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2. Conceptos básicos de Quı́mica

Se llama mol a la cantidad de sustancia que contiene tantas unidades
elementales como átomos hay en 12 gramos de 126C. Es una unidad fun-
damental de cantidad de sustancia en el S.I. de unidades. En 12 gramos de
carbono-12 hay exactamente una cantidad igual al número de Avogadro
de átomos de dicho átomo. Matemáticamente, pues:

1mol = NA = 6.022 · 1023 átomos de carbono-12

Más generalmente, la relación entre el número de partı́culas y los moles
puede establecerse con dos ecuaciones fundamentales:

n = número de moles =
masa en gramos

masa atómica o molecular
=

m(g)
MM

n = número de moles =
número de partı́culas
Número de Avogadro

=
N
NA

Las leyes de los gases ideales o perfectos que hay que conocer son las
siguientes:

Ley de Boyle-Mariotte. Si la temperatura de un gas ideal es cons-
tante, el producto de la presión por el volumen es constante (P y V
son inversamente proporcionales):

PV = cte
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o bien
P1V1 = P2V2

Ley de Charles. Si la presión de un gas ideal es constante, el cociente
de volumen y temperatura es constante (V y T son directamente
proporcionales):

V
T

= cte

o bien
V1

T1
=

V2

T2

Ley de Gay-Lussac. Si el volumen de un gas ideal permanece cons-
tante, el cociente de presión y temperatura es constante (P y T son
directamente proporcionales):

P
T

= cte

o bien
P1

T1
=

P2

T2

Ley (o hipótesis) de Avogadro. Si la presión y la temperatura de un
gas ideal permanecen constantes, el cociente del volumen y el número
de moles permanece constante (volumen y cantidad de sustancia son
directamente proporcionales). Además, se deduce que volúmenes
iguales de gases DIFERENTES, medidos en las mismas condiciones
de presión y temperatura, contienen el mismo número de moles y
por tanto el mismo número de moléculas (o átomos, para el gas ideal
monoatómico). Matemáticamente:

V
n

= cte

o bien
V1

n1
=

V2

n2

Un mol de gas ideal en condiciones normales de presión y tempera-
tura (P=1atm, T=0◦C=273 K) ocupa aproximadamente 22.4 L.

Ley combinada, general o de Clapeyron. Una determinada cantidad
de sustancia, en moles, constante, si dicha sustancia es un gas ideal,
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verifica que el cociente de presión y temperatura multiplicado por el
volumen que ocupa permanece constante:

PV
T

= cte

o bien
P1V1

T1
=

P2V2

T2

Ecuación de estado del gas ideal. Para un gas ideal, se verifica la
siguiente ecuación de estado:

PV = nRT

o bien
PV = NkBT

en donde nR = NkB, y R = 0.082atmL/Kmol = 8,3145J/Kmol es la cons-
tante de los gases ideales, N es el número de partı́culas o moléculas
y kB es la constante de Boltzmann. Para n=1 mol se cumple que
R/NA = kB = 1.38 · 10−23J/K.

La densidad de una sustancia es la magnitud que mide el volumen que
ocupa una determinada masa de dicha sustancia:

d =
m
V

Para las disoluciones, hay que conocer las diferentes formas de medir
las concentraciones de soluto (la componente de menor cantidad) en las
mismas:

Tanto por ciento en masa y en volumen.

C( %,m) =
m(g)soluto

m(g)disolución
· 100

C( %,V) =
V(L)soluto

V(L)disolución
· 100

En algunos casos, en disoluciones muy diluidas, se puede considerar
que el volumen total de la disolución es esencialmente el volumen
de disolvente, pero esto no es cierto en general, en especial si la
disolución está concentrada.
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g/L.

C(g/L) =
m(g)soluto

V(L)disolución

Molaridad.

M =
ns

V(L)dis
=

moles de soluto
Volumen en litros de disolución

Molalidad.
m =

ns

m(kg)disolvente
=

ns

kg(diste)

Fracción molar.
χs =

moles de soluto
moles totales

=
ns

nt

χdiste =
moles de disolvente

moles totales
=

ndiste

nt

χs + χdiste = 1

La presión osmótica Π es la presión necesario para evitar el flujo hacia el
interior de agua en una membrana semi-impermeable. Matemáticamente
se calcula como sigue (ecuación de Morse):

Π = iMRT

en donde i es el factor de Van ’t Hooft, que para muchos casos es igual a la
unidad (1), M es la molaridad, R la constante de los cases y T la temperatura.

