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الملكية الفكرية

وحقوق الطبع
المقدمة
علم الكيمياء هو علم الحياة الذي يدرس خواص المواد المكونة للكون بالكامل فهي إما مواد صلبة أو سائلة أو غازية. وعلى سبيل المثال مادة من مواد الكون الصلبة هي أكسيد الحديد ومادة سائلة هي الماء ومادة غازية هي غاز الأكسجين. فأغلب علوم الحياة تتعامل مع المواد ولكن الكيمياء تتعامل مع طبيعة المواد وخواصها بهدف إستخدامها كسلع تجارية تعمل على رفع مستوى رفاهية الإنسان. والامثلة على ذلك الكثير الكثير ومنها على سبيل المثال صناعة الأسمنت وتنقية الحديد من أكسيده وتنقية مياة الشرب وتنقية الأكسجين وتخزينه في أسطوانات غازية. ونحن على العلم بأن الحديد والأسمنت يستخدمان في البناء والماء الشرب والأكسجين للمرضى المحتاجين للأكسجين النقي ..... وهذا.

وطالب العلم الذي يدرس أسس ومبادئ الكيمياء العضوية يحتاج لتنمية قدراته الإدراكية وإستيعاب المعلومات الكيميائية ، وذلك لزيادة حصيلته العلمية في مادة الكيمياء ، وخلالها يحاول أن ينمي قدراته الكيميائية الفكرية ، بمعني ان يحاول تدوير المعلومات الكيميائية في ذهنه ويفكر في تطبيقاتها وعظمة الخالق في خلقه للمواد المكونة للكون بالكامل. ومثال بسيط على ذلك هو أشعة الضوء وما يحدث داخل العين من تفاعل كيميائي عضوي ينتج عنه الروية .... فسبحان الخالق عز وجل وحمكته في خلقه والغنسان يعتبر أحد مخلوقاته التي جعل لها مستوى متميز فيما خلقه في الكون حيث وهبه العقل الذي يفكر به عن بقية مخلوقاته في الكون. فعليه يفضل أن يحاول أبنائنا الطلاب أن يفكروا في مخلوقات الله والظواهر الكونية المادية والتي تراها ويحس بها الإنسان. فالفكر مهم للتنمية والرقي ولإزدهار الأمة بجانب لا نغفل عن الأخلاق والأمانة في العمل، فهما مكملان للفكر المادي وصولاً للتمدن الأخلاقي والمعيشي. فأغلب الدول المتقدمة تعتبر متمدنةً معيشياً وليست أخلاقياً مثلها مثل الحضارات والأمم المنتثرة والتي تلاشت مع الزمن، أما حضارة الإسلام والممثلة بأمة سيدنا وحبيبنا محمد بن عبد الله صلى الله عليه وعلى آله وسلم فلن تزول لأن أسسها الأخلاق باقية بالرغم من تدني المستوى المعيشي الحضاري للأمة. ومن الآن أيها الأبن الصالح والممثل بطالب جامعي نرجوك أن تهتم وترتقي لمستوى أخلاقي متميز وتدعمه بتحصلك العلمي والفكري على السواء وصولاً لتكوين أسرة صالحة دائمها قائمة على الاحترام ومكارم الأخلاق وخبرة جيدة تتوائم مع متطلبات مهن سوق العمل للتميز في حياتك العملية بجانب حياتك الشخصية.

والمقصود مما سبق هو أن تكون حياتك الجامعية قائمة على مكارم الأخلاق والامانة في الدراسة والتحصيل العلمي والتفكير في الظواهر الكونية الخاصة بتخصصك مع إكتساب قدرات لها أهمية في مجال دراستك ومهام المهن التي تتناسب مع تخصصك وقدراتك. وسوف تجد في المستقبل القريب أن مكارم الأخلاق وتحصيل المعرفة هما السلاحان الذين يمكنك بهما مواجهة الحياة العملية والأسرية بكل تميز وجدارة بإذن الله.    
وعليه هنا في منظمة العضوية نهتم في توصيل أهمية دراستك للكيمياء العضوية مهما كان تخصص كيمياء منفرد أو أحياء أو كيمياء حيوية أو طب أو صيدلة أو علوم طبية أو علوم البحار أو علو الأرض أو الزراعة أو الأرصاد أو ..... الخ.
أهمية الكيمياء تعتمد على أهمية علم الحياة فتتركز أهمية الكيمياء العضوية في تكوين جسم الإنسان والتفاعلات الأيضية وهي في الأصل تفاعلات كيميائية تحدث داخل الجسم. الآثار والحفريات العضوية المتناثرة على سطح الكرة الأرضية هي في الأصل علم كيمياء الآثار العضوية بجانب الزيت الخام (الذهب الأسود) المتواجد في باطن الأرض وعمليات إستخراجه وتنقية موادة والذي يعتبر الجازولين أحدها. الهواء وما فيه من مواد عضوية تؤثر وتتأثر بجسم الإنسان. المواد العضوية وتفاعلاتها في البحار وتأثر الأسماك والإنسان بها. 
وهنا في هذا الكتاب العلمي المتخصص والتطبيقي حرصنا أن نطرع ثلاثة دعائم علمية وهي:

(1) مبادئ الكيمياء العامة المتخصصه.

(2) أسس الكيمياء العضوية المتخصصة.
(3) تطبيقات العضوية في الحياة.
ولكي نفهم ونستوعب التفاعلات العضوية ونفكر في كيفية حدوث التفاعل العضوية وكيفية تكوين نواتجه ، نحتاج لمعرفة مبادئ الكيمياء العامة ، حيث تم تخليصها في الإجابة على حوالى عشرين سؤال تشمل أهم العناصر الأساسية في الكيمياء العامة والتي تعتمد عليها أسس الكيمياء العضوية.
وخلال دراستك وإستيعابك للتفاعلات العضوية المتعددة ، سوف تتعرف على أغلب السلع التجارية المتواجدة في منزلك والسوق وغيره.
وعليه تم تقسيم الكتاب لقسمين رئيسيين هما:

القسـم الأول: مبادئ الكيمياء العامة. 

