
Subunidad 3.2: Definición y características.
Solución: mezcla homogénea de dos o más sustancias puras de un soluto (sustancia disuelta) distribuida
uniformemente en un disolvente (sustancia que disuelve), cuyo tamaño de las partículas es menor a
0,001 μm.

Características generales

1. Las proporciones relativas de solutos y solvente se mantienen en cualquier cantidad que
tomemos de la disolución (por pequeña que sea la gota).

2. Cuando el soluto se disuelve, este pasa a formar parte de la disolución.

− Al disolver una sustancia, el volumen final es diferente a la suma de los volúmenes del
disolvente y el soluto, debido a que los volúmenes no son aditivos.

− La cantidad de soluto y de disolvente se encuentran en proporciones variables entre ciertos
límites. Normalmente el disolvente se encuentra en mayor proporción que el soluto.

− Las propiedades físicas de la solución son diferentes a las del solvente puro: la adición de un
soluto a un solvente aumenta su punto de ebullición y disminuye su punto de congelación;

− la adición de un soluto a un solvente disminuye la presión de vapor de este.

− Sus propiedades físicas dependen de su concentración:

• Disolución HCl 12 mol/L; densidad = 1,18 g/cm³

• Disolución HCl 6 mol/L; densidad = 1,10 g/cm³

− Las propiedades químicas de los componentes de una disolución no se alteran.



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.
1. Según el estado físico del soluto y del disolvente



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.
2. Según la conductividad de las disoluciones:

a) No electrolitos. - cuyas disoluciones acuosas no conducen la corriente eléctrica. Estas sustancias

son generalmente de tipo molecular, y se disuelve como moléculas, la mayor parte de los no

electrolitos son orgánicos. Ej.: Azúcar (C12H22O11 en agua).

C12H22O11(s)   →     C12H22O11(ac)

b) Electrolitos. – cuyas disoluciones acuosas conducen la corriente eléctrica, estas sustancias existen

en disoluciones como iones. Los iones cargados migran al aplicarles un campo eléctrico,

transportando la corriente eléctrica. Ejemplo el NaCl, disuelto en agua los iones Na+ y Cl- se liberan.

El proceso de disolución se representa.

NaCl(s)   → Na+ (ac) + Cl- (ac)



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

3. Por su concentración:

❑ 3.1 soluciones cualitativas.-clasificación no toma en cuenta la cantidad numérica de

soluto y disolvente presentes, y dependiendo de la proporción entre ellos se clasifican de

la siguiente manera: Disolución diluida: es aquella en donde la cantidad de soluto que interviene

está en mínima proporción en un volumen determinado.

❑ Disolución concentrada: tiene una cantidad considerable de soluto en un volumen determinado.

❑ Disolución saturada: tienen la mayor cantidad posible de soluto para una temperatura y presión

dadas. En ellas existe un equilibrio entre el soluto y el disolvente, la disolución esta próxima a la

saturación.

❑ Disolución no saturada. - contiene menor concentración de soluto que la disolución saturada., no

está en equilibrio., si se añade más soluto este se disuelve.

❑ Disolución sobresaturada: contiene más soluto del que puede existir en equilibrio a una

temperatura y presión dadas. Si se calienta una solución saturada se le puede agregar más soluto;

si esta solución es enfriada lentamente y no se le perturba, puede retener un exceso de soluto

pasando a ser una solución sobresaturada.



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

3.2 unidades de concentración cuantitativas:

3.2.1 Unidades físicas de concentración.- se expresa la concentración en términos de porcentaje

(partes por cien). Las unidades físicas más importantes de concentración para soluciones líquidas son:

• porcentaje peso a peso (P/P) =
𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥100%

• porcentaje peso - volumen (P/V)  =
𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒𝑛 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥100%

• porcentaje volumen a volumen (V/V) =
𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒𝑛 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒𝑛 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥100%

• Partes por millón (ppm) = Cppm = 
masa de soluto mg

volumen de solución L
; Cppm = 

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥 106 𝑝𝑝𝑚



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Concentración en porcentaje. – (Porcentaje en peso %P/P). - describe la cantidad de soluto presente en 100g de 
solución:
Cuando la fracción de masa es la fracción de soluto y el porcentaje que se calcula es el porcentaje de soluto, 
tenemos:

% 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐 =
𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐+𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆
𝒙 𝟏𝟎𝟎 = 

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥100%

Si la fracción de masa es la fracción de solvente, entonces el porcentaje que se establece es:

% 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆 =
𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆

𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐 + 𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆
𝒙 𝟏𝟎𝟎

=
𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆

𝒈𝒓𝒂𝒎𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
x 100

Gramos de solución = gramos de soluto + gramos de solvente 

Puesto que una disolución está formada de un soluto en un solvente, conocido un porcentaje por diferencia de 
100g se puede obtener el otro.



