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نمونه پرسش‌هاي شيمي
اورنگ باقي

كارشناس ارشد شيمي معدني و معلم شيمي تالش

شيمي 1
علت پيدايش نظرية جنبش مولكولي گازها چه بود؟ اين نظريه در چه مواردي كاربرد دارد؟

در پي اختراع فشارسنج توسط توريچلي، دانشمنداني همچون بويل و شارل رفتار گازها را در برابر تغيير حجم، فشار و دما بيان 
كردند اما دربارة اينكه در مقياس مولكولي چه اتفاقي مي‌افتد كه س��بب چنين رفتارهايي در مقياس ماكروس��كوپي مي‌شود، توضيحي 

ندانستند؛ براي نمونه، چرا يك گاز در نتيجة گرم‌شدن منبسط مي‌شود؟
براي توضيح قوانين تجربي بايد از نظريه‌هاي مناس��ب بهره گرفت. نظرية جنبش مولكولي گازها در اواس��ط قرن نوزدهم به‌همين 

منظور توسط دانشمنداني مانند كرونيك، كلازيوس، ماكسول و بولتزمن به اين شرح گسترش يافت: 
نظرية جنبشي گازها داراي شش فرضيه به اين قرار است: 

1. گازها از ذره‌هاي بسيار كوچك )مولكول در O2، اتم در He( تشكيل شده‌اند.
2. حجم ذره‌هاي گاز )اتم يا مولكول( در مقايسه با حجم ظرف حاوي آن ناچيز است.

3. ذره‌هاي گاز به‌طور پيوسته و نامنظم در حركت‌اند و با يكديگر و ديوارة ظرفي كه در آن قرار دارند، برخورد مي‌كنند.
4. برخورد ميان ذره‌هاي گاز، كشسان است؛ يعني انرژي جنبشي در جريان برخورد ذره‌ها، از ذره‌اي به ذرة ديگر منتقل مي‌شود و 
انرژي جنبشي كل ثابت مي‌ماند. براي نمونه، برخورد يك توپ فوتبال با زمين برخوردي غيركشسان است؛ يعني پس از برخوردهاي 
متوالي، توپ انرژي جنبش��ي خود را به‌طور كامل از دس��ت مي‌دهد و به س��كون مي‌رسد اما در گازها چنين نيست. از اين‌رو حركت 

مولكول‌ها دائمي است و به صفر نمي‌رسد.
5. در دمايي معين، ذره‌هاي تشكيل‌دهندة يك نمونه گاز، سرعت و انرژي جنبشي متفاوتي دارند اما ميانگين انرژي جنبشي ثابت 
و با دماي گاز، برحسب درجه كلوين، متناسب است. با افزايش دما، ميانگين سرعت ذره‌ها و در نتيجه ميانگين انرژي جنبشي گازها 

افزايش مي‌يابد.
6. نيروي جاذبه يا دافعة ميان مولكول‌ها در گازها بسيار ضعيف يا ناچيز است.

برخي خواص گازها، كه به كمك نظرية جنبشي مولكول‌ها توجيه مي‌شوند، به اين قرارند: 
ـ فشار گازها؛ ناشي از برخورد پيوسته و نامنظم ذره‌هاي گاز به ديوارة ظرف است. )فرضية سوم(

(: فاصلة بين مولكول‌هاي گاز نسبت به حجم ذره‌ها بزرگ است )فرضية دوم(. در نتيجه،  P
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ـ قانون شارل )در دماي ثابت، V∝T(: در فشار ثابت با افزايش دما، ميانگين انرژي جنبشي و ميانگين سرعت مولكولي افزايش 
مي‌يابد )فرضية پنج(. به اين ترتيب، انرژي و برخورد مولكول‌ها به ديوارة ظرف محتوي گاز بيشتر مي‌شود. در نتيجه ديواره، به سمت 

خارج حركت مي‌كند كه باعث افزايش حجم مي‌شود و فشار را به‌حالت اول مي‌رساند.

