QUIMICA 11

1. IDENTIFICACION.

Materia: Quimica 11

Codigo: 1000

Prelacion: Ninguna

Ubicacioén: ler. Semestre

TPLU: 4-2-0-5

Condicion: Obligatoria.

Departamento: Ciencias Aplicadas y Humanisticas

2. JUSTIFICACION.

La Quimica es una materia fundamental en la formacion de cualquier ingeniero porque lo
dota de una comprension basica sobre las leyes de transformacioén quimica de la materia,
util para entender el comportamiento de los materiales y sus transformaciones. También lo
forma sobre las bases de la teoria atomica y la ley de conservacion de la materia,
herramienta conceptual imprescindible en el campo de la Ciencia y Tecnologia, sin la cual
no se puede comprender cabalmente la dindmica de la naturaleza.

3. REQUERIMIENTOS.

Conocimientos adquiridos en bachillerato.

4. OBJETIVOS.

GENERALES

Introducir a los estudiantes en los principios y leyes que rigen las propiedades y
transformaciones quimicas de los materiales basado en las concepciones de la teoria
atdmica y ley de conservacion de la materia.

ESPECIFICOS

En relacion al capitulo 1 el objetivo es presentar la estructura de la materia segln las teorias
modernas del 4&tomo.

El objetivo del capitulo 2 es estudiar la distribucion de los elementos en la Tabla Periddica.
La intencion del capitulo 3 es el andlisis de la estequiometria de las reacciones quimicas.
El capitulo 4 tiene como objetivo considerar las leyes de los gases ideales fundamentales.
El objetivo del capitulo 5 es estudiar las soluciones y coémo calcular concentraciones y
preparar soluciones tipicas.

Referente al capitulo 6, el objetivo es el estudio de la velocidad de reaccion y el equilibrio
quimico en forma elemental.

En cuanto al capitulo 7 el objetivo es el andlisis de reacciones de 6xido-reduccion y sus
aplicaciones.

5. CONTENIDO PROGRAMATICO

CAPITULO 1. LA MATERIA'Y SU ESTRUCTURA. (6 h).

Concepto de materia. Estructura. El &tomo. Numero atomico. Nociones basicas de la teoria
cudntica. Cubanizacion de energia. El efecto fotoeléctrico y la constante de Planck. El
atomo de Bohr, electrones, protones y neutrones. Espectros de rayas. Numeros cuanticos.
Concepto de orbital. Tipos y formas de orbitales. Capacidad de los niveles.



CAPITULO 2. EL SISTEMA PERIODICO (10 h).

Numero atémico y orden periodico. Principios de exclusion y maxima multiplicidad.
Llenado del sistema peridédico. Familias y grupos. Propiedades periddicas: radio atomico,
potencial de ionizacion, afinidad electronica y electronegatividad. Enlace quimico: Enlaces
i6nico, metalico y covalente. Momento dipolar. Fuerzas intermoleculares: Van der Waals,
dipolo-dipolo, ion-dipolo y puente de hidrogeno. Relacion enlace-propiedades fisicas y
quimicas.

CAPITULO 3. ESTEQUIOMETRIA (12 H).

Analisis dimensional. Factores de conversion. Teoria atomica de Dalton. Ley de
conservacion de la masa. Concepto de elemento y de compuesto. Ley de las proporciones
constantes y multiples. Atomo y moléculas elementales. Niimero de Avogrado. Pesos
atomicos y moleculares. Composicion en peso de una molécula. Factor gravimétrico. La
reaccion quimica. Balanceo de ecuaciones. La ecuacion quimica balanceada como
expresion de la ley de la conservacion de la masa. Balance de materia de 4tomos y gramos
en una ecuacion quimica. Exceso o deficiencia de reactivos. Rendimiento. Reacciones
simultaneas.

CAPITULO 4. GASES (6 H).

Gases ideales. Conceptos de presion y temperatura. Temperatura absoluta. Escala de
medidas de la temperatura. Leyes de Boyle, Gay Lussac y combinada. Ecuacién de estado
de los gases ideales. Mezcla de gases ideales. Ley de Dalton. Fracciones molares y
presiones parciales.

CAPITULO 5. SOLUCIONES (12 H).

Definicion de solucion. Solubilidad. Formas de expresar la concentracion: % peso molar,
partes por millon. Preparacion de soluciones: disolucion de sales en agua, mezcla de
soluciones.

CAPITULO 6. VELOCIDAD DE REACCION Y EQUILIBRIO QUIMICO (18 H).
Definicion de la velocidad de reaccion. Expresiones elementales de velocidad. Constante de
velocidad. Ley de accion de masa de Gulberg y Waage. Principio de Le Chatelier.
Constantes de equilibrio expresadas en funcion de la concentracion y de las presiones
parciales. Equilibrio en fase gaseosa: Presiones parciales al equilibrio en una y varias
reacciones simultaneas. Equilibrio en fase liquida: Equilibrio de disociacion del agua, pH.
Acidos y bases. Hidrolisis. Concentraciones al equilibrio en una y varias reacciones
simultaneas. Aplicaciones: soluciones reguladoras. pH en mezclas de acidos, bases y sales.
Equilibrio heterogéneo: Equilibrio solido-liquido: producto de solubilidad, disociacion y
precipitacion de sales poco solubles. Efecto del ion comun. Equilibrio simultdneo de
reacciones en fase gaseosa, liquida y solida.

CAPITULO 7. REACCIONES DE OXIDO - REDUCCION (18 H).

Iones. Reductores y oxidantes. Ecuaciones de 6xido-reduccion, balanceo. Movimiento de
electrones bajo la accion de una diferencia de potencial eléctrico. Transporte de carga
eléctrica por movimientos de electrones e iones en solucion. Electrodo normal de
hidrogeno. Potencial cero. Montaje de celdas para medida de los potenciales
electroquimicos. Tabla de potenciales electroquimicos normales. Ecuacién de Nernst.
Equilibrio. Pilas. Celdas electroquimicas.

6. METODOLOGIA.

El curso consiste en clases tedricas y practicas, eventualmente acompafiados con
experimentos sencillos.

7. RECURSOS.



Pizarrén, marcadores, proyectores, maquetas de &tomos y moléculas, reactivos comunes y
facil adquisicion.

8. EVALUACION

Continta con examenes periodicos.
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10. VIGENCIA:

A partir del semestre B-2001



