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ESTRUCTURA DE LA TESIS 

 

 En la presente tesis se estudió el proceso de adsorción con la finalidad de eliminar 

contaminantes inorgánicos del agua en forma aniónica considerando el Cr(VI), fluoruro y 

fosfatos, así como la aplicación de procesos avanzados de oxidación en la degradación de 

compuestos orgánicos emergentes como los fármacos nitroimidazoles (tinidazol) y 

sulfonamidas (sulfametazina, sulfadiazina y sulfametizol). Los resultados experimentales 

obtenidos, así como la discusión de ellos se presentan en este escrito divididos en ocho 

capítulos. 

 

CAPÍTULO I, Introducción. Dedicado a la introducción del trabajo desarrollado en la tesis. 

CAPÍTULO II, Marco teórico y antecedentes. Presenta el panorama de la problemática 

ambiental en cuanto a la contaminación del agua por contaminantes inorgánicos en forma 

aniónica y compuestos orgánicos emergentes. Se presentan los resultados previos obtenidos 

por diferentes métodos de tratamiento para su eliminación, dentro de los cuales se profundiza 

el proceso de adsorción y los procesos de oxidación avanzada. 

CAPÍTULO III, Remoción de aniones en solución acuosa mediante óxidos de hierro 

naturales y modificados. Se presentan los resultados de la caracterización fisicoquímica de 

dos óxidos de hierro naturales y modificados; DRX, fisisorción de N2, TGA, MEB y FTIR, 

así como, composición química, punto de carga cero, punto isoeléctrico y estabilidad ácida. 

Se aborda el estudio de la eficacia de los óxidos de hierro naturales, tratados térmicamente y 

modificados químicamente en la remoción de los aniones de Cr (VI) en solución acuosa. Se 

estudia la influencia de los parámetros de operación como pH del medio, temperatura y fuerza 

iónica. 

CAPÍTULO IV, Remoción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada. Se 

presentan los resultados de la caracterización fisicoquímica de la magnetita natura y 

modificada térmicamente; DRX, fisisorción de N2, TGA, MEB y FTIR, así como, punto de 

carga cero. Se aborda el estudio de la eficiencia en la adsorción de fluoruro y fosfatos. Se 

estudia su cinética de adsorción, la influencia de pH del medio, la concentración de los 

respectivos aniones y la temperatura. 
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CAPÍTULO V. Degradación de tinidazol mediante xerogeles de sílice dopados con 

hierro (III) y radiación solar. Se presentan los resultados de la síntesis y caracterización de 

XGS de sílice dopados con Fe(III) mediante XPS, DRS, HRTEM, PL, TEM, SEM, FTIR, 

DRX y fisisorción de N2. Se estudia el efecto de diferentes condiciones de operación 

(concentración de Fe(III) dopado, tamaño de partícula del XGS, concentración inicial de 

TNZ, concentración del XGS dopado con Fe(III), pH y exposición previa de XGS-Fe(III) a 

radiación solar). También, se cuantifican los radicales HO• y O2
•- generados en el sistema, se 

determinan los subproductos de degradación, se evalúa la citotoxicidad y el mecanismo de 

degradación del TNZ es propuesto. Además, el mecanismo y reutilización de los XGS-Fe(III) 

es estudiado. 

CAPÍTULO VI, Degradación de sulfonamidas en fase acuosa mediante los procesos 

basados en radiación UV, UV/H2O2 y UV/K2S2O8. Se estudia el efecto que tiene la 

radiación UV en la degradación directa e indirecta de sulfonamidas (sulfametazina, 

sulfadiazina y sulfametizol), con base en el rendimiento cuántico del proceso. Se estudia el 

efecto de los parámetros de operación (concentración inicial de contaminante, pH y 

composición química del agua). Se cuantificó y se analizó la presencia de promotores de 

radicales (HO• y SO4
•-) a partir de la variación de la concentración inicial de H2O2 y K2S2O8. 

Los productos de degradación, mecanismo de degradación y la citotoxicidad de los 

subproductos también se discuten en este capítulo. 

CAPÍTULO VII. Degradación de sulfonamidas mediante ferrato(VI). Se estudia la 

oxidación de sulfonamidas a partir de Fe(VI). Se estudia el efecto del pH y la relación molar 

como principal influencia en la degradación de sulfonamidas. Subproductos de degradación 

y mecanismo son propuestos. Además, se evaluó la citotoxicidad en líneas celulares HEK-

293 y J774.2. 

CAPÍTULO VIII. Degradación de sulfonamidas en solución acuosa mediante los 

sistemas Fe(0−VI)/sulfito. Se compara la efectividad de los procesos Fe(0)/sulfito, 

Fe(II)/sulfito, Fe(III)/sulfito and Fe(VI)/sulfito en la degradación de sulfonamidas. Se evalúa 

la ausencia y presencia de oxígeno disuelto en el sistema Fe(0)/sulfito. Se estudia la 

influencia en matrices de agua. Subproductos, vías de degradación y la citotoxicidad fue 

evaluada. 
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INTRODUCCIÓN 

Las plantas de tratamiento de agua potable enfrentan grandes desafíos en la optimización de 

tecnologías para evitar problemas de salud humana y asegurar la sostenibilidad ambiental, en 

correlación directa con el crecimiento de la población y la disponibilidad de fuentes de agua, 

debido a que reciben un gran número de contaminantes orgánicos e inorgánicos en los 

efluentes a tratar. 

 El cromo proveniente principalmente de la industria curtidora de pieles, es 

considerado como uno de los 16 contaminantes más tóxicos del mundo. Otros aniones 

presentes en aguas contaminadas son el fluoruro y los fosfatos, los cuales llaman la atención 

por su efecto adverso a la salud de la población y ecosistemas, respectivamente. El fluoruro 

se encuentra naturalmente en el agua subterránea de regiones áridas-semiáridas y zonas con 

actividad geotérmica, principalmente. Una ingesta excesiva de flúor puede resultar en 

problemas de salud graves como fluorosis dental. Los fosfatos, usados principalmente en los 

detergentes pueden inhibir la biodegradación de las sustancias orgánicas, así como causar 

eutrofización. En México la contaminación por fluoruro es un problema endémico que afecta 

la parte norte y centro del país. Así mismo se ha detectado contaminación natural por cromo 

en el Valle de León, Gto. No obstante actividades humanas pueden potenciar su 

concentración en el agua. Por ello es indispensable la implementación de nuevas tecnologías 

de remoción de aniones que sean eficientes y rentables. 

En la actualidad el proceso de adsorción utilizando óxidos de hierro naturales, para 

remover aniones del agua ha tenido relevancia aún considerando la desventaja de presentar 

áreas específicas pequeñas por lo que su capacidad de adsorción se ve limitada. Por lo tanto, 

las propiedades fisicoquímicas de óxidos de hierro naturales tales como área específica, 

morfología, estructura y composición pueden ser modificadas al someterlos a un tratamiento 

térmico o químico. El tratamiento térmico puede permitir un incremento en el área específica 

y porosidad de un material con posibilidad a mejorar su capacidad de adsorción y la 

incorporación química de iones aluminio en la superficie de los óxidos de hierro naturales 

incrementa la carga positiva de los materiales con generación de nuevos sitios aniónicos para 

el proceso de adsorción. Por lo tanto, de esta forma se contribuye al desarrollo y aplicación 

de materiales de bajo costo para remover aniones presentes en aguas contaminadas. 
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Por otro lado, dentro de las sustancias orgánicas presentes en efluentes se encuentran 

los productos farmacéuticos y de cuidado personal (p.s.i. PPCPs), caracterizados por no estar 

regulados y ser detectados en el orden de µg L−1 o mg L−1 en efluentes de diferentes partes 

del mundo. Su problema radica que pueden bioacumularse y magnificarse, ejerciendo 

toxicidad elevada y baja biodegradación. El tinidazol y las sulfonamidas son antibióticos de 

uso generalizado para prevenir y tratar infecciones causadas por bacterias anaerobias y 

protozoarias. 

Los procesos avanzados de oxidación (PAOs) han demostrado tener una alta 

eficiencia para degradar contaminantes orgánicos del medio ambiente, mediante la 

generación de altas concentraciones de radicales oxidantes como HO●, SO4
●− O2

●− y HO2
●. 

Estos radicales pueden ser generados por medios fotoquímicos como radiación UV, solar, 

activación de un material o reactivo, entre otros. La fotocatálisis heterogénea es uno de los 

procesos más estudiados debido a su alta eficiencia en la degradación de contaminantes y su 

aplicación de energía artificial o luz solar. La ventaja de técnicas de degradación 

fotocatalítica reside en el hecho de usar materiales semiconductores amigables con el medio 

ambiente. Semiconductores a base de hierro soportados en xerogeles de sílice ofrecen una 

alternativa a la degradación de antibióticos debido a que el hierro puede promover la 

generación de radicales oxidantes a través del par electrón-hueco al encontrarse en fase 

mineral cristalina o amorfa y efectuar reacciones Fenton. Mientras que el xerogel de sílice le 

provee propiedades de estabilidad química y mecánica en dicho proceso. 

Además, dentro de los PAOs, es bien sabido que la aplicación de radiación UV 

presenta buenas oportunidades de degradar fármacos en solución acuosa, y la adición de 

sustancias sensibilizadoras como el H2O2 y K2S2O8 pueden propiciar un menor consumo de 

radiación UV, volviendo rentable el proceso de oxidación. 

Así mismo, especies oxidantes por si solas como el ferrato [Fe(VI)], considerado 

como un oxidante verde al no generar subproductos tóxicos en comparación con otros 

oxidantes, está teniendo en la actualidad un amplio impacto por su versatilidad en el 

tratamiento de aguas. Por otro lado, al ser una especie de hierro también puede activar el 

sulfito ejerciendo un efecto sinérgico en el proceso de oxidación. El sulfito puede ser activado 

por metales de transición como el hierro para producir radicales SO4
●− utilizado en la 

degradación de fármacos. 
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Cuando se aplica un PAOs en la degradación de compuestos orgánicos, su eficiencia 

no sólo radica en el porcentaje de degradación del fármaco y costos, sino también en llegar 

a su mineralización completa o en su defecto generar subproductos menos tóxicos que los 

que se tenían originalmente, así como proporcionar información acerca de sus vías de 

degradación. 

Por lo tanto, tres objetivos generales fueron establecidos para este trabajo, los cuales 

se mencionan a continuación: 

1. Modificar óxidos de hierro naturales a partir del tratamiento térmico como una 

alternativa eficiente y económica para la remoción de Cr(VI), fosfatos y fluoruro.  

2. Evaluar las propiedades fotoactivas de xerogeles de sílice dopados con hierro(III) 

con la finalidad de degradar antibióticos como el tinidazol, como una alternativa 

viable en la purificación de aguas. 

3. Evaluar los sistemas UV, UV/H2O2, UV/K2S2O8, ferrato y activación de sulfito, 

en términos de cinética, citotoxicidad y vías de oxidación para la degradación de 

sulfonamidas presentes en solución acuosa como parte de los PAOs novedosos. 
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1.  CONTAMINACIÓN DEL AGUA 

La contaminación hídrica o contaminación del agua es una modificación de esta, 

generalmente provocada por el ser humano, que la vuelve impropia o peligrosa para el 

consumo humano y sus respectivas actividades, así como para los animales y ecosistemas 

[1]. Los contaminantes más comunes en el agua generados por fuentes antrópicas debido a 

descargas residuales son metales, pesticidas, herbicidas, fármacos, detergentes, grasa, 

aceites, materia orgánica, entre otros. Por fuente natural como erupciones volcánicas, se 

encuentran en el suelo sales disueltas, iones como carbonatos, sulfatos, cloruros, fluoruros, 

etc. Con la implementación de diferentes medidas legislativas y tecnológicas para prevenir 

el deterioro en la calidad del agua, continúa la necesidad de investigar sobre nuevas medidas 

que eviten la contaminación del agua y los riesgos que se derivan de ella. 

 

2. CONTAMINATES INORGÁNICOS 

2.1 Cromo 

El cromo no existe en forma elemental en la naturaleza, solo es posible encontrarlo en 

minerales tales como la cromita (FeCr2O4), conocida como la fuente mineral de cromo más 

importante. Dentro de las actividades antropogénicas destaca, la extracción de compuestos 

de cromo a partir de la cromita, la industria química, colorante, pigmentos, plaguicidas, 

cromado electrolítico o galvanoplastia, el curtido de cueros y pieles, conservación de madera, 

cerámica metálica, fotograbado, fabricación de cerrillos, explosivos, entre otros [2, 3]. 

Generalmente las industrias descargan cromo a cuerpos de agua, como resultado de 

su proceso, dicha sustancia puede ser descargada en forma de óxido de cromo, sulfato de 

cromo, trióxido de cromo y ácido crómico, principalmente. Se puede encontrar presente en 

sus estados de oxidación Cr(III) y Cr(VI). El Cr(III) es considerado relativamente inocuo 

comparado con el Cr(VI). En presencia de materia orgánica, el Cr(VI) presente en agua puede 

reducirse a cromo(III), sin embargo, las altas concentraciones del ión en estado hexavalente 

pueden sobrepasar la capacidad natural de reducción, lo cual impediría su adecuada 

eliminación [4]. 

La industria del curtido es reconocida como una de las industrias más contaminantes 

en relación con la cantidad de Cr(III) y Cr(VI) liberada al ambiente, esto se debe 

principalmente a que utilizan sales de cromo en el proceso de curtiduría, el uso de este 
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elemento le proporciona ciertos beneficios al cuero, tales como, más resistencia, mayor 

durabilidad y, además, evita la putrefacción de éste con el agua. En México el curtido 

utilizando cromo es el método más común en las industrias curtidoras, alrededor del 80 % 

emplea sulfato de cromo básico y sólo el 20 % curte la piel con el método al vegetal [4]. 

El uso excesivo de compuestos de cromo y su generación de residuos han propiciado 

el estudio de diversos métodos y materiales que permitan su disminución de concentración 

presente en cuerpos de agua [5]. 

 

2.1.1 Química del cromo 

El cromo es un metal de transición y un excelente metal de coordinación con número atómico 

24 y peso atómico 51.996, gran parte de sus aplicaciones se debe a sus propiedades de 

resistencia a la corrosión [6]. 

El cromo presenta características similares a las de los metales de transición, de los 

cuales el Cr(III) posee una gran variedad de compuestos aniónicos y catiónicos, siendo 

bastante resistente a la oxidación en medio ácido, sin embargo, cuando el cromo presenta 

estado de oxidación (VI), se vuelve altamente oxidante [7], por lo que tiene mayor facilidad 

para atravesar membranas biológicas, que pueden causar diversos daños a la salud. Los 

cromatos y dicromatos son los compuestos hexavalentes más comunes y dañinos [8]. 

Los estados de oxidación (VI) y (III), son fácilmente interconvertibles, dependiendo 

fundamentalmente del pH del medio, de la presencia de condiciones aerobias o anaerobias y 

de la temperatura. Un medio alcalino y condiciones aerobias son condiciones propicias para 

la oxidación del Cr(III) a Cr(VI), esta oxidación se ve favorecida al incrementar la 

temperatura [9]. 

El Cr(VI) presenta alta solubilidad y gran movilidad mientras que el Cr(III) su 

movilidad es baja ya que al formar hidróxidos es poco soluble. El potencial redox (Eh) y el 

pH son los factores más importantes que controlan la especiación del cromo. En solución el 

Cr(VI) se encuentra como CrO4
2−, HCrO4

− o Cr2O7
2−, dependiendo tanto del pH del medio 

como de la concentración total de Cr, como puede observarse en el diagrama de distribución 

de especies (Figura II. 1). 
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Figura II. 1. Diagrama de especiación de Cr(VI) en solución acuosa a 25 °C. 

 

Para aguas residuales industriales, a pH > 1, se ha observado la desprotonación del 

Cr(VI), por encima de pH 7 sólo existen iones CrO4
2−, en solución en todo el intervalo de 

concentración, a pH entre 1 y 6 el HCrO4
− es predominante. La concentración, presión, 

temperatura, y la presencia de otros iones acuosos pueden tener influencia en las especies de 

cromo existentes. Los diferentes productos de disociación son los mencionados en las 

ecuaciones (II. 1)-(II. 3): 

 

H2CrO4 → H+ + HCrO4
-
 Ka = 0.48 (II. 1) 

HCrO4
-  → H+ + CrO4

2-
 Ka  = 3.2 x 10-7 (II. 2) 

Cr2O7
2- → H2O + 2HCrO4

-
 Ka  = 3.0 x 10-7 (II. 3) 

 

2.1.2 Toxicidad del cromo 

El Cr(VI) es un peligro para la salud de los humanos, mayoritariamente para la gente que 

trabaja en la industria del acero y textil. El Cr(VI) es conocido porque causa varios efectos 
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sobre la salud. En contacto con la piel, puede causar reacciones alérgicas, como erupciones 

cutáneas, puede producir cáncer de pulmón cuando se inhala y fácilmente produce 

sensibilización en la piel [10]. 

Debido a su toxicidad se han establecido normas con el objetivo de proteger al medio 

ambiente y a la salud de la población. La Agencia Internacional para la investigación del 

Cáncer (p.s.i. IARC) ha confirmado el efecto cancerígeno del Cr(VI) en los seres humanos 

[11]. La Organización Mundial de la Salud (OMS), estableció un límite permisible de 0.05 

mg L−1 en el agua potable y muchos países han regulado esta norma para el agua residual. La 

Agencia de Protección Ambiental (p.s.i. EPA) ha establecido que la exposición al Cr por 

ingestión en agua potable de 1 mg L-1 durante 1 o 10 días no causa efectos adversos a la salud 

humana. La Norma NOM-001-SEMARNAT-1996 [12] establece que el límite máximo 

permisible de cromo total en agua residual tratada para uso agrícola no debe exceder un 

promedio mensual de 1mg L-1, así mismo el promedio mensual de la concentración máxima 

permitida para uso público urbano debe ser menor a 0.5 mg L−1. La NOM-002-SEMARNAT-

1996 [13], establece que el límite máximo permisible para Cr(VI) en las descargas de aguas 

residuales a los sistemas de alcantarillado urbano o municipal, no debe ser superior a 0.5 mg 

L−1 (promedio mensual) y 0.75 mg L−1 (promedio diario). La NOM-127-SSA1-1994 

modificación 2000 [14] establece que el límite máximo de cromo total en agua potable es de 

0.05 mg L−1 [15] y sugiere que el límite máximo permisible de Cr(VI) en las aguas 

descargadas directamente a cuerpos superficiales de agua marina, debe ser de 0.1 mg L−1. 

 

2.1.3 Presencia en el medio ambiente 

En el Valle de León, México se han encontrado concentraciones de Cr total  de 0.015 mg L−1 

en aguas superficiales y subterráneas [16]. Aunque no es un riesgo para la salud su presencia 

ha sido referida a dos fuentes antropogénicas y una natural por la erosión de rocas 

ultramáficas que afloran en el barranco de la Sierra de Guanajuato [17]. Un estudio posterior 

al mismo lugar menciona que el acuífero directamente debajo de una fábrica de producción 

de pilas todavía conserva concentraciones de Cr(VI) aproximadamente de 121 mg L−1 [16]. 

 En Grecia, se ha detectado Cr(VI) en agua subterránea con valores de 5 a 70 µg L−1 

por cromita natural [18]. En California, se han encontrado concentraciones mayores a 10 µg 

L-1 en agua superficial y subterránea [19]. En Canadá, suministros de agua potable detectaron 
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concentraciones de Cr de 2 a 60 µg L−1 [20], lo que sin duda causa efectos adversos a la 

población humana. En la India se ha detectado altas concentraciones de Cr(VI) (2 a 5 g L−1) 

en aguas subterráneas cerca a los sitios de eliminación de desechos de curtiembre [21]. 

 

2.2 Fluoruro 

El flúor está presente en la naturaleza en forma de fluorita (CaF2), apatita 

[(Ca10(PO4)6(OH,F,Cl)2] y criolita (NaFAlF3), en forma de fluoruros se encuentra en el agua 

de mar, ríos y manantiales minerales, en los tallos de ciertas hierbas y en los huesos y dientes 

de animales. La concentración por fluoruro en aguas superficiales generalmente no excede 

0.3 mg L−1, en el agua de mar el fluoruro se encuentra en concentraciones cercanas a 1.4 mg 

L−1 y en aguas subterráneas la concentración puede variar de 1 a 35 mg L−1. La concentración 

de fluoruro en agua extraída de pozo depende de varios factores tales como aspectos 

geológicos, químicos y físicos del acuífero, la porosidad, acidez del suelo, temperatura y 

profundidad del pozo. Si hay minerales como la fluorita, fluoroapatita o criolita en contacto 

con el agua subterránea por largos periodos de tiempo, entonces aportan fluoruro al agua. Si 

el nivel de fluoruro en el agua potable es menor a 0.5 mg L−1, es común la presencia de caries 

dental que en lugares con mayor concentración [22].  

 Por tal motivo en algunos países con el propósito de reducir la caries dental se agrega 

intencionalmente fluoruro al suministro de agua, pasta dental y productos dentales y en 

productos alimenticios (fluoración). El fluoruro se encuentra en el aire proveniente de la 

producción de fosfato o de la combustión de sustancias inflamables que lo contengan, es 

ampliamente utilizado en manufactura y se encuentra en efluentes de industrias de vidrio, 

electroplateado, aluminio, producción de acero, manufactura de componentes electrónicos, 

producción de teflón, entre otros [23]. 

 

2.2.1 Química del flúor 

El flúor pertenece a la familia de los halógenos (VIIA), es un gas amarillo verdoso pálido, 

corrosivo y venenoso, posee un olor penetrante y desagradable, y a temperatura ambiente 

ataca los recipientes de vidrio[24]. En la naturaleza normalmente se encuentra combinado 

directamente con la mayoría de los elementos en forma de sal e indirectamente con el 

nitrógeno, cloro y oxígeno, es estable al formar compuestos llamados fluoruros y su alta 
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reactividad se atribuye a la baja energía de disociación del enlace F-F debido a la repulsión 

entre electrones no enlazantes, y a la generación de reacciones muy exotérmicas [25]. 

 El flúor en solución acuosa y a partir del pH 3.18 se encuentra como anión llamado 

fluoruro, las especies de flúor en solución acuosa se presentan a partir de la reacción (II. 4) 

[26]. 

 

HF + H2O ↔ F- + H3O
+
 pKa = 3.18 (II. 4) 

 

 En la Figura II. 2 se muestra el diagrama de especiación del fluoruro, donde se 

identifica al anión en el rango de pH 3.18 a 14 y en forma de HF a pH < 3.18. 
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Figura II. 2. Diagrama de especiación del fluoruro en solución acuosa a 25 °C. 

 

2.2.2 Toxicidad del flúor 

El consumo de agua con un contenido cercano a 4 mg L−1 ocasiona problemas de fluorosis 

dental. La fluorosis esquelética tiene consecuencias serias y resulta de un consumo 

prolongado de fluoruro entre 4 y 5 mg L-1. Si la concentración se encuentra por debajo de 0.5 
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mg L−1, la presencia de caries aumenta considerablemente. El fluoruro puede ser nocivo a la 

vida acuática y en las plantas, a niveles elevados por encima de 1.7 mg L−1 puede provocar 

un color amarillo en las hojas y un crecimiento lento, en animales un nivel de fluoruro por 

encima de 2.5 mg L−1 puede ocasionar problemas de salud [27]. 

La Norma Oficial Mexicana NOM-127-SSA1-1994 [28] y la NOM-201-SSA1-2002 

[29] establecen como límite permisible de fluoruro presente en agua el valor de 1.5 mg L−1. 

La Organización Mundial de la Salud (p.s.i. WHO) establece la concentración de fluoruro 

aceptable en el agua de consumo humano en un rango de 0.5 a 1.5 mg L−1 [30]. La Agencia 

de Protección Ambiental (p.s.i. EPA) ha establecido un límite máximo permisible de 4 mg 

L−1 y un límite máximo secundario de 2 mg L−1 en el agua para consumo humano. Para 

prevenir la caries dental el Servicio de Salud Pública (p.s.i. PHS) de Estados Unidos ha 

recomendado un límite entre 0.7 y 1.2 mg L−1 de fluoruro en el agua potable. En España el 

Real Decreto 140/2003 del 7 de febrero [31], dicta los criterios sanitarios de la calidad del 

agua de consumo humano con una concentración máxima de fluoruros en el agua de 1.5 mg 

L−1. 

 

2.2.3 Presencia en el medio ambiente 

La fluorosis es un problema endémico en por lo menos 25 países del mundo, en algunos 

países de china la fluorosis es prevalente tanto por agua como por aire emitido en la 

combustión de carbón mineral. En México, el problema de contaminación por fluoruro se ha 

incrementado en los últimos años, en zona centro y norte principalmente. En San Luis Potosí 

el 91 % de la población utiliza agua de la llave en la preparación de alimentos. El fluoruro al 

estar presente en forma natural debido a minerales antes mencionados en el suelo, se presenta 

una problemática de contaminación a nivel mundial, donde países como India, China, Brasil, 

España, Canadá, EE.UU., México entre otros se ven afectados [32]. 

 En México, los estados de Aguascalientes, Durango, Zacatecas, Jalisco, Querétaro, 

San Luis Potosí entre otros, se consume agua con concentraciones de fluoruro por encima 

del límite permisible según la legislación ambiental, dichos estados se ven afectados por 

rocas ígneas con minerales como la fluorita [33]. 

En San Luis potosí las concentraciones de fluoruros en agua proveniente de pozos 

oscila entre 0.18 a 5.43 mg L−1, los municipios con concentraciones por arriba del límite 
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permisible (1.5 mg L−1) son Villa de Reyes, Matehuala, Villa de Zaragoza, Salinas, Santo 

Domingo, Soledad, San Luis Potosí, entre otros [34]. 

 

2.3 Fosfatos 

El fósforo es un elemento necesario para el desarrollo de la vida. Es abundante en la 

naturaleza y como nutriente esencial controla la eutrofización de las masas de agua. El 

fósforo es un componente habitual de las aguas naturales, pero también existen fuentes 

humanas de fosfatos provenientes de la industria, usos domésticos e incluso de la agricultura. 

Las cantidades excesivas de fosfatos en aguas naturales llevan a desequilibrios ecológicos 

por la eutroficación y gran descenso de los niveles de oxígeno, por lo que se encuentra 

limitada su descarga a dichos cuerpos. El fósforo puede encontrarse en el suelo en formas 

combinadas como fosfatos de amonio o incluso en complejos como la hidroxiapatita y 

estruvita [35]. La industria lo transforma y utiliza para obtener productos de primera 

necesidad como son jabones, detergentes, fertilizantes y abonos cuya base son el nitrógeno, 

fósforo y potasio [36].  

 

2.3.1 Química del fósforo 

El fósforo se puede encontrar en forma de fosfatos, que a su vez se clasifican en ortofosfatos, 

polifosfatos o fosfato orgánico. Los ortofosfatos constituyen el 15 a 30 % del fósforo total y 

los polifosfatos constituyen el 65-85 % restante, los polifosfatos mediante hidrólisis pueden 

revertirse a ortofosfatos [37]. En función del pH, predominara una especie u otra de fósforo 

como anión, como se muestra en el diagrama de especiación en la Figura II. 3. 
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Figura II. 3. Diagrama de especiación del fósforo a 25 °C. 

 

2.3.2 Toxicidad del fósforo 

El exceso de fosfatos en agua contribuye al proceso de eutrofización y aunque es un proceso 

natural de envejecimiento del agua estancada con exceso de nutrientes y acumulación de 

materia orgánica en descomposición, dichas condiciones conduce a la muerte de flora y fauna 

acuática [38]. 

 Para el fósforo, la legislación varía dependiendo de país en función del agua que se 

disponga, por ejemplo, en Corea del Sur el vertido máximo es de 0.1 mg L−1, y en otros países 

es más restrictivo [38]. La Organización Mundial de la Salud establece un límite máximo 

permisible de 0.5 a 1 mg L−1 de fósforo en agua [36].  

 

3. CONTAMINANTES EMERGENTES 

Los contaminantes emergentes (CE) se caracterizan por la persistencia ambiental y las 

amenazas a la salud [39]. Pesticidas, productos farmacéuticos, productos para el cuidado 
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personal, detergentes, subproductos de desinfección y medicamentos, son algunos de ellos. 

Los daños que pueden generar resultan difíciles de precisar por las pequeñas condiciones en 

las que están presentes, por su simultaneidad con otros compuestos y su efecto potencial 

acumulativo. Dentro de los CE se encuentran los denominados productos farmacéuticos y de 

cuidado personal (p.s.i. PPCPs), compuestos orgánicos ampliamente consumidos por la 

sociedad y que incluyen cosméticos, productos de uso doméstico y principalmente fármacos 

[40]. El incremento en el número y cantidad de medicamentos y productos de higiene 

personal consumidos ha dado lugar a la fabricación de nuevas y complejas sustancias 

químicas que son introducidas al medio ambiente en grandes cantidades. 

 

3.1 Problemática de fármacos en agua 

Desde la década de los 70´s se ha considerado a los fármacos como posibles contaminantes 

del medio ambiente, pero en la última década se han detectado problemas tales como 

interferencia en los mecanismos de actuación del sistema endocrino humano [40]. Los 

fármacos llegan al medio ambiente como consecuencia de su fabricación, distribución, 

consumo y vertidos incontrolados de medicamentos caducados. 

 El foco principal se encuentra en el agua, apareciendo ya estas sustancias tanto en 

aguas superficiales como subterráneas [41]. Su consumo se ha incrementado en los últimos 

años hasta niveles cercanos al consumo de otros compuestos peligrosos como los pesticidas. 

 Los productos farmacéuticos que se encuentran con mayor frecuencia en los efluentes 

para el tratamiento del agua son: antibióticos, antiácidos, esteroides, antidepresivos, 

analgésicos, antiinflamatorios, antipiréticos, bloqueadores beta, fármacos hipolipemiantes, 

tranquilizantes y estimulantes. Estos productos farmacéuticos se han detectado en las aguas 

superficiales y subterráneas en diferentes partes del mundo [42]. En México se ha reportado 

la presencia de ibuprofeno (0.742-1.406 ηg L−1), naproxeno (7.267-13.589 ηg L−1), 

diclofenaco (2.052-4.824 ηg L−1) y nonilfenoles (1.989-39.326 ηg L−1) en aguas residuales 

durante la infiltración en acuíferos en el Valle de Tula [43]. En la Ciudad de México se 

reportó la presencia de ácido salicílico, ibuprofeno, ketroprofeno, naproxeno, diclofenaco y 

gemfibrozil en aguas subterráneas, superficiales y almacenadas en concentraciones de 1-309 

ng L−1 [44]. En la península de Yucatán, se monitoreó la presencia de contaminantes en la 

costa del Caribe y se detectaron diversos compuestos farmacéuticos tales como el 
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acetaminofeno, ibuprofeno, naproxeno y carbamazepina, en concentraciones entre 3.19 y 

4.27 ng L−1 [45].  

 Por lo tanto, los retos que se presentan en la investigación están dirigidos a proyectos 

que analicen la presencia y eliminación de los fármacos en aguas y en el medio ambiente en 

general. Estos retos se centran en los principios activos farmacológicos y como los procesos 

de depuración de agua residual en las plantas de tratamiento y los procesos de tratamiento de 

aguas potables deben redefinirse para afrontar esta problemática de contaminación 

ambiental, ya que muchas de las aguas residuales tratadas llegan a ríos, se utilizan en el riego 

o se vierten en aguas subterráneas para rellenar depósitos destinados a ser agua potable. 

 

3.2 Antibióticos 

Los antibióticos son una importante clase de productos farmacéuticos que se han utilizado 

ampliamente para prevenir y tratar infecciones bacterianas, así como promover el 

crecimiento de la cría de animales y acuicultura [46]. Para este estudio, los antibióticos 

considerados fueron el tinidazol y las sulfonamidas debido a que ambos son utilizados 

ampliamente en todo el mundo. 

 

3.3 Tinidazol 

Los nitroimidazoles son los fármacos más comúnmente utilizados para el tratamiento de 

infecciones debido a sus propiedades antibacterianas y antiparasitarias [47]. Dentro de ellos 

se encuentra el tinidazol, un agente antiprotozoario que se ha utilizado ampliamente en 

Europa y en países en desarrollo durante más de dos décadas con una eficacia establecida y 

tolerancia aceptable. En protozoarios y células bacterianas susceptibles, el tinidazol se reduce 

a intermediarios citotóxicos que se unen covalentemente al ADN, causando daños 

irreversibles [48]. 

 

3.3.1 Características fisicoquímicas  

El tinidazol al formar parte de los nitroimidazoles es un compuesto heterocíclico sintético 

relacionado con los nitrofuranos y se obtiene a partir de la nitrificación del anillo imidazólico, 

se considera potencialmente peligroso porque muestra una alta solubilidad en agua, toxicidad 
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elevada y baja biodegradabilidad [49]. Su estructura molecular y las propiedades 

fisicoquímicas son mostradas en la Tabla II. 1. 

 

Tabla II. 1. Estructura y propiedades de TNZ. 

Nitroimidazol Estructura 

molecular  

 Masa 

molecular 

(g mol
−1) 

Volumen 

(A3) 

Solubilidada 

(mol L
−1) 

pKow
b pKa 

 

 

Tinidazol 

(TNZ) 

C8H13N3O4S 

 

 

 
 

247.27 

 

 
 

258 

 

 
 

0.008 

 

 
 

0.35 

 

 

 
 

2.58 

aSolubilidad en agua, 298 K. 
bCoeficiente de partición Octanol-agua. 

 

 La Figura II. 4 muestra el diagrama de especies del TNZ. Donde se puede observar 

que a pH menor a 4 se encuentra en su forma protonada y mayor a este valor prevalece en su 

forma neutra [50]. 

 

 
Figura II. 4. Diagrama de especies de TNZ en función del pH [50]. 

 

 

 

Fig S7. Speciation diagram of TNZ as a function of solution pH.  

 

 

 

pH 
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3.3.2 Características farmacocinéticas  

El tinidazol en humanos tiene una biodisponibilidad mayor al 90 %, se une mínimamente a 

las proteínas plasmáticas (12 %), presenta buena capacidad de penetración tisular y amplia 

distribución en el cuerpo y fluidos corporales. Esto permite que se alcancen concentraciones 

semejantes en plasma y otros tejidos. La vida media de eliminación (t1/2) es de 14 horas. 

Muestra un metabolismo predominantemente hepático y eliminación renal obteniéndose 

metabolitos hidroxilados y acetilados [51]. 

 

3.4 Sulfonamidas 

Las sulfonamidas (SAs) son compuestos orgánicos derivados del ácido sulfanílico (ácido p-

aminobenzensulfónico), son una de las clases más antiguas de fármacos antimicrobianos que 

se han utilizado para el tratamiento en humanos y animales desde mediados del siglo XX 

[52]. Estos fármacos actúan como agentes bacteriostáticos, antidiabéticos, diuréticos, 

anticonvulsivos y herbicidas [53]. Además, poseen actividad quimioterapéutica contra 

infecciones causadas por bacterias gram-positivas y gram-negativas y algunos protozoos 

(agentes causantes de malaria, toxoplasmosis, etc.) [54, 55]. 

 El precursor de las SAs es la sulfanilamida, más conocida como estreptocida, 

sintetizada por primera vez en 1935 por G. Domagk. La base de su acción bacteriostática es 

la similitud estructural entre el resto sulfanilamida y el ácido p-aminobenzoico (pABA), que 

está implicado en la biosíntesis de los ácidos dihidrofólico y fólico y otras sustancias usadas 

para los microorganismos. Las SAs actúan como antimicrobianos al bloquear la síntesis del 

ácido dihidrofólico a partir de dihidropteridina y pABA, que implica la dihidropteroato 

sintetasa. Por lo tanto, las SAs compiten con el pABA, lo que resulta en la formación de ácido 

dihidrofólico, pero en su lugar la formación de su análogo. Estas características del 

mecanismo confieren alta sensibilidad a las SAs sólo a los microorganismos que sintetizan 

su propio ácido dihidrofólico. 

 Dmitrienko  y col. [52] que más de 10 000 SAs derivadas han sido sintetizadas y solo 

40 de ellas son aplicadas en prácticas médicas y veterinaria. Las SAs pueden ser preparadas 

en el laboratorio de muchas maneras [56, 57]. El enfoque clásico implica la reacción de 

cloruros de sulfonilo con una amina como se muestra en la reacción (II. 5). Típicamente se 

agrega una base como la piridina para absorber el ácido clorhídrico que se genera. 
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RSO2Cl + R2NH → RSO2NR2 + HCl (II. 5) 

 

 Una parte considerable de las SAs que ingresan al agua proviene de empresas 

farmacéuticas, así como de granjas avícolas y porcinas. Se estima que cada año más de 20000 

toneladas de SAs ingresan al medio ambiente en todo el mundo. El contenido creciente de 

SAs en diferentes tipos de muestras es el siguiente: agua subterránea  agua superficial  

aguas residuales tratadas  aguas residuales municipales no tratadas  aguas residuales 

hospitalarias  sedimento  suelo  escorrentía agrícola  fugas de vertedero  estiércol. De 

las cuales la sulfametazina (SMZ) es la sulfonamida más común [58]. 

 

3.4.1 Características fisicoquímicas 

Las SAs contienen una estructura central de 4-amino fenilsulfonilamida. Estos fármacos sulfa 

se clasifican en varios grupos dependiendo del sustituyente unido al nitrógeno de la 

sulfonamida. La fórmula de la estructura presentada en la Figura II. 5 y corresponde al agente 

antimicrobiano sintético que contiene el grupo sulfonamida. Dicha molécula tiene un grupo 

amino libre (-N4H2) en un extremo. 

 

 
Figura II. 5. Estructura química general de las sulfonamidas. 

 

 La estructura molecular y las propiedades fisicoquímicas de las SAs seleccionadas 

para este estudio son mostradas en la Tabla II. 2. Estos compuestos orgánicos se clasifican 

como sustancias fotoestables y térmicamente estables, con una semivida de degradación DT50 

 1 año. Pueden experimentar hidrólisis alcalina y reacciones de acoplamiento con fenoles y 

aminas, no se adsorben fácilmente en carbón activado y reaccionan fácilmente con el radical 

hidroxilo (HO●). 

 

 



Marco teórico y Antecedentes                                                                                                             23 

 

Tabla II. 2. Estructura molecular y propiedades fisicoquímicas de las sulfonamidas utilizadas en 

este estudio.  

 

Sulfonamida 

 

Estructura molecular (3D) 

Peso 

molecular 

(g mol-1) 

 

LogKow 

Solubilidad 

(mg/L) 

 

pKa 

Sulfametazina 

C12H14N4O2S 

(SMN) 

 

 

278.33 

 

0.19 

 

1500  

(29 °C) 

pKa1: 

2.00 

pKa2: 

6.99 

Sulfadiazina 

C10H10N4O2S 

(SDZ) 

 

 

250.278 

 

-0.09 

 

77 

(25 °C) 

pKa1: 

2.01 

pKa2: 

6.99 

Sulfametizol 

C9H10N4O2S2 

(SML) 

 

 

 

270.33 

 

 

0.54 

 

1050 

(37 °C) 

pKa1: 

1.95 

pKa2: 

6.71 

LogKow: log del coeficiente de reparto octanol-agua. 

pKa: Constante de disociación ácida. 

Solubilidad: En agua. 

 

 Las SAs son moléculas polares con propiedades anfóteras. Presentan dos constantes 

de disociación, una correspondiente a la protonación de la anilina y la otra involucra la 

desprotonación de la sulfonamida [59]. La Figura II. 6 muestra el diagrama de especies de 

cada una de las formas protonadas y/o desprotonadas que pueden presentar las SAs en 

función del pH del medio. Se encuentran generalmente neutras o negativas en aguas 

residuales a un pH de aproximadamente 7 y su logKow es muy bajo ( 2.5, compuestos 

hidrófilos) [60]. 
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SMZ

 

 

 

 

SDZ

 

 

SML

  

Figura II. 6. Diagrama de especies de las sulfonamidas en función del pH. 

 

3.4.2 Características farmacocinéticas 

Las SAs se administran por vía oral y ocasionalmente por vía intravenosa y tópica como la 

SDZ. Estos fármacos se absorben por vía digestiva y lo hacen con rapidez en el estómago e 

intestino delgado. En general se distribuyen bien por todo el organismo y alcanzan 

concentraciones cercanas al 80 % de los niveles séricos. Se unen de modo variable y 

reversible a proteínas en un 38-48 % y los niveles alcanzados en líquidos orgánicos están 

inversamente relacionados con el grado de unión a ellas. Se metabolizan por el hígado 

principalmente por acetilación, aunque también por glucuronoconjugación y oxidación. Los 

metabolitos no tienen actividad antimicrobiana. Se elimina principalmente por la orina, parte 

sin metabolizar y parte en forma de conjugados. La SDZ se excreta de forma inalterada hasta 

un 30-44 % y un 15-40 % como metabolito acetilado. La excreción renal depende del pH 

urinario [61]. 
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3.4.3 Toxicidad 

Los antibióticos veterinarios se excretan a través de la orina o las heces como compuestos 

parentales o metabolitos bioactivos, como resultado se han detectado en ambientes acuáticos 

niveles de antibióticos en el orden de ng a g L−1 [62]. 

 En la actualidad, no hay ninguna normativa que regule la concentración máxima de 

sulfonamidas presentes en agua, sin embargo, la Organización Mundial de la salud (OMS) 

identificó la resistencia a los antibióticos como una de las tres mayores amenazas para la 

salud mundial en 2014. Para proteger la salud pública y garantizar la seguridad alimentaria, 

la Unión Europea (EU), la Administración de Alimentos y Fármacos (FDA), China y otros 

han regulados los límites máximos de residuos (LMR) de medicamentos veterinarios en 

alimentos de origen animal. Además, debido a su contribución continua al medio ambiente y 

a la persistencia permanente, los antibióticos se consideran contaminantes 

“pseudopersistentes” [63]. 

 El sulfametoxazol tiene una toxicidad para la fauna acuática (EC50) de 81 g L−1 [64]. 

Los efectos adversos se han demostrado en algas y hepatocitos de peces [65]. De las 

sulfonamidas algunas tienen hemotoxicidad y efectos carcinogénicos, particularmente la 

sulfametazina [66]. 

 

3.4.4 Presencia de sulfonamidas en el medio ambiente 

Las SAs son una de las principales clases de antibióticos más ampliamente utilizados 

alrededor del mundo y por lo tanto, con frecuencia son detectados en plantas de tratamiento 

de aguas residuales (EDAR) [67]. Como resultado de su abuso, estos antibióticos se 

enriquecen en las EDAR y han amenazado gravemente el medio ambiente acuático y la salud 

humana [60]. En la Tabla II. 3 se muestran algunas de las concentraciones de sulfonamidas 

encontradas en diferentes tipos de agua y diferentes regiones. Las posibles razones podrían 

ser porque las cantidades aplicadas son diferentes en cada región, la eficiencia de eliminación 

en las unidades de tratamiento de las EDAR es diferente. 

