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I 
 

R E S U M E N  

El reactivo Fenton es una alternativa competitiva en la degradación de compuestos 

orgánicos recalcitrantes, por lo que lograr un mejor entendimiento de este proceso 

es de particular interés para el futuro desarrollo e implementación eficiente del 

mismo.  

En el presente trabajo se muestran los resultados obtenidos para la generación del 

reactivo Fenton heterogéneo, utilizando tres soportes diferentes de hierro: la resina 

Amberlite IR-120, fieltro de carbón y un electrodo de disco-anillo rotatorio. 

En el estudio realizado con la resina Amberlite-120, se encontró que durante la 

preparación de la resina el intercambio iónico es más eficiente cuando se utiliza un 

pH 3, además la energía libre de Gibbs negativa indicó que el proceso de adsorción 

de hierro en la resina ocurrió de forma espontánea, por otro lado, la degradación del 

colorante modelo se llevó a cabo de forma más eficiente cuando se utilizó un pH 3, 

lo cual probablemente fue debido a la mayor desorción de hierro de la resina. 

Posteriormente, se llevó a cabo la generación del reactivo electro-Fenton, donde se 

utilizó un material más económico y duradero que la resina, el fieltro de carbón. En 

este estudio se muestra la síntesis de un electrodo de fieltro de carbón con hierro 

electrodepositado, su caracterización y uso en la degradación de un contaminante 

modelo, donde se obtuvieron remociones de color del 100% y altas eficiencias de 

degradación. 

Por último, se utilizó un electrodo de disco anillo rotatorio, en el cual se obtuvo el 

potencial óptimo para la reducción de oxígeno vía dos electrones, lo que permitió la 

generación controlada de peróxido de hidrógeno. Posteriormente, se 

electrodepositó hierro en el anillo y se reguló la desorción del mismo mediante la 

aplicación de distintos potenciales, pudiendo controlar la combinación del proceso 

homogéneo y heterogéneo para la generación del reactivo Fenton utilizado en la 

degradación del contaminante modelo.  
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A B S T R A C T 

 

The Fenton reagent is a competitive alternative in the degradation of recalcitrant 

organic compounds, so a better understanding of this process is of particular interest 

for the future development and efficient implementation thereof. 

In this research the results obtained for the heterogeneous Fenton reagent 

generation are shown, using three different iron supporting materials: Amberlite IR-

120 resin, carbon felt and a rotating disc-ring electrode. 

In the study with Amberlite-120 resin, it was found that during the preparation of the 

resin, ion exchange is more efficient when a pH 3 is used, besides the negative free 

energy of Gibbs indicated that the adsorption process of iron in the resin occurred 

spontaneously, on the other hand, the degradation of the dye model was performed 

more efficiently with a pH 3, which was probably due to the increased in iron 

desorption from the resin. 

Subsequently, the electro-Fenton reagent generation was conducted, where a more 

economical and durable material than the resin was used: the carbon felt. In this 

study, the synthesis of a carbon felt electrode with iron electrodeposited, their 

characterization and use in degrading a model pollutant were shown. A color 

removal of 100% and high degradation efficiencies were obtained. 

Finally, a rotating ring disc electrode was used, in which, the optimum potential for 

the oxygen reduction via two electrons was obtained, allowing to controlled the 

generation of hydrogen peroxide. Subsequently, iron was electrodeposited in the 

ring and the iron desorption was regulated by applying different potentials, controlling 

the combination of homogeneous and heterogeneous processes for the Fenton 

reagent generation used in the degradation of the model pollutant. 
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INTRODUCCIÓN 

El agua es uno de los elementos básicos para que pueda existir la vida, ya que 

gracias a ella es posible que se realicen todos los procesos biológicos. No se puede 

llevar a cabo ninguna actividad humana sin prescindir de esta. Durante mucho 

tiempo el agua fue considerada como un recurso inagotable y no fue administrado 

con cuidado, sin embargo, en la actualidad comienza a ser un bien escaso en zonas 

donde no lo era, aunado a  esto, los cambios socioeconómicos en la última mitad 

del siglo XX, el acelerado crecimiento demográfico, el desarrollo de la industria, la 

intensificación en el uso de los recursos naturales y los requerimientos energéticos, 

han propiciado una grave problemática en lo referente a su contaminación. 

En México se generan 440.46 m3/s de aguas residuales, de las cuales 230.20 m3/s 

corresponden a descargas municipales y 210.26 m3/s a industriales, de estas 

solamente se trata el 46.41 y 28.08 %, respectivamente (Figura I), sin embargo, este 

tratamiento generalmente sólo es primario o secundario, por lo que el agua tratada 

mantiene una gran cantidad de materia orgánica, además, se puede observar que 

en los últimos años ha habido un retroceso en la cantidad de aguas industriales 

tratadas. La industria es uno de los principales motores de crecimiento y desarrollo 

económico, entre los mayores consumidores de agua bajo este rubro se encuentran 

las plantas petroleras, industria metálica, papelera, maderas, procesamiento de 

alimentos y la industria manufacturera [1]. Las cuales generan aguas residuales que 

en ocasiones no pueden ser tratadas por procesos convencionales como lodos 

activados, lagunas de estabilización, entre otros, debido a la alta toxicidad de los 

efluentes para los microorganismos y/o a su no  biodegradabilidad por lo que se han 

buscado alternativas que puedan dar solución a este problema [2]. 
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Figura I. a) Caudal de aguas residuales municipales tratadas (m3/s). b) Caudal de 

aguas industriales tratadas (m3/s) [3]. 

Recientemente se ha ido incrementando el interés en los procesos de oxidación 

avanzada (POAs) como métodos eficientes en el tratamiento de contaminantes 

recalcitrantes. Estos procesos son amigables con el medio ambiente y los métodos 

tanto químicos, fotoquímicos y electroquímicos, comparten el mismo principio, la 

generación de radicales hidroxilo como su principal agente oxidante [4-7].  

El método Fenton es uno de los POAs más populares, donde una mezcla de Fe2+ y 

H2O2 genera radicales ·OH utilizados para mineralizar compuestos orgánicos [8-11].  

