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Sifat asam dan basa suatu senyawa kimia dapat dijumpai 

dalam kehidupan sehari-hari. Ada beberapa senyawa asam yang 

dikenal masyarakat seperti asam cuka, asam sitrat, asam laktat dan 

lain sebagainya. Masyarakat pada umumnya dapat menggolongkan 

senyawa asam dari rasa dan nama senyawa yang umum dikenal 

masyarakat. Senyawa asam memiliki sifat yang khas berupa memiliki 

rasa masam, bau yan tajam dan akan terasa pedih saat terkena bagian 

tubuh yang luka. Masyarakat dapat mengenali senyawa basa dari 

sifat fi siknya yang licin dan berbusa saat tercampur dengan air dan 

mempunyai rasa pahit, seperti sabun dan detergen.

A. Indikator

Kekuatan asam basa dapat ditentukan melalui derajat keasaman 

(pH). Larutan bersifat asam bila memiliki pH kurang dari tujuh (<7), 

bersifat basa bila memiliki pH lebih dari tujuh (>7) dan bila pH = 7 maka 

larutan tersebut bersifat netral. Derajat keasaman suatu senyawa dapat 

diiuji dengan menggunakan indikator. Indikator yang banyak digunakan 

untuk menguji sifat keasaman senyawa dapat berupa kertas, instrumen 

ataupun larutan. Indikator asam-basa yang paling sederhana yaitu 

kertas lakmus. Terdapat dua macam kertas lakmus yakni lakmus merah 

dan biru. Kertas lakmus merah akan berubah warna menjadi biru bila 

bereaksi dengan senyawa basa dan tidak akan memberi perubahan 

warna bila bereaksi dengan senyawa asam. Sebaliknya, kertas lakmus 

biru akan berubah warna menjadi merah bila bereaksi dengan senyawa 

asam dan tetap berwarna biru bila bereaksi dengan senyawa basa. 

Perubahan warna kertas lakmus terjadi pada rentang pH 4,5 – 8,3 dan 

akan berwarna ungu pada keadaan netral.

Indikator asam-basa kedua yang sering digunakan yakni indikator 

universal. Indikator universal dapat mengukur keasaman senyawa 

pada rentang pH 1-14. Setiap pH memiliki perubahan warna yang 
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berbeda-beda. Cara menggunakan indikator universal yakni dengan 

mencelupkannya kertas indikator pada larutan uji kemudian diamati 

perubahan warnanya dan dicocokan dengan warna pada kemasan 

indikator universal tersebut. Berbeda dengan kertas lakmus, yang 

hanya bisa menggolongkan larutan uji memiliki sifat asam atau basa, 

indikator universal dapat menunjukkan berapa pH larutan yang sedang 

kita uji namun dengan interval pH = 1.

Gambar 1.1 Indikator Universal 
Sumber : foto dari penulis

Indikator ketiga yang dapat kita gunakan untuk mengetahui sifat 

keasamaan suatu larutan atau senyawa yaitu pH meter. Pada pH 

meter, kita dapat mengetahui sifat keasaman suatu larutan lebih cepat 

dan dapat mengetahui pH larutan dengan lebih teliti bila dibandingkan 

dengan indikator universal.
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B. Teori Asam Basa

Ada beberapa teori asam basa antara lain:

1. Teori asam basa Arrhenius 

Menurut Arrhenius, suatu senyawa dapat dikatakan asam bila 

senyawa tersebut dapat melepaskan ion hidrogen dalam air atau yang 

dapat meningkatkan ion hidronium (H3O
+), seperti pada reaksi berikut.

HNO3 + H2O → H3O
+ + NO3

-

Pada reaksi tersebut senyawa HNO3 dalam air dapat melepaskan 

ion hidrogen (H+) dan ion H+ tersebut berikatan dengan molekul air 

(H2O) membentuk H3O
+ sehingga akan menambah konsentrasi ion 

hydronium dalam larutan tersebut. Sebaliknya, suatu senyawa dapat 

dikatakan basa bila senyawa tersebut dapat melepas ion hidroksida 

(OH-) dalam air sesuai persamaan reaksi berikut.

NH3 + H2O → NH4
+ + OH-

 Kelemahan dari teori Arrhenius yaitu teori ini hanya berlaku 

pada larutan senyawa dengan pelarut air. Teori ini tidak berlaku pada 

senyawa yang tidak larut air, senyawa dalam bentuk gas dan padatan 

yang tidak terdapat ion H+ dan OH-.