La ley del aumento ebulloscópico afirma que el punto de ebullición
de un disolvente puro aumenta por la adición de un soluto no volátil. La
ebulloscopı́a mide tal ascenso mediante la ecuación:

∆Tb = Tb(disolución) − Tb(disolvente puro) = iKbm

en donde de nuevo i es un factor (generalmente de orden unidad), Kb es la
constante ebulloscópica y m es la molalidad de la disolución.

La ley del descenso crioscópico afirma que el punto de fusión (o con-
gelación) de un disolvente puro desciende por la adición de un soluto
insoluble en el disolvente cuando éste se encuentra en estado sólido. Por
crioscopı́a se mide que la variación es igual a:

∆T f = T f (disolución) − Tc(disolvente puro) = −iK f m
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y donde K f es la constante crioscópica, i un factor adimensional general-
mente de orden uno y m la molalidad.

La ley de Dalton afirma que en un gas de varias componentes la presión
total es la luma de presiones parciales, que se obtiene sumando la fracción
molar de cada componente por la presión total:

PT =

N∑
i

Pi = P1+P2+. . .+PN = χ1PT+χ2PT+. . .+χNPT = (χ1+χ2+. . .+χN)PT

Pi = χiPT

La ley de Lavoisier señala que la masa total de reactivos debe ser igual a la
masa total de los productos (nótese que esta ley se viola en procesos radio-
activos donde interviene la equivalencia relativista de masa y energı́a, que
ocurre en ciertos fenómenos nucleares naturales y en otros a alta energı́a
artificiales): ∑

reactivos

mr =
∑

productos

mp

3. ¿Qué hay que saberse?

Leyes de los gases: Boyle-Mariotte, Charles, Gay-Lussac, Avogadro,
Clapeyron, ecuación del gas ideal o perfecto.

Formas de medir concentraciones de disoluciones. Tanto por ciento
en masa, volumen, g/L, molaridad, molalidad, fracción molar.

Propiedades coligativas: ley del ascenso ebulloscópico, descenso crioscópi-
co, presión osmótica.

Leyes de Dalton y de Lavoisier.

Si proeede, concepto de normalidad y de equivalente gramo.

Concepto y definción de mol, y su relación con el número de Avoga-
dro, la constante de los gases ideales y la constante de Boltzmann.

Estequiometrı́a y cálculos estequiométricos. Cálculos con disolucio-
nes y propiedades coligativas de disolventes y solutos. Ajuste de
reacciones quı́micas por tanteo y, si fuera requirdo, por coeficientes
indeterminados.
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4. Formulario

Ecuación de estado del gas ideal o perfecto

PV = nRT

Densidad
d =

m
V

Concentraciones en tanto por ciento en masa y volumen

C( %,m) =
m(g)soluto

m(g)disolución
· 100

C( %,V) =
V(L)soluto

V(L)disolución
· 100

g/L.

C(g/L) =
m(g)soluto

V(L)disolución

Molaridad.

M =
ns

V(L)dis
=

moles de soluto
Volumen en litros de disolución

Molalidad.
m =

ns

m(kg)disolvente
=

ns

kg(diste)

Fracción molar.
χs =

moles de soluto
moles totales

=
ns

nt

χdiste =
moles de disolvente

moles totales
=

ndiste

nt

χs + χdiste = 1

Propiedades coligativas:

Π = iMRT

∆Tb = Tb(disolución) − Tb(disolvente puro) = iKbm

∆T f = T f (disolución) − Tc(disolvente puro) = −iK f m
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Ley de Dalton:

PT =

N∑
i

Pi = P1+P2+. . .+PN = χ1PT+χ2PT+. . .+χNPT = (χ1+χ2+. . .+χN)PT

Pi = χiPT

Ley de Lavoisier: ∑
reactivos

mr =
∑

productos

mp

Nexo mol-NA

1mol = NA = 6.022 · 1023 átomos de carbono-12

NA = 6.022 · 1023 partı́culas/mol
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