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Objetivo: 
- Reconocer el concepto de electroquímica.  
Instrucciones:  
- Lee atentamente el siguiente texto y responde las preguntas en tu cuaderno, para que la 

revisemos cuando nos volvamos a ver. 
- Recuerda que en este momento en el que no estamos en el colegio, es importante que te 

organices y potenciar tu autoaprendizaje. Si tienes alguna pregunta no dudes en escribirme 
al correo publicado en la página web del colegio. 

- Finalmente puedes visitar muchos sitios web para que refuerces el material de las guías. 
Inc luso ahora es ta d ispon ib le de manera gra tu i ta e l s i t io web h t tps : / /
aprendoenlinea.mineduc.cl 

Electroquímica 

 Hasta ahora hemos aprendido a 
determinar estados de oxidación, reconocer 
ecuaciones redox y balancearlas en ambiente 
ácido o básico según corresponda. Es necesario, 
entonces, saber que las ecuaciones redox tienen 
una amplia gama de aplicación en nuestro diario 
vivir y que todas las reglas, conceptos y teorías 
hasta aquí analizadas tiene una aplicación que 
se escapa de las paredes del laboratorio químico 
y se encuentran en muchas de nuestras 
actividades cotidianas. Por ejemplo, en todas las 
pilas que se venden en el comercio, los 
automóviles eléctricos, y en la obtención del 
cobre de nuestro país. 
  

 La electroquímica es una parte de la química que se dedica a estudiar las reacciones 
asociadas con la corriente eléctrica que circula en un circuito. En las Reacciones REDOX 
espontáneas se manifiesta por un flujo de electrones neto desde los reductores hacia los 
oxidantes y es posible aprovechar la energía que se libera en forma de ENERGÍA ELÉCTRICA. 

A. Celdas Voltaicas o Galvánicas 

 Puede que el término celdas voltaicas (o galvánicas) no les sea familiar, pero un 
ejemplo concreto de su aplicación es la pila que usamos en linternas, radios o equipos de 
sonido portátiles, siendo estás analizadas en detalle más adelante y entendiendo que están 
compuestas por una o más celdas.  



 Las celdas voltaicas, corresponden a un 
dispositivo en que la transferencia de electrones se 
produce gracias a una conexión entre dos electrodos 
separados y no directamente entre los reactivos, 
l iberando espontáneamente energía que puede 
emplearse para realizar un trabajo eléctrico.  

 Para comprender la estructura y funcionamiento de este tipo de celdas, observa 
atentamente la siguiente imagen: 

La reacción redox que hemos analizado anteriormente: 

                       Zn(s)   +    Cu+2 (ac)             Cu(s)   +    Zn+2 (ac)    

se produce espontáneamente si se introduce una lámina de cinc (Zn) en una disolución de 
cobre que contenga el ion Cu+2  



 La misma reacción en la celda voltaica se desarrolla pero en entre dos dispositivos, 
pues los reactivos (Zn + Cu+2) no están en contacto directo. En la celda, observamos que en 
un compartimiento el cinc metálico (Zn) está en contacto con una disolución que contiene ión 
cinc (II) (Zn+2) y en el otro compartimiento, cobre metálico (Cu) que está en contacto con una 
disolución en la que hay presencia de ión cobre (II) (Cu+2). Así, la reacción Redox se produce 
gracias al flujo de electrones a través de un circuito externo (alambre superior de la imagen) 
que conecta ambas láminas metálicas. 

Las superficies de las láminas metálicas que sirven de contacto con las disoluciones se 
les llama electrodos. Unos de ellos se denomina ánodo y el otro cátodo, por definición, en el 
primero ocurre la oxidación y en el segundo la reducción, constituyéndose cada uno de ellos en 
una media celda.  