Aunque el proceso Fenton tiene varias ventajas tales como altas velocidades de 

reacción y baja toxicidad, requiere de un pH óptimo alrededor de 3, lo que implica 
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que al final del tratamiento el efluente debe ser neutralizado, generando abundantes 

lodos debido al hierro utilizado en la reacción [12-15]. Para superar estos 

inconvenientes, diversos grupos de investigación han propuesto el Fenton 

heterogéneo, donde el Fe2+ soluble, es reemplazado por sólidos con hierro 

inmovilizado en su superficie demostrando que es posible tratar distintos 

contaminantes recalcitrantes en un amplio intervalo de pH y con baja o nula 

generación de lodos [16-21], tradicionalmente, los estudios sobre Fenton 

heterogéneo que se encuentran en la literatura se concentran en determinar las 

eficiencias de degradación, bajo una infinidad de condiciones experimentales, tales 

como pH, materiales, contaminantes, diseños de reactores, etc. En la mayoría de 

estos estudios a menudo es especulada la oxidación del contaminante en la 

superficie de la fuente de hierro[22-24], sin embargo, son muy escasos los estudios 

que tratan de explicar la contribución del hierro desorbido para la generación del 

reactivo Fenton en este tipo de sistemas, y por lo tanto donde se lleva a cabo la 

oxidación del contaminante. Dado que los mecanismos que subyacen este proceso 

aún no han sido establecidos de forma completa y satisfactoria es indudable que 

cualquier investigación orientada a lograr un mejor entendimiento de los mismos es 

de particular interés para el futuro desarrollo e implementación eficiente de este 

proceso. Por esta razón el presente proyecto está planteado en el sentido de 

profundizar en el conocimiento acerca del rol que tiene el hierro en la generación 

del reactivo Fenton cuando se encuentra sobre un soporte sólido. El objetivo 

principal del proyecto es establecer si existe una contribución homogénea al 

proceso de degradación de un contaminante modelo mediante reacciones tipo 

Fenton cuando se utiliza hierro soportado en un sólido. Para ello en la primera parte 

del proyecto se propuso utilizar distintos tipos de materiales como soporte (resina 

Amberlite y fieltro de carbón) y fuente de hierro para el proceso Fenton heterogéneo, 

donde se estudió la cinética y termodinámica de degradación de un contaminante 

modelo y si tuvo relación con la desorción de los iones Fe2+ y Fe3+ del material, esto 

con el fin de saber si el proceso de generación del reactivo Fenton se lleva a cabo 

sobre la superficie del material o en el seno de la solución y que influencia tiene 

cada ion de hierro durante el proceso. En la segunda parte del proyecto se utilizó la 
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técnica de electrodo de disco-anillo rotatorio (EDAR) donde se llevó a cabo la 

generación de los iones hidroxilo por medio del proceso electro-Fenton, durante este 

estudio se investigó la cinética de degradación del contaminante modelo, 

analizando la relación que existe entre el potencial aplicado durante el proceso y la 

generación de peróxido de hidrógeno y desorción de iones de hierro del material 

soporte (utilizando el anillo como soporte del hierro). Consideramos que esta 

estrategia pudo representar un medio eficaz para avanzar en el entendimiento de 

los procesos tipo Fenton heterogéneos y su consecuente mejora. 
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ANTECEDENTES Y MARCO TEÓRICO 

La remoción efectiva de contaminantes recalcitrantes presentes en aguas 

residuales generadas por procesos industriales, se ha convertido en un desafío 

debido a que no pueden ser tratadas por tecnologías convencionales [25,26]. Los 

procesos de oxidación avanzada han surgido como una alternativa interesante para 

la destrucción de contaminantes orgánicos en aguas residuales industriales, estos 

se basan en procesos fisicoquímicos capaces de producir cambios profundos en la 

estructura química de los contaminantes debido a que involucran la generación y 

uso de especies con un elevado poder oxidante como el radical hidroxilo 

(•OH)[27,28]. Este radical puede ser generado por varios medios y es altamente 

efectivo para la oxidación de materia orgánica, en especial aquella que no es 

biodegradable[29].  

La Tabla I muestra el potencial de oxidación de varias especies oxidantes, se 

observa que el radical hidroxilo (•OH) es el oxidante más fuerte superado solamente 

por el Flúor el cual no es utilizado debido a su alto poder de corrosión [13,30,31]. 

Tabla I. Potencial de oxidación de especies oxidantes comunes [13,32]. 

Especie Potencial de oxidación (V) 

Flúor (F-) 3.03 

Radical Hidroxilo (·OH) 2.80 

Oxígeno atómico (O) 2.42 

Ozono (O3) 2.07 

Peróxido de Hidrógeno (H2O2) 1.78 

Radical perhidroxilo (HO2·) 1.70 

Permanganato potásico (KMnO4) 1.68 

Ácido hipobromoso (HBrO) 1.59 
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Dióxido de Cloro (CLO2) 1.57 

Ácido hipocloroso (HClO) 1.49 

Cloro (Cl2) 1.36 

 

Los radicales •OH son muy reactivos, atacan la mayoría de las moléculas orgánicas 

y tienen una baja selectividad por lo que pueden mineralizar gran variedad de 

compuestos, es decir, convertir los constituyentes orgánicos de un contaminante, 

en moléculas orgánicas simples y relativamente inofensivas (ecuación 1) [32-34]. 

 ·OH + contaminante
 

→  CO2  + H2O + iones inorgánicos   (ec. 1) 

Existe en la actualidad una gran variedad de POAs [35], algunos de los cuales se 

muestran en la Figura II. 

 

Figura II. Principales procesos de oxidación avanzada utilizados para la 

degradación de contaminantes en aguas residuales. 

•OH

Ozonización

Ozono / H2O2

Procesos 
Fenton

Oxidación 
electroquímica

Ultrasonido

Ultravioleta / 
H2O2
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Las principales ventajas de las AOPs respecto a los métodos tradicionales son: 

• Transforman y destruyen químicamente el contaminante hasta la mineralización.  

• Son muy útiles para contaminantes refractarios que resisten otros métodos de 

tratamiento, principalmente el biológico. 

• Operan en condiciones donde los sistemas convencionales no son factibles, por 

ejemplo condiciones ácidas.  

• Son ideales para preparar las corrientes a tratamientos convencionales. Aumentan 

la biodegradabilidad. 

En particular, la oxidación utilizando el reactivo Fenton ha probado ser un 

tratamiento prometedor y atractivo para la destrucción de un gran número de 

contaminantes orgánicos y peligrosos [36-38].  

La primera vez que se reportó el uso del reactivo Fenton fue en 1876 cuando H. J. 

H. Fenton sugirió que el ión ferroso promueve fuertemente la oxidación del ácido 

málico a través del peróxido de hidrógeno, sin embargo, no fue hasta 1894 cuando 

mostró que la combinación de H2O2 y una sal ferrosa, “Reactivo Fenton”, es un 

efectivo oxidante de una amplia variedad de sustratos orgánicos [39]. En los años 

30 ‘s Haber y Weiss [40] sugirieron el mecanismo de reacción para la 

descomposición del H2O2 de forma catalítica por medio de sales de hierro. Desde 

entonces se han realizado gran variedad de estudios y discusiones acerca de esta 

reacción química y su gran potencial como tratamiento de efluentes contaminados 

[8,41]. 

El reactivo Fenton consiste en una mezcla de H2O2 y iones ferrosos, lo cual produce 

radicales hidroxilo y iones férricos como se muestra a continuación (ecuación 2 y 3) 

[42]: 

Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + ·OH + -OH (ec. 2) 

Fe3+ + H2O → Fe(OH)2+ + H+ (ec. 3) 
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Donde el Fe2+ se puede regenerar por medio de las ecuaciones 4 y 5 [43,44]: 

Fe3+ + H2O2 → H+ + FeOOH2+  (ec. 4) 

FeOOH2+ → Fe2+ + HO2
•  (ec. 5) 

La lenta regeneración de Fe3+ a Fe2+ es el paso limitante de velocidad de todo el 

proceso Fenton. Esto se manifiesta en una alta velocidad inicial de degradación, la 

cual disminuye después en etapas posteriores debido a la menor concentración de 

iones ferrosos y a su baja velocidad de regeneración [45]. 

