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3102-3102السنة الجامعية   جامعة جيجل 

 كلية العلوم الدقيقة و الاعلام الالي

 قسم الجذع المشترك علوم المادة

 مقياس بنية المادة

 مسؤول المقياس: الأستاذ خليلي اسماعيل

 

********************************** 

 مقدمة

بما أن كل العلوم كانت بيد الفلاسفة فقد كان لهم السبق في البحث و التفكير عن منذ قديم الزمان حاول الانسان التعرف على ماهية المادة, و 

 ماهيتها, فهم كما يقال يعرفون كل شيء, و كانت كل محاولاتهم بالطبع مجرد تفكير عقلي بعيدا عن أي تجارب علمية, فمنهم من قال : 

تتألف من أربعة عناصر هي الماء, الهواء, التراب و النار, و منهم من ذكر أن  بأن المصدر الأولي للمادة هو الماء و منهم من ذكر بأن المادة -

 المادة تتألف من دقائق صغيرة تدعى الذرات.

مثل فكرة حجر و خلال هذه الغترة من العصور الانسانية المبكرة ظهرت العديد من الأفكار و التصورات الغريبة التي بنيت على هذه المفاهيم 

ية الفلوجستون و القوة الحيوية و أكسير الحياة.الفلاسفة و نظر  

نظرية الفلوجستون تقول بوجود خمس مكونات أساسية للمادة و هي : الماء, الهواء, الأرض الدهنية )لأرض القابلة للاحتراق(, الأرض 

رض الدهنية بكلمة الفلوجستون )قابل المنصهرة )الأرض غير القٌابلة للاحتراق( و الأرض السائلة. بعد ذلك عدلت هذه النظرية فبدلت الأ

.للاشتعال( و بالتالي المادة مكونة من فلوجستون و من لا فلوجستون  

و كانت كل تلك الرؤى و التصورات التي سادت في تلك الحقب منبثقة من نظريتين مشهورتين في تلك الفترة و هما النظرية المتصلة و 

 النظرية المنفصلة.

ى أن التقسيم المطرد )أي المتتالي( للمادة سيتصل و يستمر و لن ينتهي, بمعنى أننا لن نصل في النهاية الى أجزاء النظرية المتصلة تنص عل

ابلة دقيقة غير قابلة للانقسام بينما النظرية المنفصلة تنص على أن التجزئة المتتالية للمادة ستنفصل في النهاية بالحصول على دقائق غير ق

 للانقسام.

لاستخدام التفكير العقلي المجرد في البحث الى القرن السادس عشر حتى جاء دالتون كان نتاجا طبيعيا  التخلف الكيميائي و الذياستمر هذا 

للميلاد واستطاع من خلالها تفسير بعض القوانين المعروفة في ذلك الوقت مثل قانون حفظ  8181ووضع أول نظرية علمية عن الذرة في عام 

نسب الثابتة و غيرهما.وقانون ال الكتلة  

باختصار من ثلاثة فروض وهي: والنظرية تتألف  

تتألف المادة من دقائق صغيرة غير قابلة للانقسام تدعى الذرات.-8  

الذرة أصغر جزء في العنصر وتختلف العناصر باختلاف ذراتها وأن ذرات العنصر الواحد متشابهة في كل الخواص.-2  

المركبات فإنها تتحد بأعداد صحيحة من الذرات. عندما تتحد العناصر لتكوين -3  

عالية يشبه كرة البلياردو. ةو هنا وضع دالتون تصوره للذرة وقال بأن الذرة عبارة عن جسيم كروي مصمت )غير فارغ( ذو كثاف  

نين طبيعية ومحاولة تفسيرها( والتي و الحقيقة أن هذه القفزة الكبيرة في نوعية التفكير )من تفكير عقلي مجرد إلى تفكير نابع عن مشاهدة قوا

انتهجها دالتون في بحثه شجعت العلماء في ذلك الوقت على السير في البحث و التنقيب عن ماهية المادة ومحاولة الكشف عن المزيد حول 

 تركيب الذرة. 

الخصوص و التي بدأت بنظرية بوهر ثم  في أوائل القرن العشرين ظهرت النظرية الحديثة حول بنية المادة عموما و بنية الذرة على وجه
 كملت بظهور الميكانيك الكمي الذي يعتبر ثورة علمية تطورت بفضلها كل العلوم تقريبا.

 
 تعريف الكيمياء

ي الكيمياء هي العلم الذي يصف المادة و خواصها و التحولات التي تطرأ عليها و التغيرات في الطاقة التي تصاحب هذه التغيرات. البعض يسم
 الكيمياء أم العلوم لان تطبيقاتها تشمل عالم الجماد و عالم الأحياء. و هي تنقسم إلى عدة فروع منها :

.الخ.الكيمياء الطبية. – الكيمياء الصيدلانية – الكيمياء الطيفية – الكيمياء المعدنية – الكيمياء التحليلية – الكيمياء العضوية –الكيمياء العامة    

 
ةالمادة و الطاق  

 تعريف المادة

ية المادة تشمل كل شيء له كتلة و يشغل حيزا معينا من الفراغ بحيث يمكن تحسسه بحواسنا او بأجهزة خاصة اذا تعذر ذلك. الكتلة تعبر عن كم
.المادة التي تتكون منها عينة معينة لجسم ما. فكلما كانت كتلة جسم ما كبيرة كلما استوجب ذلك استعمال قوة كبيرة لتحريكه  

 

 تعريف الطاقة
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 الطاقة هي القدرة على بذل عمل ما أو نقل الحرارة. توجد عدة أنواع من الطاقة مثل:
الطاقة  الحرارية ..الخ.  –الطاقة  الكهربائية  –الطاقة  الضوئية  –الطاقة الميكانيكية    

هما الطاقة الحركية و الطاقة الكامنة. تتميز الطاقة بقدرتها على التحول من صورة إلى أخرى و هي مشكلة من قسمين رئيسيين  
 

 قانون انحفاظ المادة

 لا تتغير كمية المادة خلال تفاعل كيميائي أو تحول فيزيائي.
 

 قانون انحفاظ الطاقة

لا تتشكل الطاقة أو تدمر خلال تفاعل كيميائي أو تحول فيزيائي و لكنها يمكن أن تتحول من صورة إلى أخرى.  

 

و المادة قانون انحفاظ الطاقة  

ين عن خلال التفاعلات النووية يمكن أن تتحول الطاقة إلى مادة و العكس صحيح. بمعنى أن كميتي الطاقة والمادة في الكون ثابتتان. عبر أنشتا 

التالية:هذا بالعلاقة   
 

m .C2 = E 

 حالات المادة

هي:يمكن تصنيف المادة حسب الحالة الفيزيائية لها إلى ثلاث حالات و   

 
: وهي أكثر حالات المادة انتظاما حيث يملك الجسم الصلب شكلا محددا تماما. لا يتغير الحجم بصورة معتبرة بتغير الة الصلبة الح

الضغط و درجة الحرارة و في كثير من الأحيان يكون الجسم الصلب بلوريا حيث تحتل ذراته أو جزيئاته مواقع محددة تماما في الفراغ.  
سك عالية.كما تكون قوى التما  

 

: الجسم السائل اقل انتظاما من الجسم الصلب و قوى التماسك فيه أقل قوة كما أنه يتخذ شكل الإناء الذي يوضع فيه و يعتبر الحالة السائلة  -
 ضعيف القابلية للانضغاط.

 

السائل. و  و الجسمل كثافة من الجسم الصلب الجسم السائل أقل انتظاما من الجسم السائل و قوى التماسك فيه اضعف و هو أق الغازية:الحالة  -
ذا يشغل الجسم الغازي كل حجم الإناء الذي يوضع فيه و يلبسه و هو سهل الانضغاط مما يدل على أن  المسافات بين جزيئات الغاز كبيرة جدا إ

 ما قورنت بتلك الموجودة عند الأجسام الصلبة و السائلة. 

 

 

  

رومعينة من الب عينة من اليود  عينة من الكلور 

 غاز سائل صلب

 
 الخواص الكيميائية و الفيزيائية

كيميائية و فيزيائية. إلى الأجسامتنقسم خواص   
بالتركيب الكيميائي أي بقوى الترابط الموجودة بين الذرات التي تشكل جزيئات الجسم. الأولىتتعلق  -  

ات جسم ما.الخواص الفيزيائية فتتعلق فقط بقوى التماسك بين جزيئ -  
 

 التحولات الكيميائية و التحولات الفيزيائية

مادة أو عدة مواد أخرى حيث تنكسر  إلىهي التحولات التي تطرأ على المادة فتغير من طبيعتها. بمعنى أنها تتحول التحولات الكيميائية  -
ط كيميائية جديدة لتشكيل المواد الناتجة.خلال التحول الكيميائي روابط كيميائية في جزيئات المواد المتفاعلة و تتشكل رواب  
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هي التحولات التي تطرأ على المادة دون أن تغير من طبيعتها. بمعنى أنه لا تتشكل مواد جديدة لأن قوى الترابط لا  التحولات الفيزيائية -

تغير الحالة الفيزيائية للمادة كأن تنصهر أو تمس و إنما قوى التماسك بين الجزيئات هي وحدها التي تتغير. تغير قوى التماسك يؤدي إلى 
 تتبخر أو تتسامى.
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 القوانين الحجمية للمادة

: الغاز المثالي هو غاز تكون القوى المتبادلة بين جزيئاته معدومة. يقترب ابغاز الحقيقي من الحالة المثالية لما يقترب تعريف الغاز المثالي  -
 ضغطه من الصفر.