ـ قانون آووگادرو )در دماي ثابت، V∝n(: در ظرفي با دماي معين، مقدار مش��خص گاز (n) با فش��ار داخلي Pgas وجود دارد 
كه با فش��ار بيروني، Patm برابر اس��ت. هنگامي كه مقدار گاز بيش��تري به ظرف راه مي‌يابد، تعداد مول‌هاي گاز، n، افزايش مي‌يابد و 
برخورد با ديواره‌ها بيشتر مي‌شود و فشار داخلي، Pgas، افزايش مي‌يابد. اين عمل به افزايش حجم مي‌انجامد تا دوباره فشار داخلي 

با Patm برابر شود. به اين ترتيب، هنگامي كه n افزايش مي‌يابد، V نيز زياد مي‌شود.
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V افزایش می یابد تا 
Pgas=Patm شود.

T بیشتر، برخوردها را افزایش می دهد و 
Pgas>Patm می شود

Pgas=Pext 
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شيمي 2 
آيا پيوند هيدروژني فقط بين اتم‌هاي F و O و N تشيكل مي‌شود؟

خير، پيوند هيدروژني نتيجة برهم‌كنش الكتروس��تاتيك پيوند قطبي X-H و يك زوج الكترون ناپيوندي روي اتم ديگر Y اس��ت. 
(X-H...Y). مثل F-H...F يا F-H...O )در اين نمونه، اتم‌هاي X و Y متفاوتند(.

اتم Y بايد جفت الكترون ناپيوندي داشته باشد تا بار مثبت پيوند X-H را جذب كند. اتم Y نيز بايد دهندة الكترون بهتري باشد. 
در نمونة زير، اتم N الكترون‌دهنده‌تر از F است. پس ترتيب قدرت پيوند هيدروژني را مي‌توان چنين نوشت: 

X-H..F < X-H...O < X-H...N

در صورت يكسان‌بودن X و Y، قدرت پيوند هيدروژني به اين ترتيب افزايش مي‌يابد: 
N-H...N < O-H...O < F-H...F

اگ��ر ات��م Y بار منفي داش��ته باش��د، جف��ت الكترون ناپيون��دي قادر به تش��كيل پيون��د هيدروژني بس��يار ق��وي خواهد بود. 
 پيون��د هيدروژن��ي در ي��ون -F-H...F از جمل��ه قوي‌تري��ن پيونده��اي هيدروژن��ي ش��ناخته ش��ده اس��ت. مق��دار H∆ واكن��ش

 است.
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در حال حاضر پيوند هيدروژني ضعيف به‌ويژه برهم‌كنش‌هاي C-H...O به‌خوبي ش��ناخته ش��ده اس��ت كه در ساختارهاي حالت 
جامد، مولكول‌هاي كوچك و سامانه‌هاي زيست‌شناختي نقش مهمي دارند.

مقدار آنتالپي تفيكك انواع مختلف پيوند هيدروژني كه براي گونه‌ها در فاز گازي محاسبه شده‌اند.

آنتالپي تفيكك kJ mol‌-1پيوند هيدروژنينوع پيوند هيدروژني

متقارن
متقارن
متقارن
متقارن
بي‌تقارن
بي‌تقارن
بي‌تقارن
بي‌تقارن
بي‌تقارن
بي‌تقارن

[HF2] در F...H...F

[H5O2]
O...H...O در +

[N2H7]
N...H...N در +

[H3O2]
O...H...O در +

H2O ... [NH4]
O...H-N در +

Cl- ... H2O در Cl...H-O

H2O ... H2O در O...H-O

H2S ... H2S در S...H-S

H2O ... HC = CH در O...H-C

H2O... H4C در O...H-C

163
138
100
96
80
56
20
5
9

1 تا 3

چند نمونه از پيوندهاي هيدروژني 

شيمي 3
منظور از »آزاد« در انرژي آزاد چيست؟

اگر يك سامانه به محيط خود انرژي دهد (H∆)، بخشي از اين انرژي براي انجام كار قابل دسترس است كه آن را انرژي آزاد يا 
انرژي آزاد گيبس )به افتخار ويلارد گيبس دانش��مند آمريكايي( G∆ مي‌نامند. مقداري از اين انرژي نيز براي بازآرايي س��امانه مصرف 

مي‌شود و قابل استفاده براي انجام كار نيست و برابر با (T∆S) است كه اين بخش را انرژي غيرآزاد مي‌گويند.