 

 Como parte de las sulfonamidas el sulfametoxazol es uno de los antibióticos más 

prescritos en la mayoría de países del mundo y puede alcanzar concentraciones de hasta 7910 

ng L-1 en plantas de tratamiento de aguas residuales [68]. La sulfametazina es el antibiótico 
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más ampliamente recetado en USA y otros países desarrollados [69]. La sulfadiazina es uno 

de los principales antibióticos más frecuentes en aguas superficiales [70] y el sulfametizol 

puede ser excretado por el cuerpo a tasas altas como el 80 % de la dosis administrada, se ha 

encontrado a concentraciones elevadas 330 g L−1 en aguas subterráneas [71]. 

 Las concentraciones de la mayoría de las sulfonamidas individuales se relacionan 

altamente con megaciudades densamente pobladas o con actividades intensivas de 

acuicultura y avicultura que podrían ser otras fuentes de sulfonamidas [72]. China es el más 

grande productor y consumidor de antibióticos en el mundo. En el 2013 consumió cerca de 

162 000 ton de antibióticos y aproximadamente el 52 % fue utilizado en animales [73, 74]. 

Las SAs han alcanzado una concentración total de 4387.37 ng L−1, lo que indica una 

contaminación extensa por sulfonamidas en esta región [75]. Una estimación indicó que la 

dosis diaria de antibióticos en China por cada mil personas fue aproximadamente 6 veces 

mayor que en Reino Unido, USA, Canadá y países Europeos [76]. En Asia tropical se 

encontró que las sulfonamidas en aguas superficiales están en concentraciones más altas que 

en los países de altos ingresos [77]. La sulfametazina, sulfametoxazol y sulfatiazol son los 

antibióticos veterinarios más ampliamente utilizados en Corea [78]. En México se ha 

reportado concentraciones de sulfametoxazol similares a las reportada en Kenya, o China 

[79]. 

  

Tabla II. 3. Ejemplos de las concentraciones (ng L-1) de sulfonamidas detectadas en diferentes 

aguas. 

Sulfonamida Tipo de agua Concentración 

(ng L
-1

) 

País Ref. 

Sulfametoxazol Salida EDAR 2000 Alemania [80] 

Sulfametoxazol Salida EDAR 870 Canadá [81] 
Sulfametoxazol Agua 

superficial 

130-790 México [79] 

Sulfametazina y 
Sulfadimetoxina 

Entrada EDAR 50-1090 EUA [82] 

Sulfametoxazol Entrada EDAR 

Salida EDAR 
1090 

210 

EUA [82] 

Sulfametoxazol  

Sulfapiridina 

Entrada EDAR 27.2-596 

3.7-227 

España [83] 

Sulfametoxazol Agua 

superficial 

11-112 España [83] 

Sulfametazina 

Sulfadimetoxina 

Agua 

subterránea 

76-220 

46-68 

EUA [84] 

Sulfametazina Salida EDAR 18 EUA [85] 
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4. MÉTODOS DE REMOCIÓN 

Los métodos convencionales para el tratamiento de efluentes contaminados con aniones, por 

ejemplo, para el cromo, los procesos fisicoquímicos, incluyendo intercambio iónico, 

coagulación- floculación, adsorción, reducción-precipitación química-sedimentación, 

extracción por medio de solventes y tecnologías con membranas, unas variedades de métodos 

Sulfametoxazol 25 

Sulfametoxazol Salida EDAR 423 Suiza [86] 
Sulfametoxazol 

Sulfametazina 

Sulfamerazina 

Agua 

superficial 

22-735 China [87] 

Sulfametazina Agua 

superficial 

1000 China [87] 

Sulfametoxazol Entrada EDAR 1720 

802 
538 

282 

76 

Vietnam 

Filipinas 
India 

Indonesia 

Malasia 

[77] 

Sulfapiridina Salida EDAR 855 España [88] 

Sulfametoxazol Agua 

superficial 

201 China [89] 

Sulfadiazina 

Sulfametazina 

Sulfametoxipiridazina 

Sulfapiridina 

Agua 

superficial 

708.8 

31.1 

81.9 

55.7 

España [90] 

Sulfatiazol 

Sulfametazina 

Entrada EDAR 400 

800 

Japón  [91] 

Sulfametazina 
Sulfadiazina 

Sulfametoxazol 

Agua 
superficial 

270 
100 

90 

China [92] 

Sulfadiazina 

Sulfametazina 
Sulfametoxazol 

Agua 

superficial 

1240 

391.6 
1021 

China [75] 

Sulfametizol 

Sulfametazina 
Sulfamonometoxina 

Sulfaquinoxalina 

Sulfadimetoxina 

Salida EDAR 1065 

64 
155 

45 

19 

China [27] 

Sulfametoxazol Entrada EDAR 1000 EUA [93] 

Sulfadiazina 

Sulfametoxazol 

Entrada EDAR 96 

75 

Hawái [94] 

Sulfametoxazol  

Sulfapiridina 

Salida  

EDAR 

1-150 Países 

bajos 

[95] 

Sulfametazina 

Sulfadiazina 

Sulfametoxazol 

Agua 

superficial 

26.44 

8.79 

21.59 

China [96] 
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han sido mejorados, otros más se han implementado. Para remover fluoruros se han utilizado 

métodos como procesos de precipitación como coagulación- floculación, intercambio iónico, 

separación por membranas, entre otros. Y para fosfatos existen diversos métodos para su 

remoción, los cuales han sido utilizados y optimizados a lo largo de los años, como son la 

eliminación biológica de fósforo, filtración, adsorción (hidróxido de hierro granular), 

osmosis inversa. Las zeolitas, óxidos metálicos granulados, resinas de intercambio entre 

otros. La selección de cada tecnología depende de diversos factores, que incluyen la presencia 

de otros contaminantes, limitaciones de espacio, costos, destino del agua tratada, y 

disposición del efluente resultante. De los métodos anteriores, la adsorción se considera un 

método eficiente para eliminar aniones presentes en aguas residuales. Es un método 

prometedor debido a su alta eficiencia y rentabilidad, así como la disponibilidad de diversos 

adsorbentes, en especial los que nos provee la naturaleza [97]. 

 

5. ADSORCIÓN 

La adsorción es la adherencia física o la unión de moléculas o iones sobre la superficie de 

otra sustancia, es decir, sobre una superficie bidimensional. En este caso, el material 

acumulado en la interfaz es el adsorbato y la superficie sólida es el adsorbente [98]. El 

proceso inverso de la adsorción es la desorción y comúnmente se busca en los procesos de 

tratamiento de aguas residuales que la adsorción que se lleve a cabo sea del tipo físico, ya 

que permite la regeneración del adsorbente y de este modo su reutilización en el proceso. Los 

principales factores que afectan la adsorción son; las propiedades fisicoquímicas de la 

superficie, características físicas y químicas del adsorbato y las características de la fase 

líquida [99]. Los mecanismos que rigen la remoción de un contaminante (adsorbato) por un 

sólido (adsorbente) se determinan por las interacciones intermoleculares que existen en un 

sistema soluto-solvente-superficie. La energía libre de adsorción es la suma de las energías 

de las interacciones químicas, electrostáticas y de solvatación o hidratación. 

 

5.1 Óxidos de hierro como materiales adsorbentes 

Los minerales óxidos de hierro más utilizados para remover aniones en solución acuosa son 

la hematita, goethita, siderita, magnetita, maghemita y limonita, las cuales se describen a 

continuación:  
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 Hematita (Fe2O3): Se compone de 70 % de Fe y 30 % de O, presenta una estructura 

hexagonal y se encuentra ampliamente distribuida en rocas de todas las edades y es 

el mineral rico en hierro más importante (Cornell, 1996). Su estructura basada en un 

empaquetamiento compacto hexagonal de oxígenos con los cationes en coordinación 

octaédrica. En su estructura 2/3 de los espacios octaédricos están ocupados por Fe3+. 

La presencia de 1/3 de los octaedros de oxígeno sin los iones centrales Fe3+ está 

relacionada con la fuerza de enlace Fe3+-O2-. El Fe3+ al estar rodeado por 6 oxígenos 

la fuerza de enlace Fe-O es ½. 

 Goethita (α-FeOOH): Es un mineral que contiene 62.9 % de Fe, 27 % de O y 10.1 % 

de H2O, donde puede encontrarse un 5 % de manganeso. Los grupos OH- y el oxígeno 

están dispuestos en empaquetamiento hexagonal compacto, con Fe3+ en coordinación 

octaédrica. Exhibe cristales en forma de aguja con ranuras y bordes [100]. Los 

octaedros de cada cadena comparten las aristas y las cadenas se unen entre sí por los 

oxígenos de los vértices contiguos. 

 Siderita (FeCO3), magnetita (Fe3O4), maghemita (Fe2.67O4), limonita 

(FeO(OH)·nH2O): La siderita se encuentra como mineral de hierro de arcilla, impuro 

al estar mezclado con otros materiales, la magnetita es un mineral de hierro con 22 % 

de Fe y 27.6 % de O, y presenta cristales de octaedros, la maghemita es un mineral 

óxido, isométrico y fuertemente ferromagnético, por último, la limonita es un mineral 

óxido de hierro hidratado de alteración [101]. 

 

5.1.1 Modificación térmica 

Los minerales porosos son generalmente obtenidos por deshidratación, descomposición del 

mineral original o por síntesis química, se caracterizan por la distribución del tamaño de poro, 

área específica, selectividad, estabilidad térmica y estructural. Son utilizados como 

catalizadores, adsorbentes, intercambiadores catiónicos, entre otros, debido a sus 

propiedades fisicoquímicas [102]. 

 Dentro de los métodos para preparar minerales porosos se encuentran los tratamientos 

mecánicos, térmicos y químicos, donde los más efectivos son el tratamiento térmico con su 

clasificación en modificación térmica y síntesis química térmica. La modificación térmica se 
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caracteriza por calcinar el mineral en un horno a una temperatura dada y por un periodo de 

tiempo, donde reacciones como deshidratación, des hidroxilación y descomposición pueden 

suceder en el mineral provocando una modificación en su estructura y en sus características. 

 La Tabla II. 4 muestra varias propiedades (área específica, volumen de poro y 

capacidad de adsorción) de algunos minerales antes y después de ser calcinados. Jia y col., 

[102] demuestran el aumento de área específica de un concentrado de goethita-siderita con 

un aumento en el área específica de 14 a 121 m2 g-1 transformándose a un mineral 

microporoso con cambio de fase a hematita. 

 

Tabla II. 4. Propiedades de minerales porosos antes y después del tratamiento térmico.  

Mineral Modificación 

térmica 

Área superficial 

(m2 g-1) 

Volumen de poro 

(cm3 g-1) 

Capacidad de 

adsorción (mg g-1) 

Ref. 

T 

(°C) 

Tiempo 

(h) 

Antes Después Antes Después Antes Después 

Zeolita 

(Ca2-) 

350 12 227 261 0.348 0.372 28.1 34.2 [103] 

Goethita-

Siderita a 

Hematita 

(As (V)) 

 

 

300 

 

 

3 

 

 

14 

 

 

121 

 

 

0.0017 

 

 

0.0454 

 

 

1.07 

 

 

8.94 

 

[104] 

Alunita 

(PO4
3-) 

800 1 29.2 130 --- --- 8 42 [105] 

Goethita 

a 

Hematita 

320 3 74 137 --- --- --- --- [106] 

 

5.1.2 Modificación química 

Minerales de hierro se han modificado químicamente para mejorar la eliminación de 

fluoruros, por ejemplo, Teutli y col. [107, 108] modificó hematita con hidróxido de aluminio 

para remover fluoruro, observando que el mineral no presenta diferencias morfológicas 

notables con respecto a la hematita sin modificar. Shan y Guo [109] modificaron siderita 

natural utilizando aluminio a través de un tratamiento térmico, encontrando que la 

eliminación de fluoruro aumentó debido a la formación de hematita y α-AlO3. Con la 

finalidad de aumentar la eficiencia de eliminación de aniones en solución acuosa, a partir de 

los óxidos de hierro, se pueden modificar químicamente con iones de aluminio o lantano. 

Adicionar información y referencia. 
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García y col. [110] modificaron magnetita natural con iones de aluminio y lantano 

para remover fluoruro, formándose una capa de óxido de lantano alrededor de la magnetita y 

el aluminio se dispersa entre las partículas, el aluminio y lantano fueron depositados como 

hidróxidos, donde el fluoruro sustituye al grupo hidroxilo y se aumentó su capacidad de 

adsorción del 30 al 90 % con respecto a la magnetita natural. 

Las reacciones involucradas son las siguientes (II. 6 y II. 7), en las cuales se puede 

observar que el aluminio en solución acuosa estará como AlO2
− y Al(OH)4

− con capacidad 

de interaccionar con la superficie de los óxidos de hierro. 

 

Al(OH)
3
+ OH

- → AlO2 
-

+ 2H2O (II. 6) 

Al(OH)
3
 + OH

- → Al(OH)
4

-
 (II. 7) 

 

6. PROCESOS AVANZADOS DE ÓXIDACIÓN 

Las recientes décadas han traído a la gestión del agua un progreso intenso en procesos 

avanzados de oxidación (PAOs), basados en la descomposición de contaminantes por 

radicales libres, que se pueden producir de diferentes maneras [111]. Aunque se propusieron 

por primera vez en la década de 1980 para el tratamiento de agua potable y luego se 

estudiaron ampliamente para el tratamiento de aguas residuales [112].  

 Estos métodos son caracterizados por la generación de especies oxidantes tal como el 

radical HO● o SO4
●−, con un potencial redox de 1.8-2.7 V y 2.5-3.1 V, respectivamente, 

siendo este último un oxidante más selectivo [113]. Estos radicales han sido 

satisfactoriamente aplicados para destruir microcontaminantes orgánicos en diferentes 

matrices de agua con constantes de velocidad de reacción de 106 a 1010 M−1 s−1 [114]. Las 

reacciones más frecuentes del radical HO● con las moléculas orgánicas contaminantes 

involucra una adición en el enlace C-C insaturado, una sustitución en el anillo aromático, 

abstracción del átomo de hidrógeno de la molécula orgánica o la oxidación mono-electrónica. 

Las especies reactivas pueden ser generadas en procesos que usan la combinación de agentes 

oxidantes (O3, H2O2), irradiación (UV, ultrasonido, microondas, rayos gamma, haz de 

electrones acelerados), catálisis o reacciones electroquímica. El método más antiguo para la 

generación de radicales HO●, es el método Fenton, basado en el uso de Fe(II) y H2O2, después 

el ozono fue usado como desinfectante (1970), y los métodos fotocatalíticos fueron aplicados 

con radiación ionizante. Los PAOs presentan diversas ventajas como la mineralización 
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completa de fármacos, son empleados para tratar compuestos orgánicos a muy bajas 

concentraciones y generan normalmente subproductos de degradación inocuos al medio 

ambiente. 

 

6.1 Fotocatálisis heterogénea 

Los procesos fotocatalíticos constituyen un grupo importante dentro de los procesos 

avanzados de oxidación (PAOs). En la fotocatálisis heterogénea la radiación luminosa 

produce la activación electrónica del material semiconductor que constituye el catalizador. 

Tras su irradiación a una longitud de onda adecuada, este material genera pares 

electrón/hueco, que son responsables de la formación de especies radicalarias que 

intervendrán en la degradación del contaminante. Estos radicales procederán tanto de 

reacciones de reducción como de oxidación en función de que sean promovidas por el 

electrón o por el hueco positivo generado [115, 116].  

 El dióxido de titanio (TiO2) es uno de los materiales más ampliamente utilizados 

como fotocatalizador en tratamiento de aguas, solo o en combinación con otros materiales 

que actúan como dopantes o soportes [117]. Sin embargo, existen desventajas en la 

utilización de estos materiales, como son: su complicada retirada del efluente tratado, su 

necesaria recuperación y reutilización; el bajo porcentaje de absorción de radiación solar y 

el alto nivel de recombinación de los pares electrón/hueco. Por todo ello, los estudios 

recientes buscan en procesos fotocatalíticos reducir dichas desventajas. 

 

6.1.1 Xerogeles de sílice como soportes de hierro 

Los xerogeles de sílice son materiales cerámicos. Tienen una combinación de propiedades 

únicas como elevada área superficial, poros pequeños y baja conductividad térmica. Debido 

a estas características son aplicados en muchos campos y por lo tanto son buenos candidatos 

para ser considerados como soporte de partículas inorgánicas incluidos como soporte de 

catalizadores [118, 119]. 

 Para obtener un xerogel generalmente se utiliza el proceso sol-gel en dos pasos [120]. 

El hierro (Fe) es un metal de transición con amplias aplicaciones y ha demostrado ser una 

forma eficaz de lograr un buen rendimiento en procesos fotocatalíticos [121]. Como oxi-

hidróxido de hierro se comporta como semiconductor y puede absorber una gran cantidad de 
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luz solar en el rango de 200 a 800 nm en comparación con otros catalizadores. La energía de 

banda prohibida presenta un valor de 2.2 eV. La Tabla II. 5 muestra la aplicación de algunos 

oxi-hidróxidos de hierro en la degradación de compuestos orgánicos. Mohamed y col. [122] 

aplicaron la goethita (α-FeOOH) en la fotodegradación de amoxicilina alcanzando una 

mineralización de 80 % después de 90 min de irradiación. Bajt y col.[123] estudiaron 

degradación de ftalato de dibutio fotoinducida por Fe(III), indicando que los radicales 

hidroxilo son los principales respónsales del proceso de degradación. Kamada y col. [124] 

sintetizaron un biocatalizador hibrido compuesto de enzima y hematita con efecto sinérgico 

en la oxidación del luminol. Por su parte, Li y col. [125] aplicaron -Fe2O3 para catalizar la 

degradación del acetaldehído. 

 

Tabla II. 5. Aplicación de oxi-hidróxidos de hierro en la degradación de compuestos orgánicos 

Material Compuesto orgánico % Deg. Ref. 

-FeOOH/UV amoxicilina 80 [122] 

Fe(III)/UV Ftalato de dibutilo 85 [123] 

-Fe2O3/enzima/UV luminol 40 [124] 

-Fe2O3/UV Acetaldehido 60 [125] 

 

6.2 Sistemas UV, UV/H2O2, UV/K2S2O8 

La radiación ultravioleta aplicada en el tratamiento de aguas presenta un poder germicida y 

cuanta con alta eficiencia en la eliminación de contaminantes orgánicos. Este proceso se basa 

en la absorción de energía luminosa provocando rupturas en la molécula del contaminante 

hasta su mineralización en CO2 y H2O. Los responsables de este fenómeno son especies con 

alto poder oxidante. Por lo tanto, el proceso dependerá de la capacidad de adsorción a una 

determinada longitud de onda, del rendimiento cuántico del proceso y de las características 

de los compuestos a degradar.  

La radiación UV se pude reforzar al adicionar compuestos como el H2O2 y K2S2O8. 

El uso combinado de UV/H2O2 provoca la ruptura de la molécula de H2O2, por cada fotón 

absorbido en el sistema mediante la radiación UV se produce dos radicales HO● [126]. Sin 

embargo, en la práctica la fotólisis de 1 mol de H2O2 produce menos de 2 moles de radicales 

HO● debido a que el rendimiento cuántico es menor que uno (Φ=0.98 mol E−1). 

En el sistema UV/ K2S2O8, el peroxodisulfato (S2O8
2−) se caracteriza por ser un 

oxidante fuerte (E0 = 2.05V), empleado en la degradación de contaminantes orgánicos [127] 



34                                                                                                                             Capítulo II 

 

y poco estudiado en presencia de radiación UV. Debido a que las reacciones del S2O8
2− son 

muy lentas a temperatura ambiente, se proponen métodos para activar la degradación de 

moléculas orgánicas, los cuales consisten en generar radicales sulfato (SO4
●−) por medio de 

la descomposición fotoquímica del S2O8
2− y generándose los radicales SO4

●− [128], que actúa 

sobre el compuesto a degradar. Teóricamente, cada molécula de peroxodisulfato genera dos 

radicales SO4
●− en presencia de radiación UV, en la práctica el rendimiento cuántico es  

(+SO4
●-) = 0.56 mol E-1. 

 

6.3 Ferrato 

El ferrato (VI) [FeVIO4
2−, Fe(VI)], es un desinfectante emergente en el tratamiento de aguas 

y es un material que contiene hierro que no daña al medio ambiente [129]. El Fe(VI) es un 

poderoso oxidante y a diferencia de tratamientos desinfectantes tradicionales no produce 

contaminación secundaria, no reacciona con el ion bromuro como lo hace el ozono por lo 

que es efectivo al disminuir cantidades de subproductos de desinfección durante el proceso 

de cloración. El Fe(VI) presenta un potencial de reducción que varía de 2.2 V a 0.7 V en 

soluciones ácidas y básicas, respectivamente. El ion Fe(VI) se reduce rápidamente y 

exotérmicamente a Fe(III) y oxígeno en ácidos fuertes, mientras que los ligandos de hierro y 

oxígeno se intercambian muy lentamente con agua a pH 10. En soluciones diluidas, la tasa 

más baja de reducción de Fe(VI) por agua ocurre entre pH 9.4 y 9.7. Fe (VI) también es un 

oxidante selectivo para un gran número de compuestos orgánicos obtenido Fe(III) como 

subproducto [130]. Los valores de pka sugieren la presencia de cuatro especies de Fe(VI) en 

todo el rango de pH (Figura II. 7). 
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Figura II. 7. Diagrama de especiación de Fe(VI) [130]. 

 

6.4 Sulfito 

El sulfito como compuesto se usa comúnmente como conservante para prevenir el deterioro 

microbiano. Se ha informado que también puede actuar como precursor de radicales sulfato 

(SO4
●−) a través de la oxidación, la cual puede ser catalizada mediante radiación, calor o 

metales de transición [131]. La oxidación del sulfito es representada por la reacción global 

II. 8. La velocidad de reacción viene afectada por factores tales como; pH de medio, pureza 

del sulfito, temperatura, concentración y presencia de oxígeno. 

 

SO3
=
 + 1/2O2 → SO4

=
 (II. 8) 

 

Los iones sulfito se consideran una alternativa debido a su capacidad de coordinación con 

los metales, baja toxicidad y precio competitivo, pueden ser activado por diferentes metales 

de transición en un sistema homogéneo. Entre estos metales de transición el proceso de 

hierro-sulfito es el mas ampliamente estudiado debido a la abundancia natural del hierro. 
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1. RESUMEN 

En este capítulo se estudió la adsorción de Cr(VI) y fosfatos mediante dos óxidos de hierro 

naturales (NIOx1 y NIOx2) con modificación térmica (NIOx1-MT y NIOx2-MT) y química 

(NIOx1-MQ y NIOx2-MQ). La eliminación de Cr(VI) y fosfatos presentes en aguas es muy 

importante debido a que el primero es un metal pesado que en solución acuosa causa daños 

persistentes y graves a los humanos y otros organismos y el segundo contribuye a la 

eutrofización de aguas. Se demostró mediante caracterización fisicoquímica por DRX, IR, 

SEM entre otras, que la modificación térmica incrementa la capacidad de adsorción solo en 

el NIOx2 atribuido a la generación de mesoporos mediante reacciones de deshidratación-

deshidroxilación y la química la aumenta en los dos NIOx debido a la incorporación de iones 

aluminio como AlOx y a la fase gibbsita formada en la superficie. La cantidad de Cr(VI) y 

fosfato adsorbido en NIOx1 fue 6 y 8 mg g−1, respectivamente, para una concentración de 

180 mg L−1. El NIOx2-MT incrementa la capacidad de adsorción solo 1 mg g-1 atribuido a la 

generación de mesoporos por la transformación de goethita a hematita. La capacidad de 

adsorción disminuye al aumentar el pH. La máxima capacidad de adsorción de Cr(VI) lo 

presentó el NIOx2-MQ con 24 mg g−1 a pH 3, el material resultó eficiente cuando las 

capacidades de adsorción son comparadas con otros materiales de hierro. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

La creciente contaminación por metales pesados en agua subterránea y agua potable se ha 

convertido en uno de los principales problemas de salud ambiental [1,2]. Uno de los metales 

pesados es el cromo hexavalente Cr(VI) (top 16 dentro del ranking de metales pesados), los 

cuales han recibido elevada atención y la necesidad de eliminarlos del agua ha incrementado 

en los últimos años [3,4]. El Cr(VI) presente en agua potable ha sido relacionada con efectos 

cancerígenos, mutagénicos y teratogénicos [5,6]. Por otro lado, el fosfato es un nutriente 

vital, está presente en aguas superficiales y permanece después del tratamiento de aguas 

residuales municipales y aguas residuales industriales. Una descarga excesiva de fosfato 

contribuye a la eutrofización del agua que se ha convertido en un problema mundial de 

contaminación del agua [7]. 

 La Agencia de Protección Ambiental de Estados Unidos (p.s.i USEPA) ha establecido 

el nivel máximo de Cr(VI) en aguas superficiales continentales de 0.1 mg L−1 y en agua 
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doméstica de 0.05 mg L−1 [8]. El departamento de Salud Pública de California establece el 

nivel máximo de contaminación de Cr(VI) de 10 ppb [9]. Por otro lado, la OMS sugirió un 

límite máximo de descarga de fósforo de 0.5 a 1 mg L−1 el cual se está adoptando en muchos 

países y regiones [10]. 

 El cromo es liberado en el medio ambiente por varios procesos industriales, que 

incluyen la galvanoplastia, el curtido, la producción de pulpa y la refinación de petróleo y 

minerales.[11]. Diferentes técnicas han sido empleados para remover Cr(VI) y fosfatos de 

aguas como adsorción, precipitación química, intercambio iónico, proceso con membranas, 

entre otras [12,13]. Entre las técnicas disponibles, la adsorción es uno de los métodos 

prometedores debido a su alta eficiencia, fácil operación, rentabilidad, adsorbentes con buena 

disponibilidad y bajo costo [5,14,15]. Varios materiales han sido utilizados para remover 

Cr(VI) [16] y fosfato [17]. Sin embargo, existe una creciente demanda en encontrar un 

adsorbente eficiente, amigable al ambiente con alta capacidad de adsorción, de bajo costo y 

fácil de separar para aplicaciones repetidas. 

 En este sentido, los óxidos de hierro naturales (NIOx) como adsorbentes son 

eficientes para remover aniones de aguas contaminadas [18,19]. Los óxidos de hierro son un 

grupo de minerales compuestos de Fe junto a O y/o OH [20], varios óxidos de hierro difieren 

en el arreglo de Fe en los intersticios, y en menor medida en las diferencias en el apilamiento 

de láminas de oxígeno e hidróxido. El hierro se encuentra predominantemente en 

coordinación octaédrica (FeO6 o FeO3(OH)3), y en algunos casos tetraédricamente (FeO4). 

Los NIOx presentan un punto isoeléctrico (pHIEP) mayor que 5 [21], cargados positivamente 

en la mayoría de los valores de pH, también presentan una alta densidad de grupos 

funcionales en la superficie para reacciones de intercambio de ligandos [22]. 

 La hematita comercial (-Fe2O3) y la goethita (-FeOOH) presentan una baja 

capacidad de adsorción de Cr(VI) (2.299 y 1.955 mg g−1) a temperatura ambiente y pH  3 

[23], la goethita sintética muestra un valor de 5.2 mg g−1 a pH 5 [24] y la hematita natural 

remueve 3.13 mol g−1 a 40 ºC y pH 7 [25]. Para el fosfato, capacidades de adsorción sobre 

hematita sintética se encontraron de 80 mmol kg−1 a pH 3.8, con una disminución en su 

capacidad al aumentar el pH [26].  

 Varios estudios reportan un incremento en el área específica y porosidad de los óxidos 

de hierro (IOx) al exponerlos a un tratamiento térmico. La modificación térmica se define 
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como la exposición de un material en un horno a una temperatura dada durante un periodo 

de tiempo, en el cual pueden surgir reacciones de deshidratación, deshidroxilación y 

descomposición que causan un cambio en la estructura y características de los IOx [27]. F. 

Jia y col. [28] investigaron la descomposición térmica de un concentrado de goethita para 

obtener hematita porosa con una área específica de 14 a 21 m2 g−1, incluso otros autores 

lograron alcanzar áreas específicas de 85 m2 g−1 a partir de goethita [29]. Lo mencionado 

anteriormente, indica que un tratamiento térmico puede desarrollar un material con mayor 

porosidad y área específica debido a que tres formas de agua del mineral; agua libre, película 

de agua y agua capilar se evaporan fácilmente a bajas temperaturas, mientras que el agua del 

cristal y de constitución comienzan a removerse a temperaturas mayores en forma de grupos 

hidroxilo. Si presenta sales (carbonatos) en su composición, estas comienzan a 

descomponerse formado un óxido mineral [30]. 

 Por otro lado, materiales naturales han sido modificados por diferentes métodos 

químicos, electroquímicos, de electrocoagulación o disolución con aluminio para mejorar la 

eficiencia de adsorción de iones [31]. Varios estudios utilizan óxidos de hierro para dicho 

propósito. E. Özbunar y col. [32] mencionan que la magnetita recubierta con Al(OH)3
− fue 

preparada para eliminar fluoruro y la capacidad de adsorción óptima fue 23.37 mg g−1. J.J. 

García-Sánchez y col. [33] estudiaron la incorporación de iones aluminio a la magnetita 

natural para aumentar la eficiencia de la remoción de fluoruro del 30 a 90 %. 

 Ademas, se ha utilizado hematita para crear sitios activos para la adsorción de 

fluoruro modificando el material con iones Al3+, las capacidades de adsorción de fluoruro de 

la hematita (11.92 % de Al) fue 0.56 mg g−1 [34]. La modificación de la hematita natural por 

hidróxido de aluminio tiene una capacidad de sorción de 15.51 mg g−1 [35]. La siderita 

natural se modificó con aluminio a través de un tratamiento térmico, encontrando que la 

eliminación de fluoruro aumento debido a la formación de hematita y α-AlO3 [36]. 

 En este contexto, no existen estudios de NIOx modificados de acuerdo con el 

tratamiento térmico o químico con iones aluminio que se aplique a la remoción de Cr(VI) y 

fosfatos. Por lo tanto, los objetivos de este estudio fueron; a) Modificar química y 

térmicamente dos NIOx, b) Caracterizar los IOx naturales y modificados mediante DRX, 

área BET, punto isoeléctrico, TGA, IR y MEB, c) Determinar la capacidad de adsorción de 

Cr(VI) y fosfatos en solución acuosa de acuerdo con datos de equilibrio. 
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3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1 Materiales 

Los óxidos de hierro naturales (NIOx) evaluados en este trabajo fueron nombrados NIOx1 y 

NIOx2. El NIOx1 proviene de la industria de cemento donde es utilizado como materia prima 

y NIOx2 fue recolectado de una mina de México en operación. El tamaño medio de partícula 

(d50) fue determinado utilizando tamices estándares (ROT-TAP). Los valores fueron 70 µm 

y 250 µm para NIOx1 y NIOx2, respectivamente. Todos los reactivos químicos utilizados 

en este estudio fueron de grado analítico. Todas las soluciones se prepararon usando agua 

desionizada. 

 

3.2 Modificación de los materiales 

3.2.1 Modificación térmica 

El tratamiento térmico se llevó a cabo de acuerdo con lo mencionado por Jia y col [28], 

brevemente, 20 gramos de NIOx se pesaron en un crisol cerámico y se colocaron en un horno 

de mufla Novatech modelo MD-20 con una rampa creciente de 5°C min-1 desde la 

temperatura ambiente hasta un valor determinado. Después, la temperatura en el horno se 

mantuvo contante por un tiempo de 3 horas (tiempo de residencia). Posteriormente, el crisol 

cerámico se retiró rápidamente del horno y después el material se dejó enfriar en un desecador 

a temperatura ambiente. 

 

3.2.2 Modificación química 

La técnica reportada por Solache-Ríos y col. [37] fue utilizada para modificar químicamente 

los NIOx con la variación de reactivo que proporciona los iones (Al(OH)3). La solución de 

hidróxido de aluminio fue preparada agregando 10 g de Al(OH)3 en 100 mL de agua 

desionizada con agitación continua. Posteriormente, el pH de la solución se ajustó a 10 

agregando KOH (2M). Después, se agregaron 10 g de NIOx y la mezcla se mantuvo en 

agitación constante durante 24 horas. Después de este tiempo, los precipitados se lavaron por 

triplicado con agua desionizada para eliminar iones K+. Posteriormente, los NIOx 

modificados se secaron durante 24 horas a 25 °C. 
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3.3 Caracterización de los materiales 

La composición química de los NIOx se determinó mediante el procedimiento mencionado 

por Ramírez-Muñiz y col. [38]. Por digestión ácida, 20 mg de muestra se molieron hasta que 

pasaran la malla 400, se colocaron en un vaso de precipitado y se adicionaron 20 mL de una 

solución ácida (HNO3:HCl, 1:3) y se llevó hasta sequedad total con una temperatura de 80 

ºC en una parrilla eléctrica. La muestra se dejó enfriar hasta temperatura ambiente y después 

se disolvió en 20 mL de HCl y se calentó hasta ebullición por 5 minutos. Inmediatamente 

después se vació el contenido en un matraz de 200 mL y se aforó con agua desionizada. 50 

mL de la muestra se llevó a análisis químico por espectroscopia de emisión óptica de plasma 

acoplado inductivamente ICP-OES (Varian 730-ES). 

 Las propiedades de textura (área específica, tamaño de poro y volumen de poro) de 

los IOx naturales y modificados se determinaron mediante el método de Brunauer, Emmett 

y Teller (BET) utilizando un equipo micromeritics, modelo ASAP 2020. 

 Las fases cristalinas presentes en las muestras fueron identificadas mediante un 

análisis por difracción de rayos X (DRX), empleando un difractómetro de rayos X, Rigaku, 

modelo DMAX 2200, la composición cualitativa de las muestras se obtuvo utilizando las 

JCPDS (p.s.i Join Committee of Power Diffraction Standards) y el programa de difracción. 

EVA.V3.1 (Bruker) y la base de datos PDF 2010. La composición cuantitativa se determinó 

utilizando el método de refinamiento de Rietveld. 

 La identificación de elementos y la morfología de los IOx se determinaron utilizando 

un microscopio electrónico de barrido Phillips modelo XL30 acoplado con un microanálisis 

por espectroscopia de energía dispersa (EDS, EDAX DX4), con un límite de detección 

inferior al 0.1 %. Las muestras fueron recubiertas con una película de carbono y oro para 

observar la composición química y la morfología, respectivamente. 

 Los espectros de infrarrojo de las muestras se obtuvieron utilizando la técnica de 

reflectancia total atenuada (ATR) y se registraron en un espectro FTIR Thermo Scientific, 

modelo Nicole Is10. El rango de la longitud de onda y la resolución espectral fue de 4000-

500 cm-1. 

 El análisis termogravimétrico de las muestras fue llevado a cabo usando un analizador 

termogravimétrico Perkin Elmer, modelo Pyris Diamond TGA/DTA. 
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 La determinación del punto isoeléctrico y potencial zeta de las muestras se determinó 

utilizando un zetámetro Malvern modelo Zen-3600. Las muestras fueron previamente 

preparadas en solución con relaciones molares de HNO3, NaNO3 y NaOH. Para ello, la 

muestra fue previamente molida a tamaños de partícula fino, se tomaron 0.005 g y se 

colocaron en tubos de polipropileno, se mantuvieron en agitación constante a 25 ºC durante 

7 días, posterior a este periodo se analizó su potencial zeta y pH. 

 La estabilidad ácida de las muestras de NIOx fue estudiada siguiendo el 

procedimiento mencionado anteriormente por otros autores [39], como se menciona a 

continuación; El NIOx se molió en un mortero hasta que pasará la malla 400, se prepararon 

soluciones acidas a diferentes valores de pH inicial en un intervalo de 0.8 a 6 adicionando 

solución 1N de HCl, posteriormente en tubos de polipropileno se agregaron 2 g del NIOx 

molido y 40 mL de la solución ajustada de pH, enseguida, los tubos fueron colocados en un 

baño de agua a 25 ºC y se dejaron reposar durante 7 días con agitación en agitador de orbital 

shaker 3 veces al día. Después de este tiempo, las soluciones fueron filtradas con filtros 

millipore 0.45µm y se midió el pH final de la solución. La concentración de hierro y aluminio 

se determinó en un espectrofotómetro de absorción atómica de doble haz, marca Varian, 

modelo SpectrAA-20. 

 

3.4 Métodos analíticos 

3.4.1 Cuantificación de Cr(VI) en solución acuosa 

La concentración de Cr(VI) en solución acuosa se midió con un espectrofotómetro de 

absorción atómica (EAA) Varian modelo SpectrAA-220. Este método permitió la 

determinación de concentraciones de Cr(VI) en el rango de 5 a 250 mg L-1. El método 

requirió una curva de calibración preparada a partir de una solución patrón de 1000 mg L-1. 

En algunas ocasiones para verificar la concentración de Cr(VI) se utilizó el método 

colorimétrico mencionado por la Norma Oficial Mexicana (NMX-AA-044-SCFI-2014) 

basada en la reacción de Cr(VI) con la difenilcarbazida, produciendo un complejo color 

violeta y midiendo la absorbancia en un espectrofotómetro de UV-visible HACH modelo 

DR/4000U, a una longitud de onda de 540 nm. 
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3.4.2 Cuantificación de fosfatos en solución 

La cuantificación de los fosfatos en solución acuosa se determinó con base en la Norma 

Oficial Mexicana (NMX-AA-029-SCFI-2001). El método se basa en la reacción del fósforo 

con ácido molíbdico formando 12-molibdofosfórico que es reducido por el cloruro de estaño 

a azul de molibdeno, que absorbe a 690 nm, su intensidad de color es proporcional a la 

concentración de fosfatos. 

 

3.4.3 Equilibrio de adsorción 

Los datos del equilibrio de adsorción se obtuvieron en un adsorbedor discontinuo de la 

siguiente manera: se agregaron 40 mL de una solución acuosa Cr (VI) con concentración 

conocida en el rango de 10 and 200 mg L-1 a los tubos de polipropileno que contenían 0.1 g 

de NIOx o NIOx modificado, los cuales fueron parcialmente sumergidos en un baño de agua 

a temperatura constante. La solución y el adsorbente se mantuvieron en contacto hasta llegar 

el equilibrio (7 días fue el tiempo suficiente para alcanzar el equilibrio). El pH de la solución 

se midió periódicamente con un medidor de pH y se mantuvo constante agregando 0.01, 0.1 

N de soluciones de HCl o NaOH según sea el caso, los volúmenes totales de las soluciones 

ácidas y básicas añadidas a la solución de adsorción se registraron para calcular el volumen 

final de la solución. Una vez alcanzado el equilibrio, se tomó una alícuota de 10 mL, se filtró 

utilizando filtros millipore 0.45 µm para posteriormente determinar la concentración final 

por EAA. La masa adsorbida de Cr(VI) por gramo de adsorbente se evaluó efectuando un 

balance de masa, representado por la ecuación (III. 1): 

 

0 eV(C -C )
q

m
=  

(III. 1) 

 

 Donde C0 es la concentración inicial de Cr(VI) (mg L−1), Ce es la concentración de 

Cr (VI) en el equilibrio (mg L−1), V es el volumen de la solución (L), y m es la masa del 

material adsorbente (g). Los datos del equilibrio de adsorción de Cr(VI) sobre los materiales 

fueron graficados siguiendo el ajuste del modelo de la isoterma de Freundlich. Dicho modelo 

es matemáticamente representado por la ecuación (III. 2): 
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1

nq=kC  (III. 2) 

 

 Donde C es la concentración de Cr(VI) en solución acuosa en el equilibrio, k y n son 

las constantes de la isoterma de Freundlich, q es la cantidad de Cr(VI) adsorbida en el NIOx 

o NIOx modificado. 

 

 Las constantes de la isoterma fueron estimadas mediante un método de mínimos 

cuadrados basado en la optimización del algoritmo de Rosenbrock-Newton. El porcentaje de 

desviación absoluta promedio (% D), fue calculado por la ecuación (III. 3): 

 

N exp pred

i=1
exp

q -q1
%D= x100%

N q

 
 
 
 
  

(III. 3) 

 

 Donde N es el número de datos experimentales, qpred es la cantidad de Cr(VI) 

adsorbida predicha por la isoterma, y qexp es la cantidad experimental de Cr (VI) adsorbida. 

 

 Con el procedimiento de equilibrio de adsorción se evaluó la influencia de los 

siguientes parámetros de operación; pH (3, 7 y 9) y temperatura (15, 25, 45 ºC). 

 

3.4.4 Experimento de desorción 

La reversibilidad de la adsorción de Cr(VI) en el NIOx modificado se investigó llevando a 

cabo experimentos de desorción. El procedimiento experimental consistió en realizar un 

experimento de adsorción como se describió previamente. Una vez que se alcanzó el 

equilibrio, el NIOx modificado cargado con Cr(VI) se separó de la solución de Cr(VI) por 

decantación. Posteriormente 40 mL de la solución de desorción sin Cr(VI) se vertieron dentro 

del absorbedor discontinuo que contenía el material. El NIOx cargado y la solución 

desorbente se dejaron en contacto durante 7 días (para asegurar el equilibrio) en un baño de 

agua con ajuste de pH y agitación 3 veces al día hasta que se alcanzó el equilibrio. 

 El pH de la solución en la etapa de desorción fue el mismo que el pH de la solución 

en la etapa de adsorción (pH 3), y se mantuvo constante en la etapa de desorción como se 

mencionó anteriormente. Bajo estas condiciones, si la adsorción es reversible, parte del metal 
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se desorbe del material y pasa a la solución hasta alcanzar el equilibrio. En el caso de que la 

adsorción sea completamente reversible, el nuevo equilibrio corresponderá a la isoterma de 

adsorción. La masa de soluto que no se desorbió fue calculada por el balance de masa 

mostrado en la ecuación III. 4. 

 

masainicial  = masafinal

q
par

•m = q
0
•m + (c

i

'
-ce

' )V 
(III. 4) 

 

 Donde qpar es la masa de soluto retenida en la partícula (mg g−1), q0 es la masa de 

soluto adsorbido en el óxido de hierro inicialmente (q0=qe, mg g−1), Ci’ es la concentración 

inicial de soluto en la solución desorbente (mg L−1), Ce’ es la concentración final de soluto 

al equilibrio en la solución desorbente (mg L−1).  

 Posterior a un arreglo matemático y definiendo la capacidad de desorción del anión a 

la solución como qdes=VCe’/m se obtiene la ecuación III. 5. 

 

q
par

 = q
0
 + 

V

m
(ci

' -c
e

'
) = q

0
-

V

m
(c

e

'
)

                 q
par

 = q
0
-q

des

 

(III. 5) 

 

Donde, qdes es la masa de soluto desorbido en el óxido de hierro (mg g−1). 