القسـم الثاني: أسس الكيمياء العضوية وتطبيقاتها.

ونركز هنا على أن يستطيع الطالب التعامل مع التفاعلات العضوية بسهولة ويسر والتعرف على أهمية نواتج هذه التفاعلات في الحياة. والله الموفق
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القسم الأول

مبادئ الكيمياء العامة


مقدمة

يمكن القول أن كل المواد المكونة للكون ما هي إلا مواد كيميائية ، وتصنف إلى مواد جامدة لا حياة فيها وهي : 

(1) المواد غير عضوية مثل ملح الطعام والحديد والنحاس والرمل والألمونيوم   والأكسجين والنيتروجين و....الخ 
(2) لمواد عضوية مثل البلاستيكات والمطاط والبويات والصبغات والبترول (الذهب الأسود) و.....الخ 

أما المواد التي فيها حياة فهي الكائنات الحية مثل الانسان والحيوان والبكتيريا والنباتات والحشرات و.... الخ ، فتعتبر مكوناتها الأساسية مواد عضوية والمكونات الثانوية عبارة عن مركبات معدنية ومركبات عضوية معدنية (Organometallic compounds). كما أن نمو الكائن الحي تتم عن طريق ما يسمي بالتفاعلات الأيضية وهذه التفاعلات في الأساس ما هي إلا تفاعلات عضوية حيوية تعمل على بناء المركبات السكرية والدهون والبروتينات وغيرها وتعتبر هذه مركبات عضوية بداخل جسم الكائن الحي. وحالياً توصلت التقنيات العلمية إلى تشييد عضوي للعديد من هذه المركبات بالمعامل والمراكز البحثية وفي المصانع كذلك. 
كما تعتبر أي مادة على سطح الكرة الأرضية مادة عضوية عندما تكون نواتج احتراقها في وجود الأكسجين هي ثاني أكسيد الكربون وماء وطاقة. من منطلق أن علم الكيمياء العضوية قائم على عنصر الكربون الذي يصنف في المجموعة الرابعة بالدورة الثانية بالجدول الدوري للعناصر، أما بقية الـ 112 عنصر فهي تكون مركبات غير عضوية و/أو مركبات عضوية معدنية. 
كما أن مسمى كيمياء عضوية يعتبر اسم خطئ للأعتقاد بأنهُ لايمكن تحضير مادة عضوية حيوية من مادة كيميائية ، ولكن بعد النجاح في تحضير مادة اليوريا من تسخين مادة كيميائية غير عضوية وهي سيانيد الأمونيوم عام 1828، بعدها تمكن العلماء من تحضير ملايين المركبات العضوية منها ما تم التعرف على وجوده في الكائنات الحيوية  نتيجة فصلها من مصادر طبيعية ، ومنها تعتبر مركبات جامدة تستخدم كمنتجات صناعية مثل البلاستيكات والصبغات والبويات والأدوية والمبيدات الحشرية و...... الخ ومنها ما تم التعرف عليه في الأصل في الطبيعية ثم تم تشييده معملياً ثم صناعية حسب اهميته الاقتصادية. ويمكن أعتبار علم الكيمياء العضوية من العلوم الحديثة بحكم أن بداية منشأها قبل حوالى 200 سنة فقط بالمقارنة للعلوم الأخرى إلا أن العلماء اتفقوا على بقاء أسم هذا العلم وهو علم الكيمياء العضوية ، ولكن كذلك أطلق عليه أسم كيمياء الكربون بحكم التوصل لأكثر من 16 مليون مركب عضوي معروف مكونه الأساسي هو عنصر الكربون. ومعروف فقط حوالى مليون ونصف من المركبات غير العضوية التي تشمل الـ 111 عنصر بالجدول الدوري للعناصر. وعموماً نجد أن نسب مكونات المواد في الكرة الأرضية هي 46% أكسجين و28% سليكون و 8% ألمونيوم و 6% حديد و 2.4% ماغنيسيوم و 2.4% كالسيوم و2.3% بوتاسيوم و2.1% صوديوم وبقية عناصر الجدول الدوري مجموع نسبها اقل من 1% وتشمل كذلك على عنصر الكربون. وتعود أهمية الكيمياء العضوية في علوم الحياة بصورة عامة عند النظر إلى حياتنا اليومية فنجد ان أغلب المنتجات التي نستخدمها في حياتنا ما هي إلا مواد عضوية قد تكون من مصدر طبيعي أو محضرة معمليا و/أو صناعياً مثل :

(1) مادة الاسبيرين (حمض الأسيتايل سلسيليك) فهو يستخدم للتقليل من الآلام لدا الانسان من قديم الزمان من ناحية العلاج بالطب الشعبي. كما تم تحضيرة عضويا على نطاق صناعي ويباع منه بالملايين في جميع أنحاء العالم حتي يومنا الحالي.