2. Teori asam basa Bronsted-Lowry

Teori asam ini ditemukan setelah teori Arrhenius. Dalam teori ini, 

senyawa bersifat asam bila dapat mendonorkan atau memberikan 

proton. Proton yang dimaksud dalam teori ini adalah (H+). Senyawa 

dapat dikatakan bersifat basa bila bertindak sebagai penerima atau 

akseptor proton.

HNO3 + H2O → H3O
+ + NO3

-

Asam       Basa     basa      asam

                      konjugat  konjugat

Berdasarkan persamaan reaksi tersebut, HNO3 bertindak sebagai 

asam karena memberikan proton ke molekul air dan molekul air bertindak 
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sebagai basa karena menerima proton membentuk H3O
+. Berbeda 

dengan dengan reaksi amonium dengan air. Air bertindak sebagai 

asam karena mendonorkan proton pada molekul NH3 membentuk 

NH4
+. Molekul amonium sendiri merupakan akseptor proton sehingga 

dapat dikatakan sebagai senyawa yang bersifat basa.

NH3 + H2O → NH4
+ + OH-

         basa    asam    asam    basa

                            konjugat konjugat

Dikarenakan molekul air dapat bersifat sebagai asam maupun 

basa maka air dapat digolongkan sebagai senyawa amfoter.

3. Teori asam basa Lewis

Lewis mendefi niskan senyawa asam adalah senyawa yang 

bertindak sebagai senyawa penerima pasangan elektron, sedangkan 

senyawa basa adalah senyawa yang bertindak sebagai senyawa 

pendonor elektron. Teori tersebut dapat dijelaskan melalui ikatan antara 

senyawa NH3 dengan senyawa BF3.

N

H

H

H + B F

F

F

N

H

H

H B F

F

F

Gambar 1.2. Struktur Lewis Reaksi NH3 dan BF3

Pada molekul NH3 terdapat tiga pasang ikatan N-H dan satu 

pasangan elektron bebas. Elektron bebas tersebut didonorkan ke 

molekul BF3. Pada molekul BF3 hanya ada tiga ikatan B-F. Sehingga 

elektron bebas pada molekul NH3 didonorkan ke molekul BF3 
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membentuk suatu ikatan yang disebut ikatan koordinasi. Senyawa NH3 

berperan sebagai donor elektron, sehingga senyawa NH3 termasuk 

ke dalam senyawa basa. Sebaliknya, senyawa BF3 berperan sebagai 

penerima elektron sehingga senyawa BF3 termasuk ke dalam senyawa 

asam.

C. Kekuatan Asam Basa

Ada dua macam senyawa asam yakni asam kuat dan asam lemah. 

Asam kuat dapat didefi nisikan sebagai senyawa asam yang dapat 

terionisasi sempurna dalam air, sehingga memiliki derajat ionisasi 

(α) sama dengan satu. Senyawa-senyawa yang tergolong ke dalam 

asam kuat antara lain: asam dari golongan halida (HCl, HBr, HI), asam 

oksi dari golongan halida (HClO, HClO2, HClO3, HClO4, HBrO, HBrO2, 

HBrO3, HBrO4, HIO, HIO2, HIO3, HIO4), asam nitrat (HNO3) dan asam 

sulfat (H2SO4). Salah satu reaksi ionisasi dari senyawa asam kuat 

adalah sebagai berikut.

HCl → H+ + Cl-

Senyawa HCl dalam larutannya dapat terionisasi seluruhnya 

membentuk ion H+ dan ion Cl-, sehingga senyawa HCl dikategorikan 

sebagai asam kuat.

Berbeda dengan asam kuat, asam lemah dalam larutannya tidak 

terionisasi sempurna sehingga memiliki derajat ionisasi lebih dari nol 

dan kurang dari satu (0<α<1). Senyawa yang tergolong sebagai asam 

lemah antara lain: asam fl uorid (HF), asam sulfi t (H2SO3), asam nitrit 

(HNO3) dan asam-asam organik (seperti asam asetat, asam sitrat, 

asam askorbat dan lain sebagainya). Asam asetat saat dilarutkan dalam 

air hanya mengalami ionisasi sebagian yang artinya sebagian molekul 

terdisosiasi menjadi ion CH3COO- dan ion H+ dan sebagian molekul 

tetap dalam bentuk CH3COOH sesuai persamaan reaksi berikut.

CH3COOH ↔ CH3COO- + H+
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Sama halnya dengan asam, senyawa basa pun terbagi menjadi 

basa kuat dan basa lemah. Senyawa basa pada umumnya tersusun 

atas ion logam dan ion OH-. Senyawa yang dikategorikan menjadi basa 

kuat bila dalam larutannya dapat terionisasi sempurna. Yang tergolong 

ke dalam senyawa basa kuat yakni senyawa basa dari logam golongan 

IA dan IIA (kecuali Be dan Mg) dalam sistem periodik unsur.