 

: عند درجة حرارة ثابتة, جداء ضرب ضغط غاز مثالي في حجمه ثابت. قانون بويل -  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
: عند ضغط ثابت, يتناسب حجم الغاز المثالي طردا مع درجة حرارته المطلقة. قانون شارل  

 

 

 
مثالي معينة توصف حالتها بالقانون  : يمكن توحيد قانوني شارل وبويل تحت قانون واحد بحيث أن كمية غازتوحيد قانوني شارل و بويل 

 التالي : 
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: عند درجة حرارة و ضغط معينين, الأحجام المتساوية لجميع الغازات تحتوي على نفس العدد من قانون أفوغادرو و الحجم المولي القياسي 

 الجزيئات.  

. n )عند درجة حرارة وضغط ثابتين, حجم الغاز يتناسب طردا مع )عدد مولاته 

 

 

 

 
لتر/مول. 22,282الحجم المولي لغاز مثالي في الشروط القياسية يساوي  :مثاليالحجم المولي لغاز   

 
Vmol = 22,414 litres/mol 

T = 0°C, P = 1atm = 760 mmHg 

 
المثالية وهو :قانون الغازات المثالية : بتوحيد قوانين بويل و شارل و أفوغادرو نحصل على قانون عام يسمى القانون العام للغازات   

 

 P                     ضغط الغاز المثالي       
حجم الغاز المثالي      V 

درجة حرارة الغاز المثالي المطلقة       T 
عدد مولات الغاز المثالي    n 

ٌٌ   ثابت الغازات المثالية    R 

اس درجة الحرارة هي دائما درجة الحرارة المطلقة .تتوقف قيمة ثابت الغازات المثالية على وحدات قياس الضغط و الحجم. وحدة قي  
°K أو درجة كلفين    

273,15 °C = 0 °K  

R = 8,314 J·K
-1

·mol
-1

 

P = pascal, T = °K, n = mol, V =m
3
 

R = 2 cal.K
-1

.mol
-1

 

1 Cal = 4,185 J 

R = 0,082 L.atm.K
-1

·mol
-1

 

P = atm, T = °K, n = mol, V = L 

1 atm = ≡ 101,325 x 10
3
 pa 

1 atm = 760 mmHg 

 
 القوانين الكتلية للمادة

 قانون النسب المحددة : كل جسم نقي يحتوي دائما على نفس العناصر  و بنفي النسب الكتلية. النسب بين ذرات العناصر المكونة له ثابتة و

 بسيطة. يسمى هذا القانون أيضا قانون النسب الثابتة.
 

 الآخرعنصران ويكونان أكثر من مركب كيميائي, تكون النسبة بين كتل أحدهما التي تتحد بنفس الكتلة من  : لما يتحدقانون النسب المضاعفة 

في مختلف المركبات التي يكوناهما مع بعضهما البعض أعدادا طبيعية بسيطة.    
 مثال : يتحد الأكسجين مع الأزوت لتشكيل مركبين هما :

NO, N2O3 

 



6 
 

 
 الخليط

من عدة مركبات تختلف عن بعضها البعض في الطبيعة أو التركيب الكيميائي. نسبة كل مركب تتوقف على مصدر هذا الخليط هو جسم مكون 

 الخليط الذي يمكن أن يكون متجانسا أو غير متجانس. كما يمكن الفصل بين مركبات خليط ما باستعمال طرق الفصل الكيميائية مثل الترشيح و
عمال مغناطيس .الخ....الطرد المركزي و التقطير و باست  

 
 الجسم النقي

 الجسم النقي هو مادة ذات طبيعة كيميائية واحدة و ثابتة و لا يمكن تفكيكه أو فصله الى مواد أخرى باستعمال طرق الفصل الكيميائية مثل

 الترشيح و الطرد المركزي و التقطير و باستعمال مغناطيس .الخ....

 

 
.و ليس عملية فصل فيزيائية ةكهر وكيميائييك التحليل الكهربائي هوعملية تفك  
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 المركب الكيميائي

أجسام نقية أخرى  أكثر بساطة باستعمال الطرق الكيميائية بحيث تكون النسبة الكتلية بينها  إلىالمركب الكيميائي هوجسم نقي يمكن تفكيكه 

 دوما ثابتة.
 

 العنصر

أبسط باستعمال الطرق الكيميائية.أجسام  إلىالعنصر هو جسم نقي لا يمكن تفكيكه   
 العينات المختلفة لأي جسم نقي تحتوي على نفس العناصر و بنفس النسب الكتلية.
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 القياسات في  و الكيمياء

وحدات القياس السبعة الأساسية -  

 
البوادئ المستعملة في النظام المتري و في النظام الدولي للتعبير عن المقادير  

 
يئاتالذرات والجز  

 
كل عنصر كيميائي مكون من جسيمات تسمى ذرات ذات أبعاد صغيرة جدا غير قابلة للتجزئة بالطرق الكيميائية و الفيزيائية. -  

. أخركل ذرات عنصر ما تملك نفس الخواص التي تختلف عن خواص ذرات عنصر  -  
.أخرذرات عنصر  إلىالذرات كيميائيا أو تدميرها أو تحويلها  إنشاءلا يمكن  -  
تتشكل المركبات الكيميائية لما تتحد كيميائيا ذرات عناصر مختلفة حسب نسب أعداد كاملة. -  
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النسبية و طبيعة العناصر المكونة لمركب كيميائي ما ثابتة. الأعداد -  
 

 الصيغة الكيميائية

لمكونة له دون أن تكشف عن كيفية ارتباطها الصيغة الكيميائية لمركب ما تدل على تركيبه الكيميائي حيث تعطي عدد و طبيعة الذرات ا

ببعضها البعض. الصيغة الكيميائية لذرة واحدة هي نفسها الرمز الكيميائي للعنصر )مثال الغازات النادرة(.  

 
 

 تحديد الصيغة المجملة للمركبات الكيميائية

ل. غ/مو 818لنحدد الصيغة المجملة للغلوكوز علما أن كتلته المولية تساوي مثال :   

 

 
(CH2O)n : الصيغة المجملة الأبسط هي  

n  حساب  الصيغة المجملة حساب الصيغة المجملة 

 
  

 
 الكتلة الذرية ووحدة الكتلة الذرية

 لةآلاف التجارب أجريت على التركيب العنصري للمركبات الكيميائية أدى الى اعتماد سلم للكتل الذرية النسبية بنيت على ما يسمى وحدة الكت

.82من كتلة ذرة واحدة من ذرات أحد نظائر عنصر الكربون  8/82الذرية. تعرف هذه الأخيرة على أنها   

 
 المول

 .mol  الوحدة الدولية لكمية المادة هي المول و يرمز له بالرمز 
غ  82ات أخرى( يساوي ما يحتويه و يعرف على أنه كمية من مادة ما تحتوي على عدد من الكائنات الكيميائية )ذرات أو جزيئات أو أي جسيم

النقي. حدد هذا العدد بعدة طرق و القيمة المعتمدة حاليا هي : 82من الكربون   
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1 mol   = 6.0221367  1023 

. N   و يرمز له بالرمز Amedeo Avogadro العالم  إلىيسمى هذا العدد عدد أفوغادرو نسبة    
 

الكتلة أيضا تسمى  ساوي حسابيا الكتلة الذرية لهذا العنصر بوحدة الكتلة الذرية.مول من ذرات عنصر نقي بوحدة الغرام ت 0كتلة   

  المولية, 

.g/mol   أو ووحدتها هي غ/مول 

 
 وحدة الكتلة الذرية بوحدة الغرام

1 uma (g) = 82/82  x N  = 12/12 x 6,0221367 x 10
23

 

1 uma (g) = 1,6605 x 10
-24

 g 
يميائيةالكتلة المولية للمركبات الك  

تساوي الكتلة المولية لمركب ما مجموع الكتل المولية للعناصر الكيميائية المكونة له حسب الصيغة الكيميائية له.  

