· في الدورات: مثال الدورة الثالثة:(*)
	الصيغة
	(1 - أ)
	(2 - أ)
	(3 - أ)
	(4 - أ)
	(5 - أ)
	(6 - أ)
	(7 - أ)

	العنصر
	11Na
	12Mg
	13Al
	14Si
	15P
	16S
	17Cl

	التركيب الإلكترونى لمستوى الطاقة الخارجى
	3S1
	3S2
	3S2, 3P1
	3S2, 3P2
	3S2, 3P3
	3S2, 3P4
	3S2, 3P5

	نصف القطر
	1.66
	1.60
	1.34
	1.18
	1.10
	1.02
	0.99

	يقل نصف القطر في هذا الاتجاه (الحجم الذرى)
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تزداد الخاصية اللافلزية وتقل الصفة الفلزية
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يزداد الميل لتكوين أيونات سالبة

	[image: image3.wmf]ويقل الميل لتكوين أيونات موجبة
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في المجموعات: مثال المجموعة (الأولى – أ) (والسابعة – ا):(*)
	المجموعة (7 – أ)
	المجموعة (1 – أ)

	الميل لتكوين أيونات سالبة
	الخاصية اللافلزية
	الحجم الذرى
	
	الميل لتكوين أيونات موجبة
	الخاصية اللافلزية
	الحجم الذرى
	

	تقـــــــل
	تــــــزداد
	يــــــزداد
	
	تــــــزداد
	تــــــزداد
	[image: image5.emf](
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يــــــزداد
	3Li

	
	
	
	9F
	
	
	
	11Na

	
	
	
	17 Cl
	
	
	
	19K

	
	
	
	35 Br
	
	
	
	37Rb

	
	
	
	53 I
	
	
	
	55Cs

	
	
	
	
	
	
	
	87 Fr


ترتيب العناصر بالجدول الدوري حسب الزيادة في أعدادها الذرية (أي أعداد إلكتروناتها) أفقيا في الجدول الدوري ، بمعني أن بداية: 

أول دورة يحتوي على الهيدروجين (عدده الذري = 1) وتنتهي الدورة بالهيليوم (عدده الذري = 2) في نهاية الدورة الأولي أفقياً.

أما الدورة الثانية فتبدأ بالليثيوم Li (عدده الذري = 3) أقصي يسار الجدول الدوري وتنتهي بالنيون Ne (عدده الذري 10) أقصي يمين الجدول الدوري.

(انظر للجدول الدوري لملاحظة كيفية ترتيب العناصر حسب الزيادة في أعدادها الذرية). وأثبتت الدراسات العلمية المعملية على أن عناصر كل مجموعة رأسية تشترك لحد كبير في خواصها الكيميائية والسبب وجد أن عدد إلكتروناتها في المستوي الطاقي الخارجي (يسمي بمستوي التكافؤ) متساوي في كل العناصر من أعلى المجموعة إلي أسفلها. ويمكن التأكد من ذلك عملياً وذلك بكتابة التوزيع الإلكتروني لعناصر أي مجموعة رأسية من عناصر مجاميع الجدول الدوري كما هي موضحة بالجدول التالي:
	اسم العنصر الخامل الذي تنتهي به
	عدد إلكترونات مستوي التكافؤ
	التوزيع الإلكتروني لعناصر المجموعة الأولي
	مستوى الطاقة الرئيسي
	رقم الدورة

	هيدروجين  1H
	1
	1s1
	K 
	الأولى n=1

	ليثيوم      3Li
	1
	2s1 
	L 
	الثانية  n=2

	صوديوم  11Na
	1
	3s1
	M 
	الثالثة n=3

	بوتاسيوم    19K
	1
	4s1
	N 
	الرابعة n=4

	روبيديوم 37Rb
	1
	5s1
	O 
	الخامسة n=5

	سيزيوم  55Cs 
	1
	6s1
	P 
	السادسة n=6

	فرانسيوم  87Fr
	1
	 7s1
	Q 
	السابعة n=7


نلاحظ أن عدد الإلكترونات في مستوي التكافؤ متساوي ويساوي 1 .

ويعود سبب تشابه خواص عناصر أي مجموعة من مجموعات عناصر الجدول الدوري إلي تساوي عدد الإلكترونات في المستوي الخارجي لعناصر كل مجموعة فجد أن: 

المجموعة الأولى    مستواها الطاقي الخارجي يحوي 1 لإلكترون      ns1
المجموعة الثاني     مستواها الطاقي الخارجي يحوي 2 لإلكترون      ns2
المجموعة الثالثة    مستواها الطاقي الخارجي يحوي 3 لإلكترون ns2 np1
المجموعة الرابعة   مستواها الطاقي الخارجي يحوي 4 لإلكترون ns2 np2
المجموعة الخامسة  مستواها الطاقي الخارجي يحوي 5 لإلكترون ns2 np3
المجموعة السادسة  مستواها الطاقي الخارجي يحوي 6 لإلكترون ns2 np4
المجموعة السابعة   مستواها الطاقي الخارجي يحوي 7 لإلكترون ns2 np5
المجموعة الثامنة    مستواها الطاقي الخارجي يحوي 8 لإلكترون ns2 np6
وهنا نتسأل : لماذا تتشابه خواص عناصر كل مجموعة تشترك في نفس عدد إلكترونات مستوي التكافؤ الخارجي؟ 

لان الإتحاد الكيميائي بين عنصر وعنصر أخر أو عنصر وجزيء لا يحدث إلا عن طريق اندماج بين مدارات مستوي التكافؤ الذي يحتوي على إلكترونات ، فقد تكون مشاركة بين إلكترونات التكافؤ لعنصرين لتكوين رابطة بينهما أو منح إلكترونيين تكافؤ عنصر لعنصر أخر لتكوين رابطة كيميائية بينهما. أو بمعني آخر تشابه خواص عناصر المجموعة الواحدة لأن تكافؤه عناصرها متشابه لذا نجد سلوكها عند دخولها في تفاعلات كيميائية متشابه لحد كبير. وسوف يتم في هذا الفصل مقارنة العلاقات التي تربط بين خمسة خواص (أو مفاهيم) رئيسية تخص عناصر الجدول الدوري وهي:

(1) حجم العناصر (2) السالبية الكهربية للعناصر(3) الألفة الإلكترونية للعناصر(4) جهد التأين الأول للعناصر 

ولنأخذ مثال توضيحي لربط العلاقات بين الخمسة خواص الخاصة بعناصر الجدول الدوري حسب ترتيبها أفقياً (أي الدورات) وهي كالتالي:

والمنظومة التالية توضح العلاقات بين عدة مفاهيم أبرزها ترتيب العناصر المتشابهة في الخواص في مجموعات وعموماً تعتبر هذه المفاهيم ما هي إلا خلاصة نتائج ترتيب العناصر بالجدول الدوري.
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والشكل التالي يوضح الاختلافات بين خواص عناصر الجدول الدوري:
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يقل الحجم الذري للعناصر

ويزداد جهد التأين 

وتزداد الألفة الإلكترونية

والسالبية الكهربية

وتقل الخاصية الفلزية

وتزداد الخاصية اللافلزية



يقل الحجم الذري للعناصر

ويزداد جهد التأين 

وتزداد الألفة الإلكترونية

والسالبية الكهربية

وتقل الخاصية الفلزية

وتزداد الخاصية اللافلزية
والأسئلة تطرح نفسها لماذا تختلف حجم ذرات العناصر وميلها (الألفة) الإلكتروني والسالبية الكهربية وجهد التأين الأول و........الخ ؟
ولكي نجيب على هذه الأسئلة سيتم تفسير كل خاصية من خواص عناصر الجدول الدوري على حدا كالتالي.
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يقل الحجم الذري لكل عناصر الدورات الأفقية من يسار الجدول إلي يمينه. ونأخذ مثال الدورة الثاني فهي تبدأ من الليثيوم وتنتهي عند النيون:

  F    Ne                    

          يقل الحجم الذري لعناصر الدورة من اليسار إلي اليمين أفقياً حسب اتجاه السهم

والسبب يعود إلي زيادة قوة الجذب بين الإلكترونات وبروتونات أنوبة العناصر نتيجة زيادة إلكترون في المستوي الطاقي الثاني فقط كلما انتقلنا من الليثيوم Li إلي البريليوم Be إلي البورون B إلي آخر عناصر الدورة الثانية مما يؤدي إلي صغر حجم ذرة العنصر، بمعني زيادة العدد الذري (أي زيادة الإلكترونات) بداخل المستوي الطاقي الأساسي الثاني في الدورة الثانية. وهذا ينطبق كذلك بالنسبة لعناصر الدورة الثالثة فزيادة العدد الذري يتم بزيادة إلكترون من عنصر إلي العنصر الذي يليه في المستوي الطاقي الثالث حتى يمتلئ تماما عند آخر عنصر بالدورة وهو الآرجون Ar.

