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P R O L O G O . 

El presente libro trata de guiar al estudiante 
un poquito más hacia el conocimiento de la química, 
eslabonando los conocimientos adquiridos durante el 
primer semestre con los que contiene el presente. 

El nivel de este libro se adecúa a estudiantes 
de preparatoria o dicho de otra manera, para estu— 
diantes de cursos pre-universitarios, ya que su con 
tenido es básicamente los principios de cursos que 
posteriormente y dependiendo de los gustos del estu 
diante, deberá tomár en ias aulas de una escuela 
con nivel de licenciatura. 

Los temas tratados en este texto tienen su pun 
to de partida en el conocimiento de la nomenclatura 
química, que será el lenguaje universal que cual- -
quier estudiante de química deberá manejar perfecta 
mente porque de lo contrario, sería casi como inten 
tar leer un libro escrito en cualquier idioma ex- -
tranjero, sin tener los conocimientos de las reglas 
gramaticales para dicha lengua. Posteriormente 
avanzan por el camino de saber escribir correctamen 
te una ecuación química que viene siendo algo así 
como empezar a descifrar los jeroglíficos que encon 
tramos en unas ruinas recién descubiertas; que nos 
relatan lo que ocurrió en otros tiempos a través de 
sus escritos en paredes, etc. y nosotros con escri-
bir correctamente una ecuación química nos podremos 
dar perfecta cuenta de lo que realmente ocurre en 
la naturaleza de las sustancias cuando se realiza 
una reacción química. 

En su parte final (últimos tres capítulos), el 
alumno se encontrará con el estudio de la estequio 



metría, que no es otra cosa que la correcta expre-
sión en números tangibles de las medidas de las ma-
sas de los diferentes compuestos, que nos ayudará a 
conocer un poco más de esta ciencia. 

Por último y para recalcar lo del párrafo ante 
rior, concluiremos con la frase de Lord Kelvin que~ 
se aplica correctamente a la estequiometrías "Cuan 
do se puede medir aquello de lo que se habla y ex--j 
presarlo en números, entonces, se sabe alqo de 
ello". 

O.B.P. FILIBERTO DE LA GARZA 0. 

2o. SEMESTRE. Q U Í M I C A . UNIDAD I. 

N O M E N C L A T U R A I. 

El desarrollo de la química como ciencia hizo 
necesario el darle a cada elemento un nombre y r e — 
presentarlo en forma abreviada que responda a su 
comportamiento molecular. De esta manera la repre-
sentación de las reacciones químicas dará una idea 
inmediata de la naturaleza íntima de las transforma 
ciones que ocurren durante la reacción. 

A través de la historia se ha ido desarrollan-
do (desde los alquimistas que ya empleaban algunos 
símbolos para representar a los elementos conocidos 
en aquel entonces) lo que actualmente conocemos con 
el nombre de nomenclatura, que no es otra cosa que 
una manera organizada y sistemática de nombrar a 
los diferentes átomos o grupos de átomos para que 
pueda ser utilizado como un lenguaje universal para 
los químicos. 

OBJETIVOS. 
Al terminar esta unidad, el alumno deberá ser 

capaz de: 

1.- Definir el concepto de nomenclatura. 
2.- Definir así como diferenciar entre sí los s i — 

guientes términos: 
a) Ion. b) Ion monoatómico, 
c) Ion poliatómico. d) Anión, 
e) Catión. 
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Aplicar las reglas de nomenclatura para asig-
nar carga a los diferentes términos expuestos 
en el objetivo anterior. 

Definir los siguientes conceptos: 
a) Compuestos binarios. 
b) Compuestos ternarios. 
c) Compuestos poliatómicos. 

Clasificar, de una serie de fórmulas dadas, a 
qué tipo de compuestos pertenecen de acuerdo 
con el objetivo anterior. 

Definir así como diferenciar entre sí los con-
ceptos de nomenclatura trivial y nomenclatura 
sistemática. 

Definir los siguientes términos: 
a) Acidos. b) Bases, 
c) Sales. 

Diferenciar de una lista dada de fórmulas, a 
qué tipo de compuestos pertenecen: ácidos, ba 
ses o sales. — 

Diferenciar,.así como citar ejemplos de: 
a) Acidos binarios. b) Acidos ternarios. 

Definir y citar ejemplos de: 
a) Hidrácidos. 
b) Hidrácidos binarios. 
c) Acidos oxigenados. 
d) Acidos ternarios no oxigenados. 

Utilizar las reglas de nomenclatura para nom— 
brar a los compuestos básicos. 

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE. 

Para poder cumplir con los objetivos anterior-
mente marcados, deberás leer íntegramente el capítu 
lo I del texto. 

Será Imponible, iniciarte en las reglas de n o — 
menclatura de química si no practicas los ejerci- -
cios que aparecen en el transcurso del capítulo? de 
igual manera deberás practicar los ejemplos que tu 
maestro exponga. 

Es importante que el alumno comprenda que la 
única manera de entender la nomenclatura será: te-
ner las bases teóricas necesarias y practicar la ma 
yor cantidad de veces que sea posible; de lo contra 
rio el esfuerzo que realices no tendrá ningún fruto. 

Si surgen dudas, pregunta a tu maestro; pero 
no te quedes con ellas. De igual manera, comenta 
y discute con tus compañeros el contenido de la uní 
dad para que refuerces tus conocimientos. 

AUTOEVALUACION. 
La autoevaluación consistirá en entregar co- -

rrectamente contestados los ejercicios que aparecen 
al final del capítulo a tu maestro, un día antes 
del examen. 



CAPITULO I. 
N O M E N C L A T U R A I. 

1-1 INTRODUCCION. 

Para facilitar la comunicación entre los quími 
eos, es indispensable nombrar a un mismo compuesto" 
con el mismo nombre; de otro modo la confusión se 
ría grande. Así, es necesario establecer un siste-
ma uniforme y bien definido para nombrar las sustan 
cías químicas. -

Antiguamente se nombraban las sustancias de 
acuerdo con sus propiedades características, pero 
estos nombres no proporcionaban información acerca 
de su composición. Fue hasta el siglo XVIII cuando 
se empezaron a realizar intentos para sistematizar 
la nomenclatura. 

