
  
QUÍMICA 

 
CRITERIOS ESPECÍFICOS DE CORRECCIÓN 

 
 

Cada una de las preguntas se podrá calificar con un máximo de 2 puntos. 
 
Si se han contestado preguntas de más de una opción, únicamente deberán corregirse las preguntas de la 
opción a la que corresponda la pregunta resuelta en primer lugar. 
 
Se tendrá en cuenta en la calificación de la prueba: 
 
1.- Claridad de comprensión y exposición de conceptos. 
2.- Uso correcto de formulación, nomenclatura y lenguaje químico. 
3.- Capacidad de análisis y relación. 
4.- Desarrollo de la resolución de forma coherente y uso correcto de unidades. 
5.- Aplicación y exposición correcta de conceptos en el planteamiento de las preguntas. 
 
 
Distribución de puntuaciones máximas para este ejercicio: 
 
OPCIÓN A 
 
Pregunta A1.- 0,5 puntos cada uno de los apartados. 
Pregunta A2.- 1 punto apartado a); 0,5 puntos apartados b) y c). 
Pregunta A3.- 1 punto cada uno de los apartados. 
Pregunta A4.- 0,75 puntos apartados a) y c); 0,5 puntos apartado b). 
Pregunta A5.- 0,5 puntos cada uno de los apartados. 
 
 
 
OPCIÓN B 
 
Pregunta B1.- 0,5 puntos cada uno de los apartados. 
Pregunta B2.- 0,5 puntos cada uno de los apartados.  
Pregunta B3.- 0,5 puntos cada uno de los apartados.  
Pregunta B4.- 1 punto cada uno de los apartados. 
Pregunta B5.- 1 punto cada uno de los apartados. 



ÁMBITO DE CONTENIDOS DE LA MATERIA QUÍMICA 

PARA LAS PRUEBAS DE ACCESO A LA UNIVERSIDAD 

En el curso 2009-2010 se modificaron las enseñanzas del segundo curso del bachillerato LOGSE, en virtud del Decreto 

67/2008 de la Comunidad de Madrid. La Comisión Interuniversitaria, en orden a que los Centros dispongan con antelación 

suficiente de información adecuada, acordó requerir de cada Comisión una propuesta referida a la materia cuyo repertorio 

elabora, que, de conformidad con los nuevos programas, defina el ámbito en el que se van a concretar los contenidos de las 

pruebas de acceso a estudios universitarios. 

Consecuentemente, la Comisión de Química acordó proponer en el documento que se adjunta,  una serie de aclaraciones 

a cada tema de los publicados en el B.O.C.M.  de 19 de junio de 2008, publicado el 27 de junio de 2008. En cualquier caso, 

debe quedar claro que en ningún momento la Comisión pretende modificar o reducir el programa de enseñanzas, sino 

presentar una serie de interpretaciones que en reuniones sucesivas son susceptibles de  mejorarse. 

Madrid, julio de 2015



Programa B.O.C.M 19 de junio de 2008 

1. Contenidos comunes.

— Utilización de estrategias básicas de la actividad científica tales como el planteamiento de problemas y la 

toma de decisiones acerca del interés y la conveniencia o no de su estudio; formulación de hipótesis, elaboración 

de estrategias de resolución y de diseños experimentales y análisis de los resultados y de su fiabilidad. 

— Búsqueda, selección y comunicación de información y de resultados utilizando la terminología adecuada. 

2. Estructura atómica y clasificación periódica de los elementos.

— Espectros atómicos. Orígenes de la teoría cuántica. Hipótesis de Planck. Efecto fotoeléctrico. Modelo atómico 

de Bohr y sus limitaciones. Introducción a la mecánica cuántica moderna. Su importancia. Orbitales atómicos. 

Números cuánticos. Configuraciones electrónicas: Principio de Pauli y regla de Hund. 

— Evolución histórica de la ordenación periódica de los elementos. Tabla periódica de Mendeleev. Predicciones 

y defectos. 

— Sistema periódico actual. Estructura electrónica y periodicidad. Tendencias periódicas en las propiedades de 

los elementos. 

3. El enlace químico y propiedades de las sustancias.

— Concepto de enlace en relación con la estabilidad energética de los átomos enlazados. 

— Enlace iónico. Concepto de energía de red. Ciclo de Born-Haber. Propiedades de las sustancias iónicas. 

