
Potenciales normales de reducción 
 
La fuerza de un oxidante o de un reductor viene dada por la tendencia a ganar o a perder electrones. 
Los metales alcalinos son buenos reductores, ya que su capa de valencia es ns1 , y por tanto, tienen tendencia a perder 
1 electrón. Ejemplo: Na ↔ Na+ + 1 e-    o bien: Na - 1 e- ↔ Na+ 
Los halógenos son buenos oxidantes, ya que tienen 7 electrones en la capa de valencia y tienen tendencia a ganar un 
electrón para completarla. Ejemplo: F + 1 e- ↔ F- 
La fuerza absoluta no puede conocerse ya que para que una sustancia gane electrones tiene que haber otra que los 
pierda y viceversa, por tanto, el carácter oxidante y reductor es relativo, depende de la sustancia con que se enfrente. 
Actualmente se usa el término potencial normal de reducción. Existen tablas en donde figuran la mayoría de 
los elementos y compuestos de los que se han calculado los potenciales de reducción para cada uno de ellos. Esa 
capacidad está dada por valores numéricos en Voltios.  Como no es posible hallar el potencial absoluto de un elemento 
se calculan frente al hidrógeno, electrodo de referencia o 
patrón, al que se le asigna un valor del potencial 0 (Eº = 0) :  2 H+ →  H2. A partir de este valor como parámetro se han 
medido los de los demás elementos. Así, tenemos la TABLA DE POTENCIALES NORMALES DE REDUCCIÓN (PODRÍAN 
HABER SIDO DE OXIDACIÓN, PERO SE REFIEREN SIEMPRE A LA REDUCCIÓN: 
 

 
 

 



Si el potencial es positivo, será espontánea la reacción y si es negativo, la reacción será forzada.  
 

Un par redox actuará como oxidante (se reducirá) frente a cualquier otro situado por debajo de él, y viceversa, un par 
redox actuará como reductor (se oxidará) frente a cualquier otro situado por encima de él. Es decir, el par que tenga un 

mayor potencial de reducción, será el oxidante (se reducirá). Por ejemplo: 

Eº(Cu+2/Cu) = 0'34 V  Eº(Zn+2/Zn) = - 0'76 V  en una confrontación entre estos pares, será el Cu el 

que se reducirá (oxidante), ya que tiene mayor potencial de reducción, y el Zn el que se oxidará (reductor); luego la 

reacción que tendrá lugar entre ellos será: Zn + Cu+2 _ Zn+2 + Cu Eº = 0'34 - (-0'76) = 1'10 V  pero, si el cobre actuase 
con la plata: Eº(Cu+2/Cu) = 0'34 V Eº(Ag+/Ag) = 0'80 V la plata se reducirá (ya que tiene mayor potencial de 

reducción) y será el cobre el que se oxidará: Cu + 2 Ag+ _ Cu+2 + 2 Ag Eº = 0'80 - 0'34 = 0'46 V 
Los potenciales normales de reducción, además de predecirnos el sentido de la reacción, también nos pueden dar una 

idea de lo desplazada que está dicha reacción hacia la derecha (recordemos que todas las reacciones, incluidas las redox, 

son de equilibrio). A medida que la diferencia de los potenciales de reducción de los dos pares que intervienen en la 
reacción sea mayor, ésta, será más espontánea y más desplazada hacia la derecha. Dicho de otro modo, cuanto más 

separados estén los pares redox en la escala de tensiones, mayor será la extensión de la reacción entre el oxidante más 

poderoso y el reductor más vigoroso (mayor será su constante de equilibrio). 
 

 

 
 



 
 
 