Cuando el reactivo Fenton es utilizado con radiación UV (ℎ𝑣) el sistema es conocido 

como Foto-Fenton. Esto proporciona un entorno oxidante muy potente debido a la 

generación adicional de radicales hidroxilo por medio de la fotólisis del peróxido de 

hidrógeno, descrita por la ecuación 6. Además, los iones férricos y el Fe3+ 

hidroxilado son fotoreducidos a Fe2+ a través de las reacción 7 [46]. 

H2O2 + ℎ𝑣→ 2HO•  (ec. 6) 

Fe(OH)2+ + ℎ𝑣→ Fe2+ + HO•  (ec. 7) 

Otra de las variantes del proceso Fenton es el proceso electro-Fenton, en este el 

peróxido de hidrógeno es generado in situ mediante la reducción del oxígeno en el 

cátodo, a través de la siguiente reacción (ecuación 8)[47,48]: 

O2 + 2H+ + 2e- → H2O2  (ec. 8) 

El proceso Fenton en cualquiera de sus variantes puede degradar una gran cantidad 

de compuestos recalcitrantes, por ejemplo: compuestos alifáticos y aromáticos 

clorados [49,50], bifeniles policlorados [51], nitroaromáticos [52,53], colorantes 

azoicos [54,55], pentaclorofenol [56,57], fenoles [58], fenoles clorados [59], 

formaldehidos [60,61], entre muchos otros [62]. Son pocos los compuestos que no 

pueden ser atacados por el reactivo Fenton entre los que se encuentran la acetona, 

ácido acético, ácido oxálico y parafinas [8]. 

En la Tabla II se muestra la secuencia de reacciones así como las constantes de 

velocidad involucradas en el clásico proceso Fenton. 
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Tabla II. Reacciones y constantes de velocidad del proceso Fenton. 

Reacción 

Constante de 

velocidad k     

(M-1s-1) 

Referencia 

 Fe2+ + H2O2 → Fe3+ +  OH+ OH- 41.7–76 [63,13,64,65] 

 Fe3+ + H2O2 → Fe2+ + HO2
 + H+ 0.001 – 0.01 [13,64-66] 

 H2O2 + OH → HO2
+H2O 1.2 – 4.5 x 107 [63,13,64-66] 

 Fe3+ + HO2
 → Fe2+ + O2 + H+ 0.1 – 7.8 x 105 [13,64,66] 

 Fe2+ + OH → OH- + Fe3+ 3.0 – 4.3 x 108 [63,13,64,66] 

 Fe2+ + HO2
 + H+ → Fe3+ + H2O2 1.2 x 106 [13,65,66] 

 HO2
 + HO2

 → H2O2 + O2 8.3 x 105 [64,65] 

 OH + OH → H2O2 4.2 – 5.3 x 109 [63,64,66] 

 

En particular, la remoción de colorantes en aguas residuales textiles ha atraído gran 

interés, debido a la creciente preocupación acerca del color residual el cual está 

asociado con toxicidad y estética del efluente descargado. Los colorantes exhiben 

una alta resistencia a la degradación microbiana, porque retienen el color y la 

integridad de su estructura aún bajo exposición a la luz solar y bacterias[67,68]. En 

particular, los colorantes azoicos son fácilmente convertidos a aminas aromáticas 

peligrosas bajo condiciones anóxicas [69]. 

El clásico mecanismo generalmente aceptado para el proceso Fenton homogéneo 

(donde los iones de hierro se encuentran en solución) es llevado a cabo en 

soluciones ácidas, donde el pH óptimo está entre 2.8 y 3.0. Este proceso tiene 

desventajas significantes tales como un limitado intervalo de pH de trabajo, 

generación y necesidad de tratamiento de lodos con hierro, desactivación y pérdida 

de iones de hierro [13]. Para superar estos inconvenientes, se han desarrollado 
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diferentes promotores heterogéneos de hierro, la mayoría de las fuentes de hierro 

estudiadas incluyen óxidos de hierro sintetizados y encontrados de forma natural, 

tales como goetita, lepidocrocita, magnetita, hematita, nanocables núcleo coraza de 

Fe@Fe2O3 y otras diferentes especies de hierro soportadas en sólidos inertes 

[70,17,71]. Las mayores ventajas de utilizar el hierro sobre soportes sólidos son que 

funcionan en un amplio intervalo de pH y que además pueden ser fácilmente 

separados del agua tratada.  

Huang y colaboradores[16] realizaron un estudio cinético de la degradación del 

colorante azoico negro reactivo B utilizando un catalizador heterogéneo de óxido de 

hierro inmovilizado en arena de sílice (SiG2), parte de este estudio se centra en la 

descomposición del peróxido de hidrógeno debido a que este reactivo es utilizado 

como fuente de radicales hidroxilo, demostraron que la descomposición del H2O2 

fue proporcional a la cantidad de SiG2 añadida, concluyendo que la degradación 

del H2O2 se debe a la actividad catalítica del óxido de hierro inmovilizado. Sin 

embargo, los autores no reportan pruebas de desorción del hierro o la identificación 

de otras especies de hierro presentes en el sistema, que pudieran enmascarar la 

actividad real del hierro soportado en el sólido (SiG2) debido a que pueden contribuir 

a la actividad general del proceso. Por otro lado, existen trabajos de investigación, 

donde reportan la desorción de hierro del soporte sólido [72-78], sin embargo, no se 

explica el aporte que tiene este hierro en la degradación de su contaminante 

modelo. Sería deseable que se reportaran los datos de la contribución de la catálisis 

homogénea debido al lixiviado de hierro y la actividad catalítica total, con el 

propósito de comparar y ver cuáles son las atribuciones de cada variable. 

En nuestro grupo de trabajo, Ramírez y colaboradores [18] utilizaron distintos 

soportes de hierro (nafion, purolite y amberlite) para la degradación del colorante 

azoico naranja II, pudiendo obtener remociones de carbón orgánico total cercanas 

al 60%, sin embargo, no se ha propuesto un mecanismo de reacción para el ion 

férrico inmovilizado en el soporte, ni la aportación que tiene el hierro desorbido en 

el proceso. 
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JUSTIFICACIÓN 

Las especies de hierro son importantes en la actividad del proceso Fenton, debido 

a que el reactivo Fenton se origina por la reacción entre el ión ferroso y peróxido de 

hidrógeno, sin embargo, como se explica anteriormente, cuando se trata de Fenton 

heterogéneo existen óxidos de hierro en los cuales el hierro también se encuentra 

como ión férrico y con los cuales también se obtienen buenos resultados. 

