


En general, muchas reacciones inorgánicas
son reacciones de naturaleza redox. En la
química moderna, las definiciones son:

aumento nº oxidación  proceso de oxidación
disminución nº oxidación  proceso de reducción



Reglas para definir el número de oxidación

1.‐ para un átomo ó elemento es cero.
2.‐ para un ion monoatómico es igual a su carga iónica.
3.‐ la suma de ellos en un compuesto poliatómico neutro será

cero, en un ion poliatómico será igual a la carga del ion .
4.‐ en combinaciones de elementos, el que sea el más

electronegativo tendrá su número de oxidación negativo,
mientras, para el electropositivo tendrá un valor positivo.

5.‐ el átomo de hidrógeno tiene un nº oxidación de +1, excepto
en el caso en el que se encuentre combinado con otros
elementos más electropositivos, en cuyo caso, será ‐1.



Estados de oxidación
Metales tienden a 
perder e‐

Na  Na+ + e‐

No‐metales tienden
a ganar e‐

Cl + e‐ Cl‐

Agentes reductores Agentes oxidantes

Usamos los estados de oxidación para saber cuantos electrones han
sido ganados o perdidos por un elemento.



Fe2O3(s) + 3 CO(g) → 2 Fe(l) + 3 CO2(g)

• La hematita es convertida a hierro en un horno.

Fe2O3(s) + 3 CO(g) → 2 Fe(l) + 3 CO2(g)Fe2O3(s) + 3 CO(g) → 2 Fe(l) + 3 CO2(g)

CO(g) es oxidado a dióxido de carbono.

Fe3+ es reducido a hierro metálico.

• Oxidación y reducción siempre ocurren juntas.

Ejemplo



Fe2O3(s) + 3 CO(g) → 2 Fe(l) + 3 CO2(g)
3+ 2- 2+ 2- 4+ 2-0

• Asignación de los estados de oxidación:

Ejemplo

CO(g) es oxidado a dióxido de carbono.

Fe3+ es reducido a hierro metálico.



• Oxidación
– ES de algún elemento aumenta en la reacción.
– Electrones se sitúan a la derecha de la ecuación.

• Reducción 
– ES de algún elemento disminuye en la reacción.
– Electrones se sitúan a la izquierda de la ecuación.



Zinc en una disolución de sulfato de cobre

Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2+(aq) + Cu(s)



semireacciones
• Representar una reactión como combinación de 

dos semireacciones.
Oxidación:

Reducción:

Global:

Zn(s) →   Zn2+(aq) + 2 e-

Cu2+(aq) + 2 e- →  Cu(s)

Cu2+(aq) + Zn(s) → Cu(s) + Zn2+(aq)



Ajuste de ecuaciones REDOX
• Pocas reacciones pueden ajustarse por

simple inspección visual.
• Se requiere aproximación sistemática.

• El método del ion-electrón



EjemploEjemplo
Ajustar la ecuación de una reacción Redox en medio ácido. 

La reacción mostrada se utiliza para la determinación de la 
concentración del ion sulfito presente en las aguas residuales 
procedentes de una planta de procesado de papeles..

SO3
2-(aq) + MnO4

-(aq)  →   SO4
2-(aq) +   Mn2+(aq)



SO3
2-(aq) + MnO4

-(aq)  →   SO4
2-(aq) +   Mn2+(aq)

Determinar los estados de oxidación:

4+ 6+7+ 2+

SO3
2-(aq) →   SO4

2-(aq) + 2 e-(aq)

Escribir semireacciones:

5 e-(aq) +MnO4
-(aq)  →   Mn2+(aq)

Si fuera necesario ajustar los átomos diferentes de H y O:
En este caso no hace falta

EjemploEjemplo



Ajustar los O adicionando H2O:

H2O(l) + SO3
2-(aq) →   SO4

2-(aq) + 2 e-(aq)

5 e-(aq) +MnO4
-(aq)  →   Mn2+(aq) + 4 H2O(l)

Ajustar los hidrógenos adicionando H+:

H2O(l) + SO3
2-(aq) →   SO4

2-(aq) + 2 e-(aq) + 2 H+(aq)

8 H+(aq) + 5 e-(aq) +MnO4
-(aq)  →   Mn2+(aq) + 4 H2O(l)

Comprobar que las cargas están ajustadas:   Adicionar e- si
fuera necesario.

EjemploEjemplo



Multiplicar las semireacciones para eliminar los e-:

5 H2O(l) + 5 SO3
2-(aq) →  5 SO4

2-(aq) + 10 e-(aq) + 10 H+(aq)

16 H+(aq) + 10 e-(aq) + 2 MnO4
-(aq)  →  2 Mn2+(aq) + 8 H2O(l)

Obtener la ecuación global:

5 SO3
2-(aq) + 2 MnO4

-(aq) + 6H+(aq) →  

5 SO4
2-(aq) + 2 Mn2+(aq) + 3 H2O(l)

Hacer ajuste molecular y comprobar!

EjemploEjemplo



Ajuste en medio ácido

• Escribir las semireacciones.
– Ajustar todos átomos excepto H y O.
– Ajustar oxígenos usando H2O.
– Ajustar hidrógenos usando H+.
– Ajustar cargas usando e-.

• Igualar número de electrones.
• Sumar las semireacciones = global.
• Comprobar ajuste.



• OH- aparece en lugar de los H+.

• Tratar las ecuaciones como si estuvieran en 
medio ácido.
– Adicionar entonces OH- en cada lado para

neutralizar los H+.
– Remover H2O que aparezcan en ambos lados de 

la ecuación.
• Comprobar el ajuste.

Ajuste en medio básico



Agentes oxidantes y reductores
• Un agente oxidante:

– Es un elemento cuyo estado de oxidación disminuye 
en la reacción redox (es decir se reduce).

• Un agente reductor:
– Es un elemento cuyo estado de oxidación aumenta 

en una reacción redox. (es decir se oxida)



Identificar agentes reductores y oxidantes. 

El agua oxigenada, H2O2, es un producto químico, muy
versátil, utilizado en el tratamiento de la madera para la
producción del papel, en tejidos o en el tratamiento de
aguas residuales. Su versatilidad viene dada por el
hecho de que puede utilizarse tanto como agente
oxidante como reductor.

En las siguientes reacciones identifica si el agua
oxigenada actúa como agente oxidante o reductor.

EjemploEjemplo



5 H2O2(aq) + 2 MnO4
-(aq) + 6 H+ →   

8 H2O(l) + 2 Mn2+(aq) + 5 O2(g)

H2O2(aq) + 2 Fe2+(aq) + 2 H+ → 2 H2O(l) + 2 Fe3+(aq)

El hierro se oxida y el agua
oxigenada se reduce.

El manganeso se reduce y el 
agua oxigenada se oxida.

Agente oxidante

Agente reductor


