran elektron.
Oleh sebab itu fungsi ruangnya harus antisimetrik terhadap

pertukaran elektron yakni:

1
D, = E[wl(l)wz ) -y, (2w, O] (3.20b)

sehingga fungsi keadaan tereksitasi triplet secara lengkap

adalah:
a(Da(2)

a1 - 1

¥, = ﬁ[m(l)wza) v, (2w, Q) ﬁ[a(l)ﬂ(2)+ﬂ(1)a(2)]
LDAQ2)

(3.20c)

Ketiga keadaan tersebut memiliki energi yang sama

(berdegenerasi tiga). Karena multiplisitas spinnya lebih tinggi,
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maka menurut aturan Hund energi keadaan eksitasi triplet lebih
rendah (lebih stabil) daripada keadaan eksitasi singlet.

Energi keadaan tereksitasi singlet adalah:
Es = ["W,H ¥,dv (3.21)

yang dapat dihitung sebagai berikut:

Es = %] v Qv () +y.Qw, Oy, v, () + v, Qy, O B
X(a(®)AQ) - A2 ) B(2) - BDa(2))

Es = %I[Wl(l)‘ﬂz (2) +v. 2y, (1)]|:| [‘//1(1)‘//2 (2) +y,(Qy, (va
=yl +1,+1,+1,]

(3.22)

dengan

2

A e
= [y, @y, Ry, Oy, (Qdv=¢ +&,+J;, +

4rg R

1, = [y, Oy, Ry, @y, Odv =K,
1y = [y, 2y, OHy, Oy, (2)dv = K,

i (S
L= [y @, R, @y, Wdv =2, + 2+ dpp +

(3.23)
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sehingga persamaan (3.22) akhirnya adalah:

e2

Eq=¢+6,+J,+K,+——

4re R

(3.24)

Dengan cara yang sama, dapat dihitung energi keadaan eksitasi
triplet dengan salah satu fungsi keadaan dalam persamaan
(3.20c), diperoleh hasil:

e2

+— 3.25
4z, R (3.25)

E,=¢+¢,+J,-K,

J,,, K, masing-masing disebut integral Coulomb dan integral
tukar. Terlihat bahwa keadaan eksitasi triplet berenergi lebih
rendah daripada singlet dengan beda energi sebesar 2 Kys.
Transisi elektron dari keadaan dasar ke keadaan eksitasi
dapat berlangsung dengan absorpsi foton yang sesuai, melalui
transisi dipol listrik. Peluang bertransisi sebanding dengan

kuadrat momen transisi, yaitu:

M =] \Po(zeru}yeksdv (3.26)
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di mana r, menyatakan posisi elektron ke-p di dalam molekul

dan e muatan elektron, Y adalah keadaan eksitasi. Jika %eks

adalah keadaan eksitasi triplet *¥, maka:

M (¥,>*¥) = [ \P{Zerﬂjh}qdv
7

- %I vy <1>%(2)[Zef,,)[wl Oy, (2) -, w, Qlv(zs | 27) =0
(3.27)

Momen transisi itu sama dengan nol karena fungsi spin ys dan

41 orthogonal satu sama lain. Jika ¥eks adalah keadaan eksitasi

triplet ', maka:
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M(2,-'%) = | Lpo[ efu}‘l’ldv
[ v 5+, . O, 2+ v, v, Oliv (75 75)

[, 00,5l 0w 2)+ v, 2 W
o O O )+ v, 2w, O]
“‘/’1( 1) 1‘//1(1)dV1J.‘//1(2)‘//2(2)dV2 J. ,Ony, )dv1j‘//1( Jv1(2)dv,

[ 02, [y, O, (0, + [y, D, D, [, O,
(3.28)

Karena suku pertama dan keempat sama dengan nol, maka

M (¥, ") = % [[‘//1 Ory,®)dv, + jl//l (26, (2)dv, ]

(3.29)

Integral dalam kedua suku itu sama saja besarnya, sehingga
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M (¥, > ) =ev2 [y, Wiy, ()dv,

\/7 (I8, @ + 4, O, O — ¢, Dldv,

s [ 07 004 [ 0 o)
e . -
= W (ral - rbl)

(3.30)

Dalam persamaan (3.30), masing-masing integral tersebut
menyatakan posisi rata-rata elektron di sekitar inti-a dan inti-b.
Karena bentuk simetrik bola dari orbital atom maka masing-
masing posisi rata-rata itu tepat di inti-a dan inti-b. Jadi, hasil

integral itu sama dengan R, sehingga akhirnya diperoleh:

eR

J2(1-S?%)

M (¥, ")) = (3.31)

Untuk transisi itu, berdasarkan persamaan (3.12a) dan (3.24)
foton yang diabsorpsi memiliki energi sebesar AE= 1E;-E,,

yakni:

AE=¢,—g +K, (3.32)
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Jelas terlihat bahwa jika sekiranya interaksi elektron yang
diungkapkan oleh integral tukar Ki» dapat diabaikan, maka
energi foton itu sama dengan selisih energi orbital molekul saja
(lihat Gambar 3.1b).
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BAB IV
MOLEKUL DIATOMIK

4.1. Molekul Diatomik Homonuklir

Tinjau dua buah atom yang sama, yang masing
mempunyai orbital atom ¢, dan ¢, (dua orbital atom yang sama
dari dua inti yang sama), akan terbentuk molekul dengan orbital
molekul ¢. + ¢ (bonding) dan ¢. -¢ (antibonding) seperti
diperlihatkan dalam Gambar (4.1).

W2=C22(Pa~ )
b b

’

~

¢1ZC11(¢a+ )

Gambar (4.1). Pembentukan orbital molekul dari dua buah
orbital atom dalam molekul diatomik homonuklir.

Andaikanlah kedua inti dalam molekul berada pada

sumbu-z, maka posisi elektron dapat diungkapkan dalam
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koordinat eliptik (u,v,9). Analog dengan ortbital atom, maka
suatu orbital molekul dapat diungkapkan dalam variabel
terpisah seperti y(u,v,0)=F(u,v)3(¢). Dalam proses pemisahan

variabel itu berlaku:

9°9(p)
a 2

= 229(p) - 9(p) = %exp(m(p) (4.1)

Operasi momentum sudut L, terhadap 9(¢) adalah
Ly = —mz— F (u,0)(=i) 222 (“’) = +tihy  (4.2)
»

Jadi, A merupakan bilangan kuantum magnetik mirip dengan m,
dalam atom. Oleh sebab itu A dapat dipakai untuk
mengkarakterisasikan suatu orbital molekul, untuk itu diberikan

simbol bagi setiap harga A, yakni

Dalam Tabel (4.1) di bawah ini diberikan beberapa contoh:
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Tabel (4.1). Harga A dari suatu orbital molekul

43

Orbital Simbol m,dari orbital A
molekul
¢lsa + ¢lslj Gg lS
¢lsa _¢1sh Oy Is
0 0
2p, +2p, c,2p
2pz _zpzb O-uzp
2p, +2p,
2pYa+2pyb ﬂuzp
+1 +1
2px _2pxb
2 Py, — 2 Py, " 2p

Indeks g dan u masing-masing menyatakan simetrik dan tidak

simetrik terhadap inversi melalui pusat simetri molekul, seperti
diperlihatkan oleh Gambar (4.2). Untuk molekul diatomik-

berbeda inti tidak digunakan simetri; orbital-orbital molekulnya

cukup dinyatakan seperti o1s, ©2s, 62p dan sebagainya.
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P1sa - dsp
Y
N N < N
N '\_'f/< AN
Mza thh l\\«-_____ ____F,//'
() P1sa + P1sp

2Pz 2pa ("__‘ _+ T
{b} 2]_-72_;-1"'§£:‘zb
C /)
|
) O/,
'SNa e y '/——x\ Pra - <Py
i 4 [
: + | + | k') \ :_/|

Gambar (4.2). Pembentukan orbital molekul bonding
dan antibonding dari dua orbital atom sejenis
dari atom yang berbeda.
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Energi orbital molekul bergantung pada jenis orbital
atom yang membentuknya, dan overlap antara orbital-orbital
atom tersebut. Misalnya, ogls dan ouls berenergi jauh lebih
rendah og2s karena energi orbital atom ¢s jauh lebih rendah
daripada ¢s. Demikian pula og2s, energinya lebih rendah
daripada o©g2p. Sehubungan dengan overlap, dua buah orbital
dpx atau dua buah orbital ¢y memiliki overlap lebih kecil
daripada overlap dari dua orbital ¢ atau dua orbital ¢,
sehingga energi o¢2p dan oy2p lebih rendah daripada mg2p dan
nu2p. Dengan argument-argumen tersebut, maka urutan energi
adalah:

0,15(0,1s(0,25(0, 28(0, 2p(7, 2 {7, 2p{T,2p. (4.3)

Untuk molekul dengan beberapa elektron, total
momentum sudut orbital juga mengkarakterisasikan keadaan

molekul tersebut. Misalnya:
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Simbol itu diperlengkapi dengan multiplisitas spin (2S+1) dan
simetrinya (g atau u), misalnya ***'X . Sebagai contoh, dalam

tabel di bawah ini diperlihatkan keadaan dasar beberapa
molekul diatomik homonuklir lengkap dengan energi
dissosiasinya (A.G. Gaydon, Dissociation energies, Chapman
& Hall, 1953):