En el siglo XX, los químicos que ya se comuni-
caban con más facilidad, formaron la Unión Interna-
cional de Química con científicos de todo el mundo 
Y desde 1921 hasta la fecha se ha trabajado para es 
tablecer, mejorar y completar las reglas internado 
nales de la Unión Internacional de Química Pura v ~ 
Aplicada (I.U.P.A.C.). 

1-2 DEFINICION DEL CONCEPTO DE NOMENCLATURA 

ne, jla un Ultima Mil qua p^mUn te. 
un lenguaje conun zntie. lo* quimbo*. Este leE 

e s explícito, pues es fácil escribir una fór? 



muía conociendo el nombre del compuesto o dar un 
nombre a un compuesto cuando se conoce su fórmula. 

La base de la nomenclatura reside en los nom— 
bres de los elementos que forman parte de los com-
puestos . 

La expresión gráfica de un compuesto es su fór 
muía, la cuál está en función de los símbolos de ~ 
los elementos que ]o constituyen. 

Como ya se había definido, los e.l¿me.nto¿ son 
sustancias puras que no pueden ser descompuestas 
químicamente en otra u otras más sencillas y el 
bolo de un elemento es la letra o grupo de dos le— 
tras que lo representa. 

1-3 DEFINICION DE ION, ANION Y CATION. 

Existen iones monoatómicos y poliatómicos. Un 
ion monoatómico es un átomo que ha perdido o ganado 
uno o varios electrones. Los iones poliatómicos 
son grupos de elementos que en conjunto han cedido 
o aceptado uno o varios electrones. 

Un catión es un ion que posee carga eléctrica 
positiva porque el átomo del cual procede perdió 
uno o varios electrones. 

Un anión es un ion con carga eléctrica negati-
va porque el átomo que le dio origen ganó uno o va-
rios electrones. 

La fórmula de un ion monoatómico se escribe de 
la siguiente forma: 

I a Escribe el símbolo del elemento. 

2a En la parte superior derecha se coloca el sig-
no que le correspona según su carga, o sea, a 
los cationes +, a los aniones -. 

Si la carga del ion es mayor que uno (1), se 
escribe el número de electrones perdidos o ganados 
antes del signo. 

Los iones poliatómicos se escriben: 

I a LOS elementos en el orden convencional. 

2a Abajo y a la derecha de cada elemento se escri 
be el índice cuando sea mayor de uno (1). 

3a Arriba y a la derecha de la fórmula del grupo, 
el signo de la carga eléctrica antecedida por 
el valor numérico de ésta, si dicho valor es 
mayor que uno (1). 

1-4 LISTA DE LOS PRINCIPALES CATIONES. 
TT + ion H ion „ + ion H 3O ion 

+ ion NEU ion 
_ + PH ion 
v, + Na ion 
Li+ ion 

ion K ion „ + Ag ion 
_ + Cu ion „ + ion Hg ion 
Ca2 + ion 



ion magnesio, 
ion plomo (II). 
ion mercurio (II) (mercúrico). 
ion hierro (II) (ferroso) . 
ion cadmio. 
ion cobre (II) Cúprico). . 
ion níquel (II). 
ion zinc. 
ion estaño (II) festañoso). 
ion cobalto (II). 
ion manganeso (II). 
ion bario. 
ion estroncio 
ion aluminio 
ion hierro (III) (férrico). 
ion bismuto (III). 
ion arsénico (III) (arsenoso) . 
ion antimonio (III). 
ion níquel 
ion cobalto (III). 
ion manganeso (III) . 
ion cromo (III) . 
ion estaño (IV) (estánico). 
ion arsénico (V) (arsénico). 
ion antimonio (V) 

5 LISTA DE LOS PRINCIPALES ANIONES. 

H ion hidruro. 
F ion fluoruro. 
C1 ion cloruro. 
Br ion bromuro. 
I ion yoduro. 
N3 ion nitruro. 
OH ion hidroxilo o hidróxido. 
O\ ion peróxido. 
O3 ion ozónido. 
2 — S ion sulfuro. 

S2 ion disulfuro. 
CN ion cianuro. 
2 — 

C2 ion acetiiuro. 
N3 ion azida. 
NH2 ion amida. 
NO2 ion nitrito. 
NO3 ion nitrato. 
PO3 ion fosfito. 
PO^ ion fosfato. 
ASO3 ion arsenito. 
•a 3 -

As04 ion arseniato. 
2 — 

S03 ion sulfito. 
2 -

S0k ion sulfato. 
2 — 

S203 ion tiosulfato. 
2 -CrO^ ion cromato. 
2 — Cr207 ion dicromato. 



C103 

C10¡" 
C10¡ 
cío" 
10^ 
MnO^ 
SCN" 
CO3" 
HCO7 

(JE (CN) 6] 3 

ion clorato, 
ion perclorato. 
ion clorito, 
ion hipoclotito. 
ion peryodato. 
ion permanganato, 
ion tiocianato. 
ion carbonato, 
ion bicarbonato, 
ferrocianuro. 

1-5 CLASIFICACION DE LOS COMPUESTOS QUIMICOS. 

Las moléculas compuestas son las que se forman 
por la asociación de átomos de diferentes tipos en 
proporciones variables, sencillas y enteras. 

Para que se formen los compuestos es necesario 
que la suma de las valencias de los elementos elec-
tropositivos sea igual a la suma de las valencias 
de los elementos electronegativos para que la molé-
cula sea eléctricamente neutra. 

Los compuestos, de acuerdo al número de elemen 
tos que los componen, se dividen en: binarios, terr 

narios y poliatómicos. 

Compacto* blvMLKloí,. Formados pardos elemen— 
tos y en cuya fórmula se representa primero el ele-
mento más electropositivo. Ejemplo, 

NaCl 
en el cual el sodio es el elemento electropositivo 
y el cloro es el elemento electronegativo. 

Compu.£¿to-t> t<LKna.Klo ¿> . Formados por tres elemen 
tos y en cuya fórmula se sigue la misma, regla de ~ 
los binarios. Representando primero el elemento o 
grupo electropositivo y luego el elemento o grupo 
más electronegativo. Ejemplos: 

CaCo 3 , N a 2 S O M g 3 ( P O i » ) 2 

NOTA: Se usa paréntesis cuando un grupo se 
repite dos o más veces. 