 

4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1 Caracterización 

4.1.1 Composición química de los NIOx 

Los resultados obtenidos del análisis de composición química para los NIOx mostraron que 

el NIOx1 contiene 32.8 % Fe, 3.21 % Ca, 1.4 % Al, 0.8 % Na y 0.31 % Mg. NIOx2 contiene 

15.96 % Fe, 8.53 % Ca y 0.11 % Mg. 

 

4.1.2 Difracción de rayos X 

La Figura III. 1 muestra los patrones de difracción de los NIOx y modificados. Las fases 

cristalinas de los materiales fueron identificadas comparando las características de los picos 

con la base de datos del difractómetro (JCPDS) y el porcentaje de estas aplicando el método 
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de refinamiento de Rietveld. Los resultados revelaron que el NIOx1 contiene hematita (78 

%) (PDF-01-089-0598), como la más predominante de las fases, calcita (16.2 %) (PDF-83-

0577), cuarzo (4 %) (PDF-898934) y goethita (1.8 %) (PDF-01-076-7156). Para el NIOx2 

presentó picos característicos de magnetita (65 %), hematita (28.7 %) y goethita (6.3 %). El 

análisis químico y el refinamiento sugieren que los NIOx contienen silicatos. 

 Los NIOx muestran la presencia de hematita y magnetita con picos estrechos 

asociados a alta cristalinidad, esta característica podría afectar la capacidad de adsorción. Los 

NIOx fueron calcinados con la finalidad de remover impurezas, el calentamiento provoca la 

deshidratación de fases hidroxiladas [40], en este caso, hasta una temperatura de 400 °C de 

calentamiento no se identifican cambios en los patrones de difracción del NIOx1-MT, es 

decir, no presenta cambios significativos en la composición. Un estudio anterior menciona 

que existen factores relacionados con características tales como el tamaño del cristal y el 

grado de cristalinidad, las cuales pueden influir en mayor o menor medida en el proceso de 

adsorción [41]. El NIOx2-MT sugiere que la pequeña cantidad de goethita se puede convertir 

en hematita debido a la remoción de grupos hidroxilo y algunos átomos de oxígeno cuando 

se calienta. 

 Por otro lado, la modificación química con iones de aluminio a partir de Al(OH)3 

muestra en el NIOx1-MQ un incremento en la intensidad de los picos de hematita. Además, 

el NIOx2-MQ muestra la presencia de una fase llamada gibbsita (-Al(OH3) (JCPDS 00-012-

0460). 
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Figura III. 1. Difractograma de los óxidos de hierro naturales y modificados. H (hematita), M 

(magnetita), G (goethita), C (calcita), Q (cuarzo), S (siderita), GB (gibbsita). (cps, cuentas por 
segundo). 

 

4.1.3 Estabilidad ácida de los NIOx 

La estabilidad del NIOx se determinó al poner en contacto el material con soluciones a 

diferente pH. Esta técnica permitió conocer a que pH los átomos de hierro y aluminio de la 

estructura de los NIOx se disuelven en solución acuosa ácida. Debido a que a un pH ácido la 

alta afinidad de los protones del medio con los O2- de la estructura de los óxidos de hierro 

ayuda a la liberación del hierro. De esta manera, la estructura mineral pierde átomos de hierro, 

clave en la estructura de los sitios activos para el fenómeno de adsorción. Este análisis se 

representa en la Figura III. 2. A un pH menor a 2.7 el hierro se disuelve, por lo tanto, se 

considera que a pH ≥ 3 el hierro todavía forma parte de la estructura del mineral. Otros 

estudios informaron que los óxidos de hierro comenzaron a disolverse a pH ácido [42]. 
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Figura III. 2. Estabilidad ácida del NIOx1 a diferentes valores de pH y T = 25 °C. 

 

4.1.4 Microscopia electrónica de barrido 

La Figura III. 3 muestra las fotomicrografías de los NIOx y modificados. NIOx1 y NIOx2 

presentan morfologías regulares con clivajes definidas y superficies lisas, con un hábito 

cristalino masivo. Además, presentan partículas con morfologías irregulares y texturas 

rugosas correspondiente a calcita (CaCO3) y cuarzo (SiO2). Las muestras tratadas 

térmicamente a 400 ºC (NIOx1-MT y NIOx2) presentaron morfologías regulares e 

irregulares y clivajes definidos, también aglomerados de partículas con superficies, similares 

morfologías ha encontrado J. Lian y col. [43], mientras que los NIOx modificados 

químicamente presentaron morfologías similares con una identificación de fases de óxidos 

de hierro y aluminio (FeOx y AlOx). García-Sánchez y col. [33] encontraron que el AlOx se 

encuentra disperso entre las partículas de magnetita. 
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Figura III. 3. Fotomicrografías de los NIOx y NIOx modificados. 

 

4.1.5 Propiedades de textura 

El área específica, volumen de poro y diámetro de poro de los materiales se presenta en la 

Tabla III. 1. El NIOx1 y NIOx2 muestran un área específica de 5.87 y 5.17 m2 g−1 y un 

diámetro de poro de 14.39 y 9.71 nm, respectivamente. Los óxidos de hierro naturales se 

caracterizan por presentar bajas áreas específicas [44–47]. Por ejemplo algunos autores han 

encontrado las siguientes áreas específicas, 1.66 m2 g−1 [45], 3.77 m2 g−1 [44], 0.38 m2 g−1 

[48] y 3.285 m2 g−1 [47]. El NIOx1-MT y NIO2-MT modificados a 400 °C presentan 

relativamente un incremento del 30 % en el área específica debido a la perdida de agua por 

el calentamiento. El diámetro promedio de poro en el NIOx1-MT no presenta cambios 

significativos, sin embargo, en el NIOx2-MT se incrementa hasta 5.7 veces con respecto al 

original y finalmente el volumen de poro no muestra cambios considerables para ambos 

casos. Por otro lado, las muestras modificadas químicamente NIOx1-MQ y NIOx2-MQ 

presentan dos comportamientos diferentes, en el caso del óxido NIOx1-MQ incrementa su 

área específica un 20 % comparado con el NIOx1 debido a la agitación continua en el proceso 

de modificación a causa del contacto entre partículas, además de la adición de iones de 

aluminio o iones OH+ en la superficie del óxido. Por otro lado, para el NIOx2-MQ el 

comportamiento es diferente, al ser modificado químicamente los hidróxidos de aluminio 

que se formaron tal vez bloquearon parcialmente sus cavidades haciendo que el área 
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FeOX 
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CaCO
3
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específica sufra una ligera disminución y como consecuencia el tamaño promedio del poro 

aumente. 

 

Tabla III. 1. Propiedades de textura de las muestras de NIOx. 

Muestra Área específica 

(m2 g-1) (SBET) 

Volumen de poro (cm3 

g-1) (Vp) 

Diámetro de poro 

(nm) (Dp) 

NIOx1 5.87 0.021 14.39 

NIOx1-MT 8.54 0.025 11.73 

NIOx1-MQ 7.25 0.022 12.17 

NIOx2 5.17 0.013 9.71 

NIOx2-MT 8.17 0.011 55.46 

NIOx2-MQ 4.41 0.014 13.23 

 

De acuerdo con la clasificación de la Unión Internacional de Química Pura y Aplicada 

(p.s.i. IUPAC), la isoterma de adsorción de N2 indica el tipo de porosidad presente en el 

material; así como la forma y la geometría de los poros. La Figura III. 4 A) y B) muestra la 

isoterma de adsorción de nitrógeno para los NIOx y modificados. Los NIOx y NIOx-MT 

presentan la forma de una isoterma Tipo II que es característica de los materiales no porosos 

o macroporosos. En los NIOx-MT la adsorción se incrementa un poco indicando un pequeño 

aumento en el área específica. La baja adsorción de nitrógeno indica que el mineral no es 

poroso, sin embargo, la pequeña cantidad de adsorción sugiere la formación de una mínima 

cantidad de microporos en el mineral calentado a 400 °C. En el caso de la isoterma del 

NIOx2-MQ prácticamente no presenta histéresis lo que indica que la evaporación y la 

condensación del nitrógeno ocurren prácticamente a la misma presión. Por otro lado, para la 

muestra de NIOx2 si presenta un ciclo de histéresis Tipo H3, que indica que el poro es tipo 

placa paralelas (p.s.i slit-shaped). 

Al presentar una isoterma tipo IIb, característico de materiales no porosos o de un 

adsorbente macroporoso, lo que permite la adsorción multimolecular sin restricción a ocurrir 

una gran P/Po. Presenta una histéresis tipo H3 como resultado de la condensación capilar de 

N2 entre las partículas [49]. 
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Figura III. 4. Isoterma de adsorción/desorción de N2 sobre A) NIOx1 y modificados, B) NIOx2 

y modificados. 

 

4.1.6 Análisis termogravimétrico 

Los resultados del análisis termogravimétrico de los NIOx son mostrados en la Figura III. 5. 

El NIOx1 y NIOx2 presentaron una pérdida de peso de 1 % y 2 % respectivamente, 

identificada con un aumento de temperatura en el rango de 0 °C a 300 °C, generada 
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principalmente por la pérdida de moléculas de agua en la superficie o en las grietas del 

material con una inflexión en la curva a 291-302 °C. 

 Posteriormente otra perdida de peso ocurre en NIOx1 (1.6 %) y NIOx2 (5 %) en el 

rango de 307 °C a 700 °C con una inflexión en 650-660 °C. En la muestra NIOx1 se atribuyó 

principalmente a la descomposición de la calcita (ecuación (III. 6)) que ocurre en 600 a 700 

°C con un pico intenso a 740 °C [50]. Con respecto a la muestra NIOx2, esta inflexión se 

puede asociar principalmente a la deshidratación de goethita [51], la cual se produce a 

temperaturas superiores a 350 ºC de acuerdo a la ecuación (III. 7). Las pérdidas de peso se 

asociaron con las reacciones de descomposición debido a las impurezas presentes en los 

NIOx [30]. 

 

CaCO3 → CaO + CO2 (III. 6) 

α-FeOOH → α-Fe2o3 + H2O (III. 7) 
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Figura III. 5. Termograma del NIOx1 y NIOx2. 
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4.1.7 Espectroscopia infrarroja de los NIOx 

La caracterización por IR se realizó a los NIOx y NIOx modificados (Figura III. 6). Un 

espectro IR común de hematita presenta dos máximos de absorción a 540 cm−1 y 470 cm−1, 

además de una banda más pequeña alrededor de 1000 cm−1 y hombros a 1100 cm−1 y 1170 

cm-1, todos ellos debido a vibraciones del enlace Fe-O y además una banda pequeña a 1630 

cm-1 que señala la absorción del agua [52]. 

 Los espectros IR de las muestras modificadas térmicamente NIOx1_MT y 

NIOx2_MT no muestran variación relevante con respecto a los NIOx. Se puede verificar que 

los NIOx y modificados térmicamente presentan las bandas 1012 y 792 cm−1 como 

características del enlace Fe-O. En las muestras modificadas químicamente NIOx1-MQ y 

NIOx2-MQ la banda de 3440 cm−1 puede ser atribuida al grupo de hidróxido de aluminio 

[33]. 
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Figura III. 6. Espectro infrarrojo de los NIOx y NIOx modificados. 

 

4.1.8 Carga superficial 

La carga de superficie o el potencial zeta (ζ) de los NIOx y modificados se representan en la 

Figura III. 7 se puede observar que la superficie está cargada negativamente para NIOx1 y 

NIOx1-MT, por lo que se espera tenga bajas capacidades es de adsorción de Cr(VI). El 

NIOx2 y NIOx2-MT (400 ° C) presentan un comportamiento similar, en el cual a valores de 
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pH mayores a 2.5 su superficie se encuentra cargada negativamente, es decir, el tratamiento 

térmico no presenta un efecto significativo en la superficie de los materiales estudiados. 

 El estudio del punto isoeléctrico (IEP) permite determinar cómo afecta el pH al 

potencial zeta y determinar el pH al cual el IEP es cero. Algunos autores mencionan que el 

IEP de la hematita natural está en el rango de 3-8 [53], Por lo tanto, el NIOx1, NIOx2 y 

modificados térmicamente no presenta un IEP definido en este rango de pH, debido a que no 

son materiales específicos de un único mineral de hierro. Estos comportamientos obtenidos 

se atribuyen principalmente a lo siguiente; comportamiento similar al obtenido para 

superficies inertes o hematita expuesta en el plano (001) con un ordenamiento débil de agua 

en la superficie de hematita [54,55], la presencia de CO2 en solución acuosa podría de llevar 

a niveles de pH más bajos y potenciales zeta más bajos [56] o la presencia de otras especies 

cristalinas (calcita o silicatos) con un IEP inferior [57,58]. 

 Por otro lado, la modificación química permitió un cambio importante en el valor del 

IEP. Para los dos NIOx1-MQ y NIOx2-MQ se observa un valor de 7.9 y 8.6, respectivamente. 

Indicando que al adicionar iones de aluminio la superficie se carga positivamente 

consiguiendo sitios aniónicos para la adsorción de Cr(VI). 
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Figura III. 7. Potencial zeta de NIOx y NIOx modificados a una fuerza iónica de 1 a 0.01 M y T 

= 25 °C. 
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Además, con la finalidad de conocer la carga de los materiales considerando sus poros, se 

utilizó el método potenciométrico para determinar el pH al cual su carga es cero (pHPCC), los 

resultados indicaron que el NIOx1 tiene un valor de 9.65. Este valor sugiere que a pH ≤ 

pHPCC, la carga superficial es positiva. Con respecto a las muestras modificadas 

químicamente, el IEP de la NIOx1-MQ tiene un valor de 7.6. Por lo tanto, estos últimos 

muestran la superficie con carga positiva con capacidad para adsorber aniones en solución 

acuosa [33]. El NIOx2 mostró una carga negativa en todo el rango de pH y pHPCC de NIOx2-

MQ fue 9.0. Similares valores para óxidos de hierro han sido encontrados por otros autores 

[21]. 

 

4.2 Equilibrios de adsorción 

Se realizaron estudios de adsorción en lote utilizando los materiales NIOx y modificados 

considerando como aniones Cr(VI) y fosfatos. 

 

4.2.1 Capacidad de adsorción 

La Figura III. 8 muestra la capacidad de adsorción de Cr(VI) y fosfatos sobre NIOx y 

modificados. Se realizó una prueba con Al(OH)3 (Figura III. C) para descartar si el reactivo 

por sí solo puede ejercer un proceso de adsorción, y se observa que no tiene efecto 

significativo. Para el Cr (VI) y comparando el NIOx1 con su modificación térmica (NIOx1-

MT) y química (NIOx1-MQ) Figura III. 8 A, se observa que, a una concentración de 180 mg 

L-1, se tienen capacidades de adsorción de 4, 6 y 12 mg g-1, para NIOx1-MT, NIOx1 y NIOx1-

MQ, respectivamente. Aunque el NIOx1-MT presentó una mayor área específica a diferencia 

del NIOx1, la capacidad de adsorción disminuyó, demostrando que generar sitios activos no 

es directamente proporcional al incremento del área específica. Autores mencionan la 

posibilidad que tienen las calcinaciones a alta temperatura (> 450 °C) de dar lugar a la 

disminución de o pérdida de hidróxidos metálicos, lo que lleva a la disminución en la 

adsorción de aniones [59]. Por su parte el NIOx-MQ mejora 2 veces más la capacidad de 

adsorción al ser modificado con iones aluminio. Para el fosfato el comportamiento fue similar 

al del Cr(VI) (Figura III. 8 B). Se obtuvo una capacidad de adsorción de 8 mg g-1 en el NIOx-

MQ en comparación con el NIOx1 y NIOx-MT. 
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 El NIOx2 y sus modificaciones NIOx2-MT y NIOx2-MQ (Figura III. 8 C), 

presentaron capacidades de adsorción de 13, 14 y 24 mg g−1 a una concentración de 180 mg 

L−1. La modificación térmica incrementó 1 mg g−1 debido a que la deshidratación o 

deshidroxilación expusieron sitios aniónicos afines al Cr(VI). Por otro lado, el NIOx2-MQ, 

es el que presentó mejor capacidad de adsorción para el Cr(VI), debido a la incorporación de 

los sitios AlOx en la superficie [33], aumentando considerablemente la carga neta superficial, 

permitiendo incrementar las interacciones electrostáticas. 
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Figura III. 8. Capacidad de adsorción de Cr (VI) (A, C) y fosfatos (B) sobre NIOx y modificados. 

Cr(VI) pH 3, fosfatos pH 5. T = 25 °C. Las líneas representan la isoterma de Freundlich. 
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4.2.2 Efecto de pH 

El pH en solución acuosa juega un papel muy importante en el proceso de adsorción de iones 

en solución acuosa, al definir el estado iónico del adsorbato, las condiciones de la superficie 

del adsorbente y la solución también puede competir OH-/H+ también puede competir por los 

sitios de adsorción. Por lo tanto, el efecto del pH de la solución sobre la capacidad de 

adsorción se realizó a tres valores de pH 3, 5 y 8 para el Cr(VI) y 3, 5 y 7 para fosfato. La 

Figura III. 9 A y B, muestra la capacidad de adsorción del Cr(VI) sobre NIOx1 y NIOx2-

MT. Para los dos materiales se observa que la capacidad máxima se presenta a un pH 3, 

mientras que la capacidad de adsorción disminuye cuando el pH aumenta. A este pH las 

especies Cr2O7
2− y HCrO4

− predominan [60]. La superficie de los adsorbentes tiene  una carga 

positiva cuando el pH está por debajo del pHIEP. Por lo tanto, existe una elevada atracción 

entre la superficie y los aniones del Cr(VI). El efecto del pH en solución puede ser atribuido 

a las interacciones electrostáticas entre los NIOx y las especies de Cr(VI) presentes en la 

solución, y la selectividad de los NIOx hacia las especies de Cr(VI). La dependencia del pH 

en la eliminación de Cr(VI) también fue estudiada anteriormente por T.K. Vo y col. [61]. 

 Con respecto a la capacidad de adsorción de fosfato sobre NIOx1 (Figura III. 9 C) en 

función del pH se puede mencionar que a concentraciones menores a 70 mg L−1, la capacidad 

de adsorción presenta el siguiente orden 3 < 7 < 5 y a pH 5 se observa claramente que se 

alcanzó un equilibrio en el proceso de adsorción. Pero a concentraciones mayores a 70 mg 

L−1 se observa que a pH 7 se tiene la mayor capacidad de adsorción. Fu y col. [62] mencionan 

que la capacidad de adsorción de fosfatos incrementa hasta llegar al equilibrio a un pH de 

6.7, luego la adsorción disminuye gradualmente con un aumento adicional en el pH de 6.7 a 

11 en óxidos de hierro. El pH de la solución tiene un impacto importante en la especiación 

del fosfato. En el pH 2.8 hasta 6.7, H2PO4
− y HPO4

2− son las especies en solución que tienen 

fuerte afinidad con los NIOx y un aumento en el pH > 6.7 la solución contiene una alta 

proporción de HPO4
2−. La disminución es este valor puede atribuirse a una posible 

competencia entre los iones fosfato y los iones hidroxilo por los sitios de adsorción [63]. En 

este caso y considerando que el potencial zeta de la superficie del NIOx1 es negativo para 

todos los valores de pH, se puede decir que el proceso de adsorción puede estar ocurriendo 

por interacciones químicas. 
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Figura III. 9. Efecto del pH en la adsorción de Cr (VI) sobre A) NIOx1, B) NIOx2-MQ y C) 

NIOx1 a T = 25 °C. 
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4.3 Desorción 

Los experimentos de desorción se realizaron para el Cr(VI) y NIOx2-MQ a un pH 3, 

inmediatamente después de completarse un experimento de adsorción. Generalmente, el 

análisis de desorción se puede explicar desde el punto de vista de la partícula, donde se 

grafica la cantidad de Cr(VI) que queda adsorbida en la partícula (qpar) después de haber 

realizado la adsorción. 

 Se considera que el proceso es reversible cuando el equilibrio de desorción se 

encuentra sobre la isoterma de adsorción. En el caso de tener adsorción no reversible los 

datos desorción quedan por encima de la adsorción. Por otra parte, la desorción del metal 

puede estar por debajo de la isoterma de adsorción, esto puede suceder cuando las 

condiciones de desorción son diferentes a las cuales se realizó la adsorción, y en este caso se 

tiende a alcanzar un nuevo equilibrio. 

 La Figura III. 10 muestra los resultados de desorción a las mismas condiciones de 

adsorción, es decir, a pH 3 y 25 °C, se observa que el Cr(VI) se desorbe parcialmente dado 

que la cantidad de Cr(VI) que queda adsorbida sobre el NIOx2-MQ queda por encima de la 

isoterma de adsorción. Los porcentajes de desorción se encuentran en un intervalo de 2.8-6.8 

%, indicando que el proceso de adsorción-desorción es parcialmente reversible. 
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Figura III. 10. Isotermas de adsorción-desorción de Cr(VI) sobre NIOx2-MQ a 25 °C (Punto de 

vista de lo retenido por la partícula). 
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4.4 Mecanismo de adsorción 

Con la finalidad de explorar el mecanismo de adsorción de Cr(VI) en los NIOx presente en 

solución acuosa, se considera que, a pH 3 y a los rangos de concentración utilizados en este 

estudio, HCr4− es la forma de especiación predominante de Cr(VI) que participa en la 

adsorción sobre los NIOx, se puede definir que las reacciones III. 8 y III. 9 se llevan a cabo, 

lo que conduce a la formación de una esfera o complejo monodentado entre Cr(VI) y el NIOx 

[64]. De acuerdo con los resultados del IR, se proponen dos reacciones de formación de 

complejos en la superficie para explicar la adsorción Cr(VI) en el NIOx1,2-MQ. La primera 

reacción corresponde a la formación de un complejo de esfera externa (la superficie de los 

hidroxilo actúan como ligantes, incrementando la densidad electrónica del ion metálico en 

coordinación) y la segunda representa la formación de un complejo de esfera interna (los 

iones Fe actúan como ligantes del compuesto de cordinación) favorecidas a un pH bajo. Se 

asume que los sitios de aluminio son el lugar de la adsorción de Cr(VI) representados por las 

ecuaciones III. 10 y III. 11 [65]. 

 

+ - + -

2 4 2 4Fe(III)OH +HCrO Fe(III)OH HCrO →   (III. 8) 

+ -

2 4 4 2Fe(III)OH +HCrO Fe(III)HCrO H O → +  (III.9) 

- -

4 4AlOH + HCrO AlOH...HCrO →  (III. 10) 

2

- -

4 4 2AlOH +HCrO AlHCrO H O+ → +  (III. 11) 

 

 Para el fosfato sucede el mismo comportamiento, donde la formación de un complejo 

de esfera externa se forma por la interacción electrostática y la formación de complejos de 

esfera interna se realiza mediante la coordinación directa con los grupos de la superficie [66]. 

 

4.5 Selectividad de los NIOx hacia los aniones Cr(VI) y fosfatos 

La Figura III. 11 muestra la selectividad y afinidad del adsorbente NIOx1 por los aniones 

fosfato y Cr(VI). Se puede observar que a un pH 5 la capacidad de adsorción es mayor para 

los fosfatos que para el Cr(VI). A este pH, el Cr(VI) se encuentra como HCrO4
− y un mínimo 

de CrO4
2− y el fosfato como H2PO4

− en un 100 %. Por lo cual, al contar con las mismas 

condiciones de operación el Cr(VI) presenta competencia entre sus dos especies y al poseer 

dos cargas negativas en la especie CrO4
2−, necesita más sitios de adsorción. Además, el radio 
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iónico del Cr(VI) es mayor que el fosfato, por lo cual necesita de una mayor área específica 

para el proceso de adsorción. 
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Figura III. 11. Isoterma de adsorción de Cr (VI) y fosfato sobre NIOx1 a pH = 5 y T = 25 °C. 

Las líneas representan la isoterma de Freundlich. 
 

4.6 Comparación entre varios minerales adsorbentes 

La capacidad de adsorción del NIOx2-MQ (considerado el material con mejor capacidad de 

adsorción en este estudio) para la eliminación de Cr(VI) se comparó con otros adsorbentes 

reportados en la literatura y los valores son presentados en la Tabla III. 2. La comparación 

directa de la capacidad de los NIOx con otros adsorbentes es difícil debido a que las 

condiciones experimentales empleadas son diferentes. Sin embargo, el NIOx utilizado en este 

estudio posee una capacidad de adsorción razonable y mayor en comparación con estos 

adsorbentes.  
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Tabla III. 2. Comparación de los resultados obtenidos en este estudio en la remoción de Cr(VI) 

con otros minerales relevantes que contienen oxi-hidróxidos de hierro y aluminio 

Adsorbente pH T 

(ºC) 

Dosis del 

adsorbente (g L
-1

) 

Tiempo 

(h) 

q (mg g
-1

) Ref. 

Adsorbentes minerales 

Hematita 

Goethita 

-alúmina 

8 

8 

8 

25 

25 

25 

8 

8 

8 

24 

24 

24 

2.299 

1.955 

2.158 

[23] 

Arcilla akadama natural 2 25 5 3 4.29 [67] 
Montmorillonita natural 1 20 10 7 3.16 [68] 

Caolinita 6-8 - 0.2 - 10.4 [12] 

Goethita sintética 
 

5 
7 

 0.1  5.2 
3.92 

[24] 

-alúmina 

Caolinita 

Montmorillonita 

4 

4 

2 

 

25 

 

40 

 

1 

3.468 

0.447 

0.167 

 

[69] 

Minerales de hierro modificados térmicamente 
Bauxita calcinada 7.4 25 -- -- 2.021 [70] 

Materiales modificados químicamente con Al 

Composite de oxi-hidróxido 

de Al/Fe  

3 25 -- -- 3.5 [71] 

NIOx2-MQ 3 25 2.5 -- 24 Este 
estudio 

 

5. CONCLUSIONES 

La caracterización de los NIOx reveló que las fases dominantes fueron hematita y magnetita. 

Las propiedades de textura de los NIOx son similares a las de otros óxidos de hierro naturales. 

El tratamiento térmico eliminó las impurezas, cambió la fase goethita a hematita, sin 

embargo, no fue suficiente para mejorar la capacidad de eliminación de Cr (VI) en el NIOx1. 

Debido a que la muestra original contiene bajo porcentaje de agua y fases cristalinas con 

ausencia de grupos hidroxilo. 

 Los NIOx modificados químicamente presentaron el mayor cambio en el IEP con una 

superficie de carga positiva en un amplio rango de pH. Además, la caracterización por FTIR 

y SEM confirma la presencia de AlOx en la superficie. Por lo tanto, la presencia de iones Al 

incrementó la capacidad de adsorción en ambos NIOx. 

 La capacidad de adsorción depende del pH de la solución. Para el NIOx1 y NIOx2-

MT la capacidad de adsorción presentó el siguiente comportamiento 3 > 5 > 8 y 3 < 7 < 5, 

respectivamente. La desorción en los NIOx1 es parcialmente reversible. El mecanismo de 

adsorción se basa principalmente en la formación de complejos de esfera interna y externa. 

La selectividad de los NIOx es mayor hacia los iones fosfato debido a las propiedades 
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fisicoquímicas que presentan. El material NIOx2-MT preparado en este estudio presenta 

mejor capacidad de adsorción de aniones en comparación a materiales ya reportados. Por lo 

tanto, es un material con buena rentabilidad a ser utilizado en procesos de adsorción para la 

remoción de aniones en aguas contaminadas. 
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1. RESUMEN 

En este capítulo se caracterizó y evaluó la remoción de fluoruro sobre magnetita natural y 

modificada térmicamente a 500 °C. La caracterización demostró que la magnetita natural bajo 

tratamiento térmico es convertida a hematita con un incremento de área específica, la cual 

proporciona mejor disponibilidad de sitios aniónicos. La magnetita modificada triplicó la 

capacidad de adsorción, la cual disminuye en el rango de pH 4 a 12. Las cinéticas de adsorción 

se llevaron a cabo en dos etapas. Los principales mecanismos de adsorción que se llevan a 

cabo son intercambio de ligandos y sustitución en la red cristalina. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

El ion fluoruro (F−) es un elemento esencial, indispensable para el mantenimiento de la salud 

dental. Sin embargo, elevadas concentraciones de fluoruro en el agua potable por encima de 

límite permitido que establece la Organización Mundial de la Salud (1.5 mg L−1) puede ser 

perjudicial para la salud humana [1]. La exposición a fluoruro trae serios problemas de salud 

como fluorosis dental y esquelética que son irreversibles y no tiene tratamiento a causa de que 

el fluoruro es atraído por el calcio cargado positivamente en los dientes y los huesos debido a 

su fuerte electronegatividad. El agua subterránea con altas concentraciones de fluoruro se 

pueden encontrar en diferentes partes del mundo, especialmente en  partes de China, India, 

África Central, América el Sur [2] y México. La meteorización de minerales que contienen 

fluoruro y descargas industriales son la razón principal de las alzas de fluoruro en las aguas 

superficiales [3].  

 Entre las diversas tecnologías de tratamiento aplicadas para la eliminación de fluoruro, 

el proceso de adsorción se ha explorado ampliamente y ofrece resultados satisfactorios, debido 

a que es un proceso de bajo costo, flexible, de diseño simple y alta eficiencia. Se han llevado a 

cabo numerosos estudios de remoción de fluoruro, utilizando adsorbentes como la alúmina [4], 

carbón activado [5], quitosano [6], polímeros microporosos sintetizados [7] e hidróxidos 

dobles laminares [8]. Debido al bajo costo, la fuerte afinidad y buena selectividad para 

especies aniónicas en procesos de sorción, los óxidos de hierro naturales, sintéticos o 

modificados se consideran efectivos para la eliminación de fluoruro [9, 10]. 

 Varios óxidos de hierro naturales han sido estudiados en la remoción de fluoruro, en 

los que destacan la magnetita (Fe3O4) [11, 12], goethita (FeOOH) [13], siderita (FeCO3) [14] y 



84                                                                                                                             Capítulo IV 

 

hematita (Fe2O3) [15]. Los experimentos de adsorción para estos óxidos mostraron que el 

fluoruro se adsorbe en un orden menor a 1.0 mg g−1 a pH entre 4-7, la fuerza iónica y 

temperatura no presentan efectos significativos y al ser minerales naturales presentan 

capacidades de adsorción limitadas debido a que presentan áreas específicas bajas. 

 Las propiedades fisicoquímicas de minerales tales como el área específica, la 

porosidad, la morfología, la estructura y composición son la base de sus aplicaciones 

tecnológicas y por lo tanto, el tratamiento térmico, mecánico o químico puede modificar 

dichas propiedades [16]. En este sentido, varios estudios han modificado térmicamente 

minerales hidratados, hidróxidos minerales y carbonatos, incrementado su área específica a 

modo de mejorar su capacidad de adsorción. Jia y col. [17] modificaron un concentrado de 

goethita-siderita a hematita incrementado su área específica de 14 a 21 m2 g−1 y su capacidad 

de remoción de arsénico incrementó de 1.07 a 8.94 mg g−1 [18]. 

 Con base en lo anterior, el objetivo del presente estudio fue modificar térmicamente la 

magnetita natural y caracterizarla mediante DRX, Área BET, FTIR, TGA, SEM y PCC. Así 

como evaluar y comparar la factibilidad como adsorbentes de fluoruro. 

 

3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1 Materiales 

El adsorbente utilizado fue magnetita natural proveniente de la mina Peña Colorada en Colima 

(México). Los reactivos utilizados en este estudio (NaF, NaCl, HCl y CDTA) fueron de grado 

analítico proporcionados por CTR. Todas las soluciones fueron preparadas con agua 

desionizada.  

 

3.2 Preparación del adsorbente 

3.2.1 Tratamiento térmico 

Con la finalidad de aumentar la porosidad de la magnetita, se aplicó la metodología 

mencionada en el apartado 2.2.1 capítulo III. 

 

3.3 Caracterización de los materiales 

La caracterización fisicoquímica de los adsorbentes se evaluó utilizando técnicas de 

caracterización comunes. Los patrones de difracción de rayos X en polvo (DRX) se obtuvieron 
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utilizando el difractómetro Rigaku modelo DMAX 2200 con radiación Cu-K (λ = 1.54056 

Å) la muestra fue molida a tamaño fino (malla -400), las condiciones de trabajo fueron en un 

rango de 2θ de 5 a 90º con una velocidad de barrido 2º min-1. El espectro de infrarrojo de 

transformada de Fourier se realizó (FTIR) se midió con un equipo Thermo Scientific modelo 

Nicolet iS10, la muestra fue molida con KBr en una proporción de 50/50, estableciendo el 

KBr como línea base. La microscopía electrónica de barrido (MEB) se llevó a cabo en un 

equipo Phillips XL-30. Las mediciones de adsorción-desorción de nitrógeno (77 K) se 

realizaron en un analizador de adsorción de gases Micromeritics ASAP 2020, previo al 

análisis las muestras fueron secadas en una estufa a 60 ºC por 24 horas. El análisis 

termogravimétrico se realizó en un equipo Perkin Elmer modelo Pyris Diamond TGA/DTA. 

 La distribución de carga y el punto de carga cero (PCC) se determinó al preparar 

soluciones neutralizadoras a diferentes valores de pH. Las soluciones neutralizadoras se 

prepararon en matraces volumétricos de 50 mL, adicionando volúmenes entre 0.1 y 5 mL de 

soluciones valoradas de 0.1 N de HCl y NaOH aforadas con una solución 0.1 N de NaCl. Los 

50 mL se dividieron en dos tubos de centrifuga, donde uno contenía 0.1 g del mineral y el otro 

solo la solución neutralizada (blanco), ambos se burbujearon con N2 gaseoso grado 

cromatográfico por 2 min con la finalidad de evitar que el CO2 presente en el aire se disolviera 

en la solución y se formará CO3
2− y HCO3

−. Posteriormente los tubos se sellaron agitando dos 

veces al día durante 7 días. Al término de este periodo se determinó el pH final con ayuda de 

un potenciómetro y se realizó la curva potenciométrica graficando el volumen añadido de 

NaCl o NaOH a la solución neutralizadora en función del pH, concentrando las dos curvas 

(blanco y adsorbente) en una sola para extrapolaciones siguientes. El valor del punto de carga 

cero (PCC) es la intersección de ambas curvas potenciométricas. La masa de protones 

adsorbidos se estimó con la ecuación IV. 1. 

 

q
H

+=
CN(VB-VA)

m
 

(IV. 1) 

 

 Donde: q
H

+= Moles de protones adsorbidos sobre el mineral a un valor de pH, mol/g. 

𝐶𝑁= Concentración inicial de la solución neutralizante, mol/L. VB= Volumen de la solución 

valorada de NaOH o HCl para alcanzar un cierto valor de pH, correspondiente a la curva del 
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blanco, L. VA= Volumen de la solución valorada de NaOH o HCl para alcanzar un cierto valor 

de pH, correspondiente a la curva del adsorbente, L. m= Masa del adsorbente, g. La carga 

superficial se determinó con la ecuación IV. 2. 

 

Cs=
q

H
+F

SBET

 
(IV. 2) 

 

 Donde: 𝐶𝑠= Carga superficial, C/m2. 𝐹 = Constante de Faraday, 96485 C/mol. SBET = 

Área específica, m2/g. Las mediciones de pH de las soluciones se llevaron a cabo en un 

medidor de pH Termo Electron Corporation marca Orion 420 A+. 

 

3.4 Isotermas de adsorción 

Para obtener los datos experimentales del equilibrio de adsorción de fluoruro sobre la 

magnetita natural y modificada se utilizó el método de adsorción en lote. En baño de agua a 

temperatura constante (25 °C) se colocaron tubos de polipropileno con 0.1 g del adsorbente en 

contacto con 10 mL de soluciones de fluoruro en el rango de 3 a 15 mg L−1. Inicialmente se 

tomó una alícuota de las soluciones preparadas para considerarla como concentración inicial. 

Los tubos se mantuvieron en contacto durante 7 días con la finalidad de asegurar el equilibrio, 

ajustando periódicamente el pH con soluciones de NaOH y HCl. Posterior al equilibrio la 

muestra se filtró en membranas millipore 0.45 µm para posteriormente determinar la 

concentración final.  

 

3.5 Cinéticas de adsorción 

Para determinar las cinéticas de adsorción se adicionaron 10 mL de una solución de 5 mg L−1 

de fluoruro (preparada en solución buffer a pH 5, con la finalidad de asegurar que la solución 

siempre tenga como especie al F−) a tubos falcón de polipropileno, que contenían 0.1 g del 

material adsorbente. Se colocaron en un agitador shaker a 45 rpm y se retiró cada tubo de 

polipropileno a diferentes tiempos, la muestra inmediatamente se filtró con millipore 0.45 µm 

y finalmente el contenido de adsorbato se analizó como se menciona posteriormente. 
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3.6 Cuantificación del fluoruro en solución 

La concentración de fluoruro en solución fue analizada por el método de ion selectivo 

(Thermo Electron Corp), usando un buffer regulador TISAB II. Para ello, se preparó una curva 

de calibración de 9 puntos (0.4-14 mg L−1) a partir de una solución patrón de 1000 mg L−1 

preparada con NaF. El electrodo de fluoruro se calibró sumergiéndolo en una solución que 

contenía 10 mL de TISAB II aforado a 100 mL de agua manteniéndola en agitación continua, 

se adiciona 1 mL de una solución de NaF 0.1M y el valor del voltaje tiene que estar en el 

rango de -55 a -60 RmV, se calibra ajustando a cero y se acepta el valor (se vuelve a ajustar a 

cero con la solución de 2 mg L−1). Las muestras para analizarse se prepararon tomando una 

alícuota de 3 mL de la solución a analizar y añadiendo 3 mL de TISAB II en vasos de 

polipropileno con agitador magnético de teflón. 

 

4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1 Caracterización física y química de la magnetita natural y modificada 

4.1.1 Difracción de Rayos X (DRX) 

La magnetita natural se modificó a 500 ° C debido a que se ha encontrado que en atmósfera de 

aire y a dicha temperatura sufre cambios transformándose en hematita [19]. La magnetita 

puede oxidarse fácilmente incluso a temperatura ambiente en presencia de aire a maghemita 

(γ-Fe2O3) ambas tipo espinela y a temperaturas mayores entre los 370-600 °C la 

transformación procede hacia hematita (estructura hexagonal) (ecuación IV. 3 y 4). En 

atmósfera de nitrógeno desde 200 °C se observa la transformación de fase directamente de 

magnetita a hematita [20]. La Figura IV. 1 muestra los patrones de DRX de la magnetita 

original y modificada. La identificación de la fase se realizó comparando el patrón de 

difracción obtenido con la base de datos JCPD. Para la magnetita natural se observan los picos 

característicos de la fase Fe3O4 (JCPDS 19-629). Y como era de esperarse se obtuvo la fase 

hematita a 500°C (JCPDS 33-0664) acompañada de una disminución en la calidad cristalina 

de la muestra. A temperatura elevada puede cambiar ligeramente debido a que la red puede 

aceptar un exceso de iones trivalentes. 

 

 2Fe3O4 + 1/2O2  →  3Fe2O3 (IV. 3) 
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Figura IV. 1. Difractograma de la magnetita original y modificada a 500°C. 

 

4.1.2 Propiedades de textura 

Las propiedades de textura de la magnetita natural y modificada se muestran en la Tabla IV. 1. 

Con respecto al área específica se observa que ambas presentan bajos valores, 0.96 mg g-1 para 

la magnetita natural. Otros autores han encontrado áreas específicas similares para la 

magnetita natural como 2.366 m2 g−1 [21], 0.89 m2 g−1 [22], 1.612 m2 g−1 [23] y 0.7 a 3.3 m2 

g−1 [24]. Después de la modificación a 500 °C la magnetita convertida en hematita incrementó 

su área específica a 1.665 m2 g−1. Estudios anteriores mencionan que fases hidroxiladas como 

goethitas pueden ser transformadas a hematitas debido a la remoción de los grupos hidroxilo y 
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algunos átomos de oxígeno cuando son calcinados a temperaturas suficientes, generando 

formación de poros y por lo tanto un incremento en el área específica, generando hematitas a 

partir del tratamiento térmico con áreas de 85 mg2 g−1 [25], 140 m2 g−1 [26], 21 m2 g−1 [17] y 

73.458 m2 g−1 [27]. En este caso, la magnetita al no ser una fase hidroxilada, su cambio de fase 

se debe principalmente al reordenamiento de los iones Fe2+/3+ en presencia de oxígeno, 

difundidos para sintetizar la estructura de la hematita. 

 El volumen de poro no presenta cambios significativos, sin embargo, el diámetro 

promedio de poro disminuye 6 nm en comparación con la magnetita natural, lo que sugiere la 

formación de mesoporos. Según la IUPAC la categoría mesoporos tiene diámetros de poro 

entre 2-50 nm. 

 

Tabla IV. 1. Propiedades de textura de la magnetita original y modificada. 

Muestra Área esp.  

(m
2
 g−1

) (SBET) 

Volumen del poro 

(cm
3
 g−1

) (Vp) 

Diámetro promedio 

del poro (nm) (Dp) 

Magnetita natural 0.960 0.004 17.040 

Magnetita modificada 500 °C 1.665 0.005 11.853 

 

 La Figura IV. 2 muestra la isoterma de adsorción y desorción de N2 para la magnetita 

natural y modificada a 500 °C. La isoterma de la magnetita natural presenta una histéresis de 

adsorción-desorción de nitrógeno asociado a la condensación del gas en el poro, lo cual es 

característico de la presencia de mesoporos, al someter la muestra a una temperatura de 500 °C 

la histéresis disminuye asociada a la generación de mesoporos. 
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Figura IV. 2. Isoterma de adsorción/desorción de N2 sobre magnetita original y magnetita modificada 

a 500 °C. 

 

4.1.3 Análisis termogravimétrico 

Con respecto al análisis termogravimétrico (TGA) mostrado en la Figura IV. 3, se observa una 

pérdida de peso desde el inicio hasta los 320 ° C aproximadamente, indicando el secado de la 

muestra. Después se hace evidente un evento exotérmico coincidente con una ganancia de 

peso entre los 320 °C hasta los 550 °C debido a la incorporación de oxígeno en la muestra 

presente en la atmósfera de aire y una inflexión notoria a los 500 °C en este caso nos 

encontramos con el cambio estructural maghemita-hematita que corresponde a un evento 

exotérmico en vista de la mayor estabilidad de la fase hexagonal frente a la fase cúbica de la 

espinela [19]. 
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Figura IV. 3. Termograma de la magnetita natural. 