 
P2O5 حساب الكتلة المولية للمركب  مثال :  

 

 



11 
 

 
 المعادلات الكيميائية و ستوكيومترية التفاعلات

علات الكيميائية وهي تبين ما يلي :المعادلات الكيميائية تستعمل لوصف التحولات أو التفا  

 
( المواد المتفاعلة في الطرف الأيسر.8  

( المواد الناتجة في الطرف الأيمن.2  
( المعاملات الستوكيومترية التي تبين النسبة التي يظهر بها كل مركب في التفاعل.3  
( سهما يفصل بين المتفاعلات و النواتج و ينطلق في اتجاه هذه الأخيرة.2  

احترام مبدأ انحفاظ الذرات خلال التفاعل.( 5  

 
 الكتلة الذرية ووحدة الكتلة الذرية

لة آلاف التجارب أجريت على التركيب العنصري للمركبات الكيميائية أدى الى اعتماد سلم للكتل الذرية النسبية بنيت على ما يسمى وحدة الكت
.82احدة من ذرات أحد نظائر عنصر الكربون من كتلة ذرة و 8/82الذرية. تعرف هذه الأخيرة على أنها   

Mg المغنيزيوم Na الصوديوم H العنصر الهيدروجين 

24.3050 uma 22.989768 uma 1.00794 uma الكتلة الذرية 

 
 المول

 .mol  الوحدة الدولية لكمية المادة هي المول و يرمز له بالرمز 
غ  82الكائنات الكيميائية )ذرات أو جزيئات أو أي جسيمات أخرى( يساوي ما يحتويه و يعرف على أنه كمية من مادة ما تحتوي على عدد من 

النقي. حدد هذا العدد بعدة طرق و القيمة المعتمدة حاليا هي : 82من الكربون   

 

1 mole   = 6.0221367  1023 
 

.N  و يرمز له بالرمز Amedeo Avogadro : مالعال إلىيسمى هذا العدد عدد أفوغادرو نسبة    
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 الكتلة المولية للمركبات الكيميائية
تساوي الكتلة المولية لمركب ما مجموع الكتل المولية للعناصر الكيميائية المكونة له حسب الصيغة الكيميائية له.  

 
P2O5 حساب الكتلة المولية للمركب  مثال :  

 

M P2O5   = 2 x MP + 5 x MO  = 2x31 + 5x16 = 62 + 80 = 142 g/mol 
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 النواة والتفاعلات النووية

تتميز التفاعلات الكيميائية عن التفاعلات النووية بما يلي : مقدمة :  

 
 التفاعل الكيميائي التفاعل النووي

 لا تتشكل عناصر كيميائية جديدة تتشكل عناصر كيميائية جديدة

فاعلالالكترونات الخارجية تشارك في الت مكونات النواة تشارك في التفاعل  

 تحرر أو تمتص كمية ضعيفة نسبيا من الطاقة تحرر أو تمتص كمية هائلة من الطاقة

سرعة التفاعل تتأثر بالعوامل الخارجية مثل  سرعة التفاعل لا تتأثر بالعوامل الخارجية

التركيز و درجة الحرارة و المحفزات و 
 الضغط..الخ...

 

 
الإشعاعيتعريف النشاط   

وتتميز بما يلي : الإشعاعي. تسمى هذه الظاهرة النشاط إشعاعاما أنها غير مستقرة لما تتفكك أو تتهافت تلقائيا مصدرة يقال عن نواة عنصر   
 

التلقائية : أي أن حدوثها واستمراره لا يتطلبان أي تدخل خارجي مثل رفع درجة الحرارة أو خفضه, رفع الضغط أو خفضه, استعمال  -

كيميائي الذي تدخل في تركيبه النواة المتفككة..الخ............المحفزات, طبيعة المركب ال  
 

نواة عنصر جديد. حيث يمكن أن يتغير عدد البروتونات و عدد  إلىتتحول نواة العنصر أو النكليد  الإشعاعيالتفكك : خلال التفكك  -
 النيوترونات أو كلاهما.

 
أي معروف لدينا عدد بروتوناتها و نيوتروناتها. كلمة نكليد تعني ذرة نظير من نظائر عنصر كيميائي ما  

 
يتضمن الشعاع النووي المنبعث من النواة المتفككة جسيمات ألفا أو بيتا مصحوبتين في غالب الأحيان بأشعة غاما. : الإشعاع -  
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 تفاعل انبعاث أشعة ألفا

 
 مثال : 

 
 تفاعل انبعاث أشعة بيتا

 
 مثال : 

 
 ملاحظة : انبعاث أشعة غاما لا يغير من طبيعة العنصر لأنه لا كتلة لها و لا شحنة.
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من الدرجة الأولى الإشعاعيقانون التفكك   

 N   : عدد الأنوية المتبقية   

 N0 : عدد الأنوية الابتدائي 

  :  الإشعاعيثابت التفكك 

 m : الكتلة المتبقية 
 m0 : الكتلة الابتدائية 

 n : عدد المولات المتبقية 
 n0 : عدد المولات الابتدائي 

 

 
الإشعاعيزمن نصف العمر أو الدور   

زمن نصف العمر هو اللازم لتفكك نصف عدد الأنوية الابتدائي أي يتبقى نصف عدد الأنوية الابتدائي. نلاحظ أنه مستقل عن عدد الأنوية 

 الابتدائي.

 
 الفعالية الاشعاعية

تالية :تعطى الفعالية الاشعاعية بالعلاقة ال  

 
 A0 :  الفعالية الابتدائية

 

 استقرار النواة و طاقة الربط

. (m) يسمى الفرق بينهما الفقد في الكتلة   تها. لوحظ تجريبيا أن مجموع كتل مكونات الذرة أكبر من كتل   

 

 
 

بين الفقد في كتلة النواة و طاقة الربط لها بالعلاقة التالية: نأينشتايربط   

 

 
  C :  سرعة الضوء
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 بنية الذرة

أثبتت التجارب الحديثة للفيزياء النووية أن الذرة  تتكون ثلاثة أنواع من الجسيمات مبينة في الجدول التالي :  

 

 
الإلكترونالكشف عن   

 تجربة الأشعة المهبطية )كروكس(

 
لتي تصبح مشعة باصطدام هذه الأشعة بها.المستشععة ا تتشكل أشعة تنطلق من المهبط و تسمى  الأشعة المهبطية تنكشف بواسطة الشاشة  

 

 
 تشكل ظل يشبه شكل الجسم الذي وضع على مسار الأشعة المهبطية يدل على أن مسارها مستقيما.

 

 
يدل على أن : )تحت تأثير حقل كهربائي( انحراف الأشعة المهبطية نحو اللبوس الموجب  

الأشعة المهبطية تحمل شحنة كهربائية. -  
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هبطية تحمل شحنة كهربائية سالبة.الأشعة الم -  

 
يدل على أن :  )تحت تأثير حقل مغناطيسي(  انحراف الأشعة المهبطية  

الأشعة المهبطية تحمل شحنة كهربائية. -  
الأشعة المهبطية تحمل شحنة كهربائية سالبة. -  

 
.ة و بالتالي لها كتلة. فهي اذن جسم ماديتحرك العجلة تحت تأثير الأشعة المهبطية يدل على أن هذه الأخيرة تحمل طاقة حركي  

 

 تجربة قطرة الزيت لميليكان

سماها الشحنة  واحد إلكترونالتي يحملها  تحديد الشحنة الكهربائيةإلى تتبع حركة قطيرة الزيت في جهازه أن يصل  استطاع ميليكان من خلال
شحنة  يمكن أن يحملها جسم مادي. حيث اعتبر أنها أصغر العنصرية  

 
بين لبوسي المكثفة حيث يمكن خلال الثقب الصغير و تدخلإحداها يشكل المذرر قطيرات صغيرة من الزيت حيث تمر   

 حركة القطيرة تتأثر بالحقل فتكتسب شحنة كهربائية سالبة. للأشعة السينية التي تأينها المجهر. تتعرض هذه القطيرة ملاحظة حركتها بواسطة
المكثفة. من خلال تغيير طبيعة الزيت و قيمة الحقل الكهربائي تمكن ميليكان باستعمال المبدأ الأساسي للتحريك  الكهربائي الموجود بين لبوسي

 من تجديد قيمة الشحنة الكهربائية  التي تحملها قطيرة الزيت.

 
 

البنية الفراغية للذرة –تجربة روذرفورد   
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 عن أنوية ذرات جسيمات ألفا عبارة صفيحة رقيقة جدا من الذهب النقي علما أن حوحزمة رفيعة جدا من جسيمات ألفا ن قام روذرفورد بتوجيه 
فلاحظ ما يلي : شحنة كهربائية موجبة الهليوم التي تحمل  

 
معظم جسيمات ألفا اخترقت رقاقة الذهب في خط مستقيم. -    

منها انحرف بزوايا صغيرة متفاوتة عن المسار المستقيم. آخرجزء ضئيل  -  
الوراء و هذا يعتبر غير متوقع تماما.  إلىزءا ضئيلا جدا ارتد لكن ج -  

 و قد تحصل روذرفورد على نتائج مشابهة باستعمال رقاقات لمعادن أخرى.

 

 
 استنتاجات روذرفورد

اطة بسحابة من استنتج روذرفورد أن الذرات المكونة للمادة مكونة من نواة صغيرة الحجم جدا و عالية الكثافة و تحمل شحنة موجبة و مح
 الالكترونات الأصغر منها بكثير و بعيدة عنها جدا. هذا يعني أن المادة مليئة بالفراغ. 

 
Z العدد الذري  

تختلف العناصر الكيميائية عن بعضها البعض في قيمة شحنة النواة أي في عدد البروتونات. يسمى عدد بروتونات كل عنصر كيميائي العدد 
 الذري.

