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Número de oxidación

• El número de oxidación de un átomo es la carga que 
tendría si sus enlaces fueran totalmente iónicos. 

• Los números de oxidación se obtienen asignando todos 
los electrones compartidos al átomo más electronegativo

El número de oxidación de un átomo en una molécula es un número entero (positivo o 
negativo), cuyo valor corresponde a la carga que tendría un átomo de esta molécula si 
los electrones de cada enlace se asignaran al átomo más electronegativo.

Los números de oxidación se escriben en números romanos.
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Reglas básicas de asignación de estados de oxidación:

Los e.o. de los átomos en sus compuestos de 

determinan aplicando las reglas siguientes, en orden, 

hasta donde sea necesario:

1. El e.o. de un átomo individual sin combinar 

químicamente con otros elementos es 0.

2. La suma de los e.o. de todos los átomos de una 

molécula neutra es 0; la de todos los átomos de un 

ión es la carga del ión.

3. En sus compuestos, los metales alcalinos (Grupo 

1A) tienen e.o. +1 y los alcalinotérreos (Grupo 2A) 

tienen e.o. +2.

4. En sus compuestos, el e.o. del F es -1

5. En sus compuestos, el e.o. del H es +1

6. En sus compuestos, el e.o. del O es -2

7. En sus compuestos binarios con metales, los 

elementos del Grupo 17 (F, Cl, ...) tienen e.o. -1, 

los del Grupo 16 (O, S, ...) tienen e.o. -2, y los del 

Grupo 15 (N, P, ...) tienen e.o. -3.



Estados de oxidación más comunes en los elementos de los grupos principales
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Cuando un agente químico reductor (R) cede 

electrones al medio se convierte en un elemento 

oxidado (Rn+) donde n+ significa la carga final 

después de ceder electrones o aumentar su número 

de oxidación, y el agente oxidante (O) gana 

electrones pasado a ser reducido (On- ) donde n-

representa la carga final después de recibir 

electrones o disminuir su número de oxidación. 

Reacciones de oxidación y reducción





Oxidación

Es el fenómeno mediante el cual una especie química pierde electrones, por lo tanto el número 
de oxidación (N.O.) aumenta porque pierde carga negativas.



Reducción

Es el fenómeno mediante el cual una especie química gana electrones, por lo tanto el número 
de oxidación (N.O.) disminuye porque gana carga negativas.



Reacciones de oxidación y reducción

• Reacciones de oxidación-reducción, o reacciones redox, son los procesos químicos en los que 
tiene lugar alguna variación en el número de oxidación de los elementos. Esta variación es la 
consecuencia de la transferencia real o aparente de electrones.









• Agente reductor es la sustancia que contiene el elemento cuyo número de oxidación aumenta. 
Este elemento se oxida reduciendo a otro. 

• Agente oxidante es la sustancia que contiene el elemento cuyo número de oxidación disminuye. 
Este elemento se reduce oxidando a otro. 

• Semirreacción de oxidación es el proceso en que un elemento aumenta su número de oxidación, 
lo que equivale a una pérdida real o aparente de electrones. 

• Semirreacción de reducción es el proceso en que un elemento disminuye su número de 
oxidación, lo que equivale a una ganancia real o aparente de electrones.



Descripción del Proceso:

El átomo neutro del Zn (Zn0) pierde 2 electrones y se convierte en ion cinc (Zn+2) según la siguiente reacción: 

Zn0 → Zn+2 + 2e- ………………. semireacción de oxidación

Los dos átomos que pierde el Zn es ganado por el ión ferroso (Fe+2) para convertirse en atomo neutro 

(Fe0) Fe+2 + 2e- → Fe0 ……………….. semireacción de reducción

El ión Zn+2 es forma oxidada del Zn0 y el Fe0 es la forma reducida del Fe+2

El sulfuro ferroso FeS, se llama oxidante porque contiene al ión Fe+2 , que al reducirse provoca la oxidación del Zn. 

Al sulfuro de Zinc, ZnS, se le llama forma oxidada porque contiene al Zn+2 que es la forma oxidada del Zn0







Consideremos la reacción de síntesis del fluoruro de magnesio, MgF2 , a partir de sus elementos:

El producto formado es el resultado final de la transferencia de electrones que ha tenido lugar en dos 
semirreacciones simultáneas: 

• Semirreacción de oxidación: El Mg cede sus dos electrones de valencia. Por lo tanto, decimos que se ha 
oxidado:

• Semirreacción de reducción: los dos electrones cedidos por el magnesio los reciben los dos átomos de flúor. 
Cada átomo F recibe un electrón. Decimos que el flúor se ha reducido.

• La reacción global es la suma de las dos semirreacciones:

• El magnesio recibe el nombre de reductor porque, al ceder electrones y oxidarse, provoca la reducción del 
flúor. Al flúor lo denominamos oxidante porque, al recibir electrones y reducirse, provoca la oxidación del 
magnesio. 



Ajustar las siguientes reacciones 
químicas: 

NH3 → H2 + N2 

CH4 + O2 → CO2 + H2O 

CH4 + O2 → CO2 + H2O 

SO3 + H2O → H2SO4 

C6H6 + O2 → CO2 + H2O 

Pb(NO3)2 + KI → KNO3 + Pb I2 

C4H10 + O2 → CO2 + H2O 

Fe2O3 + C → Fe + CO2 

H3PO4 + NaOH → Na3PO4 + H2O 

NH4Cl + NaOH → NaCl + H2O + NH3 

Zn + HCl → ZnCl2 + H2 

HCl + CaCO3 → CaCl2 + CO2 + H2O 

MnO2 + HCl → Cl2 + H2O + MnCl2 

HgO → Hg + O2 

HNO3 + Cu → NO2 + CuNO3 + H2O 

Mg + O2 → MgO 

Ca(OH)2 + H2SO4 → CaSO4 + H2O 