 

4.1.4 Microscopia electrónica de barrido (MEB) 

La Figura IV. 4 muestra la morfología de la magnetita natural y modificada a diferentes 

magnificaciones. La fase magnetita (A, B) cuenta con morfologías regulares, clivajes 

definidos y superficies lisas, característico de una muestra mineral natural. Se encontraron 

impurezas referenciadas a sílice con morfologías irregulares y aglomerado de partículas 

irregulares. Las fotomicrografías de la magnetita modificada a 500 °C (C, D) presentan 

contornos definidos y morfologías regulares, solo que su superficie se percibe modificada con 

una exfoliación de partículas y agregados dispersos en la superficie. 
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A) 

 

B) 

 
C) 

 

D) 

 

Figura IV. 4. Fotomicrografía de magnetita natural, A) 100x, B) 500x y modificada C) 3500x, D) 

10000x. 

 

4.1.5 Análisis Infrarrojo (IR) 

Las vibraciones de los estiramientos de los enlaces Fe-O generalmente aparecen en las bandas 

de absorción 998 y 1900 cm−1, en este caso aparecen bandas a 997, 2001 y 2200 atribuidas a 

las estructuras de hematita y magnetita (Figura IV. 5). Un espectro IR de hematita presenta dos 

máximos de absorción a 540 y 470 cm−1 además de una banda más pequeña alrededor de 1000 

cm−1 y hombros a 1100 y 1170 cm−1, todos ellos debido a vibraciones Fe-O y además una 

pequeña banda a 1630 cm−1 que señala la absorción de agua. El espectro IR de la magnetita 

natural y modificada no muestra gran variación en su comportamiento, solo el desplazamiento 

de la banda de 997 a 1100 cm−1. Este análisis permite constatar que efectivamente son óxidos 

de hierro y que la modificación genera una fase diferente al desplazamiento en las bandas. 
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Figura IV. 5. Espectro IR de magnetita natural y modificada a 500 °C. 

 

4.1.6 Carga superficial y punto isoeléctrico 

La distribución de la carga superficial de la magnetita natural y modificada se muestra en la 

Figura IV. 6 y se observa que la carga de la superficie de ambas muestras es positiva en un 

amplio rango de pH. La carga superficial es proporcional a la densidad de sitios en la 

superficie, responsables de la adsorción-desorción de los iones H+. El punto de carga cero 

(PCC) de la magnetita original es 9.81 y la magnetita modificada a 500 °C convirtiéndose a 

hematita presenta un PCC de 10. Estos valores indican que la superficie disponible en los 

poros de ambos materiales se encuentra cargada positivamente a los valores de pH menores a 

los PCC encontrados, lo que favorece la atracción por fuerzas electrostáticas de aniones en 

solución acuosa. 
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Figura IV. 6. Carga superficial de la magnetita natural y modificada a 500 °C. 

 

4.2 Adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada 

La Figura IV. 7 muestra la isoterma de adsorción de fluoruro en la magnetita natural y 

modificada térmicamente con capacidades de adsorción de 0.15 y 0.35 mg g-1, 

respectivamente. La magnetita transformada a hematita incrementa la capacidad de adsorción 

un 50 % más, debido al incremento en su área específica y a la generación de mesoporos que 

incrementa la disponibilidad de los sitios de adsorción. Las diferencias en las capacidades se 

adsorción se deben a que cada mineral presenta una composición química y estructura 

diferente que le proporciona propiedades y afinidades diferentes. Langmuir [28] menciona que 

la capacidad de adsorción de los óxidos de hierro es proporcional a su área específica y a su 

densidad de grupos funcionales en la superficie. 

 El modelo de Langmuir se ajusta a los datos experimentales, lo que sugiere que el 

fluoruro se adsorbe en la superficie de los óxidos en forma de una monocapa y que todos los 

sitios en la superficie tienen la misma energía de adsorción. La Tabla IV. 2 muestra los 

parámetros de la isoterma de Langmuir. 
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Figura IV. 7. Isoterma de adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada a pH 5 y 25 ºC. 

Las líneas representan el modelo de Langmuir. 

 

Tabla IV. 2. Parámetros de la isoterma de Langmuir. 

Adsorbente qm (mg g
-1

) K (L mg
-1

) % D 

Magnetita natural 0.18 0.39 10 

Magnetita modificada 
(500ºC) 

0.46 0.20 13 

 

 La Tabla IV. 3 muestra una comparación de las capacidades de adsorción de fluoruro 

sobre los óxidos de hierro naturales reportados en la literatura y comprados con los de este 

estudio. Teutli-Sequeira y col. [15, 29] a reportado dos trabajos utilizando hematita natural 

para adsorber fluoruro, la primer hematita mostró una capacidad de adsorción de 0.2 y el 

segunda llamó la atención por presentar la mayor capacidad de adsorción con un valor de 4.6 

mg g-1 a un pH en el rango de 2.34-6.24. Puesto que las condicones fueron similares a las de 

nuestro estudio el area específica es mayor (4.31 m2 g−1) que la obtenida en este estudio (1.665 

m2 g-1) por la magnetita modifcada a 500°C que generó hematita. Tambien se ha estudiado la 

goethtia para la remoción de fluoruro obteniendo capacidades de 0.5 a pH 6 con una 

disminución en la capacidad al aumentar el pH y una ligera influencia de la fuerza ionica [13]. 

Ramírez-Muñiz y col. [30] reportan capacidades de adsorción de fluoruro de 0.23 mg g−1 en 

un óxido de hierro natural formado principalmente por hematita y goethita. García-Sánchez y 
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col. [11, 12] reportan capacidades de adsorción de fluoruro relativamente bajas para la 

magnetita natural, similar a lo encontrado en este estudio. Como se puede observar en la Tabla 

IV. 3, las capacidades de adsorción de fluoruro son diferentes para cada material debido a que 

su capacidad de adsorción es función de caracteristicas fisicoquimicas del adsorbente y de las 

condiciones de operación en las que se lleve a cabo el proceso. 

 

Tabla IV. 3. Comparación de la capacidad de adsorción de fluoruro sobre óxidos de hierro naturales. 

Material pH Masa de 

adsorbente 

(g L−1
) 

PCC/pHIEP 

  

Área 

superficial 

(m
2
 g−1

) 

Concentración 

inicial  

(mg L−1
) 

Capacidad 

de 

adsorción 

(mg g−1
) 

Ref. 

Magnetita 
natural 

7.7 10 pHIEP 

3.3 
0.62 5 0.03 [11, 

12] 

Hematita 
natural 

7.46- 10 -- -- 4 0.20 [29] 

Goethita 6 8 pHIEP 

9.4 
-- 25.1 0.5 [13] 

 Hematita 

natural 

2.34-

6.24 

10 -- 4.31 10 4.6 [15] 

Óxido de 
hierro 

7 1.25 PCC 
9.15 

10.2 2.5 0.23 [30] 

Magnetita 
natural 

5 10 PCC 
9.81 

0.96 5 0.15 Este 
trabajo 

Magnetita 

modificada 

a 500°C 

5 10 PCC 

10 

1.665 5 0.38 Este 

trabajo 

 

4.3 Efecto de pH en la adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada 

El pH de la solución es un parámetro importante que controla los procesos de adsorción 

debido a la ionización de los grupos funcionales de la superficie y la composición de la 

solución [31]. Este comportamiento está relacionado con el PCC del material, debido a que a 

un pH menor al PCC la superficie presenta carga positiva y atrae a los aniones en la solución. 

El PCC para la magnetita natural y modificada a 500 °C fue 9.81 y 10 respectivamente. Por lo 

cual puede adsorber aniones en un amplio rango de pH. 

 Los experimentos de adsorción se llevaron a cabo a pH 5, debido a que a este pH se 

tiene una mayor fracción del anión F−1 y de acuerdo con la Figura IV. 8 la capacidad de 

adsorción disminuye con el aumento de pH en un rango de 4 a 12. Varios estudios mencionan 
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que al utilizar óxidos de hierro la capacidad de adsorción de aniones disminuye con el 

incremento de pH de 3 a 9 [13, 30]. A pH menores a 4 se tiene una fracción de HF y menores 

a 2 los óxidos de hierro se disuelven perdiendo el hierro de la estructura (Capítulo III). La 

disminución de la adsorción de fluoruro en el pH alcalino podría verse influenciada 

principalmente por la competencia por los sitios activos por los iones fluoruro y la cantidad 

excesiva de los iones hidroxilo. La adsorción a un pH inferior a 4 disminuye debido a que el 

fluoruro se encuentra principalmente como HF no disociado y puede escapar de la solución. 

En este sentido, la magnetita natural y modificada muestran comportamientos similares a los 

mencionados en otros estudios. 

 

0 2 4 6 8 10 12 14

pH

0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

F
ra

cc
ió

n

0.0

0.1

0.2

0.3

0.4

0.5

0.6

M
a

sa
 d

e 
fl

u
o
ru

ro
 a

d
so

rb
id

o
 (

m
g
 g

-1
)

HF

F-

Mag. natural

Mag. modificada a 500 ºC

 

Figura IV. 8. Efecto de pH sobre la capacidad de adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y 
modificada a 500°C 

 

4.4 Cinéticas de adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada 

La Figura IV. 9 muestra el comportamiento de adsorción de fluoruro en función del tiempo 

para la magnetita natural y modificada a 500 °C, considerando una concentración de 5 mg L−1. 

La concentración de fluoruro sobre la magnetita natural decrece en un 11 % en un tiempo de 

15 horas y en la magnetita modificada decrece aproximadamente 40 % en 7 horas. Los 

resultados revelan una disminución rápida en los primeros 300 min a pesar de estar en 
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agitación baja (45 rpm), debido a que al poseer bajas áreas específicas el equilibrio toma un 

menor tiempo. Ramírez-Muñiz y col. [30] mencionan que la adsorción de aniones como el 

fluoruro en óxidos de hierro presentan dos etapas, una adsorción rápida seguida de una lenta. 

De acuerdo con Mahmood y col. [32] la primera etapa es atribuida a la alta disponibilidad de 

los sitios aniónicos para el proceso de adsorción, donde el adsorbato forma gradualmente una 

capa en el exterior debido a las interacciones moleculares y en la segunda los iones compiten 

por un limitado número de sitios. 

El modelo cinético de primer orden o lagergren basado en la capacidad de adsorción del 

sólido, es el que mejor se ajustó a los datos experimentales. La constante cinética para la 

magnetita natural fue 1.3 × 10−3 min−1 con un coeficiente de determinación r2 de 0.95 y para la 

magnetita modificada térmicamente a 500 °C el valor de k fue 2 × 10−3 min−1 con un valor r2 

de 0.90.  
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Figura IV. 9. Cinéticas de adsorción de fluoruro sobre magnetita natural y modificada a 500 °C. (pH 

5, T = 25 °C). Las líneas representan el modelo cinético de primer orden. 

 

4.5 Mecanismo de Adsorción 

Para comprender el mecanismo de adsorción de fluoruro sobre la magnetita, natural y 

modificada, se toma en cuenta el pH de la solución y su PCC debido a que a partir de estos 

valores se determina la especie de fluoruro en solución y la carga superficial de los 
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adsorbentes. En este caso a un pH 5 es factible que se lleve a cabo una protonación de los 

grupos superficiales de la magnetita Fe3O4 generando grupos FeOH2
+, favoreciendo la 

adsorción de fluoruro. Varios estudios han contribuido a la comprensión general de la 

adsorción de fluoruro sobre minerales oxi-hidróxidos de hierro. Estos mecanismos se pueden 

clasificar en tres categorías: i) a través de reacciones de intercambio de ligandos, donde el F- 

desplaza OH- o agua en la superficie de adsorbente [33] (ecuación IV. 5), ii) sustitución en la 

red cristalina del óxido metálico [34] (ecuación IV. 6), iii) también se ha encontrado que la 

disolución de óxidos de hierro y la posterior oxidación de Fe2+ contribuyen a la fijación de 

fluoruro en el adsorbente [35]. 

 

≡MOH+H+⇔ ≡MOH2-F (IV. 5) 

≡MOH2-F⇔ ≡MF+H2O (IV. 6) 

 

5. CONCLUSIONES 

La magnetita natural presentó baja capacidad de adsorción de fluoruro, una modificación 

mediante tratamiento térmico generó un incremento en su área específica y cambio de fase a 

hematita triplicando su capacidad de adsorción. Al presentar ambas propiedades magnéticas, 

se facilita su separación de efluentes después del proceso de adsorción. El modelo de 

Langmuir ajustó los datos de equilibrio de adsorción con capacidad de adsorción máxima de 

0.46 en la magnetita modificada térmicamente. La capacidad de adsorción disminuye en el 

rango de pH 4-12. Las cinéticas de adsorción se llevan a cabo en dos etapas, una rápida 

seguido de una lenta hasta lograr el equilibrio. Intercambio de ligandos, sustitución en la red 

cristalina y oxidación del hierro son los posibles mecanismos en el proceso de adsorción de 

fluoruro sobre magnetita natural y modificada térmicamente. 
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1. RESUMEN 

El este capítulo se evaluaron las propiedades fotoactivas de los xerogeles de sílice dopados 

con hierro bajo radiación solar. Para este propósito, los xerogeles de sílice (XGS) se doparon 

con diferentes dosis de Fe(III) mediante el método sol-gel. El tinidazol (TNZ) fue 

considerado como un compuesto modelo para el estudio de degradación. Las muestras de 

XGS se caracterizaron texturalmente y químicamente mediante N2 (77 K), tamices 

estándares, XRD, FTIR, SEM, HRTEM, PL, XPS y DRS. Los resultados mostraron que el 

xerogel dopado con 0.4 M de Fe(III) (XGS-Fe(III)-0.4M) contiene 3.64 % de hierro, 33.01 

% de silicio y 63.36 % de oxígeno La adición de Fe(III) modificó las propiedades texturales 

de los xerogeles, disminuyendo su área específica (587 m2 g−1) en comparación al XGS-BCO 

no dopado (645.92 m2 g−1). El valor de la energía de banda prohibida (Eg) disminuyó de 3.55 

eV (XGS-BCO) a 2.32 eV (XGS-Fe(III)-0.4M) debido a la inclusión de hierro zonado en 

forma de oxihidróxido de hierro, por lo tanto, el XGS-Fe(III)-0.4M es un material fotoactivo 

bajo radiación solar, con un valor de Eg < 4 eV. El porcentaje de degradación de TNZ fue 

del 41 % para XGS-BCO y del 68 % para XGS-Fe(III)-0.4M después de 1 h de tratamiento. 

La irradiación previa de XGS-Fe(III)-0.4M incrementó el porcentaje de degradación de TNZ 

a 98 %. Se cuantificaron los radicales generados en el proceso. La velocidad de degradación 

se incrementó a dosis más altas de XGS-Fe(III) y a pH neutro. Los subproductos de 

degradación no fueron tóxicos para las células HEK-293. Los xerogeles dopados con Fe(III) 

son una alternativa para la eliminación de drogas de las aguas contaminadas. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

Los antibióticos forman parte de los productos farmacéuticos y de cuidado personal (p.s.i. 

PPCPs) que han sido detectados en plantas de tratamiento de aguas residuales así como en 

agua potable, municipal e industrial en diversas partes del mundo [1, 2]. Las principales 

fuentes de contaminación de antibióticos en el agua se menciona la industria farmacéutica, 

hospitales, uso agrícola y servicios de salud, entre otros. Los antibióticos juegan un papel 

importante en la contaminación ambiental incluso a bajas concentraciones [3]. Existe una 

falta de regulación estándar para los PPCPs, los cuales pueden ser persistentes y 

bioacumulables, con una amplia gama de efectos potenciales que incluyen daño agudo o 

crónico en humanos o daño ecotoxicológico [4-6]. 
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Los PPCPs incluyen el grupo de nitroimidazoles, como el tinidazol (TNZ), que son 

productos farmacéuticos activos contra las infecciones humanas y animales causadas por 

bacterias anaerobias y protozoarias, incluida la bacteria vaginosis [7, 8]. La incorporación de 

nitroimidazoles en los alimentos para peces y aves ha generado su presencia en aguas 

provenientes de acuicultura y la industria de la carne [9, 10], mientras que concentraciones 

entre 0.1−90.2 g L-1 han sido encontradas en efluentes de hospitales [11, 12]. 

Aproximadamente el 20−25 % de la dosis ingerida de TNZ se excreta en la orina y alrededor 

del 12 % se excreta en las heces y el resto es eliminado como metabolitos diferentes [13]. 

Los nitroimidazoles encontrados en plantas de tratamiento de aguas residuales 

municipales e industriales no pueden ser efectivamente eliminados mediante tecnologías de 

tratamiento convencionales [14-17], debido a su baja biodegradabilidad, alta solubilidad en 

agua y al ser moléculas de estructura compleja. Por lo tanto, se requiere de nuevos enfoques 

para su eliminación. Los procesos avanzados de oxidación (PAOs) son técnicas más potentes 

que apuntan a la mineralización completa (CO2 y H2O) de contaminantes orgánicos o a su 

transformación en compuestos menos nocivos a través de concentraciones adecuadas de 

radicales oxidantes como HO●, SO4
•−, O2

•− y HO2
• [18-23]. 

Dentro de los PAOs aplicados en la degradación de TNZ con un porcentaje menor al 

75 %, destaca la irradiación con ultrasonido/H2O2 [24], ozono/carbón activado [25], 

radiación gamma [26] y radiación solar [27, 28]. Los procesos fotocatalíticos constituyen un 

grupo importante dentro de los PAOs. En estos procesos la radiación luminosa promueve la 

activación electrónica de un material semiconductor que actúa como catalizador, después de 

la irradiación a una determinada longitud de onda (región visible o UV) el fotocatalizador 

genera pares electrón/hueco, que son responsables de la formación de especies radicalarias, 

principalmente HO•, los cuales participan en la degradación del contaminante. Estos 

radicales se generan a partir de reacciones de reducción u oxidación producidas por 

electrones o huecos positivos, respectivamente [29-31]. 

El TiO2 es uno de los materiales más ampliamente utilizado como catalizador, 

aplicado solo o en combinación con otros materiales (dopantes y/o soportes) debido a que 

presenta una absorción del 4 % de la radiación solar y tiene una energía de banda prohibida 

baja de aproximadamente 3.0 eV [32]. La eficiencia de otros semiconductores como 

materiales compuestos de hierro, también se han estudiado en algunos casos con resultados 
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prometedores [33, 34]. El hierro es uno de los elementos utilizados en PAOs para degradar 

compuestos orgánicos, principalmente en forma de fases minerales naturales, sintetizadas o 

como reactivo en procesos Fenton o Fenton-like [35, 36]. Otros autores también informaron 

sobre la eficiencia del uso de Fe(III) dopado en la superficie de TiO2 [37-40]. La aplicación 

de Fe(III) como fotocatalizador ha demostrado ser una forma eficiente de obtener un alto 

rendimiento fotocatalítico, debido a los potenciales redox relativamente bajos Fe3+/2+ en 

comparación con la posición de las bandas de conducción de los fotocatalizadores, los 

electrones fotogenerados pueden ser fácilmente atrapados por los iones Fe(III), induciendo 

la separación eficiente de los pares electrón−hueco que debe ser beneficioso para las 

reacciones fotocatalíticas [41, 42]. 

Se han realizado pocos estudios sobre métodos fotocatalíticos para eliminar TNZ. 

Umar y col. [43] utilizaron TiO2/radiación solar, Zhao y col. [44] sintetizaron un 

fotocatalizador g-C3N4/BiNbO4, que mejora significativamente la degradación de TNZ bajo 

radiación visible. 

La síntesis y modificación de xerogeles de sílice (XGS) ha abierto una nueva línea de 

investigación sobre catalizadores [45, 46], debido a sus propiedades fisicoquímicas, que 

incluyen; disposiciones moleculares altamente homogéneas, áreas específicas extensas, 

buena resistencia mecánica y la posibilidad de funcionalización formado una monocapa de 

materiales de tamaño nanométrico [47]. El proceso sol−gel es un método simple de dos etapas 

que implica la hidrólisis y condensación de un precursor en solución. Después de la 

condensación, el XGS se forma por secado en condiciones atmosféricas a 100 ºC [48, 49]. 

Con base en lo anterior, el objetivo principal de este capítulo fue evaluar la viabilidad 

de los XGS dopados con Fe(III) para degradar TNZ en presencia de radiación solar. Para este 

fin, los objetivos específicos fueron; (i) Caracterizar los materiales mediante fisisorción de 

N2, XPS, DRS, FTIR, SEM, HRTEM, PL y DRS, ii) Efectuar cinéticas de degradación de 

TNZ con los materiales a diferentes condiciones de operación (concentración de Fe(III) 

dopado en los XGS, tamaño de partícula de los XGS-Fe(III), concentración de TNZ, 

concentración de XGS-Fe(III), pH del medio y XGS-Fe(III) previamente expuestos a 

radiación solar), iii) Cuantificar la generación de radicales HO• y O2
•-, iv) Determinar los 

subproductos de degradación y establecer el mecanismo de degradación, v) Evaluar la 

citotoxicidad del proceso mediante células HEK293, vi) Establecer el mecanismo de los 
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XGS-Fe(III) en la degradación de TNZ bajo radiación solar, determinando el rol de las 

propiedades fisicoquímicas del Fe(III) y, vii) Establecer la capacidad de reutilización de los 

XGS-Fe(III) en el proceso. 

 

3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1. Reactivos 

Todos los reactivos químicos utilizados en están investigación (TNZ, ortosilicato de tetraetilo 

(TEOS), isopropanol (IPrOH), hidróxido de amonio, ácido fórmico, acetonitrilo, metanol, 

ácido clorhídrico, cloruro de sodio, tetranitrometano (TNM) y dimetil sulfóxido (DMS)) 

fueron de grado analítico y suministrados por Sigma-Aldich. El agua ultrapura utilizada en 

la preparación de soluciones fue obtenida de un equipo Milli-Q® (Millipore). 

 

3.2. Síntesis de los XGS 

Se sintetizaron xerogeles (XGS); xerogel blanco (XGS-BCO), xerogeles dopados a diferente 

concentración de Fe(III), 9 × 10−5 M, 0.2 M y 0.4 M nombrados XGS-Fe(III)-9 × 10−5 M, 

XGS-Fe(III)-0.2M y XGS-Fe(III)-0.4M, respectivamente, con base en el método de síntesis 

en dos pasos [50] descrito a continuación: 

 

 Preparación del sol; En agitación constante se agregó 1 mol de ortosilicato de 

tetraetilo (TEOS 99.9 %) y 4 moles de alcohol isopropilico (i-PrOH 99.9 %) en tubos de 

polipropileno. Posteriormente se adicionó 10 moles de agua desionizada, manteniendo la 

solución homogénea. Se adicionó HCl como catalizador ácido de concentración conocida 

hasta un pH de 2. Para asegurar la hidrólisis se deja 1 h en agitación y en un baño a 

temperatura constante (60 °C). 

 Preparación del gel; Posterior a la hora de agitación, se retiran los viales del baño y 

se adiciona NH4OH en relación molar 0.6: 1 al HCl, de acuerdo con el volumen empleado de 

HCl en la preparación del sol, para llegar a un pH básico. Rápidamente la solución se coloca 

en cajas petri y se sellan con cinta adhesiva. Las cajas se colocan en un horno a 60 °C hasta 

formarse el gel, sin perder la humedad. Una vez que se formó el gel se retiró el alcohol 

residual y se lavó con isopropanol y agua respectivamente. Posteriormente se adiciono una 

solución de Fe(III) de concentración conocida, cubriendo todo el xerogel. Se deja por tres 
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días de impregnación y pasado este tiempo se lavan primero con isopropanol y 

posteriormente con agua desionizada hasta que el xerogel quede transparente con la finalidad 

de eliminar subproductos y material que no reaccionó. Una vez que se encuentra en esta 

condición se somete a 60 °C en una estufa por 3 días, tomando la coloración rojiza. 

Posteriormente se retira de la estufa y se mantiene en un desecador para su posterior análisis. 

 

3.3. Caracterización de los XGS  

Las muestras de XGS en presencia y ausencia de Fe(III) fueron caracterizadas por: a) 

Espectroscopia fotoelectrónica de rayos X (XPS) (Espectrómetro Kratos Axis Ultra-DLD 

equipado con fuente Al Kα), el software CasaXPS (versión 2.3.16) fue utilizado para evaluar 

los datos de XPS, b) Espectroscopia de Reflectancia difusa (RDS) (equipo VARIAN, modelo 

CARY-5E UV-vis y espectrofotómetro de adsorción de infrarrojo cercano con mediciones 

de longitud de onda de 200 nm (6.20 eV) a 2000 nm (0.62 eV) equipados con un accesorio 

esférico de reflectancia difusa). Los espectros de referencia se obtuvieron de una muestra de 

sulfato de bario compactado. Las muestras se prepararon moliendo 10 mg de XGS co100 mg 

de sulfato de bario, c) Microscopia electrónica de barrido (Philips, modelo XL30). d) 

Difracción de rayos X (XRD) (Difractómetro BRUKER D8 ADVANCE, detector BRUKER 

LINXEYE, radiación Cu Kα λ=1.5406Å. Voltaje 40 KV-Amperaje 40 mA, rango de 2θ de 

5º a 60º, paso ≈ 0,04º. Tiempo de medida: 384 s/paso). e) Espectroscopia de infrarrojo por 

transformada de Fourier (FT-IR) (JASCO, FT-IR-6300), las muestras se prepararon 

mezclando el XGS con KBr, f) Fisisorción de Nitrógeno (Micromeritrics, modelo ASAP 

2420). g) El tamaño de partícula se determinó mediante tamices estándares (Filtra® 

vibration); h) Se midieron las propiedades ópticas en un espectrofotómetro UV-visible 

(VWR modelo UV-1600PC); i) La fotoluminiscencia (PL) se determinó por el 

espectrofotómetro de fluorescencia CARY VARIAN equipado con lampara de Xe como 

fuente de excitación, espectros PL se excitaron a 380 nm de longitud de onda a temperatura 

ambiente (293 K) y j) Microscopia electrónica de alta resolución (HRTEM) y el análisis de 

partículas se llevó a cabo usando un equipo FEI Titan a 300 kV. Los patrones SAED se 

obtuvieron usando una apertura de 10 m que permite la recolección de datos de difracción 

de un área circular. El mapeo de composición de áreas seleccionadas se obtuvo en el modo 
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de microscopia electrónica de transmisión de barrido (STEM) modo X EDX. Las imágenes 

fueron obtenidas con un detector de campo oscuro anular de ángulo alto (HAADF). 

 

3.4. Equipo simulador de radiación solar 

Los experimentos de fotodegradación se llevaron a cabo en un simulador solar, Solarbox 

modelo 1500 (NEURTEK Instruments) equipado con una lámpara de xenón (irradiación de 

250 a 1100 W m-2) que suministra energía radiante en un rango espectral de 300 a 800 nm. 

En este estudio, los experimentos se realizaron a 450 W m-2 de irradiación. 

 

3.5. Experimentos de degradación solar de TNZ 

Los experimentos de degradación de TNZ se realizaron en los sistemas SOLAR y 

SOLAR/XGS-Fe(III). Se llevaron a cabo varios experimentos para definir la influencia de 

diferentes parámetros de operación: concentración de TNZ (15, 25 y 40 mg L−1), La masa de 

XGS-Fe(III)-0.4M (0,05, 0,1 y 0,5 g), XGS-Fe(III) dopado con diferentes concentraciones 

de Fe(III) (9 × 10−5, 0.2 y 0.4 M), tamaño de partícula XGS-Fe(III)-0.4M (0.015, 0.025 y 

0.05 mm), y pH de la solución (2, 7 y 10). También se determinó la influencia de la 

exposición XGS-Fe(III)-0.4M a la radiación solar antes del proceso de degradación en el 

sistema SOLAR/XGS-Fe(III) (30, 60 y 90 min). 

 Brevemente, se obtuvieron datos experimentales para la fotodegradación de TNZ 

agregando 0,1 g de XGS-Fe(III) en contacto con 100 mL de una concentración de 25 mg L−1 

TNZ a 298 K (se preparó una solución de TNZ a partir de solución madre de 1000 mg L−1) 

en tubos de cuarzo con 7.5 cm de diámetro interno y 4 cm de altura, en el fotorreactor solar 

con agitador magnético, extrayendo alícuotas a diferentes tiempos de exposición, y las 

muestras se filtraron inmediatamente utilizando filtros de disco Millipore (PTFE 0,45 μm) 

para eliminar el XGS-Fe(III). 

 

3.6. Determinación de TNZ en solución acuosa 

La concentración de TNZ se determinó por cromatografía líquida de alta resolución (HPLC) 

en fase inversa, utilizando un cromatógrafo de líquidos (Thermo-Fisher) equipado con un 

detector de UV visible y un automuestreador automático con capacidad de 120 viales. Se 

utilizó una columna PHENOMENEX Kinetex C-18 (2.6 µm tamaño de partícula de; 4.6 x 
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150 mm). La fase móvil utilizada fue 70 % de ácido fórmico (0.1 %, v/v) y 30 % de 

acetonitrilo (0.1 % v/v) en modo isocrático con un flujo de 0.35 mL min-1 y una longitud de 

onda del detector a 318 nm. 

 

3.7. Cuantificación de Fe(III) en solución acuosa 

La concentración de Fe(III) presente en solución fue determinada mediante espectroscopía 

de absorción atómica (EAA) usando el equipo VARIAN AA140. Las soluciones estándar 

fueron preparadas a partir de cloruro férrico en el rango de 20−3200 µg mL−1 y fueron 

medidas a una longitud de onda de 392 nm. 

 

3.8. Cuantificación del radical hidroxilo en el sistema SOLAR/XGS-Fe(III) 

Se estudió la cuantificación de la generación del radical hidroxilo (HO●) en el sistema 

SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M, basado en su reacción con el dimetil sulfóxido (DMS) (kHO=4.5-

7.1 × 109 mol L−1 s−1) [51]. El formaldehido es generado como resultado de esta reacción, el 

cual reacciona con el compuesto 2,4-dinitrofenilhidrazina (DNPH) para formar hidrazon 

(HCHO-DNPH), siendo este último el cuantificado por HPLC. Para calcular la concentración 

del radical se considera que una mol de formaldehido es generado a partir de dos moles del 

radical HO• después de reaccionar con el DMSO, de acuerdo a las reacciones V. 1−V. 4 [51]: 

 

HO
● + (CH3)

2
SO → CH3SO2H + CH3

●
 (V. 1) 

CH3
● + H-R → CH4  + R● (V. 2) 

CH3
● + O2 → CH3OO

●
 (V. 3) 

2CH3OO
● → HCHO + CH3OH + O2 (V. 4) 

 

 Los experimentos de fotocatálisis heterogénea fueron llevados a cabo como se 

menciona en la sección 2.5. Posteriormente a 2 mL de la muestra filtrada se le añadió 2.5 mL 

de una solución buffer de H3PO4−NaH2PO4 (pH 4.0), 0.2 mL de una solución de DNPH (6 

mmol L−1 disuelta en acetonitrilo) y diluida con H2O a un volumen de 5 mL. La muestra se 

mantuvo a temperatura ambiente por 30 min para después ser analizada por HPLC.  La curva 

de calibración fue realizada a partir soluciones de formaldehido (0.1 a 1 mmol L−1) y 250 
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mmol L−1 de DMSO con su apropiada disolución en H2O [51]. El análisis del HCHO-DNPH 

por HPLC se basó en utilizar una fase móvil de metano y agua ultrapura 60:40 v/v, con un 

flujo de 0.35 mL min−1, un volumen de inyección de 100 µL y a 355 nm como longitud de 

onda del detector.  

 

3.9. Cuantificación del radical superóxido en el sistema SOLAR/XGS-Fe(III)  

La determinación de la concentración del radical superóxido (O2
●−) fotogenerado fue llevado 

a cabo por la cuantificación del anión nitroformo (C(NO2)
3

−
) formado por la reacción del 

anión O2
●−

 con el tretranitrometano TNM (C(NO2)
4
) (reacción V. 5) [52] y solo el 62 % de 

la concentración inicial del TNM llega a convertirse en NF− (reacción V. 6). 

 

O2
•- + C(NO2)

4
 → O2 + C(NO2)

3

− + NO2
•
 k = 2.0 × 109 M−1s−1 (V. 5) 

C(NO2)
4
 + 2HO

- → C(NO2)
3

− + NO3
− + H2O k = 2.7 × 10−1 M−1s−1 (V. 6) 

 

 La concentración inicial usada del TNM fue de 1 × 10−4 M, la curva de calibración 

obtenida a diferentes concentraciones de TNM y las muestras a analizar fueron llevadas a pH 

básico para hidrolizar el TNM y generar (C(NO2)
3

−
). La concentración del anión (C(NO2)

3

−
) 

fue medido con un espectrofotómetro VWR marca UV-1600PC a una longitud de onda 350 

nm. 

 

3.10. Determinación de los subproductos de degradación  

La identificación de los subproductos de degradación del TNZ, se realizó mediante un 

cromatógrafo Acquity UPLC System de Waters, equipado con una columna C18 (2.1 x 75 

mm, 2.7 µm) de Waters CORTECS™, empleando una fase móvil en modo gradiente (Inicial: 

0 % B, T8: 95 % B, T8.1: 0 % B). La fase móvil utilizada fue: Canal A: Agua con 0.1 % de 

ácido fórmico, Canal B: Acetonitrilo 0.1 % de ácido fórmico. El flujo utilizado fue de 0.4 

mL min−1, el volumen de inyección fue de 10 µL y la temperatura de la columna fue de 40 

°C. El sistema UPLC es acoplado a un Espectrómetro de masas de Alta Resolución SYNAPT 

G2 HDMS Q-TOF de Waters equipado con una fuente de ionización de Electrospray (ESI). 



Degradación de tinidazol mediante xerogeles de sílice dopados con hierro (III)             113 

 

Los parámetros para el análisis se establecieron usando el modo de ionización positivo, 

adquiriendo los espectros en un rango de masas (m/z) de 50 a 1200 uma.  

 

3.11. Evaluación de la citotoxicidad de los subproductos de degradación  

La evaluación de la citotoxicidad de los subproductos de degradación se llevó a cabo 

mediante el porcentaje de viabilidad de las células de riñón embrionario humano (HEK-293) 

suministradas por el banco de células del CIC de la Universidad de Granada, utilizando un 

ensayo de MTS. Previo al estudio se efectuó la cinética de degradación (condiciones 

similares a la sección 2.5) en presencia de una solución buffer (PBS). Posteriormente, 10.000 

células de riñón embrionario humano (HEK-293) se incubaron durante 24 h, trascurrido este 

tiempo se cambió el medio y se adicionaron los subproductos de TNZ, después de 24 h se 

adiciona 20 µL de MTS y a las 2 h se midió la absorbancia en un equipo 

INFINITENANOQUA con una lectura de muestra de 3  3 a una absorbancia de 490 nm.   

 

4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1. Caracterización de los XGS 

4.1.1. Propiedades de textura (Fisisorción de N2)  

Con la finalidad de evaluar si los XGS son micro, meso o macro porosos, el análisis de 

adsorción/desorción de N2 se realizó a las muestras XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M a tres 

tamaños diferentes de partícula (tamiz 0.015 mm, 0.025 mm y 0.05 mm). Los resultados se 

presentan en la Tabla V. 1 y muestra que el XGS al ser dopado disminuye el área específica 

(SBET), debido a la inclusión de Fe(III) como átomos dopantes, hecho corroborado al 

disminuir también el diámetro de poro (Dp) y volumen de poro (Vp), principalmente. Por lo 

tanto, un aumento en la concentración del Fe(III) y un aumento en el tamaño de partícula del 

XGS-Fe(III) disminuirá el área específica (SBET). En este caso el XGS-BCO presenta un SBET 

de 645.92 m2 g−1 y disminuye a 587.69 m2 g−1 al ser impregnado (tamaño 0.025mm). Una 

comparativa del XGS-BCO y el impregnado con el mismo tamaño de partícula, permite 

corroborar lo mencionado por Andrade- Espinosa [53], al establecer que la disminución en 

el volumen de poro y diámetro de poros está relacionado a que dentro de los poros existe 

precipitación de las partículas de oxi-hidróxidos de hierro formadas.  
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Tabla V. 1. Propiedades de textura del XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M. 

Muestra Área especifica  

SBET (m
2
 g

-1
) 

Volumen de poro 

Vp (cm
3
 g

-1
) 

Diámetro promedio 

de poro 

Dp (nm) 

XGS-BCO-0.025mm 645.92 0.668 4.140 
XGS-Fe(III)-0.4M-0.015mm 630.28 0.350 2.588 

XGS-Fe(III)-0.4M-0.025mm 587.69 0.337 2.633 

XGS-Fe(III)-0.4M-0.05mm 587.37 0.331 2.256 

 

 La Figura V. 1 muestra las isoterma de adsorción/desorción de N2 de las muestras 

analizadas, de acuerdo a la forma que presentan y la Unión Internacional de Química Pura y 

Aplicada (UIQPA), la isoterma del XGS-BCO se considera de tipo IV, correspondiente a 

isotermas para sólidos con mesoporos y exhibe una histéresis tipo H2 (a) que es consecuencia 

de la condensación de mesoporos relativamente estrechos, donde los poros son bloqueados 

cuando hay percolación o cavitación inducida por evaporación [54]. Este tipo de histéresis 

es común en geles inorgánicos los cuales poseen una estructura compleja de poros con 

tamaños y formas variadas [55]. 

 

Por otro lado, el XGS-Fe(III)-0.4M tamizado a diferentes tamaños no presenta diferencias 

significativas entre ellas. La isoterma de adsorción/desorción que presentan es de tipo I (b) 

característico de materiales microporosos y tiene una histéresis no apreciable que evidencia 

la existencia de mesoporos [54, 56]. En este tipo de isotermas aumenta ligeramente a 

presiones relativas (P/P0) y alcanza un valor constante en 0.5-1 con respecto a la muestra sin 

impregnar y la desaparición de la histéresis de adsorción indican una significativa reducción 

en el volumen y diámetro de poro, en este caso, de 0.66 a 0.33 cm3 g−1 y 4.14 a 2.25 nm, 

respectivamente. 
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Figura V. 1. Isoterma de adsorción/desorción de N2 del XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M a 

diferentes tamaños de partícula. 

 

4.1.2. Espectroscopia fotoelectrónica de rayos X (XPS) 

Se utilizó la espectroscopia fotoelectrónica de rayos X (XPS), con la finalidad de determinar 

la composición química y los estados electrónicos de los elementos en la superficie de los 

XGS. La Tabla V. 2 muestra los porcentajes atómicos obtenidos para la variación superficial 

del contenido de Fe2p, Si2p y O1s para cada una de las muestras. Se observa que la cantidad 

de Fe(III) impregnado aumenta con el incremento en la concentración de la solución 

utilizadas para dopar, teniendo un 3.64 % de Fe(III) impregnado para una solución de 0.4 M 

de Fe(III), motivo por el cual se utilizó el XGS-Fe(III)-0.4M como muestra representativa en 

los experimentos de degradación de TNZ. El porcentaje de Fe2p disminuyó en el orden de 

3.64 (sin exposición)  3.30 exposición a 30 min  2.80 (60 min)  0.85 (90 min), mientras 

que hubo ligeros aumentos en el porcentaje de O1s en el orden de 63.36  64.17  64.45  

66.85, respectivamente. Es importante mencionar que no se utilizaron soluciones con 

concentraciones mayores a 0.4 M debido a que el área expuesta del XGS que contiene al 

Fe(III) se ve afectada en un orden decreciente [53].  
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 Por otro lado, el tiempo de exposición previa del XGS-Fe(III)-0.4M a la radiación 

solar permito conocer la estabilidad del hierro unido al oxígeno en la superficie de los 

materiales. Se observó una disminución en el porcentaje de hierro (Fe2p) de la siguiente 

manera; 3.64 > 3.30 > 2.80 > 0.85 para el XGS-Fe(III)-0.4M sin exponer y expuesto a 30, 60 

y 90 min, respectivamente, y también se observó un ligero incremento en el porcentaje de 

oxígeno (O1s) en el orden de 63.36 < 64.17 < 64.45 < 66.85 respectivamente. 

 

Tabla V. 2. Porcentaje atómico de Si2p, O1s y Fe2p superficiales por análisis XPS.  

Muestra Si2p O1s Fe2p 

XGS-BCO 33.23 66.77 0.00 

XGS-Fe(III)-9x10-5M 33.20 66.69 0.11 

XGS-Fe(III)-0.2M 33.65 65.57 0.77 

XGS-Fe(III)-0.4M 33.01 63.36 3.64 

XGS-Fe(III)-0.4M-30min 32.52 64.17 3.30 

XGS-Fe(III)-0.4M-60min 32.75 64.45 2.80 

XGS-Fe(III)-0.4M-90min 32.30 66.85 0.85 

XGS-Fe(III)-0.4Ma 21.56 74.87 3.57 
a Muestra analizada después del proceso de degradación de TNZ. 

 

 La naturaleza de los enlaces del hierro en la superficie se determinó mediante la 

deconvolución de los perfiles de XPS de la región de Fe2p para cada muestra (Tabla V. 3). 

Varios investigadores han informado que los subespectros XPS referentes al Fe2p muestran 

dos picos característicos a 710.6 y 711.2 eV, asignados a Fe2p3/2 y otro a 724 eV a Fe2p1/2 y 

un pico satélite obtenido a 718 eV referido a los espectros estándar de Fe(III) de las fases de 

óxidos de hierro [57, 58]. 

 A su vez, estos subespectros XPS fueron deconvolucionados usando la función 

Lorentzian-Gaussian (software casaXPS), obteniéndose en la mayoría cuatro gaussinanas. La 

energía de enlace 710.8±0.2 eV corresponde a Fe2p3/2, mientras que el pico de Fe2p1/2 se 

obtuvo a 724-724±0.4 eV y los picos satélite se ubicaron en 715±1 eV; esto se refiere a la 

formación de fases amorfas de oxi-hidróxidos de hierro (Fe2O3 y FeOOH) [59-61], las cuales 

fueron confirmadas por la técnica de HRTEM, mencionada posteriormente. 
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Tabla V. 3. Resultados XPs: Deconvolución de los espectros de hierro superficial (Fe2p).  

 Pico (atómico %)/Energía de enlace (eV) 

Muestra 2p1/2 Satellite 2p3/2 

XGS-Fe(III)- 9x10-5M -- -- 100/709.44-712.27 

XGS-Fe(III)-0.2M 10.012/723.85-

725.24 

18.82/715.75 44.81/710.85 

XGS-Fe(III)-0.4M 37.42/724.07-

726.29 

28.77/715.41 33.81/710.83 

XGS-Fe(III)-0.4M-30 min 35.30/724.44-

731.44 

20.93/716.20 43.78/710.88 

XGS-Fe(III)-0.4M-60 min 31.64/724.10-

725.16 

24.24/714.64 44.03/710.80 

XGS-Fe(III)-0.4M-90 min 28.13/724.59 18.98/713.62-717.27 52.89/710.76 

 

4.1.3. Caracterización por difracción de rayos X (DRX) 

XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M se caracterizaron por DRX (Figura V. 2a), mostrando que 

ambos XGS presentan una estructura de sílice amorfa principalmente en 2θ = 22º, lo que 

concuerda con lo mencionado por otros autores [62]. También se observó que el dopaje por 

Fe(III) afecta la estructura amorfa de los XGS en la superficie, debido a que disminuye el 

grado de intensidad. Yu y col. [38] mencionan que el Fe(III) adopta una estructura amorfa 

tipo Fe(OH) (akageneita o hematita) mediante la determinación de parámetros estructurales. 