El mecanismo de descomposición del H2O2 tiene como consecuencia la generación 

de los radicales ·OH en el proceso Fenton homogéneo, esto también incluye la 

generación de varios agentes oxidantes además de los radicales ·OH, tales como 

el anión superóxido (O2
-) y el radical hidroperóxido (HO2·), los cuales también están 

involucrados en las reacciones de oxidación. En los sistemas heterogéneos el 

proceso no es muy claro, siendo motivo de controversia. Algunos autores sugieren 

un paso inicial de rápida adsorción de la molécula de H2O2 en la superficie del 

sólido[79], sin embargo, otros autores sugieren una desorción de los iones de hierro 

al seno de la solución donde se lleva a cabo la generación del reactivo Fenton [80]. 

Por lo tanto el estudio del Fenton heterogéneo (hierro sobre soporte) así como de 

los iones de hierro desorbidos en solución es de suma importancia para determinar 

la aportación de cada especie al proceso Fenton y su efecto en la actividad del 

reactivo. 
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HIPÓTESIS 

La reactividad del proceso Fenton heterogéneo, podría deberse principalmente a 

las especies de hierro desorbidas del sólido y no a la reacción del hierro anclado en 

la superficie del sólido.  

OBJETIVOS 

OBJETIVO GENERAL 

El objetivo del proyecto es establecer si existe una contribución del hierro desorbido 

en el proceso de degradación de un contaminante modelo mediante reacciones tipo 

Fenton cuando se utiliza hierro soportado en un sólido. 

OBJETIVOS PARTICULARES 

 Estudio de la cinética y termodinámica de adsorción del hierro en la resina 

Amberlite. 

 Estudio de la cinética de desorción del hierro de la resina Amberlite. 

 Degradación de un contaminante modelo a través del proceso Fenton 

heterogéneo cuando se utiliza la resina de intercambio iónico Amberlite como 

soporte y fuente de hierro para la reacción.  

 Fabricación y caracterización de un electrodo de fieltro de carbón con hierro 

electrodepositado. 

 Estudio cinético de la degradación de un contaminante modelo a través del 

proceso electro-Fenton utilizando un electrodo de difusión de aire utilizando 

fieltro con hierro electrodepositado.  

 Estudio cinético de la generación del H2O2 en un electrodo de carbón vítreo. 

 Degradación de un contaminante modelo a través de la generación del 

reactivo electro-Fenton utilizando un electrodo de disco-anillo rotatorio 

(EDAR) con hierro electrodepositado en un anillo de oro.  
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CAPÍTULO 1 

Estudio y optimización del proceso de adsorción de hierro en Amberlite IR-120 y su 

potencial uso como fuente de hierro para el proceso Fenton.  
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1.1. Introducción 

 

El proceso Fenton Heterogéneo ha sido realizado utilizando distintos materiales 

como soporte de hierro; por ejemplo, fibras de carbón activado preparadas por 

métodos de impregnación para la oxidación de varios colorantes[81]. Otros grupos 

de investigación han utilizado óxidos de hierro nanoestructurados tales como 

FeOOH, Fe2O3 and Fe3O4 soportados en fieltro de grafito [82], iones de hierro 

encapsulados en películas delgadas de Nafion [83] y zeolitas intercambiadas con 

hierro [84,85] [86].  

En nuestro grupo de trabajo, varios experimentos exitosos han utilizado resinas de 

intercambio iónico de bajo costo como soporte de hierro.  

El intercambio iónico es un proceso reversible y rápido, en el cual los iones 

(generalmente metales) presentes en efluentes acuosos, son reemplazados por 

iones que se liberan de un intercambiador iónico. Los intercambiadores iónicos (por 

ejemplo las resinas de intercambio) son matrices que contienen sitios activos con 

carga electrostática positiva o negativa, la cual es neutralizada por un ion de carga 

opuesta que la retiene y se le llama contraión. Precisamente es en los sitios activos 

en donde se da lugar la reacción de intercambio iónico [87]. 

Las resinas de intercambio iónico son materiales en forma de esferas o perlas de 

0.3 a 1.2 mm de tamaño, sintéticos, sólidos e insolubles en agua. Están constituidas 

en una alta concentración por grupos polares, ácidos o básicos que se encuentran 

incorporados en una matriz polimérica, y funcionan tomando iones de las soluciones 

y cediendo cantidades equivalentes de otros iones. Es sabido que existen 

básicamente 2 tipos de resinas; resinas de intercambio catiónico y resinas de 

intercambio aniónico. Las resinas catiónicas liberan iones hidrógeno H+ u otros 

iones para el intercambio por cationes que por lo general son metales pesados 

presentes en agua en nuestro caso hierro. Las resinas aniónicas liberan iones -OH 

u otros iones con cargas negativa[88]. 
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Ramírez et al. [89] demostraron que fue posible obtener una completa decoloración 

y una remoción del carbón orgánico total (COT) del 60% y 45% del colorante azoico 

Naranja II utilizando las resinas Amberlite y Purolite, respectivamente. Sin embargo, 

muy poco es conocido acerca del efecto de las condiciones experimentales en el 

proceso adsorción y como afecta la actividad catalítica de la resina.  A pesar de los 

buenos resultados obtenidos, existe una duda razonable acerca de si 

verdaderamente se trata de un proceso heterogéneo o si existe una contribución del 

hierro disuelto de la resina como catalizador homogéneo. Por lo que el estudio de 

los iones de hierro desorbidos en solución es crítica para determinar si 

verdaderamente ocurre una reacción heterogénea o si los iones disueltos son los 

que generan los radicales hidroxilo. 

En vista de lo anterior, se realizaron estudios del intercambio iónico para la 

adsorción de hierro en la resina de intercambio catiónico Amberlite IR-120. 

Utilizando como variables la concentración inicial del pH de la solución, 

concentración inicial de hierro y temperatura de intercambio, para entender el 

fenómeno de adsorción, capacidad de intercambio de la resina, termodinámica y 

cinética del fenómeno de adsorción. Es importante destacar que dos importantes 

aspectos fisicoquímicos para la evaluación del proceso de adsorción son la 

adsorción en el equilibrio y la cinética de adsorción. La adsorción en el equilibrio es 

establecida cuando la concentración del adsorbato en el seno de la solución está 

en balance con la concentración en la interfase. Los estudios de equilibrio nos dan 

la capacidad del adsorbente y describe la isoterma de adsorción por constantes 

cuyos valores expresan las propiedades y afinidad del adsorbente. 

Además, se investigó el uso de la resina como fuente de hierro para generar el 

reactivo Fenton y tratar el colorante azoico Naranja II a pH 3 y 7, también se realizó 

el estudio de la desorción de hierro de la resina para determinar la contribución 

homogénea y heterogénea del proceso (Figura 1.1.). 
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Figura1.1. Resumen gráfico del objetivo del capítulo 1. 

1.2. Materiales y métodos 

 

Todos los reactivos utilizados fueron de grado analítico. La resina de intercambio 

catiónico fue utilizada como el intercambiador de iones; sus propiedades físicas y 

especificaciones reportadas por sus proveedores se muestran en la Tabla 1.1. La 

resina fue activada colocándola en una solución de ácido sulfúrico al 5% y puesta 

en agitación durante una hora, al finalizar se enjuagó la resina con agua destilada 

hasta que el pH del efluente no cambiara (Ramalho [90]). 

Tabla 1.1. Propiedades de Amberlite IR-120 (proporcionado por el proveedor). 