NaOH → Na+ + OH-

Bila senyawa NaOH dilarutkan dalam air, seluruhnya akan 

membentuk ion Na+ dan OH-. Dikarenakan terionisasi dengan 

sempurna, maka derajat ionisasinya sama dengan satu (α=1) dan 

tergolong ke dalam senyawa basa kuat.

Senyawa basa yang tersusun dari unsur logam selain golongan 

IA dan IIA (kecuali Be dan Mg) dikategorikan sebagai basa lemah. 

Basa lemah memiliki derajat ionisasi yang sama dengan asam lemah 

yakni antara nol sampai satu (0<α<1), yang artinya dalam larutannya, 

senyawa basa lemah tidak seluruhnya terionisasi.

Al(OH)3 ↔ Al3+ + 3OH-

Dari persamaan reaksi di atas, dapat diketahui bahwa dalam 

larutan senyawa Alumunium (II) hidroksida terdapat molekul Al(OH)3, 

ion Al3+ dan ion OH-.

D. Derajat Keasaman

Derajat keasaman atau lebih dikenal dengan istilah pH merupakan 

nilai yang menyatakan tingkat keasaman atau kebasaan suatu larutan 

senyawa.

1. Asam

Nilai pH (power of Hidrogen) suatu senyawa dapat diperkirakan 

jika konsentrasi, derajat ionisasi atau tetapan ionisasi senyawa 

tersebut diketahui. Nilai pH dapat ditentukan bila kita telah mengetahui 
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konsentrasi H+.

pH = - log [H+]

Untuk senyawa asam kuat, konsentrasi ion H+ dapat dihitung 

dengan rumus berikut. 

[H+] = α . Masam . Valensi

Keterangan :

[H+] : konsentrasi ion H+

α : derajat ionisasi (karena senyawa asam kuat maka nilai α = 1)

Masam : konsentrasi larutan asam (Molar)

Valensi  : jumlah ion H+

HCl → H+ + Cl-

H2SO4 → 2H+ + SO4
2-

Senyawa HCl mempunyai satu ion H+ sehingga valensi senyawa 

HCl berjumlah satu, sedangkan senyawa H2SO4 mempunyai dua ion H+ 

sehingga valensi senyawa H2SO4 berjumlah dua.

Senyawa asam lemah dapat diperkirakan nilai pHnya dengan 

cara yang sama yakni dengan rumus:

pH = - log [H+]

namun cara menghitung konsentrasi ion H+ asam lemah berbeda 

dengan asam kuat. Konsentrasi ion H+ asam lemah dapat dihitung 

dengan rumus berikut.

[H+] = α . Masam

atau[ +] =  .   = 

Keterangan  :

[H+] : konsentrasi ion H+

α : derajat ionisasi (karena senyawa asam lemah maka nilai 

0<α<1)

Masam : konsentrasi larutan asam (Molar)

Ka  : tetapan ionisasi asam
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Pada senyawa asam lemah, konsentrasi ion H+ dalam larutan 

tidak dipengaruhi oleh valensi atau jumlah ion H+ tapi dipengaruhi oleh 

nilai tetapan ionisasi asam.

2. Basa

Nilai pH senyawa basa dapat ditentukan dengan rumus:

pH = pKw – pOH

pKw merupakan konstanta kesetimbangan air yaitu sebesar 14. 

Senyawa basa memiliki pH antara 7 sampai 14. pH senyawa basa 

dapat ditentukan dengan menentukan nilai pOH larutan terlebih dahulu.

pOH dapat ditentukan dengan rumus:

pOH = - log [OH-]

konsentrasi ion OH- pada senyawa basa kuat dapat ditentukan 

dengan mengkalikan valensi senyawa basa dengan konsentrasi larutan 

basa. Valensi senyawa basa merupakan jumlah ion OH- yang terbentuk 

saat senyawa basa tersebut mengalami ionisasi dalam larutannya.

 [OH-] = α . Mbasa . valensi

Seperti penjelasan sebelumnya bahwa senyawa basa kuat dapat 

terionisasi sempurna dalam larutannya sehingga memiliki derajat 

ionisasi sebesar 1 (α=1).