(2) شركات السيارات والطائرات والسفن تركز على صناعة المواد البلاستيكية لاستخدامها بدلاً من الحديد والمعادن الأاخري وذلك للتقليل من الوزن ولأن تكلفتها أقل من الحديد والمعادن كذلك ، حيث نلاحظ أن أجزاء كثيرة في السيارات تتكون من مواد بلاستيكية هي في الأصل مواد عضوية تم تصنيعها من تفاعلات عضوية.
(3) مادة المورفين وهي مادة مخففة لآلام الأنسان وهذه المادة عبارة عن أحدي مشتقات أشباه القلويدات وتعتبر من المواد العضوية الطبيعية. 
(4) شركات تكرير البترول تعمل على فصل وتنقية مكونات الزيت الخام المستخرج من باطن الأرض  حيث تعتبر أغلب مكونات الزيت الخام (الذهب الأسود) مركبات عضوية طبيعية . وتم تشييد مركب الميثايل ثلاثي البيوتايل إيثر الذي يضاف مع الجازولين كمادة مضافة وذلك للتقليل من التلوث الحادث نتيجة احتراق الجازولين في محركات السيارات.
(5) استخدام الفورمونات بدلاً من المبيدات الحشرية الكيماوية في عملية التقليل من انتشار الحشرات الضارة للمحاصيل الزراعية.
(6) البنسلين ج (Penicillin G) يعتبر مادة عضوية طبيعية تنمو على عفن الخبز وتعتبر من المضادات الحيوية الهامة التي تساعد الجسم على القضاء على البكتيريا الضارة التي تصيب الانسان.
(7) فيتامين C و E يعتبران مركبات عضوية لمضادة للتأكسد تضاف للأغذية المعلبة وذلك للتقليل من معدل فسادها نتيجة عمليات تأكسدة المادة الغذائية المعلبة.
(8) استخدام الصبغات في تلوين المواد الغذائية مثل حلويات الاطفال والنكهات في تحسين من مذاق المواد الغذائية المعلبة مثلاً ، حيث تعبر هذه المواد ما هي إلا مركبات عضوية.
(9) استخدام الروائح الطبيعية والمصنعة صناعياً في كلا مجال العطور ومستحضرات التجميل فهي تعتبر في الأصل مواد كيماوية.
(10) بعض المواد العضوية مثل غاز الخردل والجليسرين و.....الخ تعتبر مواد عضوية تدخل في مجال تصنيع الأسلحة التي تستخدم في الحروب التقليدية والحروب الغازية.
وتوجد امثلة كثيرة سيتم توضيحها خلال توضيح تطبيقات الكيمياء العضوية. أما هنا فنوضح للدراس وجود علاقة منظومية بين التركيب البنائي للمركب العضوي وخواصه الفيزيائية والكيميائية وتأثيراته الطبية وتأثيرها على البيئة. حيث عند وجود اختلاف بسيط في التركيب البنائي للمركب العضوي نجد أن خواصه السابقة تختلف أختلافاً جزرياً. وهنا نقول سبحان الخالق عز وجل في حكمته ونفكر في مخلوقات الخالق المختلفة على الكرة الأرضية ونحاول الربط بين ما يمكن تحضيره من مركبات عضوية معملياً عن طريق اجراء التفاعل الكيميائي والاستفادة منه في حياتنا اليومية ومثال بسيط على ذلك هو تحضير النايلون 66 وهي مادة بلاستيكية يمكن تشكيلها وتصنيع منها الملابس ، وهذه المادة ما هي إلا نتيجة تفاعل مادتين عضويتين سائلتين. فهنا ننظر لعظمة الخالق في كونه من منطلق الحصول على الكساء من مادتيين عضويتين سائلة. فكيف حدث ذلك ولماذا الناتج وهو النايلون 66 يكون في صورة صلبة عند درجة حرارة الغرفة والمواد المكونة له كيميائياً هي في الاصل سوائل عند درجة حرارة الغرفة ؟ السبب ببساطة هو حدوث كسر روابط وتكوين روابط جديدة بين المادتين السائلتين المتفاعلتين مع بعضهما البعض لانتاج مادة جديدة لها صفات فيزيائية وكيميائية مختلفة عن المواد المتفاعلة. ولكن تسخين الماء مثلا وتحويله من الحالة السائلة الى الحالة الغازية تعتبر خاصية فيزيائية وليست تفاعل كيميائي بحكم أن عند تبريد الماء وهو في الصورة الغازية يتكثف ويتحول الماء إلى الصورة السائلة ، وهنا نجد أن صفات الماء الكيميائية هي نفسها للماء وهو في كلا الحالتين الغازيو السائلة ، لذا يعتبر هذا التحول فيزيائي وليس كيميائي.


ويحتوي هذا الفصل على مراجعة عامة لبعض الموضوعات التي تمت دراستها في مجال أسس الكيمياء العامة ، والتي تعتبر الدعامة الاساسية لتفهم موضوعات الكيمياء العضوية الاساسية في هذا المقرر وهي على النحو التالي:

2.1 أنواع الروابط الكيميائية
الرابطة الكيميائية ما هي إلا فلك جزيئي يحتوي على إلكترونيين فقط يربط ذرتين في الجزيء. ويتكون الفلك الجزيئي من اندماج فلكيين ذريين  ، يحتوي كل فلك منهما على إلكترون واحد. وأنواع الروابط الكيميائية هي: رابطة تساهمية  ورابطة تساهمية قطبية - رابطة أيونية -رابطة تناسقية

مثال (1): جزء غاز الكلور  رمزه Cl2 وشكله هو : Cl  – Cl الشرطة – يقصد بها الرابطة الكيميائية وهي الفلك الجزيئي المتكون من اندماج فلكين ذريين على النحو التالي:



           


       +                                                                                                  
                       فلك جزيئي (الرابطة)
                              فلك ذري           فلك ذري

        Cl.       +         Cl.                                     Cl .. Cl 

وهنا نري أن تكوين الرابطة الكيميائية تمت عن طريق مشاركة كل ذرة بإلكترون ، لذا تسمي بالرابطة التساهمية . 

مثال (2): 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. (أنظر قيم

السالبية الكهربية في الفصل الثاني).
مثال (3) :  H – Cl  جزيء غاز حمض الكلور  HCl 

فرق السالبية الكهربية = 2.1 – 3 = 0.9 أي اقل من 1.9
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-
فيقال أن الإلكترونيين مستقطبة جهة الكلور أكثر بكثير من جهة الهيدروجين. 