Compacto* poliatómico*. Formados por más de tres 
elementos que se escriben siguiendo las mismas re-
glas siempre que sea posible. Ejemplos: 

NaHSOi,, K^FeíCN) e 

EJERCICIO 
Clasifique los compuestos, químicos consideran 

do el número de elementos diferentes que los inte-
gran (binarios, ternario, poliatómicos). 

1,- HC1 9.- HC10„ 
2.- (NH«02CO3 10.- KBr 
3.- Na2CO 3 11.- H2SO4 
4.- NaHSOtf . 12.- KMnOí* 
5.- NaCl 13.- Cal 2 
6.- NaNOs 14.- AlBr g 
7.- HNO3 15.- BaSO,̂  
8.- K«f Fe (CN) 6 

1-6 DIFERENCIACION 
SISTEMATICA. 

ENTRE NOMENCLATURA 

Se llama nomenclatura trivial a la usual que 
se aprende con la práctica y no por sistema defini-
do, puesto que no resulta de reglas definidas. 

Numerosos compuestos conocidos desde hace mu-
cho tiempo, tienen nombres usuales que no se ajus-
tan a las reglas de nomenclatura I.U.P.A.C. (Inter 
national Union of Pure and Applied Chemistry). 

Cuando es posible se utilizan juntos el nombre 
sistemático y el trivial. 

Actualmente, se hacen esfuerzos para abandonar 
la nomenclatura usual y para uniformar el lenguaje 
químico; sin embargo, las fórmulas siguientes se de 
signan con nombres triviales aceptados por la I. U. 
P. A. C, 

H 20 
NH3 

PH 3 

agua 
amoníaco 
fosfina 

1-7 DIFERENCIA ENTRE ACIDOS, BASES Y SALES. 
Los ácidos son compuestos capaces de aumentar 

la concentración de ion hidronio (H30+) al disolver 
se en agua. 

Las bases son compuestos capaces de aumentar 
la concentración de iones hidróxido (0H~) al disol-
verse en agua. 

Las sales son compuestos que resultan de la 
reacción entre un ácido y una base. 

EJERCICIO. 
Diferenciar entre ácido, base y sal. 
Ca Br2 ftqj^e, 6.- Al (OH) 3 ¡> ii/,J 
Ca (OH) 2 V ^ í A ckcJtPfy.- HC1 A~c. C h í / t ^ 
H3P04 yic- payk'tc- 8.- H2S04 Ac. 
NaOH Ihdroi itU di BaCl2 ¿JU Ufi 
AgCl jj^K 10.- KOH ^(küMck (A 

9 

1.-
2.-
3.-
4.-
5.-



11.-
12.-
13.-
14.-
15.-

1-8 

HNO3 

AgNO 3 
BeScu 
HClOit 
PbSOi+ 

DIFERENCIACION ENTRE ACIDOS BINARIOS Y TERNA-
RIOS. 
H¿dsid.c¿doA. Las moléculas de estos compuesto 

contienen hidrógeno como elemento electropositivo. 
Su fórmula general se escribe: 

HA + HoO A + H,0 + 

Los hidrácidos binarios se nombran de la si-
guiente manera, primero se dice la palabra ácido 
seguida por la raíz del nombre del elemento electr 
negativo con la terminación hídrico (nombre especí 
fico). Ejemplo: ^ 

HC1 
H2S 

ácido clorhídrico 
ácido sulfhídrico 

Estos nombres se dan a estos ácidos cuando están d: 
sueltos en agua. 

Si los compuestos son puros, no disociados, 
aplican las reglas de nomenclatura de las sales bi-
narias. 

Ac¿do¿ o xX.g2.na.d06 . Son ácidos ternarios for ic 
dos por hidrógeno, oxígeno y otro elemento. Para i 
escribir su fórmula se indica primero el símbolo 
del elemento asociado con el oxígeno y finalmente 

el oxígeno. Si existen varios átomos de algún cons 
tituyente, se usan subíndices. 

Para nombrar estos compuestos se dice primero 
el nombre genérico ácido y después el nombre especí 
fico que se forma a partir de la raíz del nombre ~ 
del elemento asociado al oxígeno terminándolo con 
el sufijo "ico" U "oso" dependiendo del estado de 
oxidación del elemento central de la fórmula. 

Los prefijos hipo, per, orto, meta, tio, 'piro, 
etc. se usan cuando el elemento central posee va- -
rias valencias y dependiendo de la que en ése com-
puesto esté utilizando.. Ejemplos: 

HN02 
HNO3 

HC10 
HClOit 

ácido nitroso 
ácido nítrico 
ácido hipocloroso 
ácido perclórico 

Ac.¿do.6 tzsincUi¿o4 no ox¿Q2.nado6 . Para nombrar-
los se aplican reglas específicas. Ejemplo: 

ácido cianhídrico 
ácido tritiocarbónico 

HCN 
H2CS3 

EJERCICIO. 

Diferenciar entre ácidos binarios y ternarios 
Acido fluorhídrico HF 
Acido perclórico HC10.+ 
Acido bórico H3B03 

Acido iodhídrico HI 



HNO3 
HC1 
HBr 
H2SO4 
H3PO„ 

1-9 REGLAS DE NOMENCLATURA PARA NOMBRAR COMPUESTOS 
BÁSICOS. 

Las bases con radical OH , se caracterizan por 
tener un metal asociado con un radical OH monova-
lente y electronegativo. Para escribir la fórmula 
se sigue la regla general. Si existen varios radi-
cales OH se escriben entre paréntesis y con un 
subíndice se indica el número de los mismos. 

Los compuestos de este tipo reciben el hombre 
genérico de hidróxidos y se menciona como nombre es 
pecífico el metal que lo forma. 

Ejemplos: 
IOH hidróxido de potasio; potasa 
Ca (OH) 2 hidróxido de calcio 
Ni(OH)2 hidróxido de níquel (II) 
NaOH hidróxido de sodio 
Al(OH)3 hidróxido de aluminio 
NH i» OH hidróxido de amonio 
Ba(OH)2 hidróxido de bario 
LiOH hidróxido de litio 

5.- Acido 
6.- Acido 
7.- Acido 
8.- Acido 
9.- Acido 

nítrico 
clorhídrico 
bromhídrico 
sulfúrico 
fosfórico 
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2o- SEMESTRE. Q U I M I C A . UNIDAD II. 

N O M E N C L A T U R A II. 

