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2. Conceptos de Oxidación y Reducción. Reac-
ciones REDOX

El concepto clásico de oxidación es el siguiente: oxidación es la reacción
quı́mica en la que hay ganancia de átomos de oxı́geno, y reducción es la
reacción quı́mica en la que se pierden átomos de oxı́geno. El compuesto
que gana átomos de oxı́geno es el reductor, y el que pierde átomos de
oxı́geno es el oxidante. Por ejemplo:

C +O2 → CO2

es un proceso tı́pico de oxidación del carbono. Mientras que la reacción

CuO +H2 → Cu +H2O

es una reacción de reducción del óxido de cobre (II) a cobre monoatómi-
co. Sin embargo, esto concepto clásico de oxidación y reducción es muy
restringido y limitado, justo como lo era (análogamente) la teorı́a de los
electrolitos de Arrhenius en ácido-baso. De hecho, el concepto de oxidación
y reducción es general y no requiere la presencia de átomos de oxı́geno
en general para que se produzca este tipo de transformaciones de oxida-
ción-reducción. De hecho, lo que se observa en todas las reacciones de
este tipo es un fenómeno de transferencia de electrones (más generalmente
carga eléctrica) entre 2 especies. Entonces, diremos que un proceso de oxi-
dación-reducción (o REDOX, de REDucción-Oxidación) a las reacciones o
transformaciones quı́micas en las que hay una transferencia de electrones
entre especies quı́micas.

Los equilibrios de reacciones de tipo reducción-oxidación (REDOX) son
los procesos que se producen entre especies quı́micas (átomos, moléculas,
iones) cuando hay transferencia de electrones entre ellas. Para que exis-
ta una oxidación tiene que existir una reducción, y viceversa. Es común
identificar a los agentes “oxidante” y “reductor” en función de qué les
ocurre en esta transferencia de electrones (carga eléctrica): se llama agente
oxidante a la especie quı́mica que capta o gana electrones, y la reacción en
la que esto se verifica se llama reacción de REDUCCIÓN. Por el contrario,
se llama agente reductor a la especie quı́mica que cede (emite) o pierde
electrones, y la reacción en la que esto se verifica se denomina reacción de
OXIDACIÓN. El equilibrio REDOX es una reacción reducción-oxidación
de tipo general

Oxidante1 + Reductor2 � Reductor1 +Oxidante2
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De esta forma, al igual que en las reacciones ácido-base hay pares ácido-
base, en las reacciones de tipo REDOX hay pares REDOX. De hecho, es
posible, en principio, la existencia de varias parejas REDOX coexistien-
do en una reacción, pero no lo estudiaremos en este curso, sino que nos
centraremos en principio en reacciones REDOX simples. En el caso de reac-
ciones orgánicas, una combustión de un hidrocarburo es una reacción de
oxidación usual simple, aunque hay más ejemplos.

3. Ajuste de reacciones REDOX por el método
del ión-electrón

El ajuste de reacciones REDOX por el método del ión-electrón consta
de los siguientes pasos:

PASO 0. Escribir la reacción.

PASO 1. Identificar las denominadas especies oxidante y reductora.
En particular, se tiene que la especie oxidante gana electrones y se
transforma en una especie reductora disminuyendo el número o esta-
do de oxidación. Por otra parte, la especie reductora pierde electrones
y se transforma en una especie oxidante aumentando su número de
oxidación:

OXIDANTE1 → REDUCTOR1

REDUCTOR2 → OXIDANTE2

Algunas reglas comunes para identificar el estado de oxidación son
las siguientes: los elementos libres tienen carga formal 0 (Ag, I2,
S4,. . . ), los iones monoatómicos y poliatómicos tienen la carga del
ión como estado o número de oxidación, de forma que Cu2+ es +2, y
en el SO2−