والتوزيع الإلكتروني لكل من الكلور والهيدروجين يوضح عملية مشاركة كل من الكلور والهيدروجين بإلكترون لتكوين الرابطة التساهمية القطبية كالتالي:
      17Cl :   1s2    2s2            2p6            3s2            3p5

  1s1           3p1z
1H : 1s1                
رابطة تساهمية عبارة فلك جزيئي يتكون من اندماج فلكيين ذريين ، كل فلك منهما يحوي إلكترون واحد فقط
فلك جزيئي يعتبر رابطة تساهمية قطبية


الرابطة الأيونية تتكون نتيجة جذب ذرة (سالبيتها الكهربية عالية – لافلز- جهد تأينها الأول كبير- حجمها صغير) إلكترون من ذرة (سالبيتها الكهربية منخفضة – فلز – جهد تأينها الأول منخفض – حجمها كبير)

مثال (1):  جزيء كلوريد الصوديوم رمزه NaCl وشكله: Na+ Cl-
وفرق السالبية الكهربية = 0.9 – 3 = 2.1 أي أكبرمن 1.9
لذا تعتبر رابطة أيونية - ومن دراستنا لخواص العناصر بالجدول الدوري نجد أن الصوديوم فلز موصل للكهرباء يفقد إلكترونه في المستوي الخارجي بسهولة ذو سالبيه كهربية منخفضة وميل عالي جداً لتكوين أيون موجب وذو جهد تأين أولى منخفض جداً بالمقارنة للكلور والجدول التالي يوضح ذلك.

ونستنتج أن الكلور يجذب إلكترون الصوديوم الأخير إليه مكوناً رابطة أيونية قوية مع الصوديوم. فيقال أن الإلكترونيين ممركزة جهة الكلور أكثر بكثير من جهة الهيدروجين على النحو التالي: 
17Cl :  1s2    2s2          2p6            3s2            3p5
11Na :   1s2     2s2          2p6                   3s1              3p1z      
وتتكون الرابطة الأيونية من انتقال إلكترون الصوديوم الأخير الموجود في الفلك  3s1  إلي الفلك
 3p1z  لتتكون الرابطة الأيونية كالتالي:
                          18Cl-    :  1s2   2s2   2p6   3s2   3p6  = 18Ar
               10Na+ :  1s2   2s2   2p6   = 10Ne

والتوزيع الإلكتروني لأيون الكلور السالب يماثل نفس التوزيع الإلكتروني لغاز الأرجون ، وهذا التماثل يجعل استقرارية عالية لأيون الكلور السالب المكتمل مستواه الخارجي بالإلكترونات فبالتالي تجد جهد تأينه كبير جداً.

والتوزيع الإلكتروني لأيون الصوديوم الموجب يماثل نفس التوزيع الإلكتروني لغاز النيون ، وهذا التماثل يجعل استقرارية عالية لأيون الصوديوم الموجب المكتمل مستواه الخارجي بالإلكترونات فبالتالي تجد جهد تأينه الثاني كبير جداً. 
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الرابطة التناسقية فتتكون مثلاً من مساهمة ذرة بإلكترونيين لترتبط مع أيون موجبة كالتالي:
                          H ​         
    
                           H


H+     +    : N       H                        H                 H      
                                            H 


                   H
هنا نري أن التوزيع الإلكتروني للنيتروجين كالتالي:


  7N :   1s2      2s2        2p3  





 PX  PY  PZ
المستوي الثاني (مستوي الكم الرئيسي n = 2) يحتوي على مستويين كم فرعيين أو ثانويين l = 0 و 1 وهما s و p  وفي الأس s إلكترونيين يطلق عليهما بزوج من الإلكترونات الحرة التي تُكون رابطة تناسقية مع أيون الهيدروجين الموجب. أما المستوي الفرعي بي p فيتكون من ثلاثة أفلاك تسمي بأعداد الكم المغناطيسية وهي ml = +1 ، صفر ، -1 وهم Px و Py  و Pz . فنجد أن الثلاثة إلكترونات ترتبط بثلاثة إلكترونات توجد في ثلاثة ذرات هيدروجين مكونة ثلاثة روابط تساهمية أم زوج الإلكترونات الحرة في 2s2+ فيكون رابطة تناسقية مع أيون الهيدروجين الموجب فيترتب على ذلك وضع إشارة موجب على النيتروجين. لماذا ؟
والجدول التالي يوضح الفروق بين الرابطة الأيونية والرابطة التساهمية والرابطة التساهمية القطبية والرابطة التناسبية.
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	الرابطة التساهمية
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	مشاركة إلكترونيين من ذرة إلي أيون موجب

	نقطة الانصهار
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	قطبية الربط الأيوني عالية
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وسبحان الخالق فقد أثبتت الدراسات العلمية أن للجزيئات تراكيب و/أو أشكال هندسية معينة وبعضها تخضع لقاعدة الثمانية للويس وبعضها تحيد عن هذه القاعدة. 

 3.1القاعدة الثمانية للويس والأشكال الهندسية للجزيئات والشحنة الأسمية
لنأخذ مثلاً ثلاثة جزيئات مختلفة وندرس تطبيق قاعدة الثمانية عليها والشكل الهندسي لكل منها في الفراغ وهي جزيء الميثان وجزيء الأمونيا وجزيء الماء ، بجانب ذكر بعض الجزيئات التي تحيد عن قاعدة لويس. مثال (1): جزيء الميثان : 

يحتوي مستوي التكافؤ لهُ على أربعة إلكترونات ومحتاج لأربعة فقط ليكتمل مستواه ، ويكون مماثل لعدد إلكترونات المستوي الثاني المكتمل للنيون (الغاز الخامل). ويمكن تمثيل ذلك بوضع أربعة نقاط تمثل الأربعة إلكترونات حول رمز ذرة الكربون C :   

                                                     [image: image1.wmf]C


وعند ارتباط أربعة ذرات هيدروجين بالكربون تتكون أربعة روابط تساهمية:

                                                 [image: image2.wmf]C
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بهذا يكون حول الكربون ثمانية إلكترونات في المستوي الطاقي الجزيئي الخارجي لجزيء الميثان، وعلى ضوء هذه النتيجة يطلق على الكربون في مركباته أن قاعدة الثمانية للويس تنطبق عليه.

