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Reacciones óxido-reducción

Semi-reacción de reducción

Ag+ gana electrones: se reduce

Semi-reacción de oxidación

Cu0 pierde electrones: se oxida

Son aquellas en las que se produce una transferencia 

de electrones.

2Ag+ + Cu0   2Ag0 + Cu2+

Cu    Cu2+ + 2e-

2Ag+ + 2e- 2Ag



Número de oxidación

El número de oxidación es un número entero que 

representa el número de electrones que un átomo pone 

en juego cuando forma un compuesto determinado. 

1. Los elementos libres (sin combinar) tienen un número de

oxidación igual a cero.

Na, Be, K, Pb, Fe, Cu, Co y H2, O2, P4 = 0

2. En iones monoatómicos, el número de oxidación es 

igual a la carga del ion. 

Li+ = +1; Fe3+ = +3;  O2- = -2

3. El número de oxidación del oxígeno es por lo general -2.

En peróxidos como el H2O2 y O2 es -1.



4. El número de oxidación del hidrógeno es generalmente

+1 (excepto en hidruros metálicos en los que el número

de oxidación es -1)

6. La suma de los números de oxidación de todos los

átomos en una molécula o en un ión molecular es igual

a la carga de la molécula o del ión.

5. Los metales del grupo IA presentan número de

oxidación +1, los metales del IIA +2 y el del F (flúor) es

siempre -1.

(HCO3)
-1

O = -2 H = +1

3x(-2) + 1 + ? = -1

C = +4

¿Cuáles son los números

de oxidación de todos los

átomos en el (HCO3)
-1?



Balance de reacciones redox

2. Separar la ecuación en dos semi-reacciones en 

forma iónica.

1. Identificar el elemento que se oxida y el que se 

reduce

KNO3 + HCl + Cu  NO2 + H2O + CuCl2 +  KCl

1+ 5+ 2- 1+   1- 0         4+  2- 1+   2- 2+   1- 1+   1-

NO3
-
 NO2

Cu  Cu2+ oxidación

reducción

5+                4+        

0               2+        



3. Balancear la masa de todos los elementos que no

sean ni oxígeno ni hidrógeno en las dos semi-

reacciones.

4. Se agrega H2O para balancear los átomos de O y

luego se agrega H+ para balancear los átomos de H.

NO3
-
 NO2

Cu  Cu2+

NO3
- + 2H +

 NO2 + H2O

Cu  Cu2+



5. Agregar electrones en el lado apropiado de cada una

de las semi-reacciones para balancear las cargas.

6. Si es necesario, igualar el número de electrones en

las dos semi-reacciones multiplicando cada una de

las reacciones por un coeficiente apropiado.

NO3
- + 2H + + 1e-

 NO2 + H2O 

Cu  Cu2+ + 2e-

2 x (NO3
- + 2H + + 1e-

 NO2 + H2O)

Cu  Cu2+ + 2e-



2KNO3 + 4HCl + Cu  2NO2 + 2H2O + CuCl2 + 2KCl

7. Sumar las dos semi-reacciones y eliminar lo que sea

posible. El número de electrones en ambas partes debe

cancelarse.

8. Verificar que el número de átomos y las cargas estén

balanceadas. Completar con iones que están presentes,

si se los hubiesen dado.

Para reacciones en solución básica, agregar OH- en

ambos lados de la ecuación por cada H+ que aparezca

en la ecuación.

2NO3
- + 4H + + 2e-

 2NO2 + 2H2O

Cu  Cu2+ + 2e-

2NO3
- + 4H + + Cu + 2e-

 2NO2 + 2H2O + Cu2++ 2e-





Celdas galvánicas

19.2

Reacción 

redox espontánea

Ánodo

oxidación

Cátodo

reducción

http://www.kentchemistry.com/moviesfiles/Units/Redox/VoltaicCellEMF.htm

https://teachchemistry.org/classroom-resources/voltaic-cells

http://www.kentchemistry.com/moviesfiles/Units/Redox/VoltaicCellEMF.htm
https://teachchemistry.org/classroom-resources/voltaic-cells


Celdas electroquímicas, galvánicas o voltaicas 

19.2

La diferencia de potencial 

eléctrico entre el ánodo y el 

cátodo se llama: 

-Voltaje de la celda

-Fuerza electromotriz (fem)  o

-Potencial de la celda

Diagramas de celdas

Zn (s) + Cu2+ (ac) Cu (s) + Zn2+ (ac)

[Cu2+] = 1 M & [Zn2+] = 1 M

Zn (s) | Zn2+ (1 M) || Cu2+ (1 M) | Cu (s)

Ánodo Cátodo



Si todos los reactivos están en condiciones estándar, los

potenciales de las semiceldas se llaman potencial

estándar de oxidación y potencial estándar de

reducción. La suma de estos potenciales es el potencial

estándar de celda o fem estándar.