Forma física Perlas esféricas ambar 

Matriz Copolímero de estireno divinilbenzeno 

Grupo funcional Ácido sulfónico 

Forma iónica H+ 

Capacidad total de 

intercambio 

≥ 1.80 eq/L (Forma H+) 

Capacidad de retención 

de humedad 

53 to 58 % (Forma H+) 

Peso de empaque 800 g/L 

Tamaño de partícula  
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Coeficiente de 

uniformidad 

≤ 1.8 

Tamaño promedio 0.620 - 0.830 mm 

 

1.2.1. Estudios de adsorción 

 

Para realizar los estudios de adsorción de hierro en la resina se utilizó una solución 

stock 10 mM de hierro fue preparada disolviendo 1.39 g de FeSO4
.7H2O en 500 mL 

de agua desionizada; el agua se purgó previamente con nitrógeno durante 20 

minutos para prevenir la oxidación del hierro. Esta solución fue diluida para obtener 

soluciones estándar con concentraciones de 0.18 a 1.8 mM de hierro. Se agregaron 

100 mL de la solución de hierro con la concentración deseada junto 500 mg de la 

resina a un matraz Erlenmeyer de 250 mL. Los matraces fueron agitados a 150 rpm 

durante 2 horas a la temperatura y pH deseados, en una incubadora de agitación 

con control de temperatura (MaxQ™ 7000, Barnstead|Lab-Line). Las resinas fueron 

separadas (Figura 1.2.) y el contenido de hierro en la solución fue medido por el 

método de fenantrolina [91] (Anexo 1). 

 

Figura 1.2. a) Amberlite activada y b) Amberlite intercambiada con una solución 

1.8 mM de hierro. 
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El pH de las muestras líquidas es un parámetro importante en el proceso de 

adsorción. El pH afecta la carga superficial del adsorbente, el grado de ionización y 

la especificidad del adsorbato [92]. Para determinar los valores óptimos de pH 

durante la adsorción de hierro, se realizaron estudios utilizando soluciones 

conteniendo 1.5 mM de hierro a temperatura ambiente (298 K) con valores de pH 

entre 1.5 y 3.5. Mayores valores de pH se evitaron para prevenir la precipitación del 

hierro como hidróxidos ya que como se muestra en la Figura 1.3. a partir de un pH 

4 se empieza a observar la precipitación de hierro. 

 

Figura 1.3. Soluciones de hierro a pH a) 3, b) 4, c) 5, d) 6 y e) 7. 

Para investigar el efecto de la concentración inicial de hierro y su adsorción en la 

resina, se realizaron experimentos con 100 mL de solución teniendo una 

concentración inicial de hierro entre 0.18 mM y 1.8 mM. Los estudios de las 

isotermas de adsorción se manteniendo la dosis de la resina y la temperatura 

constantes. Los parámetros termodinámicos se obtuvieron utilizando una 

concentración inicial de hierro de 1.5 mM y una cantidad fija de adsorbente de 500 

mg, mientras de varió la temperatura en un intervalo de 296 a 304 K. Para corregir 

cualquier adsorción de hierro en la superficie de los matraces, se realizaron 

experimentos de control sin la resina. Además, todos los matraces fueron sellados 
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durante el experimento para minimizar la evaporación de la solución y prevenir la 

incorporación de oxígeno a la solución. 

 

1.2.2. Generación del reactivo Fenton 

 

La generación del reactivo Fenton fue llevaba a cabo para lograr la degradación del 

colorante azoico Naranja II. Todos los experimentos fueron llevados a cabo en 

matraces Erlenmeyer de 250 mL, los cuales fueron agitados a 150 rpm y mantenidos 

a 298 K utilizando una incubadora de agitación. Se utilizó una concentración del 

contaminante modelo de 10 mg/L, la generación del reactivo Fenton comenzó 

cuando 500 mg de resina previamente intercambiada con una solución 1.5 mM de 

Fe2+ y una concentración fija de peróxido de hidrógeno (10 mM) fueron añadidos a 

la solución contaminada. El proceso Fenton heterogéneo fue evaluado a pH 3 y pH 

7. 

1.2.3. Estudios de desorción 

 

La resina intercambiada con soluciones de hierro 1.5 mM, fue separada, enjuagada 

con agua destilada y secada a 333 K por 2 horas. Con el fin de evaluar la desorción 

de hierro de la resina a pH 3 y 7 (el pH fue ajustado con soluciones de H2SO4 o 

NaOH), 500 mg de la resina fue añadido a un matraz Erlenmeyer de 250 mL con 

100 mL de agua desionizada a pH 3 o 7 y agitado a 150 rpm durante 1 hora a 298 

K en la agitadora. Los iones de hierro II y III fueron cuantificados a diferentes 

intervalos de tiempo utilizando el método espectrofotométrico de fenantrolina para 

ion ferroso y hierro total [91]. 
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1.3. Resultados y discusiones  

 

1.3.1. Efecto del pH en la adsorción de hierro 

 

La gráfica que muestra la cantidad de hierro en la resina en equilibrio (qe) vs tiempo 

como función del pH se muestra en la Figura 1.4. La máxima adsorción de hierro 

fue 1.72 y 1.73 mmol/g a pH 3 y 3.5, respectivamente, en este intervalo de pH (3 – 

3.5) no se observó un cambio significativo en la adsorción de hierro. De acuerdo 

con los resultados, los iones de hidrógeno se adsorben preferencialmente por la 

resina a los pHs más bajos en comparación con los iones de hierro, esta adsorción 

preferencial resulta de la mayor concentración de iones hidrógeno. Para obtener las 

mayores concentraciones de hierro en la resina se deben evitar condiciones ácidas 

extremas en la solución de intercambio por lo que el pH fue fijado a un valor de 3 en 

los subsecuentes experimentos. 

 

Figura 1.4. Efecto del pH en la adsorción de hierro por la resina  

Amberlite IR-120. 
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1.3.2. Efecto de la concentración inicial de hierro. 

 

La relación entre la cantidad adsorbida de hierro y la concentración en equilibrio en 

la fase acuosa es importante para optimizar el proceso de sorción y entender su 

comportamiento. La Figura 1.5. muestra la cantidad de hierro adsorbido después de 

alcanzar el equilibrio vs la concentración inicial de hierro. Como se esperaba, la 

capacidad de adsorción aumentó de manera exponencial conforme se incrementó 

la concentración del metal entre 0 y 1 mM. A concentraciones más altas (a partir de 

1.2 mmol/g), la capacidad de adsorción alcanzó un límite, indicando la saturación 

de la resina manteniéndose en valores entre 1.6 y 1.75 mmol/g. 
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Figura 1.5. Efecto de la concentración inicial de hierro en la adsorción por la 

resina Amberlite IR-120. Masa de la resina = 500 mg, temperatura = 298 K y pH 3. 
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1.3.3. Isotermas de adsorción. 