والشكل الهندسي لجزيء الميثان هو هرم رباعي الأوجه:
                                                    [image: image3.wmf]C
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الزوايا بين الروابط في جزيء الميثان متساوية وتساوي 109.5
مثال (2): جزيء الأمونيا (النشادر):

يحتوي مستوي التكافؤ لهُ على خمسة إلكترونات ومحتاج لثلاثة فقط ليكتمل مستواه ، ويكون مماثل لعدد إلكترونات المستوي الثاني المكتمل للنيون (الغاز الخامل). ويمكن تمثيل ذلك بوضع خمسة نقاط تمثل الخمسة إلكترونات حول رمز ذرة النيتروجين N : 
 
    [image: image4.wmf]N


زوج حر من الإلكترونات

وعند ارتباط ثلاثة ذرات هيدروجين بالنيتروجين يتكون ثلاثة روابط تساهمية
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زوج حر من الإلكترونات

بهذا يكون حول النيتروجين ثمانية إلكترونات في المستوي الطاقي الجزيئي الخارجي لجزيء الأمونيا (النشادر) ، وعل ضوء هذه النتيجة يطلق على النيتروجين في مركباته أن قاعدة الثمانية للويس تنطبق عليه.

والشكل الهندسي لجزيء الأمونيا يشابه لشكل شمسية المطر فهو هرم رباعي مشوه الأوجه وليس هرم رباعي منتظم الميثان – لماذا ؟ 
       ب : الزاوية بين الزوج الحر والرابطة                        

       ج : الزاوية بين الرابطتين التساهمية            107    
الزاوية بين الرابطتين  في جزيء الميثان 109.5 أما في الأمونيا فهي 107 والسبب يعود لوجود تنافر بين الزوج الحر مع الرابطة يعمل على الضغط على الروابط التساهمية مما يجعل الزاوية أقل من 109 كما هو الحال في الشكل الهندسي الهرم الرباعي لجزيء الميثان.
مثال (3): جزيء الماء:

يحتوي مستوي التكافؤ لهُ على ستة إلكترونات ومحتاج لإلكترونيين فقط ليكتمل مستواه ، ويكون مماثل لعدد إلكترونات المستوي الثاني المكتمل للنيون (الغاز الخامل). ويمكن تمثيل ذلك بوضع ستة نقاط تمثل الستة إلكترونات حول رمز ذرة الأكسجين O :  

                                         [image: image6.wmf]O

     زوج حر من الإلكترونات

وعند ارتباط ذرتين هيدروجين بالأكسجين تتكون رابطتين تساهمية
                                [image: image7.wmf]H
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أ  : الزاوية بين زوجين حرين من الإلكترونات

ب: الزاوية بين زوج حر والرابطة التساهمية        

ج: الزاوية بين رابطتين تساهمية

بهذا يكون حول الأكسجين ثمانية إلكترونات في المستوي الطاقي الجزيئي الخارجي لجزيء الماء، وعلى ضوء هذه النتيجة يطلق على الأكسجين في مركباته أن قاعدة الثمانية للويس تنطبق عليه.
 والشكل الهندسي لجزيء الماء مثل شكل V وليس هرم رباعي الأوجه مثل الميثان – لماذا ؟ الزاوية بين الرابطتين التساهمية في جزيء الماء 105 أما في الأمونيا فهي107  والسبب يعود لوجود تنافر بين الزوجين الحرين يعمل على الضغط على الزاويتين بين كل من الزوجين الحرة والرابطة وهذا بدورة يضغط على الزاوية بين الرابطتين التساهمية مما يجعل الزاوية أقل من 107 كما هو الحال في الشكل الهندسي لجزيء الأمونيا. لذلك نجد أن الزاوية بين الزوجين الحرين أكبر من الزاوية بين الزوج الحر والرابطة وهذا بدوره أكبر من الزاوية بين الرابطتين التساهمية ،  أي أن : أ > ب > ج .
وكيفية حساب الشحنة الاسمية على ذرات مركب ما تتم بتطبيق المعادلة الرياضية التالية :
FC  (Formal Charge) = VE (عدد إلكترونات التكافؤ) – UF (عدد الإلكترونات الحرة) – CB (عدد الروابط التساهمية)
فمثلاً : يمكن حساب قيمة الشحنة الاسمية على كل من ذرة الهيدروجين والاكسجين في جزيء الماء كالتالب :
الشحن الاسمية على ذرة الهيدروجين في جزيء الماء = 1 – صفر – 1 = صفر


حيث أن : 1 = عدد إلكترونات التكافؤ (أي عدد إلكترونات المستوي الخارجي للذرة)



صفر = عدد الإلكترونات الحرة على ذرة الهيدروجين



   1 = عدد الروابط التساهمية المتصلة بذرة الهيدروجين 

الشحن الاسمية على ذرة الأكسجين في جزيء الماء = 6 – 4 – 2 = صفر


حيث أن : 6 = عدد إلكترونات التكافؤ (أي عدد إلكترونات المستوي الخارجي للذرة)



   4 = عدد الإلكترونات الحرة على ذرة الأكسجين



   2 = عدد الروابط التساهمية المتصلة بذرة الأكسجين
أسئلة : قم بحساب قيمة الشحنة الأسمية على جميع ذرات المركبات والأيونات التالية :
 H4N+ ,  CO3--  ,   R3C , R3C: ,  NH3   ,   O2   ,   HCl   ,   - O:  ,   :Cl:   
4.1  تهجين المجالات الإلكترونية للذرة
تتم المشاركة بين إلكترونات الكربون الأربعة مع أربعة إلكترونات لأربعة ذرات هيدروجين لتكوين أربعة روابط تساهمية في جزيء الميثان. ويكون الشكل الهندسي للميثان هرم رباعي الأسطح والزاوية 109.50 ، وليست 900 – لماذا ؟

كما كيف تتكون هذه الأربعة روابط بالرغم من وجود إلكترونيين منفردة فقط في المستوى الخارجي للكربون:   


  6C :   1s2      2s2       2p2







 PX  PY  PZ

لذا يتم إثارة ذرة الكربون بحيث يحدث انتقال إلكترون من 2s2 إلي الفلك الفارغ 2PZ  كما هو واضح بالشكل التالي: 

