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Una disolución o solución es una mezcla homogénea. Homogénea 
porque su composición y sus propiedades son uniformes, y es una 
mezcla porque contiene dos o más componentes.

SOLUCIONES

El disolvente es el componente que se encuentra en mayor proporción y 
determina el estado de agregación en el que se encuentra la solución. Los 
otros componentes presentes se denominan solutos y se encuentran disueltos 
en el disolvente.

SOLVENTE

SOLUTO

SOLUCIÓN

La disolución es un proceso espontáneo, acompañado de un aumento en el 
desorden, donde se manifiesta una disminución en el contenido de energía del 
sistema. 



Tipos de soluciones de acuerdo a su estado físico: 

Si bien las disoluciones líquidas son las más comunes,  pueden existir también 
en los estados sólido y gaseoso. Por ejemplo una moneda suele ser una 
disolución de cobre y níquel.  Las disoluciones sólidas se llaman aleaciones.

Generalmente es el disolvente el que determina el estado de agregación de la 
solución.

Estado de la SOLUCIÓN Estado del  DISOLVENTE Estado del SOLUTO EJEMPLOS

Gas Gas Gas Aire

Líquido Líquido Gas Oxígeno en agua

Líquido Líquido Líquido Alcohol en agua

Líquido Líquido Sólido Sal en agua

Sólido Sólido Gas Hidrógeno en paladio

Sólido Sólido Líquido Mercurio en plata

Sólido Sólido Sólido Plata en oro



Ejemplos de soluciones de interés en Ingeniería Civil

Estado de 

la solución

Estado del 

disolvente

Estado del 

soluto
Ejemplos 

Líquida Líquido (agua) Sólido

Solución de cloruros (NaCl) importancia en la corrosión del 

acero del hormigón. Solución de sulfatos en agua importante 

en el ataque químico al hormigón.

Solución de sulfato de aluminio (coagulante), hipoclorito de 

sodio (desinfectante) utilizados en tratamientos de agua

Líquida Líquido (agua) Líquido Soluciones acuosas de alcohol en agua

Líquida Líquido (agua) Gas
CO₂ disuelto en agua, involucrado en procesos de 

carbonatación del hormigón

Sólida Sólido (metal) Sólido (metal)
Bronce (Cu–Sn) en válvulas, cojinetes y accesorios hidráulicos 

Latón (Cu–Zn) en grifería técnica y conexiones sanitarias

Gaseosa Gas (aire) Gas
O₂, CO₂ y N₂ en el aire. Importante en procesos de oxidación y 

carbonatación

Aleación



ACEITE

AGUA
SAL

AGUA

FUERZAS INTERMOLECULARES Y PROCESOS DE DISOLUCIÓN

SV

SV

ST

ST

Para comprender el proceso de disolución es preciso conocer el 
comportamiento de las partículas de solvente (SV) y de soluto (ST), 
específicamente, de las fuerzas intermoleculares que toman lugar entre ellas.

SV-SV SV-ST ST-ST



En un proceso de disolución se pueden considerar las siguientes posibilidades 
de acuerdo a la intensidad de las fuerzas de interacción entre:

1. Soluciones ideales: las fuerzas intermoleculares son del mismo tipo y de la misma 
intensidad, las moléculas de soluto y disolvente se mezclan al azar. Ejemplo: Mezcla 
de hidrocarburos líquidos.

2. Soluciones no ideales: 

• Las fuerzas de atracción entre moléculas de soluto y disolvente son mayores que 
entre moléculas iguales. Ejemplo: Mezcla de acetona, (CH3)2CO, y cloroformo, 
CHCl3.

• Las fuerzas de atracción entre moléculas de soluto y disolvente son apenas más 
débiles que entre moléculas iguales. Ejemplo: Disulfuro de carbono (CS2) y 
acetona.

3.  Las fuerzas de atracción entre moléculas diferentes son mucho más débiles que entre 
moléculas semejantes, la disolución no tiene lugar. Ejemplo: Agua y octano (C8H18).