ونفس الشيء بالنسبة للدورة الرابعة نجد زيادة العدد الذري يحدث داخل المستوي الطاقي الرابع حتى يمتلئ المستوي الرابع بالإلكترونات تماماً عند آخر عند في الدورة وهو الكريبتون Kr والدورة الخامسة يحدث داخل المستوي الطاقي الخامس و....الخ.

أما بالنسبة للحجم الذري لعناصر المجموعات فنجد الحجم يزداد من أعلي المجموعة إلي أسفلها وذلك نتيجة زيادة مستوي طاقي أساسي لعناصر المجموعة كلما اتجهنا لأسفلها ، مما يؤدي ذلك لبعد المسافة بين الإلكترونات ونواة عناصر المجموعة فتضعف التجاذب بين أنوة العناصر وإلكتروناتها فبالتالي يزداد الحجم الذري للعناصر من أعلي المجموعات إلي أسفلها رأسياً.
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تزداد السالبية الكهربية من يسار أي دورة إلي يمينها أفقياً في الجدول الدوري نتيجة ميل العناصر لاكتساب إلكترونات ، وكذلك تزداد الخاصية اللافلزية في نفس اتجاه زيادة السالبية الكهربية . وتقل كلما اتجهنا من أعلى المجموعات إلي أسفلها. ويعتبر الفلور ملك السالبية الكهربية ومقدارها 4.1 . وقد يكون لأي عنصر من عناصر الجدول الدوري قابلية لاكتساب أو فقد أو المشاركة بإلكترون أو أكثر لتكوين روابط كيميائية . ومن قياس قيمة السالبية الكهربية للعناصر يمكن لحد كبير الوصول لتحديد نوع الرابط الكيميائية بين ذرتين بحساب فرق السالبية الكهربية بينهما . وما يلي يوضح قيم السالبية الكهربية لبعض عناصر بالجدول الدوري:

H 2.1    









Li 0.97   Be 1.5   
   B 2.0    C 2.5    N 3.1   
 O 3.5    F 4.1

Na 1.0    Mg 1.2  
Al 1.5   Si 1.7    P 2.1   
 S 2.4    Cl 2.8

K 0.90   Ca 1.0   
Ga 1.8   Ge 2.0  As 2.2  Se 2.5   Br 2.8     
فإذا كان فرق السالبية الكهربية بين ذرتين يساوي أو أكبر من 1.8 فإن الرابطة تكون أيونية أما إذا كانت أقل من 1.8 فتكون الرابطة تساهمية قطبية ، وتقل قطبية الرابطة التساهمية كلما قل الفرق إلي أن يصل الفرق صفر ففي هذه الحالة تعتبر الرابطة تساهمية غير قطبية (بمعني لا يحدث ميل للكثافة أو المجال الإلكتروني جهة ذرة من ذرتي الجزيء). والأمثلة التالية توضح ذلك:
مثال 1 :  H – H  جزيء غاز الهيدروجين H2 

فرق السالبية الكهربية = 2.1 – 2.1 = صفر       أي عنصر يكون في صورة جزيء (يتكون من ذرتين متشابهتين) تكون فرق السالبية الكهربية له تساوي  الصفر.

إذاً الرابطة بين ذرتي الهيدروجين تعتبر رابطة تساهمية - فكيف تتكون الرابطة التساهمية ؟ تتكون من مشاركة كل ذرة بإلكترون ليحدث اندماج خطي بين مدار تكافؤ ذرة الهيدروجين مع مدار تكافؤ ذرة الهيدروجين الأخرى لتكوين الرابطة الكيميائية بينهما وتسمي في هذه الحالة بالرابطة التساهمية. وهذا يدل على أن أي: رابطة كيميائية تتكون من مدار جزيئي يحوي إلكترونيين فقط (أي أن الرابطة الكيميائية هي عبارة عن إلكترونيين فقط في مدار جزيئي).

مثال 2 :  H – Cl  جزيء غاز حمض الكلور  HCl 

فرق السالبية الكهربية = 2.1 – 2.8 = 0.7 أي اقل من 1.8
لذا تعتبر رابطة تساهمية قطبية – ما معني قطبية ؟ يقصد بكلمة قطبية أن الإلكترونيين المكونة لرابطة تساهمية منجذبة جهة الكلور (أي يوجد عليها شحنة سالبة جزئية  -))) ، ويترتب على ذلك أن يكون على الهيدروجين شحنة موجبة جزئية  +)) كالتالي:      H+ Cl-
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فيقال أن الإلكترونيين مستقطبة جهة الكلور أكثر بكثير من جهة الهيدروجين. 

[image: image12.emf]
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مثال 3: H – C في الميثان رمزه هو CH4 تركيبه البنائي هو 

فرق السالبية الكهربية = 2.1 – 2.5 = 0.4 أي اقل من 1.8
تدل على أن الرابطة رابطة تساهمية ضعيفة القطبية.

مثال 4: Na – Cl جزيء كلوريد الصوديوم ملح الطعام NaCl 

فرق السالبية الكهربية = 1.0 – 2.8 = 1.8  

تدل على أن الرابطة رابطة أيونية أي أن الكلور (غير فلز) يسحب بقوة إلكتروني الرابطة جهته تماما ليصبح عليه شحنة سالبة (ويعتبر الشق السالب في الجزيء) والصوديوم شحنة موجبة (ويعتبر الشق الموجب في الجزيء) كالتالي:  Na+ Cl-  هذا يعني أن الرابطة الأيونية ما هي إلا انتقال إلكترون من فلز إلي لافلز بشكل عام. هذا نلاحظه من قيم السالبية الكهربية لفلزات المجموعة الأولي 1-أ والثانية 2-أ بالمقارنة لقيم السالبية الكهربية اللافلزات في المجاميع من الخامسة والسادسة والسابعة. ومن خصائص الرابطة الأيونية الهامة هي أن لها أعلي قطبية من أي نوع من أنواع الروابط الكيميائية.


وسوف يتم إعطاء أمثلة أكثر بالفصل الثالث الخاص بالروابط الكيميائية وتوضيح الأشكال الهندسية والتهجين والقاعدة الثمانية للويس .   
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يزداد جهد التأين من يسار الدورة إلي يمينها بنفس اتجاه زيادة السالبية الكهربية. ويقصد بجهد التأين هو مقدار الطاقة اللازمة لنزع (أو تأين) إلكترون أو أكثر من إلكترونات المستوي الخارجي للذرة. كما أن قوة التجاذب بين الإلكترونات وبروتونات أنوة عناصر الدورة تزداد من اليسار إلي اليمين مما يجعل خروج أو تأين أو إثارة إلكترون من عناصر يمين الجدول الدوري يحتاج لجهد كبير عن عناصر يسار الجدول الدوري بصورة عامة. وهذا ما تم إثباته عملياً حيث نجد أن تركيب ملح الطعام كلوريد الصوديوم مثلاُ  Na+ Cl-  وهذا يدل على أن اللافلزات تكتسب إلكترونات أسهل من أن تفقد وهذا يجعل جهد تأين الكلور أكبر بكثير من جهد تأين الصوديوم (فلز) حيث يميل الصوديوم لفقد إلكترونه الوحيد في المستوي الطاقي الثاني (موقعة في الدورة الثانية المجموعة الأولي).

فلماذا جهد تأين الصوديوم أصغر بكثير من جهد تأين الكلور ؟ يمكن الإجابة على هذا السؤال عند توضيح التوزيع الإلكتروني لكل من Na و Na+ و Ne و Cl و Cl- و Ar كالتالي:

11Na   :   1s2  2s2  2p6  3s1
10Na+ :    1s2  2s2  2p6  
10Ne   :    1s2  2s2  2p6  
17Cl :    1s2  2s2  2p6  3s2  3p5 

18Cl- :    1s2  2s2  2p6  3s2  3p6
18Ar   :    1s2  2s2  2p6  3s2  3p6
فنجد أن التوزيع الإلكتروني لأيون الصوديوم الموجب مشابه للتوزيع الإلكتروني للنيون المكتمل بالإلكترونات في مستوي طاقته الخارجي . وهذا يعطي استقرار للنيون مثله مثل العناصر الخاملة (المجموعة 8) من عدم ميولها لاكتساب أو فقد إلكترون أو اكثر لأن مستواها الخارجي ممتلئ تماماُ.