          6C* :  1s2      sp3     sp3  sp3  sp3    

ونتيجة لذلك أصبح في مستوى ذرة الكربون المثارة أربعة أفلاك كل منها يحتوي على إلكترون واحد متساوية في الطاقة وتعتبر هذه الأفلاك في حالة مهجنة ويسمي كل فلك منها بـ sp3 . وهنا تقترب الأربعة ذرات هيدروجين (كل منها تحتوي على إلكترون واحد منفرد) لتساهم مع إلكترونات الكربون المنفردة وتكون أربعة روابط تساهمية كالتالي:

          6C* :   1s2      sp3     sp3  sp3  sp3    




 1H      1H    1H   1H

 وفي هذه الحالة يطلق على الذرة المركزية وهي الكربون انها مهجنة من نوع sp3 . لهذا السبب وجدت الزاوية بين كل رابطتين في جزيء الميثان 109.5 وليست 90 . 

وبالمثل نجد أن تهجين ذرة النيتروجين في جزيء الأمونيا (تنطبق عليها قاعدة الثمانية) من نوع sp3 كذلك لاحتوائه على أربعة روابط منها ثلاثة رابطة تساهمية والرابعة رابط حرة (زوج حرة من الإلكترونات). ولكن الزاوية ليست 109.5 بين الروابط التساهمية ولكنها 107 والسبب يعود للتنافر الحادث بين الزوج اللارابط مع الأزواج الرابطة (الروابط التساهمية) في جزيء الأمونيا. 
أما في تهجين البورون في جزيء BF3 أو BCl3 (لا تنطبق عليه قاعدة الثمانية) من نوع sp2 وليس sp3  - لماذا ؟ لأن البورون يحتوي على ثلاثة إلكترونات فقط في مستوى تكافؤه: 

              5B :   1s2     2s2        2p1







 PX  PY  PZ
لذا يتم إثارة ذرة البورون بحيث يحدث انتقال إلكترون من 2s2 إلي الفلك الفارغ 2PY  كما هو واضح بالشكل التالي: 
       6B* :   1s2     2s2       
             sp3     sp3     sp3  sp3    

ونتيجة لهذه الإثارة تكونت ثلاثة أفلاك مهجنة مستواها الطاقي متساوي وكل منها تسمي بتهجين sp2 أي واحد من الأس s وأثنين من البي p . لذا يحدث اندماج بين هذه الثلاثة إلكترونات المنفردة مع ثلاثة ذرات كلور أو فلور لتكوين الجزيء من BF3 و BCl3 . وتكون الزاوية بين كل رابطتين تساهمية في الجزيء 1200 ويأخذ الجزيء الشكل الهندسي مثلث مسطح.
ويعتبر تهجين الألكينات من نوع sp2 لحدوث تهجين ثلاثة أفلاك تكون ثلاثة روابط تساهمية من نوع سيجما ، أما الفلك الرابع يعتبر غير مهجن ويكون رالبطة تساهمية من نوع باي كما هو موضح بالنموذج التالي :
                                 ثلاثة روابط سيجما



                           C          C



رابطة باي
وهنا يمكن توضيح لماذا طاقة الرابطة باي 64 كيلوسعر حراري لكل مول أقل من الرابطة سيجما 83 كيلوسعر حراري لكل مول ؟ وذلك لأن تكوين المدار الجزيئي من نوع باي يحدث نتيجة إندماج جانبي مكونناً كثافة إلكترونية فوق وتحت نواتي الذرتي الكربون في جزء الإيثيلين بمعني أن نواتي الذؤتين خارج المدار الجزيئي ، ولكن يتكون الفلك الجزيئي من نوع سيجما نتيجة الإندماج الخطي بحيث تقع نواتي الذرتين بداخل الكثافة الإلكترونية للرابطة سيجما مما يزيد من قوة التجاذب بين إلكتروني الرابطة والنواتين لقرب المسافة ، اما إلكتروني الرابطة باي فبعيدة عن نواتي الذرتين مما يقلل من قوة التجاذب فبالتالي تكون المحصلة أن طاقة كسر الرابطة باي أقل من الطاقة اللازموة لكسر الرابطة سيجما . وهذا التفسير يرتبط برباط منظومي مع مدي فعالية كل من الألكانات والألكينات عند دخولهما في تفاعلات عضوية . حيث دلت النتائج العملية التطبيقية أن الألكينات تعتبر أكثر نشاطاً خلال تفاعلاتها العضوية عن تفاعلات الألكانات التي تعتبر مركبات خاملة خلال تفاعلاتها العضوية. وسيتم توضيح اختلاف الفعالية بين الألكانات والألكينات خلال الفصل الثاني.
ويعتبر تهجين ذرتي الكربون في الأسيتيلين من نوع sp وذلك لتهجين إلكترونيين فقط تُكون رابطتتين سيجما وإلكترونيين غير مهجنيين يُكونان رابطتتين باي كالتالي :


                                 رابطتين سيجما
                          H – C         C – H  
رابطتين باي
5.1 قطبية الجزيئات
تعتبر الرابطة التساهمية في جزيء الهيدروجين أو الأكسجين رابطه تساهمية غير قطبية أي لا يحدث جذب الكثافة الإلكترونية جهة واحدة منها عن الأخرى لتماثل الذرات في الجزيئات. ولكن مثلاً في حالة حمض الكلور نجد أن الكلور يميل إلي جذب الكثافة الإلكترونية (تعني إلكتروني الرابطة) إليها ليصبح عليها شحنة سالبة جزئية ويترتب على ذلك نقص في الكثافة الإلكترونية على الهيدروجين فصبح عليه شحنة موجبة جزئية ، لذا تسمي الرابطة بين الكلور والهيدروجين بالرابطة التساهمية القطبية (أي الرابطة مستقطبة جهة الكلور اكثر من الهيدروجين). 

