
Sorpción 
Adsorción-Absorpción 

Superficie específica 

5 µm 

oxihidróxidos de Fe y Al: 

5 µm 

arcillas: 

Ej.: 
R= 1µm →  ζ=3·106 m2m-3≅103 m2g-1 
                                           =1 ha/10kg 



Carga superficial: lugares de adsorción 

La concentración de lugares de adsorción por unidad de superficie de un sólido: 
- es un parámetro a estimar en experimentos de adsorción (ver después) 

- se puede calcular a partir de la estructura. 

Ej.: montmorillonita:   Na0.3(Si3.8Al0.2)(Al1.9Mg0.1)O10(OH)2 

           si se substituye el Na+ que compensa el déficit de carga: 

Los minerales tienen en general: 
 filosilicatos:  0.5 a 5 sitios/nm2 

 óxidos amorfos:  10 a 20 sitios/nm2 

9 A 
5.2 A 



Punto de carga neta cero (PZNPC) 

Sea agua pura y una superficie adsorbente:  
K1 
K2 

En el punto de carga cero:  

No hay campo electrostático porque en PZNPC no hay carga superficial:  

Es un valor experimental que se obtiene mediante variación de pH hasta 
conseguir la floculación de partículas coloidales → carga superficial cero → 

no hay repulsión eléctrica. 









From Stumm, 1992	



From Langmuir, 1997	
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after Dzombak & Morel, 1990;  
Mo data from Goldberg & Forster, 1998 





Intercambio iónico 

M Ca Ca 

Algunos minerales (por ej. zeolitas, arcillas) presentan déficit de carga  
electrostática estructurales, debido a la existencia de substituciones isomórficas 

(por ej. Al3+ por Si4+).  
El defecto de carga es compensado por iones en ciertas posiciones 

intracristalinas y superficies (Na+, K+, Ca2+, Mg2+).  
Intercambio entre iones en posiciones intracristalinas/superficies e iones en 

solución. 

Brown (1990) 

Intercambio iónico 

Langmuir (1997) 







TO 





TOT 





http://www.nanomineral.info/	







CaCO3 CaMg(CO3)2 SiO2 
(K, Na, Ca)(AlSi3O8)	



KAl2(AlSi3O10)(OH,F)2 



Macro-micro 

Proceso de disolución 

? 



Termodinámica de soluciones acuosas 

La Ley de la acción de masas: 
En principio cada reacción química de equilibrio se puede describir con la lay 

de la acción de masas.  

aA + bB  cC + dD 

{C}c . {D}d 

{A}a . {B}b 
K = Constante de equilibrio 

Producto de las actividades (concentraciones) 

Producto de las actividades (concentraciones) 

A & B reactantes 

a, b, c, d numero de moles 

C & D productos 



Termodinámica de soluciones acuosas 

K = constante de equilibrio thermodinamica o de constante dissociacion 

- Disolución/precipitación: 
KS = constante de solubilidad 

- Complejos (formación/destrucción): 
K = constante de complejación , constante de estabilidad 

- Reacciones superficiales (sorpción) 
Kd = coefficiente de distribución 
Kx = coeficiente de selectividad 

- Reacciones redox 
K = constante de estabilidad 

Termodinámica de soluciones acuosas 

Importante: 
Las constantes de equilibrio son validos solo para el estado 

estandar: 

Significa en nuestro caso: 

T = 25°C 
Fuerza Ionica I = 0 
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Como BaSO4 es un sólido, c es constante => 

= producto de solubilidad 
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Termodinámica de soluciones acuosas 

Fuerza iónica: 
Es una medida macroscópica de las interacciones (coulombianas) : concentración de especies 

disueltas y su carga eléctrica.  

Ej. electrolito monovalente-monovalente: NaCl    

Ej. electrolito monovalente-divalente: CaCl2 

Equivalencia con la conductividad Ω (µS/cm): 
 I = 0.8x10-5·Ω   aguas Na-Cl 

 I = 1.7x10-5·Ω   aguas Ca-SO4, Mg-SO4 
 I = 1.9x10-5·Ω    aguas Ca-(HCO3)2 

€ 

I =
1
2
mCl − (−1)

2 +mNa + (+1)2( ) =
1
2
2mCl − = mCl − = mNa + = mNaCl

€ 

I =
1
2
2mCl − (−1)

2 +mCa 2+ (+2)2( ) =
1
2
(2mCl − + 4mCa 2+ ) =

1
2
(mCaCl2

+ 4mCaCl2
) =
5
2
mCaCl2

Termodinámica de soluciones acuosas 

Actividad: 

ai = fi • ci 

ai actividad 

 ci concentraciones 
i respecto de una especie 
fi coeficiente de actividad 



Actividad del soluto 

Actividad del soluto: medida experimental 



Actividad del agua: valor calculado 

Ley de Raoult:  
la actividad de la fase mayoritaria se aproxima a la fracción molar. 