Tabel (4.2). Keadaan dasar beberapa molekul
Diatomik Homonuklir

Molekul Konfigurasi keadaan Simbol Energi
dasar dissosiasi
(eV)
Ho* (ogls) 2% 2,65
H2 (ogls)? 1% 4,48
He," (cg13)?(culs)? 23 3,10
He> (cg15)%(culs)? 1% -
Li> (0g15)%(culs)?(cgls)? 1% 1,14
Be: [Liz2] (culs)? 1% -
B2 [Liz] (ouls)?(mu2p)? 3% 3,00
C [Li2] (ouls)?(mu2p)* 1% 4,90
N2 [Be2] (mu2p)*(ce2p)° Y 9,60
N2* [Be2] (mu2p)*(ce2p)* Y 8,73
02 [Bez] (c42p)? 3% 5,88
(mu2p)*(1g2p)°?
02" [Bez] (c42p)? ’Tg 6,48
(mu2p)*(rg2p)*
Fez [Bez] (c42p)? 1% 1,60
(mu2p)*(rg2p)*
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Kita sudah mengetahui bagaimana pembentukan orbital
molekul dari dua buah orbital atom seperti diperlihatkan dalam
Gambar (4.1). Berikut ini dikemukakan perubahan suatu orbital
molekul menjadi orbital atom jika inti-inti disatukan. Tinjau
suatu orbital molekul cgls (=¢isatdisn) dari Ho™ ; jika proton
dan atom H dalam molekul ini disatukan (R=0) maka H," akan
berubah menjadi ion He™ dan orbital molekul c4ls berubah
menjadi orbital atom ¢1s dari atom He. Tetapi orbital ouls
(=drsa-hsy) tidak berubah menjadi ¢ps dari helium karena
berbeda simetri, tetapi berubah menjadi salah satu dari orbital
dp. Untuk jelasnya, perhatikan Gambar (4.3). Kita katakan
bahwa o4l1s berkorelasi dengan ¢:s dan ouls berkorelasi dengan
¢p. Dengan cara yang sama, terlihat bahwa cg¢2s berkorelasi
dengan ¢s, dan ou2s berkorelasi dengan ¢sp. Dapat disimpulkan
bahwa dengan mempersatukan inti-inti molekul, orbital-orbital
bonding berubah menjadi orbital atom dengan bilangan
kuantum yang sama, sedangkan orbital molekul anti-bonding
berubah menjadi orbital atom disertai dengan peningkatan
bilangan kuantum.

Suatu cara untuk menggambarkan diagram korelasi
adalah aturan tak-menyilang (non-crossing rule), yang

menyatakan bahwa energi-energi dari orbital-orbital molekul
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bersimetri sama tidak bersilangan di dalam diagram korelasi.
Dalam Gambar (4.3) terlihat bahwa orbital-orbital oy tak
satupun yang berpotongan, demikian pula orbital-orbital ou.
Sehubungan itu, Newman dan Teller (J. Chem. Phys.
41,109,1936) dan Mead (J. Chem. Phys. 70,2276,1979)
membuktikan bahwa dua keadaan yang memiliki simetri yang
sama tidak bisa bersilangan pada saat jarak kedua inti dalam
molekul mengalami perubahan.

Sebagai bahan analisa, misalkan ¢ dan ¢ masing-
masing adalah orbital atom dari dua atom yang membentuk
molekul. Bila kedua atom didekatkan satu sama lain untuk
membentuk molekul, maka orbital molekul yang terbentuk
adalah

W =Cip +Cy, (4.4)

di mana c; dan c; ditentukan untuk energi E minimum. Karena
integral overlap S11=S»»=1, dan S=0, maka melalui determinan

Slater diperoleh energi orbital molekul:

5=%(H11+sz)i%\/(Hll_sz)z+4H122 (4.5)
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Karena ada dua harga energi, & dan & maka ada dua
buah orbital molekul, y1 dan 2. Jika ¢ dan ¢, berbeda simetri
maka H1.=0 sedangkan, dengan mengatur jarak antar inti bisa
dicapai Hi1=H2 sehinga s1=&;. Dalam keadaan ini persilangan
dalam diagram bisa terjadi. Jika ¢ dan ¢ bersimetri sama,

maka H1.#0 dan ei=& sehingga tidak terjadi persilangan.

3d E———T Jdn, L .o
n h B
idT e nlp .
8 e TeeE .
= L]
_Jpm 7 P 2p
Ip =/—/——. . —
= n s
Ipo, ’
- e ) . 35‘11}
3s
- G2s
—_—
,
B L 2z
=P -
Jpo, b .75
- 5_d
- s, _.__,.--‘LC:
== . Guls
- ls
1e lag, U o,ls
Atom-atom dipersatukan Molekul Atom-atom terpisah

R=0 Rex

Gambar (4.3). Korelasi orbital untuk molekul diatomik
homonuklir.
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4.2. Molekul Diatomik Heteronuklir

Suatu molekul diatomik yang kedua intinya berbeda,
orbital molekul dibentuk sebagai kombinasi linear dari dua
orbital atom yang berbeda. Di dalam molekul LiH, atom H
menyumbangkan orbital atom ¢s dan atom Li menyumbang
¢s; dalam molekul HF, atom H menyumbangkan orbital ¢
dan atom F menyumbangkan orbital ¢p,. Dalam hal ini, ¢
dengan ¢ps atau ¢pp, dapat dikombinasikan karena keduanya
sama-sama memiliki bilangan kuantum magnetik m,=0. Orbital
atom ¢ppx atau  ¢ppy yang memiliki m,=x1 tidak bisa
berkombinasi dengan ¢ s karena tidak akan menghasilkan
overlap.

Tinjaulah molekul LiH; konfigurasi elektron dalam
atom Li adalah 1s?2s’ sehingga orbital molekul dibentuk
dengan orbital 2s dari atom Li dan orbital 1s dari atom H,

yakni:

V= C1¢15H + CZ¢25U (46)

Misalkan H adalah Hamiltonian elektron tunggal, maka

determinan sekuler untuk sistem dua elektron ini adalah:
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H,—¢ H,,—&S

=0 4.7)
H,,—-& H,,—¢

sehingga diperoleh kedua energi orbital molekul:

[( H,+H 2)+\/(H11 H,,)% +4H],

2(1 52)
(4.8)
dengan
Hy, = [ ¢, Hy, v
Hy, =[ ¢y H,q v
(4.9)

Hy,=H, = I¢1SH |:|¢25L dv
S = J-¢13H ¢25L dV

Untuk jarak inti-inti 1,6 A, Karo dan Olsen (J. Chem. Phys. 30,
1232(1959)) telah menghitung harga-harga berikut:

H,, =-10,63eV,H,, = -6,15¢V,
H,, =-577eV, S =0,47.
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Substitusi semua harga-harga itu ke persamaan (4.8) akan
menghasilkan:

g =-1068eV; &, =—4,02eV (4.10)

Substitusi & ke persamaan sekuler (1.7), akan diperoleh
c1/c2=8,6. Karena vy ternormalisasi, maka ¢ +c> +2c,c,S =1;
selanjutnya diperoleh ¢1=0,94 dan c,=0,11 dan akhirnya

diperoleh orbital molekul pertama:

w, =094¢, +011¢, (4.12)
Dalam keadaan dasar, kerapatan elektron pada orbital ini adalah

Py =2y = 2[(0,94)2¢1§H +(012)° g5, +2(0,94)(011)4,, ¢25L]
(4.12)

Perhitungan untuk ¢isHés. mengikuti pendekatan Mulliken:

¢15H ¢25L = % S (¢1st + ¢223|_ ) (413)
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Substitusi persamaan (4.13) dengan S=0,5 ke (4.11) maka
diperoleh:

Dy = J,87¢1§H + 0,13¢§SL (4.14)

Kerapatan ini menunjukkan, bahwa dengan dua elektron ada
1,87 di sekitar inti H dan 0,13 di sekitar inti Li. Artinya, atom
H kelebihan 0,87 elektron dan atom Li kekurangan 0,87
elektron, yang secara simbolik dituliskan seperti

Li+0,87_H-0,87

Hasil perhitungan di atas secara kualitatif sesuai dengan
pengamatan bahwa dalam keadaan dasar molekul LiH bersifat
ionik.

Jika & disubstitusikan ke persamaan sekuler akan
diperoleh ¢1=-0,567 dan c»=1,151, sehingga orbital molekul

kedua adalah:

v, =-0567¢,, +11514, (4.15)
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Dalam keadaan tereksitasi, satu elektron menempati orbital ini
dan yang satu lagi tetap tinggal di orbital y1. Kerapatan

elektron dalam kedaan tereksitasi ini adalah:

Pas =i +y; =0944; +1064;, (4.16)

Jadi, atom H kekurangan 0,06 dan atom Li kelebihan 0,06 yang

secara simbolik dituliskan seperti:

| j0.06__}4+006

Karena kecilnya kelebihan dan kekurangan elektron itu, maka
keadaan eksitasi ini tidak menunjukkan sifat ionik, tetapi lebih
pada sifat kovalen. Jadi meskipun Kita telah menggunakan
pendekatan-pendekatan yang agak kasar, namun hasil-hasil di
atas secara kualitatif masih benar.