3 tiene el azufre 4+ y el oxı́geno 2-. El oxı́geno en particular
tiene siempre estado de oxidación 2- salvo en peróxidos, ozónidos e
hiperóxidos, donde tiene estado de oxidación 1-. El hidrógeno tiene
estado de oxidación 1+ salvo en los hidruros metálicos, donde posee
1-. El estado de oxidación de los elementos coincide generalmente
con la electrovalencia o covalencia. En un compuesto neutro, la suma
de cargas total debe salir cero, y en un ión, debe dar la carga del
ión. En reacciones REDOX orgánicas, para determinar el estado de
oxidación del átomo de carbono se usan las siguientes reglas:

• Cada enlace C − H cuenta como -1. Por ejemplo, en el metano
CH4, el estado de oxidación del carbono es (4-).
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• El estado de oxidación de un átomo de carbono varı́a en +1
por cada átomo de un elemento más electronegativo (más a la
derecha o hacia abajo en el Sistema Periódico) que él. De esta
forma en el CCl4 el carbono tiene estado de oxidación (4+).

• Los dobles y triples enlaces de carbono cuentan como 2 y tres
veces los valores de las reglas anteriores. Por ejemplo, en el
CH3 −C ≡ N, el átomo de carbono más a la derecha tiene estado
de oxidación (3+). El enlace C − C no cuenta para calcular su
estado de oxidación. El carbono de la derecha tiene 3 enlaces
C −H, con lo que su estado de oxidación será igual a -3.

• Los enlaces C − C no cuentan a la hora de calcular el estado
de oxidación del carbono en un compuesto orgánico (esto es,
cuentan como +0).

PASO 2. Se escriben las semirreacciones del oxidante y reductor.

PASO 3. Se ajustan los números de átomos de las especies, salvo el
oxı́geno e hidrógeno, a ojo o por inspección, en las semirreacciones
de oxidación y reducción.

PASO 4. Ajuste del oxı́geno: se añade H2O en la semirreacción que lo
requiera.

PASO 5. Ajuste del hidrógeno. Hay dos formas de realizar este paso.
Si estamos en medio ácido, se suman tantos H+ como necesite la
semirreacción que lo necesite. Si estamos en medio básico, se añaden
moléculas de agua y se colocan en el medio opuesto tantos iones OH−

como necesitemos.

PASO 6. Se ajusta la carga de los dos miembros poniendo tantos elec-
trones como hagan falta en las dos semirreacciones. Es útil recordar
que si hemos hecho todo correcto hasta aquı́ los electrones deberán
colocarse en cada una de las semirreacciones en miembros distintos
(caso contrario, habrá que repasar los pasos anteriores porque no es
posible que los electrones se tengan que colocar en el mismo miembro
en las dos semirreacciones).

PASO 7. Ajustamos los electrones de las dos semirreacciones multi-
plicando por el mı́nimo común múltiplo.

PASO 8. Sumar las dos semirreacciones obtenidas, cancelando los
electrones.
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PASO 9. Ajustar, si fuera necesario, el resto de especies quı́micas por
tanteo o inspección, escribiendo la reacción final resultando ajustada
de forma clara y precisa.

PASO 10. Comprobamos que el número de átomos de cada tipo es el
mismo en los dos lados de la reacción final ajustada.

Ejemplo. Sea la reacción

K2Cr2O7 +HI +HClO4 → KClO4 + Cr(ClO4)3 + I2 +H2O

Pasos 0 y 1. Identificamos las semirreacciones

Cr6+
2 → Cr3+

El cromo es el oxidante, gana electrones, y disminuye su estado de oxida-
ción. Por el contrario,

I− → I2

El yodo es el reductor, pierde electrones, y aumenta su estado de oxidación.
Paso 2. La reacción global REDOX es, por tanto,

Cr2O2−
7 + I− → Cr3+ + I2

Nótese que escribir esta reacción global no es necesario en este método, y
que la carga formal de las 4 especies NO está ajustada en los dos miembros.
Escribimos pues las dos semirreacciones seguidas como procede en este
paso