Dalam senyawa NaOH, jumlah ion OH- yang terbentuk dalam 

larutan sebanyak satu, sehingga valensi OH- sebesar satu. Dalam 

senyawa Ba(OH)2, jumlah ion OH- yang terbentuk dalam larutan 

sebanyak dua, sehingga kita dapat mengetahui bahwa valensi senyawa 

Ba(OH)2 sebanyak dua.

Berbeda dengan senyawa basa kuat, basa lemah tidak dapat 

terionisasi sempurna dalam larutannya sehingga memiliki derajat 

ionisasi 0<α<1.Untuk menentukan konsentrasi ion OH- dapat 

menggunakan rumus berikut.

[OH-] = α . Mbasa
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atau[ ] =  .   = 

Keterangan  :

[OH-] : konsentrasi ion OH-

α : derajat ionisasi (karena senyawa basa lemah maka nilai 

0<α<1)

Mbasa : konsentrasi larutan basa (Molar)

Kb  : tetapan ionisasi basa

Pada senyawa basa lemah, konsentrasi ion OH- tidak dipengaruhi 

oleh valensi atau jumlah ion OH- tapi dipengaru hi oleh nilai tetapan 

ionisasi basa.



REAKSI 

ASAM BASA

BAB  2
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Suatu larutan bersifat asam, basa atau netral dapat ditentukan 

berdasarkan konsentrasi ion hidrogen (H+) atau ion hidroksil (OH-) da-

lam larutan tersebut. Jika, dalam suatu larutan, konsentrasi ion hidro-

gen lebih besar daripada ion hidroksil maka larutan  tersebut bersifat 

asam (pH<7). Sebaliknya, bila dalam suatu larutan, konsentrasi ion hi-

droksil lebih besar daripada konsentrasi ion hidrogen, larutan tersebut 

bersifat basa (pH>7). Jika dalam suatu larutan konsentrasi ion hidrogen 

dan ion hidroksil dalam jumlah yang sama besar, maka larutan tersebut 

bersifat netral (pH=7).

Air bersifat netral (dengan pH=7) karena mengandung ion hidro-

gen dan ion hidroksil yang sama banyak yakni:

[H+] = [OH-] =  = 10-7 mol/L

Kw merupakan tetapan ionisasi air, dimana nilainya sebesar 10-14. 

Tetapan ionisasi air didapatkan dari beberapa eksperimen yang telah 

dilakukan. Telah diketahui, air mempunyai daya hantar listrik meskipun 

kecil. Daya hantar listrik dari air bersifat pasti. Dikarenakan mempunyai 

daya hantar listrik, para ilmuwan beranggapan bahwa air dapat terion-

isasi walaupun sedikit.

H2O ↔ H+ + OH-

Dari persamaan ionisasi air tersebut, kita dapat menyatakan teta-

pan kesetimbangan dari air adalah sebagai berikut.

K=   [H+ ] x [OH▁ ][H2O ]
Hasil eksperimen menyatakan bahwa konduktans air sebesar 

1,82 x 10-16 pada 25°C. Nilai yang sangat rendah ini menunjukkan bah-

wa derajat disosiasi boleh diabaikan dan air dianggap tidak terdisosiasi 

dan konsentrasi air dianggap tetap yakni sebesar 55,6 mol/L sehingga 

pada suhu kamar (25°C), didapatkan tetapan ionisasi air atau hasil kali 

ion air (Kw) sebesar 1,01 x 10-14.
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 Suatu senyawa asam (baik asam kuat maupun asam lemah) 

dapat bereaksi dengan senyawa basa kuat atau lemah membentuk 

senyawa garam. Senyawa garam dapat bersifat asam, basa atau ne-

tral. Hal tersebut bergantung pada sifat asam dan basa yang bereaksi. 

Sifat keasaman atau kebasaan garam yang terbentuk disebabkan kare-

na adanya sebagian garam yang terlarut bereaksi dengan air. Reaksi 

tersebut dinamakan reaksi hidrolisis. Hidrolisis berasal dari kata hidro, 

yang berarti air, dan kata lisis yang berarti pemecahan. Reaksi hidroli-

sis dapat didefi nisikan sebagai reaksi pemecahan molekul air (H2O) 

menjadi ion hidrogen (H+) dan ion hidroksil (OH-).

A. Reaksi asam kuat dengan basa kuat

Senyawa HCl (asam kuat) bila bereaksi dengan NaOH (basa 

kuat) membentuk garam NaCl. Garam NaCl ini bila dilarutkan dalam 

air, akan terionisasi sempurna menjadi ion Na+ dan Cl-  tanpa bereaksi 

atau memecah molekul air, sehingga garam NaCl termasuk ke dalam 

senyawa garam yang tidak terhidrolisis. Nilai derajat keasaman garam 

NaCl ditentukan dari jumlah mol asam dan basa yang bereaksi.