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Porcentaje peso-volumen (%P/V). – se usa para indicar la composición de soluciones acuosas

diluidas de reactivos sólidos. Por ejemplo, una solución acuosa diluida de reactivos sólidos de AgNO3 al

5% se refiere, a una solución preparada mediante la disolución de 5g de AgNO3 en suficiente agua

para dar 100ml de solución.

% soluto = 
𝑔 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑖𝑙𝑖𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
x100

Porcentaje volumen a volumen (%V/V). - se usa para especificar la concentración de una solución

preparada al diluir un líquido puro con otro líquido. se emplea para expresar concentraciones de

líquidos y expresar el volumen de soluto en un volumen de 100ml de solución, así la notación es

(%V/V). Por ejemplo, una solución de metanol puro al 5% en volumen, se prepara al diluir 5ml de

metanol puro con agua hasta dar 100ml. Se expresa:

%𝑉/𝑉 =
𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐+ 𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒆𝒏 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆
𝑥 100

% volumen = 
𝑚𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑙 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
x100

Nota. - para evitar incertidumbre siempre se debe especificar el tipo de composición en porcentaje. El

error que resulta hacer una elección equivocada es considerable. Por ejemplo:



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Partes por millón (ppm). – la concentración de soluciones muy diluidas convienen expresarla en ppm,

una regla muy práctica para calcular ppm, es recordar que para soluciones acuosas diluidas cuyas

densidades son de aproximadamente 1g/ml, 1ppm = 1mg/L, es decir:

Cppm = 
masa de soluto mg

volumen de solución L
Cppm = 

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
𝑥 106 𝑝𝑝𝑚

Donde Cppm es la concentración en partes por millón. Las unidades de masa en el numerador y

denominador deben coincidir. para disoluciones más diluidas se pueden usar los 109ppb, en lugar de

106ppm, por lo que el resultado quedaría expresado en partes por billón.

De la misma manera que el porcentaje significa partes de masa de soluto por 100 partes de masa de

solución, las partes por millón significa partes de soluto por cada millón de partes de solución. Así una

solución que tiene 5ppm de flúor presenta 5 partes de flúor por un millón de partes de solución. En las

soluciones acuosas como la anterior, en las cuales la cantidad de soluto están pequeña, la densidad de

la solución es prácticamente la misma que el agua 1g/ml, por lo tanto 1 L de agua es igual a 1Kg.

Puesto que en 1Kg hay 1000.000 de miligramos. Las partes por millón suelen escribirse como mg de

soluto por Kg de solución.



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física(%P/P)

Ejemplo 1.- Una muestra de 0.892 g de cloruro de potasio (KCl) se disuelve en 54.6 g de agua. ¿Cuál es el

porcentaje en masa de KCl en la disolución?

Estrategia Conocemos la masa de soluto disuelto en cierta cantidad de disolvente. Por tanto, podemos calcular

el porcentaje en masa de KCl mediante la ecuación:

Solución:

Ejemplo 2.- cuando gramos de agua deberán usarse para disolver 150g de NaCl para producir una solución al 
20% en peso?



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (%P/P)
Ejemplo 3.- Describa cómo se preparan 50 g de una disolución de BaCl2 al 12.0%, a partir de BaCl2 · 2H2O y
agua destilada o desionizada.

Solución

Una disolución de BaCl2 al 12.0% contiene 12.0 g de BaCl2 por 100 g de disolución, o sea 6.00 g de BaCl2 en

50.0 g de disolución. Sin embargo, se debe partir del hidrato y tomar en cuenta el agua de la molécula al

momento de pesar la sustancia. La masa molar de BaCl2 es 108, pero la de BaCl2 · 2H2O es 224. Por

consiguiente:

Datos:

BaCl2= 12.0% - 12g en 100g o 6g en 50g

% 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =
𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐 + 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒗𝒆𝒏𝒕𝒆
𝑥 100

g BaCl2. 2H2O = 6g BaCl x 
244𝑔𝐵𝑎𝐶𝑙2.2𝐻2𝑂

208𝑔 𝐵𝑎𝐶𝑙2
= 7,04 g 𝐵𝑎𝐶𝑙2. 2𝐻2𝑂

g disolvente (H2O) = 50g – 7g = 43g agua



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (%P/P)
Ejemplo 4.- Calcule la masa del ácido clorhídrica anhidro concentrado (densidad 1,19 g/ml) que contiene

37,23% de HCl en peso.