 

A ليالعدد الكت  

بالإضافة الى البروتونات توجد في النواة جسيمات معتدلة كهربائيا تعادلها في الكتلة تسمى النيوترونات. عدد هذه الأخيرة يسمى  
 N. العدد الكتلي لعنصر ما هو مجموع عدد البروتونات و عدد 

.A النيوترونات و يرمز له بالرمز 

 

A = Z + N 
 

 العدد الكتلي و النظائر

ذرات عنصر ما تختلف فيما بينها في العدد الكتلي أي في عدد النيوترونات.النظائر هي   
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 الكتلة الذرية المتوسطة

 تعطى الكتلة الذرية المتوسطة لعنصر ما بالعلاقة التالية :

 

M = Σ XiMi 
 حيث :

  M هي الكتلة الذرية المتوسطة للعنصر المعني.

عني.هي النسبة المئوية للنظير في العنصر الم      Xi 

هي الكتلة الذرية للنظير في العنصر المعني.  Mi 

 
 

حساب الكتلة الذرية المتوسطة للمغنيزيوم مثال :  
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 تمثيل النكليد

 
 البنية الالكترونية للذرة

ينها للنماذج القديمة للذرة عيوب كثيرة بحيث لم تستطع تفسير الكثير من الخواص الكيميائية و الفيزيائية للمادة و من ب إن
النموذج الكوكبي لروذرفورد الذي يشبه الذرة بالنظام الشمسي. في بداية القرن العشرين ظهرت النظرية الحديثة للذرة 

حد كبير أن يفسر الكثير من الخواص الكيميائية و الفيزيائية للمادة. إلىالمبنية على الميكانيكا الكمية الذي استطاع   
 

يةالأشعة أو الأمواج الكهرومغناطيس  
كما تحمل مقدارا من الطاقة.   ز بطول موجة و بتواتر وبعدد موجيالشعاع الكهرومغناطيسي عبارة عن موجة تتمي  
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 طول الموجة

 ou σ = 1/ العدد الموجي

أو الترددالتواتر  = C/= C  

 E = h  = hC/ = hC  الطاقة

  

 C: سرعة الضوء 

: ثابت بلا نك    h 
h = 6,626 10

-34
 js 

 

)الدراسة التجريبية( طيف الانبعاث و طيف الامتصاص لذرة الهيدروجين  
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 طيف الانبعاث لذرة الهيدروجين

 
 

 طيف الامتصاص لذرة الهيدروجين
 العلاقة التجريبية لطول الموجة

 
 

 R = 1.097  10
7
 m

-1
 

  طول الموجة  
عدد طبيعي موجب تماما :    n1 

وجب تماماعدد طبيعي م:   n2 
n2 > n1 

ثابت رايدبرغ :   R 
 

 

n1قيمة n2 المنطقة الطيفية اسم السلسلة قيم 

 فوق البنفسجية ليمان ∞……3 0

 المرئية بالمر ∞ ....…3 3

 تحت الحمراء باشن ∞ ....…4 2

 تحت الحمراء بفوند ∞ ....…5 2

 
 قيمة الطاقة

عثة باستعمال العلاقة التالية :يمكننا الحصول على قيمة الطاقة الممتصة أو المنب  

E = h  = hC  

 
كل منهما يتعلق بعدد طبيعي بالشكل التالي : نلاحظ أنه يمكن وضع هذه العلاقة على شكل فرق بين حدين  

 
 بحيث أن قيم الطاقة لا تأخذ إلا قيما محددة تماما و تتغير بصورة متقطعة و غير مستمرة. نقول أن الطاقة مكممة.
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نظرية بوهر( –)الدراسة النظرية  طيف الانبعاث و طيف الامتصاص لذرة الهيدروجين  
نموذج روذرفورد للذرة يشبهها بالنظام الشمسي حيث أن النواة تمثلها الشمس و الإلكترونات تمثلها الكواكب. لكن هذا 

نه حسب قوانين الكهرومغناطيسية لماكسويل مال الإلكترونات هو السقوط على النموذج وجهت إليه انتقادات كثيرة حيث أ
طيف الانبعاث و طيف النواة و انتهاء الذرة. إذن هذا النموذج غير صالح لتفسير خواص المادة و من بينها تفسير 

بوهر بوضع نظريته المبنية  و يجب إيجاد نموذج آخر. حينئذ قام الفيزيائي الدانيماركي نيلز الهيدروجينالامتصاص لذرة 
 على الفرضيات التالية :

  
 حينئذ قام الفيزيائي الدانيماركي نيلز بوهر بوضع نظريته المبنية على الفرضيات التالية :

 
تملك الذرة عددا محددا تماما من المدارات الإلكترونية الدائرية ذات قيم محددة تماما من الطاقة تدور ضمنها  -8

ل النواة )تكميم الطاقة(.إلكتروناتها حو  
كل إلكترون يحتل أحد المدارات المسموح بها أعلاه قيمة طاقته ثابتة طالما بقي فيه و لا يشع بالتالي أي مقدار من  -2

 الطاقة.
يقع امتصاص أو انبعاث للطاقة فقط لما ينتقل الإلكترون من مدار أقل طاقة إلى آخر أكثر طاقة منه. -3  

قة فقط لما ينتقل الإلكترون من مدار أكثر طاقة إلى آخر أقل طاقة منه.يقع انبعاث للطا -2  
 

 حساب طاقة الإلكترون و نصف قطر مداره في ذرة الهيدروجين
 

ر شكل المدار دائري و حركته دائرية منتظمة بما أن طاقته ثابتة.هحسب نظرية بو -  

 . Ep   طاقة الكامنةالطاقة الكلية للإلكترون هي مجموع الطاقة الحركية و ال 
القوة الطاردة المركزية تساوي قوة التجاذب الكهربائي بين الإلكترون و النواة لأن طاقة الإلكترون ثابتة.   

 

 

 

 



24 
 

 
 

 

 

يقول بوهر في نظريته أن العزم الحركي للإلكترون مكمم و لا يأخذ إلا القيم التي تحقق العلاقة التالية :  
 حيث :

م.عدد طبيعي غير معدو   n -   
.h -  ثابت بلانك  

    

 
 طاقة الانتقال من مستوى ابتدائي إلى مستوي نهائي هي :

 

 

 
.العلاقة التجريبية السابقة تشبه هذه العلاقة النظرية  

 

 
 

 بحساب قيمة الثابت النظرية نجد أنها تطابق عمليا قيمة ثابت رايدبرغ.

 
إلى حد ما طيف ذرة الهيدروجين.  هذا يعني أن نظرية بور استطاعت أن تفسر  

   

 

 

 
 الطبيعة الموجية للإلكترون

لما طرح أنشتاين فكرته حول ازدواجية طبيعة الضوء )طبيعة موجية و أخرى مادية أو جسمانية(, اقترح العالم الفرنسي 
يث تنبأ في رسالته لويس دوبروغلي أن الأجسام الصغيرة جدا هي أيضا تملك نفس الخاصية تحت ظروف معينة. ح

أن جسيما ذا كتله معينة يتحرك بسرعة معينة يملك طول  8225للدكتوراه في سنة   
 موجة يعطى بالعلاقة التالية :
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المتحرك.الجسم  طول موجة :   l 

: كتلة الجسم المتحرك.   m  

:  سرعة الجسم المتحرك.  v  
:  ثابت بلانك.  h  

 
سون و جيرمير تجريبيا الطبيعة الموجية للإلكترون خلال تجربة الانكسار لحزمة من عامان بعد تنبأ دوبروغلي, أثبت دافي

الإلكترونات  خلال بلورة من النيكل التي أعطت نتائج مشابهة لانكسار الضوء.   
بالإضافة إلى هذا وجدا أن القيمة التجريبية لطول الموجة يطابق القيمة النظرية المتحصل عليها بعلاقة دوبروغلي.   

 تطبيق : أحسب طول الموجة المصاحب لإلكترون حيث :
m = 9,11.10

-31
kg, h = 6,626.10

-34
 js, v = 1,24.10

7
 m/s 

 
 = 0,587 Å 

: نفس السؤال السابق من أجل كرة حيث : تطبيق  
M = 822 g, v = 161 km/h 

 
التالي الأجسام الكبيرة لا تملك طبيعة نلاحظ أن قيمة طول الموجة بالنسبة للكرة صغير جدا بحيث لا يمكن قياسه و ب

 موجية على العكس من الأجسام الصغيرة جدا مثل الإلكترون التي تملك طبيعة موجية بالإضافة إلى طبيعتها المادية. 
 

  النموذج الكمي للذرة
أن يعاملوا  من خلال أعمال دو بروغلي و دافيسون و جيرمير و آخرين, نعرف حاليا أن الإلكترونات في الذرة يمكن

كأمواج بصورة أكثر فعالية من كونهم مجرد دقائق مادية تدور في مدارات دائرية أو بيضاوية. ألأجسام الكبيرة تخضع 
لقوانين الميكانيك الكلاسيكي لكن الأجسام الميكروسكوبية لا. نوع جديد من الميكانيك يسمى الميكانيك الكمي, المبني على 

ف الخواص الكيميائية و الفيزيائية للأجسام الميكروسكوبية بصورة أفضل و أدق من الخواص الموجية للمادة, يص
 الميكانيك الكلاسيكي. مفهوم تكميم الطاقة هو أحد نتائج هذه الخواص الموجية. 