لذا نجد أن القوة الدافعة من وراء ميل الصوديوم ليفقد إلكترون ليصل إلي مرحلة مستقرة اكثر في مركباته نتيجة أن مستواه الخارجي ممتلئ. والعكس صحيح بالنسبة للكلور فنجد أم ميوله اكتساب إلكترون ليصبح مستواه الخارجي ممتلئ ويتحول لأيون سالب مستقر وتوزيعه الإلكتروني مشابه للغاز الخامل الارجون . لذا نجد أن القوه الدافعة من وراء اكتساب الكلور إلكترون هي أن أتونه يصل لمستوي استقرار عالي لاكتمال مستواه الخارجي بالإلكترونات.  
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الألفة (الميل) الإلكتروني هو مقدار الطاقة المنطلقة عندما تكتسب الذرة المفردة إلكتروناً وهي في الصورة الغازية. بمعني أن الذرة التي تكتسب إلكترون (وهي في الحالة الغازية) ينطلق منها مقدار من الطاقة تمسي بالألفة (أو الميل) الإلكتروني. 

فنجد أن الميل الإلكتروني لاكتساب إلكترون أو أكثر يزداد للعناصر كلما اتجهنا من يسار الدورة إلي يمينها أفقياً. بسبب زيادة الجذب بين الأنوية وإلكتروناتها كلما اتجهنا من يسار إلي يمين أي دورة أفقية بالجدول الدوري للعناصر ، مما يجعل الحجم يقل فبالتالي ميلها يزداد لاكتساب إلكترون أو اكثر كلما اتجهنا من يسار إلي يمين أي دورة أفقياً.

ويقل ميل ذرات العناصر لاكتساب إلكترون أو اكثر من أعلى المجموعة لأسفلها رأسياً نتيجة زيادة حجم العناصر من أعلي إلي أسفل أي مجموعة رأسية وذلك زيادة المسافة بين النواة والإلكترونات فيقل الجذب وذلك لزيادة مستوي طاقي رئيسي كلما اتجهنا من أعلى أي مجموعة إلي أسفلها.

لذا يمكن القول أن اللافلزات (التي في جهة يمين الجدول) يكون ميلها لاكتساب إلكترون أو اكثر كبير لأنها عناصرها تميل لتكوين أيونات سالبة. أما الفلزات فهي تميل لفقد إلكترونات بمعني أن ميلها للإلكترونات ضعيف جدا لذا تفضل أن تعطي أيونات موجبة. 

وعموماً صفات عناصر الجدول الدوري تعطي فكرة كبيرة عن خواص تفاعلاتها فمثلاً نجد أن عند تفاعل الصوديوم مع الكلور نجد أن الصوديوم يميل لمنح إلكترونه والكلور يميل لاكتساب هذا الإلكترون لتتكون رابطة أيونية بينهما في جزيء كلوريد الصوديوم NaCl .

7.1  الاحماض والقواعد :
 
عند إذابة حامض الهيدروكلوريك HCl في الماء (يعتبر في هذه الحالة القاعدة) فنجد أن الحامض يمنح بروتونه (أي يكتسب إلكترون) والماء يكتسب بروتون (يمنح إلكترون) كما هو موضح بالتفاعل الكيميائي التالي :
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ويعتبر المحلول حامضياً نتيجة تكون أيون الهيدرونيوم الحمضي الذي بعتبر حمض مقترن للقاعدة الماء وكذلك يعتبر أيون الكلوريد قاعدة مقترنة لحمض الكلور. وهنا يتفاعل الماء كقاعدة مع حامض الكلور لأن حمض الكلور يعتبر حمض معدني قوي يتأين تأين كاملاً في الماء هذا ادى لإكتساب الماء الخاصية القاعدية إتجهاه قوة الحمض بالرغم من أننا نعلم أن الماء يعتبر متعادل أي أن قيمة الأس الهيدروجيني له هو 7 = pH .
وهنا نستنتج أن الحامض الضعيفة جداً pKa = 25  مثل الاسيتيلين يمكن ان يتفاعل مع قاعدة قوية جدا ولا يحدث تفاعل مع القواعد العادية مثل الصوديوم هيدروكسيد والتفاعل التالي يوضح ذلك :
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C2H2   +   NaOH                     Na+  -C2H    +  H2O        لا يحدث هذا التفاعل 
8.1 النيوكليوفيلات والإلكتروفيلات
 
بعض الكواشف يكون فيها الشق السالب (نيوكليوفيل : محب للنواه أي على الذرة التي يتنقصها إلبكترونات أي التي عليها شحنة موجبة في المتفاعل) هو الفعال بحكم إمكانيته ليتفاعل مع المركز الموجب في المتفاعل العضوي. والبعض الأخر من الكواشف يكون فيها الشق الموجب (إلكتروفيل : محب للإلكترون المتمركز على مركز معين في المتفاعل) هو الفعال بحكم إمكانيته ليتفاعل مع المركز السالب في المتفاعل العضوي. ومثال على هذه الكواشف هي :

النيوكليوفيل الفعال في الكواشف هي : أيون الهيدروكسيد HO- ( مثلاُ في هيدروكسيد الصوديوم) وأيون الهيدريد H – (مثلاُ في الصوديوم هيدريد NaH) وأيون السيانيد –CN (مثلا في الصوديوم سيانيد NaCN) وأيون الألكوكسيد RO- (مثلا في الصوديوم إيثوكسيد C2H5ONa) و..... الخ

الإلكتروفيل الفعال في الكواشف هي : أيون الهيدرونيوم H3O+ (مثلا في حمض الكلور) وأيون البرومونيوم Br+  (مثلا في البرومين Br2) وأيون الكربوكاتيون R3C+ (مثلا في هاليد الألكايل R3C – Cl) وأيون الاسايلم RCO+ (مثلا في أسايل كلوريد RCOCl) وأيون النيترونيوم NO2+ ( مثلا في حمض النيتريك) و...... الخ.

 وبعد أن تعرفنا على بعض النيوكليوفيلات والإلكتروفيلات يمكن الآن التعرف على كيفية حدوث تفاعل كيميائي بين كاشف (يحوي مركز إلكتروفيلي محب للنواه أو للشحنة الموجبة) مع متفاعل عضوي يحوي مركز موجب بمعني أن خلال التفاعل سيتم كسر روابط وتكوين روابط جديدة مما يؤدي إلى تكوين نواتج لها صفات فيزيائية وكيميائية مختلفة عن صفات المتفاعلات :
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R3C – Cl  (المتفاعل)                        R3 C+   (وسيط الكربوكاتيون) 
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NaOH   (الكاشف)                            HO-   (نيوكليوفيل)
فبما أن المتفاعل يحرر شق موجب والكاشف يحرر نيوكليوفيل فسيتم التفاعل التزاوجي الأيوني كالتالي : 
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R3C+    +    HO-                  R3C - OH   

والآن نوضح كيفية تكون مركز موجب او سالب وحر في المتفاعل العضوي :
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R3 – C – A                           R3 – C+      (وسيط كربوكاتيون)+   A_:
حدث كسر غير متماثل للرابطة بشكل جذب إلكترونيين الرابطة جهة الـ A
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R3 – C – A


    R3 – C-:   (وسيط كرباناين)  +   A+
 حدث كسر غير متماثل للرابطة بشكل جذب إلكترونيين الرابطة جهة الـ C
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R3 – C – A                            R3 – C.     ( شق حر) +   A.       
حدث كسر متماثل للرابطة بشكل جذب كل من الـ A و الـ C إلكترون. 
فكيف يتم الكسر ومتي يتم الكسر المتماثل ومتى يتم الكسر غير المتماثل وفي إي غتجاه تذهب إلكترونيين الرابطة ؟ هذا يعتمد على ظروف التفاعل الكيميائيز إذن ما هي ظروف التفاعل ؟
ظروف التفاعل هي : طبيعة المواد المتفاعلة – كمياتها – درجة حرارة التفاعل – وجود حافز – إجراء التفاعل في وسط حامضي أو قاعدي – تعريض التفاعل للضوء المباشر أو أجراء التفاعل في الظلام - ........ الخ. وفي الفصول التالية سيتم توضيح ظروف التفاعلات العضوية المختلفة التي سيتم دراستها بشكل منظومي للفهم لا للحفظ .....
9.1 تعاريف
المول : وحدة للتعبير عن كمية المادة ، وتستخدم وحدة المول في علم الكيمياء على نطاق واسع . وواحد مول من أي مادة (كانت ذرات أو جزيئات) تكون كتلتها تساوي الوزن الذري أو الوزن الجزيئي وتحوي عدد ثابت من الذرات أو الجزيئات هو عدد أفوجادرو (6.023 x 1023). ويتم حساب عدد مولات العنصر n  أو عدد مولات المركب n  مثلا بدلالة كتلته m  ووزنه الذري A.wt. أو وزنه الجزيئي M.wt.  على الترتيب كالتالي :

[image: image26.emf]

                   

   
حيث :   n = عدد مولات مادة ما بوحدة المول (mol) 


      m = كتلة المادة بوحدة الجرامات (gm)   

 
  A.wt.= الوزن الذري للمادة إذا كانت في صورة ذرات ووحدتها جم/مول 

          M.wt.= الوزن الجزيئي للمادة إذا كانت في صورة جزيئات ووحدتها جم/مول
الكثافة :  هي عبارة عن كتلة المادة على حجمها (جم/مل).
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حيث : = d   الكثافة  بوحدة الـ  جم/ مل  (gm/ml)
= m  الكتلة بوحدة الـ  جم    gm   
= V  الحجم بوحدة الـ مل ml

العدد الذرى : هو عبارة عن عدد البروتونات الموجودة داخل نواة الذرة والذي يساوى أيضا 
عدد الإلكترونات في الذرة المتعادلة ، ويدون في أسفل الجهة اليسرى للرمز الكيميائي للعناصر ومثال على ذلك للتوضيح عنصر الصوديوم :  ​11Na.          