∆H          =         ∆G       +          T∆S                                                     
↓                         ↓                       ↓                                                                  

                                                           انرژي غيرآزاد و غيرقابل     انرژي آزاد در دسترس      انرژي مبادله‌شده بين 
                                                           دسترس براي انجام كار          براي انجام كار              سامانه و محيط

اگر اين معادله را به‌صورت زير بازآرايي كنيم، از آن براي پيش‌گويي احتمال انجام يافتن واكنش مي‌توان استفاده كرد: 
∆G = ∆H - T∆S

مقدار تغيير انرژي آزاد G∆ معيار كلي براي انجام خودبه‌خودي فرايند شيميايي يا فيزيكي است. اگر G∆ مقدار منفي داشته باشد، 
 ∆G صفر باشد، فرايند نه خودبه‌خودي است نه غيرخودبه‌خودي بلكه در حال تعادل است و اگر ∆G فرايند خودبه‌خودي است. اگر

مقدار مثبت داشته باشد، فرايند غيرخودبه‌خودي است.
مش��اهده مي‌كنيم كه با بهره‌گيري از علامت G∆ خودبه‌خودي يا تعادلي‌بودن واكنش را مش��خص مي‌كنيم. واكنش��ي كه G∆ آن 
بزرگ و منفي اس��ت، مانند احتراق بنزين، در مقايس��ه با واكنش��ي كه G∆ آن كوچك و منفي است، مثل ذوب‌شدن يخ، در دماي اتاق 
آمادگي بس��يار بيش��تري براي انجام كار روي محيط دارد. در واقع، تغيير انرژي آزاد براي يك فرايند، G∆، برابر با كار مفيد بيشينه‌اي 
Wmax= ∆G .است كه سامانه مي‌تواند در يك فرايند خودبه‌خودي كه در دما و فشار ثابت انجام مي‌شود، روي محيط خود انجام دهد

اين رابطه توضيح مي‌دهد كه چرا به G∆، انرژي آزاد مي‌گويند. G∆ بخش��ي از تغيير انرژي يك واكنش خودبه‌خودي اس��ت كه 
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آزاد است كار مفيد انجام دهد. بقية انرژي به شكل گرما وارد محيط مي‌شود.
در بيشتر موارد سهم آنتالپي H∆ در تغيير انرژي آزاد G∆ بسيار بيشتر از سهم آنتروپي (T∆S) است. به‌ اين دليل، اغلب واكنش‌هاي 

گرمازا خودبه‌خودي هستند.
بستگي سهم (T∆S) در معادلة انرژي آزاد گيبس به دما، نشانة آن است كه برخي فرايندها بسته به دما ممكن است خودبه‌خودي 

يا غيرخودبه‌خودي باشند.

شيمي 4
آ( پيش از بيان فرمول pH، بهتر است دانش‌آموزان با چه مطالبي آشنا شوند؟

ب( چرا pH واحد ندارد؟
پ( منظور از دامنة تغيير رنگ شناساگرها و شناساگر عمومي چيست؟

H3O توصيف كرد. به‌طوري كه با افزايش غلظت يون 
+(aq) آ( درجة اسيدي يا بازي‌بودن يك محلول را مي‌توان با داشتن غلظت

هيدرونيوم خاصيت اس��يدي زي��اد و با كاهش غلظت اين يون خاصيت بازي افزايش مي‌يابد. پس براي تعيين اس��يدي يا بازي‌بودن 
H3O را معيار قرار داد. چون در بيش��تر موارد غلظت يون هيدرونيوم به‌صورت توان منفي گزارش 

+(aq) محلول مي‌توان غلظت يون
مي‌ش��ود، مثل 7-10×1 يا 4-10×5، و بيش��تر مردم با اين مفاهيم ناآشنا هستند، پس به‌جاي استفاده از عددها با توان منفي، از كميتي به 
نام pH اس��تفاده مي‌كنند )p را با حرف كوچك و H را با حرف بزرگ نش��ان مي‌دهند( و به‌صورت pH= -log [H+] تعريف مي‌كنند. 