 
أحد أهم مبادئ الميكانيك الكمي هو استحالة تحديد مسار الإلكترونات داخل الذرة. سمي هذا مبدأ الشك أو الارتياب 

 لهيازنبرغ.
   

 مبدأ الارتياب لهايزنبرغ

 يستحيل التحديد المتواقت لموقع جسم ميكروسكوبي و لسرعته بدقة عالية. 
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إذا أخذنا الإلكترونات مثالا للأجسام الميكروسكوبية, فحركتها تتبع باستعمال الأمواج الكهرومغناطيسية. الفوتونات 
ساوي تقريبا طاقة هذه الأخيرة. النتيجة أن طاقة الإلكترونات سوف تتأثر الضوئية التي تصطدم بالإلكترونات تملك طاقة ت

 بطاقة هذه الفوتونات الضوئية )تتغير( وبالتالي نفقد الدقة في تحديد السرعة والموقع في نفس الوقت. 
 

                                                           الصيغة الرياضية لمبدأ هايزنبرغ هي :

 
                                     حيث :

   
 

 أفكار الميكانيك الكمي الجديدة هي :
الذرات و الجزيئات تتواجد فقط في بعض الحالات الطاقوية. في كل حالة, الذرة أوالجزيئ تملك قيمة محددة تماما من  -8

 الطاقة.
طاقوية يجب أن يصدر أو يمتص قيمة معينة من الطاقة  كافية فقط لينتقل إلى الحالة لما يغير الجزيء أو الذرة حالته ال
 الطاقوية الجديدة )شرط التكميم(. 

 
الذرة أو الجزيء لما يمتصان أو يصدران شعاعا ضوئيا, تتغير طاقتاهما.  هذا التغير في الطاقة يرتبط بتواتر الشعاع  -2

الية :الضوئي أو بطول الموجة بالعلاقة الت  

  
من مستويات الطاقة حيث تتغير الطاقة بالانتقال من مستوي   الجزيء مجموعة محددة تماما هذا يجعلنا نستنتج أن للذرة أو

حسب المخطط التالي :  طاقوي إلى أخر عبر عمليتي الامتصاص أو الانبعاث  
 

 
عداد الكمية التي سوف نتناولها فيما بعد. الحالات الطاقوية للذرة يمكن أن توصف بمجموعة من الأعداد تسمى الأ -3  

إذن, يعامل الإلكترون في الميكانيك الكمي كموجة مستقرة والدراسة الرياضية لوصف حالته الكمية تعتمد على حل معادلة 

مية تفاضلية تسمى معادلة شرودينغر التي تعطينا مجموعة من الدوال الموجية تسمى الدوال الذاتية مرتبطة بالأعداد الك
 المذكورة أعلاه.

 
 معادلة شرودينغر 

إقترح إروين شرودينغر معادلة تفاضلية من الشكل التالي : 8221في سنة   
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 الدالة الموجية الزاوية
 

  الدالة الموجية الشعاعية

 
رون في نقطة معينة من الفراغ ليس للدالة الموجية معنى فيزيائي في حد ذاتها لكن مربعها يمثل فيزيائيا كثافة وجود الإلكت

 كما يساوي تكامل هذا المقدار على كل الفضاء الواجد الصحيح.

 

 

 

 كثافة احتمال الوجود

 
 الأعداد الكمية 

لة كمية من هذه حل معادلة شرودينغر لذرة الهيدروجين تعطينا الدالة الموجية التي تصف مختلف حالات إلكترونها. كل حا
الحالات توصف بمجموعة من الأعداد الكمية والتي عددها أربعة. يمكننا  استعمال هذه الأعداد لإيجاد ترتيب الإلكترونات 

حول أنوية الذرات. تلعب هذه الأعداد الكمية دورا مهما وأساسيا في وصف مستويات الطاقة في الذرة وأشكال المدارات 
نية. أوالأوربيتالات الإلكترو  

 
 المدار أو الأوربيتال الذري

يكون فيه احتمال وجود الإلكترون كبيرا. المدار و الأوربيتال الذري هو حيز من الفراغ حول نواة الذرة التي  
 

العدد الكمي الرئيسي    
الطاقة لإلكترونات الذرة. أي أنه يحدد مستويات الطاقة الرئيسية للذرة أو طبقاتها الإلكترونية  هو العدد الذي يحدد قيم

 الرئيسية. وهو عدد طبيعي موجب تماما و يطابق العدد الذي يحدد قيم الطاقة في علاقة بوهر للطاقة.

 
l  العدد الكمي الثانوي أو العدد الكمي للعزم الزاوي 

يحدد شكل المدارات التي تحتلها الكترونات كل  طبقة الكترونية رئيسية. فهو إذن يميز الطبقات هو العدد الكمي الذي 

الإلكترونية الثانوية التي تتكون منها كل طبقة الكترونية رئيسية. هذا يعني أن قيم هذا العدد  تتعلق بقيم العدد الكمي   
.n يساوي  ن القيمالمقابلة هذا العدد يأخذ عددا م العلاقةحسب الرئيسي.    

 
و كل طبقة تحتية تحتوي على عدد معين من المدارات الذرية.ة  طبقة تحتي  n ي على كل طبقة تحتو    
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d المدارات 
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f المدارات 
ml  العدد الكمي المغناطيسي 

تقع بدورها في طبقة رئيسية العدد الكمي المغناطيسي يصف الاتجاه الذي يتخذه كل مدار ذري يقع في طبقة تحتية ما التي 
 معينة. هذا يعني أن القيم التي يأخذها هذا العدد تتوقف على قيم العدد الكمي الثانوي حيث أن :

  

 
 أو

  

إذن العدد الكمي المغناطيسي يأخذ عددا من القيم يساوي عدد المدارات التي تحتويها كل طبقة تحتية و هو :  

 
 

 
ms   العدد الكمي اللفي 
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ن تجريبيا أن للإلكترون حركة دوران ذاتية حول نفسه بالإضافة إلى حركته حول النواة. لهذه الحركة الذاتية اتجاهان : تبي

أحدهما في نفس اتجاه عقارب الساعة والأخر في الاتجاه المعاكس. وككل خاصية للأجسام الميكروسكوبية فهذه الحركة 

مى العدد الكمي اللفي و يأخذ قيمتين هم : الذاتية هي أيضا مكممة و مميزة بعدد كمي يس  

 
  

 

 بما أن للإلكترون اتجاهين ممكنين للدوران حول نفسه فإن كل مدار إلكتروني يمكنه احتواء إلكترونين على الأكثر و

يسية كما هو مبين في الجدول بالتالي يمكن استنتاج عدد الإلكترونات الذي يمكن أن تحتويه كل طبقة تحتية وكل طبقة رئ

 التالي :  
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 التوزيع الإلكتروني للعناصر الكيميائية 
إنه من الأهمية بمكان معرفة كيفية ترتيب و تنظيم الكترونات كل عنصر كيميائي حول النواة في مختلف الطبقات 

ميائية والفيزيائية له. يسمى هذا الإلكترونية و خاصة الإلكترونات الخارجية لأنها المسئولة عن تحديد الخواص الكي
 الترتيب التوزيع الإلكتروني للعناصر الكيميائية حيث توجد عدة قواعد أساسية لتحديده و هي : 

 
يتم امتلاء الطبقات الإلكترونية بالإلكترونات بحيث تكون طاقة الذرة أصغر ما يمكن.  -8  

.n + l      ايدة للعددتمتلئ المدارات الإلكترونية حسب القيم المتز -2 
n + lيتم ملء  ذات العدد الكمي الرئيسي الأصغر.   الطبقة التحتية  بالنسبة للطبقات التحتية التي لها نفس القيمة  للعدد -2  

مبدأ الاستبعاد لباولي : لا يوجد في الذرة إلكترونان لهما نفس الأعداد الكمية الأربعة و حسب هذا المبدأ لا يمكن وضع  -2
لكترونين في كل مدار إلكتروني. أكثر من إ  

قاعدة هوند : في طبقة تحتية غير مشبعة يتم ملء أكبر عدد ممكن من المدارات بإلكترون واحد فقط قبل تشكيل أزواج  -5
   إلكترونية. 
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د المذكورة انفا بحيث تتم كتابة التوزيع الإلكتروني لعنصر ما بترتيب الطبقات التحتية من اليسار إلى اليمين باحترام القواع

يسبق رمز كل طبقة تحتية قيمة العدد الكمي الرئيسي لها من اليسار إلى اليمين باحترام القواعد المذكورة انفا بحيث يسبق 
متبوعا بأس يرمز إلى عدد الإلكترونات التي تحتويها. كما يمكن  رمز كل طبقة تحتية قيمة العدد الكمي الرئيسي لها

خانات الكمية التي تبين وجود متبوعا بأس يرمز إلى عدد الإلكترونات التي تحتويها. كما يمكن استعمال استعمال تمثيل ال
الإلكترونات العازبة أو المنفردة من عدمه.  تمثيل الخانات الكمية التي تبين وجود  

ة المشبعة )عنصر خامل( ترونيو يوجد أيضا تمثيل مختصر للتوزيع الإلكتروني يكون بدلالة أحد العناصر ذات البنية الإلك
الإلكترونية الخارجية. و الطبقة   
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  الجدول الدوري للعناصر الكيميائية

الجدول الدوري للعناصر هو جدول مكون من أسطر أفقية تسمى دورات و من أعمدة تشكل عند تقاطعها خانات تحتوي 

 8211ي جدول قام به العالم الكيميائي الروسي دميتري منديلييف في كل منها على عنصر كيميائي. أول ترتيب للعناصر ف
على أساس القيم المتزايدة للعدد الكتلي كما ترك خانات فارغة لعناصر كيميائية غير مكتشفة في ذلك الوقت و التنبؤ ببعض 

 خواصها. 