Bila mol asam dan mol basa sama besar, maka garam yang ter-

bentuk bersifat netral (pH= 7). Penjelasan tersebut dapat dilihat dari 

persamaan reaksi asam kuat dan basa kuat berikut.

Reaksi:    HCl + NaOH → NaCl + H2O

mol awal =  0,1  0,1

mol reaksi =  0,1      0,1           0,1

mol akhir =   -          -              0,1

Dari reaksi tersebut dapat diketahui bahwa mol asam kuat dan 

basa kuat habis bereaksi membentuk garam, sehingga garam NaCl 

yang terbentuk bersifat netral dengan pH = 7.
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Bila dalam volume 1 liter, mol asam kuat yang bereaksi lebih besar 

daripada mol basa kuat, maka senyawa garam yang terbentuk bersifat 

asam (pH<7). Hal tersebut dijelaskan dari persamaan reaksi berikut.

Reaksi:    HCl + NaOH → NaCl + H2O

mol awal = 0,2 0,1

mol reaksi = 0,1 0,1           0,1

mol akhir = 0,1 -             0,1

Mol yang masih tersisa dari persamaan tersebut adalah mol asam 

kuat, sehingga garam NaCl yang terbentuk bersifat asam. Nilai derajat 

keasaman garam NaCl dapat ditentukan dari konsentrasi ion [H+]asam kuat 

dengan valensi asam sebesar satu (valensi HCl = 1).

[H+] = M. valensi

[H+] =    ( )   
[H+] = 0,1 1   1
[H+] = 0,1 10-1

Sehingga pH larutan dapat diketahui dengan perhitungan:

pH = - log [H+]

pH = - log 10-1

pH = 1

Larutan NaCl hasil reaksi tersebut bersifat asam dengan pH = 1 

karena dalam larutan tersebut masih tersisa mol asam.

Bila keadaannya berbeda, mol asam kuat lebih kecil dari mol basa 

kuat dalam volume yang sama maka larutan garam NaCl yang terben-

tuk bersifat basa, dengan persamaan reaksi berikut.
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Reaksi:      HCl + NaOH → NaCl + H2O

mol awal = 0,1 0,2

mol reaksi = 0,1 0,1 0,1

mol akhir = - 0,1 0,1

Dari reaksi di atas, mol basa kuat bersisa sebanyak 0,1 mol dalam 

1 Liter larutan. pH akhir campuran larutan tersebut bersifat basa (pH>7) 

dengan perhitungan sebagai berikut.

[OH-] = M. valensi

[OH-] =    ( )   
[OH-] = 0,1 1   1
[OH-] = 0,1 10-1

Sehingga pH larutan dapat diketahui dengan perhitungan:

pOH = - log [OH-]

pOH = - log 10-1

pOH = 1

pH = pKw – pOH

pH = 14 – 1

pH = 13

B. Reaksi asam kuat dengan basa lemah

Reaksi asam basa dapat terjadi antara asam kuat dengan basa 

kuat. Bila HCl (asam kuat) bereaksi dengan NH4OH (basa lemah) 

akan membentuk senyawa NH4Cl (garam). Garam HN4Cl dalam laru-

tan dapat bereaksi dengan molekul air melalui reaksi hidrolisis. Garam 

yang tersusun atas asam kuat dan basa lemah mengalami hidrolisis 

sebagian. Garam yang bereaksi dengan air membentuk ion H+ dan 
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menyebabkan ion H+ dalam larutan bertambah, maka larutan tersebut 

bersifat asam (pH<7).

NH4Cl → NH4
+ + Cl-

Senyawa NH4Cl dalam larutannya terionisasi menjadi ion NH4
+ 

dan Cl-. Molekul air yang ada dalam larutan tersebut terurai menjadi 

ion H+ dan OH-. Ion OH- dapat berikatan dengan ion NH4
+ memben-

tuk NH4OH dan ion H+ tidak berikatan dengan ion Cl- membentuk HCl. 

Hal tersebut dikarenakan HCl merupakan asam kuat yang terionisasi 

sempurna dalam larutan sehingga dalam larutan campuran tersebut 

terdapat ion H+ yang bebas dan menyebabkan larutan garam NH4Cl 

bersifat asam.