Solución

D= m/V; m= D x V; m= 1,19g/ml x 5,0 ml = 5,95g solución

Masa de HCl = 
%𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐 𝒙 𝒎𝒂𝒔𝒂 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

𝟏𝟎𝟎%
; masa HCl= 

𝟑𝟕,𝟐𝟑% 𝒙 𝟓,𝟗𝟓𝒈

𝟏𝟎𝟎%
= 2,2 g HCl

g. HCl = d. sol x V. Sol x
% 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝟏𝟎𝟎
= 1,19 g/ml x 5,0ml x 0,3723 = 2,2 g HCl

Ejemplo 5:-¿Que masa de disolución de NaCl al 5,0% en peso se necesita para tener 3,2g de NaCl



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (%P/V)

Ejemplo 2

Ejemplo 1.- una solución de 400ml contiene disuelto 35g de CuSO4. Calcular la concentración



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (%P/V)
Ejemplo 3:



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (%V/V)
Ejemplo 1: Calcule el porcentaje de soluto en una solución que contiene 3ml de metanol en 220ml de 

agua.



Subunidad 3.1. ejercicios de unidades de concentración física (ppm)
Ejemplo 1: una muestra de agua de 500ml tiene 4mg de F- ¿Cuántos ppm de fluoruro hay en la muestra?

Datos:

H2O = 500ml ---- 0,5L         Cppm = 
mg de soluto

Litros de solución
Cppm = 

4mg 𝐹−

0,5L
= 8ppm

F- = 4mg

¿Ppm F-=?

Ejemplo 2: calcule la ppm de soluto en cada una de las siguientes soluciones:

a) 100mg de Na+ en 800ml de agua; (b) 2mg de Al en 2L de agua

b) 200mg de NaCl en 800ml de agua. (d) 4x10-3mg de Au en 800ml de agua de mar

Solución:

(a) Na+=100mg 
H2O= 800ml

Cppm = 
100mg 𝑁𝑎+

0,8L
= 125𝑝𝑝𝑚

(b) Al+ = 2mg
H2O= 2L 

Cppm = 
2mg 𝐴𝑙+

2L
= 1ppm



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Unidades de concentración químicas. –varias expresiones de concentración están basadas en el número de

moles de uno de los componentes de la solución, se emplea comúnmente las siguientes unidades químicas de

concentración: Fracción molar, Molaridad, Normalidad y molalidad.



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Fracción Molar. – la fracción molar (X) de un componente A en una disolución viene dada por 

la relación: La suma de las fracciones molares de todos los componentes de una disolución 

debe ser 1:

XA +XB+……. = 1 (1)

Podemos decir que es el tanto por uno del componente (soluto o solvente), se halla dividiendo

el número de moles del soluto o solvente entre el número total de moles de la solución (soluto

+ solvente).

La fracción es adimensional no tiene unidades por que se anulan entre el numerador (mol) y el

denominador .

Ejemplo 1: Ejemplo: ¿Cuál es la fracción molar del CH3OH y agua en una disolución preparada

disolviendo 1,20g de alcohol metílico y 16,8g de agua?

Desarrollo:

Primero calculamos el número de moles de CH3OH y del H2O, sus pesos moleculares son 32,0g/mol y

18g/mol respectivamente:

𝑋𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =
𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑜𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜+𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒
(2) 𝑋𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 =

𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒

𝑚𝑜𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜+𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑛𝑒𝑛𝑡𝑒
(3)



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones. Fracción molar (X)



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Molaridad. - (M) la molaridad se designa con la letra M y es la relación entre el número de moles de soluto

contenidos en un litro de solución. Matemáticamente:

𝑴𝑩 =
𝒏ú𝒎𝒆𝒓𝒐 𝒅𝒆𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒏ú𝒎𝒆𝒓𝒐𝒔𝒅𝒆 𝒍𝒊𝒕𝒓𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏
= 