Orbital molekul y1 dalam persamaan (4.11) dan y»
dalam persamaan (4.15) dibentuk dari orbital-orbital atom ¢isH
dan ¢s. yang masing-masing memiliki m,=0; jadi kedua orbital
molekul memiliki simetri-c. Pembentukan kedua orbital

molekul itu mengikuti diagram seperti dalam Gambar (4.4).
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W2=C21¢a-C22¢hy

Y1=C11¢a+C12¢h

Gambar (4.4). Pembentukan orbital molekul dari dua buah
orbital atom dalam molekul diatomik heteronuklir.

Orbital y1 didominasi oleh ¢+ sehingga jika inti-inti H
dan Li dipisahkan (R=w) maka 1 akan berubah menjadi = ¢@ish.
Di lain fihak, penyatuan kedua inti (R=0) akan membentuk
atom Be dengan orbital ¢s. Proses yang sama mengalihkan y»
menjadi ¢s. pada R=co dan ¢ pada R=0. Perubahan-
perubahan itu tidak bersilangan karena kedua orbital molekul
itu memiliki simetri yang sama. Dalam Gambar (4.5)
diperlihatkan diagram korelasi untuk molekul diatomik

heteronuklir yang dibentuk dari dua atom, A dan B .
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3dé
3 =1 _3dx wlps
3do "‘-_-;‘:‘___ 6lpg .- "—————2py
) m2py
Ipx - .
pe—— B Tz 2pa
IpT T J.",
alpy
En _ 350 .
. --H"'- Glse _— 2sg
_— ) glsy .
. =Bt . o “5a
2p M R
Jpo
- 250
25 - e O lsg
— B lss
- --- s
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Atom-atom dipersatukan Molekal Atom-atom terpizah
E=0 h F=x

Gambar (4.5). Korelasi orbital untuk molekul
diatomik heteronuklir.
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BAB V
HIBRIDISASI ORBITAL-ORBITAL ATOM

Telah dibahas dalam Bab IV untuk molekul LiH di
mana orbital molekul dibentuk dari orbital ¢isq dan ¢s.. Tetapi
kita telah mengetahui bahwa orbital-orbital atom ¢s dan ¢p
memiliki energi yang sama, sehingga dalam pembentukan
orbital molekul LiH kedua orbital itu dapat dilibatkan. Jadi,

orbital molekul dapat dibangun seperti:

W =Cdgy +Cofbpg + C3¢2pL (5.1)

Untuk jarak inti-inti 1,6 A, Karo dan Olsen (J. Chem. Phys. 30,
1232(1959)) telah menghitung harga-harga berikut:

H,, =-10,63eV,H,, = —-615¢V, H,, =—4,81eV,
H,, =-5,77eV, H,, = -5,96eV, H,, = —160eV,
S, =S,=S,=1S,=047,85,=0515,, =0.
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Dengan menggunakan data di atas dalam determinan sekuler,
diperoleh energi-energi orbital molekul:

a=-10,83eV; &=-4,19eV, &=-0,82eV. (5.2)

Harga &1 di atas bersesuaian dengan potensial ionisasi bagi LiH.
Karena energi ini paling negatif, maka energi ini merupakan
energi dari orbital molekul bonding. Selanjutnya, dengan
substitusi energi & ke dalam persamaan sekuler akan didapat

orbital bonding tersebut, seperti:

v, = 0,704, + 0,334,y +0,204,, (5.3)

Dari suku kedua dan ketiga dalam persamaan (5.3) di atas dapat
diturunkan orbital campuran (hibrid) yang berasal dari atom L.i,

yakni

¢h|_ = 01855¢25L + 0’518¢2 pL (5-4)

sehingga orbital bonding pada persamaan (5.3) dapat dituliskan

seperti:
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y; =0,70¢, +0,394, (5.5)

Pembentukan suatu orbital atom campuran dari dua atau
lebih orbital dalam suatu atom disebut hibridisasi, dan proses
itu berlangsung pada saat pembentukan ikatan dengan atom
lain. Dengan orbital atom hibrida ¢n., keadaan lebih stabil
(energi bonding lebih negatif, lihat persamaan 4.10) karena
overlap berlangsung tidak saja antara orbital ¢isq dan ¢ps. tapi
juga dengan ¢ppL. Energi suatu orbital hibrid berada di antara
kedua orbital pembentuknya. Jika perbedaan energi kedua
orbital cukup besar, hibridisasi lebih sulit terjadi karena
diperlukan lebih besar energi. Jadi dua orbital yang beda
energinya kecil mempunyai peluang lebih besar untuk
berhibridisasi.

Pada molekul diatomik heteronuklir seringkali terjadi
aliran muatan dari satu atom ke atom lain, bergantung pada
‘daya tarik elektron’ dari masing-masing atom. Dalam keadaan
seperti ini ikatan disebut polar, ikatan polar itu menimbulkan
momen dipol molekul. Misalkan molekul AB memiliki orbital

molekul:

w = N(g, + 1) (5.6)
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di mana harga A—>0 menyatakan elektron-elektron
terkonsentrasi sepenuhnya di atom A, dan A—co menyatakan
elektron-elektron terkonsentrasi sepenuhnya di atom B.
Keadaan-keadaan ekstrim ini masing-masing menggambarkan
ikatan ionik murni: ~ A'B* dan A*B". Berbeda jika A=1, orbital
molekul menggambarkan distribusi elektron yang sama di
kedua atom sehingga tidak menimbulkan polaritas, dengan
demikian ikatan berkarakter kovalen.

Elektronegativitas suatu atom adalah tenaga atom itu
untuk menarik elektron-elektron dalam molekul. Dengan
demikian maka polaritas suatu ikatan menunjukkan perbedaan
elektronegativitas atom-atom yang dihubungkan oleh ikatan itu.
Kerapatan elektron yang berkaitan dengan dua elektron dalam

orbital bonding adalah:

p =2y = 2N (§2 + 22gE + 224, 45) (5.7)

Dengan mengintegral diperoleh distribusi elektron di masing-

masing atom dan di antara keduanya:

0, =2N?; g = 24°N?; g5 =4AN’S (5.8)
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dengan S=gags dv. Jadi, 2N?+24°N?+4IN?S =2,
sehingga diperoleh

2_ 1
1+ S + A2

(5.9)
Terlihat bahwa, bila A#1 maka ga#Qg; artinya ada pergeseran
muatan yang menimbulkan karakter ionik. Jika A>1, maka
ga<gs yang menunjukkan aliran elektron dari A ke B untuk
membentuk A"B".

Andaiakan pada awalnya, Qga=qgs, lalu mengalir
sejumlah muatan, misalnya o, dari A ke B. Maka beda muatan
elektron keduanya adalah gs-ga=20; jika 6=1, maka gs=2,
ga=0 yang berarti ikatan sepenuhnya ionik. Oleh sebab itu

didefenisikan ‘fraksi karakter ionik’ sebagai berikut:

- % (5.10a)

Dengan persamaan (5.8) dan (5.9), defenisi itu menjadi:

-1

f== - 5.10b
1+ 2AS + A2 ( )
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Jelas bahwa =0 menyatakan ikatan sepenuhnya kovalen, dan
f=1 menyatakan ikatan sepenuhnya ionik.
Total momen dipol dapat didekati sebagai berikut:

p#=¢eR(s —0,)/2=eRf
_ eR(A*-1) (5.11)
14228 + A2

dengan R adalah jarak antara kedua inti A dan B.

Konfigurasi elektron dalam atom oksigen adalah
1s22s22p*. Jadi, ikatan dalam molekul H2O sepertinya dibentuk
dengan orbital ¢px dan ¢py dari atom O dengan orbital ¢ dari
masing-masing atom H. Jika ini yang terjadi, maka sudut antara
kedua ikatan adalah 90°, tetapi eksperimen menunjukkan sudut
itu 104,5°. Oleh sebab itu perlu diterapkan konsep hibridisasi.
Andaikan satu elektron dari orbital 2s berpromosi ke 2p,
misalnya menjadi 1s22s'2p,22p,?2px! atau 1s22s'2p,22p,t2p,2.

Selanjutnya, tinjau dua buah orbital hibrid:

P = N1(¢25 +Z‘1¢2p')

(5.12)
¢h2 = N2(¢25 +/12¢2p")
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dengan ¢y dan ¢, adalah orbital-orbital ¢px dan ¢py atau
kombinasi keduanya. Kedua hibrida di atas ortogonal satu sama
lain, sehingga

[ 810t = NN, L+ 2, [ 6 O [ G O 20, 0] =0
(5.13)

Karena berasal dari satu atom, maka suku kedua dan ketiga dari
persamaan (5.13) adalah sama dengan nol. Untuk suku

keempat, misalkan :

¢2p' = ¢2px’

) (5.14)
@, pr = COS @y, @, ox TSN @, b, Py

dengan o1 adalah sudut antara kedua hibrida. Dengan

mengintegralkan, maka diperoleh

I¢2 o P20V = COS 1, J¢22pxdv +sin ¢, _[¢2 oP2pydV = COS @,
(5.15)

Sehingga,
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j¢hl¢h2dv = N1N2[1+ A, Cos%z] =0 (5.16)

merupakan syarat ortogonalitas antara kedua hibrida. Terlihat
dalam persamaan (5.16) bahwa sudut @i berkaitan dengan
besarnya campuran 2s-2p dalam kedua hibrida. Dengan
mengambil A1=k, maka cos @i.=-1/A%; artinya sudut ¢12>90°.
Jadi jelas bahwa konsep hibridisasi sesuai dengan eksperimen.
Harga A tidak dapat ditentukan, kecuali menggunakan harga
eksperimen 104,5°. Dengan harga ini maka A~2. Jadi,
perbandingan orbital 2s dan 2p dalam hibrida-hibrida itu adalah
1:4.