Jika 0,1 mol NH4OH (Kb = 10-5) direaksikan dengan 0,1 mol HCl 

dalam volume 1 Liter, maka pH larutan NH4Cl yang terbentuk sama 

dengan 5. pH larutan campuran tersebut dapat dihitung dengan rumus :

[H+] =  [ ] 
[H+] = 10 1410 5  [0,1 1 ] ] 
[H+] = 10 9  10 1
[H+] = 10-5

pH = 5

Keterangan :

[H+]  =  konsentrasi ion H+

Kw =  tetapan ionisasi air (10-14)

Kb =  tetapan ionisasi basa lemah (nilainya berbeda-beda untuk 

tiap senyawa)

[G] =  konsentrasi garam yang terbentuk (Molar = mol/Liter)
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C. Reaksi asam lemah dengan basa kuat

Asam lemah (misalnya CH3COOH), dapat bereaksi dengan basa 

kuat (misalnya NaOH) membentuk garam CH3COONa yang dapat ter-

hidrolisis sebagian. Dikatakan terhidrolisis sebagian karena garam CH-

3COONa hanya bereaksi dengan sebagian ion yang terbentuk dari pen-

guraian molekul air. Garam CH3COONa dalam larutan dapat terionisasi 

menjadi ion CH3COO-
  dan Na+. Ion CH3COO- dalam air dapat bereaksi 

dengan ion H+ yang berasal dari molekul air yang terurai membentuk 

CH3COOH dan menyebabkan konsentrasi ion OH- (berasal dari pengu-

raian molekul air) dalam larutan tersebut bertambah. Adanya penam-

bahan ion OH- dalam larutan tersebut menyebabkan larutan bersifat 

basa (pH>7).

Jika 0,1 mol CH3COOH (Ka = 10-5) direaksikan dengan 0,1 mol 

NaOH dalam volume 1 Liter, maka pH larutan CH3COONa yang ter-

bentuk sama dengan 9. pH larutan campuran tersebut dapat dihitung 

dengan rumus :

[OH-] =  [ ] 
[OH-] = 10 1410 5  [0,1 1 ] ] 
[OH-] = 10 9  10 1
[OH-] = 10-5

pOH = 5

pH = pKw – pOH

pH = 14 – 5

pH = 9 
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Keterangan :

[OH-] = konsentrasi ion OH-

Kw = tetapan ionisasi air (10-14)

Ka = tetapan ionisasi asam lemah (nilainya berbeda-beda 

untuk tiap senyawa)

[G] = konsentrasi garam yang terbentuk (Molar = mol/Liter)

D. Reaksi asam lemah dengan basa lemah

Garam yang terbentuk dari reaksi asam lemah dan basa lemah 

merupakan garam yang mengalami hidrolisis sempurna. Sebagai con-

toh, reaksi antara ammonia (NH4OH) selaku basa lemah dan asam ase-

tat (CH3COOH) selaku asam lemah membentuk senyawa garam amo-

nia asetat. Ammonia asetat dalam larutannya dapat terionisasi menjadi 

ion NH4
+ dan CH3COO- yang dapat bereaksi dengan air. Ion H+ dan ion 

OH- yang berasal dari molekul air bereaksi dengan ion CH3COO-
  dan 

ion NH4
+, sehingga dalam larutan tersebut konsentrasi ion H+ ataupun 

OH- tidak ada yang berlebih. Sifat keasaman atau kebasaan garam 

yang terbentuk dari asam lemah dan basa lemah tidak bergantung 

pada konsentrasi garam tersebut melainkan bergantung pada tetapan 

ionisasi asam lemah atau basa lemah. Bila nilai tetapan ionisasi asam 

sama dengan tetapan ionisasi basa, maka garam yang terbentuk ber-

sifat netral.  Bila tetapan ionisasi asam lemah lebih besar daripada teta-

pan ionisasi basa lemah, maka garam yang terbentuk bersifat asam. 

Bila tetapan ionisasi asam lemah lebih kecil daripada tetapan ionisasi 

basa lemah, maka garam yang terbentuk bersifat basa. Derajat keasa-

man garam yang terbentuk dari asam lemah dan basa lemah dapat 

diperkirakan dengan rumus:

[H+] =   
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Keterangan :

[H+]  = konsentrasi ion H+

Kw = tetapan ionisasi air (10-14)

Ka = tetapan ionisasi asam lemah (nilainya berbeda-beda 

untuk tiap senyawa)

Kb = tetapan ionisasi basa lemah (nilainya berbeda-beda un-

tuk tiap senyawa)
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KELARUTAN

BAB  3
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A. Pendahuluan

Larutan adalah campuran homogen dari dua zat atau lebih. 