الوزن الذرى : هو عبارة عن مجموع عدد البروتونات وعدد النيترونات ويدون في أعلى الجهة 
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اليسرى للرمز الكيميائي للعنصر         . ويتم حسابه استنادا لنظائر العنصر حيث أن الكربون موجود في الطبيعة في صورتين فقط هما 12C   , 13C . وعلية يمكن حساب متوسط الوزن الذري للكربون كالتالي :
إذن :  متوسط الوزن الذري للكربون =
[image: image29.emf]
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   كتلة نظير الكربون                                      +  كتلة نظير الكربون   

حيث أن :  كتلة نظير الكربون12-هي12ونسبته  98.892 %  في الطبيعة 

    
   وكتلة نظير الكربون 13-هي 13ونسبته 1.108  %   في الطبيعة
[image: image31.emf]


 إذن متوسط الوزن الذرى للكربون  

المول : هو وحدة للتركيز الوزنى (حيث أن كتلة واحد مول من أي مادة تكافئ قيمة الوزن 
الذرى أو الوزن الجزيء  لها إذا كانت في صورة ذرات أو جزيئات على الترتيب).  فمثلاً نجد أن 2 جم من غاز الهيدروجين H2 يعتبر تركيزه الوزني واحد مول و تحتوى على عدد أفوجادرو من جزيئات الهيدروجين وضعف عدد أفوجادرو من ذرات الهيدروجين .  ومثال أخر نجد أن 16.0 جرام من ذرات الأكسجين تكافئ 1 مول و تحتوى على عدد أفوجادرو من ذرات الأكسجين . بمعنى أن 1 مول من أي مادة (في صورة جزئ أو ذرة) يكون عددها مساوياً لعدد أفوجادرو  6.023x1023  من الذرات أو الجزيئات . (كما يمكن الرجوع لتعريف المول في صفحة 5 ).

محصلة الناتج : هو النسبة المئوية لنواتج التفاعلات و يتم حسابها من المعادلة البسيطة التالية:
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     محصلة الناتج (النسبة المئوية للناتج)    
- كمية الناتج العملي :  يقصد بها وزن الناتج الفعلي الذي نحصل علية من التفاعل الكيميائي 
    (الوزن في المعمل).

- كمية الناتج النظري :  يقصد به وزن الناتج النظري الذي يتم حسابه من واقع عدد 
              المولات للناتج الذي نحصل علية بدلالة الأعداد المولية للمتفاعلات. وذلك 
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     باستخدام المعادلة البسيطة التالية :  

وزن المعادلة الكيميائية : طبقا لقانون حفظ المادة يجب أن تكون أعداد الذرات فى 
           المتفاعلات مساويا لعدد الذرات في النواتج.
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مثال : H2SO4 + NaOH                            Na2SO4 + H2O                   
نلاحظ وجود ذرة صوديوم واحدة في المتفاعلات وذرتي صوديوم في النواتج ولكي يصبح عدد ذرات الصوديوم في المتفاعلات مساويا لهُ في النواتج يجب ضرب عدد ذرات الصوديوم في هيدروكسيد الصوديوم (المتفاعل) في العدد 2 و بهذا يمكن القول أن الصوديوم موزون وتصبح المعادلة كما يلي:
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                              H2SO4 + 2 NaOH                           Na2SO4 + H2O 

وننظر الآن لعدد ذرات الهيدروجين فنجد أن المتفاعلات تحتوى على أربعة ذرات من الهيدروجين بينما في النواتج يوجد أثنين فقط ، لذا يلزم لوزن الهيدروجين بأن نضرب جزئ الماء في العدد  2لتصبح المعادلة:
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  Na2SO4  +  2 H2O                                               H2SO4  + 2NaOH  

وبالنظر إلى باقي الذرات مثل الكبريت و الأكسجين نجد أن عددها في المتفاعلات يساوى تماما عددها في النواتج و بهذا يقال أن المعادلة السابقة موزونــــــة.
المولارية (التركيز الحجمي) : 

المولارية (وحدتها مول لكل لتر) : وتعبر عن التركيز الحجمي للمادة ويساوي عدد 
مولات المادة n (mol) مذابة في حجم مقداره واحد لتر V(L) من المحلول. أي أن : 
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مبدأ باولى الاستبعادي : لا يمكن أن يشترك إلكترونان في ذرة واحدة في قيم أرقام الكم  الأربعة n , l , ml , ms . وهذا يعنى أن أقصى عدد من الإلكترونات يتحمله المدار هو 2 إلكترون. 
الصفات الدورية للعناصر:

-  طاقة التأين (جهد التأين) : الطاقة اللازمة لإزالة إلكترون من الذرة و هي في حالتها       الغازية. ونجد ان طاقة تأين العناصر تزداد من يسار الدورة إلى يمينها ، وتقل من أعلى المجموعة إلى أسفلها في الجدول الدوري للعناصر .

-  الألفة الإلكترونية : هي التغير في الطاقة الذي يصاحب إضافة إلكترون إلى ذرة العنصر في الحالة الغازية.
- الحجم الذرى ( نصف قطر الذرة): هي منتصف المسافة بين نواتي ذرتين متشابهين في 

الجزيء . ونلاحظ أن حجم العناصر يقل من يسار الدورة إلي يمينها ، ويزداد حجم العناصر من أعلى المجموعة إلي أسفلها في الجدول الدوري . 

- السالبية الكهربية : هي مدى قدرة العنصر على جذب السحابة الإلكترونية تجاهة. 
(فالعنصر الذي يميل إلى اكتساب إلكترون يسمى عنصر سالب الكهربية، أما العنصر الذي يميل إلى فقد إلكترون يسمى عنصر موجب الكهربية). ونجد أن السالبية الكهربية للعناصر تزداد كلما اتجهنا من يسار الدورة إلي يمينها وتقل كلما اتجهنا من أعلى المجموعة إلي أسفلها .

- الفلزات :  عناصر أقصى يسار الجدول الدوري. والذي يحتوى مدار طاقتها الأخير على أقل من أربعة إلكترونات بالإضافة إلى إنها موصلة جيدة للحرارة والكهرباء.

- اللافلزات :  هي عناصر أقصى يمين الجدول الدوري ما عدا العناصر النبيلة. وهى تتميز بأن
مدارها الأخير يحتوى على أكثر من أربعة إلكترونات وهى عناصر ذو سالبيه كهربية تميل إلى اكتساب إلكترونات لتكمل مدارها الأخير إلى ثمانية إلكترونات.

الروابط والشكل الهندسي للجزيء

الرابطة الأيونية :  هي تتكون نتيجة لاتحاد فلز مع لا فلز. الفلز يميل إلى فقد إلكترون مدار تكافؤه الأخير ويصبح أيون موجب بينما اللافلز يميل إلى  اكتساب هذا الإلكترون و يصبح أيون سالب. فتنشأ قوى جذب إلكتروستاتيكى بين الأيون الموجب و الأيون السالب و تتكون الرابطة الأيونية.
الرابطة التساهمية : تنشأ نتيجة مشاركة كل من عنصريين متشابهين بالإلكترون لتكوين رابطة 

تسمي بالرابطة التساهمية النقية . بينما لو كان العنصرين مختلفين تسمى رابطة تساهمية مستقطبة. حيث إذا كان فرق السالبية الكهربية بين العنصرين أقل من 1.9 فتعتبر الرابطة تساهمية مستقطبة ، أما إذا كان الفرق أكبر من 1.9 فأن الرابطة تعتبر رابطة أيونية .   

أشكال لويس : هي طريقة لرسم شكل الجزيء، بحيث تبين ترتيب إلكترونات التكافؤ و عدد 
الروابط في ذرات الجزيء. ويرمز للإلكترون الحر بنقطة والرابطة الأحادية بنقطتين أو خط والرابطة الثنائية بأربعة نقاط والثلاثية بستة نقاط مثل: 
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                                           أو

الشحنة الاسمية : هي عدد الشحنات على كل ذرة في الجزيء .   