𝒏𝑩

𝒆𝒏 𝒍𝒊𝒕𝒓𝒐𝒔
mol/L -M

Por ejemplo, en una solución de 1,5M hay 1,5 moles de soluto por litro de solución. Como un mol= 1000

milimoles y un litro = 1000ml, la molaridad se también se puede expresar como:

MB=
𝒎𝒊𝒍𝒊𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒎𝒊𝒍𝒊𝒍𝒊𝒕𝒓𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

Para preparar una disolución de una molaridad determinada se pesa la cantidad calculada de soluto y se

transfiere a un matraz aforado. Se añade agua suficiente para que todo el sólido se disuelva y se agita. Se añade

agua suficiente hasta el enrace del matraz. Se agita el matraz repetidas veces hasta que se forme una disolución

homogénea.

𝑋𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =
𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑜𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜+𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒
(2) 𝑋𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 =

𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒

𝑚𝑜𝑙 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜+𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑛𝑒𝑛𝑡𝑒
(3)



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.



Subunidad 3.2: ejercicios de molaridad 

Ejemplo No.2: ¿Cuántos gamos de HCL (peso molecular = 36,46 g/mol) hay en 0,100 L de esta disolución

de Molaridad 12mol/L ?: Rep.= 43,8g.

M=
𝑔

𝑃𝑀

𝐿 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
; g=M x L. solución x PM----------: g=

12𝑚𝑜𝑙

𝐿
x 0,100L x

36,6𝑔

𝑚𝑜𝑙
= 43,8g HCl.



Subunidad 3.2: ejercicios de molaridad 

Ejemplo No.3 ¿Cuál es la molaridad de una solución al 40% (p/p) de H2SO4 si la densidad es de 1,19g/ml.

Solución:

“Cuando no se especifica el volumen de solución se asume que es de 1 litro”:

d=g/V    peso de un litro de solución= d x V = 
1,19𝑔

𝑚𝑙
𝑥
1000𝑚𝑙

1𝑙
= 1190g

Peso de H2SO4 en un litro de disolución 1190 x 
40

100
= 476𝑔

Número de moles d H2SO4 en un litro de solución =
476𝑔
98𝑔

𝑚𝑜𝑙

= 4,86 moles

Molaridad= 
𝑛𝑢𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠

𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
=

4,86 𝑚𝑜𝑙

1 𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜
4,86𝑀
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Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

DENSIDAD Y GRAVEDAD ESPECÍFICA

En las operaciones industriales, frecuentemente se mide la composición de las soluciones por su densidad,

definida como la masa por unidad de volumen de dicha solución, se expresa en gramos por centímetro cúbico

(g/cc) o (g/ml). Se designa por la letra (d). La unidad del SI es kilogramo por metro cúbico (Kg/m3) que es igual a

(g/dm3) o (g/L).

Densidad = 
𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛

𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒𝑛 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛

Es necesario no solo contar con la densidad absoluta, sino con la densidad relativa donde se expresa cuantas

veces es más densa o menos densa una sustancia que otra. Esta nueva unidad se conoce como peso específico

o gravedad específica y se define con respecto a la densidad del agua a 4oC. La densidad relativa de una

sustancia es la misma en cualquier sistema de unidades. Se expresa por un número puro sin unidades.

Peso específico = 
𝑑𝑒𝑛𝑠𝑖𝑑𝑎𝑑 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛

𝑑𝑒𝑛𝑠𝑖𝑑𝑎𝑑 𝑑𝑒𝑙 𝑎𝑔𝑢𝑎 𝑎 4𝑜 𝐶

Cuando se dice que el peso específico de una sustancia es de 1,8 significa que es 1,8 veces tan densa como el

agua a 4oC. si se desea encontrar la densidad absoluta de la sustancia se multiplica su peso específico por la

densidad del agua a 4oC., que es de 1,0g/ml.



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.

Molalidad (m). – la molalidad m se define como el número de moles de soluto por

kilogramo (1000g) de disolvente:

Molalidad (m) = 
𝑛ú𝑚.𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑡𝑜

𝑛ú𝑚. 𝐾𝑖𝑙𝑜𝑔𝑟𝑎𝑚𝑜𝑠 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒
= 

𝑛𝐵

𝑚𝐴/1000
=

𝑛𝐵

𝐾𝑔𝐴

Esto es, el número de moles de B disueltos en un kilogramo (1000g) de A; mA está en

gramos y mA/1000 es el número de kilogramos de A en solución.

