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DOCENCIA EN EL CURSO 2006-2007

Objetivo General de la
Asignatura:

- Alcanzar un conocimiento basico de la estructura de la materia y de los
distintos tipos de enlace quimico existentes. Dicho conocimiento abarca la
descripcion de la materia en funcion de los atomos y moléculas que la
componen y, a su vez, incluiria el conocimiento de las particulas
subatomicas. Ademas, se analizan los diferentes tipos de enlace quimico
intra- e intermoleculares y los distintos tipos de sélidos a que dan lugar.

- Conocer los conceptos basicos de nomenclatura, estequiometria y los
convenios propios de la quimica.

- Conocer las propiedades de las disoluciones y de las reacciones quimicas.

- Conocer las normas a seguir en un laboratorio y llevar a cabo experimentos
basicos que implican reacciones quimicas en disolucion.

- Identificar procesos quimicos que se desarrollan en el ambiente.
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Competencias y destrezas
tedrico-practicas a adquirir
por el alumno:

Bloque 1°

— Conocer los postulados de la teoria atdmica de Dalton y su capacidad para explicar las leyes de combinacién
quimica.

— Conocer los aspectos basicos de los experimentos de J.J. Thomson y de R. Millikan.
— Describir las caracteristicas principales de los modelos atémicos de J.J. Thomson y de E. Rutherford.

— Describir el experimento de dispersion de particulas o por ldminas metalicas y discutir sus implicaciones sobre
los modelos atémicos anteriores.

— Usar correctamente los términos &tomo, molécula, isétopo, ion, nimero atémico y nimero mésico. Relacionar un
simbolo nuclear con el nimero de protones y neutrones del ntcleo.

— Determinacion de masas isotépicas por espectrometria de masas.
— Comprension del significado de masa atémica, masa atémica media ponderada y masa atémica media relativa.

— Conocimiento de una onda en general y de una onda electromagnética en particular. Familiarizarse con las
magnitudes que definen una onda: longitud de onda, frecuencia, periodo y velocidad.

— Conocer el espectro electromagnético.

— Describir los aspectos basicos de la radiacion del cuerpo negro y del efecto fotoeléctrico. Describir la incapacidad
de la fisica clasica para explicar ambos tipos de fenémenos experimentales.

— Explicar la hipétesis cuantica de Planck y su aplicacién con éxito a la emision del cuerpo negro y al efecto
fotoeléctrico, llevado a cabo por Planck y Einstein, respectivamente.

— Relacionar la longitud de onda, la frecuencia y la energia.

— Describir los aspectos basicos de la espectroscopia atémica: obtencion de espectros de emisién y de absorcion,
caracteristicas y utilidad de los mismos. Descripcién del espectro del hidrégeno.

— Explicar la incapacidad de la fisica clasica para explicar los espectros atémicos.

— Conocer los postulados de Bohr y los éxitos y fallos de su modelo atémico. Usar la ecuacion de Bohr para derivar
las lineas del espectro del atomo de hidrégeno. Saber interpretar el diagrama de niveles de energia del electrén en el
atomo de hidrogeno.

— Comprension del significado de la dualidad onda-particula y conocimiento basico de los experimentos que
demostraron dicha teoria. Aplicacion de la formula de de Broglie para la obtencion de la longitud de onda de una
onda de materia.

— Saber calcular la incertidumbre en la posicién o en la velocidad de una particula.
— Conocimiento de las caracteristicas de una onda estacionaria.

— Conocimiento de la expresion general de la ecuacion de Schrodinger independiente del tiempo y descripcion del
uso de esta ecuacion para estudiar el comportamiento de las particulas. Descripcién de la funcién de onda como
solucién de dicha ecuacion.

— Relacionar la probabilidad de detectar una particula en una regién del espacio con el valor del cuadrado de la
funcion de onda en dicha region.

— Conocimiento de las ondas estacionarias de una particula en una caja monodimensional y discusion de las
probabilidades de localizacion de la particula en dicha caja de potencial.

— Obtencidn de los niveles de energia para la particula confinada en la caja monodimensional y descripcion de la
expresion de la cuantizacion de la energia para una particula en una caja tridimensional cibica. Comprension del
concepto de degeneracion.