Como el título de la unidad lo señala, ésta es 
nina continuación de la unidad de Nomenclatura I pe 
re a diferencia de la anterior, la presente unidad 
más que un documento diseñada para obtener conoci— 
mientos a paritr de la teoría, representa por así 
decirlo, un laboratorio para continuar con el estu-
dio de la nomenclatura; ya que consideramos que la 
fónica manera de manejar correctamente la nomenclatu 
ra es a base de practicar sus reglas, dando el nom-
bre que lé corresponda a cada compuesto que pudiera 

/ tener el alumno frente a sí en un momento dado. 

OBJETIVOS. 

Al terminar esta unidad, el alumno deberá ser 
capaz des 
1.- Definir y explicar en qué consiste la reacción 

de neutralización. 
v2.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nom— 

brar a las sales. ^ 

Definir y citar ejemplos de los siguientes tér 
minos s 
a) Sales binarias. 
b) Sales Ternarias. _ 
c) Sales poliatómicas. 



2o- SEMESTRE. Q U I M I C A . UNIDAD II. 

N O M E N C L A T U R A II. 

Como el título de la unidad lo señala, ésta es 
nina continuación de la unidad de Nomenclatura I pe 
re a diferencia de la anterior, la presente unidad 
más que un documento diseñada para obtener conoci— 
mientos a paritr de la teoría, representa por así 
decirlo, un laboratorio para continuar con el estu-
dio de la nomenclatura; ya que consideramos que la 
fónica manera de manejar correctamente la nomenclatu 
ra es a base de practicar sus reglas, dando el nom-
bre que le corresponda a cada compuesto que pudiera 

/ tener el alumno frente a sí en un momento dado. 

OBJETIVOS. 

Al terminar esta unidad, el alumno deberá ser 
capaz des 
1.- Definir y explicar en qué consiste la reacción 

de neutralización. 
v2.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nom— 

brar a las sales. ^ 

Definir y citar ejemplos de los siguientes tér 
minos s 
a) Sales binarias. 
b) Sales Ternarias. _ 
c) Sales poliatómicas. 



d) Sales poliatómicas ácidas. 
e) Sales dobles. A 
f) Sales básicas. 3 
g) Sales hidratadas. 

4.- Definir, así como diferenciar entre sí, los si-
guientes términos: 

a) Oxidosr b) Anhídridos, 
c) Peróxidos. o 

5.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nom-
brar a los óxidos, anhídridos y peróxidos. 

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE. 
Para cumplir con los objetivos anteriormente 

señalados, el alumno deberá: 

1.~ Estudiar íntegramente el contenido del capítu-
lo 2 del texto. 

2.- Practicar algunos ejemplos para nombrar algu-
nos de los compuestos que el texto señale inme 
diatamente después de haber estudiado las re-
glas de nomenclatura para el caso que se trate 
Logrando con esto, irse familiarizando en la 
nomenclatura de los diferentes compuestos quí-
micos. 

3.- Cualquier duda que surja pregunta a tú maes-
tro, pero no te quedes con ella; así como co-
mentar con tus compañeros o practicar en equi-
po para comprender mejor el contenido del capí 
tulo. 

4.- Aunque parezca que es mucha la cantidad de 
ejercicios que aparecen al final del capítulo, 
contesta todos, ya que es en tu propio benefi-
cio. 

AUTOEVALUACION. 

Al igual que en la unidad anterior, la autoeva 
luación consistirá en resolver los ejercicios que 
aparecen al final del capítulo, los cuales deberás 
entregar correctamente contestados a tu maestro y 
serán el requisito para tener derecho al examen de 
esta unidad. 
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CAPITULO II. 
NOMENCLATURA II. 

2-1 REACCIÓN DE NEUTRALIZACION. 
A la reacción entre un ácido y una. base se le 

llama reacción de neutralización. Los productos 
de esta reacción son una sal y agua. 

Pongamos por ejemplo la reacción que se efec— 
túa entre soluciones de KC1 y NaOH y que se repre— 
senta así: 

+ C1(aq) + N a U + ®" a g ) + H p 4Ci;aq) + N a ^ , 

Los iones sodio y cloruro aparecen en ambos lados 
de la reacción, dado que las sales son compuestos 
iónicos, éstos dos elementos permanecen en el mismo 
estado iónico y la ecuación iónica neta de esta 
reacción sería: 

Hlaq) + 0H(aq) -
Esta reacción es un sistema en equilibrio. El agua 
es un compuesto que posee poca conductividad eléc— 
trica. La constante de equilibrio de este sistema 
se expresa: 

K w = [H+ 2 OH" ] 
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2-2 UTILIZAR LAS REGLAS DE NOMENCLATURA PARA NON 

BRAR SALES. 

Existen sales binarias, ternarias y poliatóm 
cas. 

Sale.* btnatita*. Estas sales resultan de la 
reacción de un ácido binario con una base que con 
tenga un solo átomo como porción electropositiva. 
Ejemplo: 

H+C1~ + Na+OH~ Na+Cl + H 20 

cambién resultan estas sales de la reacción entre 
un ácido binario con un óxido metálico. Ejemplo: 

2HC1 + CaO H 20 * + CaCl2 

el nombre de estas sales se forma agregando el su 
fijo "uro" a la raiz del nombre del elemento elec 
tronegativo y escribiendo a continuación el nombr 
del elemento electropositivo, si es necesario se, 
cribe enseguida la valencia del elemento electrop 
sitivo en-números romanos y entre paréntesis. Ej 
p l O S ! • 

NaCl cloruro de sodio 
CaCl2 cloruro de calcio 
MgBr2 bromuro de magnesio 
FeCl2 i cloruro de hierro (II); 

Vploruro ferroso 
FeCl3 cloruro de hierro (III); 

cloruro férrico 
Cul yoduro de cobre 

Sale,* tQ.>ivi'(L>U.cM . Estas sales resultan de la 
reacción entre una base y un ácido para formar un 
compuesto de tres elementos diferentes y en número 
variable. 

Para representar su fórmula se escribe primero 
el elemento o grupo de elementos electropositivo y 
luego el elemento o grupo electronegativo. 

Cuando alguno de estos grupos se encuentran re 
petidos eri la molécula, se escribe entre paréntesis, 
seguido de un subíndice que indica el número de gru 
pos presentes. 