LO SIMILAR DISUELVE A LO SIMILAR

FUERZAS INTERMOLECULARES Y PROCESOS DE DISOLUCIÓN



CONCENTRACIÓN DE LAS DISOLUCIONES

La concentración de una disolución se puede expresar cualitativa o 
cuantitativamente. Para describir una solución de manera cualitativa se 
utilizan los términos diluida y concentrada. 

SOLUTO

AGUA

SOLUTO

AGUA

DILUIDA CONCENTRADA

Concentración baja de soluto Concentración elevada de soluto



SOLUCIONES SATURADAS Y SOLUBILIDAD
Formación de la disolución y equilibrio 

A medida que un soluto sólido comienza a disolverse en un disolvente, aumenta la 
concentración de partículas de soluto en la solución, y por lo tanto, se incrementa la 
probabilidad de que tales partículas choquen con la superficie del sólido, lo que 
provocaría que quedara nuevamente unida al sólido.

Inicialmente solo tiene lugar la disolución (1), enseguida llega el proceso inverso denominado 
cristalización (2), donde algunos iones, átomos o moléculas disueltas vuelven al estado no 
disuelto. Finalmente, cuando la disolución y la cristalización tienen lugar a la misma velocidad, 
se ha alcanzado una situación de equilibrio dinámico (3), la cantidad de soluto disuelto 
permanece constante en el tiempo y la disolución se dice que está saturada. La concentración 
de la solución saturada se denomina solubilidad.

2 3 1 
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Curvas de solubilidad 

La solubilidad representa a la concentración de la soluciones saturadas y es una propiedad 
que depende de la temperatura. Esta relación se representa a través de las curvas de 
solubilidad.

La solubilidad de la mayoría de las sustancias iónicas crece al aumentar la temperatura, en esos 
casos el proceso es endotérmico. Existen algunas excepciones, como en el caso del sulfato de litio, 
en donde la solubilidad decrece con el aumento de la temperatura, estos procesos son exotérmicos.



SOLUCIÓN INSATURADA

SOLUCIÓN SATURADA

CALENTAR
ENFRIAR

 LENTAMENTE

SOLUCIÓN 
SOBRESATURADA

PERTURBACIÓN 
EXTERIOR

SOLUCIÓN
SATURADA

Una solución que está en equilibrio con un 
soluto no disuelto se describe como 
saturada. No se disolverá soluto adicional 
si se agrega a una solución saturada.

Si se disuelve menos soluto que el necesario 
para formar una solución saturada, se indica 
que la solución está insaturada.

PROCESO DE DISOLUCIÓN

En condiciones apropiadas se pueden preparar 
soluciones que contienen mayor cantidad de soluto 
que el necesario para formar una solución saturada. 
Estas soluciones se designan como sobresaturadas.

SOLUCIÓN SOBRESATURADA 



Factores que afectan a la solubilidad

La capacidad que tiene una sustancia de disolverse en otra depende de la naturaleza del 
soluto y del disolvente, de la temperatura y, en el caso de los gases, de la presión.

Interacciones soluto - disolvente

La interacción que toma lugar cuando un soluto se 
disuelve en un disolvente, puede explicarse en 
términos de “lo similar disuelve a lo similar”. Cuando 
un soluto se disuelve , las atracciones ST-ST son 
reemplazadas por las atracciones ST-DV y la 
disolución se produce cuando las nuevas 
interacciones son similares a las originales. 

Si las principales fuerzas de interacción entre 
partículas de un soluto son puente de hidrógeno, lo 
más probable es que se disuelva en un solvente que 
contenga este tipo de interacción tal como el agua.

Si las principales interacciones entre las moléculas de 
soluto son del tipo London, el mejor solvente será 
aquel que pueda imitar este tipo de fuerzas.

Los  solutos líquidos polares se disuelven en solventes 
polares, constituyendo un par líquido miscible. Los 
líquidos que no se mezclan entre sí son inmiscibles.

En resumen, las sustancias no polares son solubles en disolventes no polares. Los 
solutos iónicos y polares se disuelven en disolventes polares. Los sólidos de red como 
el diamante, son insolubles tanto en solventes polares como no polares. 