— Enlace covalente. Estructuras de Lewis. Parámetros moleculares. Polaridad de enlaces y moléculas. Teoría del 

enlace de valencia. Hibridación de orbitales atómicos (sp, sp2, sp3) y teoría de la repulsión de pares de electrones 

de la capa de valencia. Sólidos covalentes. Propiedades de las sustancias covalentes. 

— Fuerzas intermoleculares. 

— Estudio cualitativo del enlace metálico. Propiedades de los metales. 

— Propiedades de algunas sustancias de interés industrial o biológico en función de su estructura o enlaces. 

4. Transformaciones energéticas en las reacciones químicas.

Espontaneidad de las reacciones químicas. 

— Sistemas termodinámicos. Variables termodinámicas. Cambios energéticos en las reacciones químicas. 

Procesos endo y exotérmicos. 

— Primer principio de la termodinámica. Transferencias de calor a volumen y a presión constante. Concepto de 

entalpía. Cálculo de entalpías de reacción a partir de las entalpías de formación. Diagramas entálpicos. Ley de 

Hess. Entalpías de enlace. 

— Segundo principio de la termodinámica. Concepto de entropía. Energía libre. Espontaneidad de las reacciones 

químicas. 

— Aplicaciones energéticas de las reacciones químicas. Repercusiones sociales y medioambientales. 

— Valor energético de los alimentos. Implicaciones para la salud. 

Aclaraciones a los contenidos de las pruebas de 

acceso de LOGSE de BOCM 2008 

1. Contenidos comunes.

2. Estructura atómica y clasificación periódica de

los elementos. 

En los problemas se podrán pedir cálculos energéticos 

a partir de la ecuación de Planck, efecto fotoeléctrico y 

transiciones electrónicas. 

Sólo se exigirá identificar el nombre de los elementos 

de los tres primeros periodos a partir de sus números 

atómicos y viceversa. 

3. El enlace químico y propiedades de las

sustancias. 

En el estudio de polaridad de enlace está incluido el 

concepto de electronegatividad.  

4. Transformaciones energéticas en las reacciones

químicas. 

Los contenidos incluyen el concepto de energía interna 

y su cálculo. 

Limitar los cálculos en problemas a sistemas con 

reacción química o cambios de fase. 



5. El equilibrio químico.

— Introducción a la cinética química: Aspecto dinámico de las reacciones químicas. Conceptos básicos de 

cinética: Velocidad de reacción y factores de los que depende. Orden de reacción y molecularidad. 

— Concepto de equilibrio químico. Características macroscópicas e interpretación microscópica. Cociente de 

reacción y constante de equilibrio. Formas de expresar la constante de equilibrio: Kc y Kp; relación entre ambas. 

Factores que modifican el estado de equilibrio: Principio de Le Chatelier. 

Equilibrios heterogéneos. 

— Las reacciones de precipitación como equilibrios heterogéneos. Aplicaciones analíticas de las reacciones de 

precipitación. 

— Aplicaciones del equilibrio químico a la vida cotidiana y a procesos industriales. 

6. Ácidos y bases.

— Concepto de ácido y base según las teorías de Arrhenius y Brönsted-Lowry. Concepto de pares ácido-base 

conjugados. Fuerza relativa de los ácidos. Constante y grado de disociación. 

Equilibrio iónico del agua. 

— Concepto de pH. Cálculo y medida del pH en disoluciones acuosas de ácidos y bases. Importancia del pH en 

la vida cotidiana. 

Reacciones de neutralización. Punto de equivalencia. 

— Volumetrías ácido-base. Aplicaciones y tratamiento experimental. 

— Equilibrios ácido-base de sales en disolución acuosa. Estudio cualitativo de la hidrólisis. 

— Estudio de algunos ácidos y bases de interés industrial y en la vida cotidiana. Amoniaco, ácidos sulfúrico, 

nítrico y clorhídrico. El problema de la lluvia ácida y sus consecuencias. 

7. Introducción a la electroquímica.

— Concepto de oxidación y reducción. Sustancias oxidantes y reductoras. Número de oxidación. Reacciones de 

oxidaciónreducción. Ajuste de reacciones red-ox por el método del iónelectrón. Estequiometría de las reacciones 

red-ox. 

— Estudio de la pila Daniell. Potencial normal de reducción. Escala de oxidantes y reductores. 