علامت منفي، عددهاي منفي را به اعداد مثبت تبديل مي‌كند. براي نمونه، لگاريتم 1-10 برابر 1- است ولي pH آن برابر 1 است.
pH  کوتاه شده واژه اي به‌معني توان‌ يا قدرت هيدروژن است.

pH را نخس��تين‌بار دانش��مند دانماركي به نام س��ورن سورن سن، در سال 1909 ميلادي براس��اس مقدار اسيدي‌بودن محلول 

اب��داع ك��رد.
ب( در رابطة pH= -log[H+]، عبارت [+H] فقط به بخش عددي غلظت تعلق دارد نه واحدش. با توجه به رابطه لگاريتم داريم:

 
102=100 ⇒ log‌1010 =2

10‌-pH = [H+] ⇒ log  [H+]= -pH             
براي اينكه مفهوم رياضي لگاريتم صحيح باش��د، در جايگاه [+H] بايد عدد بدون واحد بگذاريم تا مفهوم توان صحيح باش��د )در 
رابط��ة بالا، [+H] به‌جاي عدد 100 قرار گرفته اس��ت(. پس نمي‌توان از واحده��ا لگاريتم گرفت. پس همان‌طور كه pKa واحد ندارد، 

pH نيز واحد ندارد.

پ( هر شناساگر در گسترة خاصي از pH تغيير رنگ مي‌دهد؛ يعني در پايين‌تر از pH =3/1، متيل نارنجي به‌صورت اسيدي است 
كه سرخ‌رنگ است. در فاصلة 3/1 تا 4/4 كه ناحية خنثي است، تغيير رنگ )از سرخ به سمت زرد متمايل مي‌شود( داده است تا اينكه 

در pH بالاتر از 4/4 به رنگ زرد درمي‌آيد و محلول بازي مي‌شود.
البته با توجه به متفاوت‌بودن دامنه تغيير رنگ شناس��اگرها pH اس��يدي يا بازي براي هر شناس��اگر متفاوت است. مثلًا دامنة تغيير 

رنگ فنول فتالیين 9/8-8/2 است.
از آنجا كه شناساگرها در گسترة خاص تغيير رنگ مي‌دهند، براي سهولت اندازه‌گيري pH محلول‌ها در گسترة وسيع‌تر در فاصله 

pH =14، ‌از مخلوط شناساگر استفاده مي‌شود. به اين مخلوط، شناساگر عمومي يا جهاني مي‌گويند.

شيمي 3
آ( معناي واژة كوليگاتيو و دليل استفاده از اين واژه چيست؟

ب( از ديدگاه آنتروپي بررسي كنيد كه چرا فشار بخار محلول در مقايسه با حلال خالص‌، كم‌تر است؟
پ( قانون رائول چيست؟ چرا در بررسي خواص كوليگاتيو مثل فشار بخار، مادة حل‌شونده غيرفرّار در نظر گرفته مي‌شود؟
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ت( خواص كوليگاتيو جزء خواص شدتي است يا مقداري؟
ج( چرا در بررسي خواص كوليگاتيو نمي‌توان به جاي غلظت مولاليته از مولاريته استفاده كرد؟

آ: به معناي »بس��تگي داش��تن به تجمع اس��ت« و به اين دليل به‌كار مي‌رود كه مجموعة ذرات حل‌ شونده، اثرات مشاهده شده را 
ايجاد مي‌كنند. يادآوري مي‌ش��ود به خواصي كه به مجموع غلظت ذرات حل‌ش��ونده بستگي دارد، نه به ماهيت شيميايي حل شونده، 