+
-

-

Hidrólisis de NaCl



Temperatura y solubilidad

La mayoría de los sólidos iónicos y moleculares se disuelven a través de procesos 
endotérmicos, es decir su solubilidad aumenta con el incremento de la temperatura. Sin 
embargo, en algunos sólidos como Li2SO4; Ce2(SO4)3; Li2CO3, disminuye la solubilidad al 
aumentar la temperatura. (Ver Curvas de solubilidad).
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A diferencia de los solutos sólidos, 
la solubilidad de la mayoría de los 
gases disminuye con el aumento 
de la temperatura. Si se calienta 
un vaso con agua fría, se observará 
la aparición de burbujas en el 
interior del vaso. De manera 
similar, las bebidas carbonatadas 
frías pierden CO2 si se permite que 
se calienten, esto es, al aumentar 
la temperatura  la solubilidad del 
CO2 disminuye y las burbujas 
escapan. La menor solubilidad de 
O2 en agua al aumentar la 
temperatura de ríos y lagos es uno 
de los efectos de la contaminación 
térmica.



Presión y solubilidad 

Un cambio en la presión no afecta en forma apreciable la solubilidad de sólidos o líquidos en  
líquidos. Sin embargo, la solubilidad de los gases en todos los solventes aumenta cuando se 
incrementa la presión de los gases. 

A cualquier temperatura, la solubilidad de un gas en un líquido es directamente proporcional a la 
presión total del gas sobre la disolución. La expresión matemática que representa a esta relación se 
conoce como Ley de Henry: 

C = k.Pgas

En esta ecuación C representa la solubilidad de un gas en un disolvente determinado, Pgas es la 
presión parcial del gas y k es una constante de proporcionalidad.

Un aplicación práctica de la ley de Henry se observa en las bebidas gasificadas. El gas disuelto es 
CO2 y cuanto mayor es la presión más gas se disuelve. Cuando se abre la botella se desprende algo 
de gas y a medida que disminuye la presión, las burbujas de CO2 son expulsadas de la disolución.   

Aumento 
de Presión
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Disminución de la Presión 
de Vapor

La presión de vapor de un solvente se 
reduce por la presencia de un soluto no 

volátil: en una solución ideal, esa 
presión es proporcional a la fracción 

molar. 

Elevación del punto de 
ebullición

La presencia de un soluto disminuye el 
punto de fusión de un solvente. Si el 

soluto es no volátil el punto de ebullición 
también se eleva. Descenso del punto de 

fusión

Ósmosis

Es el flujo de solvente a través de una 
membrana semipermeable hacia el 
interior de una solución; la presión 

osmótica es proporcional a la 
concentración molar del soluto.

PROPIEDADES COLIGATIVAS
Son propiedades físicas de las soluciones que dependen de la cantidad y no del tipo de 
partículas del soluto presentes en una cantidad  dada de disolvente.  



Agua pura         Agua + soluto no volátil

PROPIEDADES COLIGATIVAS

• En las propiedades coligativas se analiza como se modifican las propiedades de un 
solvente por un pequeño agregado de un soluto no volátil, por ende solo aplica a 
soluciones diluidas. Como el soluto es no volátil sirve de "anclaje" a las partículas 
de solvente, reteniendo a las que se encuentran cerca, por lo que escapan menos a 
la fase vapor y por ende disminuye la presión de vapor.

Disminución de la presión de vapor
P = solvente P° LEY DE RAULT



PROPIEDADES COLIGATIVAS

El punto de congelamiento del agua es 0 ºC, pero las soluciones acuosas se congelan a 
temperaturas más bajas, por ello es que se le agrega etilenglicol al agua de los radiadores de los 
automóviles como anticongelante, para disminuir el punto de congelación de la solución. Esto 
también hace que se eleve el punto de ebullición de la solución por encima de la temperatura de 
ebullición del agua pura, por lo que permite el funcionamiento del motor a temperaturas elevadas.



• El punto de ebullición es la temperatura a la cual la presión de vapor del 
líquido iguala a la presión atmosférica, al haber disminuido la presión de vapor 
en la solución diluida, se necesitará más temperatura para que ambas 
presiones se igualen y por ende el punto de ebullición será mayor. 

