
MATERIA GASES Y DISOLUCIONES 
 
LEYES PONDERALES DE LA QUÍMICA 
 

- Ley de la conservación de la masa (o de Lavoisier). 
 “La masa de los cuerpos reaccionantes es igual a la masa de los productos de la reacción” 
- Ley de las proporciones definidas (o de Proust). 
 “Cuando dos o más elementos se combinan para formar un determinado compuesto lo hacen en 
una relación de masas constante” 
- Ley de las proporciones múltiples (o de Dalton). 
 “Las cantidades de un mismo elemento que se unen con una cantidad fija de otro elemento para 
formar en cada caso un compuesto distinto están en la relación de números enteros sencillos” 
 

TEORÍA ATÓMICA DE DALTON. MASAS ATÓMICAS Y MOLECULARES 
 

 Las leyes ponderales de las combinaciones químicas encontraron una explicación satisfactoria en la 
teoría atómica formulada por Dalton en 1803 y publicada en 1808. Dalton reinterpreta las leyes 
ponderales basándose en el concepto de átomo y establece los siguientes postulados: 
-Los elementos están constituidos por átomos consistentes en partículas materiales indestructibles; 
- Los átomos de un mismo elemento son iguales en masa y en todas las demás cualidades. 
- Los átomos de los distintos elementos tienen diferentes masas y propiedades 
- Los compuestos se forman por la unión de átomos de los correspondientes elementos en una relación 
numérica sencilla. 
 Dalton fue el primero en publicar una tabla de masas atómicas (poco exacta) que Berzelius y 
Cannizzaro ampliaron y mejoraron mucho basándose en el análisis de muchas reacciones químicas 
experimentadas por ellos y las leyes químicas conocidas entonces. Para entenderlo pongamos el siguiente 
ejemplo:   
 Cuando se combina el azufre con el hierro para dar sulfuro ferroso (S + Fe --> FeS), lo hace siempre 
en la proporción de 1g de S por 1,74 de Fe y eso significa que el átomo de hierro es 1,74 veces más pesado 
que el azufre puesto que se combinan igual número de átomos de S que de Fe.  De igual forma cuando el 
azufre se combina con el calcio (S + Ca --> CaS), lo hace en la proporción de 1 g de S por 1,25 de Ca, lo que 
indica que el átomo de calcio es 1,25 veces más pesado que el átomo de azufre y estas dos proporciones a 
su vez indican que el átomo de hierro es 1,4 veces más pesado que el átomo de calcio. 
 Con esta y muchas otras relaciones se puede obtener una escala de masas atómicas relativas. Si en 
esa tabla de masas relativas se asigna el valor “1” a uno de ellos (por ejemplo al más ligero) y recalculamos 
los restantes obtendremos una escala relativa de masas atómicas.  
 En un principio fue el hidrógeno el que se tomó como unidad de base, pero como el hidrógeno no 
se combinaba fácilmente con todos los elementos había que realizar cálculos indirectos que podrían 
acarrear errores. Por ello se tomó como unidad 1/16 de la masa del oxígeno (se dio este valor ya que 
cuando se asignó 1 al hidrógeno se obtenía para el oxígeno un valor aproximado de 16). Actualmente se 
toma como base la doceava parte del átomo del isótopo carbono 12 (*).  
 Esto es sólo una forma de explicar cómo se pudieron obtener las masas atómicas, pero la 
investigación, que duró más de 50 años, empleó diversos metodos (ver artículo “EL LARGO CAMINO PARA 
LA DETERMINACIÓN DE LAS MASAS ATÓMICAS” en la página de inicio de la Web). 
 

 La masa molecular es la suma de las masas atómicas de los átomos que componen la molécula. 
 

 Las masas atómicas o moleculares se expresan en uma o u (unidades de masa atómica), aunque 
también puede aparecer sin unidad, ya que indica una cantidad relativa (cantidad de veces la doceava 
parte de la masa del isótopo C-12). 
 