خواص كوليگاتيو يا جمعي مي‌گويند.
ب: تبخير حلال خالص به اين دليل است كه بخار، آنتروپي بيشتري نسبت به مايع دارد اما حلال در محلول، از آنتروپي بيشتري 
نس��بت به حلال خالص برخوردار اس��ت. پس تمايل آن براي تبخير شدن، به منظور دريافت آنتروپي كاهش مي‌يابد. در نتيجه، فشار 

بخار محلول كم‌تر از حلال خالص خواهد بود.
پ( ش��يمي‌دان فرانس��وي ماري رائول در سال 1886، مشاهده كرد فش��ار بخار جزئي حلال در بالاي محلولي از يك حل‌شوندة 

غيرالكتروليت، به كسر مولي حلال در محلول بستگي دارد و آن را به اين صورت نشان داد: 

PA=P0
AXA

P0 فشار بخار حلال خالص و XA كسر مولي حلال در محلول است.
A، A فشار بخار حلال در بالاي محلول PA

P0 كم‌تر خواهد بود.
A همواره از PA ،هميشه از 1 كوچك‌تر است XA ،چون در محلول

مادة حل‌شونده، غيرفرّار در نظر گرفته مي‌شود تا فشار بخار اندازه‌گيري شده در بالاي محلول، فقط ناشي از حلال باشد چون مادة 
حل شونده غيرفرّار، فشار بخار قابل اندازه‌گيري ندارد. البته اگر مادة حل‌شونده فرّار باشد، بنا به قانون رائول مي‌توان چنين نوشت: 

Pحلال=Xحلال×P0
حلال

Pحل‌شونده= Xحل‌شونده×P0
حل‌شونده

كه حلالX و حل‌شوندهX، كسرهاي مولي در فاز مايع‌اند. بنا به قانون فشارهاي جزئي دالتون، فشار كل از جمع فشارهاي جزئي به‌دست 
مي‌آيد: 

Pكل =Pحلال+Pحل‌شونده=)Xحلال ×P0
P0× حل‌شوندهX(+)حلال

)حل‌شونده
حل‌ش��وندة غيرفرّار، به‌خاطر اين‌كه كس��ر مولي حلال را كمتر از يك مي‌كند، از فش��ار بخار حلال مي‌كاهد و به همين ترتيب،  

حضور هر جزء فرّار نيز فشار بخار اجزاي ديگر را كاهش مي‌دهد، زيرا كسر مولي آن‌ها را كمتر از يك مي‌كند.
ت: خواص كوليگاتيو جزء خواص ش��دتي اس��ت چون اين خواص، به غلظت مولكول‌ها يا يون‌هاي حل‌ش��ونده بس��تگي دارد 
به‌طوري كه در برخي از كتاب‌هاي ترجمه شدة شيمي عمومي مانند ريموند چنگ به خواص كوليگاتيو، خواص غلظتي نيز گفته شده 
PA=P0، نيز مي‌توان گفت كه فشار بخار محلول به غلظت XA بستگي دارد و مي‌دانيم كه نقطة 

AXA ،است. از روي معادلة قانون رائول
ج��وش 100 گرم محلول 0/1 مولال ش��كر با 200g از همين محلول ب��ا همين غلظت هيچ فرقي نمي‌كند مگر اين‌كه غلظت آن تغيير 

كند. )67 پاكروح، 386 ايتگ، 289 مك‌موري(
ث: مولاريت��ه به تعداد مولِ حل ش��ده در حجم محلول بس��تگي دارد و حجم محلول در مولاريته، ب��ا تغيير دما تغيير مي‌كند. اما 
مولاليته به تعداد مولِ حل‌ش��ده و جرم حلال بس��تگي دارد كه مستقل از دماست. در بررسي خواصي مانند فشار بخار، نقطة جوش و 

نقطة انجماد كه با دما ارتباط دارند بايد از غلظتي مانند مولاليته استفاده كرد كه مقدار آن مستقل از تغييرات دماست.
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