Dalam ungkapan hibridisasi di atas, orbital 2pz bersama
2s membentuk hibrida lone pair yang mengandung dua
elektron. Andaikanlah hibrida itu:

Pz = N3(dys +ﬂ’3¢2pz) (5.17)

Terhadap hibrida-hibrida ¢n1 dan ¢n2 misalkan hibrida ¢hs
membentuk sudut @13 dan ¢23. Sifat ortogonal terhadap kedua
hibrida memberikan cos @3= €0S @2s= -1/AAs. Jadi
013=(23>90°. Dengan perkataaan lain hibrida ¢ns mengarah ke

belakang O sebagai garis bagi dari sudut H-O-H seperti
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diperlihatkan dalam Gambar (5.1). Dengan ¢1,=104,5° maka
013=(23=127,75°, dan 13=0,816.

Gambar (5.1). Orbital-orbital hibrid atom O dalam H.O

Atom karbon dalam keadaan dasar memiliki konfigurasi
1s22s22p%. Konfigurasi ini memperlihatkan divalent, tetapi
dalam senyawanya atom ini tetravalent. Untuk menjelaskan itu,
diandaikan satu elektron 2s berpromosi ke 2p sehingga
konfigurasi menjadi  1s?2s2p®.  Selanjutnya, orbital 2s
bercampur dengan orbital-orbital 2p membentuk hibrida-
hibrida.

Perumusan umum suatu hibrida yang terbentuk dari

orbital-orbital 2s dan 2p adalah:



66 Donny Royke Wenas

=a b
¢h ¢ZS + ¢2p (518)
a’+b*=1
Jenis hibrida ini disebut sp” dengan bilangan bulat n=(b/a)?
menyatakan jumlah komponen 2p yang terlibat. Normalisasi
hibrida di atas adalah:

1
4, = ﬁ(qﬁzs +ng,,) (5.19)

Orbital 2p dapat dinyatakan sebagai kombinasi linear dari

orbital-orbital komponennya:

¢zp = §x¢2p2x +Cy¢2py + Cz¢2pz (520)
c, ¢, +¢; =1

Tinjau hibridisasi jenis sp®; setiap hibrida melibatkan

ketiga komponen 2p dengan bobot yang sama, sehingga

diperoleh:

b =30 +30,,) 5:21)
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Karena bobot yang sama, maka ¢, dalam persamaan (5.20)

dapat diungkapkan oleh empat buah kombinasi, yakni

¢2px +¢2py +¢2pz

¢2p _ i ¢2px _¢2py _¢2pz (522)
\/§ _¢2px +¢2py _¢2pz
_¢2px _¢2py +¢2pz
Jadi, jenis sp® mengandung empat buah hibrida, yakni
¢hl = %(¢25 +¢2px +¢2py + ¢2pz)
¢h2 :%(¢23+¢2px_¢2py_¢2pz) (5.23)

¢h3 = %(¢25 _¢2px +¢2py _¢2pz)
¢h4 = %(¢25 _¢2px _¢2py +¢2pz)

yang orthogonal satu sama lain. Misalkan sudut antara dua
kombinasi dalam persamaan (5.22) adalah ¢. Dengan sifat
orthogonal, maka sudut antara dua buah hibrida dapat

ditentukan, misalnya:
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<¢hl|¢h2> :%<¢25|¢25>+%<¢2p' ‘¢2p">
O=%+3cosp —>cosp=—3 (5.24)
»=109,47°

Jadi, keempat hibrida jenis sp® dalam persamaan (5.23)
membentuk struktur tetrahedral. Semua ikatan yang dapat
terjadi dari hibrida-hibrida ini disebut ikatan-c. Contoh
molekul di mana terjadi hibridasi sp* di dalam atom karbon
adalah metana, CH4 seperti dalam Gambar (5.2).

Gambar (5.2). Struktur tetrahedral dari hibrida-hibrida sp®
dalam CHa.

Sekarang, Kita tinjau hibridisasi jenis sp?. Sesuai dengan

persamaan (5.19) setiap hibrida memenuhi persamaan berikut:
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1
4, = E(@s 24,) (5.25)

Dalam jenis ini, ¢»p merupakan kombinasi linear dari 2px dan

2py. Jika hibrida pertama dipilih

h = %(qﬁzs +24,,) (5.262)

dan yang kedua,

¢h2 = % [¢Zs + \/E(Cx¢2 px + Cy¢2py)] (526b)

Dengan sifat orthogonal, <¢h1|¢h2> =1+2c, =0, maka cx=-Y2.

Karena cx*+cy,?=1, maka cy=+\% sehingga,

1 1 1
¢h2 - E¢Zs _%¢2px +E¢2py
1

) . (5.26c)
¢h3 = E¢25 _£¢2px - \/§¢2py

Andaikan sudut antara dua hibrida adalah ¢, maka
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(ol o) = 2(re [620) + 2(d05 | 050 )| = 2+ 2COS @ = 0
cosp=—-1—> p=120°
(5.27)

Jadi, ketiga hibrida berada pada bidang-xy dengan sudut 120°
satu sama lain. Contoh molekul di mana atom karbon memiliki
hibrida-hibrida sp? adalah hidrokarbon olefin dan aromatik di
mana ikatan-c terbentuk dari hibrida-hibrida sp? dan ikatan-n
dibentuk oleh orbital-orbital 2pz. Kedua macam ikatan itu
diperlihatkan oleh molekul etilena H.C=CH seperti dalam
Gambar (5.3).

L.H%L.

ikatan-c ikatan-m

Gambar (5.3). Ikatan-c dan ikatan-r dalam etilena (C2Ha).

Jenis hibridisasi terendah adalah sp' di mana dua
hibrida dibentuk dari orbital 2s dan 2px,
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1
¢h1 = _(¢2s + ¢2px)
V2 (5.28)

1
¢h2 - E(¢25 _¢2px)

Dengan kedua hibrida dapat terbentuk ikatan-o, sedangkan
orbital-orbital 2py dan 2pz dapat membentuk ikatan-n. Contoh
di mana kedua hibrida ini ditemukan adalah molekul asetilena

HC=CH seperti dalam Gambar (5.4).

AT
; .
H

Gambar (5.4) Ikatan dalam molekul asetilena (C2H2).
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BAB VI
ELEKTRON-=n

Dalam kimia organik dikenal suatu kelas senyawa
hidrokarbon yang disebut senyawa terkonjugasi, misalnya
butadiene C4Hs dan benzene Ce¢Hs. Dalam senyawa-senyawa
ini setiap atom karbon mengalami hibridisasi sp?. Ketiga
hibridanya  membentuk  ikatan-c  dengan  atom-atom
tetangganya. Orbital 2p, yang tersisa, membentuk ikatan-m
dengan orbital 2p, dari atom tetangganya. Ikatan-r itu berada
pada bidang yang tegak lurus dengan bidang molekul, yakni
bidang yang dibentuk oleh ikatan-ikatan-c.

Elektron yang berperan dalam ikatan-c, disebut
elektron-o, terlokalisasi di tempat. Elektron yang berperan
dalam ikatan-t disebut elektron-n; elektron ini tidak
terlokalisasi tetapi agak mudah bergerak di sepanjang molekul.
Kemudahan bergerak itulah yang menimbulkan polarizabilitas
molekul searah dengan ikatan-r.

Karena ikatan-r berada pada bidang yang tegak lurus

terhadap bidang molekul, jarak antara elektron-n dan elektron-
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o cukup besar sehingga interaksi antara mereka relatif lebih
kecil daripada interaksi antara elektron-elektron sejenis. Jika
interaksi ini dapat diabaikan, maka orbital molekul dari suatu
molekul terkonjugasi dapat dinyatakan sebagai kombinasi
linear dari orbital-orbital 2p, saja. Pandangan inilah yang

mendasari teori elektron-r.

6.1 Metode Huckel

Berdasarkan teori elektron-r, Hiickel mengembangkan
metoda perhitungan yang dapat memberikan pengertian-
pengertian dasar yang sangat berguna dari suatu senyawa
terkonjugasi.