- Comprender y saber usar el sistema de coordenadas polares esféricas. Poder transformar coordenadas cartesianas
en coordenadas polares esféricas y viceversa.

— Describir cualitativamente la ecuacion de Schrodinger independiente del tiempo aplicada al estudio del atomo de
hidrégeno.

— Definicién de las funciones de onda del electrén en el tomo de hidrégeno como producto de tres funciones
dependientes, cada una de ellas, de una coordenada polar esférica. Conocimiento de los nimeros cuéanticos que
definen a dichas funciones de onda y de sus respectivos valores permitidos.

— Saber usar la notacién espectroscépica para especificar los diferentes estados cuénticos del electrén en el &tomo
de hidrégeno.

— Conocer los valores posibles de la energia del electrén en el atomo de hidrégeno. Indicar los estados degenerados.
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— Conocer e interpretar la representacion gréfica de los orbitales del &tomo de hidrégeno.

— Calcular la magnitud y la componente z del momento angular orbital del electrén en el dtomo de hidrégeno en
funcién de los valores del nimero cuéantico del momento angular orbital, I, y del ndmero cuantico magnético
orbital, ml.

— Hacer una comparacion critica entre las predicciones del modelo del atomo de hidrégeno basado en la ecuacion
de Schrodinger y las correspondientes predicciones del modelo de Bohr.

— Especificar el momento angular de espin de un electrén a partir del nimero cuantico del momento angular de
espin, s, y del nimero cuéntico magnético de espin, ms.

— Comprender el concepto de carga nuclear efectiva.
— Comprensién del fenémeno de penetracion a partir de las funciones de distribucion de probabilidad radial.

— Comprender la relacion entre penetracion y apantallamiento y las consecuencias sobre la degeneracion de los
orbitales de los a&tomos multielectrénicos.

— Escribir, usando la notacién spdf (estandar) y la notacion de diagrama de orbitales (representacion por cajas), la
configuracion electrénica de un elemento cualquiera usando el principio de exclusion de Pauli, la regla de Hund y el
diagrama del orden de llenado de los diferentes orbitales.

— Comprension de la tabla periddica a partir de la observacion de las configuraciones electrénicas de los elementos
de los distintos grupos de la tabla periddica.

— Identificar las tendencias periddicas del radio atémico, energia de ionizacién y afinidad electrénica.
— Descripcion gréfica de la interaccion entre dos atomos mediante una curva de energia potencial.

— Comprender que el objetivo principal de una teoria de enlace es explicar las energias de enlace y la geometria
molecular, longitudes de enlace y angulos de enlace, de un compuesto.

— Descripcion energética de la formacion de un par i6nico.
— Descripcién de una estructura molecular mediante el método de enlace de valencia.

— Comprension del concepto de orbitales hibridos y de la necesidad de su desarrollo para justificar la geometria y
la valencia de compuestos no explicables mediante la teoria del enlace de valencia.

— Establecer la hibridacion de un &tomo en una molécula con varios enlaces.

— Establecer el nimero de enlaces sigma y pi de una molécula.

— Realizar estimaciones de la diferencia de electronegatividad y de la polaridad de los enlaces.

— Predecir la polaridad de una molécula, conocida su geometria.

— Identificar las fuerzas intermoleculares en distintas sustancias y evaluar sus efectos sobre las propiedades fisicas.

— Clasificar las sustancias en molecular, de red covalente, i6nica o metalica basandose en sus propiedades.
Comparar las propiedades fisicas de las sustancias polares y no polares.

Blogue 2°

- Conocer y analizar los sistemas quimicos de una sola fase y diferenciarlos de aquellos en los que existen mas
fases.

- Conocer las bases termodinamicas y cinéticas del equilibrio quimico.

- Comprender los fundamentos y aplicaciones del equilibrio quimico.

- Conocer el papel que los equilibrios juegan en la Quimica y las leyes que los rigen

- Predecir la evolucion de las reacciones cuando se alteran las condiciones experimentales

- Conocer las principales reacciones quimicas en disolucion acuosa: acido- base, precipitacién, oxidacion-reduccion
y formacion de complejos y sus aplicaciones analiticas.