PROPIEDADES COLIGATIVAS

• El punto de congelación (fusión) de una sustancia es la temperatura a la cual las 
fases sólidas y líquidas se encuentran en equilibrio. Cuando una solución diluida se 
congela, las partículas del solvente comienzan a interactuar entre sí formando 
estructuras sólidas, en el caso del agua formando “enlaces puente de hidrógeno” y 
por lo tanto es el solvente el que comienza a solidificarse mientras que el soluto 
queda en una solución cada vez más concentrada. En esta solución, las presencia de 
las moléculas de soluto hace que las de solvente se encuentran más separadas 
entre sí perdiendo la capacidad de interactuar y, en consecuencia, disminuyendo la 
temperatura de congelación de la solución con respecto a la del solvente puro.

Aumento del punto de ebullición 
Te = ke.m

Descenso del punto de fusión 
Tf = kf.m



PROPIEDADES COLIGATIVAS

Algunas propiedades físicas de las soluciones son esenciales para la vida. Por ejemplo el proceso de 
ósmosis, la tendencia de un solvente a fluir a través de una membrana hacia el interior de una 
solución, estimula el flujo de nutrientes a través de las paredes celulares biológicas. 

Baja 
concentración 

Alta 
concentración 

Membrana semipermeable

Presión osmótica baja Presión osmótica alta Igual presión osmótica

Membrana semipermeable

Presión Osmótica
 = M.R.T



CONCENTRACIÓN DE LAS DISOLUCIONES
En Química se usan varias expresiones cuantitativas de la concentración. Estas 
expresiones surgen de combinar unidades  de masa (g, Kg, mol) y de volumen (mL, L).

La composición de una solución se puede expresar en términos de porcentaje en masa de cada 
componente, es decir la masa de cada componente en 100 g de solución.

% 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒖𝒏 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 =
𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆𝒍 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 𝒆𝒏 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝒍𝒂 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
 × 𝟏𝟎𝟎 

Cuando se trata de una solución muy diluida, frecuentemente se utiliza la expresión parte por 
millón (ppm). 

𝒑𝒑𝒎 𝒅𝒆 𝒖𝒏 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 =
𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆𝒍 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 𝒆𝒏 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝒍𝒂 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
 × 𝟏𝟎𝟔 

Una solución cuya concentración de soluto es 1 ppm contiene 1 g de soluto en un millón (106) de 
gramos de solución, o lo que es lo mismo 1 mg de soluto por Kg de solución. Una solución tan 
diluida tendrá aproximadamente la misma densidad que el agua, esto es 1 g/mL, por ello es 
posible expresar también a 1 ppm como 1 mg de soluto en 1 L de solución.

Debido  a la facilidad con que se miden los volúmenes de los líquidos algunas disoluciones se 
preparan en referencia a porcentaje en volumen.

% 𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆 𝒖𝒏 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 =
𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆𝒍 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 𝒆𝒏 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝒍𝒂 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
 × 𝟏𝟎𝟎 

Otra posibilidad es combinar masa de soluto y volumen de solución.

% 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒆𝒏 𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 =
𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆𝒍 𝒄𝒐𝒎𝒑𝒐𝒏𝒆𝒏𝒕𝒆 𝒆𝒏 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝒍𝒂 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
 × 𝟏𝟎𝟎 



EJEMPLO 1. Se prepara una solución disolviendo 13,5 g de cloruro de potasio en 0,1 Kg
de agua. Determine el porcentaje en masa del soluto en esta solución.

Datos:

Masa de soluto (KCl): 13,5 g

Masa de disolvente (H2O): 0,1 Kg o 100 g

Por lo tanto la masa de la solución: 113,5 g

EJEMPLO 2. Una solución blanqueadora comercial contiene 3,62% en masa de
hipoclorito de sodio. Calcule la masa de hipoclorito de sodio en 2500 g de solución
blanqueadora.