Dalam metode ini, orbital molekul diungkapkan sebagai
kombinasi linear dari orbital-orbital 2p, dari semua atom

karbon dalam molekul
v = Zci¢i (6.1)

dengan ¢ adalah orbital 2p, di atom karbon ke-i. Dengan
pengandaian H sebagai Hamiltonian efektif elektron-tunggal di

dalam molekul itu, maka berlaku
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Hy =¢cy (6.2)

dan selanjutnya memenuhi persamaan sekuler:

>(H; &S, )e; =0 (6.3)

J

dengan

Hy = [#Hg,dv; S, =[40,0v. (6.4)

Menurut Hickel, integral dalam persamaan (6.4) dapat
diungkapkan dengan data empiris; misalnya Hii merupakan
potensial ionisasi elektron-t di karbon ke-i dan Hiji«a
merupakan energi yang diperlukan jika elektron-n melompat ke
atom tetangga terdekat. Selain itu, Si=1 dan Sj lainnya
diabaikan karena jauh lebih kecil dari satu. Jadi, untuk

mudahnya dituliskan,

a;, =]
Hy =<8 j=i£1 (6.5a)
0; lainnya

{1; i=j
S, = (6.5h)

0; lainnya
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dengan potensial ionisasi (o)) dan energi lompat (B) harus
dinyatakan negatif. Selain itu, sebagai akibat persamaan (6.5b),
dengan menormalisasi orbital molekul dalam persamaan (6.1)
maka diperoleh

D cl=1 (6.6)

Tinjau y; adalah salah satu orbital molekul sebagai

solusi dari persamaan sekuler; jadi

N
v, = Zcri¢i (6.7a)
i=1
Karena orbital molekul ini dinormalisasi, maka

J.‘//rl//rdvzzcricrjj.¢i¢jdv =D .CiCy S =1 (6.7b)
i i
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Tetapi, dengan asumsi dalam persamaan (6.5b), maka

persamaan di atas menjadi
[y dv=>c% =1 (6.8)

Persamaan (6.8) memunyai arti bahwa cri? merupakan kerapatan
parsial elektron-rt di atom karbon ke-i karena sebuah elektron-n
menempati orbital molekul yx.

Selanjutnya jika nr adalah jumlah elektron-m yang

menempati orbital molekul y+ maka total kerapatan elektron-n

di atom karbon ke-i adalah

an ; (6.9)

sedangkan orde ikatan antara atom-atom karbon ke-i dan ke-j
adalah

an Coqr 17 ] (6.10)

Orde ikatan mempunyai hubungan dengan panjang ikatan.

Semakin besar orde ikatan, semakin kuat pula ikatan tersebut
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sehingga panjang ikatannya semakin pendek. Pendekatan untuk
hubungan antara orde ikatan dan panjang ikatan dapat

mengikuti rumusan empiris dari Coulson:
r; =15-0.15 p; (Angstrom) (6.11)

Coulson juga mengemukakan valensi bebas suatu atom
karbon, yakni mudahnya atom itu diserang radikal bebas.
Valensi bebas suatu atom karbon adalah selisih antara orde
ikatan maksimum yang mungkin dan total orde ikatan yang
terkait dengan atom karbon tersebut. Harga orde ikatan
maksimum terjadi pada atom karbon di pusat trimetilen metan,
yakni 1,732. Dengan demikian maka valensi bebas atom karbon
ke-i adalah

F =1732-P, (6.12)

CHy=————C_,

Trimetilen metan

Gambar (6.1). Molekul trimetilen metan
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Jadi, semakin besar harga total orde ikatan pada suatu atom
karbon, semakin kecil pula valensi bebasnya; artinya, semakin
kecil peluang atom itu untuk bisa diserang radikal bebas.

Selain besaran-besaran di atas, dapat pula dihitung
energi delokalisasi molekul. Besarnya energi delokalisasi
merupakan ukuran stabilitas molekul tersebut. Energi

delokalisasi molekul adalah
E,=E,—E_, (6.13a)
Energi Eo adalah energi total elektron-r, yakni

E, =Y ne, (6.13b)

di mana & adalah energi orbital molekul ;. Energi lokalisasi
Eiok adalah energi elektron-r jika semua ikatan dalam keadaan
terlokalisasi. Energi ini dapat dihitung dengan memandang
bahwa semua H;=0 kecuali atom ke-i dan ke-j berikatan
rangkap. Jika g1 menyatakan jumlah ikatan rangkap dan g
menyatakan jumlah elektron yang tak berpasangan (radikal),

maka energi lokalisasi adalah

Bk = 9:(20 +25) + 9, (6.13c)
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6.2. Penerapan Metode Huckel
6.2.1. Radikal Allil

Molekul Allil mengandung tiga buah atom karbon
seperti gambar berikut. Molekul ini disebut radikal karena

dengan tiga buah elektron-r ada satu yang tidak berpasangan.
/CK
CH. CH:

Gambar (6.2). Molekul allil

Mulai dari satu ujung atom-atom karbon diberi nomor 1, 2, dan
3.

Determinan sekuler untuk molekul ini adalah:

a—-¢ f 0 x1 0
B a-¢ B |=p1 x 1/=0 (6.14)
0 pB a-¢ 0 1x
dengan
x=2"% - px (6.15)
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Determinan sekuler di atas adalah x3-2x=0 sehingga didapat x=-

2, 0, V2; energi orbital molekul adalah

& =a+ B2 bonding
& =0 non —bonding (6.16)

&= —B~2  anti—bonding

dengan o dan [ adalah energi yang negatif. Selanjutnya,
substitusi harga-harga energi tersebut ke dalam persamaan

sekuler akan menghasilkan koefisien c seperti berikut:

Tabel (6.1). Koefisien LCAO dari radikal Allil.

Energi Atom karbon Orbital mol.
orbital C1 C2 C3
molekul
a 0,500 0,707 0,500 | w1 (bonding)
& 0,707 0 -0,707 | w» (non-
bonding)
& 0,500 -0,707 0,500 w3 (anti-
bonding)
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Sebagai radikal, keadaan dasar molekul mempunyai
konfigurasi elektron-n ya?y»® seperti dalam Gambar (6.3)

berikut:

&g — W

& )

-
a —4

Gambar (6.3). Keadaan dasar molekul allil

Elektron-n tunggal yang berada pada orbital > memiliki
peluang yang sama untuk berada di atom C1 dan atom C3, dan

tidak berpeluang di atom C2. Jadi ada dua struktur molekul

yang mungkin:

.-""Ciﬁ‘}{‘\ 4 * ﬁcﬁ
i &H, ¢

H;
Gambar (6.4). Struktur molekul allil yang mungkin

Perhitungan kerapatan muatan pada setiap atom sesuai

dengan persamaan (6.9) adalah sebagai berikut.
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g, = 2C121 + C221

= 2(0,5)2 + (0,707)2 =1.
q, = 2C122 + C222

= 2(0,707)2 + (0)2 =1.

g; = 2(:123 + C223
=2(0,5)* +(-0,707)% =1.

Artinya, pada setiap atom karbon ada satu elektron-r.

Perhitungan orde ikatan antara dua atom bertetangga
terdekat sesuai dengan persamaan (6.10) adalah sebagai
berikut.

P, = 2011012 +C51Cypy
= 2X0,5x0,707 +0,707x0 = 0,707

Py = 2C12(:13 +Cy,Ch
= 2X0,707x0,5+ 0x0,707 = 0,707

Dengan order ikatan tersebut maka jarak antara dua atom
bersangkutan adalah sama, dan berdasarkan persamaan (6.11),
jarak itu adalah 1,394 A.
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Valensi bebas pada setiap atom sesuai persamaan (6.12)
adalah sebagai berikut:

F, =1732-0,707 =1,025
F, =1732— (0,707 +0,707) = 0.318
F, =1,732-0,707 =1,025

Jadi, atom C1 dan C3 yang berada diujung-ujung molekul lebih
reaktif dibandingkan atom C2 yang ditengah.

Energi keadaan dasar: Eo=2&+&=3a+2V2p. Sesuai
dengan gambaran di atas dan persamaan (6.13b) maka sebagai
radikal energi lokalisasinya adalah Eio=(2a+2f8)+ca=3a+2p3
sehingga energi delokalisasi adalah Eq= Eo- Eiok=0,8/.

Sebagai kation struktur elektroniknya yi?y2® dengan
energi  Exa=2a+2V2p, Ek=20+2f  sehingga  energi
delokalisasinya 0,83. Sebagai anion dan struktur elektroniknya
yrlyo? dengan energi Ean=4a+2\2f dan
Eok=Qat2p)+2c=4a+2, sehingga energi delokalisasinya
0,84 juga. Jadi, stabilitas allil dalam ketiga bentuknya adalah

Sama.

6.2.2. Butadiena
Butadiena memiliki empat buah atom karbon seperti

dalam gambar berikut.
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/CH CH2
CH, \ (

Gambar 6.5. Struktur molekul butadiena
Mulai dari satu ujung, atom-atom karbon diberi nomor 1, 2, 3,

dan 4.