 

Los datos obtenidos de la adsorción en equilibrio fueron ajustados a los modelos de 

isotermas de Langmuir y Freundlich. La isoterma de Langmuir es utilizada para 

describir la adsorción de un soluto disuelto en una solución líquida  [93] por la 

ecuación 1: 

1

qe

=
1

Q
0 +

1

bQ
0

1

Ce
  (ec. 1) 

Donde Ce es la concentración de hierro en equilibrio (mmol/L), qe es la cantidad de 

hierro en la resina al alcanzar el equilibrio (mmol/g), Q0 es la capacidad de 

saturación de adsorción (mmol/g) y b es la constante de equilibrio de Langmuir [94]. 

La concentración de hierro en la resina fue calculada por la diferencia entre la 

concentración inicial en la solución y la concentración en la solución después del 

contacto. El balance de masa puede ser expresado como se indica a continuación 

(ecuación 2): 

q
e
=

V(Co-Ce)

m
  (ec. 2) 

Donde qe y Ce, son la concentración de hierro en la fase adsorbente (mmol/g) y la 

concentración de hierro al equilibrio en la solución (mmol/L), respectivamente, Co es 

la concentración inicial del metal (mmol/L), V es el volumen de la solución (L), y m 

es la masa del adsorbente (g). Utilizando el método descrito por Rawat et al. [95], 

se calcularon los valores de qe en mmol/L.  

La gráfica linear de 1/qe vs 1/Ce, de acuerdo a la ecuación 1,  muestra que los 

resultados experimentales obedecen el modelo de isoterma de Langmuir (Figura 

1.6.) debido a que los datos muestran un buen ajuste a la línea de tendencia y el 

coeficiente de correlación es relativamente alto (0.984, ver Tabla 1.2.). Los valores 

de b y Q0 fueron determinados a partir de la pendiente e intercepto de la línea 

obteniéndose 1.78 mmol/gr y 1.02 1/mmol, respectivamente) (Tabla 1.2.) 
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Figura 1.6. Isoterma de adsorción de Langmuir (cantidad de resina = 500 mg, 

velocidad de agitación = 150 rpm, temperatura = 298 K y pH 3). 

La isoterma de Langmuir, asume una monocapa de adsorción sobre una superficie 

uniforme con un número finito de sitios de adsorción. Una vez que es ocupado un 

sitio, no puede ocurrir una adsorción adicional en dicho sitio [96]. Entonces, la 

superficie alcanzará un punto de saturación al cual se obtendrá la máxima adsorción 

sobre la superficie. 

La isoterma de Freundlich también puede ser utilizada para explicar el fenómeno de 

adsorción de hierro sobre la resina (ecuación 3). 

Log qe = log KF + n log Ce   (ec. 3) 

Donde KF (mmol/g) es la constante de Freundlich relacionada con la capacidad de 

adsorción, n es una constante que indica la intensidad de adsorción, Ce es la 

concentración de hierro en equilibrio (mmol/L), qe es la cantidad de hierro adsorbido 

por gramo de resina [97],  KF y n son constantes que incorporan los factores que 

afectan el proceso de adsorción tales como la capacidad de adsorción y la 

intensidad. Del gráfico de log qe vs. log Ce (Figura 1.7.), los valores de KF y n fueron 
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calculados utilizando el intercepto y la pendiente de la línea obteniéndose 2.12 

mmol/g y 0.25, respectivamente (Tabla 1. 2.). 

 

Figura 1.7. Isoterma de adsorción de Freundlich (cantidad de resina = 500 mg, 

velocidad de agitación = 150 rpm, temperatura = 298 K y pH 3). 

Claramente se aprecia la falta de linealidad en la Figura 1.7., a partir de los 

resultados en la Tabla 1.2., el bajo valor del ajuste a una línea recta (0.823) muestra 

que los valores obtenidos de KF y n no se ajustan al modelo de Freundlich, a 

diferencia del alto valor del coeficiente de correlación de la isoterma de Langmuir. 

Por lo tanto, el modelo de la isoterma de Langmuir explica de una mejor forma el 

proceso de intercambio de hierro con la resina. 

Las características fundamentales de la isoterma de Langmuir pueden ser 

expresadas por una constante adimensional de factor de separación, RL, definida 

por la siguiente ecuación: 

 

𝑅𝐿 =
1

1+𝑏𝐶0
   (ec. 4) 
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Los valores de RL indican que la adsorción puede ser no favorable (RL > 1), favorable 

(0 < RL < 1), linear (RL=1) o irreversible (RL=0) [98]. Los valores de RL para todas las 

concentraciones iniciales de hierro utilizadas en este trabajo desde 0.18 a 1.8 mM 

estuvieron entre 0.84 y 0.35, respectivamente, indicando que el proceso de 

adsorción es favorable en las condiciones estudiadas. Además, el valor de RL 

disminuyó conforme se incrementó C0, indicando un incremento en la afinidad entre 

el hierro y la resina. 

Debido a que la isoterma de Langmuir se ajustó a los datos experimentales esto se 

debió probablemente a la distribución homogénea de los sitios activos en la 

superficie de la resina Amberlite IR-120; la ecuación de Langmuir asume que la 

superficie es homogénea. Además, esta ecuación considera que las moléculas del 

adsorbato son adsorbidas solo en la superficie del adsorbente (formando una 

monocapa) y que son independientes de otras moléculas adsorbidas. Debido al 

buen ajuste, estas condiciones probablemente se apliquen al caso del hierro 

intercambiado en los grupos sulfónicos de la resina. 

Tabla 1.2. Parámetros obtenidos para los modelos de las isotermas de adsorción. 

Langmuir 

Q0 (mmol/g) 1.78 

b (1/mmol) 1.02 

R2 0.984 

Freundlich 

KF (mmol/g) 2.12 

N 0.25 

R2 0.823 

 

1.3.4. Análisis Termodinámico del proceso de adsorción del hierro 

 

La dependencia del intercambio iónico con la temperatura está asociado con varios 

parámetros termodinámicos. Las consideraciones termodinámicas del proceso de 



28 
 

adsorción son necesarias para concluir si el proceso es espontáneo o no, el cambio 

en la energía libre de Gibbs, ΔG°, es un indicador de la espontaneidad de una 

reacción química y por lo tanto es un criterio importante que tiene que ser tomado 

en cuenta. Además, la entalpía como la entropía son factores que deben ser 

considerados con el fin de determinar la energía libre de Gibbs del proceso. 