Cr6+
2 → Cr3+

I− → I2

Paso 3. Ajustamos los átomos de cada especie oxidante y reductora

Cr2O2−
7 → 2Cr3+

2I− → I2

Paso 4. Ajustamos el oxı́geno

Cr2O2−
7 → 2Cr3+ + 7H2O

2I− → I2

Observamos que en la segunda semirreacción no era necesario ajustar el
oxı́geno pero sı́ en la primera, por consistencia con la reacción dada.
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Paso 5. Ajustamos el hidrógeno teniendo en cuenta que estamos en medio
ácido

Cr2O2−
7 + 14H+ → 2Cr3+ + 7H2O

2I− → I2

Paso 6. Ajustamos las cargas sumando electrones donde procede en cada
semirreacción

Cr2O2−
7 + 14H+ + 6e− → 2Cr3+

→ 2Cr3+ + 7H2O

2I− → I2 + 2e−

Paso 7. Ajustamos los electrones con el mı́nimo común múltiplo

Cr2O2−
7 + 14H+ + 6e− → 2Cr3+ + 7H2O

6I− → 3I2 + 6e−

Paso 8. Sumamos las semirreaccciones anteriores, para obtener la reacción
REDOX global iónica ajustada

Cr2O2−
7 + 14H+ + 6e− + 6I− → 2Cr3+ + 3I2 + 7H2O + 6e−

Los electrones se cancelan, para dar

Cr2O2−
7 + 14H+ + 6I− → 2Cr3+ + 3I2 + 7H2O

Paso 9. Ajustamos por tanteo el resto de especies, y en particular la pareja
HClO4/KClO4, y el resto de especies quı́micas de la reacción global final

K2Cr2O7 + 14H+ + 6I− → 2KClO4 + 2Cr(ClO4)3 + 3I2 + 7H2O

K2Cr2O7 + 6HI + 8HClO4 → 2KClO4 + 2Cr(ClO4)3 + 3I2 + 7H2O

en donde tomamos 6HI para ajustar el 3I2, el potasio del primer miembro se
ajusta con el potasio del KClO4 del segundo, mientras que el ácido perclóri-
co del primer miembro es justo los 8 protones H+ que me hacen falta, junto
con el perclorato, para ajustar los percloratos del segundo miembro.
PASO 10. Finalmente, comprobamos que el número de átomos está ajusta-
do en los dos miembros para todos ellos.

Ejemplo (II). Ajustar la reacción REDOX

CoCl + KOH + KClO2 → Co2O3 + KCl +H2O
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Pasos 0 y 1. Tras identificar los estados de oxidación, identificamos las
semirreacciones de oxidación y reducción

Co2+
→ Co3+

Cl3+
→ Cl−

El cobalto (2+) pierde electrones y se oxida, es el reductor. El cloro gana
electrones y se reduce, es el oxidante. La reacción iónica global no ajustada
es pues

Co2+ + ClO−2 → Co2O3 + Cl−

Paso 2, 3 y 4. Escribimos explı́citamente las semirreacciones, ajustando los
átomos de las especies oxidante y reductora, incluyendo el oxı́geno

2Co2+
→ Co2O3

ClO−2 → Cl−

Paso 5. Ajustamos el hidrógeno y el oxı́geno añadiendo agua y OH− en el
miembro opuesto al agua

2Co2+ + 6OH− → Co2O3 + 3H2O

4H+ + ClO−2 → Cl− + 2H2O

Paso 6. Ajustamos las cargas mediante el uso de los electrones como ba-
lanceadores de las semirreacciones:

2Co2+ + 6OH− → Co2O3 + 3H2O + 2e−

4H+ + ClO−2 + 4e− → Cl− + 2H2O

Paso 7. Equilibramos los electrones mediante el mı́nimo común múltiplo

2(2Co2+ + 6OH− → Co2O3 + 3H2O + 2e−)

4H+ + ClO−2 + 4e− → Cl− + 2H2O

es decir
4Co2+ + 12OH− → 2Co2O3 + 6H2O + 4e−)

4H+ + ClO−2 + 4e− → Cl− + 2H2O

Paso 8. Sumamos las semirreacciones, para obtener la reacción total sin
electrones

4Co2+ + 12OH− + 4H+ + ClO−2 → 2Co2O3 + 6H2O + Cl− + 2H2O
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o bien
4Co2+ + 8OH− + ClO−2 → 2Co2O3 + 4H2O + Cl−

Paso 9. Completamos la reacción global ajustada

4CoCl2 + 8KOH + KClO2 → 2Co2O3 + 9KCl + 4H2O

Paso 10. Comprobamos que está ajustada en cada átomo para los dos
miembros de la reacción.