La diferencia de energía potencial entre dos electrodos

de una celda se mide en Volt (V) y es la diferencia de

potencial necesaria para impartir una energía de 1J a

una carga de 1 C (coulomb)

1 V = 1 J/C

E0
c  =  E

0
ox +  E0

red

Eox = Eánodo = - E0
red 



Ecelda =  Ecátodo - Eánodo

Potencial de celda según IUPAC

Ecátodo = potencial de reducción en el cátodo

Eánodo = potencial de reducción en el ánodo

Utiliza solo potenciales de reducción



Potencial normal de reducción de electrodo

0

red
ox

E

El potencial estándar de reducción (E0) es el voltaje

asociado a una reacción de reducción en un electrodo cuando

la concentración de todos los solutos es 1 M y todos los gases

están a 1 atm (un potencial para cada semicelda)



Potencial normal o estándar de reducción

E 0H+/H = 0 V
2

Electrodo estándar de hidrógeno (EEH)

2e- + 2H+ (1 M)           H2 (1 atm)

Se arma una celda conectando como cátodo el electrodo cuyo

potencial estándar se quiere conocer y como ánodo, uno de

referencia que por convención tiene potencial cero a cualquier

temperatura. Los reactivos tienen todos condiciones estándar

(1M ó 1 atm).



Electrodo estándar de hidrógeno como electrodo de 
referencia (E0 =0,00V), en el ánodo

Voltímetro

H2 (g)       2 H+ (ac) + 2 e- E0
ox = - E0

H+/H2 = 0,00V

Cu2+ (ac) + 2 e-  Cu (s)                        E0 
Cu2+/ Cu (s) = ?

______________________________________________

Cu2+ (ac) + H2 (g)   Cu (s) + 2 H+ (ac)

E0
c = 0,34 =  E0

cátodo - E0
ánodo = E0

Cu2+/ Cu (s) – 0 V= E0 Cu2+/ Cu (s)



19.3

• El valor de E° para cada 

semireacción  aparece en la tabla

• Cuanto más positivo sea E°, 

mayor será la tendencia de la 

sustancia para ser reducida

• Las semireacciones son 

reversibles

• El signo de E° se cambia cuando 

la reacción se invierte

• La variación de los coeficientes 

estequiométricos de una 

semireacción no altera el  valor 

de E°



¿Cuál es la fem estándar de una célula electroquímica hecha de un 

electrodo Cd en 1.0 M de Cd (NO3) 2 solución y un electrodo Cr en 1.0 M 

de Cr (NO3) 3 solución?

Cd2+ (ac) + 2e- Cd (s) E0 = -0.40 V

Cr3+ (ac) + 3e- Cr (s) E0 = -0.74 V

2e- + Cd2+ (1 M)         Cd (s)

Cr (s)          Cr3+ (1 M) + 3e-Ánodo (oxidación):

Cátodo (reducción):

2Cr (s) + 3Cd2+ (1 M)           3Cd (s) + 2Cr3+ (1 M)

x 2

x 3

E0= Ecátodo - Eánodocelda
0 0

E0 = -0.40 – (-0.74) celda

E0 = 0.34 V celda

19.3



19.4

Espontaneidad de reacciones Redox

DG = -nFEcell

DG0 = -nFEcell
0

n = número de  moles de electrones en la 

reacción

F = 96,500
J

V • mol 
= 96,500 C/mol

DG0 = -RT ln K = -nFEcell
0

Ecell
0 =

RT

nF
ln K

(8.314 J/K•mol)(298 K)

n (96,500 J/V•mol)
ln K=

=
0.0257 V

n
ln KEcell

0

=
0.0592 V

n
log KEcell

0



Espontaneidad de reacciones Redox 

19.4

DG0 = -RT ln K = -nFEcell
0



2e- + Fe2+ Fe

2Ag          2Ag+ + 2e-Oxidación:

Reducción:

¿Cuál  es la constante de equilibrio para la reacción 

siguiente a  250C?  Fe2+ (ac) + 2Ag (s)          Fe (s) + 2Ag+

(ac)      

=
0.0257 V

n
ln KEcelda

0

19.4

E0 = -0.44 – (0.80) 

E0 = -1.24 V 

0.0257 V

x nE0
celda

expK = 

n = 2

0.0257 V

x 2-1.24 V
= exp

K = 1.23 x 10-42

E0 = EFe   /Fe – EAg  /Ag
0 0

2+ +



Efecto de la concentración sobre la FEM de la celda

DG = DG0 + RT ln Q DG = -nFE DG0 = -nFE 0

-nFE = -nFE0 + RT ln Q

E = E0 - ln Q
RT

nF

Ecuación de Nernst

A 298 K

19.5

-
0.0257 V

n
ln QE0E = -

0.0592 V
n

log QE0E = 



¿Tendrá lugar la siguiente reacción de forma espontánea a 

25 °C si [Fe2+] = 0.60 M y [Cd2+] = 0.010 M?  

Fe2+ (ac) + Cd (s)          Fe (s) + Cd2+ (ac)

2e- + Fe2+ Fe

Cd          Cd2+ + 2e-Oxidación:

Reducción:
n = 2

E0 = -0.44 – (-0.40) 

E0 = -0.04 V 

E0 = EFe   /Fe – ECd   /Cd
0 0

2+ 2+

-
0.0257 V

n
ln QE0E = 

-
0.0257 V

2
ln -0.04 VE = 

0.010

0.60

E = 0.013

E > 0 Espontáneo

19.5



Celdas de concentración

Oxidación Reducción



¿Cuál es el potencial de la celda de concentración 

construida con dos electrodos de níquel, cuyas soluciones 

de Ni+2 tienen las siguientes concentraciones: [Ni2+] = 

0.10 M y [Ni2+] = 1.0 M?  

2e- + Ni2+ Ni

Ni          Ni2+ + 2e-Oxidación:

Reducción:
n = 2

E0 = -0.25 – (-0.25) 

E0 = 0.00 V 

E0 = ENi   /Ni – ENi   /Ni
0 0

2+ +2+

-
0.59 V

n
log QE0E = 

-
0.59 V

2
log 0.00 VE = 

0.10

1.0

E = + 0.295 v

E > 0 Espontáneo
19.5



Corrosión

19.7



La protección catódica de un tanque de 

almacenamiento de hierro 

19.7



Electrólisis es el proceso en el que se usa energía eléctrica  

para hacer que una reacción química no espontánea tenga 

lugar.

2Cl- + 2Na+ Cl2 (g) + 2Na (l)   E° = -4 v



Electrólisis es el proceso en el que se usa 

energía eléctrica  para hacer que una reacción 

química no espontánea tenga lugar.

E° celda < 0



Electrólisis del agua 

2H2O (l)           O2 (g) + 2H2 (g)   ΔG° = +474.4 kJ v



Electrólisis de NaCl fundido

2Cl- + 2Na+ Cl2 (g) + 2Na (l)   E° = -4 v



Electrólisis de NaCl en solución acuosa



Electrólisis y cantidad  de masa 

carga [C] = corriente [A] x tiempo [s]

q = I x t 

1 mol e- = 96,500 C

19.8



¿Cuánto calcio se producirá en una celda electrolítica de 

CaCl2 fundido si se aplica una corriente de 0.452 A   

durante 1.5 horas? 

Ánodo: 

Cátodo: Ca2+ (l) + 2e- Ca (s)

2Cl- (l)          Cl2 (g) + 2e-

Ca2+ (l) + 2Cl- (l)           Ca (s) + Cl2 (g)

2 mol e- = 1 mol Ca

i = 0,452 A

q = i . t 

t =1,5 h x 3600
s

h
= 5400 s

q = 0,452 A x 5400 s = 2440,8 C 



2 mol e- = 1 mol Ca

i = 0,452 A

1mol de e- --------- 96.500 C

2 moles de e- --------- x=  193.000C

= 0,50 g Ca

q = i . t 

t =1,5 h x 3600
s

h
= 5400 s

q = 0,452 A x 5400 s = 2440,8 C 

193.000 C --------- 1 mol de Ca

2440,8 C  --------- x= 0,0126 mol Ca