قاعدة الثمانية : كل ذرة تميل إلى أن يحتوى مدار تكافؤها الأخير على ثمانية إلكترونات في المركب، ماعدا الهيدروجين و الهليوم. ويقال في حالة احتواء مدار التكافؤ الأخير لذرة ما أقل أو أكثر من ثمانية إلكترونات في مركب ما أن هذا المركب يحيد عن قاعدة الثمانية للويس .  

الرنين   : هو عبارة عن رسم أكثر من شكل رنيني من أشكال لويس للجزيء أو للأيون حيث 

وكلما زادت عدد الأشكال الرنينية زاد ثبات المركب. خاصة عندما تكون الأشكال الرنينية متشابهة 

نظرية تنافر أزواج إلكترونات التكافؤ (VSEPR) :

تعتمد على أنه يوجد قوى تنافر بين أزواج الإلكترونات في مدارات التكافؤ بالإضافة إلى التنافر الناشئ فيما بين أزواج الإلكترونات الحرة مما يؤدى إلى زيادة الزاوية بينها ويترتب على ذلك حدوث اقتراب بين المجموعات المتصلة بالذرة المركزية في المركب أي تقل الزاوية بينها ، وعلية يتم مراعاة ذلك حين رسم الشكل الهندسي للمركب الكيميائي ، وما يلي يوضح ذلك : 
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الاتزان الكيميائي: يستخدم قانون الاتزان في حالة التفاعلات العكوس مثل:

                            A   +   2B                            2HB    

[image: image43.emf]


                                ثابت الاتزان

حيث يتم استخدام التركيز المولارى للمواد المتفاعلة والنواتج [HB]2 و [A] و [B]2 عند الاتزان لحساب ثابت اتزان التفاعل الكيميائي العكوس .

قاعدة لوشاتيليه : إذا أثر مؤثر ما مثل التركيز أو الضغط أو درجة الحرارة على تفاعل كيميائي في حالة أتزان فإن التفاعل يسير في الاتجاه الذي يقاوم هذا التأثير. كما ان العوامل المؤثرة على تفاعل عكوس في حالة اتزان تتركز فيما يلي :

- عند زيادة الضغط على وعاء التفاعل الغازي : 

فإن التفاعل يسير جهة المتفاعلات عندما تكون n <  صفر  

فإن التفاعل يسير جهة النواتج عندما تكون n >  صفر  

ولا يحدث خلل في حالة التفاعل عندما تكون قيمة n مساوية للصفر

- تركيز المواد المتفاعلة : عند إضافة كمية من المتفاعلات إلي تفاعل في حالة اتزان نجد أن 

التفاعل يتجه جهة تكوين النواتج للعودة لحالة الاتزان . أما إذا تم إضافة كمية من النواتج فنجد أن حالة الاتزان تختل ويتجه التفاعل جهة تكوين كمية من المتفاعلات للوصول لحالة الاتزان مرة أخرى. 

- درجة الحرارة : في التفاعلات الطاردة للحرارة H > صفر أي أن قيمة المحتوي الحراري بالسالب نجد أن زيادة درجة الحرارة تخل من حالة اتزان التفاعل وتجعله يتجه جهة المتفاعلات والعكس صحيح . أما إذا كان التفاعل ماص للحرارة H < صفر أي أن قيمة المحتوي الحراري بالموجب نجد أن زيادة درجة الحرارة تخل من حالة اتزان التفاعل وتجعله يتجه جهة النواتج والعكس صحيح .

العامل الحافز : هو مادة تساعد على زيادة معدل سرعة التفاعل بدون أن يحدث لها أي تغير يذكر.

الاتزان الأيوني
الأحماض: طعمها لاذع- تحمر ورقة عباد الشمس الزرقاء- تتفاعل مع القواعد لتكون ملح وماء- ينطلق منها غاز الهيدروجين عند تفاعلها مع فلز معدني نشط.

- تعريف أرهينيوس للأحماض :  هي المادة التي إذا أذيبت في الماء تأينت و أعطت أيون الهيدروجين.

- تعريف لورى و برونستد  للأحماض : هي المادة آلتي تتأين و تعطى بروتونا.
- تعريف حامض لويس : هي المادة التي تكتسب إلكترون أو اكثر  مثل كلوريد الألمونيوم

الرقم الهيدروجيني:  يرمز له بالرمز pH ويساوي – (لوغاريتم التركيز المولارى لأيون 

الهيدرونيوم الحر في المحلول) . أي أن :    pH = - log [ H+] 
ثابت الحاصل الأيوني للماء KW: حاصل ضرب تركيز أيون الهيدروجين في تركيز أيون 
الهيدروكسيل. أي أن :  KW  =  [ H+] [HO-]  =  1 x 10-14
القواعد: طعمها مر- تزرق ورقة عباد الشمس الحمراء- تتفاعل مع الأحماض لتكون ملح وماء.

- تعريف أرهينيوس للقواعد : هي المادة التي إذا أذيبت في الماء تأينت و أعطت أيون 
      الهيدروكسيل.

- تعريف لورى وبرونستد  للقواعد : هي المادة التي تتأين و تعطى أيون الهيدروكسيل أو المادة التي تأخذ البروتون.
- تعريف لويس للقواعد : هي المادة التي تمنح إلكترون أو أكثر .

ثابت تأين الحامض الضعيف :  يختص بتأين الأحماض الضعيفة التي تتأين تأيناً جزئياً في الماء 

(تفاعل عكوس). تطبيق قانون الاتزان على تأين حامض الخليك الضعيف في الماء. ويتم حساب قيمة ثابت تأين الأحماض الضعيفة Ka باستخدام المعادلة التالية:
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CH3COOH(aq)                           CH3COO-    +      H3O+
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ثابت تأين القاعدة الضعيفة: يختص بتأين القواعد الضعيفة التي تتأين تأيناً جزئياً في الماء 

(تفاعل عكوس). كما تم تطبيق قانون الاتزان على تأين القاعدة الضعيفة وهي الأمونيا  في الماء. ويتم حساب قيمة ثابت تأين القواعد الضعيفة Kb باستخدام المعادلة التالية:
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                      NH3(aq)  +   H2O                      [NH4]+     +   HO-  

الحامض القوي أو القاعدة القوية :  تتأين الاحماض القوية والقواعد القوية بشكل كامل في الماء 

(يعتبر تفاعل غير عكوس) ومثال على ذلك : 
[image: image50.emf]





HCl    +  H2O                   Cl-   +  H3O+  





   HO-   + NaOH   +  H2O                   Na+    

العلاقة بين ثابت تأين الحامض الضعيف Ka وثابت تأين القاعدة الضعيفة Kb :  وهي

        التالية :  KW  =  Ka . Kb 

الملح الحمضي:  عند إذابة ملح حمضي مثل كلوريد الأمونيوم  NH4Cl في الماء نجد أن 

[image: image51.bmp]وسط المحلول pH > 7 وذلك لأن الشق الموجب وهو الأمونيوم NH4+  يأتي من قاعدة ضعيفة وهي الأمونيا NH3 والشق السالب الكلوريد Cl- يأتي من الحامض القوي HCl . وتستخدم المعادلة التالية لحساب قيمة [H+] كالتالي :   
الملح القاعدي: عند إذابة ملح قاعدي مثل   خلات الصوديوم CH3COONa في الماء نجد أن [image: image52.bmp]وسط المحلول pH < 7 وذلك لأن الشق الموجب الصوديومNa+    يأتي من قاعدة قوية وهي هيدروكسيد الصوديوم  NaOH والشق السالب الخلات CH3COO- يأتي من الحامض الضعيف CH3COOH . وتستخدم المعادلة التالية لحساب قيمة [H+] كالتالي :

الملح المتعادل: عند إذابة ملح متعادل مثل   كلوريد الصوديوم NaCl في الماء نجد أن 

وسط المحلول pH = 7 وذلك لأن الشق الموجب الصوديومNa+    يأتي من قاعدة قوية وهي هيدروكسيد الصوديوم  NaOH والشق السالب الكلوريد Cl- يأتي من الحامض القوي HCl 

المحاليل المنظمة: هي المحاليل التي تقاوم التغيرات في قيمة الرقم الهيدروجيني بإضافة كمية صغيرة 
من الحامض أو القلوي.
حاصل الإذابة: هو رقم ينتج بضرب تركيز الأيونات وهو يدل على أن المادة لا تترسب ما لم 
تتخطى هذا الرقم (للأملاح شحيحة الذوبان في الماء).
مبادئ عامة في الكيمياء العضوية

الصيغة البنائية: هي الصيغة التي تمثل كيفية ترتيب الذرات وتوزيعها فراغيا داخل الجزيء .