4. EJERCICIOS DE AJUSTE DE REACCIONES
REDOX

A) Ajusta por el método del ión electrón las siguientes reacciones en
medio ácido:
1) KNO2 + KI +H2SO4 → I2 +NO + K2SO4

2) K2Cr2O7 + KI +H2SO4 → K2SO4 + Cr2(SO4)3 + I2

3) C2H5OH +O2 → CO2 +H2O
4) H2O2 → H2O +O2

5) K2CrO4 +HCl→ CrCl3 + KCl + Cl2 +H2O
6) MnO2 +HCl→MnCl2 +H2O + Cl2

7) Na2SO4 + C→ CO2 +Na2S
8) KMnO4 + FeSO4 +H2SO4 →MnSO4 + Fe2(SO4)3 + K2SO4

9) MnO−4 + SO2 →Mn2+ +HSO−4
10) Cr2O2−

7 + C2O2−
4 → Cr3+ + CO2

11) Ba2XeO6 +H2SO4 → (BaSO4 +H4XeO6)→ BaSO4 +O2 +H2O+H2XeO4

12) Zn +HNO3 → Zn(NO3)2 +NH4NO3 +H2O
13) MnCl2 + KCl +H2O2 → KMnO4 +HCl +H2O
14) C6H5−CHO+Na2Cr2O7+H2SO4 → C6H5COOH+Cr2(SO4)3+Na2SO4+
H2O

Soluciones (A1-A14):
1) 2KNO2 + 2KI + 2H2SO4 → I2 + 2NO + 2K2SO4 + 2H2O
Nótese que el agua es necesaria para ajustar al final. En ocasiones, no se
indica la presencia del agua en la reacción REDOX inicial, pero por inspec-
ción se averigua su falta si no hay hidrógeno u oxı́geno suficientes en ésta
(o no están presentes).
2) K2Cr2O7 + 6KI + 7H2SO4 → 4K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3I2 + 7H2O
3) C2H5OH + 3O2 → 2CO2 + 3H2O
4) 2H2O2 → 2H2O +O2

5) 2K2CrO4 + 16HCl→ 2CrCl3 + 3Cl2 + 8H2O + 4KCl
6) MnO2 + 4HCl→ 2Cl2 +MnCl2 + 2H2O

25



7) Na2SO4 + 2C→ Na2S + 2CO2

8) 2KMnO4 + 10FeSO4 + 8H2SO4 → 2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 8H2O
9) 2MnO−4 + 5SO2 + 2H2O +H+ → 2Mn2+ + 5HSO−4
1O) Cr2O2−

7 + 3C2O2−
4 + 7H+ → 2Cr3+ + 6CO2 + 7OH−

o bien 14H+ + Cr2O2−
7 + 3C2O2−

4 → 2Cr3+ + 6CO2 + 7H2O
11) 2Ba2XeO6 + 4H2SO4 → 2H2XeO4 + 4H2O +O2 + 4BaSO4

12) 4Zn + 10HNO3 → 4Zn(NO3)2 +NH4NO3 + 3H2O
13) 2MnCl2 + 2KCl + 5H2O2 → 2KMnO4 + 6HCl + 2H2O
14) 3C6H5 − CHO + Na2Cr2O7 + 4H2SO4 → 3C6H5COOH + Cr2(SO4)3 +
Na2SO4 + 4H2O
Nota: REDOX orgánica en medio ácido.

