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أولاً :   تعاريف
 1  بعض المبادئ الأساسية في الكيمياء
1.1  الرقم المعنوي:  هو الرقم الذي يستدل منة على عدد ما كل الأرقام فيه معروفة إلا الرقم الأول 
  الذي على يمين العدد يعتبر مشكوك فيه. وقواعد التعرف على الأرقام المعنوية    

  الصحيحة للأعداد المختلفة ، سيتم توضيحها مع ذكر مثال لكل قاعدة كالتالي:


( 1 الأرقام الصحيحة غير الصفرية لأي عدد تعتبر أرقام معنوية وأمثلة على ذلك هي كالتالي : 

  
العدد


  عدد الأرقام المعنوية


126.6  



4
38



2

7945



4

(2 الأصفار على يسار العدد لا تعتبر أرقاماً معنوية وبعض الأمثلة على ذلك هي كالتالي :

 
العدد


  عدد الأرقام المعنوية


0.0126  


3
0.00038


2

0007.945


4

(3 الأصفار بين الأرقام (غير الصفرية) تعتبر أرقاماً معنوية :

  
العدد


  عدد الأرقام المعنوية


1206.6  


5
308



3

1001



4

(4 الأصفار التي على يمين العدد (سواء أكانت عشرية أو غير عشرية) تعتبر أرقاما معنوية     

    وكذلك الأصفار التي على يمين العدد الأقل من واحد تعتبر أرقاما معنوية مثل :

  
العدد


  عدد الأرقام المعنوية


126.00  


5
38.00



4

794.50600


8
1.20



3

0.2300



4

0.078000


5

(5 العدد 10000 يمكن أن يعبر عنه بـ :


العدد


  عدد الأرقام المعنوية


10000  


5
100 x 101


3

10 x 102


2

1 x 103 


1
التقريب : يمكن تقريب الأرقام في عدد ما برفع رقم خمسة أو أكبر منهُ بمقدار واحد للرقم الذي على يسارهُ مباشرة ، أما إذا كان الرقم أقل من خمسة فيمكن إهماله، وهذه بعض الأمثلة التوضيحية: 


العدد
     عدد الأرقام المعنوية
نوعية التقريب

العدد المقرب    عدد الأرقام المعنوية

0.178

3   

لرقمين عشريين

   0.18
2       


0.10073
   5

لثلاثة أرقام عشرية
 0.101  
     3


1673

   4

------


 ------

    ---- 

2.82 x 104
   3

لرقم عشري واحد
2.8  x 104
     2


8.623

   4

لرقم عشري واحد
    8.6

     2 


173.449
   6

لرقم عشري واحد
  173.5
     4


2.1   الخطــأ : هو الفرق بين القيمة المقاسة والقيمة الحقيقية.

 
- الاختلاف :  هو الفرق بين قياسين لنفس الكمية.
- التصحيح : يمكن تصحيح خطأ قياسي أو عرضي عن طريق استخدام معامل مناسب.
- الدقـة : يقال عند الحصول على نتائج تجريبية مرتين متتاليتين بقيم متساوية إن هذه النتائج     

                       دقيقة.
- الإتقـان  :  تعتبر نتائج تجربة ما دقيقة إذا تم الحصول عليها بأقل كمية من الخطأ.
- تكييف النتائج : هو عبارة عن النتيجة الأكثر احتمالا.
· الوحـدة :  هي عبارة عن مقدار عياري ، فمثلا عند قياس طول شخص ما يجب أن 
  


 ترفق الوحدة بعد طول الشخص سواء بالمتر أو بالسنتيمتر.
   3.1النظام الدولي للوحدات :
               متر/ كيلوجرام/ ثانية (المتر للأطوال- الكيلوجرام للكتلة- الثانية للزمن) 
- التيار الكهربي: يقاس بالأمبير

- درجة الحرارة : تستخدم الوحدات الكلفن oK والفهرنهيت oF والسيليزيوس oC عند قياس درجات الحرارة، ويمكن أجراء التحويلات بين هذه الوحدات باستخدام المعادلات الرياضية البسيطة التالية :    oK = oC   +  273      أو       oC = oF - 273                                                
oF  = 1.8 (oC) + 32                                   أو oC  =  (oF - 32) / 1.8     
- كمية المادة: تقاس بوحدة المول في علم الكيمياء .
- شدة الإضاءة: تقاس بالشمعة.

- وتجدر الإشارة هنا إلى أن الوحدات المترية التي تستخدم في قياس المسافات و المساحات 
والأحجام هي كما يلي :
-- المسافة بين جدة و مكة تساوى 70 كيلو متر ( 70000متر  أو 7000000 سم).