En este estudio, la cantidad de hierro presente en los XGS no fue suficiente para ser detectado 

con este método. 

 

4.1.4. Caracterización por espectroscopia de infrarrojos por transformada de 

Fourier (FTIR) 

Se efectuó la caracterización por FTIR a las muestras XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M, con 

la finalidad de determinar la presencia de hierro e identificar los grupos funcionales en los 

XGS. De acuerdo con la Figura V. 2b, los grupos vs(Si-O-Si) simétricos se presentan en la 

longitud de onda 801 cm−1, el grupo υ(Si-OH) extendido en 940 cm−1 y el grupo vas(Si-O-Si) 

asimétrico en 1036 cm−1, lo que concuerda con estudios anteriormente realizados para la 

síntesis de XGS por método sol-gel.  

 La banda ancha en 3304 cm−1 corresponde al υ(O-H) del H-enlazado y en 1648 cm−1 

al modo δ(O-H) de moléculas de agua [63]. Comparando los espectros del XGS-BCO y XGS-

Fe(III), se observa un aumento en la intensidad de la banda referente al H-enlazado υ(O-H), 

la presencia de este grupo indica que estos probablemente participan en la conformación de 
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fases de hidro(óxidos) de hierro como la acageneita (β-FeOOH) [64]. Por otro lado, las 

vibraciones del enlace Fe-O típico de óxidos de hierro aparece en las bandas 540 y470 cm−1 

[65] , en este caso, se observa una pequeña inflexión en la muestra dopada con hierro, dando 

indicio de su presencia. 

 

4.1.5. Caracterización por microscopia electrónica de barrido (MEB) 

El análisis por MEB efectuado a los XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M se presenta en la Figura 

V. 2 c). Ambos XGS, muestran superficies rugosas con morfología irregular. Murgo y col. 

[48] mencionan que xerogeles de sílice exhiben aglomerados de partículas de morfología 

irregular con una distribución de tamaño de poro amplio. Otros autores indican que mediante 

esta técnica se logran observar superficies homogéneas atribuida a la estructura formada por 

las redes del grupo siloxano (Si-O-Si) [49, 66]. De acuerdo con el espectro EDS, se identificó 

claramente los elementos silicio y oxígeno, mientras que el hierro no se detecta debido a que 

el porcentaje dopado no es el suficiente para la capacidad de resolución del equipo. 
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Figura V. 2. a) Patrón de DRX de XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M. b) Espectro de FT-IR (500-
4000 cm-1) de XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M. c) Fotomicrografías de SEM; XGS-BCO 

(izquierda), XGS-Fe(III)-0.4M (derecha) y EDS de XGS-Fe(III)-0.4M. 

 

4.1.6. Caracterización por reflectancia difusa (RDS) 

Una forma común de estudiar las propiedades electrónicas de los materiales es mediante la 

obtención de los espectros de reflectancia difusa (RDS), a partir de los cuales se puede 

determinar el band-gap o banda prohibida [67]. La Figura V. 3, muestra los RDS para el 

XGS-BCO y el XGS-Fe(III)-0.4M irradiados a diferente tiempo. Se observan diferencias 

significativas en cuanto al XGS-Fe(III)-0.4M en cuanto al porcentaje de reflectancia a una 

misma longitud de onda con respecto al XGS-BCO, estas variaciones pueden atribuirse a 

cambios en los enlaces superficiales sufridos tras ser irradiados. El XGS-Fe(III) expuesto a 

60 y 90 min son muy similares en su comportamiento. 

 



120                                                                                                                          Capítulo V 

200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800 2000

Número de onda, nm

0

10

20

30

40

50

60

70

R
ef

le
ct

a
n

ci
a
, 
%

XGS-BCO

XGS-Fe(III)-0.4M

XGS-Fe(III)-0.4M-expuesto 30 min

XGS-Fe(III)-0.4M-expuesto 60 min

XGS-Fe(III)-0.4M-expuesto 90 min

 

Figura V. 3. Espectro RDS obtenido para XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M expuesto a radiación 

solar. 

 

 El análisis de los RDS se basó en la teoría de Kubelka-Munk, la cual asume que la 

radiación que incide en un medio dispersante sufre simultáneamente un proceso de absorción 

y dispersión, de manera que la radiación reflejada puede definirse en función de las 

constantes de absorción (k) y dispersión (S), tal y como se muestra en la ecuación V. 7: 

 

F(R)=
(1-R∞)2

2R∞

=
k

S
 

(V. 7) 

 

 Donde F(R) es la función de Kubelka-Munk y corresponde a la absorbancia, R∞ es la 

reflectancia de una muestra con un espesor infinito con respecto a un estándar (sulfato de 

bario) para cada longitud de onda medida, k es el coeficiente de absorción y S es el coeficiente 

de dispersión. Suponiendo que la dispersión del material es constante para el rango de 

longitud de onda estudiado, la ecuación anterior sólo depende del coeficiente de absorción, 

convirtiéndose en la ecuación V. 8: 

 

F(R)=
(1-R∞)2

2R∞

=α 
(V. 8) 
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 Para diferentes mecanismos de transición, se ha demostrado que, en el proceso de 

absorción, la energía de los fotones incidentes y el band-gap (Eg) del material guardan la 

siguiente relación (ecuación V.9): 

 

α×hv=C(hv-Eg)
n
 (V. 9) 

 

 Donde α es el coeficiente de absorción lineal del material, h es la constante de Planck 

(4.13610-15 eV·s-1), C es la constante de ajuste del modelo, hν es la energía del fotón (eV), 

Eg es la energía de la banda prohibida (eV), y n es la constante que determina el tipo de 

transición óptica, con valores de n=2 para transiciones indirectas permitidas, n=3 para 

transiciones indirectas prohibidas, n=1/2 para transiciones directas permitidas, n=3/2 para 

transiciones directas prohibidas. La ecuación (V. 10) se obtiene sustituyendo la ecuación (V. 

8) en la (V. 9): 

 

(F(R)×hv)
1/n

=C(hv-Eg) (V. 10) 

 

 A partir de la Ecuación (V. 10) es posible determinar el valor de Eg, representando 

(F(R)×hv)
1/n

 vs hv, considerando n=1/2 para transiciones directas permitidas, tal como lo 

mencionan otros autores [68]. Además, para minimizar el error de ajuste, se realizó un doble 

ajuste lineal y se obtuvo el valor de Eg como el punto de corte de ambas rectas [69]. La Tabla 

V. 4 muestra los valores obtenidos del Eg para todas las muestras estudiadas. Dichos valores 

fueron inferiores a 4 eV en todos los casos. Un material se considera semiconductor cuando 

su valor de energía de banda prohibida está por debajo de 4 eV. En este caso, los XGS 

dopados con hierro presentan un comportamiento como materiales semiconductores y, por 

tanto, se consideran materiales fotoactivos en presencia de una fuente de radiación. 
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Tabla V. 4. Valores de band gap determinados para XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M. 

Muestra Nombre Eg (eV) 

1 XGS-BCO 3.55 

2 XGS-Fe(III)-0.4M 2.32 

3 XGS-Fe(III)-0.4M-30min 2.41 

4 XGS-Fe(III)-0.4M-60min 2.31 
5 XGS-Fe(III)-0.4M-90min 2.29 

 

 Los valores de band-gap disminuyen relativamente en el orden de muestra de 1 > 3 > 

2 > 4 > 5, atribuido principalmente a las propiedades estructurales de los semiconductores. 

La presencia de átomos de oxígeno también facilita la promoción de un gran número de 

electrones a la banda de conducción a través de la formación de enlaces con el oxígeno y de 

nuevos orbitales moleculares en el sistema [70]. La presencia de metales de transición 3d 

como el hierro disminuye el valor de band-gap con respecto al XGS-BCO (3.34 a 2.32 eV), 

debido a la existencia de estados deslocalizados en los metales de transición que contribuyen 

a la formación de nuevas bandas de energía por hibridación con los estados 2p del oxígeno. 

Estas bandas de energía constituyen nuevos niveles energéticos en el band-gap o forman 

estados híbridos con la capa de valencia o la de conducción, contribuyendo a la reducción 

del band-gap y favoreciendo la formación de pares de electrón-hueco fotodegradados y la 

fotocatálisis [71]. 

 

4.1.7. Caracterización por microscopia electrónica de transmisión de alta 

resolución (HRTEM) 

Las imágenes HAADF de las partículas de XGS confirmaron la morfología irregular y 

superficies rugosas (Figura V. 4a. Con base al mapeo individual, el silicio y el oxígeno se 

concentran en la parte central de las partículas debido a que la matriz principal del XGS es 

sílice (Si-O). El hierro se encuentra en el contorno de la partícula, indicando que el hierro se 

deposita en la superficie del XGS (Fe-O). Además, se comprobó por EDX la presencia de 

hierro, silicio y oxígeno. 

 Para determinar la posible formación de fases minerales basadas en óxidos de hierro, 

se utilizó el patrón SAED. La Figura V. 4b muestra los anillos difusos en la muestra XGS-

BCO atribuido a fases amorfas. Por otro lado, se confirmó la posible fase cristalina (puntos 

brillantes) para las muestras XGS-Fe(III)-0.4M y XGS-Fe(III)-0.4M-30min. La medición del 
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espaciamiento d (patrón SAED) corresponde a la acaganeita (JCPDS No. 34-1266) [72]. La 

información cristalográfica fundamental para confirma que se encuentra en los planos (2 2 

0), (3 1 0) y (4 4 0). Además, se observó que los puntos brillantes fueron menos intensos en 

la muestra irradiada previamente (XGS-0.4M-30 min) y, por tanto, la cristalinidad de la 

acaganeita podría verse afectada. 

 
Figura V. 4. a) STEM-HAADF imágenes; XGS-BCO partículas (mapeo elemental), XGS-Fe(III)-

0.4M y XGS-Fe(III)-0.4M-30min partículas (mapeo elemental combinado) y b) TEM imágenes, 
SAED patrones de difracción XGS. 

a) 

 
b)  
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4.1.8. Fotoluminiscencia (PL) 

La espectroscopia por fotoluminiscencia fue utilizada para establecer procesos de 

trasferencia y recombinación del par electrón-hueco generado en el fotocatalizador XGS-

Fe(III)-0.4M. La Figura V. 5, muestra los espectros de XGS-BCO, XGS-Fe(III)-0.4M y 

XGS-Fe(III)-0.4M-30min con una longitud de excitación de 380 nm. Todas las muestras 

exhibieron un máximo de emisión a 429 nm (luminiscencia azul) y un pico máximo a 520 

(luminiscencia verde) que indica la complejidad del mecanismo de emisión bajo la luz de 

excitación. Comparando los cambios en la intensidad de luminiscencia de XGS-BCO y XGS-

Fe(III)-0.4M se observa claramente que la intensidad disminuye, lo que indica que la 

recombinación entre pares de electrón-hueco foto excitados esta efectivamente limitada por 

la incorporación de Fe(III). Un comportamiento similar se observa en la muestra XGS-

Fe(III)-0.4M 30 min.  

 Con base a los resultados el dopaje del Fe(III) provoca la extinción de la emisión de 

intensidad PL debido a la modificación de la compensación de carga en los XGS, lo que 

confirma claramente que la presencia de metales de transición como el Fe(III) induce una 

fuerte supresión del proceso de recombinación de pares electrón-hueco fotogenerados, y por 

lo tanto, pueden participar en la actividad foto catalítica [73]. 
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Figura V. 5. Espectro de emisión de PL para las muestras XGS-BCO, XGS-Fe(III)-0.4M y XGS-

Fe(III)-0.4M 30 min (Lámpara de Xe). 
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4.2. Experimentos de fotodegradación 

4.2.1. Fotodegradación de TNZ en el sistema SOLAR y SOLAR/XGS-Fe(III)  

La Figura V. 6 muestra los resultados obtenidos en la degradación de TNZ en diferentes 

sistemas. Solo el 41.3 %, se degrada de TNZ por fotólisis directa, resultado similar al 

obtenido por otros autores [12]. 45.62 % es obtenido con el XGS-BCO, 68.46 % con el XGS-

Fe(III)-0.4M y se obtiene un 98.38 % de degradación de TNZ con el XGS-Fe(III)-0.4M 

expuesto a radiación solar 30 min antes del proceso de degradación, y se descarta algún 

proceso de adsorción. 
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Figura V. 6. Degradación cinética de TNZ en ausencia y presencia de sens. Condiciones 
experimentales: [TNZ]0 = 25 mg L-1, T= 25 °C, pH=7, XGS-BCO y XGS-Fe(III)-0.4M= 1 g L-1. 

Las líneas representan el modelo cinético de primer orden. 

 

En seguida se menciona a detalle como afectaron varios parámetros de operación en la tasa 

de degradación fotoquímica de TNZ bajo radiación solar y los resultados se resumen en la 

Tabla V. 5.  
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4.2.2. Efecto de la concentración de Fe(III) impregnado en los XGS 

Se probaron tres soluciones de concentración del Fe(III) para dopar los XGS, 9x10-5 M, 0.2M 

y 0.4M, obteniéndose una concentración de Fe(III) impregnado de 0.11, 0.77 y 3.64 (% 

atómico) respectivamente (Tabla V. 5). Al experimentar su efecto en la degradación del TNZ 

se obtuvieron valores en las constantes de velocidad de 9.83x10-3, 12.27x10-3 y 18.85x10-3 

min-1, inndicando que a mayor concentración de Fe(III) impregnado la velocidad de 

degradación se ve favorecida. Otros autores mencionan que concentraciones mayores a 0.4M 

disminuye la eficiencia del XGS debido a que los poros se ven obstruidos y el Fe(III) 

expuesto como fase acageneita (β-FeOOH) disminuye [41]. 

 

4.2.3. Efecto del tamaño de partícula del XGS-Fe(III) en la degradación del TNZ 

El efecto del tamaño de partícula del XGS se efectuó con el XGS-Fe(III)-0.4M a tres 

diferentes tamaños de partícula 0.015, 0.025 y 0.05 mm. Obteniendo valores en la constante 

de velocidad de degradación 18.91x10-3, 18.85x10-3 y 17.73x10-3 min-1, respectivamente. 

Como puede observarse en la Tabla V. 5 no existe una diferencia significativa en el efecto 

que tiene la variación del tamaño de partícula, dato corroborado con las propiedades de 

textura que son similares. 

 

4.2.4. Efecto de la concentración inicial de TNZ en su degradación con XGS-Fe(III) 

La eficiencia en la eliminación del TNZ depende de la concentración de este como 

contaminante presente en el agua. Se probaron tres concentraciones iniciales de TNZ 15, 25 

y 40 mg L-1 por fotólisis directa y con el efecto sinérgico del XGS-Fe(III)-0.4M como 

fotocatalizador. En orden creciente a la concentración se obtuvo un porcentaje de eliminación 

de 56.07, 41.03 y 30.89 % por fotólisis directa y 78.81, 68.46 y 35.75 % con la adición del 

XGS-Fe(III)-0.4M (Tabla V. 5). Por lo tanto, un incremento en la concentración de TNZ 

conduce a mayor consumo de radicales existentes para poder oxidarse y por lo tanto da lugar 

a una eficiencia en el proceso de degradación menor [24].  

 

4.2.5. Efecto de la masa del XGS-Fe(III) en la degradación de TNZ 

La cantidad de masa del XGS-Fe(III)-0.4M presente en solución influye notoriamente en la 

degradación del TNZ. Para ello, los valores experimentados de la concentración del XGS-
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Fe(III)-0.4M fueron 0.5, 1 y 5 g L−1, como resultados se obtuvieron los valores de la constante 

de degradación de 9.30 × 10−3, 18.85 × 10-3 y 28.74 × 10−3 min-1, respectivamente. Estos 

valores muestran que a mayor concentración del fotocatalizador existe un aumento 

considerable en la velocidad de degradación y por lo tanto mayor porcentaje de degradación 

43.46, 68.46 y 83.54 %, respectivamente.  

 

4.2.6. Efecto del pH de la solución en la degradación de TNZ 

Se analizó el efecto del pH inicial de la solución (2, 7 y 10) sobre la eficacia de eliminación 

del TNZ en los sistemas SOLAR y SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M. Por fotólisis directa la 

constante de velocidad de degradación fue de 6.37 × 10−3, 8.63 × 10−3 y 8.65 × 10−3 min-1 y 

en el sistema SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M fue de 9.40 × 10−3, 18.85 × 10−3 y 12.75 × 10−3 min-

1, respectivamente (Tabla V. 5). El TNZ al presentar un pKa = 2.58 se tiene que a pH < pKa 

se encuentra como TNZ+ y a pH > pKa se encuentra en su forma neutra. En la fotólisis directa 

un aumento en el pH de la solución (7-10) no favorece la degradación del TNZ y disminuye 

a pH ácido (2). Con la adición del fotocatalizador no se presenta una tendencia significativa. 

Sin embargo, se puede mencionar que a pH ácido (2) con la adición de iones H+ es probable 

que ocurra la inhibición de los radicales HO● generados principalmente por la fase βFeOOH 

del XGS, a pH básico (10) los radicales HO● generados en el proceso reaccionan con los OH- 

del medio formando radicales hiperóxido (HO2
●), que tienen una capacidad oxidante débil, 

disminuyendo la eficacia de eliminación, lo cual es corroborado con lo mencionado por otros 

autores [24]. Por lo cual, se puede deducir que el TNZ se degrada mejor a pH neutro. 

 

4.2.7. Efecto del XGS-Fe(III) expuesto previamente a radiación solar 

Cuando se expone el XGS-Fe(III)-0.4M a la radiación solar antes del proceso de degradación, 

se observa un efecto significativo comparado con el XGS-Fe(III)-0.4M sin exponer. Se 

expuso el XGS-Fe(III)-0.4M a tres tiempos radiación 30, 60 y 90 min y se observó un 

incremento en la degradación del TNZ con el expuesto a 30 min, aumentando de 68.46 % a 

98.38 %, sin embargo, existió una disminución en los expuestos a 60 y 90 min, lo cual se 

corrobora con los resultados de la sección 3.1.6 al aumentar el valor del Eg a los 30 min, 

debido a que a 90 min el material no presenta un flujo de electrones de la banda de valencia 

a la de conducción. 
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 Por otro lado, al determinar el porcentaje de lixiviación de Fe(III) después del proceso 

de degradación del TNZ, se obtuvieron como máximo valores de 3.312 mg L−1 de Fe(III) en 

solución para un pH de 2 y 6.375 mg L−1 cuando se utiliza 5 g L−1 XGS- Fe(III)-0.4M. Por 

lo tanto, se cuenta con un material XGS impregnado con Fe(III) viable. 

 

Tabla V. 5. Experimentos de degradación de TNZ a diferentes condiciones de operación. T = 25 

ºC, tiempo = 1 h. Los valores de k son ajustados al modelo cinético de primer orden. 

Experimento [TNZ]0 

(mg L−1
) 

XGS 

(g L−1
) 

[Fe(III)]
b
 

(M) 

Tamaño 

de 

partícula 

(mm)  

 

pH 

k×10
3 

(min
-1

) 

% 

Degradación 

1 25  0 0 0 7 8.63 41.03 

2 25   1a 0 0.025 7 9.66 45.62 

3 25 1 9x10-5 0.025 7 9.83 45.91 
4 25 1 0.2 0.025 7 12.27 51.37 

5 25 1 0.4 0.025 7 18.85 68.46 

6 25 1 0.4 0.015 7 18.91 69.01 

7 25 1 0.4 0.050 7 17.73 68.25 

8 15 1 0.4 0.025 7 25.37 78.81 

9 15 0 0 0 7 14.24 56.07 
10 40 1 0.4 0.025 7 7.00 35.75 

11 40 0 0 0 7 7.90 30.89 

12 25 0.5 0.4 0.025 7 9.30 43.46 
13 25 5 0.4 0.025 7 28.74 83.54 

14 25 1 0.4 0.025 2 9.40 42.88 

15 25 1 0.4 0.025 10 12.75 53.54 
16 25 0 0 0 2 6.37 32.46 

17 25 0 0 0 10 8.65 41.26 

18 25 1c 0.4 0.025 7 62.94 98.38 

19 25 1d 0.4 0.025 7 40.19 92.47 
20 25 1e 0.4 0.025 7 28.72 83.53 

aXGS-BCO, bReferido a la concentración de FeCl3•H2O en solución durante la síntesis química, 
cirradiado 30 min, dirradiado 60 min, eirradiado 90 min.  

 

4.3. Determinación de los radicales HO● y O2
●− en el sistema SOLAR/XGS-Fe(III) 

La Figura V. 7 muestra la concentración de radicales HO● y O2
●− generados en el sistema 

SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M. Para el radical HO● se obtuvo la máxima concentración de 1.30 

× 10−3 M y para el radical O2
●− una concentración máxima de 3.16 × 10−4 M, siendo la 

generación de radicales HO● 4 veces mayor. Se observa que a los 30 min de operación del 

sistema se llega a la máxima concentración y después se mantiene constante durante la hr de 

tratamiento. Esto se puede atribuir a que los radicales HO● generados en el proceso conducen 
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a la formación de H+ que puede favorecer la reacción V. 11 o estar en equilibrio como en la 

reacción V. 12 [74]. 

 

2O2
●-  + 2H+ → OH

- + O2 + HO
●
 (V. 11) 

O2
●-  + H+ ↔ HO2 (V. 12) 

 

 Por otro lado, el porcentaje de oxígeno en el XGS-Fe(III)-0.4M después del proceso 

de degradación es similar al porcentaje inicial (Tabla 3), lo cual indica que es posible la 

generación del radical O2
●− aparte del generado por la presencia del XGS-Fe(III)-0.4M (1.34 

× 10−5 M) también a la presencia de oxígeno disuelto (2.56 × 10−4 M) o al ser quimisorbido 

(4.78 × 10−5 M) en la porosidad de los XGS durante el proceso de síntesis, lo cual permite 

que participe en el proceso fotocatalítico. Sin embargo, otros autores han determinado por 

resonancia del spin electrónico que el radical O2
●− contribuye en el proceso fotocatalitico en 

presencia de partículas de oxi-hidróxidos de hierro para la desinfección bacteriana en agua 

[75]. 
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Figura V. 7. Concentración del radical (HO●) y anión superóxido (O2

●−) en el sistema 

SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M. Condiciones experimentales: 0.1 g de XGS-Fe(III)-0.4M, tamaño de 
partícula 0.025 mm, T = 25 °C, pH=7. 
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4.4. Subproductos de degradación de TNZ en el sistema SOLAR/XGS-Fe(III) 

Para determinar los subproductos obtenidos durante el proceso de degradación de TNZ en el 

sistema SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M, se analizaron las muestras de la cinética de degradación 

a diferentes tiempos y se identificaron los siguientes subproductos (Tabla V. 6). 

 

Tabla V. 6. Subproductos identificados durante el proceso de degradación de TNZ en el sistema 

SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M. 

Subproducto Fórmula 

molecular 

Masa molecular  

(g mol−
1
) 

Estructura molecular 

 

 

P1 

 

 

C6H14O2N2S 

 

 

178.24 

 
 
 

P2 

 
 

C3H12O2N2S 

 
 

140.20 

 
 

P3 

 

C4H11O2NS 

 

137.19 

 
 
 

P4 

 
 

C8H16O4N2S 

 
236.28  

 

 

 Con base en los subproductos identificados se propuso un mecanismo de degradación, 

desglosado en la Figura V. 8. El mecanismo muestra que el TNZ mediante el sistema 

SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M, está expuesto a la atracción de radicales como pueden ser HO●, 

O2
●− o HO2

● para romper el anillo aromático del TNZ, el cual se facilita por el rompimiento 

del enlace C-N. La siguiente reacción de adición de radicales conduce a un grupo saliente de 

R-NO2 que forma P1, seguido del rompimiento de enlaces con la generación de -CH3 debido 

a los H+ presentes en solución generándose el subproducto P2. Otra vía de degradación es 

mediante el ataque electrófilo de los radicales HO● generados en el sistema y la pérdida del 

grupo -NO2 se obtiene el subproducto P4. Para generar el subproducto P3, la ruta es similar 
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a la anterior, mediante el rompimiento de los enlaces C-N en el anillo aromático se genera el 

subproducto de bajo peso molecular. 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura V. 8. Mecanismo propuesto para la degradación de TNZ en el sistema SOLAR/XGS-

Fe(III)-0.4M. 

 

4.5. Citotoxicidad de los subproductos de degradación  

Se evaluó la citotoxicidad de los subproductos de degradación del TNZ sobre la viabilidad 

de células HEK-293 en el proceso SOLAR/XGS-Fe(III)-0.4M. Para ello, se consideraron los 

subproductos obtenidos en la cinética de degradación y los resultados se muestran en la 

Figura V. 9. Se considera que un subproducto ejerce un efecto tóxico cuando la viabilidad de 

las células es inferior al 75 % y se considera un efecto viable cuando la viabilidad de las 
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células HEK-293 es superior al 75 %. En este caso, el proceso indica que tanto el TNZ como 

sus subproductos no presentan efectos tóxicos para este tipo de células y además, 

comparando los subproductos con la muestra control (CTL) se observa que los valores de los 

porcentajes de viabilidad son aún mayores, corroborando lo mencionado con anterioridad. 

 

 
Figura V. 9. Porcentaje de viabilidad de la célula HEK-293 en muestras de subproductos de 

degradación de TNZ tomadas a diferentes tiempos en el sistema XGS-Fe(III)-0.4M/Solar. 

[TNZ]0= 25 mg L−1.  

 

4.6. Mecanismo propuesto para la actividad fotocatalítica del XGS-Fe(III) bajo 

radiación solar 

Existe una clara contribución del XGS-Fe(III)-0.4M en la degradación del TNZ en solución 

acuosa mediante radiación solar. De acuerdo con la caracterización, el XGS-Fe(III)-0.4M 

actúa como fotocatalizador al reducir el valor de Eg de 3.55 a 2.32 eV en referencia al XGS-

BCO, además es fuente en gran medida en la generación de radicales HO●, ampliamente 

considerado en fotocatálisis heterogénea como el principal oxidante. Además, la formación 

de fases de hierro como acageneita (βFeOOH), permiten mencionar la contribución de la 

presencia de Fe(III) en el proceso. 

 

0

20

40

60

80

100

120

140

160

1 2 3 4 5 6 7 8

V
ia

b
il

id
a
 d

e 
la

 c
él

u
la

 H
E

K
2
9
3
, 
%

Tiempo, min

CTL 0               5               10             20              30             40          60         



Degradación de tinidazol mediante xerogeles de sílice dopados con hierro (III)             133 

 

 La Figura V. 10 presenta en mecanismo propuesto para la actividad fotocatalitica del 

XGS-Fe(III)-0.4M, descrito de la siguiente manera; 

 (1) una reacción fotorredox entre los grupos OH de la superficie del XGS-Fe(III) y el 

hierro presente (Reacción V. 13). (2) la presencia de Fe(III) puede facilitar la formación de 

Fe(III)-O•, que induce la formación de radicales HO• o H• (Reacción V. 14). (3) los fotones 

procedentes de la luz solar inciden sobre el XGS-Fe(III) y generan pares electrón-hueco (h+) 

con una cantidad de energía suficiente para promover el paso de los electrones de la banda 

de valencia (e-
VB) a la banda de conducción (e-

CB) (Reacción V. 15). (4) los electrones 

fotodegradados entran en contacto con las moléculas de TNZ o con moléculas de O2 

provocando una reducción de este al radical superóxido (O2
●−), el cual reacciona con 

moléculas de H2O generando la formación de más especies radicalarias oxidantes, que 

interaccionan con el compuesto y contribuyen a su degradación (Reacciones V. 16-V. 17) 

[32, 76]. (5) la reducción de O2 por los (e-
CB) fotogenerados en la superficie del XGS-Fe(III) 

a través de la banda de conducción puede conducir a la formación de O2
●−, los cuales pueden 

actuar en reacciones en cadena (Reacción V. 18-V. 19) [35] y contribuir en la degradación 

de TNZ. 

 

Fe(III)-OH+hv→Fe(II)+HO
●
 (V. 13) 

Fe(III)-OH+hv→Fe(III)-O
●
+H+ (V. 14) 

Fe(III)-OH+hv→Fe(III)-OH(e-)+Fe(III)-OH(h
+
) (V. 15) 

Fe(III)-OH(h
+)+H2O→Fe(III)-OH+H++HO

●
 (V. 16) 

Fe(III)-OH(e-)+O2→Fe(III)-OH+O2
●-

 (V. 17) 

O2
●-

+H+→HO2
●
 (V. 18) 

e(CB)
- +O2

●-
→2H++H2O2 (V. 19) 
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Figura V. 10. Mecanismo propuesto para la actividad del XGS-Fe(III)-0.4M en la degradación del 
TNZ en solución acuosa con radiación solar. 

 

4.7. Estudio del reuso del XGS-Fe(III) como fotocatalizador 

El XGS-Fe(III)-0.4M fue utilizado en cuatro ciclos con las mismas condiciones 

experimentales para verificar la eficiencia de su fotoactividad. Encontramos que solo es 

factible utilizarlo una sola vez (Figura V. 11). Esto se debe a que presenta el mismo 

porcentaje de degradación en la fotólisis y los cuatro ciclos. Este comportamiento se puede 

atribuir a la ausencia grupos OH en la superficie y a la presencia de Fe como Fe(II) [77]. Por 

lo tanto, el XGS-Fe(III)-0.4M no actúa como un verdadero fotocatalizador, debido a que sus 

características químicas son modificadas durante el proceso de degradación, es decir, es 

considerado como promotor de especies oxidantes. Sin embargo, su utilizad es viable al ser 

de fácil síntesis química, económico y fácil manipulación. 
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Figura V. 11. Comparación del porcentaje de degradación de la fotólisis, fotocatálisis heterogénea 

y capacidad de reciclaje de XGS-Fe(III)-0.4M dentro de las mismas condiciones de operación. 

 

5. CONCLUSIONES 

Los resultados de fisisorción de N2, DRX, FT-IR y SEM indican que el dopaje con Fe(III) en 

los XGS afecta sus características fisicoquímicas, reduciendo principalmente su área 

específica, la presencia de Fe-OH y la rugosidad de la textura. 

 El análisis HRTEM muestra que el Fe (III) está zonado y presente como acageneita (-

FeOOH). Los espectros PL muestran que XGS-Fe(III) puede actuar como fotocatalizador. El 

Fe(III) impregnado en el XGS reduce el valor Eg y por lo tanto mejora el flujo de electrones 

en presencia de radiación solar.  

 XGS-Fe(III) puede degradar TNZ en fase acuosa promoviendo la formación de 

radicales HO• y O2
•− y la reducción de Fe(III) a Fe(II). Solo se requiere un 3.64 % de Fe(III) 

para una degradación del 68 % de TNZ en presencia de radiación solar. Además, la 

irradiación previa durante 30 minutos es suficiente para degradarlo por completo. Las vías 

de degradación presentan subproductos de bajo peso molecular con respecto al TNZ. Los 

subproductos de degradación no tienen efectos tóxicos sobre las células HEK-293.  
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 Aunque XGS-Fe(III)-0.4M no actúa como un verdadero fotocatalizador, es un material 

económico, fácilmente sintetizado y de fácil manejo con buenas propiedades para su 

utilización en PAOs. 
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1. RESUMEN 

El objetivo de este capítulo fue analizar la efectividad de la radiación UV, UV/H2O2 y 

UV/K2S2O8 en la degradación de sulfonamidas (SAs). Los valores de la constante de 

velocidad de degradación incrementaron como sigue SMZ < SDZ < SML, donde la 

fotodegradación fue mayor en sulfonamidas con penta-heterociclo. Los rendimientos 

cuánticos fueron 1.72 × 10−5 mol E−1, 3.02 × 10−5 mol E−1 y 6.32 × 10−5 mol E−1 para SMZ, 

SDZ y SML, respectivamente, a los 60 min de tratamiento. Los valores de R254 mostraron 

que la dosis utilizada habitualmente para la desinfección del agua es inadecuada para eliminar 

este tipo de antibiótico. La concentración inicial de sulfonamida tiene un gran impacto en la 

velocidad de degradación. La velocidad de degradación fue mayor a pH 12 para SMZ y SML. 

Los valores de fotodegradación de SMZ y SML son más altos en agua de grifo en 

comparación con el agua destilada. La presencia de promotores radicales genera un mayor 

aumento en la tasa de degradación, el costo de UV/K2S2O8 es menos energía, se propuso un 

mecanismo y los subproductos de degradación son menos tóxicos que el producto original. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

En los últimos años se ha prestado especial atención a la detección y eliminación de 

sustancias presentes en aguas contaminadas cuya procedencia radica en el uso excesivo y 

disposición inadecuada de productos farmacéuticos y de cuidado personal (PPCPs) [1]. Esta 

clase de sustancias entran dentro de los denominados contaminantes emergentes, los cuales 

en su mayoría son productos cuya contaminación no está regulada, sin embargo, se han 

determinado sus efectos adversos a la salud y sus riesgos potenciales, siendo muchos de ellos 

candidatos a regulación [2]. Dentro de los PPCPs, las sulfonamidas representan una clase 

importante de antibióticos utilizados comúnmente en el ámbito de la medicina para uso 

humano y en veterinaria debido a su fuerte actividad antimicrobiana, estabilidad química y 

costo económico [3]. 

 La problemática de los antibióticos se centra en el daño que pueden ocasionar por su 

acumulación en los cuerpos de agua debido a que, a prolongadas exposiciones y a bajas 

concentraciones de estos fármacos, puede conducir a la generación de resistencia en cepas 

bacterianas (por ejemplo; C. vulgaris) [4], así como provocar un efecto adverso debido a que 

algunos pueden ser mutagénicos y cancerígenos [5]. La presencia de fármacos en el agua 
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natural y potable es de interés para la salud pública, debido a los efectos potenciales asociados 

a la ingesta a largo plazo de una mezcla de estos contaminantes incluso a bajas 

concentraciones [6]. Los antibióticos se han convertido en un contaminante de gran interés 

ya que no puede eliminarse por tratamiento terciario [7] o procesos convencionales de 

tratamiento de aguas residuales [8, 9]. 

 Las sulfonamidas (SAs) se han detectado frecuentemente en aguas superficiales, 

subterráneas, sedimentos y plantas de tratamiento de aguas residuales, afluentes y efluentes 

en  diversos lugares de China con concentraciones que oscilan en el rango de 6.37-909 ng 

L−1 [10-13]. En España se han detectado SAs en ríos cerca de granjas porcinas con 

concentraciones de sulfadiazina en un rango de 63.7 a 2978.6 ng L−1 y sulfapiridina en un 

rango de concentración de 28.1 a 177.8 ng L−1 [14]. 

 Existe una variedad de tecnologías que se han empleado para lograr eliminar 

compuestos farmacéuticos de efluentes, tales como; tratamientos con procesos biológicos y 

procesos fisicoquímicos, siendo los más antiguos en su estudio, filtración con membranas, 

adsorción con materiales magnéticos [15], óxidos férricos hidratados [16], nanomateriales de 

carbón, hasta tratamientos basados en procesos avanzados de oxidación (PAOs) [17], los 

cuales han demostrado tener altos potenciales de degradación de diferentes contaminantes 

orgánicos, que en la mayoría de los casos se llega a una completa mineralización en el 

tratamiento de contaminantes a muy bajas concentraciones [3, 18, 19]. 

En referencia a los PAOs se han degradado sulfonamidas mediante fotólisis directa 

con radiación UV [20], UV/H2O2 y UV/K2S2O8 [21], radiación UV fotocatalizada [4, 22, 23], 

con nanocompositos [24, 25], microestructuras [26], por radiación gamma [27], radiación 

solar natural [28],  radiación solar fotocatalizada [29], entre otros. 

De las tecnologías anteriores, la radiación ultravioleta (254 nm) es frecuentemente 

utilizada en la desinfección de aguas [30-32] debido a su buena eficiencia para eliminar 

contaminantes orgánicos como los productos farmacéuticos del agua debido a que ocupa un 

pequeño espacio y es de fácil operación y mantenimiento [30, 31]. En los últimos años se 

han efectuado avances significativos en la comprensión de los procesos fotoquímicos 

efectuados a fármacos, sin embargo, existen pocos datos sobre su transformación 

fotoquímica. En referencia a esto, la mayoría de los productos farmacéuticos son capaces de 

adsorber la luz dando lugar a la ruptura homolítica y heterolítica de la misma sin la adición 
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de reactivos químicos [32]. O en su defecto, reaccionar con especies fotosensibilizadoras 

capaces de inducir la fotodegradación de fármacos en aguas naturales (fotólisis indirecta). En 

la fotólisis indirecta, la adsorción de fotones da lugar a compuestos en estado excitado que 

son susceptibles a su transformación química, conduciendo a la transformación de los 

compuestos orgánicos por transferencia de energía o por reacciones químicas con especies 

transitorias formadas como el radical hidroxilo, entre otras. 

 Estudios previos mencionan que la fotólisis directa basada en la cuantificación de 

fotones es capaz de degradar sólo una parte de SAs durante la desinfección del agua y las 

SAs con penta heterociclo son degradadas fácilmente [33, 34]. La activación del peróxido de 

hidrógeno, peroximonosulfato, y peroxidisulfato en la oxidación de sulfonamidas ya ha sido 

estudia anteriormente [20, 22, 23, 35]. Además, los esfuerzos enfocados en el desarrollo y 

optimización de métodos para determinar los parámetros cuánticos (fotólisis directa) o 

comparar la eficiencia de los métodos (fotólisis indirecta). Estos métodos son reconocidos 

por la generación de especies oxidantes como el radical HO● y SO4
●−, los cuales presentan 

un potencial redox de 1.8-2.7 V y 2.5-3.1 V, respectivamente, siendo este último el más 

selectivo [34] y exitosamente aplicado para oxidar compuestos orgánicos en diferentes 

matrices de agua [36]. Por otro lado, la mayoría de los estudios usan la bacteria Vibrio fischeri 

para determinar la toxicidad de subproductos [37, 38]. El conocimiento de la citotoxicidad 

de los subproductos es todavía escaso y restringido a pocas sulfonamidas [39]. La línea 

celular HEK293 (células embrionarias de riñón humano) son un tipo de células que carecen 

de la expresión de los receptores hormonales, una característica importante para estudiar la 

toxicidad basal asociada con los fármacos [40, 41]. Los estudios que utilizan radicación UV 

y su combinación con H2O2 y K2S2O8 para eliminar sulfonamidas todavía son deficientes en 

términos de mecanismo, subproductos, toxicidad y cuantificación de radicales generados.  

Por lo tanto, en este estudio se evaluó la eficacia de la radiación UV, UV/H2O2 y 

UV/K2S2O8 en la degradación de tres SAs, sulfametazina (SMZ), sulfadiazina (SDZ) y 

sulfametizol (SML). Los objetivos de principales fueron: i) Un estudio cinético que conduce 

a la determinación del rendimiento cuántico (Φλ) en la fotólisis directa, ii) La influencia de 

diferentes parámetros de operación (concentración inicial de las SAs, pH, matriz de agua, 

dosis de H2O2 y K2S2O8), iii) Cuantificación de la generación de radicales HO● y SO4
●−, iv) 
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Identificación de los subproductos de degradación, y v) Citotoxicidad de los subproductos 

utilizando la línea celular HEK-293. 

 

3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1. Sustancias químicas 

Todos los reactivos químicos utilizados (ácido clorhídrico, hidróxido de sodio, peróxido de 

hidrogeno, persulfato de potasio, acetonitrilo, ácido fórmico, citarabina (CTB), ácido para-

clorobenzoico (pCBA), benzoquinona, ácido p-hidroxibenzoico) y los antibióticos modelo 

(sulfametazina, sulfadiazina y sulfametizol) fueron reactivos de grado analítico de alta pureza 

proporcionados por Sigma-Aldrich. Todas las disoluciones fueron preparadas con agua 

ultrapura obtenida con un equipo Mili-Q® (Millipore). 

 

3.2. Equipo de radiación ultravioleta 

El sistema experimental donde se realizó la fotodegradación de las sulfonamidas consiste en 

un fotorreactor equipado con una lámpara de mercurio de baja presión (Hg 254 nm) Heraeus 

Noblelight, modelo TNN 15/32 (nominal power 15 W). Las disoluciones se colocan en 6 

tubos de cuarzo de 1 cm de diámetro y 35 mL de capacidad, situados paralelamente alrededor 

de la lámpara de Hg y a la misma distancia. Los tubos se encuentran sumergidos en agua 

destilada en recirculación para mantener la temperatura constante (25 ºC), mediante un 

ultratermostato Frigiterm, y un sistema de agitación magnética en cada uno de los tubos de 

cuarzo. 

 

3.3. Degradación de sulfonamidas 

Los experimentos de fotodegradación se realizaron empleando una concentración inicial de 

las sulfonamidas de 15 mg L−1, tomándose 1 ml de muestra durante la duración del 

experimento en intervalos de tiempo regulares para la medición posteriores de la 

concentración de cada sulfonamida. Se estudio la influencia de los parámetros 

experimentales como el pH de la solución (1.5, 6.5 y 12), la concentración inicial de la SMZ 

(5. 10 y 15 mg L−1), la dosis de H2O2 y K2S2O8 (1.4 × 10−4 M y 4.4 × 10−4 M), y la matriz de 

agua (destilada y de grifo). 
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3.4. Determinación de la constante de la velocidad de reacción de la SMZ con los 

radicales HO● y SO4
●− 

La constante de velocidad de reacción de la SMZ se realizó con el radical HO● y SO4
●− 

mediante experimentos de cinética competitiva. Se utilizó el compuesto de referencia ácido 

para-clorobenzoico (pCBA) para el radical HO● (kHO
●

/pCBA  = 5.2 × 109 M−1s−1) [42] en una 

relación molar de 1:1 con un exceso de H2O2. Para el radical SO4
●− se utilizó el compuesto 

de referencia citarabina (CTB) (kSO4
●-

/CTB  = 1.61 × 109 M−1s−1) [32] en una relación molar 

1:1 con un exceso de K2S2O8. Al representar gráficamente ln (
[SMZ]

[SMZ]0
) vs ln (

[CTB ó pCBA]

[CTB ó pCBA]0
) 

según sea el caso, la pendiente de la gráfica (kob) permite calcular las constantes de la 

reacción de los radicales kHO
●

/SMZ y kSO4
●

/SMZ de acuerdo a las ecuaciones (VI. 1) y (VI. 2): 

 

kob=
kSO4

●−
/CTB

kSO4
●−

/SMZ

 
(VI. 1) 

kob=
kHO

●
/pCBA

kHO
●

/SMZ

 
(VI. 2) 

 

Donde kob es el valor medio de las pendientes de la gráfica obtenida, kSO4
●−

/CTB  y 

kHO
●

/pCBA  son los valores de las constantes de velocidad de reacción y kHO
●

/SMZ y kSO4
●−

/SMZ  

son los valores de las constantes de la velocidad de reacción de la SMZ con cada radical. 