ويمكن قياس مقدار هذا الاستقطاب من قيم العزوم الكهربية ثنائية القطبية التي يتم حسابها من انتظام الجزيئات القطبية في مجال كهربي داخل خلية التحليل الكهربي الموضحة بالشكل التالي:

                المهبط (كاثود)




       المصعد (أنويد)

                القطب الموجب




         القطب السالب



         Cl—H+                Cl—H+




                                   Cl—H+               Cl—H+
                         Cl—H+ Cl—H     Cl—H+




                                   Cl—H+               Cl—H+


           Cl—H+              Cl—H+




        





6.1 الجدول الدوري والبنية الإلكترونية

عن طريق البنية (أو التركيب) الإلكترونية للعناصر يمكن تحديد مواقعها في الجدول الدوري.

فالتركيب الإلكتروني لمستوى الطاقة الأخير يحدد رقم المجموعة المنتمى إليها العنصر.
فقد يكون


n s1

(المجموعة الأولى– أ)

أو



n s2 

(المجموعة الثانية – أ)

أو


  n s2, np1 

(المجموعة الثالثة – أ) 
وهكذا أما الرقم (n) فهو الذي يحدد رقم مستويات الطاقة الرئيسية الذي يساوي رقم الدورة وينقسم الجدول الدوري لأربعة أقسام هي: (s, P, d, f) وهذا التقسيم مرتبط ارتباطاً وثيقاً بالتوزيع الإلكتروني للعناصر. 
	p
	
	
	
	
	الجدول الدوري للعناصر
	
	s
	s

	
	p
	p
	p
	p
	p
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	d
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	عناصر انتقالية
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	عناصر انتقالية
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	عناصر انتقالية
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	f
	
	
	

	
	
	
	
	عناصر انتقالية داخلية
	لانثانيدات

	
	
	
	
	عناصر انتقالية داخلية
	اكتينيدات



 الدورات:

يقسم الجدول الدوري إلى سبع دورات أفقية لكل منها مستوي طاقي رئيسي n كالتالي:

	8أ
	7أ    6أ   5أ
	4أ
	3أ
	
	
	
	
	2أ
	1أ
	رقم الدورة = n

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	الأولى     n =1

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	الثانية n =2   

	
	
	
	
	
	
	
	1-10 ب
	
	
	
	الثالثة   n =3 

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	الرابعة   n =4

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	الخامسة  n =5

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	السادسة  n =6

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	السابعة  n =7 


 المجموعات:

تقسم إلى ثمانية أعمدة رأسية (مجموعات رئيسية - أ) وتمثل s و p

بالإضافة إلى عشرة مجموعات فرعية (ب) وتمثل d.        

	np6
	  np2        np3      np4        np5 
	np1 
	
	ns2
	ns1

	    8أ          
	7أ
	6أ
	5أ
	4أ
	3أ
	                  (ب)  
	2-أ
	1-أ


	
	
	
	
	
	
	
 nd1     nd2     nd3   nd4   nd5   nd6     np7    np8    np9    np10 
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


يوضع كل عنصر في الجدول الدوري داخل مستطيل يوضع فيه عادة رمز العنصر وعدده الذرى وكتلته الذرية.
 مثال:

	 رمز العنصر
	
[image: image8.wmf]K
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	العدد الكتلى

العدد الذرى



- يوجد بالجدول الدوري سبعة صفوف أفقية تسمى دورات مرقمة من (1-7).

- يتفق رقم كل دورة مع عدد مستويات الطاقة الرئيسية لذرات العناصر الموجودة بالدورة. 
 الدورة الأولى رقم (1) تحتوى على عنصرين هما:

الهيدروجين وعدده الذرى (1) والهيليوم وعدده الذرى (2) [غاز خامل] وفي هذه الدورة يملأ مستوى الطاقة الرئيسي رقم (1) بإلكترونين.
 الدورة الثانية(*): 

- تحتوى على ثمانية عناصر تبدأ بعنصر الليثيوم (3Li) وتنتهي بعنصر النيون (10Ne) وهو غاز خامل.

- يمتلئ فيها مستوى الطاقة الرئيسي الثاني بأقصى عدد من الإلكترونات (8) وبالتالي تمتلئ مجالاته (2s, 2P). 

	 n
	(2s)
	(2P)

	
	
	
	
	
	
	
	
	

	2
	3Li
	4Be
	s
	5B
	6C
	7N
	8O
	9F
	10Ne


 الدورة الثالثة: 

- تحتوى على ثمانية عناصر.

- تبدأ بعنصر الصوديوم (11Na) وتنتهي بعنصر الآرجون (18Ar) وهو غاز خامل.

- يمتلئ فيها مستوى الطاقة الرئيسي الثالث بأقصى عدد من الإلكترونات (8) وبالتالي تمتلئ مجالاته (3s, 3p).

	
	(3s)
	(3p)

	
	
	
	
	
	
	
	
	

	3n
	11Na
	12Mg
	s
	13Al
	14Si
	15P
	16S
	17Cl
	18Ar


 الدورة الرابعة(*): 
- تحتوى على ثمانية عشر عنصراً: وتبدأ بعنصر البوتاسيوم (19K) وتنتهي بعنصر الكريبتون (36Kr) وهو غاز خامل.

- تمتلئ فيها المجالات الإلكترونية للمستويات الفرعية (4s, 4P) وتستوعب ثمانية إلكترونات إلى جانب المجالات الإلكترونية للمستوى الفرعي (3d) التي تستوعب عشرة إلكترونات.

- وتبدأ العناصر (d) بعنصر السكانديوم (21Sc) (3d1).
- وتنتهي بعنصر الخارصين (30Zn), (3d10) 

ويطلق عليها اسم العناصر الانتقالية أو السلسلة الانتقالية الأولى.

 الدورة الخامسة: 
- تحتوى على 18 عنصراً: وتبدأ بعنصر الروبيديوم (37Rb) وتنتهي بعنصر الزينون (54Xe) وهو غاز خامل.