صيغة لويس المنقطة: يقصد بها إيضاح الروابط بالنقط مثل غاز الميثان:


صيغة كيكيولي المخططة: يقصد بها إيضاح الروابط التساهمية في الجزيء بالشرطة. أي أن كل 

شرطة في الجزيء تمثل مدار جزيئي بين ذرتين مثل الميثان :

الصيغة المكثفة: يتم تجميع الذرات المتشابه كل على حده مثل الإيثان أو البنزين :





الإيثان                            والصيغة المكثفة هي C2H6       

البنزين    

        والصيغة المكثفة   هي     C6H6


الصيغة الهيكلية: تمثل ربط الذرات في صورة خطوط متعرجة مثل البنتان 


صيغة نيومان ثلاثية الأبعاد (المجسمة): مثل رسم جزيء الإيثان في صيغة نيومان كالتالي :

التشكل البنائي: هو أن يكون لعدد من المركبات نفس الصيغة الجزيئية وتختلف من عدة نواحي بنائية حسب نوع التشكل:
1- تشكل هيكلي: أن يشترك اكثر من مركب في نفس الصيغة الجزيئية ولكن يختلفوا في 

التركيب الهيكلي مثل : البنتان 

2- تشكل وظيفي: أن تشترك عدة مركبات في نفس الصيغة الجزيئية ولكن تختلف في المجموعة الوظيفية مثل : الإيثانول والداي ميثايل إيثر 



         CH3 - O – CH3                       و         CH3CH2OH        
3- تشكل موضعي: أن تشترك عدة مركبات في نفس الصيغة الجزيئية والمجموعة الوظيفية ولكن    

               تختلف في موضعها في المركب مثل :

                   -1 كلوروبروبان     و       –2 كلوروبروبان 


CH3CH2CH2Cl                  و            CH3CHClCH3                      
4- تشكل توتوميري: هو وجود صيغتين توتوميريتين (كيتونية وإينولية) لمركب واحد مثل :

                 


صيغة الإينول



صيغة الكيتو

5- الرنين: يطلق على المركب الذي يحتوي على روابط مزدوجة مقترنة ويحتوي على عدة صور نينية نتيجة حدوث سريان إلكترونات الباي في الروابط المزدوجة بالمركب فيما بين ذرات كربون المركب بالكامل كالتالي:

                                           صورة رنينية أ   صورة رنينية ب

                                                  صورتين رنينيتين

وكما نرى الحلقة في منتصف حلقة البنزين السداسية تعني توزيع إلكترونات الباي على الستة ذرات كربون المكونة للحلقة السداسية. والصورتين الرنينيتين أ و ب متشابهتيم تماماً ولا يمكن فصل أحدهما عن الآخر ولكن دلت النتائج العلمية من التفاعلات العضوية أن للبنزين صورتين رنينيتين بالدليل القاطع.
التشكيل الفراغي: يقصد به أن يكون لمركب واحد أكثر من تشكيل مختلف لمواقع ذراته في الفراغ ويشتمل على ثلاثة أنواع هي تشكيل الهيئة (صيغ نيومان للألكانات المفتوحة وهيئة الكرسي والقارب والملتوي للألكانات الحلقية) وتشكيل هندسي (سز وترانس – E و Z – anti و syn) وتشكيل ضوئي   (تشكيل مطلق – خليط راسيمي - زوج من المتمارئات – زوج من الداياستريومرات – حالة الميزو ………… الخ)

1- تشكيل هندسي: يختص بتوزيع الذرات (أو المجموعات) فراغيا في المركبات التي تعاني من الدوران الحر حول محورها مثل الرابطة المزدوجة أو المركبات الحلقية مثل:

     سز

      ترانس

    سز


    ترانس


     a : رابطة محورية     axial           e :  رابطة استوائية  equatorial  
2- تشكيل ضوئي: هو انطباق الشكل الفراغي لمركب ما مع صورته في المرآة مثل خليط راسيمي.

مرآه

                         تشكيل S

                 تشكيل R



3- مركز كيرالي: هو المركز الذي يرتبط بمجاميع مختلفة مثل :

  مركز X  كيرالي

- مركز غير كيرالي: هو المركز الذي يرتبط بمجموعتين متشابهتين على الأقل.


   مركز X  غير كيرالي

المركبات الهيدروكربونية: هي المركبات التي تحتوي على كربون وهيدروجين فقط . وتنقسم إلي مركبات آروماتية (عطرية) ومركبات أليفاتية منها الألكانات والألكينات والألكاينات في صور مفتوحة وحلقية. 
- الصيغة العامة للألكانات المفتوحة هي : CnH2n-2   مثل  بروبان   :   CH3CH2CH3    :  C3H8
- الصيغة العامة للألكانات الحلقية هي :  CnH2n    مثل  سايكلوبروبان :                : C3H6    
- الصيغة العامة للألكينات هي :   CnH2n  مثل  بروبين   :  CH3 – CH = CH2   :  C3H6 
- الصيغة العامة للألكاينات الحلقية هي: CnH2n-2  مثل  بروباين: H – C      C – CH3 :  C3H4
الجذر الحر: هو أن يكون المركب الهيدروكربوني منزوع ذرة هيدروجين مثل:



  أن يفقد الأكان ذرة هيدروجين ليسمى بالألكايل R-

     ألكايل - 



      آرايل -
المجموعة الوظيفية:  هي المجموعة النشطة التي توجد في المركب العضوي والمستبدلة بذرة الهيدروجين وهي التي تحدد صفات المركب الكيميائية والفيزيائية مثل :

الكحولات R-OH  


الألدهيدات RCHO 

الكيتونات RCOR 


الأحماض الكربوكسيلية RCOOH 

ومشتقات الاحماض الكربوكسيلية

والأمينات R-NH2 .

النظام العالمي لتسمية المركبات العضوية: هو يشرف عليه منظمة عالمية تدعى المنظمة العالمية للكيمياء التطبيقية والبحتة "أيوباك" “IUPAC” . والقواعد العامة لتسمية الألكانات هي :

(1 تحدد أطول سلسلة هيدروكربونية.

(2 ترقم السلسلة من الناحية التي تعطى أقل رقم ممكن لفروعها مثل :





  
-3,2           داي ميثايل هكسان


وليس :





        -5,4داي ميثايل هكسان
(3 في حالة وجود رابطة مزدوجة أو ثلاثية يتم ترقيم أطول سلسلة في المركب بحيث تأخذ أقل رقم ممكن بغض النظر عن أرقام الفروع . ويتم وضع رقم موضع الرابطة المزدوجة أو الثلاثية قبل أسم السلسلة مباشرة مثل :





   -4 ميثايل –2- بنتين (ألكين)




   

   -4 ميثايل –1- بنتاين (ألكاين)

(4 في حالة وجود مجموعة وظيفية في السلسلة الهيدروكربونية يتم تسميتها حسب نظام تسمية    

الأيوباك  حسب الأولوية للمجموعة الوظيفية كالتالي :

(1  مجموعة الكحول : ألكانول : إيثانول CH3CH2OH
(2 مجموعة هاليد الألكايل : هالو ألكان : -2 كلوروبروبان   CH3CHClCH3    
(3 مجموعة الإيثر : داي ألكايل إيثر : داي ميثايل إيثر CH3-O-CH3
(4 مجموعة الألدهيد : ألكانال : إيثانال : CH3CHO

(5 مجموعة الكيتون : ألكانون : إيثانون : CH3COCH3
(6 مجموعة الكربوكسيل : ألكانويك : إيثانويك : CH3COOH


(7 مجموع الامين : ألكايل أمين : إيثايل أمين : CH3CH2NH2
كما يمكن تسمية المركبات حسب أسمائها الشائعة أو باسم المجموعة الوظيفية كالتالي : 


(1 مجموعة الكحول : الغول : الكحول الإيثيلي CH3CH2OH

             
(2 مجموعة هاليد الألكايل : هاليد ألكايل : بروبايل كلوريد CH3CHClCH3  

(3 مجموعة الإيثر : داي ألكايل إيثر : داي ميثايل إيثر  CH3OCH3
(4 مجموعة الألدهيد : أسيتالدهيد : إيثايل ألدهيد : CH3CHO
(5 مجموعة الكيتون : أسيتون : داي ميثايل كيتون :   CH3COCH3

  
  

(6 مجموعة الكربوكسيل : حامض الخليك : إيثانويك CH3COOH
11.1 تعليلات مختارة
تم اختيار بعض الظواهر الخاصة في الكيمياء العامة و إبرازها في هذا الباب في صورة بعض التعليلات و الإجابة عليها بأسلوب علمي واضح.    علل لما يأتي:
س 1 : يعتبر الكاشف المحدد هو المتحكم في المحصلة النهائية للنواتج؟

ج 1 : وذلك لأنة من المعروف بديهيا إن إحدى المتفاعلات ذو التركيز الأقل تستهلك كليا في نهاية التفاعل ويبقى جزء من المتفاعلات الأخرى مختلطا بالنواتج. و على هذا يتم حساب تركيز النواتج استنادا إلى تركيز المتفاعل الأقل في التركيز و الذي يسمى الكاشف المحدد. ويمكن الرجوع إلي الباب الثاني 2.2 صفحة 39 ، حيث تم توضيح إجابات بعض المسائل عن كيفية التعرف على الكاشف أو المتفاعل المحدد في بعض التفاعلات الكيميائية .  