La molalidad de una disolución es fácilmente calculable si se conocen las masas de

soluto y de disolvente.
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Subunidad 3.2: ejercicios de molalidad (m)

Ejercicio 3.- Una solución de 25% de etanol, C2H5OH (EtOH) y 75% de agua, en peso, tiene una densidad de

0,959g/ml a 25oC. determine (a) la fracción molar, (b) la molalidad, (c) la Molaridad del etanol (pesos moleculares

agua= 18,016 g/mol; etanol = 46,07g/mol).



Subunidad 3.2: Tipos de soluciones.
Normalidad (N). – la normalidad de una solución se designa con la letra N y se define como el número 

de pesos equivalente-gramo de soluto contenido en un litro de solución. Matemáticamente se 

expresa como:

Normalidad (N)=
𝑃𝑒𝑠𝑜 𝑒𝑞𝑢𝑖𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑡𝑒 𝑔𝑟𝑎𝑚𝑜 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛
; Normalidad (N)=

𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑖𝑙𝑖𝑒𝑞𝑢𝑖𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑡𝑒− 𝑔𝑟𝑎𝑚𝑜 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑚𝑖𝑙𝑖𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛

Peso equivalente gramo (Eq-g). –peso equivalente o equivalente gramo o aquella fracción de peso

formular (atómico o peso molecular) que corresponde a una unidad definida de reacción química.

Los pesos equivalentes pueden calcularse a partir de los pesos moleculares (o masas molares), si

sabemos en qué reacción participa la sustancia.

A diferencia del mol existen dos clases de equivalentes - gramo, que depende del tipo de reacción en

cuestión (a) equivalentes- gramo de ácidos y bases y (b) equivalentes en óxido-reducción (o equivalente

de transferencia de electrones).

Equivalente -gramo = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟

𝐶
= sus unidades se dan en g/eq

C= depende de la clase de reacción: Deducción de las unidades: Eq-g =
𝒈/𝒎𝒐𝒍

𝒆𝒒/𝒎𝒐𝒍
=

𝒈

𝒆𝒒

La siguiente tabla muestra cómo se determina C para distintos casos.
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Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Peso equivalente-gramo de un ácidos - bases. – la unidad de reacción es la siguiente reacción de

neutralización: H+ + OH-→ H2O

Peso equivalente de un ácido (eq-g).- el Eq-g de un ácido es igual a su peso molecular dividido

para el número de hidrógenos contenidos en sus moléculas.

Peso Eq-g de un ácido = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝑑𝑒𝑙 á𝑐𝑖𝑑𝑜

𝑛ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝐻+ 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑖𝑑𝑜𝑠 𝑜 𝑟𝑒𝑒𝑚𝑝𝑙𝑎𝑧𝑎𝑏𝑙𝑒𝑠

Compuesto Peso Equivalente-gramo (eq-g) Eq-g

HCl

El peso equivalente de HCl es el mismo que su peso

molecular ya que contiene un H+ ácido por molécula
36,46𝑔/𝑚𝑜𝑙

1𝑒𝑞𝐻+/𝑚𝑜𝑙
= 36,46𝑔/𝑒𝑞

H2SO4 es la mitad de su peso molecular y un Eq-g es la mitad de un

mol, puesto que son reemplazados los 2 H+ en la mayoría de

las reacciones del ácido sulfúrico diluido.

98𝑔/𝑚𝑜𝑙

2 𝐻+𝑒𝑞/𝑚𝑜𝑙
= 49𝑔/𝑒𝑞

H3PO4 Un eq-g de H3PO4 puede ser 1 mol, ½ mol, o 1/3 mol

dependiendo que se reemplace un átomo de H+, dos o tres

por molécula en una reacción en particular.

97,99𝑔/𝑚𝑜𝑙

3 𝐻+ 𝑒𝑞/𝑚𝑜𝑙
= 49𝑔/𝑒𝑞



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
• Peso equivalente de una base. - es igual a su peso molecular dividida para el número de

hidroxilos contenidos o reemplazables en la molécula. Es la cantidad de esa base que

libera un mol de grupos OH-entonces C es el número de moles de OH- que libera una base.