La entalpía de adsorción (ΔH°) y la entropía (ΔS°) pueden ser calculados graficando 

el logaritmo natural del coeficiente de distribución (𝑙𝑛kD) versus el inverso de la 

temperatura (1/T) (ecuación 5). 

lnkD=
∆S

°

R
-

∆H
°

RT
  (ec. 5) 

Donde kD es el coeficiente de distribución (L/g) definido como: 

kD =
𝑞𝑒

𝐶𝑒
  (ec. 6) 

Donde 𝑞𝑒 y 𝐶𝑒 son ambos descritos en la ec. 2. El parámetro del cambio en la 

energía libre (ΔG°) puede ser evaluado por la siguiente ecuación (ec. 7): 

∆G° = ∆𝐻° − 𝑇∆𝑆°  (ec. 7)   

La Figura 1.8. muestra el gráfico de 1/T vs ln KD, se observa que la línea recta 

obtenida muestra un buen ajuste. Calculando los parámetros termodinámicos ∆𝐻° y  

a partir de la pendiente y ∆𝑆° del intercepto, se obtuvieron los valores de 143 kJ/mol 

y 496 J/molK, respectivamente (tabla 1.3.). El valor positivo de ∆𝐻°refleja que la 

interacción entre el hierro y la resina es endotérmico, mientras que los valores 

positivos de ∆𝑆° indican un incremento en la aleatoriedad en la interfase sólido-

líquida. Cuando se tiene un valor negativo en la entalpía es indicativo de un proceso 

de unión, por lo que el valor positivo obtenido en la entalpía resultó de la energía 

requerida para romper enlaces [99].  
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Figura 1.8. Gráfico de ln KD versus 1/T para la adsorción de Fe sobre Amberlite 

IR120. La masa de la resina = 500 mg y pH = 3. 

La entalpía positiva obtenida implica que más energía es requerida en general en 

todo el proceso para romper enlaces que la energía liberada en la formación de 

enlaces. Si nuestro proceso es definido como hierro en solución hacia hierro en la 

resina, la energía requerida para romper enlaces en la primera esfera de solvatación 

fue mayor que la energía liberada por la formación de enlaces entre el hierro y la 

resina. Además, debido a que el producto de la temperatura y la entropía (Tabla 

1.3.) fue mayor que la entalpía, nos encontramos ante un proceso controlado 

entrópicamente. Por otro lado, se esperaba que la adsorción de hierro en la resina 

diera como resultado una entropía negativa. Sin embargo, cuando los iones se 

adsorben en la superficie del adsorbente, moléculas de agua previamente unidas al 

ion metálico, así como protones que se encontraban en la resina son liberados y 

dispersados en la solución. Esta liberación resulta en un incremento en la entropía. 

Por lo tanto, el valor positivo obtenido de la entropía probablemente se debió al 

solvente utilizado. 

Se utilizó la ecuación 7 para calcular los valores de ΔG°, se obtuvieron valores entre 

-3.81 y -7.78 KJ/mol (Tabla 1.3.), indicando que el proceso es espontáneo. La 
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disminución en el valor de ΔG° con el incremento de la temperatura muestra que la 

adsorción es más favorable a temperaturas más altas, lo cual es esperado debido 

al valor positivo de la entropía. 

Tabla 1.3. Parámetros termodinámicos para la adsorción de Fe (II) en la resina 

Amberlite IR120. 

T (K) ΔH (kJ/mol) ΔS (J/mol K) ΔG (KJ/mol) ΔS * T (kJ/mol) 

296 143 

143 

143 

143 

496 

496 

496 

496 

-3.81 146 

298 -4.80 147 

300 -5.80 149 

304 -7.78 151 

 

Entonces, una posible explicación del sistema es que la energía libre de Gibbs 

negativa indicó que el proceso de adsorción de hierro en la resina ocurrió, pero la 

adsorción es entrópicamente controlada. Por lo tanto, la adsorción no fue gobernada 

por la interacción del hierro con la resina sino por la interacción de ambos, hierro y 

resina, con el solvente. 

 

1.3.5. Análisis cinético del proceso de adsorción de hierro. 

 

Para evaluar la cinética de adsorción del hierro en Amberlite IR-120, los datos 

experimentales fueron analizados utilizando modelos de pseudo-primer y pseudo-

segundo orden. Estos son modelos cinéticos macroscópicos comúnmente utilizados 

para describir sistemas similares al nuestro y sugieren que la adsorción puede ser 

considerada como una reacción química ya sea de primero o segundo orden, en la 

cual el proceso de adsorción es el paso limitante de velocidad. La forma linear del 

modelo de pseudo-primer orden puede ser representada como la ecuación 8 [100]: 
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log(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡) = 𝑙𝑜𝑔𝑞𝑒 −
𝑘1

2.303
∙ 𝑡  (ec. 8) 

Donde  𝑘1 es la constante de velocidad de pseudo-primer orden (min-1) del proceso 

de adsorción, qe es la cantidad de hierro en la resina en el equilibrio (mmol/g) y 𝑞𝑡 

es la cantidad de metal adsorbido en el tiempo t (mmol/g). A partir del gráfico de la 

línea recta de log(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡) contra 𝑡 (Figura 1.9.) se obtiene la pendiente y la 

ordenada al origen correspondientes a los valores teóricos de 𝑘1y 𝑞𝑒, 

respectivamente. Los valores calculados de 𝑘1, qe y su correspondiente coeficiente 

de correlación linear se muestran en la Tabla 1.4. 
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Figura 1.9. Cinética de Pseudo-primer orden para la adsorción de hierro en la 

resina Amberlite IR-120. pH = 3, T = 298 K, y la masa de la resina = 500 mg. 

Concentraciones iniciales de hierro: ( ) 0.18 mM,( ) 0.36 mM, ( ) 0.54 mM, ( ) 

0.72 mM, ( ) 0.89 mM, ( ) 1.07 mM, ( ) 1.25 mM,( ) 1.43 mM, ( ) 1.61 mM, 

and ( ) 1.80 mM. 

La reacción de velocidad de pseudo-segundo orden también fue analizada 

ajustando los mismos datos para la adsorción de hierro. Este modelo es descrito 

por la ecuación 9 [101]: 

𝑡

𝑞𝑡
= (

1

ℎ
) + (

1

𝑞𝑒
) 𝑡  (ec. 9) 
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Donde ℎ = 𝑘2𝑞𝑒
2 es la velocidad inicial de sorción y 𝑘2 es la constante de velocidad 

de la ecuación de pseudo-segundo orden. Este modelo considera que el paso de 

velocidad limitante es la formación de un enlace que involucra compartir o 

intercambiar electrones entre el adsorbato y el adsorbente. La línea recta del gráfico 

de t/qt contra t (Figura 1.10.) fue utilizada para obtener los parámetros cinéticos 

mostrados en la Tabla 1.4. La pendiente corresponde al recíproco del valor teórico 

de la concentración en equilibrio 𝑞𝑒 y la ordenada al origen a 1/h. 
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Figura 1.10. Gráficos de Pseudo-segundo orden para la adsorción de hierro sobre 

Amberlite IR-120. pH = 3, T = 298 K y masa de la resina = 500 mg. 

Concentraciones iniciales de hierro: ( ) 0.18 mM, ( ) 0.36 mM, ( ) 0.54 mM, ( ) 

0.72 mM, ( ) 0.89 mM, ( ) 1.07 mM, ( ) 1.25 mM, ( ) 1.43 mM, ( ) 1.61 mM, 

and ( ) 1.80 mM. 