Para nombrar las sales ternarias se menciona 
primero el anión del ácido del cual provienen. El 
nombre de dicho anión se forma a partir de la raíz 
del nombre específico del ácido y cambiando por los 
sufijos "ato" e "ito", a los de los ácidos "ico" y 
"oso". 

Para las sales que provienen de ácidos termina 
dos en "hídrico", su nombre se obtiene utilizando 
la terminación "uro" igual que en las sales bina- -
rias. Ejemplos: 

Acido. 

H 2 S O t f 

H 3 P O 3 

H C 1 0 

HCN 

ácido sulfúrico. 
ácido fosforoso. , 
ácido hipocloroso.^- ' 
ácido cianhídrico. . 

Sal. 
CaS04 

Na 3PO3 
NaClO 

sul fato de calcio, 
fosfito de sodio. 
Hipoclorito de sodio. 



KCN cianuro de potasio. 

Sale.* poliatómicas. Las sales poliatómicas 
iiás sencillas se nombran siguiendo las mismas re 
glas que se usan en las sales ternarias. Ejemplo 

(NH1J2CO3 carbonato de amonio. 

Salís poliatómicas ácidas. Se denominan sal 
ácidas aquellas que se forman a partir de ácidos 
di 

o poliproticos al reemplazar parcialmente sus 
drógenos por cationes. 

No porque estas sales se llamen ácidas deben 
presentar siempre un comportamiento ácido. Si el 
hidrógeno de una sal ácida no puede ser reemplaza 
por un catión porque dicho hidrógeno forma parte 
del anión, la sal no es ácida. 

Para nombrer las sales ácidas se utilizan la 
mismas reglas que para las neutras y posponiendo; 
palabra hidrógeno. Ejemplo: 

NaHSOi» sulfato de sodio e hidrógeno. 
NaHC03 carbonato de sodio e hidrógeno 

(bicarbonato de sodio). 
NaHSO3 sulfito de sodio e hidrógeno 

(bisulfito de sodio). 

Salo.* dobles. Se llaman sales dobles las quí 
provienen de un ácido di o poliprotico en el qu¡ 
los hidrógenos del mismo sean reemplazados por ca 
tiones diferentes. 

Para nombrarlos se menciona primero el nombrf 
del anión y luego los nombres de los cationes segl 
la fórmula. Si los cationes tienen la misma valer 
cia se escriben en orden decreciente de sus númert 

atómicos. Si tienen valencias diferentes, se escri 
ben en orden creciente de sus valencias. Ejemplo: 

KNaC03 carbonato de potasio y sodio. 
KMgF3 fluoruro de potasio y magnesio. 

Salís básicas. Son las que tienen dos o más 
aniones diferentes, uno de los cuales es el anión OH 
y se nombran anteponiendo el prefijo hidroxi al nom 
bre de la sal correspondiente. Ejemplo: 

Mg(OH)Cl hidroxicloruro de magnesio. 
Cu2(OH)3C1 trihidroxicloruro de cobre (II). 

Salís hidratadas . Son sales hidratadas aque— 
lias que cristalizan con un número determinado de 
moléculas de agua. Su fórmula se representa por la 
fórmula de la sal, seguida por un punto del número 
de moléculas de agua y de la fórmula del agua. 

Para nombrarlas se menciona el nombre de la 
sal seguido de la palabra hidrato, antecedida de 
un prefijo griego que indique el número de las molé 
culas de agua. Ejemplo: 

CuSOi+ • 5H20 sulfato de cobre (II), pentahidra 
to. > 

ZnS04 • 7H20 sulfato de zinc (II), heptahidra-
to. 

Na2C03«10H20 carbonate) de sodio, decahidrato. 



2-3 OXIDOS Y ANHIDRIDOS. 

Ox.ldo-6 . Cuando un metal se combina con el ox 
geno se forman óxidos a los que también se les lia 
ma óxidos básicos. 

Para nombrarlos se menciona la palabra óxido 
seguido del nombre del metal. Ejemplo: 

Na20 óxido de sodio. 
CaO óxido de calcio. 
Al2O3 Oxido de aluminio. 
Fe203 óxido de fierro (III) . 
FeO óxido de fierro (II). 

AnkZdtL¿do&. Cuando se combina un no-metal co 
el oxígeno, se forman óxidos ácidos llamados tam-
bién anhídridos. 

La palabra anhídrido significa ácido sin agua 
puede decirse también anhídrido. Esto significa 
que si un anhídrido reacciona con agua, se forma 
ácido.' Por ejemplo: 

502 dióxido de azufre o anhídrido sul 
roso. 

SO2+ H 20 +H2SO3 (ácido sulfuroso). 
503 trióxido de azufre o anhídrido su 

fúrico. 
S O 3 + H 20 -*• H2SOít (ácido sulfúrico). 

C02 dióxido de carbono o anhídrido car 
bónico. 

C02 + H 20 + H2C03 (ácido carbónico). 

Para algunos no-metales, con varias capacida 
des de valencia, la nomenclatura puede combinarse 
por ejemplo, en los casos de nitrógeno y cloro: 
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Vzióxidoò. Cuando dos átomos de oxígeno se 
combinan entre sí por medio de un enlace covalente, 
se pueden combinar además con dos átomos monovalen-
tes positivos o con un átomo divalente positivo for 
mando peróxidos. Ejemplo: 

H2O2 peróxido de hidrógeno. 
Na2C>2 peróxido de sodio. 

• EJERCICIO. 

1.- Completa la reacción y da el nombre al compues 
to. 

N2O + H2O + 
) 

N2O3 + H2O + 

N205 + H 20 h-

2.- Escribe la fórmula de: 
Peróxido de bario. 
Peróxido de potasio. 
Peróxido de zinc. -
Peróxido de litio. 

3.- Escribe la fórmula de¿ 
Oxido de bario. 
Oxido de boro. 
Monóxido de manganeso. 
Dióxido de manganeso. 



EJERCICIO. 