Larutan cair dan gas adalah jenis larutan yang paling sering dipelajari 

dalam kimia. Larutan terdiri dari zat pembawa yang disebut pelarut 

(solvent) dan zat yang dibawa yang disebut zat terlarut (solute). Ketika 

larutan terbentuk dari zat dalam fase yang berbeda, zat terlarut adalah 

zat yang mengalami perubahan fase (misalnya, garam padat larut ke 

dalam air menciptakan larutan cair). Ketika larutan terbentuk dari dua 

zat dalam satu fasa, pelarut adalah zat yang ada dalam jumlah terbesar 

(misalnya, oksigen (gas) dianggap terlarut dalam nitrogen (gas) di 

atmosfer karena sebagian besar atmosfer adalah nitrogen (78%)). 

Larutan dimana air sebagai media pelarutannya dikenal sebagai larutan 

berair (aqueous). Banyaknya zat terlarut yang dapat larut dalam pelarut 

disebut kelarutannya.

Istilah ‘kelarutan’ didefi nisikan sebagai jumlah maksimum 

zat terlarut yang dapat dilarutkan dalam sejumlah pelarut tertentu. 

Kelarutan dapat didefi nisikan secara kuantitatif maupun kualitatif. 

Secara kuantitatif didefi nisikan sebagai konsentrasi zat terlarut dalam 

larutan jenuh pada suhu tertentu. Dalam istilah kualitatif, kelarutan 

dapat didefi nisikan sebagai interaksi spontan dari dua atau lebih zat 

untuk membentuk dispersi molekul yang homogen. Larutan jenuh 

adalah larutan dimana zat terlarut berada dalam kesetimbangan 

dengan pelarut. Kelarutan suatu senyawa direpresentasikan melalui 

berbagai ekspresi konsentrasi seperti bagian, persentase, molaritas, 

molalitas, fraksi volume, dan fraksi mol.

Pembentukan larutan terjadi ketika partikel pelarut dan zat 

terlarut dapat memisahkan diri dan bercampur. Karena partikel suatu 

zat selalu tertarik ke partikel lain dari zat tersebut (meskipun hanya 

melalui gaya dispersi), energi harus ditambahkan untuk memecahnya. 

Energi dibutuhkan untuk memisahkan zat terlarut dan pelarut dalam 
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pembentukan larutan. Pergerakan partikel setelah mereka dipisahkan, 

memungkinkan mereka berdifusi satu sama lain dan interaksi baru 

terjadi antara zat terlarut dan partikel pelarut yang melepaskan energi. 

Pembentukan larutan dapat berupa endotermik atau eksotermik 

tergantung pada jumlah energi yang diserap saat partikel terpisah, dan 

jumlah energi yang dilepaskan saat atraksi baru terbentuk.

Jika pelarut, atau zat terlarut, sangat tertarik pada dirinya sendiri 

dan bukan ke zat lain, maka kelarutannya akan rendah. Partikel sejenis 

yang sangat terikat satu dengan yang lain hanya akan mempertahankan 

kohesi mereka dan tidak akan terjadi pencampuran. Inilah yang terjadi 

dengan air dan minyak. Air yang bersifat polar sangat tertarik pada 

dirinya sendiri, karena ikatan hidrogen, tetapi tidak terlalu tertarik pada 

molekul minyak yang bersifat non-polar. Suatu zat yang tidak larut 

dalam pelarut tertentu bisa jadi dapat larut dalam pelarut yang berbeda.

Semua larutan terbentuk dengan laju dan luasan yang berbeda 

(laju kelarutan). Laju tergantung pada faktor-faktor seperti ukuran zat 

terlarut, pengadukan, dan suhu. Misalnya gula lebih cepat larut jika 

diaduk atau dilarutkan dalam air panas.

Pelarut hanya mampu membawa sejumlah zat terlarut (kelarutan). 

Jika zat terlarut ditambahkan melebihi jumlah ini (titik jenuhnya), pelarut 

mulai “menjatuhkan” zat terlarut dan terjadi pengendapan. 

B. Kelarutan Zat Dalam Pelarut Cair

1. Kelarutan Cair dalam Cair

Ketika terjadi pencampuran antara dua jenis zat cair, maka masing-

masing zat cair akan terdispersi satu dengan yang lain. Proses ini terbagi 

menjadi tiga tahap: (1) dispersi molekul larutan A (selalu merupakan 

efek endotermik); (2) dispersi molekul larutan B (juga endotermik); (3) 

asosiasi atau interaksi dari molekul A dan B (selalu eksotermik). Jika 
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tahap terakhir merupakan tahap yang dominan dan energi interaksi 

A-B > A-A atau B-B, maka keseluruhan proses adalah eksotermik dan 

kondisi saling campur akan terjadi. Hal ini berlaku misalnya antara 

aseton dan kloroform. Namun jika energi interaksi antara A-A atau B-B 

lebih besar dari pada A-B, maka akan terjadi pemisahan fasa (atau 

misalnya larut sebagian). Dengan kata lain, pemisahan fasa akan 

terjadi ketika gaya intermolekular antara molekul-molekul sejenis lebih 

kuat dari pada gaya intermolekular antara molekul-molekul beda jenis.