س 2 : يكون اتجاه دوران إلكتروني المدار في اتجاهين متضادين؟

ج 2 :  لأن تضاد الاتجاه يكون أفضل للإلكترون من حيث الطاقة.

س 3 : يفضل الإلكترون أن يشغل المدار مفردا على أن يزدوج مع إلكترون أخر؟

ج 3 : لأنة تبعا لقاعدة هوند يفضل الإلكترون أن يشغل المدار مفردا على أن يزدوج مع إلكترون أخر لأنة أفضل له من حيث الطاقة.
س 4 : يقل حجم الذرة للعناصر في الدورة من اليسار إلى اليمين؟

ج 4 :  لأنة عند المرور من يسار الدورة إلى يمينها يزداد العدد الذرى الذي يكون مصحوبا بزيادة الشحنة الكهربية الموجبة بداخل النواة ، والتي تؤدى إلى زيادة قوى جذب النواة للإلكترون الخارجي مما يؤدى إلى نقص نصف قطر الذرة (يقل حجم الذرة).
س 5 : يزداد حجم الذرة للعناصر في المجموعة من أعلى إلى أسفل؟

ج 5 :  بسب زيادة عدد الأغلفة المحيطة بالنواة والذي يؤدى إلى حجب النواة للإلكترونات الخارجية و بالتالي تقل قوى جذب النواة للإلكترونات فيزيد نصف قطر الذرة (يزيد حجم الذرة).
س 6 : حجم أيون الفلور السالبF-)  ) أكبر من ذرة الفلور (F)؟
ج 6 :  بسبب زيادة عدد الإلكترونات في الأيون السالب عنة فى الذرة المتعادلة مما يؤدى إلى زيادة قوى التنافر بين الإلكترونات في الأيون السالب مما يؤدى إلى زيادة حجم الذرة . 
س 7 : يزداد جهد التأين للعناصر في الدورة من اليسار إلى اليمين ؟

ج 7 :  لأنه بزيادة العدد الذرى يقل نصف قطر الذرة وبالتالي تزيد قوة جذب النواة للإلكترون وبالتالي يصعب فقد الإلكترون الخارجي على هيئة أيون.
س 8 : طاقة التأين الأولى للنيتروجين أعلى من الأكسجين ؟
ج 8 :  بسبب اختلاف التركيب الإلكتروني للنيتروجين عن الأكسجين حيث أن الأول (النيتروجين) يتميز بأن مدارة الأخير نصف ممتلئ بالإلكترونات مما يكسبه ثباتا إضافيا مقارنة بالأكسجين . ويتضح ذلك من التوزيع الإلكتروني لكل من النيتروجين والاكسجين كمثال توضيحي:

  N7:  1S2, 2S2, 2PX1, 2PY1, 2PZ1    

O8:   1S2, 2S2, 2PX2, 2PY1, 2PZ1
س 9 : طاقة التأين الأولى للنيون أعلى ما يمكن في الدورة الثانية؟

ج 9 :  لامتلاء مستوى طاقته الأخير بالإلكترونات مما يجعله أكثر ثباتا.
س 10 : يقل جهد التأين للعناصر في المجموعة من أعلى إلى أسفل ؟

ج 10 : لأنه بزيادة عدد الأغلفة تؤدى إلى زيادة حجب شحنة النواة للإلكترون وبالتالي تقل قوة جذب النواة للإلكترون فيقل جهد التأين.
س 11 : تزداد الألفة الإلكترونية للعناصر كلما اتجهنا من اليسار إلى اليمين في الدورة؟

ج 11 :  لأنه بزيادة العدد الذرى يقل حجم الذرة وتزيد قوة جذب النواة للإلكترونات فتزيد الألفة الإلكترونية.

12.1 نموذج إستراتيجية الإختبارات المنظومية:
والتي تشمل أغلب محتويات الإختبارات النهائية لمادة الكيمياء العامة لطلاب العلوم والكليات العلمية الآخرى بالجامعات مثل: كلية الهندسة وكلية علوم البحار وكلية علوم الأرض وكلية الأرصاد وزراعة المناطق الجافة وكلية الطب وكلية الصيدلة وكلية العلوم الطبية وكليلت المجتمع والكليات التربيةوكليلت المعلمين بالمملكة العربية السعودية.

السؤال الأول :أجب على الفقرات الخاصة التفاعل التالي:


     HCOOH  +  LiOH                            HCOOLi  +  H2O

         [A]             [B]                                   [C]           [D]

(1) رتب العناصر  C ,  O  ,  Li حسب الزيادة في سالبيتها الكهربية والحجم وطاقة تأينها الأول والآلفة الكهربية.

(2) أي العناصر المكونة للمتفاعلات والنواتج وهي C, O, Li تعتبر فلزات وأيها لافلزات. 
(3) اكتب التوزيع الإلكتروني للأكسجين (العدد الذري = 8 والوزن الذري = 16) ولأيونه السالب O-2. مع ذكر أي العناصر التي تتفق توزيعها الإلكتروني مع أيون الأكسجين O-2 تكافؤه سالب 2. 
(4) حدد الأرقام الكم الأربعة للإلكترون الأخير في التوزيع الإلكتروني للأكسجين.
(5) أرسم الشكل الهندسي للمتفاعل [A] مع تحديد عدد الإلكترونات الحرة والشحنة الاسمية وعدد الروابط المرتبطة بالذرة المركزية الكربون وقيمة الزوايا على الذرة المركزية وهي الكربونة ونوع تهجينها.
(6) أذكر أنواع الروابط بالمتفاعل [A]. 
(7) أرسم نموذج يوضح تكوين الرابطة سيجما.
(8) أذكر الشكل الهندسي للمتفاعل [A]. 
(9) هل يعتبر المتفاعل [A] حمض قوي أو ضعيف ؟ مع توضيح السبب بالتفاعلات.
(10) هل يعتبر المتفاعل [B] قاعدة قوية أو ضعيفة ؟ مع توضيح السبب بالتفاعلات.
(11) قم بتحقيق قانون حفظ المادة عند تفاعل 0.01 مول من حمض الخل [A] مع هيدروكسيد الليثيوم [B]. علماً بأن الوزن الذري للكربون 12 و الأكسجين 16 والهيدروجين 1 والليثيوم 6. مع حساب محصلة الناتج [C] إذا وجدت الكمية الفعلية (التي تم الحصول عليها بعد انتهاء التفاعل) مقدارها 3.6 جم.
(12) أحسب قيمة الـ pH لمحلول من حمض الخل [A] تركيزه 0.01 مول. وكم يكون تركيزه بالمولاريه إذا كان حجم المحلول 100 مل.
(13) أحسب الكاشف (المتفاعل) المحدد للتفاعل (هل هو [A] أو [B]) عند تفاعل 2.3 جم من المتفاعل [B] مع 6.9 جم من المتفاعل [A] . مع تحديد كمية المتفاعل المتبقي مع النواتج عند نهاية التفاعل.
(14) أرسم الشكل الهندسي للماء [D] مع ذكر أسمه الهندسي وتوضيح علاقة التنافر وقيمة الزوايا بين الإلكترونات الحرة استناداً لنظرية VCEPR على الشكل.
(15) قم بتحديد المجموعة والدورة لمواقع العناصر C, O, Li, H في الجدول الدوري. 
(16) هل يعتبر الناتج [C] ملح ؟ ولماذا ؟
(17) أحسب قيمة الـ pH لمحلول مائي من 0.1 مول خلات الليثيوم [C] ، علماً بأن تأين حمض الخل هو 1.8 x 10-5.
(18) على ضوء إجابة الفقرة 16. هل يعتبر وسط محلول الناتج [C] في الماء متعادل أو حمضي أو قاعدي؟ مع التفسير.
(19) محلول منظم يتكون من 0.15 مولار حامض الخليك [A] وملحه خلات الليثيوم [C] الذي تركيزه 0.10 مولار وقيمة ثابت تأين حامض الخليك تساوي Ka = 1.8 x  10-5 احسب كل من pH  و pOH .
السؤال الثاني:  

(1) أحسب الوزن الجزيئي لغاز كميته 3.2 جم ويشغل حيز مقداره 2.24 لتر عند الظروف القياسية. حيث أن :  atm.L/mol.K R= 0.082  ثم النظر في الجدول الدوري للعناصر لمعرفة هذا الغاز.