• Peso Eq-g de una base = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑏𝑎𝑠𝑒

𝑛ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑂𝐻− 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑖𝑑𝑜𝑠 𝑜 𝑟𝑒𝑒𝑚𝑝𝑙𝑎𝑧𝑎𝑏𝑙𝑒𝑠

• Peso equivalente de una sal. – el peso de una sal puede definirse en función del

empleo de la sal como ácido o base, el peso equivalente puede ser variable

dependiendo de si la fórmula se emplea para 1, 2 o 3 unidades de la reacción de

neutralización de referencia. Así



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Peso equivalente de una sal. Ejm.

Peso equivalente de una sal ácida. – es igual al peso molecular dividido para su valencia que está dada por

la carga total positiva o carga total negativa: Ejemplo:

Eq-g: K2 (HPO4) = 
174,18𝑔/𝑚𝑜𝑙

2𝑒𝑞/𝑚𝑜𝑙
= 87,09 g/eq.

Equivalente gramo de una sal básica. – es igual al peso molecular dividida para su valencia que está 

dada por la carga total positiva. Dicha carga es igual al número de bases o álcalis parcialmente 

ionizado o sustituidas multiplicadas por su carga positiva o el número de oxidación positiva, (el número 

de oxidación de una base parcialmente ionizada o sustituida es igual al número de OH- sustituidos).



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Equivalente gramo de una sal doble- – es igual al peso molecular gramo dividida para su valencia

que está dada por la suma de los productos de cargas totales positivas (cargas totales positivas de los

dos grupos de metales diferentes). Ejemplo:

Eq-g: KNaSO4 = 
158,15𝑔/𝑚𝑜𝑙

2 (𝐾+𝑁𝑎+)𝑒𝑞/𝑚𝑜𝑙
= 79,07 g/eq.

Equivalente gramo de un elemento. – es igual al peso atómico-gramo dividido para su valencia o

(número de oxidación) cuando está combinado. Ejemplo:

Eq-g AlCl3 =
133,35𝑔/𝑚𝑜𝑙

3𝑒𝑞−𝑔

𝑚𝑜𝑙

= 44,45
𝑔

𝑒𝑞−𝑔

Respecto Cl-

Eq-g Cl- =
133,35𝑔/𝑚𝑜𝑙

3𝑒𝑞−𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 44,45g/eq-g

Respecto Al+3:

Eq-g Al+3 =
133,35𝑔/𝑚𝑜𝑙

3𝑒𝑞−𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 44,45g/eq-g



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Resumen:

Eq-g de un ácido o base = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝑑𝑒𝑙 á𝑐𝑖𝑑𝑜 𝑜 𝑏𝑎𝑠𝑒

𝑛ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝐻+ 𝑢 𝑂𝐻− 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑖𝑑𝑜𝑠 𝑜 𝑟𝑒𝑒𝑚𝑝𝑙𝑎𝑧𝑎𝑏𝑙𝑒𝑠

Eq-g de un oxidante o reductor = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟

𝑛𝑐𝑎𝑚𝑏𝑖𝑜 𝑑𝑒 𝑒𝑠𝑡𝑎𝑑𝑜 𝑑𝑒 𝑜𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

Normalidad de una solución = 
𝑁ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑒𝑞−𝑔

𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜𝑠 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛

Número de eq-g de A = número de eq-g B = VANA = VBNB

Equivalente gramo de óxido-reducción. – un agente oxidante acepta electrones y un agente reductor
los produce. El principio de equivalente gramo permite hacer cálculos estequiométricos en reacciones
redox sin necesidad de balancear a la ecuación, basta con conocer los estados de oxidación y
reducción de cada sustancia. Dicho principio dice “números iguales de equivalentes de la sustancia
oxidante y reductora reaccionarán siempre mutuamente para producir números iguales de
equivalentes de productos oxidados y reducidos.

Equivalente del reductor = equivalente del oxidantes 



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
• Equivalente-gramo de un agente oxidante. - es el peso molecular en gramos necesarios para

reaccionar con un mol de electrones

• Equivalente-gramo de un agente reductor. - es el peso molecular en gramos necesarios para producir un mol
de electrones. En forma algebraica tenemos:

Peso equivalente = 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑎𝑙𝑎𝑟

𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑛𝑒𝑠 𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠𝑓𝑒𝑟𝑖𝑑𝑜𝑠 𝑝𝑜𝑟 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑠𝑢𝑠𝑡𝑎𝑛𝑐𝑖𝑎
(1)

= 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟

𝑐𝑎𝑚𝑏𝑖𝑜 𝑑𝑒 𝑒𝑠𝑡𝑎𝑑𝑜 𝑑𝑒 𝑜𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛
(2)

Ej. ¿Cuál es el peso equivalente-gramo de Fe cuando se oxida de Fe elementa a FeO? La ecuación total es: Fe + ½

O2 = FeO.