 

 



36 
 

 
ي وليس على العدد الكتلي لأن العدد الذري هو لكن الجدول الدوري الحديث للعناصر مبني على القيم المتزايدة للعدد الذر

 الذي يحدد الخواص الكيميائية والفيزيائية. 
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العنصر الكيميائي في الجدول الدوري تحديد موقع  

 يمكن تحديد موقع أي عنصر كيميائي بمعرفة رقم الدورة و رقم المجموعة التي ينتمي إليهما حيث أن :

دد الكمي الرئيسي في التوزيع الإلكتروني.رقم الدورة يساوي أكبر قيمة للع  - 
 - رقم المجموعة يساوي بصفة عامة عدد إلكترونات التكافؤ حيث يرافق هذا  الرقم  حرف   B ou A. يستعمل الأول

لما تكون إلكترونات التكافؤ من النوع  s ou p أو منهما معا.   
ضمن إلكترونات التكافؤ.  d لإلكترونات من النوع لكن يستعمل الثاني لما تكون ا   
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  الخواص الدورية للعناصر الكيميائية
الخواص الكيميائية و الفيزيائية للعناصر الكيميائية تتغير بصفة دورية في الجدول الدوري بتغير العدد الذري إذا انتقلنا من 

على هذا معرفة موقع أي عنصر كيميائي تسمح اليسار إلى اليمين في الدورة و من الأعلى إلى الأسفل في المجموعة. بناءا 
 لنا بمعرفة خواصه. 

 من بين هذه الخواص نذكر : 
نصف القطر الذري.  -  

نصف القطر الأيوني.  -  
الكهروسلبية.  -  

الألفة الإلكترونية.  -  
الخاصية المعدنية.  -  

الخاصية اللامعدنية.  -  
طاقة التأين.  -  

 
 نصف القطر الذري 

ذري هو نصف المسافة بين نواتي ذريتين من نفس النوع تشكلان جزيئا ثنائي الذرة.نصف القطر ال  
  
يتناقص نصف القطر الذري في الدورة لما ننتقل من اليسار إلى اليمين, أي بتزايد العدد الذري.  -  

. يتناقص نصف القطر الذري في الدورة لما ننتقل من اليسار إلى اليمين, أي بتزايد العدد الذري -  
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  طاقة التأين

طاقة التأين الأولى لعنصر كيميائي ما هي الكمية الدنيا من الطاقة اللازمة لنزع إلكترون واحد من ذرة معزولة لهذا 

العنصر في الحالة الغازية و في حالتها الأساسية لتشكيل أيون في الحالة الغازية وفي حالته الأساسية يحمل شحنة عنصرية 
 واحدة. 

.Ei1 رمز لطاقة التأين الأولى بالرمزي  
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العناصر ذات طاقة التأين الأولى الضعيفة تميل إلى تشكيل الأيونات الموجبة.  -  
العناصر ذات طاقة التأين الأولى العالية تميل إلى تشكيل الأيونات السالبة.  -  

 ملاحظة : 
لأن قوة جذب  8-ثم طاقة التأين ن هي أعلى من طاقة التأين ن طاقة التأين الثانية تكون أعلى من طاقة التأين الثانية ومن

 النواة للإلكترونات تزيد في كل مرة. 

 
 الألفة الإلكترونية 

ألألفة الإلكترونية هي كمية الطاقة الممتصة لما يضم إلكترون واحد لذرة معزولة في الحالة الغازية وهي في الحالة 
رية سالبة.الأساسية لتشكيل أيون يحمل شحنة عنص  
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العناصر ذات الألفة الإلكترونية السالبة تشكل أيونات سالبة.  -  
العناصر ذات الألفة الإلكترونية الموجبة تشكل أيونات موجبة.  -  

 
  نصف القطر الأيوني

نصف قطر الأيون الموجب أصغر من نصف قطر الذرة الناتج منها.  -  
ن نصف قطر الذرة الناتج منها. نصف قطر الأيون السالب أكبر م -  

نصف قطر الأيون الموجب يتناقص من اليسار إلى اليمين في الدورة.  -  
نصف قطر الأيون السالب يتناقص من اليسار إلى اليمين في الدورة.  -  

نصف قطر الأيونات المتماثلة إلكترونيا يتناقص بزيادة العدد الذري.  -  
السالب يتزايدان لما ننزل في المجموعة.  نصف قطر الأيون الموجب والأيون -  
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  الكهروسلبية

تمثل الكهروسلبية لذرة عنصر ما مدى قدرتها على جذب الكترونات رابطة كيميائية مشكلة مع ذرة عنصر اخر. بناءا 

ة تشكل أيونات على هذا, العناصر ذات الكهروسلبية العالية تشكل أيونات سالبة فيما العناصر ذات الكهروسلبية الضعيف
 موجبة. 

 يوجد سلمان للكهروسلبية هما سلم باولي وسلم ميليكان, لكن سلم باولي هو الأكثر استعمالا.

 

 
 الرابطة الكيميائية 
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 صيغة لويس للذرات 
روابط إن اإلكترونات طبقة التكافؤ هي المسئولة عن الخواص الكيميائية و الفيزيائية و للعناصر الكيميائية و أيضا نوع ال

الكيميائية التي يشكلها مع العناصر الأخرى. اقترح لويس تمثيلا لذرات العناصر حيث يحاط رمز العنصر بالكترونات 
التكافؤ التي يمثل فيه  الإلكترون المنفرد بنقطة واحدة و الزوج الإلكتروني بزوج من النقاط. كما يمكن تمثيل الأيونات 

رمز العنصر. إلىبصيغة لويس بإضافة شحنته كأس    
   

 
 الرابطة الأيونية 

الرابطة الأيونية هي تجاذب بين أيونات )موجبة و سالبة( بأعداد كبيرة مكونة مركبا صلبا يسمى الصلب الأيوني.   

تتشكل الرابطة الأيونية بين ذرات العناصر التي يكون الفرق بين كهروسلبيتها كبيرا حيث تشكل ذرات العنصر العالي 
أيونات سالبة و ذرات العنصر ذو الكهروسلبية الضعيفة تشكل أيونات موجبة فيقع نقل للإلكترونات من النوع  الكهروسلبية

 الثاني إلى النوع الأول.
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 الرابطة التكافؤية 

الفرق بين  تتشكل الرابطة التكافؤية لما تتشارك ذرتين فيما بينهما في زوج الكتروني أوأكثر لتشكيل جزيء ما بحيث يكون

 كهروسلبيتهما منخفضا نسبيا أومعدوما.
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  تمثيل لويس للجزيئات و لللأيونات المتعددة الذرات

يمكن تمثيل الجزيئات بصيغة لويس حيث تمثل كل رابطة كيميائية بسيطة بمد بين الذرتين المرتبطتين و كل إلكترون 
بمد . يضاف بالنسبة للأيونات الشحنة. منفرد بنقطة واحدة و كل زوج الكتروني   

 
 

 
  قاعدة الثمانية

في معظم المركبات الكيميائية تكتسب الذرات المرتبطة البنية الإلكترونية للغاز الخامل الذي تنتهي به الدورة التي ينتمي 
 اليها العنصر حيث تحاط بثمانية إلكترونات. 

متعددة الذرات نحتاج إلى معرفة عدد الأزواج الإلكترونية الحرة )غير لكتابة صيغة لويس للجزيئات أو الأيونات ال
 الرابطة( و عدد الأزواج الإلكترونية الرابطة و عدد الإلكترونات المنفردة. 

 يمكننا استعمال العلاقة البسيطة التالية لتحقيق ذلك : 
S = N - A  
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 أمثلة : جزيء الفليور

 

 

 تمثيل لويس يكون :
 

 
 

 جزيء فليوريد الهيدروجين
 

 

 تمثيل لويس يكون :

 

 

 جزيء الماء : 

 

 

 تمثيل لويس يكون :

 

 

 جزيء ثاني أكسيد الكربون : 

 

 

 تمثيل لويس يكون :

 

 

 جزيء ثاني أكسيد الكربون : 
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 تمثيل لويس يكون :

 
 

 
متعددة الذرات لا لكتابة صيغة لويس للجزيئات و للأيونات إتباعهاالخطوات الواجب   

انتقاء هيكلا معقولا للجزيء أو الأيون المتعدد الذرات )متناظر(.  -8  
 

توضع الذرة الأقل كهروسلبية في المركز ما عدا الهيدروجين )لا يمكنه تشكيل أكثر من رابطة واحدة( وهي عادة  -أ   

.الثمانيةذرة العنصر الذي يحتاج إلى أكبر عدد من الإلكترونات لاحترام قاعدة   
  

ذرات الأكسجين لا ترتبط ببعضها لبعض إلا في جزيء الأكسجين, الأوزون, بيروكسيد الهيدروجين و مشتقاته. -ب      
 

استثناءات.  بعض جين و ليس إلى لبذرة المركزية. لكن هناكسفي الأكاسيد الثلاثية, يرتبط الهيدروجين عادة بالأك -ج  
ة الذرات التي تحتوي على أكثر من ذرة مركزية واحدة, تستعمل البنية المفصلة الأكثر في الجزيئات الأيونات المتعدد -د

 تناظرا.

