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Description


Relación entre moles y osmoles  El número total de partículas en una solución se mide en



términos de osmoles.



 Un osmol (osm) es igual a 1 mol (mol; 6.02 x 10 a la 21).  Por tanto una solución que contiene 1 mol de glucosa por



litro, tiene una concentración de 1 osm/L.



 Si una molécula se disocia en 2 iones, entonces, una



solución que contiene 1 mol/L tendrá una concentración osmótica de 2 osm/L.



 Por tanto el término osmol señala el número de partículas



osmóticamente activas que existen en una solución, y no a la concentración molar.



Osmolalidad y osmolaridad  Se llama osmolalidad cuando la concentración se expresa en



osmoles por kilogramos de agua.



 Se llama osmolaridad cuando se expresa en osmoles por litro



de solución.



 Es más fácil expresar las cantidades de los líquidos corporales



en litros de líquido, y no en Kg de agua.



Presión osmótica  La magnitud exacta de presión que se necesita para



impedir la ósmosis se llama presión osmótica.



 Cuanto mayor es la presión osmótica de una solución,



menor es la concentración de agua, pero mayor es la concentración de solutos.



Relación entre la presión osmótica y la osmolaridad  La presión osmótica de una solución es directamente proporcional a la



concentración de las partículas osmóticamente activas de esa solución, independientemente de si el soluto es una molécula grande o pequeña.  Por ejemplo una mol. de albúmina con un peso molecular de 70.000



tiene el mismo efecto osmótico que una mol. de glucosa con un peso molecular de 180.  Por otro lado una mol. De cloruro sódico, tiene dos partículas



osmóticamente activas y por tanto tiene dos veces el efecto osmótico.



 De acuerdo a la ley de van’t Hoff, la presión osmótica puede



calcularse así:



 π= CRT



 Π= presión osmótica  C= concentración de solutos en osm/L  R= constante de gases ideales  T= temperatura absoluta en grados Kelvin (temperatura



normal del cuerpo 273°+37°= 310° kelvin)



 El valor de π es de alrededor de 19300 mmHg para una



solución cuya concentración sea de 1 osm/L.



Cálculo de la osmolaridad y de la presión osmótica de una solución  La presión de una solución de cloruro de sodio al 0.9 %, se calcula:  Una solución al 0.9% significa que hay 0.9g en 100 ml de solución, o sea, 9g/L.  Como el peso molecular del cloruro es 58.5 g/mol. La molaridad de la



solución es 9 g/L divididos por 58.5 g/mol, es igual a 0.154 mol/L.  Como cada molécula de cloruro de sodio es igual a 2 osmoles, la osmolaridad



es 0.154x2= 0.308 osm/L.  La posible presión sería 308 mOsm/Lx19.3 mmHG/mOsm/L, es decir, 5944



mmHg.



Actividad osmolar corregida de los líquidos crporales  El motivo de estas correcciones es que las moléculas y los iones que



se hallan en una solución están sometidas a las fuerzas de atracción o repulsión interiónicas o intermoleculares.



 Estos dos efectos pueden causar una ligera disminución o aumento



de la “actividad” osmótica de la sustancia disuelta.



Mantenimiento del equilibrio osmótico entre los líquidos intracelular y extracelular



 Por cada miliosmol de gradiente de concentración de un soluto no difusible,



se ejerce una presión osmótica de alrededor de 19.3 mmHg sobre la membrana celular.  Si dicha membrana se expone al agua pura y la osmolaridad del líquido



intracelular es de 282 mOsm/L, la presión osmótica que puede crearse es de más de 5400 mmHg.  Bastan cambios pequeños en la concentración de solutos no difusibles en el



líquido extracelular para producir cambios enormes en el volumen de las células.



Líquidos isotónicos, hipotónicos e hipertónicos  Una solución es isotónica porque no produce retracción ni hinchazón de



las células. Son ejemplos la sol. de cloruro de sodio al 0.9% o la sol. de glucosa al 0.5%.  Si se coloca una célula en una solución hipotónica que contenga



menores concentraciones de solutos no difusibles (menos de 282 mOsm/L), el agua penetra a la célula haciendo que ésta se hinche.  Si se coloca a una célula en una sol. Hipertónica que contenga una



concentración más alta de solutos no difusibles, el agua saldrá de las células hacia el líq. extracelular, con lo que se concentrará el líq. intracelular, el líq. extracelular se diluirá, la célula se encogerá.



Líquidos isosmóticos, hiperosmóticos e hiposmóticos  Estos términos se refieren al hecho de que las soluciones produzcan o



no cambios en el volumen de las células.  La tonicidad de las soluciones depende de las concentraciones de



solutos no difusibles.  Las células que tiene la misma osmolalidad que las células se llaman



isosmóticas, independientemente de que los solutos sean capaces o no de atravesar la membrana.  Los términos hiperosmótico e hiposmótico se refieren a las soluciones



que tienen mayor o menor osmolaridad que el LEC.



Volúmenes y osmolalidades de los líquidos extracelular e intracelular en condiciones anormales  Algunos factores que pueden alterar los volúmenes de líquido extra e



intracelular son:  Ingestión de agua  Deshidratación  Administración I.V de soluciones  Pérdida de grandes cantidades de líquido por el tracto gastrointestinal  Pérdida de cantidades anormales de liq. por el sudor o riñones  Se pueden calcular los volumenes mediante 2 principios: 1. 2.



El agua se desplaza rápidamente a través de las membranas. Las membranas son totalmente impermeables a muchos solutos



Consecuencias de la adición salina al líquido extracelular  Si se añade una solución isotónica al



compartimiento del LEC, la osmolaridad de este no se modifica, por tanto no se produce ósmosis.  Si se añade una solución hipertónica al LEC,



aumenta la osmolaridad extracelular y se produce ósmosis con salida del agua de las células.  Si se añade una solución hipotónica al LEC, la



osmolaridad del LEC disminuye, y parte del agua extracelular difunde al interior de las células hasta que los compartimientos tengan la misma osmolaridad.
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