(*) La masa atómica de un elemento, la que figura en la tabla periódica, es la media ponderada de las 
masas atómicas de todos sus isótopos. 
                                                                          Masa atómica = ∑(mi · % i /100)     
 

donde mi = masa atómica del isótopo i    y %i = abundancia en % del isótopo i 



 

 

Isótopos. 
 Son átomos de un mismo elemento (igual valor de número atómico Z) que se diferencian en el 
valor del número másico A, es decir, tienen igual número de p+ (y e- al ser átomos neutros) pero 
distinto número de neutrones (N), y dado que las propiedades químicas se deben al número de 
electrones, tenemos en consecuencia que los isótopos de un elemento son iguales químicamente y solo 
se diferencian en algunas propiedades físicas (principalmente densidad y estabilidad nuclear).   
 

Concepto de mol. 
 Si definimos mol como la masa atómica expresada en gramos (a veces se emplea el término 
átomo-gramo o molécula-gramo, según corresponda), tenemos que para la reacción: 
 
                                                                S     +     Fe       FeS 
                                                                                                      
                       

                                                                      32g    +    56g     88g 
  

o  lo que es lo mismo:                      1mol   +  1mol    1mol 
 
Y para la reacción:                        Cl2    +    H2    2HCl 
                           
                                                                         
 

                                                        71g    +    2g      73g  (2*36,5) 

 
o  lo que es lo mismo:                   1mol   +   1mol  2 moles 
 

En definitiva, podemos trabajar las cantidades estequiométricas tanto en gramos como en 
moles, siendo este último caso más sencillo pues emplea números enteros y sencillos. 
 Por otra parte podemos ver que en la primera reacción un mol de S reacciona con un mol de Fe 
para dar un mol de FeS y como también según la reacción la cantidad de átomos de azufre que reaccionan 
con el hierro deben ser iguales y darán lugar a igual cantidad de moléculas de FeS  se puede concluir que: 
 

  En un mol de sustancia hay siempre un número igual de partículas (átomos o moléculas según 
corresponda). 
 

 La misma conclusión se obtiene si usamos la segunda ecuación pues 1 mol de Cl2 reacciona con un 
mol de H2 para dar dos moles de HCl, y también el número de moléculas de Cl2 que reaccionan con H2 
deben ser iguales y darán lugar al doble de moléculas de HCl. 
 En general en una reacción     aA   +  bB   ==  cC   +   dD   tenemos que: a moles de A reaccionan 
con b moles de B para dar c moles de C y d moles de d ( a+b no tiene por qué ser igual que c+d) 
 El número de partículas existentes en un mol de sustancia se demuestra experimentalmente 
que es 6,022 * 1023. Este valor se conoce como número de Avogadro (NA). 
 La definición oficial de mol como cantidad de materia  dada por la IUPAC es : 
  

 Mol (símbolo mol) es la cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas entidades 
elementales como átomos hay en 0.012Kg de 12C. El término "entidades elementales" debe 
especificarse y puede estar referido a átomos, moléculas, iones, o partículas elementales como los 
electrones. 
  

 Sin embargo la definición con mayor uso es: 
 

 Un mol se corresponde con la masa atómica o molecular, según corresponda, expresada en 
gramos. Por tanto el número de moles contenidos en una masa determinada de átomos o moléculas es  

                                                                                   n = m/Mm  
donde n es el número de moles m la masa en gramos de la sustancia y Mm es la masa molecular (o Ma si 
es masa atómica de un elemento) 



 

 

 

LEYES DE LOS GASES 
 
- Ley de Boyle-Mariotte: 
 A temperatura (T) y masa constante ==>  P1V1 = P2

 V2   o bien     PV = cte. 
- Ley de Charles:                                                                              
    A presión (P) y masa constante ==>   V1/T1 = V2/T2    o  bien    V/T = cte.                     
- Ley de Gay-Lussac:  
            A masa y volumen cte. se obtiene que  P/T = cte   o bien   P1/T1 = P2/T2 
 

- Ecuación general de los gases ideales: 
 Al combinar las  leyes anteriores se obtiene que para una masa constante: 
 
                                                                   PV/T = cte 
 
experimentalmente se comprueba que el valor de la constante varía con la masa, más concretamente con 
el número de moles, de forma que: 
                              

                                                 PV/T= n * 0,082 = nR          PV = nRT 
  
donde n es el número de moles y R se conoce como cte. de los gases y cuyo valor es 0,082 si P, V y T se 
expresan en atm, litros y grados Kelvin  respectivamente. 
 
Volumen molar de un gas. 
 