Datos:

% en masa de ST (NaClO): 3,62 g

Masa de SN: 2500 g

% 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝑲𝑪𝒍 =
𝟏𝟑, 𝟓 𝒈 𝑺𝑻

𝟏𝟏𝟑, 𝟓𝒈 𝑺𝑵
 × 𝟏𝟎𝟎 

% 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝑲𝑪𝒍 = 𝟏𝟏, 𝟗 % 

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝑵𝒂𝑪𝒍𝑶 = 𝟐𝟓𝟎𝟎 𝒈 𝑺𝑵
𝟑, 𝟔𝟐 𝒈 𝑺𝒕

𝟏𝟎𝟎 𝒈 𝑺𝑵
 

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝑵𝒂𝑪𝒍𝑶 = 𝟗𝟎, 𝟓 𝒈 



FRACCIÓN MOLAR Y PORCENTAJE MOLAR

Para relacionar ciertas propiedades físicas, como por ejemplo la presión de vapor, con la 
concentración de disolución, es necesario utilizar una expresión en donde todos los 
componentes estén expresados en moles, para ello se utiliza la Fracción Molar (X).

La fracción molar del/los soluto/s es la fracción de todas las moléculas de cada soluto en la 
disolución. De igual manera, la fracción molar del disolvente o solvente integra la fracción de 
todas las moléculas de disolvente presentes. 

La fracción molar del/los solutos es:

𝑿𝑺𝑻 =
𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒅𝒆 𝑺𝑻 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝑺𝑵 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔
 

(moles SN = moles ST + moles DV)

La suma de todas las fracciones molares es igual a la unidad.

Los porcentajes molares son las fracciones molares multiplicadas por 100. 

XSV

XST

SN

La fracción molar del solvente o disolvente es:

𝑿𝑺𝑽 =
𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒅𝒆 𝑺𝑽 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍 𝒅𝒆 𝑺𝑵 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔
 



EJEMPLO 3. Una solución de ácido clorhídrico contiene 38% en masa de HCl. Determine 
las fracciones molares de HCl y de H2O en la solución.
Datos:

% en masa de HCl: 38%

𝑁ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑛 =
𝑚𝑎𝑠𝑎 (𝑔)

𝑀𝑎𝑠𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 (
𝑔

𝑚𝑜𝑙
)
 

Moles SN = moles ST + moles DV

𝑿𝑺𝑻 =
𝟏, 𝟎𝟒 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝟒, 𝟒𝟖 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔
 

𝑛𝐻𝐶𝑙 =
𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐻𝐶𝑙 (𝑔)

𝑀𝑎𝑠𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 𝐻𝐶𝑙 (
𝑔

𝑚𝑜𝑙
)
 𝑛𝐻2𝑂 =

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐻2𝑂 (𝑔)

𝑀𝑎𝑠𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 𝐻2𝑂 (
𝑔

𝑚𝑜𝑙
)
 

𝑛𝐻𝐶𝑙 = 1,04 mol 𝑛𝐻2𝑂 = 3,44 𝑚𝑜𝑙

nSN = 1,04 moles HCl + 3,44 moles H2O

nSN = 4,48 moles 

𝑿𝑺𝑽 =
𝟑, 𝟒𝟒 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝟒, 𝟒𝟖 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔
 

𝑿𝑺𝑻 = 𝟎, 𝟐𝟑 𝑿𝑺𝑽 = 𝟎, 𝟕𝟕 

𝑿𝑺𝑻 
+   𝑿𝑺𝑽 

=  1 

𝑛𝐻𝐶𝑙 =
38 𝑔

36,5
𝑔

𝑚𝑜𝑙

 𝑛𝐻2𝑂 =
62 𝑔

18
𝑔

𝑚𝑜𝑙

 



MOLARIDAD
La Molaridad (M) o concentración molar es una unidad de uso frecuente para expresar  
la concentración de las soluciones. Se define como la cantidad de soluto en moles 
presentes en un litro de solución.

𝑴 =
𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒅𝒆 𝑺𝑻 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝑽𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆 𝑺𝑵 𝒆𝒏 𝒍𝒊𝒕𝒓𝒐𝒔
 

Para preparar un litro de solución uno molar se coloca un mol de soluto en un matraz de un litro 
(1), se agrega el solvente suficiente para disolver el soluto (2) y finalmente se completa el litro de 
solución agregando solvente hasta el enrase del matraz (3). El agua es el solvente más común. 
Cuando se utiliza otro solvente se indica explícitamente.

1 2 3

1 L de SN



Por supuesto, es posible establecer relaciones entre una cantidad de moles con otras cantidades 
que se pueden medir directamente. Además, no es necesario trabajar con un litro de solución. A 
veces es suficiente un volumen pequeño y en otras oportunidades se necesitan volúmenes 
mayores. 