-- مساحة مربع طول  ضلعه 70سم و عرضة 50 سم فإن مساحته تساوى 3500سم2 
     حيث يتم مراعاة جمع أسس الوحدات في حالة الضرب.
-- مساحة حمام سباحة طول  ضلعه 25سم و عرضة 10سم و ارتفاعه 5 سم 
                                             =  25 سم   x 10سم  x 5  سم =  1250 سم3. 
تجدر الإشارة هنا إلى أن سم3  تاتي نتيجة لجمع الأسس في حالة الضرب .

-- اللتر وحدة تستخدم لقياس الحجوم (1.0 لتر= 1000سم3 =1000 مل).
-- وإذا كان طول خلية صغير جدا ولا يمكن قياسها بالمتر فيمكن قياسها بوحدة أصغر مثل 
النانو أو البيكو ، ويمكن كذلك تغير وحدات الأطوال كما يلى:
 1.0 pm = 10-12 x 1.0 m,         1.0 nm = 10-9 x 1.0 m                                       
 1.0 mm = 10-3 x 1.0 m,         1.0m = 10-6 x 1.0 m …….etc
 4.1  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 :
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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

(ويمكن مراجعة العلاقة ما بين التركيز الوزني بوحدة المول ورقم أفوجادرو في صفحة 8 9.
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5.1  الكثافة :  هي عبارة عن كتلة المادة على حجمها (جم/مل).

حيث : = d   الكثافة  بوحدة الـ  جم/ مل  (gm/ml)
= m  الكتلة بوحدة الـ  جم    gm   
= V  الحجم بوحدة الـ مل ml

 6.1  الضغط :  تستخدم له عدة و حدات أهمها وحدة الجوي  ( atm) وهى تساوى :

                                1atm  = 76.0 cm. Hg = 760 mmHg = 760 torr


وتستخدم كذلك وحدة الباسكال والكيلو باسكال للضغط حيث :
1 atm = 101.325 Kp                                               
2  القياس الكمي في الكيمياء
1.2  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  .          

2.2  الوزن الذرى : هو عبارة عن مجموع عدد البروتونات و عدد 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 =
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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
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 إذن متوسط الوزن الذرى للكربون  
3.2  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 ).

 4.2  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 :  

    توجد عدة أمثلة بالباب الثاني والثالث لحساب عدد المولات والمحصلة النهائية (النسبة المئوية للناتج) 

 5.2   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.
6.2  الكسر المولى : هو النسبة بين عدد مولات المادة إلى مجموع العدد الكلى لمولات جميع المواد 

    المكونة للخليط. (مع العلم بأن مجموع الكسور المولية للمواد المكونة للمحلول 
يجب أن يساوى واحد صحيح). و يتم حسابه بالمعادلة التالية : في حالة  خليط يحتوى على ثلاثة مواد A,B,C فإن الكسر المولى لـ  A يساوى:
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          الكسر المولي لـ A =   

 7.2  المولارية (التركيز الحجمي) : 

المولارية (وحدتها مول لكل لتر) : وتعبر عن التركيز الحجمي للمادة ويساوي عدد 
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مولات المادة n (mol) مذابة في حجم مقداره واحد لتر V(L) من المحلول. أي أن : 

 3  الذرة و الجدول الدوري
1.3  الأشعة الكهرومغناطيسية (الضوء) :
- الطول الموجي (  ) : هو المسافة بين قمتين متتاليتين أو قاعيين متتاليين ( أي بين نقطتين 

متماثلتين ) على منحنى الحركة الموجية. و يقاس بوحدات الطول الكبيرة (متر أو سم ) أو الوحدات الصغيرة (نانومتر أو أنجستروم).
- التردد (  ) :  هو عدد الذبذبات التي تمر بنقطة معينة في الثانية الواحدة. و يقاس 
   بوحدات الهيرتز ) Hz ). ووحدة الهيرتز ما هي إلا مقلوب الثانية أي ان :   
1 Hz = 1 s-1                               

- سرعة الضوء (c  ) :  سرعة أي إشعاع كهرومغناطيسى يساوى تردده في طوله الموجي، 
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حسب العلاقة التالية : 
حيث c     = سرعة الضوء    و h  = ثابت بلانك

    

  

       = التردد

                                       = الطول الموجي 

- العدد الموجي ( ) : هو عبارة عن مقلوب الطول الموجي (cm). ووحدته الشائعة هي 
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مقلوب السنتيمتر cm-1 .