 Como en un mol de cualquier sustancia siempre hay el mismo número de átomos (o moléculas) y 
como según la ley de Avogadro (*), el mismo número de átomos (o moléculas) de un gas, en igualdad de 
condiciones, ocupa el mismo volumen, se concluye que: 
 "Un mol de cualquier gas ocupa, en igualdad de condiciones, el mismo volumen, demostrándose 
experimentalmente que el volumen de un mol de gas a 0ºC y 1 atm de presión, ocupa siempre 22,4 l".  
Esto puede obtenerse igualmente aplicando la ecuación  PV = nRT   con   P=1atm,  n=1mol  y  T=273K 
 
(*) Avogadro dedujo esta ley de forma experimental, sin embargo nosotros podemos obtenerla de PV = 
nRT y despejando V=nRT/P es decir para una misma P y T el valor de V sólo depende del número n de 
moles independientemente de qué sustancia gaseosa se trate. 
 
Ley de las presiones parciales (ley de Dalton) 
 

 En una mezcla de gases se denomina presión  parcial de un gas (Pi)  a la presión que ejercería ese 
gas si el sólo ocupara todo el volumen . 
 La presión total (Pt)de una mezcla de gases es igual a la suma de las presiones que ejercería cada 
gas individualmente en esas condiciones, es decir, suma de las presiones parciales.  
 
      Pt = Pi         
 
 Como  Pi V = niRT     y     Pt  V = nt RT  tenemos que dividiendo una ecuación por otra 
                                                          
                                                        Pi/Pt = ni/nt      es decir:         Pi = XiPt                  
  
- Densidad de un gas. 
 
 De  PV = nRT   obtenemos    PV =  (m/Mm )RT   y  de aquí   P Mm = (m/V) RT   y  como la densidad es 
por definición:  d = m/V tenemos que: 
 
  ecuación que nos permite determinar  la densidad de una gas conocido o conocer su masa molecular si 
conocemos su densidad.  

PMm = dRT 
  



 

- Masa molecular aparente de una mezcla de gases: 
 

 En una mezcla de gases se dice masa molecular aparente a la masa molecular que representa a ese 
mezcla como si fuera un gas único. Así el aire contiene aproximadamente un 78% de moléculas de N2 y un 
22 % de O2; si fuera sólo N2 su masa molecular sería 28 uma y si fuera sólo O2 sería 32.  Pero en una mezcla 
influye tanto el porcentaje de cada gas como la masa molecular de cada uno según la ecuación siguiente: 
 

  Mma=Σxi.Mmi   Mma = masa molecular aparente   Mmi = masa molecular de la sustancia i 

                                                      Xi = fracción molar de i 
 
Relaciones en la composición de una mezcla de gases: 
 

 En una mezcla de gases se cumple que si p. ej.  uno de los gases ocupa  el 30 % del volumen total 
de los gases , su presión será también el 30 % de la presión total de los gases y el número de moles será 
igual al 30% de los moles de la mezcla y por tanto a Xi * 100 (ya que la fracción molar de ese gas será 0,3 y 
0,3 *100 = 30) , pero la masa de ese gas no será igual al 30% de las masa  del total de los gases de la 
mezcla (salvo por una casualidad numérica). Esto se debe a que la proporción del volumen de un gas en 
una mezcla se debe a la proporción de moles (más moles más volumen) y que cuantos más moles de un 
determinado gas hay más serán los choques de éste contra las paredes del recipiente y por tanto su 
presión sobre la misma. Sin embargo no está relacionado directamente con la composición en masa ya 
que las moléculas de por ejemplo el N2 tienen menos masa que las del O2. 
 
 
 
 
Determinación de fórmulas empíricas y moleculares: 
 
 Dada una fórmula molecular podemos determinar la composición centesimal en masa de cada uno 
de sus elementos, por lo tanto, a la inversa, a partir de la composición centesimal podríamos determinar la 
fórmula molecular, pero la realidad es que lo que en principio determinamos es la fórmula empírica y para 
poder determinar la fórmula molecular necesitaremos además su masa molecular. Veamos ambos casos 
mediante un ejemplo: 
 
- Calcular la composición centesimal en masa de cada átomo de  C6H12O2. 
 