Determinan sekuler untuk molekul ini adalah:

x 1 0 0
1 x 1 0
=0
0O 1 x 1
0O 0 1 «x
dengan
o—-¢&
X =
p

Dari determinan sekuler itu didapat persmaan x*-3x?+1=0, yang
akar-akarnya adalah x=-1,62, -0,62, 0,62, 1,62, sehingga energi
orbital molekul adalah
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& =a+1624  bonding
g, =a+0,624 bonding
& =a—-0624 anti—bonding
g, =a-1624 anti—bonding

dengan o dan [ adalah energi yang negatif. Selanjutnya,
substitusi harga-harga energi tersebut ke dalam persamaan
sekuler akan menghasilkan koefisien c seperti berikut:

Tabel (6.2). Koefisien LCAO dari Butadiena

Energi Atom karbon Orbital
orbital C1 C2 C3 C4 molekul
molekul
& 0,376 0,607 0,607 | 0,376 | w1
(bonding)
& 0,607 0,376 | -0,376 | -0,607 | w,(bonding)
& 0,607 | -0,376 | -0,376 | 0,607 | ws (anti-
bonding)
& 0,376 | -0,607 | 0,607 | -0,376 | wau (anti-
bonding)

Perhitungan untuk menentukan harga-harga ¢ dan
koefisien-koefisien bersangkutan dari persamaan sekuler

disebut diagonalisasi matriks H.
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Dalam keadaan dasar molekul ini mempunyai

konfigurasi elektron-n y1?y.? seperti dalam Gambar (6.6):

& ——— 4 anti-bonding
&g —— W3 anti-bonding
bonding
o —H— v
bonding
R

Gambar (6.6). Keadaan dasar molekul butadiena

Perhitungan kerapatan muatan pada setiap atom sesuai dengan

persamaan (6.9) adalah sebagai berikut:

q, = 2C121 + 2051

= 2(0,376)2 + 2(0,607)2 =1.
g, = 2C122 + 2(:222

= 2(0,607)2 + 2(0,376)2 =1.
g; = 2(:123 + 2053

=2(0,607)* +2(-0,367)* =1.
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q, = ZC124 + 2C224
= 2(0,367)2 + 2(—0,607)2 =1.

Artinya, pada setiap atom karbon ada satu elektron.

Perhitungan orde ikatan antara dua atom bertetangga
terdekat sesuai dengan persamaan (6.10) adalah sebagai
berikut.

Py, = 2C;,Cyy +2C,,Cyy
= 2(0,376x0,607 + 0,607x0,376) = 0,912

P = 2C12C13 + 2C22C23
= 2(0,607x0,607 —0,376x0,376) = 0,436

Psy = 2(:13014 + 2C23024
= 2(0,607x0,376 + 0,376x0,607) = 0,912

Berdasarkan persamaan (6.11), dengan orde ikatan tersebut di
atas maka jarak antara dua atom berdekatan adalah
r2=rss=1,363 A dan r»3=1,435 A. Artinya, ikatan antara C1 dan
C2, antara C3 dan C4 adalah ikatan rangkap (o dan ), dan
antara C2 dan C3 adalah ikatan tunggal (o): CH.=CH-
CH=CH..
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Valensi bebas pada setiap atom sesuai persamaan (6.12)
adalah sebagai berikut:

F, =F, =1732-0,912=0,820
F, = F, =1,732 (0,912 +0,436) = 0.384

Jadi, atom C1 dan C4 yang berada diujung-ujung molekul lebih
reaktif dibandingkan atom C2 dan C3 yang ditengah. Hal ini

sesuai reaksi Diels-Alder berikut:

fCH; CH;
C-H CH2 rj{/\\ CH,
l H i n:”:m ||CII-I |
- H
Neg St
1 CH-

butadiena + etilena— sikloheksena

Gambar (6.7). Reaksi Diels-Alder menghasilkan sikloheksena

Energi keadaan dasar: Eoc=2&+2&=4a+4,48f. Energi
lokalisasi adalah Ei=2(2a+2p) sehingga energi delokalisasi
adalah E4=0,48 .

Selanjutnya, tinjaulah butadiena tereksitasi dengan

konfigurasi elektron-m ya?y»tys! seperti dalam gambar berikut:
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& ———— Y1 anti-bondina

V] non-bondina

W2 non-bondina

& w1 bondina

b

Gambar (6.8). Keadaan tereksitasi molekul butadiena

Energi dalam keadaan tereksitasi adalah
Eeas=2a1te+&=4a+1,624. Rapat muatan pada setiap atom

adalah tetap saja sama dengan satu. Orde ikatan adalah:

P12 = P3g = 2C;1C5 +CpiCpp +C31Cyp
= 2(0,376x0,607) + 0,607x0,376 + 0,607x(—0,376) = 0,456

P = 2012C13 +C5,Cp3 1 C5,C4
= 2(0,607x0,607) — 0,3762 + 0,3762 =0,737

Dengan orde ikatan ini maka jarak rix=rss=1,432 A dan
r3=1,389A. Artinya, terjadi pembalikan ikatan, yakni yang
rangkap pada keadaan dasar menjadi tunggal pada keadaan

tereksitasi dan sebaliknya, seperti dalam Gambar (6.9).
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H . keadaan
?__,..___._-_:C CH} dlle
CH, \\C‘]‘_I""'"’ﬁ dasar
C CH, keadaan
L Hﬁ"‘x — tereksitasi

CH: CH

Gambar (6.9). Pembalikan ikatan molekul butadiena

Energi lokalisasi Eik=(20+2B)+20=40+2p, Ee«s=4a+1,62p0.

Eiok>Eexs. Artinya, keadaan eksitasi samasekali tidak stabil.

6.2.3. Siklo-profenil
Molekul ini mengandung tiga atom karbon yang
membentuk siklis seperti pada Gambar (6.10). Determinan

sekuler untuk molekul ini adalah:

dari mana diperoleh x3-3x+2=0, sehingga:

X, ==2, g=a+2p

X, =X=1 g, =¢;=a-p
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Molekul ini bisa berupa kation (dua elektron-r), radikal

(tiga elektron) dan anion seperti Gambar (6.10).

CH CH CH CH cvﬂ
C'H C'H ¢H
Kation Radikal Anion

Gambar (6.10). Struktur molekul siklo-profenil

Pengisian elektron-t pada orbital-orbital molekul untuk

ketiganya adalah sebagai berikut:

: N
g1 —T—l— % —T—l—
Kation Radikal Anion

Gambar (6.11). Pengisian elektron-r molekul siklo-profenil

Sehingga, energi masing-masing adalah:
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EX =2(a+2p) =20 +4p
El =2(a+2B)+a—- B =3a+3f
EX =2(a+2B)+2(a—pf)=4a+2p

Energi lokalisasi masing-masing adalah:
ES =20 +2p
EP = (2a+2p8)+a =3a+2p3

EX =Qa+2p)+2a=4a+2p

Dengan demikian maka energi delokalisasi masing-masing
adalah:

ES =2/
B =p
Ei"=0

Jadi, kestabilan paling tinggi dari siklo-profenil adalah dalam
bentuk kation, kemudian radikal dan anion sama sekali tidak
stabil.
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6.2.4. Siklo-butadiena

Molekul ini mengandung empat atom karbon dalam
bentuk siklis seperti pada Gambar (6.12).
C

CH “H
CH CH

Gambar (6.12). Struktur molekul siklo-butadiena

Determinan sekuler untuk molekul ini adalah:

x 1 0
1 x 1 O
=0
0O 1 «x
1 0 1 x

sehingga, diperoleh:

X, ==-2, g=a+2p

X, =%X;=0; &, =¢6,=0

X, =2, g,=a-20
Dalam keadaan dasar penempatan elektron-rt pada orbital
molekul adalah sebagai berikut:
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—1>
+_

+

Gambar (6.13). Keadaan dasar molekul siklo-butadiena

Energi keadaan dasar adalah Ec.=2a+2&=4a+2p5, energi
lokalisai Eiok=2(2a+2p3) =4a+4p. Jadi, energi lokalisasi lebih
besar dari pada energi keadaan dasarnya; artinya, molekul ini
sama sekali tidak stabil, atau dengan perkataan lain tidak dapat

disintesis.

6.2.5. Poliena terkonjugasi linear

Telah dikemukakan di atas, dalam keadaan dasar
molekul butadiena memiliki ikatan rangkap dan ikatan tunggal
secara berselang-seling. Molekul ini termasuk poliena yang
terkonjugasi linear.

Berdasarkan persamaan (6.3), dengan penerapan Hiickel

diperoleh

Cea +XG +Cy =0

R (6.17)



96 Donny Royke Wenas

dengan k=1, 2, ...... , N adalah nomor yang diberikan pada
atom-atom karbon mulai dari satu ujung (1) hingga ujung
lainnya (N). Untuk itu dapat diberikan syarat batas

C,=Cy, =0 (6.18)
Andaikanlah solusi persamaan (6.17) memenuhi

¢, = Ae"” + Be ™ (6.19)

dengan A dan B adalah konstanta yang kompleks. Persamaan

(6.19) substitusi ke persamaan (6.17), diperoleh

X =-2C0S¢@ (6.20)

Selanjutnya, penerapan syarat batas (6.18) menghasilkan

sin[(N+1)¢]=0, sehingga diperoleh:

[N=L2 N (6.21)

Akhirnya dari persamaan (6.17). (6.20) dan (6.21) diperoleh
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g, =a+2pcos[nz/(N +1)] (6.22)

dan koefisien, diperoleh

Cox = /NLH sin[ nkz /(N +1)] (6.23)

sedangkan orbital molekul adalah

v, = /ﬁ Ek:¢k sin[ nkz /(N +1)] (6.24)

dengan ¢ adalah orbital 2pz di atom karbon ke-k. Jelaslah
bahwa dari N buah atom karbon (N buah elektron-r) diperoleh
N buah orbital molekul dengan energi orbital yang simetris
terhadap o, seperti diperlihatkan dalam Gambar (6.14). Terlihat
dalam gambar bahwa untuk N ganjil orbital energi o adalah
non-bonding, semua di bawahnya adalah bonding dan semua di
atasnya anti-bonding. Untuk N genap, tidak ada orbital non-
bonding. Contoh untuk N=3 adalah radikal allil dan N=4 adalah
butadiene, sedangkan contoh bagi N yang besar adalah poliena

dan N—oo adalah poliasetilena.
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— anti-bonding

L
4

# .................. non-bonding
K | | vonai
onding

?
4

N=2 N=3 N=t N=5 N—x

Gambar (6.14). Tingkat-tingkat energi orbital molekul dari
molekul terkonjugasi linear dalam keadaan dasar
untuk N genap dan ganjil.