Escriba las formulas de los com.pu 
tes. 
Cloruro de plata. 
Cianuro de plata. 
Sulfato ácido de calcio. 
Carbonato ácido de magnesio. 
Sulfato ácido de magnesio. 
Carbonato ácido de calcio. 
Sulfito de sodio. 
Clorato de calcio. 
Fosfato de magnesio. 
Nitrito de sodio. 
Nitrato de amonio. :. i -
Sulfuro de zinc. i 
Bromito de sodio. 
Permanganato de potasio. 
Fosfato de amonio. 
Hipoyodito de zinc. 
Sulfuro de cadmio. 
Acido nítrico. 

o 
. 1 -
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EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

tes-: 

Sulfato de amonio. 
Nitrato de calcio. 
Nitrito de potasio. 
Oxido de sodio. 
Clorato de potasio. 
Hidróxido de sodio. 
Yodato de mercurio II. 
Cianuro de potasio. 
Sulfato de calcio. 
Carbonato ácido de calcio. 
Sulfito de potasio.7 
Cromato de potasio. 

•L 
Permanganato de potasio. 
Nitrito de galio. 
Fosfito de magnesio. 
Cianuro de amonio. 
Hidróxido de calcio. 
Sulfato de talio III. 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

t e s : . 
Fosfito monácido de sodio. 



Cloruro de fierro III. 
Hidróxido de potasio. 
Perclorato de potasio. 
Oxido de bario. 
Anhídrido sulfúrico. 
Peróxido de barió. 
Carbonato de zinc. 
Sulfocianuro de potasio. 
Clorato de potasio, 
óxido de fierro II. 
Hipoclorito de calcio. 
Bicarbonato de sodio. 
Carbonato ácido de calcio. 
Sulfuro de plomo II. 
Nitrato de calcio. 
Sulfato de cobre II. 
Acido clorhídrico." 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

tes : 
Carbonato de cobre I. 
Nitrito de calcio. 
Sulfato ácido de fierro IÍ. 
Permanganato de potasio. 
Sulfuro de antimonio III. 
Fosfato de calcio. 
Hipoclorito de calcio. 

- Dicromato de potasio. 
Nitrato de plata. 

- . Nitrito de amonio 
Cloruro de sodio. 
Oxido de aluminio. 
Hidróxido de sodio, 
yoduro de mercurio II. 
Clorato de potasio. 
Carbonato ácido de calcio 
Hipofosfito de bario. 
Peróxido de hidrógeno. 

los compuestos sigui< 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

tes : 
Cloruro de potasio. 
Bromuro de sodio. 
Yoduro de litio. 
Sulfuro de calcio. 
Nitruro de galio. 
Carburo de silicio. I" -—'»*-.-•• .— — 
Bromuro de calcio. 
Cloruro de aluminio. 
Sulfuro de sodio. 
Yoduro de magnesio. 
Nitruro de bario. 
Cloruro de sodio. 



Seleniuro de sodio. 
Yoduro de zinc. 
Sulfuro de cadmio. 
Fosfuro de litio. 
Cloruro de carbono. 
Bromuro de aluminio. 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de 

tes : 
Yoduro de fierro II. 
Cloruro de sodio. 
Seleniuro de calcio. 
Cloruro de hidrógeno. 
Bromuro de calcio. 
Yoduro de silicio. 
Cloruro de fierro III. 
Sulfuro de fierro III. 
Telururo de plata. 
Cloruro de germanio IV. 
Carburo de calcio. 
Bromuro de hidrógeno. 
Bromuro de potasio. 
Nitruro de calcio. 
Fosfuro de sodio. 
Cloruro de aluminio. 
Tetracloruro de carbono. 
Yoduro de magnesio. 

los compuestos sigu i guie 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

es : 
Cloruro de sodio. 
loruro de calcio. 
Cloruro de aluminio. 
Cloruro de plomo IV. 
Cloruro dé fósforo V. • 
Cloruro de amonio. 

— - - • 

Bromuro de potasio. 
Bromuro de magnesio. 

— . — 

Bromuro de fierro III. , — 
Bromuro de germanio IV. 

— — — — — — — — — — — — — — — — — — — — — — — . 

Bromuro de arsénico V. 
Bromuro de amonio. 
I 
Yoduro de rubidio. 
Yoduro de bario. 
Yoduro de galio, 
oduro de estaño IV. 
Yoduro de antimonio V. 
Yoduro de amonio. 

tes : 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

"Sulfuro de potasio. 
"Sulfuro de calcio. 
"Sulfuro de fierro III. 



Sulfuro de carbono. 
Sulfuro de fósforo V. 
Sulfuro potásico. 
Sulfuro cálcico. 
Sulfúro férrico. 
Disulfuro de carbono. 
Sulfuro fosfórico. 
Sulfuro ferroso. 
Sulfuro fosforoso. 
Trisulfuro de difierro. 
Disulfuro de monocarbono. 
Pentasulfuro de difósforo. 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

tes : , 
Oxido de fierro. 
Oxido de fierro II. 
Sulfuro de germanio IV. 
Sulfuro de germanio II. 
Cloruro de plomo IV. 
Cloruro de plomo II. 
Trióxido de difierro. 
Monóxido de monofierro. ' 
Disulfuro de monogermanio. 
Monosulfuro de monogermanio. 
Tetracloruro de plomo'. 
Dicloruro de plomo. 

— 

los compuestos sigui 

Óxido férrico. 
Oxido ferroso. • 
Sulfuro germánico. 
Sulfuro germanoso. _ _ _ 
Cloruro plúmbico. 
Cloruro Plumboso. 

EJERCICIO. - - •> ' I— „I™..- -' 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguientes: I , 

Sulfato de sodio. 
Carbonato de potasio. 
Nitrato de piata. 
Manganato de sodio. 
Fosfato de litio. 
Cromato de potasio. 
Sulfito de sodio. 
Permanganato de potasio 
Nitrito de piata. 
Manganito de sodio. 
Fosfito de litio. 
Cromito de potasio. 
Sulfato de falcio. 
Carbonato de calcio. 
Nitrato de calcio. 
Manganato de calcio. 
Fosfato de calcio. 
Cromato de calcio. 



EJERCICIO. 
Escriba las formulas 

Carbonato de sodio. 
Nitrito de amonio. 
Fosfato de magnesio. 
Sulfito de sodio. 
Arseniato de amonio. 
Clorato de magnesio. 
Hipoclorito de sodio. 
Nitrato de potasio. 
Cromato de rubidio. 
Perclorato de potasio. 
Manganato de sodio. 
Carbonato de aluminio. 
Nitrito de bario. 
Nitrato de calcio. 
Clorato de potasio. 
Permanganato de sodio. 
Sulfato de bario. 
Hidróxido de sodio. 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas 

tes : 
Carbonato ácido de sodio. 
Sulfato ácido de potasio. 
Fosfato monácido de sodio 
Clorato de potasio. 

de los compuestos siguientes: itruro de magnesio. 
Sulfuro de germanio IV. 
Cloruro germánico. 
Yoduro de fierro II. 
Cloruro ferroso. 
Óxido de cobre II. 
óxido cúprico. 
Carbonato de sodio. 