 En primer lugar calculemos su masa molecular y la contribución de cada uno de sus elementos: 
Mm C6H12O2 = 6x12 + 12x1 + 2x16 = 72 + 12 + 32= 116 
 

 Si tomamos un mol, es decir 180g de esa sustancia (da lo mismo tomar un mol que 3,4 moles o 35g 
ya que la proporción de cada uno respecto al total usado será la misma) tendremos que: 
 

 En masa  %C = (72/116)x100 = 62,1% C      %H = (12/116)x100 = 10,3 % H     %O =  (32/116)x100 = 27,6% O 
  
   Y ya tenemos resuelto el problema (la solución no tiene por qué  dar 100% exacto, puede dar 99,9 
o 100,1 dependiendo de las aproximaciones). 
 

 Pero algo más complejo es el problema inverso, y para verlo usaremos estos resultados para 
determinar la fórmula original. Veamos el enunciado: 
 

- Un compuesto tiene la siguiente proporción en masa: 62,1% de C, 10,3% de H y 27,6% de O. ¿Cuál es su 
fórmula empírica? 
 
 Recuerda que fórmula empírica es aquella que nos indica la proporción (mínima y exacta) en la que 
entran los átomos en su composición, como por ejemplo (C3H6O)n, como ves la fórmula interior al 
paréntesis es irreducible y el término n indica que esa fórmula puede estar multiplicada por  n=1,2,3 … 

 % v = % P  = % n = X*100  ≠  % m  
 



 La proporción de los átomos que hay en una molécula está ligada con el número de moles de 
átomos que hay en esa sustancia, y a su vez la proporcionalidad  de moles está ligada con las masas. Así 
que hagamos lo siguiente: 
 Supongamos 100g de sustancia (la fórmula será la misma si supongo 80g o 37g pero los cálculos los 
liamos innecesariamente), tendremos por tanto 62,1g de C, 10,3g de H y 27,6g de O,  y si esas masas la 
dividimos por la Mm (masa molecular) tenemos la proporcionalidad de moles de cada elemento (n = 
m/Mm) en el compuesto y, en consecuencia, la proporción de átomos en la molécula, que en principio no 
tiene porqué  salir con valores enteros y que por tanto debemos convertir en átomos enteros, para ello, al 
átomo que entra en menor proporción lo convertimos en unidad, es decir dividimos a todos por el valor 
de la proporción menor y tendremos así cuantas veces hay de los otros respecto al  que menos, que 
hemos obligado a ser uno (al dividir su proporción entre su mismo valor dará como resultado uno). 
 Veamos todo lo dicho en el siguiente cuadro: 
 

Elemento % 
Masas por 

100 g 
Proporción moles: 

N=m/Mm 

Proporción 
átomos 

 

Proporción de átomos 
respecto al que menos 

(*) 

Aproximación a 
número entero de 

átomos 
ver comentario * 

C 62,1 62,1g 62,1/12 = 5,18 5,18 5,18/1,73 = 3 3 
H 10,3 10,3g 10,3/1 = 10,3 10,3 10,3/1,73 = 6 6 
O 27,6 27,6g 27,6/16 = 1,73 1,73 1,73/1,73 = 1 1 

 
 (*) Los valores que salieron para C y H fueron 2,99 y 5,95 que son muy próximos a 3 y 6 respectivamente, 
pero en ocasiones puede salir algún valor próximo a “algo coma cinco” (Ej. 2.48; 1.51; 0.49….), en estos 
casos multiplicaremos todos los valores finales de los átomos por dos, para así tener todos valores 
próximos a números enteros.   
 

 Por tanto la fórmula empírica obtenida: (C3H6O)n, donde n indica que esa fórmula puede ser 
multiplicada por 2, o por 3 ….,  ya que nosotros obligamos al átomo que entraba en menor proporción (el 
oxígeno en nuestro caso) a que fuera uno (1), pero no tenía por qué ser 1, como de realmente no lo era. 
 
 ¿Y cómo sabremos su fórmula molecular? es decir, la que nos indica la cantidad exacta de átomos 
que componen la molécula. Para ello debemos calcular el valor de n, es decir saber cuántos átomos hay de 
cada elemento en la molécula, o lo que es lo mismo, conocer su masa molecular, y ésta precisamente la 
podemos obtener con otra información del enunciado del problema: 
 
- Determinar la fórmula molecular del compuesto anterior sabiendo que al evaporar 2,5g de esa 
sustancia a 1,05 atm y 200ºC ocupa un volumen de 800 ml. 
 