B) Ajusta por el método del ión electrón las siguientes reacciones en
medio básico:
1) CrO−2 + ClO− → CrO2−

4 + Cl−

2) N2O4 + Br− → NO−2 + BrO−3
3) Cr(OH)3 + KIO3 → KI + K2CrO4

4) KI + KClO3 → I2 + KCl + KOH
5) Cl2 +OH− → Cl− + ClO− +H2O
6) P4 → PH2O−2 + PH3

7) H2O2 + KOH + CrCl3 → K2CrO4 + KCl
8) KMnO4 +NaNO2 →MnO2 +NaNO3

9) N2O4 +NaOH + B→ NaNO2 +Na3BO3

10) NaOH + Cl2 → NaCl +NaClO3 +H2O
11) Cr2(SO4)3 + KClO3 + KOH→ K2CrO4 + KCl + K2SO4 +H2O
12) KMnO4 + KI +H2O→MnO2 + I2 + KOH

Soluciones (B1-B12):
1) 3ClO− + 2CrO−2 + 2(OH)− → 3Cl− + 2CrO2−

4 +H2O
2) 3N2O4 + Br− + 6OH− → 6NO−2 + BrO−3 + 3H2O
3) KIO3 + 2Cr(OH)3 + 4KOH→ 2K2CrO4 + KI + 5H2O
4) KClO3 + 6KI + 3H2O→ KCl + 6KOH + 3I2

5) 2Cl2 + 4OH− → 2Cl− + 2ClO− + 2H2O
6) 4P4 + 12OH− + 12H2O→ 4PH3 + 12PH2O−2
o bien P4 + 3OH− + 3H2O→ PH3 + 3PH2O−2
Nota: no simplificar los iones hidróxido porque sale mal en tal caso.
7) 3H2O2 + 2CrCl3 + 10KOH→ 2K2CrO4 + 6KCl + 8H2O
8) 2KMnO4 + 3NaNO2 +H2O→ 2MnO2 + 3NaNO3 + 2KOH
9) 3N2O4 + 12NaOH + 2B→ 2Na3BO3 + 6NaNO2 + 6H2O
10) 6Cl2 + 12NaOH→ 10NaCl + 2NaClO3 + 6H2O
o bien 3Cl2 + 6NaOH→ 5NaCl +NaClO3 + 3H2O
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11) Cr2(SO4)3 + 10KOH + KClO3 → 5H2O + 3K2SO4 + 2K2CrO4 + KCl
12) 2KMnO4 + 6KI + 4H2O→ 2MnO2 + 3I2 + 8KOH

C) Ejercicios extra. Ajusta, bien por medio ácido o medio básico, según
corresponda:
1) KMnO4 + Fe +HCl→ FeCl2 +MnCl2 + KCl +H2O
2) P +HNO3 +H2O→ H3PO4 +NO
3) KMnO4 +NaNO2 +H2O→MnO2 +NaNO3 + KOH
4) H2O2 + CrCl3 +H2SO4 → K2CrO4 + KCl +H2O
5) KMnO4 + FeCl2 +HCl→MnCl2 + FeCl3 + KCl +H2O
6) K2Cr2O7 +HCl→ CrCl3 + Cl2 + KCl +H2O
7) K2Cr2O7 + KI +H2SO3 → K2SO3 + Cr2(SO3)3 + I2

8) HNO3 + C→ NO2 + CO2 +H2O
9) Fe +O2 → Fe2O3

10) Cl2 +NaBr→ NaCl + Br2

11) Si + F2 → SiF4

12) H2 + Cl2 → HCl
13) K2Cr2O7 +NaI +H2SO4 → Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + I2 +H2O
14) K2Cr2O7 + Sn +HCl→ CrCl3 + SnCl4 + KCl +H2O
15) Cu +H2SO4 → CuSO4 + SO2 +H2O
16) C2O2−