- Resolver razonadamente problemas numéricos relativos a los contenidos citados.

- Capacidad de evaluar, interpretar y sintetizar la informacioén y los datos quimicos relacionandolos con las teorias
apropiadas.

- Capacidad para desarrollar procesos basicos de laboratorio y elaborar resultados obtenidos por la observacion y
medida de propiedades quimicas y sus cambios experimentales.
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Contribucion al
desarrollo de habilidades
y destrezas Genéricas:

Capacidad de aprender.

Conocimientos generales basicos.
Resolucién de problemas.

Capacidad de analisis y sintesis.

Capacidad para aplicar la teoria a la practica.
Capacidad de organizar y planificar.
Capacidad de generar nuevas ideas.

Trabajo en equipo.

Temario Teoricoy
Planificacion Temporal:

Bloque 1°

12 Semana: Teoria atdmica de Dalton. Descubrimiento del electrén: tubos de rayos
catodicos; experimentos de J.J. Thomson y de R. Millikan. Protones y neutrones: modelo
atémico de J.J. Thomson y modelo del a&tomo nuclear de E. Rutherford. Los elementos
quimicos: isétopos e iones. Tamafio de los &tomos y masas atdmicas. Espectrémetros de
masas.

2% Semana: Radiacion electromagnética. Teoria cuéntica: radiacion del cuerpo negro y
efecto fotoeléctrico. Espectroscopia atémica.

32 Semana: Atomo de Bohr: modelo de Bohr del 4&tomo de hidrégeno. Dualidad onda-
particula. Principio de incertidumbre de Heisenberg. Mecanica ondulatoria: ondas
estacionarias.

42 semana: Ecuacion de Schrodinger independiente del tiempo: funciones de onda;
postulado de Born. Particula en una caja monodimensional y tridimensional. Coordenadas
polares esféricas. Ecuacién de Schrodinger independiente del tiempo para el &tomo de
hidrégeno. Funciones de onda del &tomo de hidrégeno. Nimeros cuanticos y orbitales del
atomo de hidrégeno. Energia del electrén en el &tomo de hidrégeno.

52 Semana: Interpretacion y representacién de los orbitales del atomo de hidrégeno.
Momento angular orbital. Espin del electrén: introduccién del cuarto nimero cuantico.
Atomos multielectronicos. Apantallamiento y penetracion. Configuraciones electronicas y la
tabla periddica. Tendencias periddicas de las propiedades atdmicas: radio atbmico, energia
de ionizacidn y afinidad electrénica.

62 Semana: Clasificacion de interacciones interatomicas. Curva de energia potencial. Enlace
idnico. Enlace covalente. Teoria del enlace de valencia. Hibridacion de los orbitales
atémicos. Enlaces covalentes multiples. Polaridad de las moléculas. Electronegatividad.

72 Semana: Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion; fuerzas dipolares y enlace de
hidrégeno. Estado solido: solidos ionicos; sélidos moleculares; solidos de red covalente y
s6lidos metalicos.

Bloque 2°

82 Semana: Tipos de reacciones quimicas. Fundamentos tedéricos y cinéticos de las
reacciones quimicas. Concepto de equilibrio quimico.

92 Semana: Evolucion del concepto acido-base. Constante de ionizacion del agua. Concepto
de pH.

102 Semana: Hidrdlisis. Disoluciones reguladoras. Valoraciones acido-base.

112 Semana: Concepto de oxidacion-reduccion. Ndmero de oxidacion. Ajuste de reacciones
de oxidacion-reduccion.

122 Semana: Pilas. Electrodo normal de hidrégeno. Tabla de potenciales. Relacidn entre
potencial redox y concentracion: ecuacion de Nerst.

132 Semana: Solubilidad de los compuestos i6nicos. Producto de solubilidad. Relacién entre
solubilidad y producto de solubilidad. Disolucion de precipitados.

142 Semana: Consideraciones generales sobre las reacciones de formacion de complejos.
Nomenclatura. Equilibrios y constantes de formacion.
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Temario Practico y
Planificacion Temporal:

Bloque 1°

Semana 3: Seminario de problemas numeéricos y ejercicios relacionados con
los contenidos tedricos impartidos en las semanas 1-2.