 En nuestro caso, aplicando la fórmula general de los gases, es decir PV = nRT,  pero representada 
en su forma PV = (m/Mm)RT, tenemos que al despejar Mm   Mm = mRT/PV que sustituyendo: 
 
Mm = mRT/PV Mm = 2,5x0,082x473/(1,05x0,8)   Mm = 115,4 
 
 Es decir que (C3H6O)n  debe tener una Mm de 114, por tanto: 
 

(12x3+ 1*6+ 16)xn = 114   58xn = 115,4    n = 2     (C3H6O)2     C6H12O2 
 
 Puede ocurrir que n no de exactamente un número entero, debido a errores experimentales, pero 
si debe ser siempre cercano a un número entero, por ejemplo en lugar de 2 puede dar 1,95 o 2,03. 
 Observa que el resultado no es  (C3H6O)2 lo correcto es:  C6H12O2    
 
 
 



DISOLUCIONES 
 

 Una disolución es una mezcla homogénea de dos o más sustancias y cuya composición puede 
variar en cualquier cantidad pero con un cierto límite, la solubilidad ( o saturación).  
 En el límite del concepto de disolución, es decir de la homogeneidad, se encuentran las 
dispersiones coloidales con tamaños de partículas de 10 a 10.000 Å (frente a las 1 a 10 Å  del nivel iónico o 
molecular de las homogéneas), es el caso de la mantequilla, mayonesa, humo o niebla . Las suspensiones 
(tamaño de partículas superiores a 10.000 Å ) ya no son homogéneas y por tanto no son disoluciones, como 
ejemplos un batido o jugo de frutas. 
 Para cualquier disolución entre dos medios iguales o distintos, se denomina disolvente a la 
sustancia que entra en mayor proporción y soluto a la menor. Sin embargo, en las disoluciones de sólidos 
en líquidos se suele llamar disolvente al líquido y soluto al  sólido aunque éste entre en mayor proporción, 
sin embargo lo más correcto es atender a la definición anterior. 
 El término concentración se refiere a la proporción existente entre soluto y disolvente, 
empleándose los siguientes términos cualitativos: 
 

- disolución diluida: cuando hay poco soluto respecto a la cantidad de disolvente. 
 

- disolución concentrada: cuando hay una cantidad notoria o considerable de soluto. 
  

- disolución saturada: cuando el disolvente no admite (no disuelve) más soluto a una temperatura dada. 
La indicación “a una temperatura dada” es muy importante ya que si elevamos la temperatura de una 
disolución ésta admitirá más soluto. 
 Una disolución saturada puede ser diluida o concentrada, así si el soluto es muy poco soluble la 
disolución saturada será diluida, pero si el soluto es muy soluble, la disolución saturada será a su vez 
concentrada. 
 

 La  concentración en términos cuantitativos se puede expresar como: 
 
- g/l  =  gramos de soluto/litros de disolución. 
 
                                    moles de soluto (g/PM) 
- M (molaridad) =     --------------------------- 
                                       litros de disolución 
      
                                                       moles de i 
- Xi (fracción molar de i)  =  -------------------- 
                                                   moles totales 
 
                                                gramos de soluto 
- % (tanto por ciento) =   --------------------------    * 100 
                                             gramos de disolución 
 
- ppm o partes por millón.   Es un concepto análogo al % solo que en lugar de partes por cien son partes 
por millón. Se suele usar para disoluciones muy diluidas. Puede hacer referencia a gramos o moléculas. 
 
- Molalidad.   Son los moles de soluto que hay en 1 kg de disolvente. 
       

     Concentración molal:      m  =  moles soluto / kilogramo disolvente  
 
 

SOLUBILIDAD. 
  La solubilidad de un soluto es la máxima cantidad de ese soluto que se puede disolver en una 
cantidad dada de disolvente a una temperatura determinada. Se corresponde por tanto a la concentración 
de una disolución saturada.  
 Se suele expresar como los gramos de soluto que se pueden disolver en 100 gramos de disolvente, 



pero también puede expresarse en gramos por litro de disolvente o cualquiera otra forma de 
concentración, pero siempre especificada a una temperatura dada, que suele ser 25ºC,  ya que hay que 
tener en cuenta que la solubilidad de sólidos en líquidos aumenta con la temperatura y que la solubilidad 
de gases en líquidos disminuye con la temperatura. Pero en el caso de la solubilidad de los sólidos hay que 
tener en cuenta algunas excepciones, debido en general a cambios en su estructura cristalina o factores de 
entalpía y entropía que veremos en el tema de Termoquímica. 