EJEMPLO 4. Calcule la molaridad de una solución que contiene 3,65 g de HCl en 2 litros 
de solución. 

𝑀 𝐻𝐶𝑙 =
3,65 𝑔 𝐻𝐶𝑙 

2 𝐿 𝑆𝑁
 𝑥

1 𝑚𝑜𝑙 𝐻𝐶𝑙

36,5 𝑔 𝐻𝐶𝑙

𝑀 𝐻𝐶𝑙 = 0,05 mol/L

Datos:
Masa de  HCl: 3,65 g
Volumen de solución: 2 litros

EJEMPLO 5. Calcule la masa de Ba(OH)2 que se necesita para preparar 2,5 L de solución 
de hidróxido de bario 0,06 M. 

Datos:
M de  Ba(OH)2: 0,06 mol/L
Volumen de solución: 2,5 litros

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐵𝑎 𝑂𝐻 2 = 2,5 𝐿 𝑆𝑁 𝑥
0,06 𝑚𝑜𝑙 𝐵𝑎 𝑂𝐻 2

1 𝐿 𝑆𝑁
 𝑥

171 𝑔 𝐵𝑎 𝑂𝐻 2

 
1 𝑚𝑜𝑙 𝐵𝑎 𝑂𝐻 2

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐵𝑎 𝑂𝐻 2 = 25,65 g



EJEMPLO 5. Una muestra de ácido sulfúrico comercial contiene 96% de H2SO4 en masa y 
tiene una densidad de 1,84 g/mL. Calcule la molaridad de la solución de ácido sulfúrico.

Datos:
Concentración en masa H2SO4: 96% 
Densidad de solución de H2SO4: 1,84 g/mL

Dilución de soluciones
Cuando se diluye una solución mezclándola con más solvente, la cantidad de soluto no cambia, 
no obstante el volumen y la concentración sí lo hacen. La molaridad disminuye porque la 
misma cantidad de soluto se encuentra en un volumen mayor. Este proceso se denomina 
Dilución. La expresión que representa este proceso se conoce como Ley de Dilución:

V1 x M1 = V2 x M2

EJEMPLO 6. Determine cuántos mililitros de H2SO4 18 M se requieren para preparar 0,5 
litros de H2SO4 0,9 M.

Datos:
M1 de H2SO4: 18 M               
M2 de H2SO4: 0,9 M 
Volumen 2 de H2SO4: 0,5 L = 500 mL

18 M x V1 = 0,9 M x 500 mL

V1 = 25 mL

𝑀 𝐻2𝑆𝑂4 =
96 𝑔 𝐻2𝑆𝑂4

100 𝑔 𝑆𝑁
𝑥

1,84 𝑔 𝑆𝑁

1 𝑚𝐿 𝑆𝑁
 𝑥

1 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆𝑂4

98 𝑔 𝐻2𝑆𝑂4

 𝑥
1000 𝑚𝐿

1 𝐿
 

𝑀 𝐻2𝑆𝑂4 = 18 mol/L



Estequiometría en solución 

Una de las aplicaciones más importantes de la molaridad es relacionar el volumen de la 
solución de concentración conocida con la masa de otro reactivo.

EJEMPLO 7. Calcule el volumen en mililitros de una solución de ácido sulfúrico 0,34 M que se 
necesita para reaccionar con 2,8 gramos de carbonato de sodio.

Datos:
Concentración de H2SO4: 0,34 M               
masa de Na2CO3: 2,8 g 

Reacción química:      H2SO4(ac) + Na2CO3(ac) → Na2SO4(ac)+ CO2 (g) + H2O(l) 

𝑉 𝐻2𝑆𝑂4 = 2,8 𝑔 𝑁𝑎2𝐶𝑂3 𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎2𝐶𝑂3

106 𝑔 𝑁𝑎2𝐶𝑂3

 𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆𝑂4

1𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎2𝐶𝑂3

 𝑥
1 𝐿

0,34 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆𝑂4

 𝑥
1000 𝑚𝐿

1 𝐿
 

V 𝐻2𝑆𝑂4 = 77,7 mL

Gramos de 
Na2CO3 

disponibles

Moles de 
Na2CO3

disponibles

L de solución 
de H2SO4 

necesarios

Moles de 
H2SO4 

necesarios

mL de solución 
de H2SO4 

necesarios

Estrategia:



Estequiometría en solución 

En otras oportunidades se solicita calcular el volumen de una solución de molaridad 
conocida necesaria para reaccionar con cierto volumen especificado de otra solución. 