 

3.5. Determinación de la concentración de radicales HO● generados 

Para determinar la concentración del radical HO● se utilizó pCBA cuya constante de 

degradación es kHO
●

/pCBA  = 5.2 × 109 M−1s−1 [43]. La degradación del pCBA con el radical 

HO● fue cuantificado en el sistema de radiación UV, donde el radical es el responsable del 

proceso de oxidación. La concentración total del radical HO● generado a diferentes tiempos 

fue calculado por la ecuación (VI. 3) [43]: 

 

-
d[pCBA]

dt
=kHO

●
/pCBA[pCBA][HO

●]    
(VI. 3) 

 

Reorganizando e integrando la ecuación anterior, se obtiene la siguiente ecuación (VI. 4): 
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ln (
[pCBA]

[pCBA]0

) =kHO
●

/pCBA ∫[HO
●]dt 

(VI. 4) 

 

Donde ∫[HO
●]dt es la integral de la concentración del radical HO● en función del tiempo. 

 

3.6. Determinación de la concentración de radicales SO4
●− generados 

La concentración de radicales SO4
●− generados en el proceso UV/K2S2O8 se cuantificaron 

identificando el producto de la benzoquinona (BQ) [44], obtenida por la oxidación del ácido 

p-hidroxibenzoico (HBA) por los radicales SO4
●− generados (ecuación (VI. 5)). Con base en 

la estequiometria de la ecuación VI. 5, 1 mol de HBA reacciona con 1 mol de SO4
●− para 

formar hidroquinona que se transforma inmediatamente en un subproducto estable, 

benzoquinona (BQ), debido a un exceso de peroxodisulfato (PDS). El exceso de PDS se 

añade fuera del sistema de radiación UV.  

 

HBA(exceso) + SO4
●- → hidroquinona + PDS (exceso) → BQ (VI. 5) 

 

En general, las concentraciones de BQ son proporcionales a las concentraciones de 

SO4
●−. La BQ generada es relativamente estable hasta el pH 9.0 cuando el exceso de la 

concentración del HBA ˃ BQ, porque el HBA inhibe la reacción entre la BQ y el radical 

SO4
•−, donde las constantes son kSO2

●-
+ HBA  = 2.5 × 109 M-1s-1 y kSO2

●-
+ BQ=1 × 108 M-1s-1. 

 

3.7. Métodos analíticos  

3.7.1. Determinación de la concentración de sulfonamidas, pCBA y CTB en 

solución acuosa 

La concentración de las tres sulfonamidas (SMZ, SDZ y SML) se determinó por 

cromatografía líquida de alta resolución (HPLC) en fase inversa, utilizando un cromatógrafo 

de líquidos (Thermo-Fisher) equipado con un detector de UV visible y un automuestreador 

automático con capacidad de 120 viales. Se utilizó una columna PHENOMENEX Kinetex 

C-18 (2.6 µm tamaño de partícula de; 4.6 × 150 mm). La fase móvil utilizada fue 70 % de 

ácido fórmico (0.1 %, v/v) y 30 % de acetonitrilo (0.1 % v/v) en modo isocrático con un flujo 

de 0.35 mL min−1.  La longitud de onda del detector se estableció en 270 nm. La 
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concentración del pCBA y la CTB se realizó con la misma metodología, sólo difiere en la 

longitud de onda llevada a cabo a 240 nm para el pCBA y una proporción de 97 % de ácido 

fórmico (0.4 %, v/v) y 3 % de metanol a 272 nm de longitud de onda para la CTB. 

 

3.7.2. Identificación de los subproductos de degradación  

La identificación de los subproductos de degradación de la SMZ se realizó mediante un 

cromatógrafo Acquity UPLC System de Waters, equipado con una columna C18 (2.1 × 75 

mm, 2.7 µm) de Waters CORTECS™, empleando una fase móvil en modo gradiente (Inicial: 

0 % B, T8: 95 % B, T8.1: 0 % B). La fase móvil utilizada fue: Canal A: Agua con 0.1 % de 

ácido fórmico, Canal B: Acetonitrilo 0.1 % de ácido fórmico. El flujo utilizado fue de 0.4 

mL min−1, el volumen de inyección fue de 10 µL y la temperatura de la columna fue de 40 

°C.  El sistema UPLC es acoplado a un Espectrómetro de masas de Alta Resolución SYNAPT 

G2 HDMS Q-TOF de Waters equipado con una fuente de ionización de Electrospray (ESI). 

Los parámetros para el análisis se establecieron usando el modo de ionización positivo, 

adquiriendo los espectros en un rango de masas (m/z) de 50 a 1200 uma.  

 

3.7.3. Evaluación de la citotoxicidad de los subproductos de degradación 

La citotoxicidad in vitro sobre la línea celular HEK-293 de los subproductos de degradación 

de la SMZ obtenidos durante el proceso por radiación UV, se determinó mediante el método 

de tinción celular. Este método está basado en la medición de la función metabólica de las 

células usando sales de tetrazolio para reducirlo y formar un producto soluble en el medio de 

cultivo llamado formazan, el cual es medido por absorbancia. En este caso, se utilizó el MTS 

(3-[4,5,dimetiltiazol-2-il]-5-[3-carboximetoxi-fenil]-2-[4-sulfofenil]-2H-tetrazolio). 

Previo al estudio, se efectuó la cinética de degradación en presencia de una solución 

buffer (PBS) como sustituyente de la solución acuosa. Posteriormente, 10.000 células de 

riñón embrionario humano 293 (HEK-293) suministradas por el banco de células del Centro 

de Instrumentación Científica de la Universidad de Granada, se incubaron en un medio de 

cultivo EMEM durante 24 h, trascurrido este tiempo se cambió el medio y se adicionaron los 

subproductos de degradación (dilución 10:100 µL), después de 24 h se adiciona 20 µL de 

MTS y a las 2 h se midió la absorbancia en un equipo Infinite® 200 PRO NanoQuant con 

una lectura de muestra de 9 veces a una absorbancia de 490 nm. 
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4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1. Fotodegradación directa de sulfonamidas: rendimientos cuánticos 

Las cinéticas de fotodegradación directa de las sulfonamidas por la lámpara de Hg (baja 

presión, 254 nm) se presentan en la Figura VI. 1. Se observa que la velocidad de eliminación 

del SML es ligeramente mayor a la observada por la SMZ y SDZ. Se logró una degradación 

del 77, 87 y 99 % en 1 h y 95, 97 y 100 % a las 2 h de tratamiento para la SMZ, SDZ y SML, 

respectivamente. El orden de degradación está relacionado con el N enlazado en los penta y 

hexa-heterociclos en la estructura molecular de las SAs [31], por ello, se observa que el SML 

se degradó más rápido en comparación con la SMZ y SDZ, debido a la presencia del anillo 

penta-heterociclo en su estructura molecular (Tabla VI. 1). 
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Figura VI. 1. Cinéticas de degradación de las tres sulfonamidas mediante fotoderadación UV. 

Condiciones de operación: [Sulfonamida]0 = 5.4 × 10−5 M, pH = 6.5 y T = 25 °C. Las líneas 

representan la predicción del modelo cinético de primer orden. 

 

La eficiencia de un proceso fotoquímico se mide mediante el cálculo del rendimiento 

cuántico del proceso, definido por el número de moléculas que han sufrido un proceso 

fotoquímico por cada fotón absorbido por el sistema. En este sentido, aplicando el modelo 

de pseudo-primer orden y considerando 1 hora como tiempo de seguimiento de la reacción, 
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se determinó la constante de velocidad de fotodegradación y utilizando la ecuación (VI. 6) 

[45] se calculó el rendimiento cuántico (Φ
λ
) para las tres sulfonamidas. 

 

Φ
λ
=

k
λ

2.303E
λ
ε

λ

 
(VI. 6) 

 

Donde k
λ
 es la constante de velocidad de fotodegradación de las sulfonamidas 

observada (s−1), E
λ
 = 6.16 × 10−3 (Einstein s−1 m−2) es la energía radiante emitida por la 

lámpara a la longitud de onda estudiada [46], ε
λ
 es el coeficiente de absorción molar de cada 

sulfonamida a la longitud de onda estudiada (m2 mol−1). El valor de ε
λ
 se obtiene a partir de 

ε
λ
=A/(C*0.001, donde A es la absorbancia a 254 nm, C es la concentración de la sulfonamida 

(mol m−3) y 0.001 representa la distancia que recorre la luz a través de la solución (m) , Φ
λ
 

es el rendimiento cuántico (mol Einstein−1). 

Los rendimientos cuánticos obtenidos fueron 1.72 × 10−5, 3.02 × 10−5 y 6.32 × 10−5 

mol Einstein−1 para la SMZ, SDZ y SML, respectivamente. De acuerdo con estos valores y 

los resultados de 𝑘λ, el SML presentó un mayor rendimiento cuántico y una mayor velocidad 

de degradación, seguido de la SDZ y SMZ. Dichos valores son parecidos a los encontrados 

por otros autores para otros compuestos orgánicos [47, 48]. Además, se observó que la 

capacidad de absorción molar no está relacionada con la velocidad de fotodegradación de un 

compuesto al encontrar valores de 1.681, 1.342 y 1.464 × 103 m2 mol−1 para la SMZ, SDZ y 

SML. 

Desde el punto de vista comparativo es adecuado utilizar la constante de velocidad de 

fotodegradación aparente normalizada por la energía de la lámpara (kE
'
), debido a que esta 

constante resulta independiente de las fluctuaciones en la energía irradiada por la lámpara y 

permite comparar directamente constantes de velocidad de fototransformación obtenidas con 

diferentes fotoreactores [49]. El valor de kE
'
 (m2 Einstein−1) se obtiene mediante la ecuación 

VI. 7. 

 

kE
'
=

k
λ

E
λ

 
(VI. 7) 
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R254 representa los porcentajes de eliminación de las sulfonamidas, para una dosis de 

irradiación de 400 J m−2 (R254). Este parámetro determina la aplicabilidad de la radiación UV 

en la fotodegradación de las sulfonamidas en las condiciones reales de una planta de 

tratamiento. Para ello, se tomó de referencia el valor de 400 J m−2 para la dosis irradiada, 

valor mínimo recomendado por diferentes organismos europeos para la desinfección del 

agua. Con lámpara utilizada en este estudio para tener la dosis irradiada de 400 J m−2, su 

energía radiante es equivalente a 8.49 × 10−4 E m−2 para la longitud de onda de 254 nm [30]. 

De este modo el porcentaje de eliminación para las sulfonamidas con esta dosis de 

irradiación, R254, se determinó con la siguiente ecuación VI. 8. 

 

R254 = 1-e−(kE
'  * 8.49 x 10

−4
)      (VI. 8) 

 

Donde kE
'
 es la constante de velocidad de fotodegradación aparente normalizada por 

la energía de la lámpara. Los resultados de kE
'
 indican la misma tendencia de fotólisis 

mencionada anteriormente y los resultados de R254 son muy bajos, indicando que la dosis 

usada comúnmente para la desinfección de aguas no es eficiente para la eliminación de este 

tipo de fármacos [50], demostrando que se requieren mayores dosis de irradiación UV en 

plantas de tratamiento de aguas o mayores tiempos de exposición [47]. 

 

Tabla VI. 1. Parámetros obtenidos de la radiación UV directa de las tres sulfonamidas a 254 

nm. Condiciones de operación: Sulfonamida0 = 5.4 × 10−5 M, pH = 6.5 y T = 25 °C. 

Sulfonamida ε
λ
 10−3

 

(m
2
 mol−

1
) 

k
λ
 10

4
 

(s−1
) 

Φ
λ
 10

5
 

(mol E−1
) 

kE
'

 10
2
 

(m
2
 E−1

) 

R254 10
3
 

(%) 

SMZ 1.681 4.10 1.72 6.67 5.65 

SDZ 1.342 5.74 3.02 9.33 7.05 

SML 1.464 13.13 6.32 21.32 18.07 

 

4.1.1. Influencia de los parámetros de operación 

4.1.1.1. Influencia de la concentración de sulfonamida 

Se seleccionó la SMZ como representante de las tres sulfonamidas, debido a que es la que 

representa la constante de velocidad de degradación más baja. La Figura VI. 2 muestra las 

cinéticas de degradación y la Tabla VI. 2 presenta el rendimiento cuántico de la SMZ para 

las diferentes concentraciones estudiadas. Se observa que el rendimiento cuántico se ve 

afectado por la concentración inicial y, por lo tanto, la velocidad del proceso de degradación. 

La disminución en la velocidad de fotodegradación a medida que aumenta la concentración 
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está relacionada con la energía adsorbida por cada molécula de SMZ. La energía depositada 

en el medio por unidad de volumen es fija, a medida que la concentración disminuye, las 

moléculas pueden aceptar más energía radiante debido a que hay menor cantidad de 

moléculas en el medio que les permite mayor disponibilidad a la absorción de energía [51]. 
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Figura VI. 2. Influencia de la concentración inicial de la SMZ en la fotodegradación con 

radiación UV. Condiciones de operación: pH = 6.5 y T = 25 °C. Las líneas representan la 

predicción del modelo cinético de primer orden. 

 

Tabla VI. 2. Parámetros obtenidos de la radiación UV directa para SMZ a 254 nm. 
Condiciones de operación: pH = 6.5 y T = 25 ºC. 

[SMZ]0 

(M) 
ε
λ
 10−3

 

(m
2
 mol−

1
) 

k
λ
 10

4
 

(s−1
) 

Φ
λ
 10

5
 

(mol E−1
) 

kE
'

 10
2
 

(m
2
 E−1

) 

R254 10
3
 

(%) 

5.4x10-5 1.681 4.10 1.72 6.67 5.65 
3.6x10-5 1.646 5.24 2.24 8.51 7.21 

1.8x10-6 1.723 9.16 3.75 14.90 12.61 

 

4.1.1.2. Influencia del pH 

Considerando los valores del pKa = 2.0 y 7.0 de las sulfonamidas, se estudiaron los valores 

de pH 1.5, 6.5 y 12, donde las sulfonamidas se encuentran de forma catiónica (se protona el 

grupo amino), neutra y aniónica (desprotona el grupo NH), respectivamente. La Figura VI. 3 

muestra la variación de los coeficientes de absorción molar global (ε
λ
) y la constante de 

velocidad de fotodegradación global (kE
'
) en función del pH de la solución. Los valores de 
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los coeficientes de absorción molar aumentan en orden creciente con el pH, siendo mayores 

cuando las sulfonamidas se encuentran en su forma aniónica [52]. Las tasas de degradación 

fueron mayores a pH 12 para la SMZ y SML, consistente al presentar un mayor valor del ε
λ
, 

sin embargo, para la SDZ la velocidad de degradación disminuye con el incremento de pH y 

ε
λ
. Las sulfonamidas protonadas muestran baja reactividad hacia los radicales electrófilos, 

pero si están desprotonadas se oxidan fácilmente por radicales reactivos [20]. 
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Figura VI. 3. Coeficiente de absorción molar global (ε

λ
) y la constante normalizada de 

fotodegradación aparente de energía emitida por la lámpara (kE
'
) en función del pH para 

las tres sulfonamidas analizadas. Condiciones experimentales: [Sulfonamida]0 = 5.4 × 

10−5 M y T = 25 °C. 

 

4.1.2. Aplicabilidad de la radiación UV en la degradación de sulfonamidas en agua 

de distinta composición química 

Para determinar la aplicabilidad de la radiación UV en la eliminación de sulfonamidas del 

agua, se determinó la influencia de la composición química de agua destilada y de grifo 

durante la fotodegradación de las tres sulfonamidas. La Tabla VI. 3 presenta la composición 

química de estas aguas. 

 

 



Degradación de sulfonamidas en fase acuosa mediante radiación UV                                   157 

 

Tabla VI. 3. Características químicas de las aguas estudiadas. 

Agua pH [HCO3
−] 

(mg L−1
) 

[SO4
2−] 

(mg L−1
) 

[Cl−] 

(mg L−1
) 

[NO3
−] 

(mg L−1
) 

T (%) 

Destilada 6.87 - - - - 100 

Grifo* 8.20 160 21 5 2 98.17 

*Datos obtenidos de: www.emasagra.es/ESP/191.asp 

 

La Figura VI. 4 muestra los resultados obtenidos de la irradiación UV de las tres 

sulfonamidas en las dos aguas, destilada (AD) y de grifo (AG), la diferencia entre las dos 

aguas para la SDZ no es muy marcada, 87 % y 82 % de degradación, respectivamente. Esta 

tendencia es constante considerando el efecto del pH en la SDZ, donde se presenta una 

disminución en su degradación al aumentar el pH. Por otro lado, para la SMZ y SML se 

observa un aumento en la velocidad de degradación (𝑘𝐸
′ ) cuando se encuentra en presencia 

de agua de grifo, presentando porcentajes de degradación de 98 % (AG) y 77 % (AD) para 

la SMZ, 100 % y 99 % para el SML transcurridos 60 min de irradiación. 

Con base a los valores que muestran de transmitancia en la Tabla VI. 4, el agua de 

grifo presenta un menor valor (98.17 %), causando la adsorción de la radiación UV y 

reduciendo considerablemente el número de fotones que alcanzan la sulfonamida, sin 

embargo, la presencia de carbonatos, nitratos y sulfatos realizan un efecto sinérgico en la 

degradación de las sulfonamidas [47].  

 

http://www.emasagra.es/ESP/191.asp
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Figura VI. 4. Influencia de la composición química del agua en la velocidad de 

fotodegradación de las tres sulfonamidas con radiación UV. AD (Agua destilada), AG (Agua 

de grifo). Condiciones experimentales: [Sulfonamida]0 = 5.4 × 10−5 M y T = 25 °C. Las líneas 

representan la predicción del modelo cinético de primer orden.  

 

Tabla VI. 4. Parámetros obtenidos de la radiación UV directa de las tres sulfonamidas en 

aguas de distinta composición química. Condiciones experimentales: Sulfonamida0 = 5.4 

×10−5 M y T = 25 ºC. 

Sulfonamida Agua pH k
λ
 10

4
 

(s−1
) 

kE
'

 10
2
 

(m
2
 E−1

) 

R254 10
3
 

(%) 

SMZ Destilada 6.73 4.10 6.67 5.65 

Grifo 8.20 11.02 17.90 15.18 
SDZ 

 

Destilada 6.22 5.74 9.32 7.90 

Grifo 8.07 4.76 7.73 6.55 

SML 

 

Destilada 5.75 13.13 21.31 18.07 

Grifo 8.19 39.13 63.52 53.85 

k
λ
 : Constante de velocidad de fotodegradación de las sulfonamidas. 

kE
'
 : Constante de velocidad de fotodegradación normalizada para la energía de la lampara. 

R254 : Porcentaje de eliminación para una dosis de irradiación de 400 J m-2. 

 

4.2. Fotodegradación indirecta de sulfonamidas  

4.2.1. Fotodegradación de SMZ mediante el proceso UV/H2O2  

Se analizó la degradación de la SMZ con radiación UV-254 nm en presencia de H2O2 a 

diferentes concentraciones. Es bien sabido que, el uso combinado de UV/H2O2 provoca la 

ruptura de la molécula de H2O2, por cada fotón absorbido en el sistema mediante la radiación 
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UV, produce dos radicales HO● (ecuación VI. 9) [53]. Sin embargo, en la práctica la fotólisis 

de 1 mol de H2O2 produce menos de 2 moles de radicales HO● debido a que el rendimiento 

cuántico es menor que uno (Φ = 0.98 mol E-1). 

 

H2O2 + hv → 2HO
● 

 k = 3.6 × 10-7 M-1s-1 (VI. 9) 

 

La presencia de H2O2 mejora el proceso de degradación gracias a la formación de 

especies radicalarias fuertemente oxidantes como son HO●, E0 = 2.80 V; H2O2, E0 = 1.78 V; 

HO2
●, E0 = 1.70 V; O2

●−, E0 = 0.59 V y O2, E0 = 1.20 V (ecuaciones VI. 10˗VI. 15), que 

reaccionan con la sulfonamida favoreciendo una mayor tasa de degradación [54]. 

 

H2O2 + HO
● → H2O + HO2

●
 k = 3.3 × 107 M-1s-1 (VI. 10) 

2HO2
● → H2O2 + O2 k = 8.3 × 105 M-1s-1 (VI. 11) 

H2O2 + HO2
●
 → HO

● + H2O + O2 k = 3.7 M-1 s-1 (VI. 12) 

H2O2 + HO
• → O2

●- + H+ + H2O  (VI. 13) 

HO2
● + HO

● → O2 + H2O k = 6.0 × 109 M-1s-1 (VI. 14) 

RH+HO
●
→Subproductos de degradación  (VI. 15) 

 

 También pueden reaccionar con otras especies al lado de la SMZ (ecuaciones VI. 16-

VI. 18), induciendo la reducción de especies HO● del medio, causando una disminución en 

la eficiencia del sistema [55, 56]. 

 

HO
● + O2

●- → HO
- + O2  (VI. 16) 

O2
●-  + H2O2 → HO

● + HO
- + O2  (VI. 17) 

HO
●-  + HO

- → O●-  + H2O  (VI. 18) 

 

 La determinación de la constante de velocidad de la sulfonamida con los radicales 

HO● (kHO●/SMZ), es importante para el diseño de un sistema de tratamiento adecuado basado 

en el uso combinado de radiación UV y H2O2. El valor de la velocidad de la constante de 

reacción fue kHO●/SMZ  = 4.35 × 109 M-1s-1, el elevado valor de la constante indica que la SMZ 

presenta una gran reactividad con los radicales HO● en las condiciones estudiadas, este valor 

es similar a los obtenidos por otros autores para sulfonamidas. La constante de velocidad de 

reacción del HO● con el H2O2 (ecuación VI. 10) k = 3.3 × 107 M-1s-1, es segundo orden 
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menor de magnitud que el de la reacción con la SMZ, esto indica que el proceso de 

degradación de la SMZ por el radical HO● será favorecida hasta una concentración inicial 

dada de H2O2. 

 

 La eficiencia del sistema UV/H2O2 se ha evaluado variando la concentración inicial 

de H2O2 sobre la cinética de degradación de la SMZ. Los resultados mostrados en la Tabla 

VI. 5 indican que un aumento en la concentración inicial de H2O2 incrementa el porcentaje 

de degradación de la SMZ, aumentando de 77 % en ausencia de H2O2 a 89 % con 1.47 x10-4 

M de H2O2 y 4.4 × 10−4 M de H2O2 son suficientes para degradar el 100 % de la SMZ en 60 

min de tratamiento. La Figura VI. 5 muestra la concentración de radicales HO● generados a 

diferente concentración de H2O2, para una concentración inicial de H2O2 de 1.47 × 10−4 M y 

4.4 × 10−4 M se tiene una generación máxima de radicales de 6.68 × 10−13 M y 1.54 × 10−12 

M a los 10 y 8 min respectivamente. Posterior a ese tiempo la generación de radicales 

disminuye, sin embargo, se sigue teniendo una degradación de la SMZ atribuido a la fotólisis 

directa de la SMZ por radiación UV. 

 

4.2.2. Fotodegradación de la SMZ mediante el proceso UV/K2S2O8  

El peroxodisulfato (S2O8
−2) es un oxidante fuerte (E0 = 2.05 V), empleado en la degradación 

de contaminantes orgánicos [57] y poco estudiado en presencia de radiación UV. Debido a 

que las reacciones del S2O8
−2 son muy lentas a temperatura ambiente, se proponen métodos 

para activar la degradación de moléculas orgánicas, los cuales consisten en generar radicales 

sulfato (SO4
●−) por medio de la descomposición fotoquímica del S2O8

−2 y generándose los 

radicales SO4
●− [58], que actúan sobre el compuesto a degradar. Teóricamente, cada molécula 

de peroxodisulfato genera dos radicales SO4
●− en presencia de radiación UV de acuerdo con 

la reacción (VI. 19), en la práctica  (+SO4
●−) = 0.56. Los radicales SO4

●− generados pueden 

participar en diferentes reacciones radicalarias altamente oxidantes, entre las que destacan 

las siguientes (VI. 20-VI. 22) [46]: 

 

S2O8
2- + hv → 2SO4

●-
  (VI. 19) 

SO4
●- + RH2 → SO4

2- + H+ + RH●  (VI. 20) 

RH● + S2O8
2- → R + SO4

2- + SO4
●-

  (VI. 21) 

SO4
●- + RH → R●-  + SO4

2-
 + H+  (VI. 22) 
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Estos radicales SO4
●− generados pueden participar en diferentes reacciones 

radicalarias, entre las que destacan las siguientes (VI. 23-VI. 28) [59]: 

 

SO4
●- + SO4

●- → S2O8
2-

 k = (1.6-8.1) × 108 M-1s-1 (VI. 23) 

SO4
●- + S2O8

2- → SO4
2- + S2O8

●-
 k = 1.5 × 10-3-1.2 × 106 M-1s-1 (VI. 24) 

SO4
●- + H2O → SO4

2- + H+ + HO
●
 k = (0.6-1.0) ×103 M-1s-1 (VI. 25) 

SO4
●- + HO

− → SO4
2- + HO

●
 k = (1.4-7.3) × 107 M-1s-1 (VI. 26) 

HO
● + S2O8

2- → HSO4
− + SO4

●- + 1 2⁄ O2 k = (0.1-1.2) × 107 M-1s-1 (VI. 27) 

SO4
●-

 + HO
●
 → HSO4

−
 + 1 2⁄ O2 k = (0.1-1.0) × 1010 M-1s-1 (VI. 28) 

 

 La constante de velocidad de degradación del radical SO4
●˗ con la SMZ, se determinó 

como kSO4
●-

/SMZ = 7.88 × 108 M-1s-1, y comparada con las reacciones anteriores, todas las 

reacciones radicalarias de recombinación son suficientes para competir con la reacción de 

degradación de la SMZ en presencia del dicho radical. El valor de kSO4
●-

/SMZ es inferior al 

obtenido con kHO
●

/SMZ (descrito en la sección anterior) indicando que la reacción de la SMZ 

y los radicales HO● es más rápida que entre la SMZ y los radicales SO4
●−. 

 

Tabla VI. 5. Parámetros cinéticos obtenidos de la degradación de la SMZ por radiación UV 

en presencia de especies promotoras de radicales. Condiciones experimentales: [SMZ]0 = 5.4 

× 10−5 M, T = 25 °C, tiempo = 60 minutos. 

[H2O2]0 10
4
 

(M) 

[S2O8
2−]0 10

4
 

(M) 

k 10
4
 

(s−
1
) 

% Degradado 

1.47 0 6.20 89 

4.4 0 12.27 100 

0 1.47 4.42 80 

0 4.4 12.89 100 

0 0 4.10 77 

 

4.2.3. Cuantificación de los radicales HO● y SO4
•−generados 

Con la finalidad de explicar y comparar la efectividad del sistema UV/H2O2 y el sistema UV/ 

S2O8
2− en la degradación de la SMZ, se emplearon concentraciones iguales de H2O2 y S2O8

2−. 

La Figura VI. 5 muestra los resultados obtenidos para la fotodegradación de la SMZ variando 

la concentración inicial de H2O2 y S2O8
2−. Como se puede observar, se produce un incremento 

en la velocidad de degradación de la SMZ al aumentar la concentración de peroxodisulfato, 
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como consecuencia de una mayor formación de radicales SO4
●−. También, se muestra la 

concentración de radicales SO4
●− generados a diferente concentración de S2O8

2−, para una 

concentración inicial de 1.47 × 10−4 M y 4.4 × 10−4 M se tiene una generación máxima de 

radicales de 8 × 10−6 M y 3.4 × 10−5 M, respectivamente. 

A) 

 
B) 

 
Figura VI. 5. A) Influencia de H2O2 como promotor de radicales HO● en la degradación de 

SMZ a diferente concentración de H2O2. B) Influencia de S2O8
2− como promotor de radicales 

SO4
●− en la degradación de SMZ a diferentes concentraciones de S2O8

2−. Condiciones 

experimentales: [SMZ]0 = 15 mg L−1, pH = 7, T = 25 °C. 

 

0 10 20 30 40 50 60

Time, min

0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

C
/C

0

2E-13

4E-13

6E-13

8E-13

1E-12

1E-12

1E-12

2E-12

2E-12

H
O

. , 
M

UV
UV/ [H2O2]=1.47x10-4 M

SMZ/UV/[H2O2]=4.4x10-4 M

HO. radicals, [H2O2]=1.47x10-4 M

HO. radicals, [H2O2]=4.4x10-4 M

 

0 10 20 30 40 50 60

Time, min  

0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

C
/C

0

0E-01

5E-05

1E-04

2E-04

2E-04

3E-04

3E-04

S
O

4
•-

,M
 UV

UV/[K2S2O8]=1,47x10-4M

UV/[K2S2O8]=4,4x10-4M

SO4
•- radicals,[K2S2O8]=1,47x10-4M

SO4
•- radicals,[K2S2O8]=4,4x10-4M



Degradación de sulfonamidas en fase acuosa mediante radiación UV                                   163 

 

 

Con base en la Tabla VI. 5, es necesario 4.4 × 10−4 M de S2O8
2− para degradar por completo 

la SMZ en 60 min de tratamiento. Además se observa que tanto el H2O2 como el S2O8
2− 

presentan porcentajes de degradación muy similares aunque los valores de las constantes de 

velocidad de degradación a una concentración 4.4 × 10−4 M indican que el radical SO4
•− 

(12.89 x 10−4 s−1) tiene una mayor velocidad de degradación que el radical HO• (12.29 × 10−4 

s−1) al reaccionar con la SMZ , lo cual es corroborado con una mayor generación de radicales 

SO4
●−, efecto similar se ha observado en otros fármacos [60].  

 

4.3. Análisis económico de los diferentes procesos de degradación 

Para demostrar la posible aplicación de los procesos UV, UV/H2O2 y UV/K2S2O8 en la 

degradación de sulfonamidas, se aplicó un análisis económico con base en el costo total de 

la energía eléctrica y los oxidantes (EE/OTotal) [21, 61, 62]. EE/OTotal puede ser calculado por 

la ecuación VI. 29. La energía eléctrica consumida por la lámpara UV se expresa en términos 

de energía eléctrica por orden (EE/OUVC), que se define como la energía eléctrica en kWh 

requerida para degradar el contaminante objetivo en un orden de magnitud de 1 m3 de agua 

y EE/O representa el consumo de la concentración de oxidante. 

 

EE OTotal⁄ = EE OUV⁄ + EE O⁄ =
P∙t

V∙log( ci ct)⁄
+

coxidante

log ( ci ct)⁄
 

(VI. 29) 

 

 Donde P es la energía de la lámpara de radiación UV (kW), t es el tiempo de radiación 

(h), V es el volumen del reactor (L), ci y ct son la concentración inicial y final de las 

sulfonamidas, respectivamente y coxidante es la concentración de H2O2 o S2O8
2−.  

 Sustituyendo los valores, el costo energético total para la degradación de la SMZ fue 

1.235, 0.257, 0.181 kWhL−1 para UV, UV/H2O2 y UV/K2S2O8, respectivamente. La 

degradación de la SMZ es potenciada por la adición de especies reactivas, la adición de un 

oxidante ayuda a disminuir el valor de EE/O [62]. El proceso UV/ K2S2O8 presentó menor 

costo energético que los procesos UV y UV/ H2O2 debido a la rápida reactividad de la SMZ 

con el radical SO4
●−. 
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4.4. Mecanismo de degradación 

Con la finalidad de identificar los subproductos de degradación de la SMZ en los diferentes 

sistemas estudiados, se empleó la técnica de UPLC para mediciones de masas precisas. A 

partir del cromatograma y el espectro de masas se identificaron un total de 10 subproductos 

mostrados en la Tabla VI. 6. Esta tabla también presenta la fórmula molecular, peso 

molecular y estructura química. La mayoría de los subproductos se han corroborado con los 

mencionados por otros autores. 

 

Tabla VI. 6. Subproductos identificados durante el proceso de degradación de la SMZ 

mediante diferentes procesos. Condiciones experimentales: Sulfonamida0 = 5.4 × 10−5 M, pH 

= 6.5, T = 25 ºC. 

Proceso Subproducto 

identificado 

Formula 

molecular  

Peso 

molecular 

(g mol
-1

) 

Estructura 

química 

Ref. 

UV 
UV/H2O2 

UV/K2S2O8 

P1-1 C12H14N4 

 
214.25 

 

 

[63] 

UV 
UV/H2O2 

UV/K2S2O8 

P1-2 C6H10O2N4S 

 
214.23 

 
 

[64] 

UV 
UV/K2S2O8 

P2 C6H9N3 

 
123.14 

 

 

[63, 65] 

UV 

UV/H2O2 

UV/K2S2O8 

P3-1 C12H14N4O 230.25 

 
 

 

[66] 

UV 

UV/H2O2 

 

P3-2 C12H14N4O 230.25 

 

[66] 

UV/K2S2O8 

 

P4 C12H12N4O2S 244.24 

 

--- 

UV/H2O2 

UV/K2S2O8 

 

P5-1 C12H14N4O3S 294.32 

 

[64] 

UV/H2O2 
 

P5-2 C12H14N4O3S 294.32 

 

[64] 
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UV/H2O2 

UV/K2S2O8 

 

P6 C12H12N4O3S 292.30 

 

[61] 

UV/H2O2 

UV/K2S2O8  

 

P7 C12H12N4O4S 308.30 

 

[61] 

 

 A partir de los subproductos identificados, las vías de degradación de la SMZ se 

proponen en la  

 

Figura VI. 6. En primera instancia la eliminación de SO2 es impulsada por la fotólisis directa 

de la SMZ mediante radiación UV obteniéndose el subproducto P1, Wan y col. [27] 

mencionan que los iones sulfato son los principales productos intermedios. Por otro lado, un 

rompimiento en el enlace -SO2- y -NH- permite entender la identificación de subproducto P2 

de bajo peso molecular como lo mencionan otros autores con vía a la mineralización [67]. 

 Debido a que los radicales HO● y SO4
•− son los principales oxidantes en el proceso, 

se espera que la hidroxilación sea una reacción común responsable de la degradación de la 

SMZ, generándose los productos P3-1, P3-2, P5-1 y P5-2. Sági y col. [68] indican que la 

reacción inicial básica es la adición de radical hidroxilo al anillo de benceno o en algunos 

casos en los anillos heterocíclicos formando intermedios de radicales ciclohexadieno, 

acompañada de una caída de pH, debido a la formación de SO4
2− y ácidos orgánicos más 

pequeños. Los intermediarios hidroxilados son los subproductos que más se forman por el 

ataque del radical SO4
•− en compuestos aromáticos [69]. Aducción en el grupo NH2− forman 

el sustituyente NO- y NO2- a través de la reacción electrofílica que fue dominada por la vía 

de K2S2O8, formado los subproductos P4, P6 y P7, los cuales han sido mencionados por otros 

autores [61]. 
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Figura VI. 6. Mecanismo de degradación de la SMZ en los sistemas UV, UV/H2O2 y 
UV/K2S2O8. 

 

4.5. Citotoxicidad de los subproductos de degradación  

La línea celular HEK-293 se caracteriza por presentar condiciones metabólicas muy cercanas 

a las células humanas normales. En términos de toxicidad, se considera un efecto tóxico de 

un compuesto externo a las células, cuando la viabilidad del cultivo es inferior al 75 % y 

efecto viable, cuando la viabilidad celular es superior al 75 % [40]. 

Los resultados de citotoxicidad de los subproductos de degradación de la SMZ, SDZ 

y SML como función del tiempo se presentan en la Figura VI. 7. Se observa que la viabilidad 

de los cultivos es superior al 75 % en las tres sulfonamidas, incluso por encima del control 

hv 

-SO2 

SMZ 

P1-1 

P2 
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HO● 
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se encuentra la SDZ y SML. Al comparar los subproductos con los productos originales 

(tiempo 0) se observa una mayor viabilidad de los subproductos. 

 
Figura VI. 7. Porcentaje de viabilidad de la célula HEK-293 expuestas a los subproductos de 

degradación de las SAs obtenidos a diferentes periodos de tiempo de radiación UV. 

Condiciones experimentales: [Sulfonamida]0 = 5.38 × 10−6 M.  

 

5. CONCLUSIONES 

En este estudio se investigó la degradación de tres sulfonamidas SMZ, SDZ y SML con base 

en la cuantificación de la radiación UV, UV/H2O2 y UV/K2S2O8, en la que se concluye lo 

siguiente: 

Los valores de los rendimientos cuánticos para las tres sulfonamidas SMZ, SDZ y 

SML fueron 1.72 × 10−5, 3.02 × 10−5 y 6.32 × 10−5 mol E−1 respectivamente, durante 60 min 

de tratamiento. El SML presenta una velocidad de fotodegradación mayor seguido de la SDZ 

y SMZ, debido a la presencia del penta-heterociclo en su estructura química. Por otro lado, 

los valores de R254, para la SMZ, SDZ y SML respectivamente, muestran que la dosis usada 

comúnmente en plantas de tratamiento para desinfección de aguas no es suficiente para 

eliminar este tipo de antibióticos.  

Al estudiar los efectos de las variables de operación, se observó que la concentración 

inicial tiene un efecto significativo en la tasa de fotodegradación, al aumentar la 

concentración de las SAs, la velocidad de fotodegradación disminuye. Con respecto al efecto 

del pH (1.5, 6.5 y 12), se observó que las tasas de degradación fueron mayores a pH 12 para 
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la SMZ y SML, consistente al presentar un mayor valor del coeficiente de absorción molar 

(𝜀λ), sin embargo, para la SDZ la velocidad de degradación disminuye con el incremento de 

pH y 𝜀λ. Al estudiar la influencia de la matriz acuosa en la fotólisis directa de las 

sulfonamidas por radiación UV, se observa que el agua de grifo, al presentar carbonatos, 

sulfatos, nitratos y cloruros pueden ejercer un efecto sinérgico influyendo en la 

fotodegradación de la SMZ y SML. 

Los sistemas UV/H2O2 y UV/K2O2S8 muestran una gran dependencia de la 

concentración inicial de H2O2 y S2O8
2- indicando un efecto potenciador a la concentración de 

4.4 × 10−4 M y pH= 6.5. Al determinar la constante de velocidad de reacción de los radicales 

HO• y SO4
•− con la SMZ, el H2O2 presenta un mayor valor, sin embargo, cuando se aumenta 

la concentración inicial de H2O2 o K2O2S8, el radical SO4
•− es más estable y se observa una 

ligera mayor degradación de la SMZ con dicho radical. 

Se identificaron un total de 10 subproductos de degradación de la SMZ en los sistemas 

UV, UV/H2O2 y UV/K2S2O8, lo que ha permitido establecer las vías de degradación. En 

general, la degradación de SMZ fue causada por eliminación de SO2, rompimiento de 

enlaces, reacciones de hidroxilación, aducción del grupo nitro (nitroso) y unión entre los 

grupos -SO2- y -NH-. 

Además, se evaluó la citotoxicidad de los subproductos en la línea celular HEK-293 

y se determinó que no ejercen un efecto tóxico, por lo cual, el sistema de radiación UV para 

degradar antibióticos como las sulfonamidas es viable en la aplicación de tratamiento de 

aguas residuales. 
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1. RESUMEN 

Se determinó la degradación de sulfonamidas (SAs) a través de la oxidación con Fe(VI). Se 

investigaron las cinéticas de reacción, identificación de subproductos de degradación y su 

toxicidad. El 100 % de degradación de SAs se produjo a pH 3.0 con una relación 6: 1 de 

Fe(VI):SAs en 5 min. La concentración de Fe(VI) y el pH de la solución presentaron efectos 

significativos en la degradación de SAs. Fe(VI) mostró una reactividad apreciable hacia SAs 

(kapp = 9.85-19.63 × 102 M−1 s−1) a pH 7. La influencia del pH de la solución en los valores 

de kapp puede explicarse considerando la reacción específica del Fe(VI) y SAs. La mayoría 

de los subproductos de degradación identificados fueron aminas y pirimidinas. La 

identificación de los subproductos de degradación y las mediciones cinéticas de los 

antibióticos SAs indicaron que el ataque por Fe(VI) ocurrió en el grupo sulfonilo o en el 

grupo para-amino sin una definida preferencia. La presencia de iones inorgánicos en el agua 

subterránea mejoró la degradación de SAs. El ensayo de citotoxicidad de las líneas celulares 

HEK-293 y J774 expuestas a Fe(VI) indicó que los subproductos de transformación tenían 

una toxicidad menor que las SAs iniciales. En consecuencia, esta investigación sugiere que 

el Fe(VI) puede actuar como un oxidante químico para eliminar los antibióticos SAs 

presentes en aguas contaminadas. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

El ferrato [ferrato(VI), Fe(VI)] es un desinfectante, oxidante y coagulante emergente 

respetuoso con el medio ambiente, usado frecuentemente en el tratamiento de aguas 

residuales [1], se caracteriza por presentar una alta estabilidad y selectividad en presencia de 

otros compuestos en diferentes matrices de agua [2, 3]. Además, en los procesos de oxidación 

la aplicación de Fe(VI) reduce el riego de generar subproductos de desinfección (p.s.i. DBPs) 

[4], los cuales en su mayoría se han encontrado con elevado potencial tóxico [5]. 

 El Fe(VI) se encuentra como un ácido diprótico que presenta cuatro diferentes 

especies: H3FeO4
+, H2FeO4, HFeO4

− y FeO4
2− [6]. A valores de pH inferior a 1.6, la forma 

H3FeO4
+ está presente, la cual puede ser desprotonada quedando en la forma H2FeO4 a pH 

entre 1.6 y 3.5, entre 3.5-7.23 se encuentra como HFeO4
− y mayor a 7.23 se encuentra como 

FeO4
2-de acuerdo con las reacciones (VII. 1)-(VII. 3) [7]: 

 



178                                                                                                                       Capítulo VII 

 

H3FeO4
+  ↔  H+ + H2FeO4 pK

a1
 = 1.6 (VII. 1) 

H2FeO4  ↔  H+ + HFeO4
−

 pK
a2

 = 3.5 (VII. 2) 

HFeO4
−  ↔  H+ + FeO4

2−
 pK

a3
 = 7.23 (VII. 3) 

 

 Como aceptor de electrones, su estabilidad dependerá significativamente del pH [8]. 

El Fe(VI) presenta un potencial de oxidación mayor en medio ácido (2.20 V) que en medio 

básico (0.70V) (reacción (VII. 4) y (VII. 5)), además, la descomposición espontánea de 

Fe(VI) en agua forma oxígeno molecular (reacción (VII. 6)) así como Fe(III), el cual es un 

subproducto no tóxico químicamente amigable con el medio ambiente, que en la mayoría de 

los casos es separado por coagulación [9]. 