    
Imagen: http://www.sciencegeek.net/Chemistry/taters/solubility.htm 

 

PRESIÓN DE VAPOR. Temperatura de ebullición. 
 

 Todos los sólidos y líquidos producen vapores consistentes en átomos o moléculas que se han 
evaporado de sus formas condensadas (sólida o líquida), pero nos vamos a referir sólo al caso de  los 
líquidos, ya que es lo más frecuente e importante. 
 Si una sustancia líquida ocupa una parte de un recipiente cerrado, hay moléculas en la superficie 
del líquido que vencen la atracción del resto de las moléculas y escapan, acumulándose en el espacio libre 
por encima de la superficie del líquido, pero a la vez que unas escapan, otras vuelven a ser atraídas 
integrándose de nuevo a la fase líquida. Llegará un momento en que se establece un equilibrio entre las 
moléculas que escapan del líquido y las que vuelven a él (equilibrio dinámico). La presión que ejerce la fase 
evaporada correspondiente a este equilibrio es la presión de vapor y depende sólo de la naturaleza del 
líquido y de la temperatura. A la presión de vapor también se le llama presión de vapor saturado. 
 

 “La presión de vapor pv es la presión que ejerce el vapor de un líquido que está en equilibrio con su 
fase líquida a una temperatura dada”. 
 

 La presión de vapor aumenta al aumentar la temperatura. Si comenzamos a incrementar la 
temperatura del líquido, cada vez será mayor la cantidad de moléculas que lo abandonen y se irá 
incrementando la presión de vapor. Cuando se alcance una temperatura tal que el valor de la presión de 
vapor del líquido sea igual al valor de la presión atmosférica, la evaporación se producirá en toda la masa 
del líquido, se dice entonces que el líquido entra en ebullición formándose burbujas cuya presión interior 
es igual a la atmosférica y no se rompen (hierve), sin embargo, si se intenta formar una burbuja con 
presión inferior a la atmosférica, esta burbuja no llegará a formarse o será destruida por la presión 
exterior.  
 

 Se puede definir el punto (temperatura) de ebullición como: 
 

 “La temperatura para la cual la presión de vapor de un líquido, iguala a la presión a la que está 
sometido ese líquido (en general la presión atmosférica) ”.  
 

 Se puede deducir fácilmente que el punto de ebullición de un líquido dependerá de la presión a 
que esté sometido y será más bajo para bajas presiones y más alto para el caso contrario, así, por ejemplo, 
el agua hierve a 100 ºC cuando la presión atmosférica es de 760 mmHg, pero en nuestra ciudad de La 
Laguna, situada a 550 m de altitud, su presión es de 712 mmHg (si a nivel del mar se está a 760), y 712 
mmHg es la presión del vapor de agua a 98 ºC, y por tanto el agua hervirá a esa temperatura en La Laguna.  



Te = Te0 + Ke x m  
        

 

La olla a presión: el efecto de la presión de vapor se aprovecha en la práctica para muchas aplicaciones, 
algunas tan simples como la conocida olla a presión. Al cerrar la tapa de la olla la presión el aire interior es 
de aproximadamente una atmósfera (según la presión ambiental), pero al aumentar la temperatura, la 
presión se incrementa, impidiendo que el agua hierva a los 100º. La válvula de seguridad se abre cuando la 
presión total (del aire y vapor de agua) supera unas 2,3 atm, momento en que el agua herviría a unos 
125º. Al abrirse la válvula deja escapar aire y vapor, manteniendo constante la presión y en consecuencia 
constante la temperatura de ebullición a esos 120-125º, temperatura a la cual la cocción es más rápida. 