Untuk N genap, orbital molekul ke-N/2 disebut HOMO,
dan orbital ke (N/2+1) disebut LUMO. Beda energi antara
LUMO dan HOMO (sebutlah Ae atau gap energi) dapat

diturunkan dengan menggunakan persamaan (6.22), diperoleh:
As =—-4Bcos[(AN +1)z /(N +1)] (6.25)

Gap energi sebagai fungsi jumlah atom karbon, diperlihatkan

seperti pada Gambar (6.15).
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1.4
1,2

0,8
0,6
0,4
0,2

Gap(satuan beta)

1/N

Gambar (6.15). Gap energi sebagai fungsi jumlah atom karbon

6.2.6. Poliena terkonjugasi siklik
Seperti pada poliena terkonjugasi linear, poliena
terkonjugasi siklik juga memenuhi persamaan (6.17), namun

dengan syarat batas:
Ck =Cnix (6.26)
Untuk itu, andaikan

c, oce™ (6.27)

i(N+K)g

sehingga dengan persamaan (6.26), e’ =e . Dengan itu,

maka e™? =1 atau
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2nrz Lo +N/2; N genap
T E(N=D)/2; N ganjil

(6.28)

Selanjutnya substitusi persamaan (6.27) ke persamaan (6.17)
menghasilkan

e'U™? 1 xe? 4 ¢'UM? = (6.29)
atau
e’ +x+e’ =0 (6.30)
dan diperoleh
X =—2C0S¢@ (6.31)
Akhirnya, diperoleh:
e, =a+2pcos(2nz/N) (6.32)

Selanjutnya dengan persamaan (6.27) dan (6.28), maka
diperoleh
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1 iokoin
Cow = —7=¢

6.33
N (6:33)
jadi, orbital molekul adalah
wn=i2¢kei2knzz/N (634)
JIN %

di mana ¢ adalah orbital 2pz di atom karbon ke-k.
Orbital molekul-molekul siklis dapat digambarkan
seperti dalam Gambar (6.16).

N=3 N=4 N=5 =6 N=7

Gambar (6.16). Orbital-orbital molekul dari
molekul terkonjugasi siklis.

Sebagai aplikasi teori di atas, tinjaulah molekul siklo-
pentadiena yang mengandung lima atom karbon seperti dalam
Gambar (6.17) di bawah ini.
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C }H— \C'H C'H/; H—C< C‘Z H—r\{q-
}\H C/ o /CH g -“/CH

HC®
Kation Radikal Anion

Gambar (6.17). Struktur molekul siklo-pentadiena

Kelima tingkat energi orbital molekul yang diperoleh dari

persamaan (6.32) adalah

g, =a+2p
g, =a+2pcos(27/5)=a+0,624

&, =0a+2pc0s(27/5)=a—-162p

Pengisian elektron-nt ke orbital-orbital tersebut dalam bentuk

kation, radikal, dan anion adalah seperti dalam Gambar (6.18).

Energi masing-masing adalah:

atb— 4
e

Kation Radikal Anion

Gambar (6.18). Tingkat energi siklo-pentadiena
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Energi ketiga jenis senyawa di atas, masing-masing adalah:
Bt =40+5240; E, .y =5a+5860; E,,=6ca+6,480
Energi lokalisasi masing-masing adalah:

Eioirat =4 +48; Egrag =52 +40; E =6a+4p

lok,ani
Energi delokalisasi masing adalah:

Eqd kat =124p; Ed rad =1864; Egani = 2,4p

sehingga, yang paling stabil dari ketiganya adalah senyawa
anion sebagai akibat dari penuhnya ketiga orbital. Kestabilan
itu ditunjukkan oleh keasamannya yang tinggi dan
kemampuannya bereaksi dengan kalium membentuk K*(CsHs)".
Di sisi lain, telah disadari sulitnya mensintesis senyawa kation
(CsHs)*, yang disebut ion karbonium.

Molekul benzene yang mengandung enam buah
elektron-t memiliki energi keadaan dasar 6a+8f, dan energi
lokalisasi 6a+6p, sehingga energi delokalisasinya adalah 2.
Dapat dihitung pula bahwa jarak-jarak antara dua atom karbon

berdekatan adalah sama. Jadi, keenam elektron-nt itu
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terdelokalisasi sepanjang cincinnya. Hal ini menyebabkan
karakter kearomatisannya cukup besar.

Teori orbital molekul pada poliena siklis menunjukkan
kekhususan stabilitas elektronik dari senyawa siklis dengan
4n+2 buah elektron-r. Berdasarkan perhitungan dengan metode
Hiickel sistem koplanar yang memiliki 4n+2 buah elektron-n
mempunyai stabilitas yang tinggi dan karakter kearomatisannya
besar, sebagai akibat dari konfigurasi dengan sel tertutup

sebagai mana dalam gas inert.

6.2.7. Radikal dan ion alternant

Orbital molekul non-bonding dalam suatu hidrokarbon
alternant (ikatannya berselang-seling tunggal-rangkap) dengan
jumlah atom karbon yang ganjil, dapat diturunkan dari

persamaan (6.17):

x¢ + Y. '¢c; =0 (6.35)
j

di mana somasi dilakukan hanya bagi atom karbon yang
berikatan langsung dengan atom karbon ke-i. Untuk orbital

non-bonding, x=0 (e=a) sehingga jumlah koefisien bagi orbital
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atom dari atom yang berikatan langsung dengan atom ke-i sama
dengan nol.

Sebagai contoh, di bawah ini diperlihatkan koefisien-
koefisien ¢ bagi orbital molekul non-bonding dari radikal

pentadienil dan kontribusinya terhadap muatan elektron-r.

M Koefisien-koefisien c
1743 M3 13 dalam orbital non-
honding
0 0
M Kontribusi non-bonding
1/3 1/3 173 terhadap muatan

Gambar (6.19). Koefisien ¢ orbital molekul non-bonding
dari radikal pentadienil

Jika pada awalnya kita nyatakan koefisien-koefisien c itu dari
satu ujung keujung lainnya dengan urutan 1, 0, -1, 0, 1, maka
setelah dinormalisasi hasilnya adalah seperti Gambar (6.19).
Jadi, kita tidak perlu melakukan perhitungan untuk memperoleh
harga koefisien-koefisien ¢ bagi orbital molekul non-bonding
dari suatu radikal hidrokarbon alternan.

Sejalan dengan hal di atas, jika atom-atom karbon
dalam suatu radikal hidrokarbon alternan dibagi atas starred

dan unstarred secara berselang-seling, maka koefisien untuk
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unstarred diberi nol dan yang starred diberi satu dengan
jumlah nol bagi dua starred yang berikatan langsung dengan
unstarred. Selanjutnya dinormalisasi. Sebagai contoh dalam
Gambar (6.20), diperlihatkan tahapan untuk menentukan
koefisien ¢ bagi orbital molekul non-bonding radikal benzyl.
Mula-mula tetapkan starred dan unstarred atom, lalu nyatakan
harga-harga ¢, 1 dan -1 untuk starred atom dan nol untuk
unstarred atom dalam ring, lalu dinormalisasi. Akhirnya
diperoleh kontribusinya terhadap muatan elektron-mt seperti
dalam Gambar (6.20).

0 -0.38
0‘38<:>07 0-5?
0 -0.38

Gambar (6.20). Tahapan penentuan koefisien ¢ bagi orbital
molekul non-bonding radikal benzyl
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6.2.8. Program Hiickel

%Program Huckel Butadiena
clc
for i=1:4
H(1,i)=-11;
end
for i=1:3
H(1,i+1)=-2.5;
H(i+1,i)=-2.5;
end
disp(‘Keadaan dasar’)
% Energi orbital molekul dan koefisien bersangkutan
[C,E]=eig(H)
% Bond order
for i=1:3
P(1,i+1)=2*C(1,i)*C(1,i+1)+2*C(2,i)*C(2,i+1);
end
p
% Panjang ikatan dua karbon bertetangga terdekat
for i=1:3
R(i)=1.52-0.15*P(1,i+1);
end
R
disp(‘Keadaan tereksitasi’)
% Bond order
for i=1:3

P(1,i+1)=2*C(1,i)*C(1,i+1)+C(2,i)*C(2,i+1)+C(3,i)*C(3,i+1);
end
P
% Panjang ikatan dua karbon bertetangga terdekat
for i=1:3
R(i)=1.52-0.15*P(l,i+1);
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end
R

%Program Huckel Benzen

clc

for i=1:6
H(1,i)=-11;

end

for i=1:5
H(1,i+1)=-2.5;
H(i+1,i)=-2.5;

end

H(1,6)=-2.5;

H(6,1)=-2.5;

%Keadaan dasar

[C,D]=eig(H);