• 

Sulfato de potasio. 
• 

Fosfato disódico. 
Fosfato monopotásicoc 
Cloruro de calcio. 
Nitruro de sodio. 

EJERCICIO. 
Escriba las fórmulas de los compuestos siguien 

tes : 

de los compuestos sigui 

1 Nitrato de zinc. 
Sulfocianuro de potasio. 
Carbonato de amonio. 
Cromato de potasio. 
Clorato de calcio. 
Permanganato de sodio. 
Nitrito de sodio. 
Sulfato de potasio. 
Manganato de sodio. 
Fosfito de magnesio. 
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Cloruro de fierro III. 
Cianuro de amonio. 
Oxido de litio. 
Sulfito de sodio. 
Hidróxido de amonio. i 
Anhídrido nitroso. 
Hipobromito de bario. 
Sulfato de talio. 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

tes : 
Yodato de mercurio I. 
Fosfato de sodio. 
Nitrato de plata. 
Hidróxido de potasio. 
Carbonato de calcio. 
Cianuro de cerio IV. 
Nitrito de calcio. 
Sulfuro de cadmio. 
Anhídrido carbónico. 
Acido fosfórico. 
Hidróxido de sodio. 
Yoduro de estroncio. 
Hipoclorito de calcio. 
Anhídrido fosfórico. 
Cromato de potasio. 
Permanganato de potasio. 

Hidróxido de calcio. 
Carbonato ácido de sodio. 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

los compuestos siguien 

tes : 
Fosfito monoácido de sodio. 
Cloruro de fierro III. 
fíidróxido de potasio. 
Perclorato de potasio. 
Oxido de vario. 
Peróxido de bario. 
Carbonato de calcio. 
Carbonato ácido del calcio. 
Sulfuro de plomo II. 
Nitrato de plata. 
Sulfato de cobre II. 
Acido clorhídrico. 
Anhídrido sulfuroso. 
Cianuro de potasio. 
Clorato de potasio. 
Oxido de fierro II. 
Hipoclorito de sodio. 
Sulfocianuro de potasio. 



EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

tes: 
Nitrito de sodio. 
Carbonato de potasio. 
Sulfuro de calcio. í 
¡Dicromato de amonio. 
Manganato de bario. 
Hidróxido de potasio. 
Yoduro de mercurio II. 
Nitrato de potasio. 
Sulfato de sodio. 
Clorato de potasio. 
Oxido de bario. 
Peróxido de bario. 
Arseniato de potasio. 
Sulfuro de arsénico III. 
Sulfato de plomo II. 
Hidróxido de aluminio. 
Anhídrido nitroso. 
Carbonato de sodio. 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de 

tes: 
Acido clorhídrico. 
Nitruro de calcio. 

permanganato de fierro III 
los compuestos siguier jlipoclorito de sodio. 

;ulfuro de fierro II. 
;ulfito de bario. 
Hipofosfito de fierro II. 
Sulfito de sodio. 
Peróxido de sodio. 
Julfuro de magnesio. 
Carbonato de fierro II. 

* Sulfato ácido de calcio. • ' 
Carburo de aluminio. 
Nitrato de calcio. 
Hidruro de sodio. -
Sulfuro ferroso. 
Fosfito de potasio, 
óxido de hidrógeno. 

los compuestos siguien 

EJERCICIO. 
Escriba las formulas de los compuestos siguien 

tes : 
Carbonato de potasio. 

« 

Nitrato de bario. 
Clorato de sodio. 

u Hipofosfito de litio. 
Peryodato de magnesio. 
Cromato de potasio. 
Nitrito de sodio. 
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Sulfato de potasio. 
Manganato de zinc. 
Fosfato de magnesio. 
Cloruro de fierro III 
Cloruro de fierro II 
Bromuro de calcio. 
Hipoclorito de calcio 
Nitrato de potasio. 
Sulfito de níquel III 
Carbonato de calcio. 
Yodato de amonio. 
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LIBRO ALQUILADO 

2o. SEMESTRE. Q U I M I C A . UNIDAD III 

REACCIONES Y ECUACIONES QUIMICAS. 

Cuando se reemplazan las imágenes de las molé-
culas que intervienen en una reacción química por 
sus fórmulas, el resultado es una ecuación química. 
Asf, por ejemplo, tenemos que la ecuación para la 
síntesis del agua se escribe: 

2H2 + 0 2 -*• 2H20 

'Para escribir o interpretar correctamente t a -
les ecuaciones es preciso conocer previamente una 
serie de reglas y convenios. Aunque en apariencia 
estas ecuaciones y los símbolos que se utilizan en 
ellas son semejantes a los usados en matemáticas, 
existen diferencias sustanciales? concretamente, 
las fórmulas químicas de las sustancias que reaccio 
man se escriben siempre en la parte izquierda de la 
ecuación, mientras quelos productos resultantes se 
escriben del lado derecho. Además, el signo de la 
suma (+) no significa necesariamente adición en el 
sentido matemático y la flecha por otro lado, indi-
ca el sentido en que se verifica la reacción. 

Una ecuación correctamente escrita indica que 
debe haber el mismo número de átomos de cada elemen 
to en ambos lados de la ecuación, es decir, que la 
ecuación debe estar equilibrada o ajustada. Esta 
condición es consecuencia de una ley fundamental de 
la química, según la cual en una reacción química, 
la materia no se crea ni se destruye. 



OBJETIVOS. 
Al terminar la presente unidad, el alumno di 

rá ser capaz de: 

1.- Definir, así como diferenciar entre sí, los • 
términos: 

-

a) Reacción química. b) Ecuación química. 
2.- Representar las reacciones químicas por medí 

de ecuaciones. 

3.- Explicar en qué consisten cada una de las sí 
guientes tipos de reacciones: 

a) De neutralización. 
b) Endotérmicas. 
c) Exotérmicas. 
d) De oxidación. 
e) De reducción. 