2. Kelarutan Padat dalam Cair

Sebagaimana pada semua jenis proses pelarutan, zat terlarut 

terdispersi menyeluruh dalam pelarut. Pada kelarutan zat padat dalam 

zat cair terdiri dari dua tahap: (1) pemisahan molekul terlarut (atau ion 

pada senyawa ionik) satu dengan yang lain; (2) asosiasi atau interaksi 

molekul (atau ion) terlarut yang telah terpisah dengan molekul pelarut. 

Tahap 1 selalu endotermik, untuk senyawa ionik dalam air, entalpi 

(energi yang diserap atau dilepaskan dalam sistem termodinamika) 

ionisasi biasanya sangat besar, hal ini disebabkan oleh adanya energi 

kisi (H°kisi). Tahap 2 selalu eksotermik, untuk senyawa ionik dalam air 

disebut entalpi hidrasi (H°hidrasi), sedangkan untuk pelarut selain air 

disebut entalpi solvasi (H°solvasi). Secara keseluruhan entalpi disebut 

entalpi larutan (H°larutan). Nilai H°larutan ini bertanggung jawab terhadap 

pengaruh suhu pada kelarutan, sebagaimana terdapat dalam prinsip 

Le Châtelier. Sebagai contoh, jika H°larutan bernilai positif (endotermik), 

maka peningkatan suhu akan menyebabkan peningkatan kelarutan. 

Hal ini berlaku misalnya pada KNO3. Kelarutan KNO3 meningkat dari 

15 menjadi 60 gram tiap 100 gram air pada kenaikan suhu dari 0 ke 40 ℃. Pada NaCl pengaruh suhu ini sangat kecil; terhadap kenaikan suhu 

yang sama, perubahan kelarutan dari 35 menjadi 37 gram NaCl tiap 

100 gram air. Pengaruh sebaliknya pada Li2SO4; terhadap kenaikan 
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suhu yang sama, perubahan kelarutan menurun dari 36 menjadi 33 

gram Li2SO4 tiap 100 gram air. 

Rentang kelarutan padatan ionik dalam air sangat besar. Pengaruh 

dominan bukan terletak pada besarnya H°larutan, tertapi pada besarnya 

H°lebur dan titik lebur/lelehnya.

3. Kelarutan Gas dalam Cair

Pada gas yang dilarutkan dalam cairan, mengikuti pendekatan 

yang digunakan pada zat padat dalam cairan.

C. Faktor Yang Mempengaruhi Kelarutan

1. Suhu

Umumnya, peningkatan suhu larutan dapat meningkatkan 

kelarutan padatan zat terlarut. Suhu meningkatkan laju kelarutan zat 

terlarut karena pada suhu yang lebih tinggi, partikel bergerak lebih 

cepat, memungkinkan proses pencampuran menjadi cepat terjadi.

Pada zat terlarut berupa padatan, dan pelarut berupa cairan, 

meningkatkan suhu tidak hanya meningkatkan jumlah zat terlarut 

yang akan larut tetapi juga meningkatkan laju pelarutan zat terlarut. 

Dengan meningkatnya suhu, sistem larutan menyerap energi sehingga 
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kelarutan akan meningkat, tetapi jika sistem larutan melepaskan energi 

seiring dengan kenaikan suhu maka hal tersebut akan menurunkan 

kelarutannya. Misalnya, jumlah gula yang larut dalam air hangat lebih 

banyak daripada dalam air dingin. Namun terdapat beberapa padatan zat 

terlarut yang kurang larut dalam larutan yang lebih hangat. Sedangkan 

pada zat terlarut berupa gas adalah sebaliknya. Peningkatan suhu 

menurunkan kelarutan dan laju larutan. Untuk semua gas, kelarutan 

menurun dengan naiknya suhu larutan, contohnya adalah Soda. 

Kelarutan gas karbon dioksida berkurang saat soda menjadi hangat, 

hal ini menyebabkan rasa soda menjadi datar atau hambar.

Pengaruh suhu terhadap kelarutan beberapa senyawa dapat 

digambarkan pada kurva kelarutan berikut.