(2) أرسم المستويات  الطاقية الجزيئية للمركب CN-1
(3) يذوب كبريتات الكالسيوم CaSO4 في الماء بمقدار 0.67 جم لكل لتر . احسب Ksp  للملح.
(4) احسب التركيز بالمولارية لكل من أيونات (OH)- و Ba2+ في محلول حجمه 200 مل ويحتوي على 0.612 جم من هيدروكسيد الباريوم Ba(OH)2  .
(5) هل وصل النظام التالي إلى حالة الاتزان أم لا تبعا للمعادلة التالية :
                  
 

علما بان تركيز المتفاعلات والنواتج بالمولارية وجدت كالتالي
  [NO] =  [N2] = 1.0 x 10-3M; [O2] = 5.0 x 10-3
(6) أحسب KP و KC للتفاعل التالي : عند درجة حرارة 500 درجة مئوية.



 

إذا كانت الضغوط الجزيئية للمتفاعلات والنواتج عند الاتزان هي:
PNH3 = 0.147 جو    و PN2 = 6.00 جو  و PH2 = 3.70 جو.

(7)  إذا بدأ تفاعل بين N2 تركيزه 1.0 مول مع H2 تركيزه 2 مول في وعاء مغلق حجمه 5 لتر حسب المعادلة التالية :   Kc = 0.5 at 400o      
N2(g)   +   3H2(g)                2NH3(g)


طبق معادلة الاتزان بافتراض قيمة لـ x ولا ضرورة لحل المعادلة الرياضية التي تعطي 
      قيمة تراكيز المتفاعلات والناتج عند الاتزان.   
(8)  اكتب التعبير الرياضي لثابت الاتزان للمعادلة :
2Pb3O4(s)                6PbO(s) + O2(g)
(9) ( أ )  احسب ثابت الاتزان Kc للتفاعل التالي :

2NO(g)                 N2(g)    +   O2(g)

إذا بدا التفاعل بتركيز 1.4 مول من أكسيد النيتروزو في اسطوانة حجمها 4 لتر ، وعند وصول التفاعل لحالة الاتزان وجد أن 0.2 مول من أكسيد النيتروزو قد تبقي.


(ب)  إلي أي اتجاه يتجه التفاعل بزيادة درجة حرارة والضغط . وهل تتأثر حالة الاتزان 
   

    بإضافة حافز. 
13.1 أجب عن الأسئلة التالية المتعلقة بالمركب العضوي التالي:

(1) أذكر العناصر المكونة للمركب في الجدول الدوري

(2) أذكر التوزيع الإلكتروني لها مع توضيح العلاقة المنظومية بين موقعها في الجدول الدوري للعناصر مع عدد الأإلكترونات التي في المستوي الخارجي لكل من العناصر المكونة للمركب العضوي التالي.
(3) أذكر نوع التهجين لجميع العناصر المكونة للمركب التالي مع ذكر الشكل الهندسي لكل منها ومقدار الزاوية
(4) أذكر العانصر التي تحتوي على إلكترونات حرة
(5) أذكر انزاع الروابط في المركب التالي.
(6) أذكر أرقام الكم الأربعة للإلكترون الأاخير لكل من العناصر المكونة للمركب التالي.
(7) أذكر مقدار التكافؤ للشق السالب بالمركب
(8) أذكر انواع المجموعات الوظيفية في المركب العضوي التالي.
(9) رتب العانصر المكونة بالمركب تصاعديا حسب حجومها وساليبتها الكهربية وطاقة تأينها الأولية ومع توضيح أين منها تعتبر فلزات وأيها لافلزية.
(10) هل المركب يعتبر في صورة ملح ؟ إذا كانت الغجابة نعم فهل مقدار الـ pH لمحلوله في الماء أكثر أو أقل من 7 .
(11)  هل طاقة الرابطة باي أكبر أو أقل من طاقة الرابطة سيجما ؟ ولماذا ؟
(12) وضح بالرسم فقط كيف يمكن تكوين المدار الجزيئي المكون للرابطة باي وكذلك  
       للرابطة سيجما 
(13)  لماذا عناصر مجموعة الهالوجينات تكون رابطة واحدة في مركباتها أما الكربون   
       فتكون أربعة روابط والنيتروجين ثلاثة والأكسجين أثنيت فقط في مركباتها المتعادلة 
       والمستقرة ؟

1.13 بعض الثوابت المستخدمة في أسس الكيمياء العامة

تعتبر قيم الثوابت الكيميائية المستخدمة في علم الكيمياء هامة جدا للمدرس والطالب على حد سواء من ناحية احتياجه الشديد لها في حل التمارين الرياضية الكيميائية ، والتدريب على كيفية استخدامها الصحيح مع مراعاة وحداتها . وليس من الضرورة حفظها حيث يتم أدراجها في مذكرات الاختبارات. والثوابت الكيميائية التالية تشمل أغلب ما يحتاجه الطالب خلال مسيرة دراسته لمنهج أسس الكيمياء العامة المقرر عليه للسنة الأولى الجامعية .

سرعة الضوء (c)  =  3 x 108  متر . مقلوب الثانية   (m.s-1)

ثابت بلانك  (h) = 6.626 x 10-34  جول . الثانية (J.s)

ثابت بوهر   (B) =   2.178 x 10-18  جول ( J ) = ثابت التردد في معادلة طيف الهيدروجين

ثابت الطاقة في معادلة طيف الهيدروجين  (B/h)  = 3.289 x 1015 ث1-  (s-1)=  ثابت ريدبيرج   

رقم أفوجادرو (N)  =  6.022 x 1023   
كتلة الإلكترون (me)= 9.11 x 10-31  كلجم (Kg) 
كتلة البروتون (mP) = 1.67 x 10-27 كلجم (Kg) والشحنة الإلكترونية (C)=   1.602 x 10-19 
ثابت الغاز (R)   = 0.082 جو . لتر لكل مول . كلفن  (atm.L/mol.K)

           =  8.324  كيلوباسكال . لتر لكل مول .كلفن (Kpa.L/mol.K) 

           = 8.324 جول/مول.كلفن (Joul/mol.K)
تغيير الوحدات الشائعة الاستخدام

1 أنجستروم (1Å)   = 0.1 نانومتر (nm)  = 1 x 10-9  متر (m) = 1 x 10-10 متر (m)
10 أنجستروم (1Å) = 1 نانومتر  (nm)  = 1 x 10-9  متر (m) 
1 جو (atm)  =  760 مليمتر زئبق (تور) (Torr) Hg mm 

1 جول = 1 كلجم . م2 . ث2-  (Kg.m2.s-2)      
حامض لويس
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CH3 – C – CH – CH2 – F
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المرجع : ندوة تعليم الكيمياء للمرحلة الثانوية بجامعة الملك سعود 1425 هـ





لماذا ذرة الهيدروجين أو الهالوجين تتحد برابطة واحدة فقط والأكسجين برابطتين والنيتروجين بثلاثة روابط والكربون باربعة روابط  مع ذرات أو مجاميع أخري؟؟؟؟؟
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التكافؤ





الأشكال الهندسية 





موقع العناصر في الجدول الدوري





التوزيع الإلكتروني





مقارنة حجم ذرات هذه العناصر والسالبية الكهربية وطاقة التأين والخاصية الفلزية والألفة الإلكترونية





أرقام الكم الأربعة لأي إلكترون في هذه العناصر
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أنواع الروابط الكيميائية
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           الحالة الإنتقالية


























N2 (g)  +   3 H2 (g)                  2 NH3 (g)                





             2NO(g)                       N2(g)    +   O2(g)                   KC = 9                                     








� EMBED Unknown  ���





العدد الذري





نتائج ترتيب العناصر بالجدول الدوري





الكتلة الذرية





الحسابات الكيميائية





مجموع عدد البروتونات والنيترونات





يساوي عدد البروتونات = عدد الإلكترونات





خواص العناصر





التوزيع الإلكتروني للذرة





حجم العناصر





جهد التأين الأول








الألفة الإلكترونية





اللافلزات





الفلزات





السالبية الكهربية





التوصيل الكهربائي





أعداد الأكسدة





المجموعة


                


        الدورة








الحجم الذري للعناصر





Be








Li





B





C





N





O





السالبية الكهربية للعناصر





Cl-





H+





H





H      C      H





H




















جهد التأين الأول للعناصر





الألفة الإلكترونية للعناصر





H


       O    +   H – Cl:                                      


H








(*) س: علل: بزيادة العدد الذرى في المجموعات يقل الميل لتكوين أيونات موجبة.


(*) س: علل: بزيادة العدد الذرى في مجموع (7-أ) وهي مجموعة الهالوجينات يقل الميل لتكوين الأيونات السالبة.
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