EJEMPLO 8. Encuentre el volumen en litros de una solución de hidróxido de sodio 0,5 M que 
se necesita para reaccionar con 40 mL de solución de ácido sulfúrico 0,5 M.

Datos:
Concentración de NaOH: 0,5 M               
Concentración de H2SO4: 0,5 M 
Volumen de H2SO4: 40 mL = 0,04 L

Reacción química:      H2SO4(ac) + 2 NaOH(ac) → Na2SO4(ac)+ 2 H2O(l) 

𝑉 𝑁𝑎𝑂𝐻 = 0,04 𝐿 𝐻2𝑆𝑂4 
𝑥

0,5 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆𝑂4

1 𝐿 𝐻2𝑆𝑂4

 𝑥
2 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎𝑂𝐻

1𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆𝑂4

 𝑥
1 𝐿

0,5 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎𝑂𝐻
 

V 𝑁𝑎𝑂𝐻 = 0,08 L

Litros de solución de 
H2SO4 disponibles

Moles de H2SO4 
disponibles

L de solución de 
NaOH necesarios

Moles de NaOH 
necesarios

Estrategia:



MOLALIDAD
Supongamos que se prepara una disolución a 20 °C utilizando un matraz aforado calibrado a 
esa temperatura. A continuación, la disolución se calienta a 25 °C. Al aumentar la 
temperatura, la cantidad de soluto permanece constante, pero el volumen de la solución ha 
aumentado ligeramente, por lo tanto, la molaridad disminuye. La dependencia de la 
molaridad con la temperatura suele ser un problema en experiencias que exigen una 
precisión elevada.  Una unidad que es independiente de la temperatura es la Molalidad (m).

La molalidad o concentración molal se define como la cantidad de soluto en moles 
presentes en un kilogramo de disolvente.

𝒎 =
𝒄𝒂𝒏𝒕𝒊𝒅𝒂𝒅 𝒅𝒆 𝑺𝑻 𝒆𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝑫𝑽 𝒆𝒏 𝒌𝒊𝒍𝒐𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔
 

0.000
1 mol ST

1 Kg DV

V SN



EJEMPLO 10. Determine la masa de H2O necesaria para disolver 50,0 g de sacarosa 
(C12H22O11) y obtener una solución 1,25 m.

Datos:
Masa de C12H22O11: 50  g  
Molalidad de la solución = 1,25 mol/Kg

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐻2𝑂 = 50 𝑔 C12H22O11𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 C12H22O11

342 𝑔 C12H22O11

 𝑥
1 𝐾𝑔 𝐻2𝑂

1,25 𝑚𝑜𝑙 C12H22O11

masa 𝐻2𝑂 = 0,117 𝐾𝑔 =  117 𝑔

EJEMPLO 9. Calcule la molalidad de clorato de potasio en una solución preparada con 7,36 g 
de KClO3 y 200 g de H2O.

Datos:
Masa de KClO3: 7,36 g  
Masa de H2O: 200 g = 0,2 Kg

𝑛 KClO3 = 7,36 𝑔 𝐾𝐶𝑙𝑂3 𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 𝐾𝐶𝑙𝑂3