— Potencial de una pila. Potencial de electrodo. Espontaneidad de los procesos red-ox. Pilas, baterías y 

acumuladores eléctricos. 

— Electrólisis. Importancia industrial y económica de la electrólisis. 

— La corrosión de metales y su prevención. Residuos y reciclaje. 

8. Química del carbono.

— Nomenclatura y formulación de los principales compuestos orgánicos. Estudio de los principales tipos de 

reacciones orgánicas: Sustitución, adición, eliminación y oxidación-reducción. 

— Ejemplos característicos de reacciones orgánicas de interés, con especial referencia a la obtención de 

alcoholes, ácidos y ésteres; propiedades e importancia de los mismos. 

— Polímeros y reacciones de polimerización. Valorar la utilización de sustancias orgánicas en el  desarrollo de la 

sociedad actual. Problemas medioambientales. 

— La síntesis de medicamentos. Importancia y repercusiones de la industria química orgánica. 

5. El equilibrio químico.

Se considera incluido el concepto de energía de 

activación (ley de Arrhenius), auque no se 

exigirán cálculos de la misma. 

Se incluye el concepto de catalizador. 

En las aplicaciones analíticas solo se exigirán 

precipitaciones selectivas. 

6. Ácidos y bases.

El alumno debe conocer también el concepto de 

electrolito y sus tipos. 

Se consideran excluidas las disoluciones reguladoras 

de pH o disoluciones tampón. 

7. Introducción a la electroquímica.

No se considera incluida la ley de Nernst. 

8. Química del carbono.

Los compuestos orgánicos que se exigirán son: 

hidrocarburos alifáticos y aromáticos, derivados 

halogenados, alcoholes, éteres, aldehídos, cetonas, 

ácidos, ésteres, amidas y aminas. 

En relación a las reacciones orgánicas no se exigirá 

especificar el mecanismo. 



GUÍA SOBRE EL USO DE LA NOMENCLATURA DE QUÍMICA PARA LAS PRUEBAS DE ACCESO A LA 
UNIVERSIDAD  

La Comisión de Química utiliza la Nomenclatura de la IUPAC, siguiendo las últimas recomendaciones publicadas en 2005 para el caso de los 

compuestos inorgánicos, y las publicadas en 1993 para los compuestos orgánicos.   

Los tres sistemas principales de nomenclatura aceptados por la IUPAC en las recomendaciones de 2005 son los de composición, de sustitución y de 

adición. Algunos textos utilizan los términos estequiométrica como sinónimos  de composición, o emplean los términos sustitutiva y aditiva o de 

coordinación en vez de sustitución y de adición, respectivamente. 

Nomenclatura sistemática: aquellos nombres que se construyan sobre la base de reglas definidas y proporcionan información sobre la composición 

y la estructura del compuesto son nombres sistemáticos. Las nomenclaturas  de composición, de sustitución y de adición son nomenclaturas 

sistemáticas. 

La comisión no nombrará los compuestos inorgánicos según los criterios de Stock. 

La comisión utilizará la nomenclatura de composición o estequiométrica (con prefijos multiplicadores o números romanos para expresar el número 

de oxidación) excepto en los casos de oxoácidos y oxisales para los que se utilizarán nombres tradicionales aceptados por la IUPAC en las 

recomendaciones del 2005, pero los correctores darán por correcto el uso de cualquiera de los sistemas de nomenclatura aceptados por la IUPAC. 

Nombres tradicionales. En general son nombres no sistemáticos, o semisistemáticos, tradicionalmente utilizados para nombrar compuestos 

inorgánicos. En algunos textos se refieren a ellos como nombres vulgares o comunes. En el caso de los oxoácidos y los oxoaniones derivados, la 

IUPAC acepta el uso de los nombres tradicionales (por ejemplo,  sulfato de sodio). 

Nomenclatura de hidrógeno. Es un tipo de nomenclatura que se puede utilizar para nombrar compuestos que contienen hidrógeno. Por ejemplo 

hidrogenocarbonato de sodio o hidrogeno (trioxidocarbonato) de sodio (nombre de composición sistemático). 

Los nombres sistemáticos recomendados por la IUPAC para nombrar H2O y NH3 son oxidano y azano, pero la comisión no los utilizará y los 

nombrará como agua y amoniaco, que son nombres tradicionales aceptados por la IUPAC. 