2.3  التأثير الكهروضوئى :  معادلة اينشتين :  هي المعادلة التي تربط  بين المادة و الطاقة . كما 
   في المعادلة التالية :     E =hc/ mc2
 
حيث   E = طاقة الجسيم                h= ثابت بلانك           m  = كتلة الجسيم
 3.3  طيف :  هو تحليل الضوء الأبيض إلى مكوناته (ألوان الطيف السبعة) وهى:

                       بنفسجي- أزرق نيلي- أزرق- أخضر- أصفر- برتقالي- أحمر 
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4.3   المعادلة العامة لحساب تردد الخطوط الطيفية :   

حيث :   n1 =  المدار الأول (الداخلي)           و   n2 =  المدار الثاني (الخارجي)    
- مجموعة خطوط ليمان :  عبارة عن الفوتونات التي تنطلق نتيجة انتقال إلكترون من أي    

                مدار خارجي إلى المدار الأول n = 1 .
- مجموعة خطوط بالمر : عبارة عن الفوتونات التي تنطلق نتيجة انتقال إلكترون من أي مدار 
          خارجي إلى المدار الثاني  n = 2.
- مجموعة خطوط باشن :  له عبارة عن الفوتونات التي تنطلق نتيجة انتقال إلكترون من أي 
            مدار خارجي إلى المدار الثالث  n = 3 .
- مجموعة خطوط براكت :  عبارة عن الفوتونات التي تنطلق نتيجة انتقال إلكترون من أي 
     مدار خارجي إلى المدار الثالث  n = 4 .
5.3  الأرقام الكمية :

- الرقم الكمي الرئيسي   n  :   
      يميز المستوى الرئيسي و يرمز لهُ بالرمز  n  و يأخذ أحد القيم الصحيحة n = 1,2,3,4 .

- الرقم الكمي الثانوي  l  :  يميز تحت المستوى و يرمز لهُ بالرمز (l) و تكون قيمته مساوية 
للمقدار من صفر إلي n-1. كما تدل قيم هذا الرقم على شكل المدار(تحت المستوى) ويرمز لكل مدار برمز معين كما يلى:
                                رمز المدار     رقم الكم الثانوي (l)     

l =  0               S                  

l = 1                p





l = 2                d

l = 3                f
- الرقم الكمي المغناطيسي m   :  يميز تحت تحت المستوى (المدار) ، ويرمز لهُ بالرمز ) (ml    

    



  ويأخذ القيم العددية الصحيحة من (-l) إلى (+l) بما فيها  

  



  الصفر.

l = 0


ml = 0


l = 1


ml = +1, 0, -1


l = 2


ml = +2, +1, 0, +1, +2


l = 3


ml = +3, +2, +1, 0, +1, +2, +3

- الرقم الكمي المغزلي ms : يميز اتجاه حركة الإلكترون (إما مع عقارب الساعة أو عكس 
عقارب الساعة)  أي :  ( +1/2  أو –1/2).

6.3  مبدأ أوفباو (البناء) :  أن يضاف بروتون إلى النواة أو إلكترون إلى الذرة عند الانتقال من 
   عنصر إلى العنصر الذي يليه.

7.3  قاعدة هوند :  يفضل الإلكترون أن يشغل المدار مفردا على أن يزدوج مع إلكترون أخر لأن 
   

     ذلك أفضل لهُ من حيث الطاقة.

8.3  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. 
9.3  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 .

- أعداد التأكسد : هي الشحنة التي يأخذها الأيون في مركب ما أو الذرة في مركب ما إذا 
                                اعتبرنا أن هذا المركب في صورة أيون.
- 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.

4  الروابط والشكل الهندسي للجزيء

1.4  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.

2.4  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 .   

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

                                           أو

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

5.4  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 .  

6.4  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 

7.4  نظرية تنافر أزواج إلكترونات التكافؤ (VSEPR) :
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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 : 

8.4 التهجين  : 
هو عبارة عن تداخل أو خلط المدارات لذرات مختلفة أو متشابهة في الحالة مثارة.
9.4  رتبة الرابطة تبعاً لنظرية المدارات الجزيئية : تعطى بالمعادلة التالية : رتبة الرابطة = 
  ( مجموع الإلكترونات في المدارات الرابطة - مجموع الإلكترونات في المدارات المضادة للربط) ÷ 2
10.4  الظاهرة البارا مغناطيسية : 
هي احتواء الذرة أو الجزيء على إلكترونات مفردة في مدار 
التكافؤ الأخير.

11.4  الظاهرة الداي مغناطيسية: هي احتواء الذرة أو الجزيء على إلكترونات مزدوجة في مدار 
 التكافؤ الأخير. 
� EMBED Equation.3  ���
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