Considerando lo anteriormente expuesto, se puede escribir:  

Ánodo (semirreacción de oxidación, polo negativo) 

Zn(s)                    Zn+2 (ac)    +    2    

Cátodo (semirreacción de reducción, polo positivo) 

Cu+2 (ac)     +    2                              Cu(s)  

 La semirreacción de oxidación (ánodo) se lleva a cabo en el vaso de la izquierda. El 
cinc metálico genera iones Zn+2; por lo tanto, el electrodo queda cargado negativamente. El 
electrodo de cinc pierde masa y la concentración de la disolución de ión cinc (II) aumenta con el 
funcionamiento de la celda. 

 La semirreacción de reducción (cátodo) se lleva a cabo en el vaso de la derecha, donde 
los iones Cu+2 se depositan en el electrodo de cobre, quedando así cargado positivamente. El 
electrodo gana masa y la concentración de la disolución disminuye. 

 Lo anteriormente expuesto, se muestra en la siguiente figura, considerando una 
perspectiva molecular. 

 Si en el conductor metálico que une ambos electrodos y permite el flujo de los 
electrones desde el ánodo hacia el cátodo se dispone un amperímetro, es posible medir la 
intensidad de la corriente, que permite por ejemplo, encender una ampolleta. Si en cambio, se 



dispone un voltímetro, medimos la diferencia de potencial entre ambas medias celdas que se 
define como la fuerza impulsora de los electrones (fuerza motriz), es decir, la corriente 
eléctrica y es llamada fuerza electromotriz (fem), la que estudiaremos en detalle en páginas 
posteriores.  

 Además en las media celdas se observa que entre las disoluciones de electrolitos se 
observa un puente salino, dispositivo en forma de U (generalmente un tubo de vidrio), contiene 
una disolución de un electrolito (por ejemplo nitrato de sodio (NaNO3)) cuyos iones (Na+ y 
NO3-) no reaccionan con los otros iones presentes en la celda ni con sus respectivos 
electrodos, tiene como objetivo neutralizar las cargas con distinto signo en cada media celda. 
En síntesis, a través de este puente, migran aniones hacia él ánodo y cationes hacia el cátodo, 
compensándose la diferencia de carga, es decir, el puente salino permite el flujo de iones de 
una disolución a otra. 

B. Electrólisis y celdas electrolíticas 

 Los procesos de óxido-reducción que hemos analizado anteriormente son reacciones 
que generan energía eléctrica y ocurren espontáneamente en el sentido descrito. Es decir, el 
potencial de las celdas galvánicas correspondientes resulta ser un valor positivo, liberando 
energía eléctrica. 

La electrólisis, en cambio, corresponde al proceso contrario a las celdas galvánicas, 
esto es, la aplicación de energía eléctrica para lograr una reacción química redox (no 
espontánea, ∆Eº < 0).  

 El proceso de la electrólisis se lleva a cabo en una celda electrolítica, la cual está 
constituida por dos electrodos inmersos en una sal fundida o en una disolución, conectados a 
una fuente externa de corriente eléctrica (como por ejemplo una batería), la que actúa como 
“bomba de electrones” empujándolos hacia un electrodo y tomándolos del otro. 

 La corriente eléctrica descompone el electrolito en cationes que migran hacia el cátodo 
(donde se produce la reducción) y en aniones que lo hacen hacia el ánodo (donde se produce 
la oxidación). 

Un ejemplo de este tipo de celda es la electrólisis del cloruro de sodio fundido, 
conocido como celda de Downs:




En ella los iones de Na+ captan electrones y se reduce a Na en el cátodo y nuevos 

iones de Na+ se acercan al cátodo para tomar el lugar de los primeros. Los iones de Cl- se 
mueven hacia el ánodo oxidándose, lo que se representa en las siguientes ecuaciones: 

Existen otros procesos de electrólisis de sales fundidas, que son de gran importancia 
para diversos procesos industriales. En nuestro país, la electrólisis es un proceso fundamental 
en la producción de cobre de alta pureza.

Esta semana no habrán preguntas, ya que esta guía te ayudara a responder las 
preguntas que vendrán en las próximas guías, es importante que la estudies. Si tienes 
d u d a s , i n q u i e t u d e s y c o n s u l t a s , p u e d e s p r e g u n t a r m e a l c o r r e o 
quimica.profekarinacsj@gmail.com. 