C

for i=1:6
E()=D(1,i);

end

E

%Bond order radikal

for i=1:5

P(i)=2*C(1,i)*C(1,i+1)+2*C(2,i)*C(2,i+1)+2*C(3,i)*C(3,i+1);
end
P(6)=2*C(1,1)*C(1,6)+2*C(2,1)*C(2,6)+2*C(3,1)*C(3,6);
P
for i=1:5
R(i)=1.52-0.15*P(i);
end
R(6)=1.52-0.15*P(6);
R
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%Program PPV-derivat
clc;
Clear;
close all;
for i=1:9
F(i,i)=-11;
end
F(10,10)=-16;
for i=1:7
F(i,i+1)=-2.5;
F(i+1,i)=-2.5;
end
F(3,8)=-2.5;
F(8,3)=-2.5;
F(4,9)=-2.5;
F(9,4)=-2.5;
F(7,10)=-2;
F(10,7)=-2;
[V.D]=eig(F);
for i=1:10
E(i)=D(i,i);
end
disp('Energi orbital molekul’)
E
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6.3. Metode Pariser-Parr-Pople

Berbeda dengan metode perhitungan Huckel, metode
perhitungan Pariser-Parr-Pople memperhitungkan interaksi
antar elektron di dalam persamaan sekuler (6.3). Dengan
masukknya interaksi antar elektron maka persamaan itu

menjadi:

(F;—eS;)c; =0 (6.36)

]

dengan elemen matriks hamiltonian efektif elektron tunggal:

H; + z PV, —0,9R,V;; j=i
Fi = I (6.37)
H; —0,5P,V; j=i%1
Dan sama halnya dengan metoda Hiickel:
1 j=i
s, = ] (6.38)
0 lainnya

Dalam persamaan (6.36) Hj bukannya diungkapkan secara
teoritis, tetapi dalam bentuk parameter empirik sebagaimana

Huckel, yakni
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H, :{“ 1= (6:39)

sedangkan Vijj adalah interaksi antara elektron ke-i dan ke-j:

11 eV j=i
Vv, = 11 : j—it1 (6.40)
1+0,58r;
dengan
r; =152-0.15P; (6.41)

Berdasarkan persamaan (6.37), jelas bahwa {Fij} yang
digunakan dalam persamaan (6.36) memerlukan koefisien-
koefisien {c;} untuk menghitung {P;;}. Oleh sebab itu, metode
perhitungan Pariser-Parr-Pople ini dilaksanakan secara iteratif.

Diagram alir untuk itu adalah seperti Gambar (6.21) berikut:
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—

( Start )
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*_
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{Py}-Ply}|=delta :::::-
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v
7N

| Stop |
| J
N S

Gambar (6.21). Diagram alir metode Pariser-Parr-Pople
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%Program Pariser-Parr-Pople (PPP) butadiena

cle;

10=17.5;

S$=0.01;

% Harga awal order ikatan

for i=1:4
PO(i,i)=1;

end

for i=1:3
PO(i,i+1)=0.8;
PO(i+1,i)=PO(i,i+1);

end

%]lterasi

iter=1; delta=1;

while delta>S

%Jarak

for i=1:3
r(i,i+1)=1.5-0.15*P0(i,i+1);
r(i+1,i)=r(i,i+1);

end

%lInteraksi antar elektron

fori=1:4
G(i,i)=11;

for i=1:3
G(i,i+1)=11/sqrt(1+0.58*r(i,i+1)"2);
G(i+1,)=G(i,i+1);

end

%Elemen matriks H

for i=1:4
H(i,i)=-10+0.5*P0(i,i)*G(i,i);

end

for i=1:3
H(i,i+1)=-2.5%exp((1.397-r(i,i+1))/0.6)-

0.5*P0(i,i+1)*G(i,i+1);
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H(i+1,1)=H(i,i+1);
end
%Energi eigen dan vektornya
[C,D]=eig(H);
for i=1:4
E(i)=D(i,i);
end
%Order ikatan
fori=1:4
P(i,i)=1; %2*C(i,1)*C(i,1)+2*C(i,2)*C(i,2);
end
for i=1:3
P(i,i+1)=2*C(i,1)*C(i+1,1)+2*C(i,2)*C(i+1,2);
P(i+1,0)=P(i,i+1);
end
%Harga maksimum absolut(P(i)-P0(i))
delta=max(abs(P-P0));
fori=1:4
for j=1:4
if delta>S
PO(i.j)=P(i.J);
iter=iter+1;
end
end
end
end %end of while
clc;
iter
disp('"Keadaan dasar")
E
C
r
end;
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6.4. Spektrum Absorpsi

Elektron dapat tereksitasi dari keadaan dasar molekul ke
keadaan tereksitasinya, karena menyerap foton yang sesuai.
Eksitasi itu terkait dengan transisi momen dipol, dan secara

umum absorpsi tersebut dirumuskan sebagai berikut:

(Fo latp| ¥ )( ¥ 1| ¥o)
W@, —o—II)

A, (~o;0) =P(p,q;-o, a))z

(6.42)

dengan

ho,, =E, —E (6.43)
m0 m 0

di mana ¥, dan ¥m masing-masing menyatakan fungsi keadaan
dasar dengan energi E, dan keadaan tereksitasi ke-m dengan
energi Em. pp menyatakan komponen-p dari momen dipol
listrik, dan p, q masing-masing menyatakan sumbu-X, y atau z;
P(p,q;-m,m) merupakan operator permutasi dengan mana jika
terjadi permutasi (p,q) maka harus disesuaikan dengan
permutasi (-o,®). 7w adalah foton yang diserap, dan I" adalah

faktor redaman yang berharga 0,1<#I" <0,2 eV.



116 Donny Royke Wenas

Andaikan kita ingin melakukan perhitungan untuk
komponen sepanjang molekul; persamaan absorpsi di atas dapat

dinyatakan sebagai:

e (o | P (P 1Y)
B = ; Mo, — o —il) (649

dengan momen dipol

U, = ez X. (6.45)

Untuk menghitung (\¥, | |V, ), misalkan ¥m adalah keadaan

yang mengungkapkan eksitasi satu elektron dari orbital molekul

ke-r di pita bawah ke orbital molekul ke-s di pita atas, maka

<‘{’0 |,le| \Pm> = eZc'ricsixi (646)

di mana x dalam A dan muatan e=1 dalam satuan atom; cii
adalah koefisien bagi orbital atom 2p, di atom karbon ke-i

untuk orbital molekul ke-r.
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Sebagai contoh, berikut akan diperlihatkan program
perhitungan absorpsi untuk molekul butadiena dengan metoda
Huckel. Keadaan dasar dan salah satu keadaan tereksitasi
diperlihat seperti dalam Gambar (6.22) di bawah ini. Hasil
perhitungan dalam bentuk spektrum diperlihatkan dalam
Gambar (6.23).

& ~w & —— W
g —— 3 &3 417 W3
& ‘% w2 & # w2
&l Jtl— 71 &1 + w1

\Po \Pl

Gambar (6.22). Keadaan dasar dan salah satu keadaan
tereksitasi dari molekul butadiena

% Program Absorpsi butadiena dengan metode Huckel
clc
clear;
close all;
for i=1:4
H(i,i)=-11;
end
for i=1:3
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H(i,i+1)=-2.5;
H(i+1,i)=-2.5;
end
disp(‘Keadaan dasar’)
% Energi orbital molekul dan koefisien bersangkutan
[C,D]=eig(H);
for i=1:4
E(i)=D(i,i);
end
E
% Bond order
for i=1:3
P(i,i+1)=2*C(i,1)*C(i+1,1)+2*C(i,2)*C(i+1,2);
end
% Panjang ikatan dua karbon bertetangga terdekat
for i=1:3
r(i)=1.52-0.15*P(i,i+1);
end
% Beda energi hao,,
DE(1)=E(3)-E(2);
DE(2)=E(4)-E(2);
DE(3)=E(3)-E(1);
DE(4)=E(4)-E(1);
DE
% Jarak mendatar
for i=1:3
s(i)=r(i)*cos(30/57.3);
end
x(1)=s(1);
X(2)=x(1)+s(2);
X(3)=x(2)*s(3);
% Momen dipole transisi
M(1)=0;
for i=1:3
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M(1)=M(1)+C(i,2)*C(i,3)*x(i);
end
M(2)=0;
for i=1:3
M(2)=M(2)+C(i,2)*C(i,4)*x(i);
end
M(3)=0;
for i=1:3
M(3)=M(3)+C(i,1)*C(i,3)*x(i);
end
M(4)=0;
for i=1:3
M(4)=M(4)+C(i,1)*C(i,4)*x(i);
end
abs(M)
%Absorpsi sebg fungsi energi foton dalam panjang gelombang
L (um)
for k=1:1000
L(k)=0.1+k*0.0005;
A(K)=0;
for m=1:4
A(k)=A(k)+abs((M(m))"2/(DE(m)-1.2/L(k)-0.02i));
end
end
plot(L,A)
xlabel('Panjang gelombang (um)),ylabel('Absorpsi (sebarang
unit)")
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Absorpsi (sebarang unit)
(o) [a5) e o o

D 1 1 1 1 1 1 L 1
01 015 02 025 03 03 04 045 05 055 OB
Panjang gelombang (urn)

Gambar (6.23). Spektrum absorpsi molekul butadiena dengan
metode Huckel.
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