 
PROPIEDADES COLIGATIVAS 
 

 Los líquidos tienen propiedades físicas características como: densidad, ebullición, congelación y 
evaporación, viscosidad, conductividad eléctrica, etc. Para estas propiedades cada líquido presenta valores 
característicos constantes. Cuando un soluto y un disolvente dan origen a una disolución, la presencia del 
soluto determina la modificación de estas propiedades con relación a las propiedades del disolvente puro. 
Pero esta modificación de las propiedades del disolvente puede ser debida a las propiedades del soluto y a 
su cantidad, o sólo a la cantidad presente del soluto independientemente de su naturaleza. Por ello las 
propiedades de las disoluciones se clasifican en: 
1. Propiedades constitutivas: aquellas que dependan de la naturaleza de las partículas disueltas. Ej. 
viscosidad, densidad, conductividad eléctrica, sabor, color, etc. 
2.  Propiedades coligativas: no dependen de la naturaleza de las partículas, pero sí del número de 
partículas disueltas en una cantidad de disolvente, es decir de su concentración relacionada con el número 
de moles del soluto (fracción molar, molaridad o molalidad). Las propiedades coligativas son:  descenso de 
la presión de vapor, aumento del punto (temperatura) de ebullición, disminución del punto (temperatura) 
de congelación y la presión osmótica. 
 

- Descenso relativo de la presión de vapor  
 La presión de vapor de un disolvente desciende cuando se le añade un soluto no volátil. Este 
efecto es el resultado de dos factores: 
1) La disminución del número de moléculas del disolvente en la superficie libre 
2) La aparición de fuerzas atractivas entre las moléculas del soluto y las moléculas del disolvente, 
dificultando su paso a vapor.  
 Cuanto más soluto añadimos, menor es la presión de vapor observada. La formulación matemática 
de este hecho viene expresada por las observaciones de Raoult   de que el descenso relativo de la presión 
de vapor del disolvente en una disolución es proporcional a la fracción molar del soluto. 
 

 P = Xdisolv x P0    P = presión de vapor de la disolución    Xdisolv = fracción molar del disolvente       
                                                                    P0 = presión de vapor del disolvente puro 
 

O bien   P = (1-Xs) x P0  ya que Xs = fracción molar del soluto y  como la suma de las fracciones molares 

es igual a uno tenemos que Xdisolv + Xs  = 1   Xdisolv = 1 - Xs 

 

- Aumento de la temperatura de ebullición (ebulloscopía). 
 Como acabamos de ver, al añadir un soluto no volátil a un líquido puro su presión de vapor 
disminuirá y en consecuencia se necesitará más temperatura para alcanzar una presión de vapor igual a la 
presión atmosférica que le rodea, en definitiva, aumentará la temperatura de ebullición, según la ley: 
 

 

  
 

Te = temperatura ebullición de la disolución.     Te0 = temperatura de ebullición del disolvente puro           
Ke = cte ebulloscópica del disolvente    m = molalidad de la disolución. 
 

- Descenso de la temperatura de congelación (crioscopía). 
 

 La temperatura de congelación de las disoluciones es más baja que la temperatura de congelación 



  Tc = Tc0 – Kc x m 
         

∏ = C×R×T 
       

del disolvente puro. La congelación se produce cuando la presión de vapor del líquido iguala a la presión 
de vapor del sólido. 
 
 
 

Tc = temperatura congelación de la disolución.     Tc0 = temperatura de congelación del disolvente puro      
Kc = cte crioscópica del disolvente    m = molalidad de la disolución. 
 
- Usos y aplicaciones de la crioscopía y ebulloscopía. 
 El agua es el refrigerante empleado para evitar el sobrecalentamiento de los motores de 
combustión de nuestros automóviles. Ese agua se almacena en el radiador. Pero si el radiador contiene 
agua pura y la temperatura baja de 0ªC estando el automóvil aparcado, el agua del radiador se congelará y 
al dilatarse romperá el radiador y el circuito de refrigeración. Para evitar esto, en lugar de agua pura, se 
emplea agua a la que se le ha añadido un soluto (en general un polialcohol) con lo cual, dependiendo de 
su concentración, hará que la temperatura de congelación de esa disolución baje a -10, -15 o -30ºC según 
nos interese, pero simultáneamente también aumenta la temperatura de ebullición, con lo cual evitamos 
que el refrigerante hierva por encima de los 100ºC. 
 Otro uso, en este caso de la ebulloscopía, es para la determinación de la masa molecular de una 
sustancia orgánica soluble en agua (que también se puede aplicar a otro disolvente). El método es muy 
sencillo, se prepara una disolución de la sustancia cuya Mm deseamos conocer, a continuación 
comenzamos a calentar y observamos con un termómetro como va subiendo la temperatura. En el 
momento que la temperatura deja de subir observamos como la disolución empieza a hervir, hemos 
alcanzado la temperatura de ebullición y ya podemos determinar la Mm aplicando: Te = Te0 + Ke·m, donde 
m es la molalidad, es decir: 

 Te = Te0 + Ke· (m/Mm)/kg disolvente, siendo Mm nuestra incógnita y la única de la ecuación. 
  