Semana 5: Seminario de problemas numeéricos y ejercicios relacionados con
los contenidos tedricos impartidos en las semanas 3-4.

Semana 7: Seminario de problemas numéricos y ejercicios relacionados con
los contenidos tedricos impartidos en las semanas 5-7.

Bloque 2°

Los créditos practicos de la asignatura se dedican a la realizacion de
practicas de laboratorio. A lo largo de las dos Gltimas semanas del mes de
octubre, en sesiones diarias de 2 horas, se realizaran las siguientes practicas:
Practica N° 1. VVolumetria de neutralizacion

Practica N° 2. Volumetria de oxidacion-reduccion

Practica N° 3. Hidrdlisis de sales. Accion reguladora

Préctica N° 4. Caracter reductor de los metales

Practica N° 5. Determinacion de la dureza del agua potable de Granada

Metodologia Docente
Empleada:

Bloque 1°

Clases magistrales en que se expondran los contenidos tedricos de la asignatura,
fomentandose la participacion del alumno mediante preguntas dirigidas desde el
profesor al alumno y viceversa, y seminarios en que se resuelven problemas
numéricos y cuestiones cuyos enunciados se habran entregado previamente al
alumno para que pueda trabajar con ellos.

Bloque 2°

Horas presenciales
1. Exposicién y discusion de aspectos concretos de los temas anteriormente

indicados
2. Resolucion de problemas numéricos y cuestiones tedricas
3. Planteamiento y discusidn de los trabajos realizados en horas no presenciales
4. Préacticas de laboratorio

Horas no presenciales
1. Preparacion y estudio de algunas partes de los temas tratados en clases

presenciales
2. Resolucion y discusion de ejercicios relacionados con los aspectos estudiados
3. Preparacion tedrica y practica de las sesiones de laboratorio. El alumno antes
de entrar al laboratorio debera contestar por escrito 2-3 cuestiones referentes a

las précticas que serdn realizadas en el laboratorio.
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Criterios de Evaluacion:

La superacion de la asignatura por el alumno requerira aprobar
independientemente cada uno de los dos bloques en que se divide esta
asignatura. La nota final sera la media aritmética de las notas obtenidas en
las dos partes.

La evaluacion de cada blogue consistira en:

a) examenes escritos con cuestiones y problemas relacionados con los
temas tratados a lo largo del cuatrimestre.

b) Evaluacion continua de los ejercicios desarrollados en horas no
presenciales.

Ademas, para la superacion del 2° Blogue de la asignatura requerird haber
aprobado las Practicas de Laboratorio, lo que implicara haber asistido a todas
las sesiones de laboratorio realizadas, haber cumplimentado correctamente el
Cuaderno de Practicas personal y haber contestado correctamente las
cuestiones que se les propondran previamente a las sesiones practicas. Aquel
alumno que por algin motivo tenga alguna falta de asistencia a dichas
practicas, debera realizar un examen escrito incluido en la convocatoria del
examen final de la parte tedrica de la asignatura.

Bibliografia
Fundamental:

Quimica General. Enlace Quimico y Estructura de la Materia.
Petrucci, R.H., Harwood, W.S. y Herring, F.G.
Prentice Hall, 82 Edicién, 2003.

Problemas de quimica. Cuestiones y ejercicios.
J. A. Lopez Cancio. Prentice Hall, Madrid, 2000

Bibliografia
Complementaria:

Enlace Quimico y Estructura Molecular.
Mo Romero, O. y Yéafiez Montero, M.
J.M. Bosch, editor.

Chemical Structure and Bonding.
DeKock, R.L. y Gray, H.B.
University Science Books, 1989

Quimica.
Mahan, B.M. y Myers, R.J.
Addison-Wesley Iberoamericana, 42 Edicion, 1990

Quimica medioambiental
T. G. Spiro y W. M. Stigliani, Prentice Hall, 22 edicién, Madrid, 2003

Quimica ambiental
C. Baird, Reverté, Barcelona, 2001