122,5 𝑔 𝐾𝐶𝑙𝑂3

𝑛 KClO3 = 0,06 moles

𝑚 KClO3 =
0,06 𝑚𝑜𝑙 𝐾𝐶𝑙𝑂3

0,2 𝐾𝑔 𝐻2𝑂

𝑚 KClO3 = 0,3 molal



Moles de ST

Masa de DV

Masa de ST

Masa de SN

Volumen de SN

Densidad

Masa molar

Molalidad 
mol ST/Kg DV

Molaridad 
mol ST/L SN

INTERCONVERSIONES EMPLEADAS EN CÁLCULOS DE MOLARIDAD Y MOLALIDAD



Expresión de la concentración en diferentes unidades

EJEMPLO 11. Se ha preparado una disolución de etanol-agua disolviendo 10 mL de etanol, 
C2H5OH (densidad = 0,789 g/mL) en un volumen  suficiente de H2O para obtener 100 mL de 
una  disolución con densidad 0,982 g/mL. Determine la concentración de etanol en esta 
disolución expresada como:

a. Porcentaje en volumen

b. Porcentaje en masa

c. Porcentaje masa/volumen

d. Fracción molar

e. Porcentaje molar

f. Molaridad

g. Molalidad

100 mL SN Etanol-agua

100 mL

10 mL C2H5OH 

H2O

Datos:
Volumen de C2H5OH: 10 mL  
Densidad de C2H5OH: 0,789 g/ mL 
Volumen de solución: 100 mL  
Densidad de la solución: 0,982 g/ mL



Resolución

a. Porcentaje en volumen de etanol

%
𝑣

𝑣
=

10 𝑚𝐿 C2H5OH

100 𝑚𝐿 𝑆𝑁
𝑥 100%

%
𝑣

𝑣
= 10%

b. Porcentaje en masa de etanol

𝑚𝑎𝑠𝑎 C2H5OH = 10 𝑚𝐿C2H5OH 𝑥
0,789 𝑔 C2H5OH

1 𝑚𝐿C2H5OH

𝑚𝑎𝑠𝑎 C2H5OH = 7,89 𝑔 C2H5OH

𝑚𝑎𝑠𝑎 S𝑁 = 100 𝑚𝐿 SN 𝑥
0,982 𝑔 𝑆𝑁

1 𝑚𝐿 SN

𝑚𝑎𝑠𝑎 SN = 98,2 𝑔 𝑆𝑁

%
𝑚

𝑚
=

7,89 𝑔 C2H5OH

98,2 𝑔 𝑆𝑁
𝑥 100%

%
𝑚

𝑚
= 8,03%



c. Porcentaje en masa/volumen de etanol

%
𝑚

𝑣
=

7,89 𝑔 C2H5OH

100 𝑚𝐿 𝑆𝑁
𝑥 100%

%
𝑚

𝑣
= 7,89%

d. Fracción molar de etanol

𝑚𝑜𝑙 C2H5OH = 7,89 g C2H5OH 𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

46 𝑔 C2H5OH
𝑚𝑜𝑙 C2H5OH = 𝟎, 𝟏𝟕 𝒎𝒐𝒍 C2H5OH

𝑚𝑜𝑙 H2O = 90,3 g H2O 𝑥
1 𝑚𝑜𝑙 H2O

18 𝑔 H2O

𝑚𝑜𝑙 H2O = 5,02 𝑚𝑜𝑙 H2O

𝑚𝑎𝑠𝑎 H2O = 98,2 𝑔 𝑆𝑁 − 7,89 g C2H5OH

𝑚𝑎𝑠𝑎 H2O = 𝟗𝟎, 𝟑 𝒈 H2O

𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 Totales = 𝟓, 𝟏𝟗 𝒎𝒐𝒍 SN

𝑋 C2H5OH =
0,17 𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

5,19 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑁

𝑋 C2H5OH = 0,033

e. Porcentaje molar de etanol 

 % 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 =  𝑋 C2H5OH x 100%   

% 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 = 0,033 x 100% 

% 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑟 = 3,30% 



f. Molaridad

M =
𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

𝑉 𝑆𝑁(𝐿)

M =
0,17 𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

0,1 𝐿 𝑆𝑁

M = 1,7 𝑚𝑜𝑙/𝐿

f. Molalidad

𝑚 =
𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝐷𝑉(𝐾𝑔)

𝑚 =
0,17 𝑚𝑜𝑙 C2H5OH

0,0903 𝐾𝑔H2O

𝑚 = 1,88 𝑚𝑜𝑙/𝐾𝑔

𝑚𝑎𝑠𝑎 H2O = 90,3 g H2O 𝑥
1 𝐾𝑔 H2O

1000 𝑔 H2O
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