- وتمتلئ فيها المجالات الإلكترونية (5s, 4d, 5P).

وتستوعب المجالات (d) عشرة إلكترونات لعشرة عناصر.

- وتبدأ العناصر (4d) بعنصر (39Y) وتنتهي بعنصر الكادميوم (48Cd) ويطلق عليها العناصر الانتقالية أو السلسلة الانتقالية الثانية.
 الدورة السادسة: 
- تحتوى على 32 عنصراً: وتبدأ بعنصر السيزيوم (55Cs) وتنتهي بعنصر الرادون (86Rn).

- وتمتلئ فيها المجالات الإلكترونية (s, P, d, f) ويستوعب المجال (4d) عشرة إلكترونات ويطلق على العناصر (d) اسم العناصر الانتقالية. وتستوعب المجالات الإلكترونية (5f) 14 إلكتروناً (*).

وهى لعناصر تشبه كثيراً عنصر اللانثانيوم (57La) لذلك تسمى بسلسلة اللانثانيدات كما تعرف أحياناً باسم عناصر الأرض النادرة.
 الدورة السابعة: 
- لا تزال غير مكتملة.

- وتبدأ بعنصر الفرانسوم (87Fr) ثم الرايوم (88Ra) ثم الأكتينيوم (89Ac) ثم تأتى بعدها عناصر (6f) وهى سلسلة العناصر شبيهة بالأكتينيوم تعرف بسلسلة الأكتنيدات.

ويمكن تمثيل دورات الجدول الدوري للعناصر كالآتي: 
	رقم الدورة
	مستوى الطاقة الرئيسي
	مستويات الطاقة الفرعية التي تملئ فيها
	عدد العناصر
	اسم العنصر الخامل الذي تنتهي به

	الأولى
	K (1)
	واحد (1s)
	2
	هيليوم  2He

	الثانية
	L (2)
	اثنين (2s, 2p)
	8
	نيون  10Ne

	الثالثة
	M (3)
	اثنين (3s, 3p)
	8
	أرجون  18Ar

	الرابعة
	N (4)
	ثلاثة (4s, 3d, 4p)
	18
	كريبتون  36Kr

	الخامسة
	O (5)
	ثلاثة (5s, 4d, 5p)
	18
	زينون  54Xe

	السادسة
	P (6)
	أربعة (6s, 4f, 5d, 6p)
	32
	رادون  86Rn

	السابعة

لم تكتمل بعد
	Q (7)
	ثلاثة (7s, 5f, 6p)
	19
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الأهـــداف








عند انتهاء الطالب من دراسة هذا الفصل يجب أن:


1- يتذكر المفاهيم الآتية:  تركيب الذرة – الربط الكيميائي بين الذرات في المركبات – أنواع الروابط الكيميائية – التوزيع الإلكتروني – التهجين – القطبية – الحامضية – الاتزان – الاتزان – وزن المعادلات الكيميائية – خواص الجدول الدوري – الصيغ الكيميائية بأنواعها واشكالها المختلفة.


2- يفهم العلاقة بين عدد الكتلة (الوزن الذري) والعدد الذرى والوزن الجزيئي للمركبات.


3- يفهم معنى التهجين وعلاقته بالتفاعلات العضوية وكيفية تكوين الرابطة (أي تكوين الفلك الجزيئي بين ذرتين).


4- يفهم معنى كل من:  قطبية الرابطة وقطبية المركب العضوي


5- يتخيل أشكال التركيبات البنائية للمركبات العضوية في صيغها المختلفة.


6- يتفهم قواعد نظام الأيوباك الأساسية في تسمية مركبات الهيدروكربونية.





الرابطة التساهمية والتساهمية قطبية





+N





H





H      C      H





H




















Cl-





H+

































































الرابطة الأيونية
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نستنتج مما سبق من حقائق علمية تخص خواص العناصر ما يلي :


يفضل العنصر أن يكون في وضع مستقر وثابت


يفقد أو يكتسب أو يشارك العنصر بإلكترون أو أكثر للوصول لحالة الاستقرار.


بعض العناصر غير مستقرة وهو في صورة ذرة فتحاول أن تتحد كيميائياً مع عنصر آخر ليكون مركب مستقر ومثال على ذلك الصوديوم لا يوجد في الطبيعة على هيئة ذرات صوديوم لأنه غير مستقر وهو في الصورة المنفردة ولكن يوجد في صورة مركبات نتيجة اتحاده الكيميائي مع عناصر أخري مثل ملح الطعام NaCl .





استنتاج عام





الرابطة التناسقية
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لا يميل لجذب الكثافة الإلكترونية الخاصة إلكتروني الربط جهته





يميل لجذب الكثافة الإلكترونية الخاصة إلكتروني الربط جهته





السالبية الكهربية منخفضة





السالبية الكهربية عالية





الآلفة الإلكترونية تميل لتكوين أيون موجب





الآلفة الإلكترونية تميل لتكوين أيون سالب





جهد تأينه منخفض





    عنصر من المجموعة الأولى  H





جهد تأينه عالي





عنصر من المجموعة السابعة Cl





الرابطة التساهمية القطبية





أما الرابطة التساهمية غير القطبية تتكون بين ذرتي متماثلة مثل H2








عناصر رئيسية





عناصر


رئيسية





وصف الجدول الدوري


ــ





الدورات في الجدول الدوري


ــ





 ملاحظات هامة على الجدول











مستوى الطاقة الفرعي (d): يشتمل على خمسة مجالات إلكترونية تستوعب عشرة إلكترونات.


مستوى الطاقة الفرعي (f): يشتمل على سبعة مجالات إلكترونية تستوعب 14 إلكتروناً.























































































































(*) علل: الدورة الثانية تستوعب ثمانية عناصر، أما الدورة الرابعة فتستوعب ثمانية عشر عنصراً.


(*) علل: تستوعب المجالات الإلكترونية (f) 14 إلكتروناً.  بينما تستوعب المجالات (d) عشرة إلكترونات فقط.
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