 

2- + - 3+

4 2FeO +8H +3e Fe +4H O   
0E =2.20V   (VII. 4) 

2- - -

4 2 3FeO +4H O+3e Fe(OH) +5OH   
0E =0.70V  (VII. 5) 

2- 3+ -

4 2 24FeO +10H O 4Fe +3O +20OH    (VII. 6) 

 

 La aplicación de Fe(VI) en procesos de oxidación es usualmente desarrollado a 

valores de pH iguales o mayores a la neutralidad debido a su inestabilidad a pH ácido. HFeO4
- 

y FeO4
2- son las especies estables de Fe(VI) que predominan en medio neutro y alcalino, 

respectivamente. Aunque el poder de oxidación de los sistemas disminuye a medida que el 

pH aumenta, este tipo de tratamientos ofrece resultados prometedores en la eliminación de 

contaminantes presentes en solución acuosa [10-12]. La velocidad de descomposición de 

Fe(VI) es fuertemente dependiente de su concentración, pH, temperatura y características de 

la superficie de los hidróxidos de hierro generados durante la reacción. Las soluciones 

diluidas de Fe(VI) son más estables que las soluciones concentradas. 

 Dentro de los fármacos presentes en aguas contaminadas, las SAs se caracterizan por 

ser antibióticos que contienen al grupo sulfonamida de amplio uso en humanos y medicina 

veterinaria [13, 14]. Las SAs presentan un riesgo potencial como contaminante emergente 

cuando se encuentra presente en aguas residuales incluso a bajas concentraciones [15, 16]. 

La diversidad de los antibióticos presentes en aguas residuales y su acumulación en el 

ambiente es una preocupación creciente debido a que causan la proliferación de bacterias 

resistentes a fármacos [17]. 
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 Con la finalidad de disminuir la entrada de microcontaminantes a fuentes de agua, en 

algunos países alrededor del mundo han renovado sus plantas de tratamiento más allá de 

métodos convencionales [18-20]. En este contexto, el Fe(VI) ha incrementado la atención 

debido a su uso como agente oxidante amigable con el ambiente, y numerosos estudios se 

han llevado a cabo con la finalidad de estudiar el mecanismo de reacción y determinar los 

subproductos generados durante la reacción del Fe(VI) con una gran variedad de micro 

contaminantes [2, 21-23]. La efectividad de los procesos de degradación con Fe(VI) depende 

de las condiciones experimentales y del tipo de molécula a oxidar. Por ejemplo, Zhou y col. 

[24] reportaron que la degradación de cloranfenicol mediante Fe(VI) es más reactivo a pH 

neutro. Algunos estudios han sido desarrollados para investigar las cinéticas de degradación 

y determinación de los subproductos al oxidar SAs. Zhang y col. [25] informaron que la 

sulfametazina y sulfadiazina fueron degradadas mediante un proceso de cloración después 

de una pre-oxidación con Fe(VI), la cinética de degradación fue determinada como función 

de la concentración de Fe(VI), el cual podría reducir los niveles de trihalometanos formados. 

Sharma y col. [26] mostraron una evaluación cinética de la oxidación del sulfametoxazol. 

Kim y col. [27] mencionaron que las velocidades de degradación disminuyen con el 

incremento de pH dentro de condiciones ácidas y básicas y la capacidad de eliminación fue 

eficiente en presencia de ácido húmico. La sulfapiridina fue eficazmente degradada (86 %) 

dentro de 1 min mediante 5 mg L-1 de Fe(VI) a pH 5.6 [28]. 

 Con respecto al mecanismo de degradación de SAs utilizando Fe(VI), la literatura 

menciona que el ruptura de enlaces C-S y S-N pueden ser las principales vías de oxidación 

de las SAs por Fe(VI) [29], la ruptura del enlace S-N predomina en medio ácido y la 

hidroxilación aparecen para ser la mayor vía de degradación en condiciones de operación 

básicas [27]. Yu y col. [30] determinaron las vías de degradación por la oxidación de 

sulfametoxazol con Fe(VI) usando la teoría funcional de densidades (DTF), sus resultados 

mostraron que un ataque nucleofílico de la especie HFeO4
- en la mitad del isoxazol del 

sulfametoxazol inicia la secuencia de degradación y las especies de Fe(VI) proveen los 

grupos O-átomos para la oxidación del grupo nitro y la división del isoxazol. 

 En estudios de degradación, además de conocer las condiciones óptimas de operación, 

y cinéticas de degradación, es necesario conocer la toxicidad de los subproductos generados 

tras el proceso de oxidación. La mayoría de los estudios toxicológicos proporcionan datos o 



180                                                                                                                       Capítulo VII 

 

cambios en la toxicidad de los subproductos de degradación o en la actividad antibacterial 

del Fe(VI) mediante ensayos de cepas microbianas, Escherichia coli y Bacillus subtilis [31-

34]. Con respecto a SAs, ciertas evaluaciones toxicológicas han usado la bacteria vibrio 

fisheri [25] o fibroblastos NIH/3T3 [12] . Por otro lado, estudio in vitro se han desarrollado 

para evaluar el estrés oxidativo y la pérdida de viabilidad celular. La línea celular de riñón 

de embrión humano (HEK293) ha sido caracterizada por su relevancia en modelos de 

toxicidad en humanos considerado como el representante del arquetipo humano más sensible 

[35-37]. Además, los macrófagos representan un tipo de célula principal del sistema inmune 

de los pulmones y otros tejidos [38], que podría ser aplicado en determinar la viabilidad de 

subproductos de degradación. 

 Con estas bases, el principal objetivo de este capítulo fue evaluar el potencial de 

Fe(VI) en la oxidación de tres SAs; sulfametazina (SMZ), sulfadiazina (SDZ) y sulfametizol 

(SML). Para ello, primero, se llevó a cabo la degradación de SAs en solución acuosa variando 

la concentración molar de Fe(VI):SAs a diferentes valores de pH. Segundo, la identificación 

de subproductos de degradación mediante HPLC/MS permitió determinar las vías de 

degradación. Tercero, la degradación de SAs mediante Fe(VI) fue también investigada en 

presenciad de aguas reales. Y finalmente, con la finalidad de elucidar la actividad citotóxica 

del proceso, los efectos de los subproductos de degradación obtenidos fueron evaluado sobre 

la viabilidad de las líneas celulares HEK293 y J774. 

 

3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1. Reactivos  

Ferrato de potasio (K2FeO4), sulfametazina (SMZ), sulfadiazina (SDZ) y sulfametizol 

(SML), fueron proporcionados por Sigma-Aldrich. Todos los reactivos usados para las 

soluciones (buffer, eluyentes, etc.) fueron de grado reactivo. Todas las soluciones fueron 

preparadas con agua ultrapura usando un equipo Milli-Q® (Milli-pore). 

 

3.2. Cinéticas de degradación 

La degradación de SAs mediante Fe(VI) se llevó a cabo en un reactor de lote (1 L) en 

agitación magnética. La solución patrón de Fe(VI) fue preparada disolviendo una 

concentración conocida de K2FeO4 dentro de una solución buffer (pH≈9.2) usada para 



Degradación de sulfonamidas mediante ferrato(VI)                                                          181 

 

estabilizar la solución [8]. Estudios preliminares establecieron el tiempo de reacción de 10 

min. Todos los experimentos fueron llevados a cabo a temperatura ambiente. Una 

concentración conocida de Fe(VI) fue añadida a la sulfonamida en solución acuosa y una 

muestra inicial fue tomada para verificar la concentración inicial de la sulfonamida. 

Consecutivamente, muestras fueron retiradas durante el tiempo de reacción, rápidamente se 

añadió 200µL de clorhidrato de hidroxilamina (1000 mg L−1) para detener la reacción. Las 

muestras fueron analizadas después de centrifugarse a 12000 rpm por 10 min (Eppendorf 

Centrifuga 5424). Cinéticas de degradación de SAs con Fe(VI) fueron determinadas variando 

el pH de la solución (3, 7.5 y 12) (el pH fue ajustado con la adición de HCl o NaOH) y la 

relación molar fue variada de 1:1 a 1:6 (SAs:Fe(VI)). 

 

3.3. Obtención de muestras de matrices de agua 

Muestras de agua superficial y subterránea fueron obtenidas de un pozo y rio de la ciudad de 

Granada (España). Las muestras fueron caracterizadas como se describe en la sección 2.5.2., 

filtradas y mantenidas en refrigeración hasta su posterior uso. 

 

3.4. Métodos analíticos 

3.4.1. Determinación de la concentración de Fe(VI) 

La concentración de Fe(VI) en solución acuosa fue determinada por la medición de su 

absorbancia en un espectrómetro UV/Vis (UV-1600PC VWR brand) a una longitud de onda 

de 510 nm. El coeficiente de adsorción molar de Fe(VI) es 1150 M−1 cm−1 a 510 nm [39]. 

Las muestras fueron centrifugadas a 12000 rpm por 10 min (eppendorff centrifuge) para 

eliminar las interferencias de la descomposición de Fe(VI) a Fe(OH)3. 

 

3.4.2. Determinación de aniones en matrices de agua 

La concentración de aniones (Cl, SO4
2− y NO3

−) en muestras de agua fueron determinadas 

por cromatografía iónica mediante el equipo Dionex DX 100, equipado con un 

autouestreador ASM y un detector de conductividad que incluye una celda de compensación 

automática de la temperatura y un supresor de conductividad ASRS-ULTRA (4 mm). Las 

sustancias fueron separadas en una columna de intercambio iónico (IonPac AS4A, 4 × 250 

mm) equipada con una precolumna (AG4A, 4 × 50 mm). Las separaciones se llevaron a cabo 
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con una velocidad de flujo de 2 mL min−1 y un volumen de inyección de 25 L. La corriente 

aplicada al supresor de conductividad fue 100 mA. La fase móvil fue una mezcla de 1.9 mM 

de Na2CO3 y 0.85 mM de NaHCO3 en proporciones 1:1 (v/v). 

 La concentración de CO3
2−/HCO3

− se determinó mediante el método de valoración 

con HCl, usando como indicador verde bromocresol y como indicador de punto final la 

fenolftaleína. 

 

3.4.3.  Determinación de sulfonamidas en solución acuosa 

La concentración de sulfonamidas en solución acuosa fue determinada mediante HPLC 

siguiendo el procedimiento mencionado en el capítulo VI apartado 2.7.1. 

 

3.4.4. Determinación de los subproductos de degradación 

Los subproductos de degradación de las sulfonamidas con Fe(VI) fueron determinados 

siguiendo el procedimiento mencionado en el capítulo VI apartado 2.7.2. 

 

3.5. Citotoxicidad de los subproductos 

La citotoxicidad de los subproductos de degradación fue evaluada usando el método de 

ensayo MTS para determinar la viabilidad de las células embrionarias de riñón humano 

(HEK293) y en la línea celular macrófagos de monocitos BALB/c de ratón, mediante el 

procedimiento mencionado en el capítulo VI apartado 2.7.3. 

 

4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1. Degradación cinética de SAs mediante Fe(VI) 

La degradación cinética de SAs con Fe(VI) fue llevada a cabo considerando tres valores de 

pH 3, 7.5, y 12, la concentración inicial de las SAs en solución acuosa fue 5.389 × 10−5 M y 

la relación molar de SAs:Fe(VI) fue variada, de 1:1 a 1:6. La estabilidad de Fe(VI) en 

solución fue previamente analizada (Figura VII. 1). 
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Figura VII. 1. Curvas de decaimiento para el Fe(VI) a partir de la disminución de la absorbancia 

a 510 nm a diferente pH. Fe(VI)0 = 1 × 10−3 M. 

 

 Las cinéticas de degradación de SAs mediante Fe(VI) fueron llevadas a cabo 

obteniendo una correlación entre -ln(C0/Ct vs tiempo de reacción con un coeficiente de 

correlación R2  0.98. La constante de velocidad de pseudo-primer orden (k’) obtenida para 

la degradación de SAs se determinó a partir de experimentos llevados a cabo en condiciones 

experimentales en el intervalo de pH 3-12 con un exceso de Fe(VI) ([Fe(VI)]0  [SAs]0). 

 La constante de velocidad aparente de segundo orden (kapp) se obtuvo trazando el 

logaritmo natural de la concentración de la sulfonamida frente a la concentración expuesta 

de Fe(VI) usando las ecuaciones VII. 7 y VII. 8 [1]. 

 

 
  app total

d SAs
- =k SAs Fe(VI)

dt
 

(VII. 7) 

 

 
 

t

t
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00
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 Donde kapp representa la constante aparente de segundo orden para la reacción de 

Fe(VI) con SAs. [SAs)]0 y [SAs]t representan la concentración de la sulfonamida a tiempo 0 

min y t min, respectivamente. 

 

 La constante de velocidad aparente de segundo orden (kapp) es mostrada en la Figura 

VII. 2. Los mayores valores fueron encontrados a pH ácido (50-227 × 102 M−1 s−1) y los 

menores valores a pH básico (0.46-0.84 × 102 M−1 s−1) mientras que a pH neutro, los valores 

fueron 9.85-19.63 × 102 M−1 s−1, Kim y col. [27] encontraron para la sulfametazina valores 

de k, M−1 s−1 × 105 a un pH 3, en un tiempo de 10-200 s . Para este estudio, el factor 

estequiométrico () fue determinado para la reacción de Fe(VI) con SAs.  es el número de 

moléculas de Fe(VI) necesarias para convertir completamente una molécula de antibiótico. 

El valor de  obtenido para la oxidación de SMZ mediante Fe(VI) fue 6, Sharma y col. [26] 

mencionan que el valor puede ser 4 o 5. 
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Figura VII. 2. Cinéticas de reacción de Fe(VI) y SAs como función del tiempo de exposición de 

Fe(VI) bajo diferentes condiciones de pH. [SAs]0= 5.389 × 10-5 M, [Fe(VI)]=2 × 10−3 M, T = 25 

°C, kapp × 10−2 (M−1 s−1).  

 

 Para todas las relaciones molares y pH estudiados, la degradación de SAs es muy 

rápida dentro de los primeros 3 min como se observa en la Figura VII. 3 para la SMZ. Debido 
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al potencial de oxidación de Fe(VI), se espera una constante de velocidad de reacción más 

alta para la reacción de la forma protonada de Fe(VI) con la forma neutral de SAs que con la 

SAs cargada negativamente, generando un incremento en la velocidad de degradación de 

SAs mediante Fe(VI) al disminuir el pH. El incremento en la dosis del oxidante conduce a la 

mejora en la eficiencia de degradación de la sulfonamida. La eliminación máxima de SAs a 

pH 3 fue de 100 % para la SMZ y SDZ y 80.5 % para SML, que se relacionó principalmente 

con el potencial de oxidación del Fe(VI) debido a que a pH 3 el potencial de oxidación del 

Fe(VI) es 2.2 V, mucho mayor que el que presenta bajo condiciones básicas (0.7V) [40]. 

Bajos porcentajes de degradación ocurren a pH 12 obteniendo 24 %, 14 %, y 20 % para SMZ, 

SDZ, y SML, respectivamente (Tabla VII. 1). Por lo tanto, la degradación de los antibióticos 

SAs dependen del pH y de la relación molar de estas con respecto a Fe(VI), lo cual ha sido 

mencionado por otros autores [41]. 
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Figura VII. 3. Degradación de SMZ mediante Fe(VI). [SMZ]0 = 5.389 × 10−5 M, Fe(VI): SMZ = 

x:1 (mol), pH = 7.5, T = 25 °C. 
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Tabla VII. 1. Resultados obtenidos en la degradación de SAs mediante Fe(VI). [SMZ]0 = 5.389 × 

10−5 M, T = 25 ºC. 

Número de 

experimento 

SA pH Relación molar 

SA: Fe (VI) 

kx10
3
 

(s−1
) 

Degradación, 

% 

1  

 
 

 

 
 

SMZ 

3 1:1 1.82 52.92 

2 3 1:2 2.58 61.33 
3 3 1:3 3.96 79.52 

4 3 1:6 72.44 100 

5 7.5 1:1 1.08 27.22 

6 7.5 1:2 1.08 37.30 
7 7.5 1:3 3.04 76.96 

8 7.5 1:6 145.95 100 

9 12 1:1 1.17 45.02 
10 12 1:2 0.72 24.81 

11 12 1:3 1.30 35.68 

12 12 1:6 0.84 32.56 

13  
 

 

 
 

 

SDZ 

3 1:1 1.26 47.64 
14 3 1:2 2.35 69.58 

15 3 1:3 3.60 83.31 

16 3 1:6 61.20 100 

17 7.5 1:1 1.51 47.01 

18 7.5 1:2 1.16 45.39 
19 7.5 1:3 4.31 81.81 

20 7.5 1:6 120.15 90.02 

21 12 1:1 0.34 14.68 
22 12 1:2 0.63 25.57 

23 12 1:3 0.88 35.81 

24 12 1:6 1.63 58.13 

25  
 

 

 
 

 

SML 

3 1:1 0.51 23.52 
26 3 1:2 1.72 49.30 

27 3 1:3 2.99 70.23 

28 3 1:6 3.01 80.54 

29 7.5 1:1 0.84 33.41 

30 7.5 1:2 1.41 43.79 
31 7.5 1:3 2.02 58.66 

32 7.5 1:6 2.98 63.82 

33 12 1:1 0.48 20.26 

34 12 1:2 0.83 30.34 
35 12 1:3 1.98 53.90 

36 12 1:6 2.31 59.46 

 

 La influencia del pH puede ser atribuido a la reactividad específica de las especies de 

Fe(VI) y las SAs. Las SAs presentan dos constantes de disociación, una corresponde a la 

protonación de la anilina (Ecuación VII. 9) y la otra constante involucra la deprotonación de 

la sulfonamida (Ecuación VII. 10) [9]. 
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SA-H2
+  ↔  H+ + SA-H pK

a,SA-H2
+  = 1.95-2.01 (VII. 9) 

SA-H ↔  H+ + SA
−

 pK
a,SA-H

 = 6.71-6.99 (VII. 10) 

 

 A los pH estudiados (3, 7.5 y 12), tres especies de Fe(VI) son las que reaccionan 

principalmente con dos especies de SAs (Ecuaciones VII 11-VII 16). La sulfonamida se 

encuentra en su forma positiva (SA-H2
+) a pH  2.0, a 2.0  pH  7.0 La sulfonamida se 

presenta en su forma neutra (SA-H) y a pH  7.0 la sulfonamida se encuentra cargada 

negativamente (SA−). 

 

2 4 3H FeO +SA-H Fe(OH) +producto(s)→  (VII. 11) 

2 4 3H FeO +SA Fe(OH) +producto(s)− →  (VII. 12) 

4 3HFeO +SA-H Fe(OH) +producto(s)− →  (VII. 13) 

4 3HFeO +SA Fe(OH) +producto(s)− − →  (VII. 14) 

2

4 3FeO +SA-H Fe(OH) +producto(s)− →  (VII. 15) 

2

4 3FeO +SA Fe(OH) +producto(s)− − →  (VII. 16) 

 

 Como se menciona en la introducción, investigaciones previas reportan que HFeO4
− 

es la especie más reactiva de Fe(VI) y a una velocidad constante para HFeO4
− es mucho 

mayor que FeO4
2− [12]. Es bien sabido que el Fe(VI) reacciona con compuestos orgánicos a 

través de mecanismos de transferencia de electrones de uno o dos electrones [7, 42]. Soriano-

Correa y col. [43] mencionan que la especie de Fe(VI), H2FeO4 tiene una mayor densidad de 

espín en los ligandos oxo que la forma no protonada, lo que aumenta la capacidad de 

oxidación y una mayor acidez conduce a una mayor actividad en la degradación de las 

sulfonamidas. 

 Con base en el cálculo de las ecuaciones aplicando la metodología de la superficie de 

respuesta (p.s.i RMS) [44], las SAs presentan un comportamiento similar (Figura VII. 4) y 

de acuerdo con las ecuaciones VII. 17-VII. 19, se puede calcular el porcentaje de degradación 

de las SAs en el sistema Fe(VI) en función del pH y concentración de Fe(VI). 

 

  5%SMZ=65.4104-4.325 Fe(VI) +1.43335x10 pH  (VII. 17) 

  5%SDZ=65.3821-4.6806 Fe(VI) +1.7049x10 pH  (VII. 18) 
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  5%SML=37.5266-1.6566 Fe(VI) +1.476x10 pH  (VII. 19) 

 

 Donde % SAs = Porcentaje de degradación de la sulfonamida (%), Fe(VI)= 

concentración de Fe(VI), and pH= pH de la solución. 
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Figura VII. 4. Superficie de respuesta para el porcentaje de degradación de SAs (SMZ, SDZ, y 

SML) con Fe(VI) en función de la concentración de Fe(VI) y el pH de la solución. [SAs]0 = 5.389 
× 10−5 M, T = 25 °C. 

 

4.2. Efecto de la matriz acuosa 

La influencia de la matriz de agua en la degradación de SAs mediante Fe(VI) se realizó 

considerando tres tipos de agua; UW (agua ultrapura), SW (agua superficial) y GW (agua 

subterránea). La Tabla VII. 2 muestra las características más importantes de los tres tipos de 

agua utilizadas en este estudio.  

 

Tabla VII. 2. Composición y características químicas de las aguas estudiadas. 

Tipo de agua  

pH 

[HCO3
−] 

(mg L−1) 

[SO4
2−] 

(mg L−1) 

[Cl−] 

(mg L−1) 

[NO3
−] 

(mg L−1) 

TOC* 

(mg L−1) 

Ultrapura 

(UW) 

6.8  BDL 

 

 BDL 

 

 BDL 

 

 BDL  BDL 

 

Superficial 
(SW) 

8.61 143 35.8  10 2.50 3.5 

Subterranea 

(GW) 

7.34 156 2404 121  0.30 2.5 

*Carbon orgánico total, BDL = por debajo del límite de detección. 
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 De acuerdo con la Figura VII. 5, el comportamiento de la degradación de SAs en agua 

superficial y subterránea es diferente con respecto a el agua ultrapura. Estos experimentos se 

llevaron a cabo sin alterar el pH, es decir las aguas se utilizaron como fueron proporcionadas. 

En el agua subterránea los porcentajes de degradación de las sulfonamidas fueron 60, 61 y 

44 % para SMZ, SDZ y SML, respectivamente. Para las tres SAs, el porcentaje de 

degradación incrementa en el siguiente orden UW SW GW. El agua subterránea (GW) la 

mayor concentración de iones HCO3
− (156 mg L−1) y SO4

2− (2404 mg L−1) de acuerdo con 

los datos de la matriz analizada. Algunos estudios sugieren que los iones inorgánicos juegan 

un papel importante como inhibidores de especies radicalarias [45], Sin embargo, otros 

autores han encontrado que la presencia de estos iones potencian la degradación de algunos 

compuestos [12, 46]. Esto depende de ciertos parámetros tales como la estructura molecular 

del compuesto orgánico, la concentración de los iones, el pH de la solución, etc [47]. 

 Por ejemplo, Jiang y col. [48] mencionan que el bicarbonato puede inhibir los efectos 

catalíticos del Fe(VI) en la descomposición de productos y estabilizar el Fe(VI) en aguas 

naturales, Hu y col. [49] observaron que la degradación de SAs fue mejorada por la presencia 

de carbonato en solución. Además, de acuerdo con los valores de pH que presentan 6.8-8.61, 

la especie reactiva de Fe(VI) es HFeO4
- y FeO4

−. 

 El SML presenta un 15 % de degradación menos en SW y GW que las otras dos SAs. 

Este comportamiento es atribuido a la capacidad de oxidación selectiva de Fe(VI), 

especialmente para fenoles, anilinas y aromáticos policíclicos [50]. La SDZ mostró un mayor 

porcentaje de degradación comparado con SMZ y SML en SW y GW, esto es debido a que 

la SDZ es más hidrofílica que la SMZ y SML, lo cual está relacionado con la presencia de 

grupos metilo alrededor anillo cíclico. El incremento del número de sustituyentes -CH3 en el 

grupo heterocíclico de SML y SMZ correspondiente al obstáculo estérico a la adición de 

radicales, lo que resulta en la degradación más lenta en comparación con las observadas en 

la SDZ [51]. 
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Figura VII. 5. Efecto de la matriz de agua en la degradación de SAs (SMZ, SDZ, y SML) mediante 
Fe(VI). [SAs]0= 5.389 × 10−5 M, T=25 °C. Fe(VI):SAs (relación molar) =6:1. 

 

4.3. Mecanismo propuesto para la degradación de SAs mediante Fe(VI) 

Las vías de degradación de SAs mediante Fe(VI) fueron propuestas al identificar los 

subproductos de degradación obtenidos para las tres SAs a diferente pH, mencionados en la 

Tabla VII. 3. 

Tabla VII. 3. Subproductos de degradación identificados en la degradación de SAs mediante 
Fe(VI). Relación molar 6:1 de Fe(VI): SAs. 

Sulfonamida pH Tiempo de 

retención (min) 

Estructura molecular, formula química, peso 

molecular, y denominación 

SMZ  3 3.00 

 

 
C6H9N3, 123.16, BP-1  

SMZ  3 

7.5 

3.55 

3.58 

 
C12H14N4, 214.27. BP-2A  
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C7H10N4O2S, 214.24, BP-2B 

SMZ  3 3.62 

 
C12H14N4O, 230.27, BP-3A 

 
C12H14N4O, 230.27, BP-3B 

SMZ  3 3.78 

 
C11H12N4O, 216.24, BP-4 

SMZ  3 

7.5 

4.08 

 
C12H12N4O2, 244.25, BP-5 

SDZ  3 

7.5 

1.92 

 
C10H10N4, 186.22, BP-6 

SDZ  3 4.77 

 
C10H8N4O, 200.20, BP-7 

SDZ  3 

7.5 

5.060 

 
C10H8N4O4S, 280.26, BP-8 
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SML  3 

7.5 
12 

5.629 

 
C9H8N4O4S2, 300.31, BP-9 

 

 Con base en lo mencionado en la literatura, la degradación de SAs incluye 

hidroxilación, hidroxilaminas, salida de grupos nitroso y nitroderivado de SAs. Las 

principales reacciones toman lugar en los átomos del grupo NH2- del anillo aromático, así 

como el rompimiento del enlace en los anillos aromáticos y el resto de SO2NH, que está 

influenciado por los sustituyentes [43], en los cuales, el Fe(VI) puede oxidar compuestos 

orgánicos por un electrón o dos electrones en el proceso [52]. Basados en los resultados se 

proponen los siguientes mecanismos: 

 Rompimiento en los enlaces C-S y S-N y la hidroxilación de SAs mediante Fe(VI) 

Durante la oxidación de SAs por Fe(VI), el rompimiento de los enlaces C-S y S-N conducen 

a la formación de los subproductos BP-1, BP-2B, BP-4, BP-5, BP-8 y BP-9. En consecuencia, 

la eliminación de SO2 se produce inicialmente en la oxidación de las SAs principalmente 

mediante este proceso de oxidación avanzada [53]. La vía de hidroxilación de SAs por Fe(VI) 

prevalece en medio neutro y básico, como lo confirman los subproductos BP-3A, BP-3B y 

BP-4, estos subproductos también fueron identificados por otros autores [2]. Era de esperarse 

que la hidroxilación sea una reacción común responsable de la degradación de SAs [54, 55]. 

Además, la reacción inicial corresponde con la adición del radical hidroxilo al anillo de 

benceno [52]. 

 Oxidación de la anilina mediante Fe(VI) 

En las vías de degradación que se muestran en la Figura VII. 6, a pH neutro, el grupo NH2 

del resto de la anilina en la SAs se puede oxidar por la presencia de la especie HFeO4
−, 

produciendo BP-5, BP-9. En primer lugar, la captación de hidrógeno del grupo NH2 del 

complejo se produce a través de un estado de transición y, posteriormente, la transferencia 

del grupo hidroxilo del átomo de hierro al nitrógeno del resto de la anilina para formar un 

nuevo enlace N-O. Los enlaces de H− desempeñan un papel importante en la oxidación SAs, 

las moléculas de agua sirven como donantes de átomos de oxígeno para oxidar el resto de la 

anilina, donde las especies de hierro atacan principalmente al grupo NH2 de anilinas 
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sustituidas [52, 56]. La aducción de los átomos de nitrógeno 7N, pueden formar los grupos 

nitroso y nitro-sustituyentes a través de la reacción electrofílica, que es la vía dominante del 

Fe(VI). 

 Rompimiento del anillo de las SAs mediante Fe(VI) 

La oxidación de las SAs con Fe(VI) puede conducir a la apertura del anillo generando el 

producto BP-2B detectado en este estudio a pH ácido. Este mecanismo fue previamente 

estudiado por Yu y col. [30], quienes mencionan que la deslocalización de los electrones en 

el enlace C-O es crucial para la apertura del anillo en la sulfonamida mediante la oxidación 

con Fe(VI). Esta deslocalización también se ha observado con otros radicales como el 

hidroxilo y sulfato [57]. 

 

 

 
 

 

 

 
 

 

 
 

 

 
 

 

 

 
 

 

 
 

 

 

 
 

 

 
 

 

 
 

Figura VII. 6. Vías de degradación de SAs (SMZ, SDZ y SML) mediante Fe(VI). [SAs]0= 5.389 

× 10−5 M, T=298 K. Fe(VI):SAs (relación molar) =6:1. 
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4.4. Experimento de citotoxicidad 

Las evaluaciones de toxicidad son muy importantes para determinar si un tratamiento puede 

generar intermedios que son más tóxicos que el compuesto original. Para elucidar el 

mecanismo de citotoxicidad, se evaluó cuantitativamente la viabilidad celular y se comparó 

con los controles. La literatura menciona que cuando la viabilidad celular es menor a 75 %, 

se considera que la sustancia ejerce un efecto tóxico en las células y, si es superior al 75 % 

la sustancia no ejerce un efecto tóxico a las células. 

 La Figura VII. 7 muestra el porcentaje de viabilidad de las células HEK-293 y J774 

como función del tipo de sulfonamida y relación molar Fe(VI). Como se puede observar, los 

subproductos de las SAs inhibieron el crecimiento de las células embrionarias humanas 

HEK-293 con el mayor efecto a una disminución de 242 % en la proliferación celular en 

comparación con los controles. Un estudio previo mostró que una mezcla de fármacos 

(incluido el sulfametoxazol como SAs) inhibía el 30 % de la proliferación de células HEK-

293 en comparación con los controles [58, 59]. De acuerdo con el de viabilidad celular 

encontrado en este estudio para las tres SAs, se puede mencionar que los subproductos 

presentan una menor toxicidad que las SAs originales para las células HEK-293. Además, 

para establecer la toxicidad relativa se los subproductos de la degradación de SAs se 

utilizaron macrófagos de ratón (J774) como tipo de célula modelo. La línea celular de 

macrófagos J774 se eligió debido a la aplicabilidad en estudios de citotoxicidad de partículas 

y eficacia intracelular de fármacos [60]. Para esta línea celular, el porcentaje de viabilidad 

celular obtenido fue inferior al 75 %, incluso para la muestra de SAs sin proceso de 

degradación. Por lo tanto, tanto las SAs como los subproductos presentan baja toxicidad para 

este tipo de células. 
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Figura VII. 7. Viabilidad celular de las líneas HEK-293 y J774 en la degradación de SAs (SMZ, 

SDZ y SML) mediante Fe(VI). [SAs]0 = 5.389× 10−5 M, T = 25 °C, Fe(VI):SAs (relación molar). 

 

5. CONCLUSIONES 

Fe(VI) muestra un buen potencial para ser un oxidante eficiente en la eliminación de 

sulfonamidas en solución acuosa. Para una relación molar SMZ:Fe(VI) de 1:6, la mayoría de 

las SAs analizadas en este estudio se degradaron en 5 min a pH 3. Las tasas de degradación 

obtenidas fueron fuertemente dependientes del pH. Las kapp obtenidas en la degradación de 

SAs mediante Fe(VI) estuvieron en el rango de 50 a 227× 102 M−1 s−1 a pH 3, en el cual las 

especies HFeO4
− y SA− controlan la reacción general. Las vías de degradación de las SAs 

dependen del pH y pueden seguir varias. A pH ácido se producen rompimiento de enlaces C-

S y S-N. A pH neutro, los nitroderivados son generados, y a pH básico, la hidroxilación es la 

principal reacción. La degradación de SAs mediante Fe(VI) en diferentes matrices de agua 

se vió influenciada por la presencia de iones inorgánicos. Por lo cual, los iones presentes en 

el agua subterránea ejercieron un efecto sinérgico con las especies de Fe(VI) para incrementar 

el porcentaje de degradación. Las líneas celulares HEK-293 y J774 ayudaron a establecer 

que los subproductos de degradación generados en el sistema Fe(VI) no ejercen efectos 

tóxicos a este tipo de celular. Además, se puede mencionar que la degradación de SAs por 

Fe(VI) inhibe la proliferación de células J774 más que HEK-293. El Fe(VI) proporciona 

buenas expectativas para ser aplicado como un sistema de oxidación en el tratamiento de 

aguas contaminadas por antibióticos a bajo costo. 
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1. RESUMEN 

En este capítulo se analizó la efectividad de los sistemas de Fe(0)/sulfito, Fe(II)/sulfito, 

Fe(III)/sulfito y Fe (VI)/sulfito para degradar SAs mediante la generación de radicales de 

SO4
●−. Utilizando el sistema Fe(VI)/sulfito, la eliminación completa de SAs se obtuvo en 5 

minutos, superando la efectividad de los otros tres sistemas. El sistema Fe(0)/sulfito 

proporcionó especies de Fe(II)/Fe(III) con buena estabilidad incluso mejor que los sistemas 

Fe(II)/sulfito o Fe(III)/sulfito. El porcentaje de eliminación de sulfonamidas se vio 

influenciado notablemente por la concentración de sulfito. El oxígeno disuelto mejoró la 

generación de radicales oxidantes. El estudio de la influencia de la matriz de agua reveló una 

inhibición del porcentaje de eliminación de SAs. De acuerdo con los subproductos 

identificados, se proporcionó las vías de degradación. El ensayo de citotoxicidad con líneas 

celulares HEK-293 y J774 mostró por primera ocasión que los subproductos inhiben 

lentamente la proliferación de las células. 

 

2. INTRODUCCIÓN 

En las últimas décadas se han desarrollado varias técnicas para el tratamiento de aguas 

contaminadas por compuestos orgánicos, tales como tratamientos biológicos, adsorción, 

filtración por membrana y tecnologías de oxidación tradicionales y avanzadas [1-3]. Los 

procesos avanzados de oxidación (PAOs) se caracterizan comúnmente por la generación de 

especies oxidantes altamente reactivas, incluidos los radicales hidroxilo, superóxido y 

sulfato, demostrando ser altamente eficientes en la degradación de compuestos orgánicos [4-

6]. 

 Las sulfonamidas (SAs) son antibióticos sintéticos que se han utilizado ampliamente 

como medicamentos antimicrobianos durante más de 70 años y sus principales ventajas 

radica en su alta eficacia, bajo costo y un amplio espectro antimicrobiano [7, 8]. Por lo tanto, 

se utilizan en alimentos formulados, en acuicultura para prevenir el crecimiento de bacterias 

y tratar infecciones de animales causadas por algunos macroorganismos y protozoarios. Las 

SAs se han detectado en diversas plantas de tratamiento de aguas municipales y residuales, 

efluentes de hospitales, aguas superficiales e incluso agua potable [9, 10]. La concentración 

media de SAs en diferentes ambientes acuáticos generalmente se mantiene en los niveles de 

ng L−1 a g L−1 las cuales pueden mostrar una toxicidad directa o efectos secundarios en 



206                                                                                                                     Capítulo VIII 

salud humana [11]. Este tipo de antibióticos no pueden eliminarse de manera efectiva 

mediante métodos de tratamiento convencionales [12-14]. Con la finalidad de controlar la 

concentración de las SAs en ambientes acuáticos, una vía potencial para su eliminación es la 

aplicación de tecnologías de oxidación avanzada [15]. 

 El radical sulfato (SO4
•−) es un oxidante fuerte de un electrón con un potencial redox 

que oscila entre 2.5-3.1 V en un amplio rango de pH [16, 17]. El potencial redox del radical 

SO4
•− es más alto que un gran número de oxidantes como el radical HO• (1.8-2.7 V), y su 

vial útil (3-4 × 10−5 s) es mayor que la del radical HO• (2 × 10−8 s) , por lo cual el radical 

SO4
•− tiene más posibilidades de reaccionar con compuestos orgánicos [18]. El radical SO4

•− 

se puede generar a través de la activación de peroxidisulfato (PDS) y peroximonosulfato 

(PMS) mediante fotoradiación, calor o metales de transición [19-23]. Sin embargo, el uso de 

PDS o PMS en tratamientos de agua podría verse limitado debido a su costo elevado y a la 

generación de especies de peróxido residual. 

 Estudio recientes han utilizado Fe(0) [24], Fe(II) [25, 26], Fe(III) [27-29] y Fe(VI) 

[30, 31] para activar sulfito y producir radicales SO4
•− los cuales son aplicados en la 

eliminación de contaminantes orgánicos. Los sulfitos a menudo se usan como conservantes 

o mejoradores de alimentos o vinos para prevenir el deterioro microbiano en la industria [31]. 

Debido a su bajo costo, baja toxicidad, simple operación y alta eficiencia, el proceso 

combinado de materiales a base de sulfito y hierro representa métodos potencialmente buenos 

para producir eficientemente radicales SO4
•− [32]. 

 Por ejemplo, en el sistema Fe(0)/sulfito se ha degradado el colorante azoico rojo 

brillante X-3B (80 %) con 0.5 y 1.0 mM de Fe(0) y sulfito, respectivamente, el bicarbonato 

y los iones haluro inhibieron el porcentaje de eliminación, y la presenciad de oxígeno fue 

esencial para producir SO4
•− [24]. El sulfametoxazol (SMX) ha sido degradado usando el 

sistema Fe(0)/bisulfito/O2 [33]. Los resultados obtenidos mostraron un aumento lineal de la 

tasa de eliminación de SMX a medida que la concentración de Fe(0) incrementaba, indicando 

una proporción óptima de Fe(0)/bisulfito de 1:1. 

 En el sistema Fe(II)/sulfito, la decoloración del naranja II fue efectiva sólo en un 15 

% a pH 6.1 en 60 min [26]. Mientras tanto, otros estudios demostraron el éxito del sistema 

Fe(II)/sulfito contra Fe(II)/persulfato y Fe(II)/H2O2 en la decoloración de una mezcla de 

colorantes [25]. Con respecto al sistema Fe(III)/sulfito, Zhou y col. [28] mencionan que 
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aproximadamente un 50 % de colorante naranja 7 fue degradado en 20 min a pH 3. Por otro 

lado, el As(III) puede oxidarse a As(V) usando el sistema Fe(III)/sulfito bajo luz visible 

generando radicales HO•, SO4
•− y SO5

•− [27]. El sistema Fe(III)/sulfito fue eficiente para la 

oxidación de bisfenol a pH neutro [29]. Asimismo, Guo y col. [32] demostraron la 

degradación eficiente (90 %) de 2,4,6-triclorofenol en 180 min a pH 4 mediante el sistema 

UV/Fe(III)/sulfito. 

 Por otro lado, el Fe(VI) por si solo es un oxidante poderoso [34] y lo hemos 

comprobado en el capítulo anterior, en combinación con el sulfito, potencia la generación de 

especies oxidantes. Dentro del sistema Fe(VI)/sulfito, el contaminante emergente N,N-dietil-

3-toluamida (p.s.i DEET), fue degradado un 78 % en 10 s, también se observó que la 

presencia de ácido húmico, Cl− y HCO3
−/CO3

2− inhiben la oxidación de DEET [30]. Zhang 

y col. [31] demostraron la eficiencia de Fe(VI)/sulfito en la degradación de una mezcla de 

contaminantes en 30 s a pH 9.0, mientras que el Fe(VI) sólo logró una eliminación del 6l %. 

El sulfametoxazol (5 M), incluido en esta mezcla, se degradó un 70 % con 50 M de Fe(VI) 

y 250 M de sulfito a pH 9.0 en 30 min. 

Con base en lo mencionado por otros autores [25-29] las reacciones involucradas en 

los sistemas complejos de especies de hierro y sulfito se resumen a continuación (ecuación 

VIII. 1-VIII. 28): 

 

Fe0→Fe2++2e−  (VIII. 1) 

2Fe0+O2+2H2O→2Fe2++4OH
−

  (VIII. 2) 

Fe0+2Fe3+→3Fe2+  (VIII. 3) 

Fe2+ + HSO3
−

 ↔ FeHSO3
+
 k1 = 1 × 104 M−1 (VIII. 4) 

4FeHSO3 
+

+ O2 → 4FeSO3
+
 + 2H2O k2 = 1.69 × 103 M−1s−1 (VIII. 5) 

SO3
2−

+Fe3+→FeSO3
+
  (VIII. 6) 

FeSO3
+
 → Fe2+ + SO3

•−
 k3 = 0.19 s−1 (VIII. 7) 

SO3
•−

 + O2 → SO5
•−

 k4 = 1−2.3 × 109 M−1s−1 (VIII. 8) 

SO5
•−

 +SO3
−

 → SO4
2−

+ SO
4

•−
  (VIII. 9) 

SO5
•−

 +SO3
−

 → HSO5
−

+ SO
3

•-
  (VIII. 10) 

HSO5
−

 +Fe2+ → Fe3+ +  SO4
•− + OH

-
  (VIII. 11) 

SO4
•−

 +  H2O → SO4
2
 +HO

•
 + H+  (VIII. 12) 

SO4
•−

 +  HO
−

 → SO4
2−

 +HO
•
   (VIII. 13) 

SO4
•−

 +  Fe2+ →HO
−

 + Fe3+  (VIII. 14) 

HO
•
 +  Fe2+ →HO

-
 + Fe3+  (VIII. 15) 

SO4
•−

 + HSO3
−

 → SO4
2−

 + SO3
•−

 + H+ k10 = 7.5 × 108 M−1s−1 (VIII. 16) 
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HO
•
 + HSO3

-
 → SO3

•-
 +H2O   (VIII. 17) 

SO5
•−

 + HSO3
−

 → HSO5 
−

+ SO3
•−

 k5≤ 3 × 105 M−1s−1 (VIII. 18) 

SO5
•−

 + HSO3
−

 → SO4
2−

 + SO4
•−

 + H+ k6 ≤ 4.8 × 102 M−1s−1 (VIII. 19) 

SO5
•−

 + SO5
•−

 → 2SO4
•−

 + O2 k7 ≈ 8 × 107 M−1s−1 (VIII. 20) 

SO5
•−

 + SO5
•−

 → S2O8
2−

 + O2 k8 ≈ 2 × 107 M−1s−1 (VIII. 21) 

Fe2+ + S2O8
2−

 → Fe3+ + SO4
•−

 + SO4
2−

 k9 = 1.0 × 1011e
−

12100

RT  M−1s−1 
(VIII. 22) 

Fe2+ + HSO5 
−

→ SO4
•−

 + Fe3+ + OH
−

 k11 = 3.0 × 104 M−1s−1 (VIII. 23) 

SO4
•−

 + SO4
•−

 → S2O8
2−

 k = 4.4 × 108 M−1s−1 (VIII. 24) 

 S2O8
2−

 → SO4
•−

 + SO4
•−

 k = 1 × 10−7s−1 (VIII. 25) 

Fe2+ + SO4
•−

 →  SO4
2−

 +Fe3+ k = 3 × 108s−1 (VIII. 26) 

SO5
•−

 + SO3
•−

→ SO4
•−

 + SO4
2− +   H+ k11  1.2 × 104 M−1s−1 (VIII. 27) 

Fe3+ + HSO3
−

 ↔ FeSO3
+
 + H+ k12 = 2.82 × 102 M−1s−1 (VIII. 28) 

 

 Por lo tanto, el uso de sistemas Fe(II)-Fe(III)/sulfito son buenos candidatos para la 

descontaminación de aguas [25, 35]. El Fe(0) representa una buena alternativa como 

activador en la generación de radicales [36], y el uso de Fe(VI) y sulfito produce un efecto 

sinérgico acelerando la degradación de contaminantes orgánicos [31]. Como se ha 

mencionado en capítulos anteriores, la efectividad de un proceso de oxidación avanzada 

aplicado en un tratamiento de aguas también implica que los subproductos degradados sean 

menos tóxicos que el producto original. En este contexto, la mayoría de los estudios 

toxicológicos han utilizado ensayos en bacterias vibrio fischeri [37, 38], sin embargo, la 

aplicación de líneas celulares se está volviendo relevante para modelos de toxicidad en 

humanos [39]. 