4 +MnO−4 +H+ → CO2 + 2Mn2+ +H2O
Nota: el ión C2O2−

4 = (CO2)2 se llama ión oxalato.
17) (NH4)2SO4 +NaOH→ Na2SO4 +NH3 +H2O
18) KBr +H2SO4 → Br2 + K2SO4 + SO2 +H2O
19) Zn +NaNO3 +NaOH→ Na2ZnO2 +NH3 +H2O
20) K2Cr2O7+CH3CH2OH+H2SO4 → Cr2(SO4)3+CH3COOH+K2SO4+H2O
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D) Más ejercicios de ajuste REDOX. Ajusta por el método que conside-
res más oportuno las reacciones REDOX siguientes:
1) Cl2 + KOH→ KCl + KClO3 +H2O
2) PbS + Cu2S +HNO3 → Pb(NO3)2 + Cu(NO3)2 +NO2 + S +H2O
3) H2O2 + KMnO4 +H2SO4 → K2SO4 +MnSO4 +O2 +H2O
4) CrI3 + Cl2 + KOH→ K2CrO4 + KIO4 + KCl +H2O
5) PbO2 + Sb + KOH→ PbO + KSbO2 +H2O
6) Cr2(SO4)3 + KI + KIO3 +H2O→ Cr(OH)3 + K2SO4 + I2

7) KClO3 +HI +H2SO4 → KHSO4 +HCl + I2 +H2O
8) HSCN + KMnO4 +H2SO4 →MnSO4 + K2SO4 +HCN +H2O
9) K4Fe(CN)6 + KMnO4 +H2SO4 → K3Fe(CN)6 +MnSO4 + K2SO4 +H2O
10) CeO2 + KI +HCl→ CeCl3 + KCl + I2 +H2O
11) KBrO3 + KI +HBr→ KBr + I2 +H2O
12) Ca(IO3)2 + KI +HCl→ CaCl2 + KCl + I2 +H2O
13) CuSCN + KIO3 +HCl→ CuSO4 + ICN + KCl +H2O
14) PbCrO4 + KI +HCl→ PbCl2 + CrI3 + KCl + I2 +H2O
15) Mn(NO3)2+(NH4)2S2O8+H2O→ HMnO4+(NH4)2SO4+H2SO4+HNO3

16) MnSO4 + KMnO4 +H2O→MnO2 + K2SO4 +H2SO4

17) MnSO4 + ZnSO4 + KMnO4 + H2O → 5 [Zn(OH)2 · 2MnO2] + KHSO4 +
H2SO4

18) Mo2O3 + KMnO4 +H2SO4 →MoO3 +MnSO4 + K2SO4 +H2O
19) H2SO3 + KIO3 +HCl→ H2SO4 + KCl + ICl +H2O
20) Na2S2O3 + KIO3 +HCl→ Na2SO4 + K2SO4 + ICl +H2O
21) CH3CH2CH2OH+KMnO4+H2SO4 → CH3CH2COOH+MnSO4+K2SO4+
H2O
22) CH3CH2OH +H2O2 → CH3CHO +H2O
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5. Ajuste de reacciones REDOX por el método
del estado o número de oxidación

Es un método alternativo al del ión-electrón. Se utiliza generalmente
con sustancias sólidas no iónicas. Comprende los siguientes pasos:

PASO 0. Escribir la reacción.

PASO 1. Identificar a los agentes oxidantes y reductor. Escribir las
semirreacciones.

PASO 2. Determinar la variación que sufre en su estado de oxidación
un elemento del agente oxidante. El número de electrones ganados
es igual a esa variación multiplicada por el número de átomos que
sufren el cambio. Balancear la masa y átomos de las semirreaciones.

PASO 3. Repetir el paso 2 con el agente reductor.

PASO 4. Multiplicar cada fórmula principal por número de electrones
perdidos por el agente reductor sea igual al número de electrones
ganados por el agente oxidante.

PASO 5. Terminar de balancear por tanteo o inspección.

PASO 6. Comprobar la ecuación final.

6. ¿Qué hay que saberse?

Concepto de reacción REDOX. Definición de procesos de oxidación
y reducción.

Concepto de especie oxidante y reductora.

Concepto de número o estado de oxidación. Cálculo del número
o estado de oxidación de los átomos en los diferentes compuestos
inorgánicos y orgánicos.

Método de ajuste por el ión-electrón en medio ácido y medio básico.
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