4.- Definir, así como diferenciar entre sí, los 
términos: 

a) Reactivos. b) Productos, 
en una reacción química. f 

5.- Diferenciar los significados de los términos 

a) Cinética química. b) Termodinámica. 
'I 

6.- Mencionar cuando menos 3 de las técnicas usa 
das para la medición de las velocidades de 
reacción. 

7.- Identificar el paso que determina la velocid 
de una reacción cuando ésta está dada en va-
rios pasos. I -Lg k 

" - ̂  V̂ N- «A ̂  \Q_\A) - I 

8.- Explicar la importancia de las_jcolisiones mole 
culares en la ejecución de una reacción quími-
ca . 

9.- Definir y explicar la importancia de los meca-
nismos de reacción. 

30.- Diferenciar, así como reconocer la expresión 
de la ley dé la velocidad de reacción. 
/ , . . • 

11.- Explicar la relación que hay entre las ruptu— 
ras de enlace y la velocidad de una reacción. 

12.- Explicar los efectos de la temperatura y la 
concentración de los reaccionantes en la velo-
cidad de reacción. 

13.- Definir a qué llamamos umbral de energía. 

M.- Explicar la teoría del complejo activado. 
15.- Explicar la importancia del uso de catalizado-

res en una reacción, así como diferenciar e n — 
tre catalizadores heterogéneos y homogéneos. 

16.- Definir el término quimioadsorción. 
17.- Explicar el concepto: enzima. 

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE. 
1.- Leer íntegramente el capítulo 2. 
2.- Practicar la escritura de ecuaciones químicas 

que tu maestro exponga en el salón de clase. 



REQUISITO. 
Para esta unidad tu maestro te pedirá que re 

lices un trabajo, el cual le entregarás un día an 
tes de la evaluación, de lo contrario no tendrás 
recho a examen. 

v CAPITULO III. 
REACCIONES Y ECUACIONES QUIMICAS. 

3-1 FÓRMULAS QUÍMICAS. 
Para poder comprender la química, es absoluta-

mente indispensable que el alumno conozca, en pri— 
rner instancia, los símbolos que representan a los 
elementos como ya se vio en el primer capítulo del 
curso de primer semestre. Posterior a esto y a 
otros conocimientos básicos que ya se han proporcio 
nado a los alumnos en capítulos anteriores, el s i -
guiente paso consiste en que el alumno identifique 
una htinmuJLa. q'uXmZcd. 

Si bien un símbolo representa a un átomo de de 
terminado elemento, una ¿¿simula, representa una molí 
cula.de: un compuesto' . Por lo tanto, una fórmula de 
un compuesto estará formada por los símbolos de los 
elementos que dan luqar a la formación de dicha mo-
lécula, y además, contarán con números pequeños co-
locados a la derecha en forma de subíndices que a 
su vez indicarán la proporción en que están combina 
dos estos elementos para formar ese compuesto. En 
el caso de que sólo se encuentre un átomo de un ele 
mentó en la molécula, sé debe sobreentender que le 
corresponde el número 1, pero éste se omite. El 
ejemplo universal del agua hará más fácil entender 
lo anterior. 

Consultar en el libro de primer semestre las defi-
niciones de átomo y molécula. 
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El agua se representa por la fórmula H20. De 
glosando lo expuesto, primero nos damos cuenta qUe 
los elementos que forman el agua son el hidrógeno 
el oxígeno. Seguidamente observamos que en dicha 
fórmula existen 2 átomos de hidrógeno y uno solo 
oxígeno. En algunos casos nos encontraremos con 
fórmulas que contienen paréntesis, por ejemplo 
C U ( N 0 3 ) 2 . En estos casos, el número de abajo y a 
la derecha del paréntesis estará multiplicando a t 
dos los elementos que se encuentren dentro del pa-
réntesis. 

y negativos deberán estar equilibrados. 

A continuación, exponemos algunos ejemplos en 
donde se muestran los estados de oxidación de algu— 
nos elementos cuando se combinan para formar compues 
tos. 

3-2 NÚMEROS DE OXIDACION. 

Para que se facilite el reconocer las fórmula 
de los compuestos, así como relacionar algunas pro 
piedades químicas, es muy útil emplear el" sistema 
de número de oxidación. Este sistema se desarro1 
basándose en: 

a) La composición de los compuestos. 
b) Las electronegatividades relativas de los ele 

mentos que forman a los compuestos. 
c) En otras reglas arbitrarias tales como: 

1. El estado de oxidación de un elemento que 
no está combinado es cero. 

2. Ya en un compuesto/ los elementos más elec 
tronegativos poseen estados de oxidación n 
gativos, mientras que los menos electronegj 
tivos poseen estados de oxidación positivo 

3. En una fórmula ya completa de cualquier co: 
puesto, la suma de los estados de oxida-
ción positivos es igual a la suma de los e¡ 
tados de oxidación negativos, o en otras p¡ 
labras, los estados de oxidación positivos 

+ 1 - 2 
H2 O Agua 

+ 1-1 
NaCl 
Cloruro 
de sodio 

+ 1 + 6 - 2 
NaaSOi» 
Sulfato 
de sodio 

El oxígeno actúa con un estado de oxida-
ción de -2 y el hidrógeno con +1, pero 
al existir 2 átomos de hidrógeno los es-
tados de oxidación se equilibran. 

En esta caso, claramente se observa que 
el cloro posee un estado de oxidación 
de -1 y el sodio de +1, por lo tanto, 
la proporción es 1 a 1 y no se necesi— 
tan subíndices (o sea que un átomo de so 
dio se combina con uno de cloro). 

Aquí, como siempre, el oxígeno posee un 
estado de oxidación de -2, pero como és-
te posee un subíndice 4, significa que 
en esta fórmula hay 4 átomos de oxígeno 
presentes y al poseer cada uno un estado 
de oxidación de -2, los estados de oxida 
ción negativos serán de 4 x -2 = -8. 
-8. 
En la misma fórmula existen 2 átomos de 
sodio, cada uno con un estado de oxida— 
ción de +1 lo que da un total de +2 por 
lo que el azufre, que posee un solo áto-
mo, deberá poseer un estado de oxidación 
de + 6 para que los estados de oxidación 
positivos sumen + 2 y + 6 = + 8 y así 
equilibren los - 8 . 
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