 Por lo tanto, con estos antecedentes, tecnologías de oxidación avanzada fueron 

aplicadas en el presente estudio para degradar sulfonamidas (SMZ, SDZ y SML) usando 

Fe(0), Fe(II), Fe(III) y Fe(VI) para activar sulfito. Los objetivos principales fueron: (i) 

comparar las eficiencias de tratamiento de cada sistema para la eliminación de sulfonamida; 

(ii) investigar los efectos de algunas condiciones de operación tales como la concentración 

de sulfito, hierro, pH y matriz de agua; (iii) identificar los subproductos de degradación y las 

vías de degradación de SAs en estos sistemas, y (iv) determinar la citotoxicidad de cada 

sistema estudiado. 
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3. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 

3.1. Materiales 

Todos los reactivos utilizados en este estudio, nombrados sulfametazina (SMZ), sulfadiazina 

(SDZ), sulfametizol (SML), Fe(0), sulfato ferroso (FeSO4), sulfato férrico (Fe2(SO4)3), 

ferrato de potasio (K2FeO4), sulfito de sodio (Na2SO3), clorhidrato de hidroxilamina 

(NH2OH·HCl), ácido clorhídrico (HCl), hidróxido de sodio (NaOH) y terbutanol (C4H10O) 

fueron de grado analítico y proporcionados Sigma-Aldrich. Todas las soluciones fueron 

preparadas usando agua ultrapura obtenida de un equipo Milli-Q® (Milli-pore). 

 

3.2. Experimento de degradación 

Los experimentos de degradación de SAs con sulfito y diferentes especies de hierro (Fe(0), 

Fe(II), Fe(III) y Fe(VI)) fueron llevadas a cabo en un reactor cilíndrico con capacidad de un 

litro. La mayoría de los experimentos se realizaron a pH 3 para garantizar la máxima 

concentración de radicales en el medio, el ajuste de pH se realizó adicionando gotas de 

soluciones de HCl o NaOH según fue necesario. Primero la solución de sulfonamida y sulfito 

fueron colocadas en el reactor en agitación constante a temperatura ambiente (298 K), 

seguido de la adición de la especie de hierro en solución según sea el caso. Se tomó una 

alícuota inicial para verificar la concentración inicial de la sulfonamida, después se tomaron 

alícuotas a diferentes intervalos de tiempo, la reacción se detuvo agregando 1 mL de 

clorhidrato de hidroxilamina a partir de una solución de 1000 mg L−1. Seguido de centrifugar 

la muestra tomada a 2000 rpm en una centrifuga Ependorf con la finalidad de eliminar el 

hierro en forma de precipitado. El tiempo de seguimiento de la reacción se estableció en 60 

min. Todas las muestras se almacenaron en frio para su posterior análisis. 

 

3.2.1. Sistemas basados en hierro/sulfito 

Para estudiar la influencia de las variables de operación, los experimentos se realizaron 

variando la concentración de las diferentes especies de hierro para Fe(0) a Fe(VI), mientras 

que las concentraciones de sulfito y sulfonamidas se fijaron en 5 × 10−3 y 5.38 × 10−5 M, 

respectivamente, considerando también la presencia y ausencia de oxígeno en el sistema 

Fe(0)/sulfito. Se estudio la influencia de la concentración de las especies de hierro (5.37 × 

10−4 M─1.79 × 10−3 M) con concentraciones iniciales para SAs y sulfito de 5.38 × 10−5 M y 
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6.25 × 10−5 M, respectivamente, mientras que la influencia de la concentración del sulfito 

(3.12 × 10−3 M─6.25 × 10−5 M) se realizó utilizando 5.38 × 10−5 M en SAs y 1.79 × 10−3 M 

para las especies de hierro. Además, considerando las diferentes especies de hierro 

dominantes a pH 3, determinamos las constantes de velocidad de reacción de las SAs en 

función de las velocidades de reacción en cada caso, de acuerdo con la ecuación VIII. 29: 

 

kobs = k[Fe(n)]        siendo n = 0, II, III o VI (VIII. 29) 

 

Donde kobs es la constante de reacción correspondiente a la pendiente de la línea recta 

obtenida cuando ln
C

Co
 (C y Co son las concentraciones inicial y final de la sulfonamida, 

respectivamente) se presenta en función del tiempo de reacción, k (min−1) es la constante de 

velocidad de reacción con las diferentes especies de hierro, y [Fe(n)] es la concentración 

inicial de las especies de hierro añadidas en cada caso. 

 

3.3. Métodos analíticos 

3.3.1. Determinación de Fe (VI) en solución acuosa  

La concentración de Fe(VI) fue determinada usando un espectrofotómetro UV-1600PC para 

asegurar la estabilidad del Fe(VI) en la soluciones preparadas como lo mencionan otros 

autores [40]. La curva de calibración fue obtenida con diferentes soluciones de Fe(VI) (1─50 

ppm) a partir de la solución patrón (500 ppm). La absorbancia fue medida a la máxima 

longitud de onda de adsorción max = 510 nm. 

 

3.3.2.  Determinación de la concentración de sulfonamidas en solución acuosa 

La concentración de sulfonamidas en solución acuosa se realizó siguiendo el procedimiento 

mencionado en el capítulo VI apartado 2.7.1. 

 

3.3.3. Determinación de los subproductos de degradación 

La determinación de los subproductos de degradación para los diferentes sistemas se realizó 

aplicando la metodología mencionada en el capítulo VI apartado 2.7.2  
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3.3.4. Determinación de la citotoxicidad de los diferentes procesos 

La citotoxicidad de los sistemas estudiados se realizó por el método colorimétrico MTS 

siguiendo el procedimiento mencionado en el capítulo VI apartado 2.7.3. 

 

3.3.5. Recolección de matrices de agua y su análisis 

Agua subterránea (GW) y agua superficial (SW) fueron obtenidas de un pozo y rio en 

Granada (España). Las muestras fueron caracterizadas de acuerdo al procedimiento 

mencionado por otros autores [38], filtradas y almacenadas para su análisis. Los parámetros 

más representativos fueron pH, carbono orgánico total (p.s.i. TOC), transmitancia y 

concentración de iones (Cl−, NO3
−, SO4

2− y HCO3
−). 

 

4. DISCUSIÓN DE RESULTADOS 

4.1. Degradación de sulfonamidas en el sistema Fe(0)/sulfito 

La Tabla VIII. 1 muestra los resultados obtenidos en el sistema Fe(0)/sulfito. La degradación 

no fue significativa para las tres SAs utilizando sólo Fe(0) o sulfito durante el periodo de 

reacción de 30 min. Sin embargo, en presencia de ambas especies juntas, los porcentajes de 

degradación fueron 56.3 %, 59.1 % y 62.1 % para la SMZ, SDZ y SML de respectivamente 

(Tabla VIII. 1, Exp. 10, 20 y 30). Estos experimentos se caracterizan por mantener la misma 

concentración de Fe(0) y sulfito. Las diferencias en el porcentaje de degradación se deben a 

la estructura molecular de las SAs, debido a que el SML presenta en su estructura molecular 

un anillo de cinco átomos a diferencia de la SMZ y SDZ. 

 El efecto de la concentración de sulfito en la degradación de SAs mostró que a una 

concentración fija Fe(0) de 1.79 × 10−3 M, un aumento en la dosis de sulfito de 6.25 × 10−5 

M a 3.12 × 10−3 M genera un incremento en la degradación de 15, 35 y 30% en la SMZ, SDZ 

y SML respectivamente (Tabla VIII. 1, Exp. 6-9, 16-19 y 26-29). La degradación leve de 

SAs por sulfito podría atribuir a la contribución de SO3
•− (E0 = 0.73 V) y otras especies 

secundarias que incluyen SO5
•−, SO4

•− y HSO5
− producto de las reacciones VIII. 1-VIII. 8.  

 El efecto en la concentración de Fe(0) en la degradación de SAs considerando una 

concentración fija de sulfito de 6.25 × 10−4 y un incremento en la dosis de Fe(0) proporciona 

una incremento considerable en la degradación de las SAs. Por ejemplo, para la SDZ, se 

obtuvo un aumento de 21.65 y 41.37 % para una concentración de Fe(0) de 5.37 × 10−4 y 
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1.79 × 10−3, respectivamente (Tabla VIII. 1, Exp. 14 y 18). Esto era de esperarse debido a 

que el Fe(II) disuelto es liberado del Fe(0) a pH ácido, incrementando su dosis proporcional 

a la dosis de Fe(0). 

 

Tabla VIII. 1. Resultados experimentales obtenidos para la degradación de SAs en el sistema 

Fe(0)/sulfito. Condiciones iniciales; [Sulfonamida]0 = 5.38 × 10−5 M, pH = 3, T = 25 °C. 

Exp. 

Num.  

Sulfonamida [Fe(0)]0 (M) [sulfito]0  

(M) 

% Degradado 

1 SMZ 0 5 × 10−3 0.15 

2 SMZ 1.79 × 10−2 0 0.05 

3 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 3.32 

4 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 17.29 

5 SMZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 1.93 

6 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 10 

7 SMZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 15.27 

8 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 21.84 

9 SMZ 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 25.61 

10 SMZ 1.79 × 10−2 5 × 10−3 56.34 

11 SDZ 0 5 × 10−3 0.02 

12 SDZ 1.79 × 10−2  0 0.18 

13 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 2.24 

14 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 21.65 

15 SDZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 13.71 

16 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 5.37 

17 SDZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 18.56 

18 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 41.37 

19 SDZ 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 41.87 

20 SDZ 1.79 × 10−2 5 × 10−3 59.14 

21 SML 0 5 × 10−3 0.02 

22 SML 1.79 × 10−2  0 0.12 

23 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 8.59 

24 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 21.65 

25 SML 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 9.62 

26 SML 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 11.83 

27 SML 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 18.56 

28 SML 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 42.15 

29 SML 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 43.17 

30 SML 1.79 × 10−2 5 × 10−3 62.11 

 

4.1.1. Influencia del oxígeno disuelto en solución acuosa 

Con la finalidad de verificar el papel del oxígeno molecular en la degradación de 

sulfonamidas, se seleccionó el sistema Fe(0)/sulfito. Se estudio la degradación de la SMZ 

efectuando cinéticas de degradación en presencia de agua desoxigenada (purgada con 
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nitrógeno) y agua sin purgar. La Figura VIII. 1 muestra los resultados obtenidos a pH 3. En 

el agua desoxigenada, la SMZ puede degradarse sólo un 10 %; este valor es mucho más bajo 

que el obtenido cuando el proceso se lleva a cabo en agua oxigenada (56.3 %). En 

consecuencia, se confirma el papel clave que desempeña el oxígeno molecular durante los 

procesos de degradación. Estudios previos mencionan que el Fe(0) en presencia de oxígeno 

y en condiciones ácidas puede generar especies reactivas como el radical HO• o el radical 

ferrato a través de las reacciones VIII. 30-VIII. 33 [41]. A su vez el radical sulfato generado 

puede reaccionar con agua generando radicales HO• (reacción 34). 

 

Fe0 + O2 + 2H+ → Fe2+ + H2O2 (VIII. 30) 

Fe0 + H2O2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O (VIII. 31) 

Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + OH
-
 + HO

•
 (VIII. 32) 

Fe2+ + H2O2 → Fe(VI) + H2O (VIII. 33) 

SO4
•−

 + H2O → HSO4
2−

 + HO
•
 (VIII. 34) 
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Figura VIII. 1. Cinéticas de degradación de SMZ en el sistema Fe(0)/sulfito en presencia y 

ausencia de oxígeno molecular. SMZ = 5.38 × 10−5 M, Fe(0)0 = 1.79 × 10−2 M, sulfito = 5.0 × 

10−3 M, pH = 3, T = 25 °C. 

 



214                                                                                                                     Capítulo VIII 

4.2. Degradación de sulfonamidas en el sistema Fe(II)/sulfito 

Para investigar la degradación de SAs en solución acuosa en el sistema Fe(II)/sulfito, se 

llevaron a cabo varios experimentos a pH = 3 variando la dosis de Fe(II) y sulfito (Tabla 

VIII. 2). Se encontró que el sistema puede lograr buena descomposición de las SAs mediante 

la especie FeSO3
+ (reacción VIII. 5, VIII. 6 y VIII. 28) (Tabla VIII. 2, Exp. 39, 48 y 57). En 

medio ácido la oxidación del sulfito es catalizada por el Fe(II), por lo tanto, en presencia de 

un exceso de Fe(II), se produce una autooxidación simultanea de Fe(II) y sulfito y el Fe(III) 

generado puede autooxidar a un sulfito. 

 Por otro lado, en presencia de un exceso de sulfito, la rápida formación de Fe(III) 

sigue un proceso redox más lento durante el cual la oxidación de Fe(II) es independiente de 

la concentración de Fe(II) [42]. En presencia de dioxígeno, el Fe (II) se puede oxidar a Fe 

(III) (reacción 35). El radical SO3• se produce por la reacción de Fe (II) y Fe (III) con sulfito, 

mediante la serie de reacciones VIII. 4-VIII. 28 mostradas en la introducción. 

 

Fe2+ → Fe3+ + e- (VIII. 35) 

 

Tabla VIII. 2. Resultados experimentales obtenidos en la degradación de SAs en el sistema 

Fe(II)/sulfito. Condiciones: [Sulfonamida]0 = 5.38 × 10−5 M, pH = 3, T = 25 ºC, tiempo de reacción 

60 min.  

Exp. 

Num.  

Sulfonamida [Fe(II)]0 (M) [sulfito]0  

(M) 

% Degradado 

31 SMZ 0 5 × 10−3 0.0 

32 SMZ 1.79 × 10−2 0 0.96 

33 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 1.47 

34 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 18.24 

35 SMZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 2.3 

36 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 7.29 

37 SMZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 17.36 

38 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 23.25 

39 SMZ 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 42.15 

40 SDZ 1.79 × 10−2 5 × 10−3 0.0 

41 SDZ 0 5 × 10−3 1.04 

42 SDZ 1.79 × 10−2  0 2.65 

43 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 15.14 

44 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 4.52 

45 SDZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 7.26 

46 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 15.15 

47 SDZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 17.28 

48 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 30.23 
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Continuación Tabla VIII. 2 

49 SML 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 0.01 

50 SML 1.79 × 10−2 5 × 10−3 0.0 

51 SML 0 5 × 10−3 5.28 

52 SML 1.79 × 10−2  0 18.5 

53 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 10.12 

54 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 17.54 

55 SML 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 45.87 

56 SML 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 50.81 

57 SML 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 53.17 

 

4.3. Degradación de sulfonamidas en el sistema Fe(III)/sulfito 

La degradación de SAs en el sistema Fe(III)/sulfito es mostrada en la Tabla VIII. 3. 

Comparando la degradación de SMZ, SDZ y SML en diferentes condiciones, SDZ es el 

compuesto orgánico más recalcitrante y sólo se degrada el 27.98 % a una concentración de 

1.79 x 10-2 M de Fe(III) y 5 x 10-3 M de sulfito (Tabla VIII. 3, Exp. 75). El Fe(III) sirve en 

primer lugar como un catión metálico de coordinación que conduce a la formación del 

FeSO3
+ con SO3

2−, y como activador de la generación de radicales SO3
•−, SO5

•− y SO4
•− 

acompañado de la generación de Fe(II) [32]. La generación continua de SO4
•− y HO• está en 

gran parte sujeta al proceso cíclico redox de Fe(II)/Fe(III) (reacciones VIII. 4-VIII. 23) [35], 

por lo que no es posible estudiarlos por separado. Wang y col. [43] mencionan que la rápida 

conversión de Fe(II) a Fe(III) puede limitar la capacidad oxidante. Por lo tanto, la 

concentración de Fe(III) tiene una influencia significativa en la degradación de las SAs [15]. 

Tabla VIII. 3. Resultados experimentales obtenidos en la degradación de SAs en el sistema 

Fe(III)/sulfito. Condiciones: [Sulfonamida]0 = 5.38 × 10−5 M, pH = 3, T = 25 ºC, tiempo de 

reacción 60 min. 

Exp. 

Num.  

Sulfonamida [Fe(III)]0 (M) [sulfito]0  

(M) 

% Degradado 

58 SMZ 0 5 × 10−3 2.1 

59 SMZ 1.79 × 10−2 0 1.15 

60 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 4.28 

61 SMZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 30.88 

62 SMZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 8.97 

63 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 31.34 

64 SMZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 19.78 

65 SMZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 28.37 

66 SMZ 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 35.66 

67 SDZ 1.79 × 10−2 5 × 10−3 0.87 

68 SDZ 0 5 × 10−3 3.1 
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Continuación Tabla VIII.3 

69 SDZ 1.79 × 10−2  0 3.9 

70 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 28.74 

71 SDZ 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 10.58 

72 SDZ 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 27.24 

73 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 20.01 

74 SDZ 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 25.14 

75 SDZ 1.79 × 10−3 6.25 × 10−4 27.98 

76 SML 1.79 × 10−3 3.12 × 10−3 0.00 

77 SML 1.79 × 10−2 5 × 10−3 0.0 

78 SML 0 5 × 10−3 5.87 

79 SML 1.79 × 10−2  0 19.25 

80 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−5 18.24 

81 SML 5.37 × 10−4 6.25 × 10−4 20.74 

82 SML 5.37 × 10−4 3.12 × 10−3 32.10 

83 SML 1.79 × 10−3 6.25 × 10−5 47.19 

84 SML 1.79 × 10−3 2.50 × 10−4 69.17 

 

4.4. Degradación de sulfonamidas en el sistema Fe(VI)/sulfito 

La tasa de degradación de las SAs en el sistema Fe(VI)/sulfito no sólo es la más alta sino 

también es el sistema más eficiente en comparación con los otros sistemas estudiados. De 

hecho, las sulfonamidas se pueden degradar en los primeros 5 min como lo menciona el 

capítulo anterior. Es notable que en los medios ácidos, el potencial redox de las especies de 

Fe(VI) (2.20 V) es el más alto de los oxidantes comunes utilizados en el tratamiento de aguas 

[44, 45]. Para determinar la eficiencia del sistema Fe(VI)/sulfito en la degradación de SAs, 

se realizaron varios experimentos mostrados en la Tabla VIII. 4. El sulfito puede activar el 

Fe(VI) para degradar completamente las SAs. Por ejemplo, para una concentración fija de 

Fe(VI) (1.79 × 10−2 M), un incremento en la concentración de sulfito de 5 × 10−3 a 1 × 10−2 

M (Exp. 92, 93), se observa un aumento en el porcentaje de degradación de 83 % a 100 %. 

Zhang y col. [31] mencionan que la relación estequiométrica de sulfito:Fe(VI) es 3:2. La 

reacción global que se lleva a cabo se representa en la ecuación VIII. 35. 

 

2FeO4
2−

 + 3SO3
2−

 → 2Fe(III) + 3SO4
2−

 (VIII. 35) 
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Tabla VIII. 4. Resultados experimentales obtenidos en la degradación de SMZ en el sistema 

Fe(VI)/sulfito. Condiciones: [Sulfonamida]0 = 5.38 × 10−5 M, pH = 3, T = 25 ºC. 

Exp. 

Num.  

Sulfonamida [Fe(VI)]0 (M) [sulfito]0  

(M) 

% Degradado 

85 SMZ 5 × 10−5 - 32.72 

86 SMZ 1 × 10−4 - 42.22 

87 SMZ 2 × 10−4 - 53.12 

88 SMZ 5 × 10−5 7.8 × 10−4 33.99 

89 SMZ 5 × 10−4 5 × 10−4 44.26 

90 SMZ 1 × 10−4 2 × 10−4 27.35 

91 SMZ 1 × 10−4 5 × 10−5 27.91 

92 SMZ 1.79× 10−2 5 × 10−3 83.12 

93 SMZ 1.79× 10−2 1 × 10−2 100 

 

4.5. Comparación de los diferentes sistemas basados en Fe(0−VI)/sulfito 

Con la finalidad de verificar la viabilidad de los sistemas Fe(0─VI)/sulfito como agentes de 

degradación de las sulfonamidas se utilizó la sulfametazina (SMZ) como compuesto modelo. 

La oxidación de SMZ mediante sulfito en presencia de diferentes especies de hierro se 

muestra en la Figura VIII. 2. En presencia de sólo sulfito, la eliminación de SMZ es 

insignificante. En la mayoría de los sistemas, se logra una degradación casi total en los 

primeros 10 minutos de reacción y se produce una degradación muy rápida en los primeros 

5 min de reacción. Después de 60 min desde el inicio, los porcentajes de degradación fueron 

56.3 %, 43.7 %, 35.7 % y 86.9 % para Fe(0)/sulfito, Fe(II)/sulfito, Fe(III)/sulfito y 

Fe(VI)/sulfito, respectivamente. De los diferentes sistemas estudiados, el Fe(VI)/sulfito 

presentó el mayor porcentaje de degradación de SAs y además por si es considerado un 

oxidante viable en el tratamiento de aguas residuales [46, 47]. El potencial redox del Fe(VI) 

significativamente mayor (2.20 V) en medio ácido que alcalino (0.72V) [48]; entonces, al pH 

estudiado (pH = 3), SO4
•− puede producirse a través de las reacción VIII. 36-37 [49]. También 

el SO3
•− se combina con el oxígeno para formar SO5

•− (Reacción VIII. 8-9). La formación de 

SO4
•− puede reaccionar con el agua y generar radicales hidroxilo (reacción VIII. 38) [30]. 

 

oxidante + HSO3
-

SO3
2-⁄ →  SO3

•- (VIII. 36) 

 SO5
•- + HSO3

-
SO3

2-⁄ → SO4
•- + SO4

2-
+ H+  (VIII. 37) 

SO4
•- + H2O→  SO4

2- + HO + H+ (VIII. 38) 
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 Se ha seleccionado pH = 3 en todos los experimentos a excepción de la influencia de 

la matriz de agua, debido a que a partir de Fe(0) y en condiciones ácidas en atmósfera de 

oxígeno, se genera Fe(II) que es bastante estable en estas condiciones [50-52]. Es decir, ha 

sido seleccionado para mantener la estabilidad de las especies Fe(II)/Fe(III), que 

generalmente se encuentran de forma cíclica en el proceso de reacciones. 
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Figura VIII. 2. Cinéticas de degradación de SMZ en los diferentes sistemas de degradación. 

Condiciones experimentales: SMZ = 5.38 × 10−5 M, Fe(0)0 = Fe(II)0 = Fe(III)0 = Fe(VI)0 = 

1.79 × 10−2 M, sulfito = 5.0 × 10−3 M, pH = 3, T = 25 °C. 

 

 Por lo tanto, la eliminación de SMZ podría atribuirse a las diferentes especies 

radicalarias formadas con diferentes potenciales redox, principalmente SO4
•− (2.5─3.1 eV), 

SO5
•− (1.1 eV) y SO3

•− (0.5-0.7 eV) por medio de las reacciones (VIII. 1─VIII. 12) [53, 54]. 

Estos resultados confirmaron que el sulfito puede ser activado por especies a base de hierro 

para catalizar la degradación de los contaminantes recalcitrantes a diferencia de sulfito sólo. 

Se determinó la superficie de respuesta de las tres SAs en los diferentes sistemas, a manera 
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de ejemplo, la Figura VIII. 3 muestra el comportamiento de las tres SAs en el sistema 

Fe(0)/sulfito. 

 

 

SMZ 

 

SDZ 
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SML 

Figura VIII. 3. Superficie de respuesta obtenida para la degradación de SAs como función de 

la concentración de Fe(0) y sulfito. SAs = 5.38 × 10−5 M, Fe(0) = 5.37 × 10-4─1.79 × 10-2 

M, sulfito = 6.25 × 10-5─5.0 × 10-3 M, pH = 3, T = 25 °C. 

 

Finalmente, para cada sistema se estableció la ecuación cuadrática (Tabla VIII. 5) con 

la finalidad de proporcionar una optimización a los procesos de degradación y determinar 

mediante su aplicación la concentración requerida de especies de hierro o sulfito para lograr 

un determinado porcentaje de degradación. 
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Tabla VIII. 5. Ecuaciones cuadráticas que representan el porcentaje de degradación de SAs (f(x,y)) 

como función de la concentración de sulfito (x) y especies de hierro (y). SAs = 5.38 × 10−5 M, 

Fe(0)0 = 5.37 × 10−4─1.79 × 10−2 M, sulfito = 6.25 × 10−5─5.0 × 10−3 M, pH = 3, T = 25 °C. 

Sistema Sulfonamida Ecuación cuadrática 

Fe(0)/Sulfito SMZ f(x,y)=1.7873+8222.5935x+4115.7563y-

4.6514×105x2+6.719×105xy-9.6766×105y2 

SDZ f(x,y)=-2.6456+11844.4803x+17401.3848y-
6.5309×105x2+6.6884×105xy-3.5106×106y2 

SML f(x,y)= 0.5202+12857.1015x+12609.0029y-

7.201×105x2+7.3557×105xy-2.6602×106y2 

Fe(II)/Sulfito SMZ f(x,y)=1.9683+6035.7473x+5650.1013y-

3.4069×105x2+5.0637×105xy-1.286×106y2 

SDZ f(x,y)= 3.708+3943.4491x+4699.7141y-

2.2876×105x2+3.8414×105xy-1.1442×106y2 

SML f(x,y)=  -15.4697+21961.2021x+46131.8758y-
1.1793×106x2+1.6944×106xy-1.3147E7y2 

Fe(III)/Sulfito 
 

SMZ f(x,y)=  10.5605+10232.1006x-1166.5745y-

6.0117×105x2+4.5193×105xy+232.9765y2 

SDZ f(x,y)=  10.5772+8523.559x-644.7538y-

4.9957×105x2+3.1436×105xy+128.5625y2 

SML f(x,y)=  -0.3557+16567.5905x+4591.3923y- 

9.2501×105x2+5.206×105xy-918.2642y2 

Fe(VI)/Sulfito 
 

SMZ f(x,y)=   -41.9111+2.1439×106x-1.4223×106y-
1.3026×1010x2+1.0794×1010xy+1.1336×109y2 

 

4.6. Influencia de la matriz acuosa en los sistemas basados en hierro/sulfito 

La Tabla VIII. 6 muestra la composición química de las matrices utilizadas en este estudio. 

 

Tabla VIII. 6. Características químicas de las matrices de agua. 

 

Agua 

 

pH 

[HCO3
−
] 

(mg L
−1

) 

[SO4
2−

] 

(mg L
−1

) 

[Cl
−
] 

(mg L
−1

) 

[NO3
−
] 

(mg L
−1

) 

TOC
*
 (mg 

L
−1

) 

Ultra pura 
(UW) 

6.8 BDL 

 

BDL 

 

BDL 

 

BDL BDL 

 

Superficial 
(SW) 

8.61 143 35.8 10 2.50 3.5 

Subterránea 

(GW) 

7.34 156 2404 121 0.30 2.5 

*Carbon orgánico total 

 

 De acuerdo con la Figura VIII. 4, y lo mencionado por otros autores [40], la presencia 

de carbonato en SW y GW inhibió la oxidación de las SAs. Esto se puede explicar con base 
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en las reacciones VIII. 38─VIII. 42, donde se considera que el HCO3
−, Cl− actúan como 

atrapadores de radicales SO4
●− y HO•. 

 

 
Figura VIII. 4. Porcentaje de degradación de SMZ en los diferentes sistemas de hierro/sulfito en 

diferentes matrices de agua. SMZ = 5.38 × 10−5 M, Fe(0VI) = 1.79 × 10−2 M, sulfito = 5.0 × 

10−3 M, T = 25 °C. 

 

 La degradación de las SAs fue inhibida principalmente por la presencia de Cl− en GW. 

Por ejemplo, en el sistema Fe(VI)/sulfito, 61 % de SMZ fue degradado en ausencia de Cl−, 

mientras que el porcentaje de degradación disminuyó considerablemente a 49 % con una 

concentración de Cl− de 121 mg L−1. El Cl−  es un importante atrapador de radicales libres 

que reacciona con el SO4
•− generando especies con baja reactividad (Cl•, Cl2•− y ClOH•−) 

(Reacciones VIII. 43-VIII.52) [55]. 

 

HCO3
−

 + SO4
•−

 → SO4
2−

 + CO3
−

 + H+ k = 1.6 × 106 M−1s−1 (VIII. 38) 

HCO3
−

 ↔ CO3
2−

 + H+ pka = 10.3 (VIII. 39) 

CO3
2−

 + SO4
•−

 → SO4
2−

 + CO3
•−

 k = 6.1 × 106 M−1s−1 (VIII. 40) 
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CO3
2−

 + HO
•
 → OH

−
 + CO3

•−
 k = 3.9 × 108 M−1s−1 (VIII. 41) 

HCO3
−

 + OH
•−

 → OH
−

 + HCO3
•−

 k = 8.6 × 106 M−1s−1 (VIII. 42) 

Cl
−

 + SO4
•−

 → Cl
•
 + SO4

2−
 k = 3.0 × 106 M−1s−1 (VIII. 43) 

Cl
•−

 +  OH
−

→ ClOH
•−

 k = 1.8 × 1010 M−1s−1 (VIII. 44) 

Cl
•−

 +  H2O → ClOH
•−

+ H+ k = 2.5 × 105 M−1s−1 (VIII. 45) 

ClOH
•−

  → OH
•−

+ Cl
−
 k = 6.0 × 109 M−1s−1 (VIII. 46) 

ClOH
•−

 + H+ → Cl
•−

+ H2O k = 2.1 × 1010 M−1s−1 (VIII. 47) 

Cl
•−

 +  Cl
−

→ Cl2
•−

 k = 8.5 × 109  M−1s−1 (VIII. 48) 

Cl2
•−

+Cl2
•−

→Cl2+2Cl
−

 k = 8.5 × 108 M−1s−1 (VIII. 49) 

Cl2
•−

+OH
−

→ClOH
•−

+Cl
−

 k = 4.5 × 107 M-1s-1 (VIII. 50) 

Cl
−

+OH
•−

→ClOH
•−

 k = 4.3 × 109 M−1s−1 (VIII. 51) 

Cl
•−

+SMZ→subproductos  (VIII. 52) 

 

4.7. Subproductos de degradación y vías de degradación 

Se encontraron seis productos principales en el análisis de HPLC/MS después del tratamiento 

con los sistemas a base de hierro/sulfito (Error! Reference source not found.). Debido al 

hecho de que todos los sistemas generan algún tipo de subproductos, es más adecuado prestar 

atención a sus tiempos de retención. Por lo tanto, con respecto a los valores de los tiempos 

de retención (rt) y las masas correlacionadas encontradas, fue posible encontrar compuestos 

de degradación más ligeros para SDZ, y el más pesado (producto único detectado también 

acompañado con el valor de rt más alto) se encontró para SML. En principio esto podría 

correlacionarse con una mayor degradación de SDZ, lo que llevaría a moléculas más 

pequeñas. Casualmente, entre estas sulfonamidas, SDZ tiene la estructura más simple, que 

probablemente está relacionada con su menor resistencia contra el ataque radical, en vista de 

las similitudes estructurales entre todas ellas. Además, el resto de tiadiazol aromático 

presente en SML es relativamente estable en medios ácidos (no en soluciones básicas) en 

parte debido a su carácter deficiente en π– que mejora la aparición de procesos de sustitución 

nucleofílica aromática. 

Así, los subproductos detectados ordenados por rt fueron: 

 i) Para SDZ (masa molecular: 250.28), a los 1.14 min, se detectó un pico con un valor 

m/z de 209.0780 u en barrido completo modo positivo ESI(M + H+) correspondiente con la 

masa 208.2355 u, lo que significa una pérdida de 42 u. Básicamente, esta masa podría 

asignarse a la pérdida de un átomo de oxígeno del grupo sulfamida para dar un sulfóxido, y 
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la ruptura del resto de pirimidina para perder dos átomos de carbono (C2H2) seguido de un 

cierre del anillo para formar una fracción de diazo. 

 ii) Para la SDZ a 1.90 min, fue detectado un pico m/z de 187.0974 u, correspondiente 

a una masa de 186.2132 u, lo que significa una pérdida de 64 u. Esta masa podría asignarse 

a la pérdida de SO2, que podría considerarse como un proceso similar a la extrusión, pero 

debería ser un proceso inusual en estas condiciones, a pesar de la coincidencia con la masa 

atómica. De hecho, lo más probable es que se rompa el resto pirimidina para dar una N-metil 

sulfonamida. 

 iii) Para SDZ, a 3.48 min, se detectó un pico m/z con un valor de 189.1124 u, 

correspondiente a la masa 188.2291 u, lo que significa una pérdida de 62 u. Esta masa podría 

asignarse a la pérdida del resto pirimidina y la hidroxilación del compuesto restante para dar 

un derivado de hidroxilamina. Esto explica muy bien el alto cambio en el rt entre este 

subproducto y el caso anterior, a pesar de que la masa es similar entre ellos. 

 iv) Para SMZ (masa molecular: 278.33), a los 3.53 min, se detectó un pico m/z con 

un valor de 215.1283 u, correspondiente a una masa de 214.2664 u, lo que significa una 

pérdida de 64 u. De nuevo, esta pérdida de masa podría asignarse a la perdida de SO2, o más 

probablemente, seguir un mecanismo similar al primer caso que involucra la ruptura del 

anillo de pirimidina para dar un resto de guanidina bastante estable. 

 v) Para SMZ, a 3.94 min, se detectó un pico m/z con un valor de 359.0470 u, 

correspondiente a una masa de 358.3934 u, lo que significa una ganancia de 80 u, que 

corresponde bastante a la incorporación de cinco grupos hidroxilo que llevan a la 

correspondiente derivado de SMZ perhidroxilado. Esto podría darnos una indicación sobre 

el mecanismo final que opera con estos derivados en condiciones experimentales, ya que el 

radical sulfato inicial la formación de radicales en los anillos aromáticos de las sulfamidas, 

ya que los electrones π son energéticamente más accesibles y, finalmente, los radicales 

hidroxilo atrapan estos compuestos orgánicos conduciendo a la generación de derivados 

hidroxilados. 

 vi) Para SML (masa molar: 270.33), a 5.63 min, se encontró un pico m/z con un valor 

de 301.0067 u, correspondiente a una masa de 300.3142 u, lo que significa una ganancia de 

30 u. Como en el caso anterior, esto podría asignarse a la incorporación de dos átomos de 

oxígeno en su forma carbonilo, que podría atribuirse al resto fenilo (en este caso el resto 
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tiazol es más estable) en posiciones opuestas para facilitar la canalización electrónica de la 

deslocalización a través de la correspondiente forma quinona. 

 

Tabla VIII. 7. Subproductos de degradación propuestos mediante el tiempo de retención de las 
diferentes sulfonamidas derivadas. 

Sulfonamida 

Especie de 

hierro/sulfito 

Tiempo 

de 

retención 

(min) 

Masa 

detectada 

m/z 

(M+H
+
) 

(Masa 

calculada) 

Fórmula 

química 
Estructura molecular propuesta 

SDZ 

Fe(0), Fe(II), 

Fe(VI) 

 

1.14 

 
209.0780 

(208.2355) 

 

C8H8N4OS 

 

 
SDZ 

Fe(0), Fe(II) 

 

1.90 187.0974 

(186.2132) 

C7H10N2O2 

S 

 
SDZ 

Fe(0), Fe(III) 

 

3.48 189.1124 

(188.2291) 

 

C6H8N2O3 

S 

 
SMZ 

Fe(0), Fe(II), 

Fe(III) 

 

3.53 215.1283 
(214.2664) 

C7H10N4 
O2S 

 
SMZ 

Fe(VI) 

 

3.94 359.0470 
(358.3934) 

C12H14N4O7S 
 

 
SML 

Fe(0), Fe(II), 

Fe(VI) 

 

5.63 301.0067 

(300.3142) 

C9H8N4O4S2 
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4.8. Citotoxicidad 

La Figura VIII. 5 muestra el porcentaje de viabilidad celular en las líneas HEK-293 y J774 

en función del tipo de sulfonamida en los diferentes sistemas estudiados. Los subproductos 

de las sulfonamidas no lograron inhibir el crecimiento de las células embrionarios humanas 

(HEK-293) en comparación con los controles (100 % de viabilidad). Estudios previos 

mencionan que una mezcla de fármacos incluido el sulfametoxazol como sulfonamida 

inhibía un 30 % la proliferación de células HEK-293 en comparación con la muestra control 

[56, 57]. Con base en el porcentaje de viabilidad, los subproductos en este estudio no 

presentan citotoxicidad a las células HEK-293. Para establecer la toxicidad relativa de las 

SAs, también se utilizaron células de macrófagos de ratón (J774) como un tipo de célula 

modelo. La línea celular de macrófagos J774 se eligió debido a la aplicabilidad en estudios 

de citotoxicidad de partículas y de su eficiencia intracelular de medicamentos [58]. Para esta 

línea celular, el porcentaje de viabilidad celular fue no inferior al 75 % para los sistemas 

SDZ:Fe(VI)/sulfito y SMZ:Fe(III)/sulfito. Por lo tanto, la mayoría de los subproductos no 

fueron citotóxicos para este tipo de celular y, por lo tanto, los sistemas utilizados en este 

trabajo son viable para ser aplicados en aguas contaminadas por antibióticos como las 

sulfonamidas. 
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Figura VIII. 5. Viabilidad celular (%) de células HEK-293 y J774 en la degradación de SAs (SMZ, 

SDZ y SML) basados en los sistemas de hierro/sulfito. [SAs] = 5.389 × x10−5 M, sulfite = 5.0 × 
10−3 M, pH = 3, T = 25 °C.  

 

5. CONCLUSIONES 

Basados en los resultados experimentales, el sistema Fe(VI)/sulfito muestra una degradación 

completa de las SAs. La eficiencia en la eliminación de SAs incremento como sigue; Fe(III) 

 Fe(II)  Fe(0)  Fe(VI) para activar sulfito. Con base en las reacciones efectuadas, las 

especies de hierro que reaccionan con sulfito podrían posteriormente formar SO3
●− el cual se 

convierte rápidamente en radicales SO4
●− en atmósfera de oxígeno. El oxígeno juega un papel 

muy importante para generar especies reactivas. 

Las dosis de hierro y sulfito para cierto porcentaje de degradación pueden calcularse 

mediante ecuaciones cuadráticas que brindan la optimización del proceso de degradación. 

Bicarbonato, iones haluro y sulfato presentes en aguas superficiales y subterráneas inhiben 

el proceso de degradación al actuar como atrapadores de radicales o reaccionar con estos. A 

valores de pH ácido se cuenta con un buen potencial para la aplicación de estos sistemas. 
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Hidroxilación, rompimiento de enlaces C-N, C-S, extrusión de SO2 y oxidación fueron las 

principales vías de degradación. Los subproductos identificados en este estudio no inhibieron 

el crecimiento de las líneas celulares HEK-293 y J774. 
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CONCLUSIONES GENERALES 

Esta investigación abarcó tres principales procesos de tratamiento de aguas con la finalidad 

de remover aniones y fármacos. Las conclusiones generales de cada proceso se enuncian a 

continuación: 

 

 Adsorción 

El tratamiento térmico permitió el incrementó de un 30 % en el área específica de óxidos de 

hierro naturales, solo para el NIOx2 mejoró ligeramente la capacidad de adsorción de Cr(VI). 

Dicho tratamiento es viable cuando se cuentan con fases hidroxiladas. El tratamiento químico 

permitió modificar la superficie de los NIOx adicionando iones aluminio en forma de AlOx 

o gibbsita incrementando su IEP y por lo tanto su capacidad de adsorción incrementó de 3 a 

6 mg g-1 y 13 a 24 mg g-1 en NIOx1-MT y NIOx2-MT, respectivamente. La capacidad de 

adsorción de los NIOx y sus modificaciones fue dependiente del pH, obteniendo la mayor 

capacidad a un pH 3. La selectividad de los NIOx es mejor para fosfatos que Cr(VI), debido 

a las propiedades fisicoquímicas de los adsorbatos como especiación y radio iónico. La 

desorción de aniones en NIOx es parcialmente reversible. Los NIOx-MQ son considerados 

materiales con buena rentabilidad para ser utilizados en proceso de tratamiento de aguas. La 

modificación térmica de magnetita natural generó un incremento en su área específica y 

cambio de fase a hematita triplicando su capacidad de adsorción de fluoruro. Al presentar 

propiedades magnéticas se facilita su separación de efluentes después del proceso de 

adsorción. 

 

 Fotocatálisis 

Los xerogeles de sílice dopados con Fe(III) son una alternativa eficiente para eliminar 

fármacos como el tinidazol en el tratamiento de aguas. La caracterización sugirió que el 

Fe(III) se encuentra zonado y que puede encontrarse en su forma cristalina y amorfa de 

akageneita (β-FeOOH). Los espectros PL mostraron que XGS-Fe(III) puede actuar como 

fotocatalizador. El Fe(III) redujo el valor de banda prohibida y por lo tanto aumenta el flujo 

de electrones en presencia de radiación solar. Los XGS-Fe(III) solo necesitan una irradiación 

previa de 30 min para degradar un 98 % el TNZ en 60 min. Por lo tanto, el XGS-Fe(III) es 
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y la activación de sulfito se proponen como una alternativa a la degradación de antibióticos 

para ser aplicados en el tratamiento de aguas. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 