 

  أحسب قيمتي  -2
 

 
 

 أمثلة
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ضع ما تبقى من الإلكترونات على شكل أزواج إلكترونية حرة لتشكيل الثمانية حول الذرات في الجزيء أو الأيون  -2  

جين. ما عدا الهيدرو  

.A تحقق من أن عدد الإلكترونات الكلي يساوي  

 
 الأشكال الرنينية أوالطنينية لصيغ لويس للجزيئات و للأيونات المتعددة الذرات

يمكن كتابة صيغة لويس لبعض الجزيئات بأشكال متعددة تكون في بعض الأحيان متكافئة. يمكن أخذ أيون الكربونات 

 كمثال كما يلي : 

 
 أمثلة 

CO3
-
 أيون الكربونات  

 الذرة المركزية هي ذرة الكربون 

  الهيكل هو :

 

 صيغة لويس هي :

 
 

CS2   جزيء ثاني كبرتيد الكربون  
  الذرة المركزية هي ذرة الكربون

 الهيكل هو : 
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 صيغة لويس هي :

 
 

 حدود صلاحية قاعدة الثمانية 
از خامل وتحترم قاعدة الثمانية لما تتحد مع بعضها البعض و يمكن الكثير من العناصر الكيميائية تتحصل على بنية غ 

 بالتالي تطبيق العلاقة : 

 
لكتابة صيغة لويس للجزيئات المشكلة. لكن توجد عدة استثناءات لهذه القاعدة حيث أن بعض العناصر لا تحترمها وتكون 

ديل العلاقة أعلاه ليمكن كتابة صيغة لويس.محاطة بأقل أو بأكثر من ثمانية إلكترونات. في هذه الحالة يجب تع  
 

 
 

 
 

 
 
 

 
 

 
 

 
 توجد أربع حالات لا تحترم فيها قاعدة الثمانية و هي : 

 

في معظم المركبات التكافئية للبيريليوم : يملك البيريليوم الكترونين فقط في طبقة تكافئه و بالتالي لا يمكنه تشكيل أكثر  -8
نصرين اخرين. من رابطتين تكافئيتين مع ع  

.N لكترونات بالنسبة لكل ذرة بيريليوم في حساب قيمة لهذا نستعمل أربعة إ  
 لكن في مرحلة توزيع الأزواج الإلكترونية على الهيكل المقترح نعطي لكل ذرة بيريليوم زوجين رابطين فقط.

 
3A وخاصة    ي معظم المركبات التكافئية لعناصر المجموعةف -2 

هذه المجموعة تملك ثلاثة إلكترونات تكافؤ فقط و بالتالي تشكل ثلاث روابط تكافئية فقط مع  عنصر البور. عناصر
 العناصر الأخرى.

.N   لهذا نستعمل ستة إلكترونات من أجل كل ذرة بور في حساب 
 لكن في مرحلة توزيع الأزواج الإلكترونية على الهيكل المقترح نعطي لكل ذرة بور ثلاثة أزواج رابطة فقط.

 
إلكترون( و ثاني أكسيد  88من الإكترونات مثل  أول أكسيد الازوت ) ت أو الأيونات التي لها عدد فرديفي المركبا -3

إلكترون(. 81الازوت )  
  
هذه ي ف المركبات أو الأيونات التي تحتاج فيها الذرة المركزية الى الاشتراك في أكثر من ثمانية الكترونات. في -2  

اذا كانت قيمة المركبات  لربط جميع الذرات بالذرة المركزية اللازممن عدد الأزواج الالكترونية أصغر    

مساوية لهذا العدد كما يجب بعد ذلك احاطة الذرات المحيطة بالذرة المركزية بثمانية الكترونات طبقانجعلها   
تبقى عدد معين من الأزواج نحيط بها الذرة المركزية.اذا ن التي تحتاج الكترونين. الثمانية ما عدا ذرة الهيدروجياعدة قل  

 أمثلة 



52 
 

PF5   جزيء سداسي فليوريد الفوسفور 

                  الهيكل هو :       

ذرات فليور بذرة الفوسفور. 5إلكترونات على الأقل لربط   88نلاحظ أنه يجب   

 
 

 

 نلاحظ أن :         

 لهذا نضع  

 
 

 
  

 
SF4  جزيء  فليوريد الكبريت   

  

             الهيكل هو :      
ذرات فليور بذرة الكبريت.  2إلكترونات على الأقل لربط   81نلاحظ أنه يجب   

 

  نلاحظ أن :        

  لهذا نضع 

 

                                                                                                                        
  الرابطة الكيميائية المستقطبة وغير المستقطبة

لذرات قد تكون الرابطة التكافئية مستقطبة أو غير مستقطبة. لما تكون مستقطبة يكون توزيع الإلكترونات الرابطة بين ا

متساويا أو متجانسا و يحدث هذا في حالة ترابط ذرات من نفس النوع )لها نفس الكهروسلبية(. لكن  لكن ام ترتبط ذرتان 
من نوعين مختلفين )يختلفان في الكهروسلبية(, فإن توزيع الإلكترونات الرابطة يصبح غير متجانس بحيث تكون الكثافة 

ر كهروسلبية. الإلكترونية أكبر بجوار الذرة الأكث  

يزيد استقطاب الرابطة التكافئية المستقطبة بزيادة الفرق بين كهروسلبية الذرتين المرتبطتين بها.   
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 عزم ثنائي القطب الكهربائي للرابطة المستقطبة و للجزيئات القطبية 

ة الأقل كهروسلبية. كبر منها بجوار الذرفي الرابطة المستقطبة تكون الكثافة الإلكترونية بجوار الذرة الأكثر كهروسلبية أ
سوف تحمل شحنة جزئية سالبة و الثانية تحمل شحنة جزئية موجبة. بناءا على هذا تصبح الرابطة عبارة  أي أن الأولى

 عن ثنائي قطب كهربائي يمثل فيزيائيا بعزم ثنائي عزم كهربائي الذي يعطى تعريفا بالعلاقة التالية : 

 

 
  ملاحظات

م ثنائي القطب الكهربائي لجزيء ما يساوي المحصلة الشعاعية لعزوم ثنائيات القطب الكهربائية لجميع الروابط عز -8
 المستقطبة لهذا الجزيء و شدته و اتجاهه هما شدة و طويلة هذه المحصلة. 

 
يمكن لجزي أن يمتلك روابط مستقطبة دون أن يكون قطبيا إذا كان متناظرا.  -2  

.)m.C 3- عزم ثنائي القطب هي متر.كولون )  وحدة  
 كما يمكن استعمال وحدة الدوباي و هي: 

 
 

كلما زاد الفرق بين كهروسلبية الذرات المرتبطة كلما زادت قيمة عزم ثنائي القطب. -2  
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 الشكل الهندسي للجزيئات

(VSEPR)  نظرية تنافر الأزواج الإلكترونية لطبقة التكافؤ 
مية الأزواج الإلكترونية لطبقة التكافؤ للذرة المركزية حيث تقول أن هذه الأزواج تتنافر فيما بينها و هذه النظرية مبنية أه

تنتظم حول الذرة المركزية بحيث تكون قوى التنافر بينها أصغر ما يمكن و يكون بذلك الجزيء مستقرا. تسمى هذه 
ية العالية للجزيء. الذرة المركزية هي ذرة مرتبطة بأكثر من الأزواج الإلكترونية لطبقة التكافؤ مناطق الكثافة الإلكترون

ذرة واحدة و في بعض الجزيئات توجد أكثر من ذرة مركزية واحدة. في هذه الحالة, يجب معرفة ترتيب الذرات المحيطة 
لمناطق العالية بكل ذرة مركزية للحصول على الشكل الهندسي للجزيء. هذا الشكل يقابله الترتيب الذي يضمن قيمة دنيا ل

 الكثافة في الجزيء.
 

المناطق عالية الكثافة في الجزيء كما يلي : عدد  يحسب  
كل ذرة مرتبطة هي منطقة عالية الكثافة بغض النظر عن كون الرابطة بسيطة, ثنائية أو ثلاثية.  -  

كل زوج إلكتروني حر أو غير رابط يعتبر منطقة واحدة عالية الكثافة. -  
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نافر الأزواج الإلكترونية لطبقة التكافؤ, تكون البنية أو الشكل الهندسي أكثر استقرارا لما تكون المناطق حسب نظرية ت
عالية الكثافة في الجزيء أبعد ما يمكن عن بعضها البعض. ترتيب هذه المناطق حول الذرات المركزية في الجزيء هي 

 التي تحدد الشكل الهندسي له.
 