- Presión osmótica 
 La presión osmótica es una propiedad coligativa muy importante por sus aplicaciones biológicas y 
en la desalinización del agua del mar, entre otras. 
 La ósmosis es un fenómeno que se origina cuando dos soluciones de distinta concentración se 
ponen en contacto a través de una membrana semipermeable que permite el paso del disolvente, pero no 
el soluto, hasta que ambas soluciones tengan la misma concentración. Si queremos impedir este paso del 
disolvente tendríamos que aplicar una presión sobre la solución más concentrada para impedir que las 
moléculas de agua penetren en esta. Esta presión es la presión osmótica, que viene dada por la fórmula 
obtenida experimentalmente por Van t´Hoff. 
 
                                                                                                                 equivalente  a   ∏V = nRT  
 

 

∏ es la presión osmótica, C es la molaridad (n/V) de la disolución, R es la constante universal de los gases, 
cuyo valor es de (0,082 atm.litro/K.mol) y T es la temperatura en  Kelvin (K). 
 

 Si dos disoluciones de concentraciones C1 y C2 están separadas por una membrana semipermeable 
cada una tendrá una presión osmótica ∏1 y ∏2  y por tanto para que no exista flujo de disolvente (en 
general agua)  entre una y otra debemos ejercer una presión sobre la disolución más concentrada igual al 
valor de la diferencia de presión osmótica.  
 Para medir la presión osmótica se utiliza el osmómetro, que consiste en un 
recipiente cerrado en su parte inferior por una membrana semipermeable y con un 
émbolo en la parte superior. Si introducimos una disolución en el recipiente y lo 
sumergimos en agua destilada, el agua atraviesa la membrana semipermeable y ejerce 
una presión capaz de elevar el émbolo hasta una altura tal que esa columna ejerza 
sobre la disolución un presión igual a la su presión osmótica. 
  

 Por tanto, podemos definir la ósmosis o la presión osmótica, como la presión que se debe aplicar 
a una disolución para detener el flujo neto de disolvente a través de una membrana semipermeable. 
  

 



 La ósmosis inversa consiste en aplicar una presión superior a la presión osmótica para que 
provoque el paso de disolvente hacia la disolución más diluida. 
 

 Dos disoluciones son isotónicas cuando tienen igual presión osmótica, por ello se denominan 
bebidas isotónicas a aquellas que tienen una concentración de las sales igual a la de las células y por tanto 
no se produce pérdida ni ganancia de agua en las células del cuerpo. 
 En la siguiente imagen se ve el efecto en las células de las bebidas hipertónicas (alta concentración 
de sales), isotónicas (Igual concentración que la de las células) e hipotónicas (baja concentración de sales). 
 

 
Fuente de la imagen: https://www.nutriresponse.com/blog/bebidas-isotonicas-hipertonicas-e-hipotonicas/ 

  

 
 
Ampliación (no se usará en ejercicios): 
 
 Todas las formulas expuestas para las propiedades coligativas están basadas en solutos no iónicos. 

Cuando tenemos solutos iónicos la situación varía.  Los solutos iónicos se disocian en iones. Es decir, de una 

partícula se generan dos o más al disociarse. Teniendo en cuenta que las propiedades coligativas dependen del 

número de partículas de soluto, un soluto iónico generará varias partículas y se incrementará el efecto 

coligativo de manera proporcional.  Las fórmulas en estos casos son las mismas, solo que agregamos el factor 

multiplicador a la concentración. Por ejemplo en el caso del cloruro de sodio (NaCl) al disolverse en el   agua 

se disocia y aparecerán dos iones:  NaCl → Na
+
 +

 
 Cl

–
  por tanto las concentraciones deben estar multiplicadas 

por dos (ya que por cada mol de soluto se obtienen dos moles de iones, es decir doble de partículas). 