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Igual que sucede en las reacciones ácido base, en una reacción redox el peso equivalente de una 

especie es el número de gramos por equivalente. Se puede encontrar dividiendo el peso molecular 

por el número de equivalente por mol.

Peso equivalente = 
gramo

equivalente
=

peso𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟

equivalente/𝑚𝑜𝑙
=

gramos/mol

equivalente/𝑚𝑜𝑙
(3)

La ecuación 1 y 3 son equivalentes, simplemente son dos formas de expresar lo mismo.

Nota. - una solución normal de oxidante o reductor contiene un peso equivalente-gramo de

sustancia por litro de solución, o un miliequivalente-gramo por mililitro, de aquí que:

V (en litros) x N = número de equivalentes-gramo

V (en litros) x N x peso eq-g = número de gramos

1 equivalente es = a 1000 miliequivalentes

V (en mililitros) x N = número de miliequivalentes-gramo



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Ejemplos de equivalente-gramo:

Ejemplo No.1.- ¿Cuál es el equivalente – gramo de Ca (OH)2?, peso molecular de Ca (OH)2 =74,10g/mol).
Solución:
Un mol de Ca (OH)2 contiene 2 OH y reacciona con 2H. por tanto

Peso equivalente de Ca (OH)2 = 
74,10 𝑔/𝑚𝑜𝑙

2
𝑒𝑞

𝑚𝑜𝑙

= 37,05 𝑔/𝑒𝑞

Ejemplo No.2.- ¿Cuál es el peso equivalente gramo de fosfato de calcio Ca3(PO4)2? (peso molecular Ca3(PO4)2 
= 310,19g/mol).
Solución:

Cada ion Ca+2 tiene una carga positiva de +2, como en la molécula hay 3 Ca+2 la carga total positiva es: 3x2=6, 
también hay 6 cargas negativas provenientes de 2PO4-3.

Peso eq-g= 
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 (

𝑔

𝑚𝑜𝑙
)

𝑛ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑖𝑎 (+𝑜−)/𝑚𝑜𝑙
=

310,19𝑔/𝑚𝑜𝑙

6𝑒𝑞−𝑔/𝑚𝑜𝑙

Peso eq-g= 
𝐶𝑎3 𝑃𝑂4 2𝑔

6 𝑒𝑞−𝑔/𝑚𝑜𝑙
=

310,19𝑔/𝑚𝑜𝑙

6𝑒𝑞−𝑔/𝑚𝑜𝑙
=

51,70𝑔

𝑒𝑞
Ca3(PO4)2



Subunidad 3.2: Normalidad –peso equivalente
Ejemplos de equivalente-gramo de oxidantes y reductores:
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Subunidad 3.2: Normalidad -ejercicios
Ejemplo 2.- ¿Cuál es la normalidad de la solución que resulta de disolver 49,05 g de H2SO4 en 
500ml de solución? (peso molecular del H2SO4 = 98,1g/mol).

Ejemplo 3.- cuantos gramos de soluto se necesitan para preparar 1 litro de disolución 1N de cada una de las 
siguientes sustancias: LiOH, Br2 (como agente oxidante), ¿H3PO4 (para una reacción en la que se remplaza 
3H)?

Datos:
¿N=?
m=49,05g H2SO4
V=500ml --- 0,5L
PM H2SO4 = 98,1g/mol

N= 
𝑷𝒆𝒔𝒐 𝐞𝐪𝐮𝐢𝐯𝐚𝐥𝐞𝐧𝐭𝐞𝐬 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝒏ú𝒎𝒆𝒓𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒍𝒊𝒕𝒓𝒐𝒔 𝒅𝒆 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒄𝒊ó𝒏

Eq-g=
𝑝𝑒𝑠𝑜 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟

𝑁𝑜.𝐻 𝑑𝑒𝑙 á𝑐𝑖𝑑𝑜
= 
98,1 𝑔/𝑚𝑜𝑙

2 𝑒𝑞/𝑚𝑜𝑙
= 49,05 g/eq.

Peso equivalente= 
𝑔

𝐸𝑞−𝑔

N= 

49,05𝑔
49𝑔
𝑒𝑞−𝑔

05𝑙
= 2eq − g/𝐿 ; 2N