ية وما يحيط بها من أزواج رابطة و أزواج حرة أو غير رابطة بتمثيل اصطلاحي كما يلي :يمكن تمثيل الذرة المركز  
  

AXnEp 

  A الذرة المركزية 
  X ذرة محيطة بالذرة المركزية 

  E زوج إلكتروني حر  
عدد الذرات المرتبطة بالذرة المركزية       n  

  p عدد الأزواج الحرة 

 
جزيء الماء مثال :   

 

AX2E2 مثيل الاصطلاحي هو :الت  

 على هذا الأساس تلخص الأشكال الهندسية للجزيئات حسب هذه النظرية في الجدول التالي :
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 نظرية الرابطة التكافئية 
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هذه النظرية تقول أن تشكيل الرابطة التكافئية بين ذرتين يتم عن طريق اتحاد محطين ذريين لتشكيل محط جزيئي يكون 
  ا. هذه العملية تسمى اندماج.مشترك بينهم

 

 
  تهجين المحطات الذرية

رغم أن نظرية اندماج المحطات الذرية تساعد على فهم تشكيل الرابطة الكيميائية, فمن الصعب توسيعها الى الجزيئات 

الشكل الهندسي  المتعددة الذرات لأنه لا يكفي أن نفسر كيفية تشكيل الروابط و إنما يجب أيضا أن يرافق ذلك توافق مع
 الحقيقي للجزيء المتشكل. 

نظرية تهجين المحطات الذرية تقول أن ذرة عنصر ما لما تقترب من ذرة أخرى لتتحد معها, تندمج بعض محطاتها الذرية 
لطبقة التكافؤ لتعطي محطات جديدة تسمى محطات هجينة, تختلف عن الأولى في الشكل وفي الاتجاه ثم تقع عملية 

ع محطات الذرة الأخرى التي قد تكون هجينة أو غير هجينة. الاندماج م  
 

SP   التهجين من النوع 
 .SP لإعطاء محطين من النوع   P  النوع مع محط من S في هذا النوع من التهجين يندمج محط من النوع 
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    جزيء ثاني فليوريد البيريليوممثال : 

 

 

 
SP

2
   التهجين من النوع 

.SP
2

مع محطين  من النوع P  عطاء محطين منلإ  النوع   S في هذا النوع من التهجين يندمج محط من النوع  
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  الرابطة سيغما 

الرابطة سيغما بين ذرتين هي رابطة تكافئية تكون فيها الكثافة الإلكترونية لإلكترونات الرابطة مركزة بصورة متناظرة 
وهي تنتج من اندماج محطين الكترونين بحيث يكون محوراهما على نفس الحامل.  على طول الخط الذي يربط بينهما

 للرابطة سيغما تناظر محوري.

  
 

    الرابطة  

  تتشكل الرابطة بي بين محطين من النوع p. يجب أن يكون محورا
  المحطين متوازيين, هذا يعني أن اندماج المحطين يكون جانبيا.

 
 ملاحظات 

 . 8- بطة البسيطة بين ذرتين هي دوما من النوعالرا  

. الرابطة الثنائية مكونة من رابطة  -s 2 و رابطة   

. الرابطة الثلاثية مكونة من رابطة  -s 3 و رابطتين   

. الرابطة -s 2 أقوي من الرابطة   
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 نظرية المحطات الجزيئية 
أن تفسر بعض الخواص الكيميائية و الفيزيائية للجزيئات  إن نظرية لويس حول الرابطة الكيميائية استطاعت إلى حد ما

بواسطة قاعدة الثمانية, إلا أنها عجزت عن وصف و تفسير بعض الخواص الكيميائية و الفيزيائية لبعض الجزيئات مثل 
في الجزيء الأكسجين و أول أكسيد الكربون و الأشكال الرنينية. تقول نظرية المحطات الجزيئية أن إلكترونات التكافؤ 

تشغل محطات جزيئية تمتد إلى كل الجزيء و ليس مركزة بين ذرتين فقط. أي أن المحطات الذرية لطبقة التكافؤ تندمج  
لتعطي محطات جزيئية. و عدد هذه الأخيرة يساوي عدد المحطات الذرية المندمجة. و يعني الاندماج رياضيا, الاتحاد 

لمحطات الذرية فيما بينها لإعطاء دوال موجية جديدة تصف بدورها المحطات الخطي بين الدوال الموجية التي تصف ا
 الجزيئية التي سوف تستقبل الكترونات الرابطة المتشكلة. 

 
 الجزيئات الثنائية المتجانسة 

 مثال جزيء الهيدروجين 

 
 

 
 

 
 

 
 

 
 

 
   ا رابطا.بين الذرتين و لذلك فهي تصف محطا جزيئي غير معدومة في المنطقة التي تفصل  - نلاحظ أن الدالة  
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نلاحظ أن الدالة - -   .رابط ضد بين الذرتين و لذلك فهي تصف محطا جزيئيا معدومة في المنطقة التي تفصل  

 بناءا على هذا يكون مخطط الطاقة لجزيء الهيدروجين هو :

 
 

.    بالرمز : إذا كان المحط الجزيئي الرابط يصف رابطة بسيطة فيرمز له -

إذا كان المحط الجزيئي ضد الرابط يصف رابطة بسيطة فيرمز له  -  

 .
*

  بالرمز :

 فيرمز له  إذا كان المحط الجزيئي الرابط يصف رابطة  -    

 . : بالرمز  

    فيرمز له  إذا كان المحط الجزيئي ضد الرابط يصف رابطة  -    

 .


  بالرمز : 

 

 
  ة الذرةالتوزيع الإلكتروني للجزيئات ثنائي
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لكتابة التوزيع الإلكتروني للجزيئات ثنائية الذرة, يجب معرفة عدد إلكترونات التكافؤ للذرتين التين سوف ترتبطان و من 
ثم عدد المحطات الذرية التي سوف تتحد ومن ثم عدد المحطات الجزيئية التي سوف نحصل عليها بعد الإتحاد. بعد ذلك 

كتابة التوزيع الإلكتروني الذرات من قبل,  لتوزيع الإلكترونات على المحطات الجزيئية و نتبع الخطوات التي اتبعناها في 
 هي : 

تملأ المحطات الجزيئية حسب القيم المتزايدة للطاقة.  -8  
يحتوي كل محط جزيئي على إلكترونين على الأكثر يكونان على شكل زوج الكتروني احتراما لمبدأ الاستبعاد لبا ولي.  -2  

جب تطبيق قاعدة هوند إذا كان عدد الإلكترونات المتوفرة في مستوى طاقوي أصغر من عدد المحطات الجزيئية ي -3
 المتساوية في الطاقة في هذا المستوي.

 

 

 مثال جزيء الهيدروجين

 
 التوزيع الإلكتروني هو :

 
 

 

 
 

 

 مثال جزيء الفليور
 

 التوزيع الإلكتروني هو :
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Li2  مثال جزيء 
 

 التوزيع الإلكتروني هو :
 

 
 

 

 مثال جزيء الهيليوم
 

 التوزيع الإلكتروني هو :
 

 

 

He2
+
 مثال جزيء الهيليوم  

 

 التوزيع الإلكتروني هو :
 

 

 

  رتبة الرابطة
 تربط نظرية المحطات الجزيئية استقرار رابطة تكافئية بما يسمى رتبة الرابطة التي تعرفه كما يلي :

 
 

كانت رتبة الرابطة كبيرة كلما كانت الرابطة قوية. كلما  -  
إذا انعدمت رتبة الرابطة هذا يعني أن الجزيء غير مستقر و لا يمكن أن يوجد.  -  
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  مخطط الطاقة للجزيئات الثنائية غير المتماثلة

NO : جزيء أول أكسيد الأزوت  مثال  
ل من طاقة الطبقة التحتية للذرة الأقل كهروسلبية )من نفس النوع(. طاقة الطبقة التحتية للذرة الأكثر كهروسلبية أق -  

 

 

 التوزيع الإلكتروني هو :
 

 
 

 
 

 
 

  

  التوزيع الإلكتروني للجزيئات والخواص الجزيئية
إن الخواص الجزيئية مرتبطة ارتباطا وثيقا بالتوزيع الإلكتروني للجزيئات و من بين هذه الخواص سلوك الجزيئات نحو 

غناطيس. م  
يوجد نوعان من الجزيئات بناءا على سلوكها نحو مغناطيس و هما :    

الجزيئات الديامغناطيسية : هي جزيئات تبتعد عن مغناطيس لما يقرب منها. و هي الجزيئات التي لا تملك الكترونات  -
 منفردة. 

ا. و هي الجزيئات التي تملك الكترونات الجزيئات البارامغناطيسية : هي جزيئات تنجذب نحو مغناطيس لما يقرب منه -

 منفردة.

 
 الأكسجين مركب بارا مغناطيسي لأنه يملك إلكترونين منفردين. 

 
 