Σmi χH2O 

calculada 
aH2O 

experimental 
agua marina 1.14 0.98 0.98 
salmuera eq. con halita 13.0 0.81 0.75 

Ej.:  

→ Para la mayoría de soluciones acuosas: aH2O≈ 1 
→ Para soluciones concentradas: χH2O > aH2O  

    porque no se han tenido en cuenta las interacciones ión-disolvente:  
    una parte de las moléculas de agua quedan atrapadas en la esfera de 

    solvatación y no son activas termodinámicamente.  

Actividad del soluto: medida experimental 

Actividad media del soluto:  
Los iones no están nunca solos en solución, siempre hay sales con iones de signos contrarios 
→ solo podemos medir actividades del conjunto de soluto y luego buscaremos la forma que 

estimar actividades de iones individuales. 

Sea una sal que se disuelve: 

Condición de equilibrio: 

Potencial químico medio: es la media aritmética de los potenciales de los iones: 

Y teniendo en cuenta que                          : 
     la actividad media es la media geométrica de 

     las actividades de los iones   



Actividad del soluto: medida experimental 

El coeficiente de actividad medio γ± puede medirse experimentalmente a partir de los 
cambios en las propiedades de la solución: presión de vapor, punto de ebullición y de 

congelación, presión osmótica, etc. 

Ej.: un experimento corriente consiste en medir aH2O (=a1) para diferente soluciones con 
concentraciones de soluto m2 diferentes. Se establece una relación experimental: 

A continuación se deduce una expresión teórica de γ2= γteorica(a1) y se substituye a1 por su 
relación experimental. 

(solo como ejemplo): aexp.(m2) 

Actividad de un ión individual: medida experimental 

Es práctico para los cálculos disponer de la actividad individual de los iones. 

Convenio de MacInnes (1919):  

Se basa en que K+ i Cl- tienen la misma carga, estructura electrónica semejante y coeficiente de 
difusión muy parecido. 

Un a vez conocidos                cualquier otro ión puede ser calculado a partir de los datos 
experimentales de una sal del ión. 

Ej.: 

experimental 

experimental 



Actividad del soluto: medida experimental 

La variación experimental de γ± con m2 o con I (Langmuir, 1997): 

Actividad de un ión individual: cálculo 

1) Ley restringida de Debye-Hückel 

Se basa en la teoría electrostática (Bockris y Reddy, 1973) son una serie de simplificaciones que solo 
son válidas para soluciones muy diluidas (I<0.01) 

→ Un ión se considera una carga puntual 
→ El resto de iones se consideran una nube esférica de carga opuesta 

→ El agua es un medio dieléctrico continuo no influido por el ión 
→ Las interacciones son solo electrostáticas 

donde                                        = 0.5092 a 25°C 

Discusión: 
 a z i> zj   → γ i< γ j     (ver γNa+ > γCa2+) 

 a si I →0,  γi → 1   y   γ i → γ j   si z i= zj (ver γNa+ y γK+) 
 a si I aumenta,  γ i disminuye 



Actividad de un ión individual: cálculo 

2) Ley ampliada de Debye-Hückel 

De la ley límite se deduce que                   es una recta.  
En cambio, se ve experimentalmente que es una curva y que depende de cada sal (de cada 

ión). 
Esto se debe a que para I>0.01: 

→ Un ión no puede considerarse una carga puntual, sino que tiene un radio ai (valor de ajuste de 
datos experimentales). 

La incorporación de una carga no puntual a la deducción de la ley de DH lleva a: 

donde                            = 0.3283 a 25°C 

Actividad de un ión individual: medida experimental 

variación experimental (Langmuir, 1997): 

z i> zj   → γ i< γ j      
           (ver γNa+ > γCa2+) 

si I →0,  γi → 1   y   γ i → γ j   si z i= zj 

            (ver γNa+ y γK+) 

si I aumenta,  γ i disminuye 

cálculo según Debye Huckel: 