Como se muestra en la Tabla 1.4., los valores experimentales (qe,exp) para el modelo 

de pseudo-primer orden, no concuerdan del todo con los valores teóricos calculados 

(qe,teo) a partir de la ecuación 8. Además, los coeficientes de correlación para las 

concentraciones iniciales estudiadas estuvieron entre 0.908 y 0.989, indicando que 

el modelo de pseudo-primer orden no se ajusta a la cinética de adsorción del hierro 

en la resina Amberlite-IR120. Sin embargo, se observó una mejor correlación entre 
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los resultados experimentales y el ajuste linear del modelo de pseudo-segundo 

orden (Figura 1.10.). El análisis de los datos en la Tabla 1.4. indica que la cinética 

de adsorción del hierro puede ser explicada más adecuadamente por un modelo 

cinético de pseudo-segundo orden, para el cual los valores de los coeficientes de 

correlación obtenidos estuvieron entre 0.998 y 0.999 (mayores que en el modelo de 

pseudo-primer orden). Además, los valores teóricos de la capacidad de adsorción 

en equilibrio muestran una mejor concordancia con los valores experimentales 

obtenidos. Entonces, la expresión de velocidad de pseudo-segundo orden se ajusta 

a los datos y el paso de velocidad limitante en el proceso podría ser la adsorción 

química.  

Tabla 1.4. Parámetros cinéticos y sus coeficientes de correlación para la 

adsorción de hierro en la resina Amberlite IR-120. 

Concentración 

inicial de 

hierro (mM) 

0.18 0.36 0.54 0.72 0.90 1.10 1.25 1.43 1.61 1.80 

qe  

experimental 

(mmol/g) 

0.349 0.691 1.043 1.286 1.552 1.652 1.701 1.718 1.760 1.693 

Modelo de Pseudo-primer orden 

qe Teórica 

(mmol/g) 
0.501 0.904 1.080 1.256 1.807 1.072 1.095 1.254 1.369 0.769 

k1 (min-1) 0.072 0.062 0.056 0.054 0.071 0.056 0.055 0.070 0.071 0.052 

R2 0.955 0.967 0.988 0.989 0.965 0.960 0.976 0.981 0.972 0.908 

Modelo de Pseudo-segundo orden 

qe Teórica 

(mmol/g) 
0.396 0.799 1.161 1.413 1.670 1.728 1.773 1.786 1.830 1.736 
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h (mmol 

(g∙min)-1) 
0.029 0.051 0.101 0.138 0.214 0.365 0.397 0.463 0.462 0.623 

k2 

(g/mmol∙min) 
0.188 0.080 0.074 0.069 0.076 0.122 0.126 0.145 0.138 0.206 

R2 0.999 0.998 0.999 0.998 0.999 0.999 0.999 0.999 0.999 0.999 

 

1.3.6. Decoloración del Naranja II a través del reactivo Fenton. 

 

Después de que fue estudiado la factibilidad del intercambio de hierro en la resina, 

se llevó a cabo la generación del reactivo Fenton, utilizando la resina intercambiada 

con una solución 1.25 mM de Fe2+. La reacción fue realizada a pH 3 y pH 7. La 

Figura 1.11. muestra los resultados de la remoción de color del colorante azoico 

Naranja II. Se alcanzó casi una completa decoloración en 10 minutos a pH 3 (92%) 

llegando hasta un 99% después de 60 minutos, mientras que a pH 7 tomó 60 

minutos para alcanzar solamente un 49% de decoloración. De acuerdo con esto, el 

proceso Fenton heterogéneo opera en un intervalo amplio de pH, sin embargo, el 

pH es un factor importante en la eficiencia del proceso. 
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Figura 1.11. Remoción de color del Naranja II utilizando el reactivo Fenton a pH 3 

(■) y 7 (●). 

Resultados con tendencias similares han sido reportados por otros autores, 

Neppolian et al. [102] obtuvo una degradación de 65% del ácido para-clorobenzoico 

a pH 3, mientras que a pH 7 y pH 9 las degradaciones fueron del 12% y 5%, 

respectivamente. De la misma forma, He et al. [103] mostró que la velocidad de 

degradación del colorante azoico Mordan Yellow 10 (MY10), fue más rápida en 

medio ácido (pH 5), siendo degradado totalmente en 120 minutos, mientras que en 

soluciones alcalinas a pH 8 y pH 9, tomó alrededor de 250 y 337 minutos, 

respectivamente. Los resultados con respecto a la remoción de color en nuestro 

estudio podrían deberse al hecho de que el pH pudiera llegar a afectar la disociación 

del compuesto haciéndolo más o menos estable y por lo tanto afectando la 

degradación del mismo, sin embargo, nuestro contaminante (Naranja II), tiene dos 

valores de pKa (10.6 y 1) [104], por lo que en el intervalo de pH que se trabajó 

solamente existe la forma mono protonada del compuesto. Otra posible razón podría 

estar relacionada con la disponibilidad de hierro, un bajo pH podría ser la causa de 

una mayor desorción de hierro de la resina, por lo que la generación del reactivo 

Fenton podría llevarse a cabo de una mejor forma. 
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1.3.7. Estudios del proceso de desorción de hierro de la resina. 

 

Para sustentar la suposición de que la decoloración está relacionada con la 

desorción de hierro, se llevaron a cabo mediciones de la concentración de hierro en 

solución por el método de fenantrolina [91], utilizando la resina intercambiada con 

hierro y colocándola en una solución de Naranja II con una concentración de 10 

mg/L, con el pH ajustado a 3 y 7, adicionalmente, también se realizó la 

determinación del estado de oxidación del hierro (Figura 1.12.). 
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Figura 1.12. Desorción de hierro a) pH 3 and b) pH 7.  

Ion férrico (●) Ion ferroso (■). 
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Como se muestra en la Figura 1.12., la cantidad de hierro desorbido fue mayor a pH 

3 que a pH 7, además la cantidad de ion férrico desorbido fue mayor a la del ion 

ferroso en ambos valores de pH. Después de 60 minutos, a pH 3 la concentración 

del ion férrico en la solución fue de 1.49 mg/L mientras que el ion ferroso alcanzó 

0.31 mg/L; a pH 7, la concentración fue de 1.08 mg/L y 0.11 mg/L para el ion férrico 

y ferroso, respectivamente. Las diferencias en la solubilidad del hierro pueden estar 

relacionadas con la protonación de la superficie del adsorbente lo cual está asociado 

al pH. A pH 3, hay una mayor cantidad de H+, por lo que es de esperarse que se 

libere una mayor cantidad de hierro a la solución por la presencia de protones que 

ocupan los sitios en los grupos sulfónicos de la resina. Además, la cantidad 

desorbida de hierro de la resina fue pequeña por lo que existe la posibilidad de que 

óxidos de hierro se formen en la resina, los cuales no son fácilmente desorbidos. 

Aunque, sólo una cantidad pequeña de hierro es la desorbida (menos de 1.5mg/L), 

la cual no es significativa con respecto al contenido total de hierro en la resina 

(menos de 0.5%), esto probablemente tuvo una contribución a la generación del 

reactivo Fenton y en consecuencia a la degradación del colorante. Para evaluar la 

contribución del hierro desorbido de la resina al proceso Fenton, la misma 

concentración que se determinó de hierro en los experimentos anteriores fue 

utilizada en un proceso homogéneo sin resina. Una concentración de 1.5 mg/L de 

Fe (III) y 0.30 mg/L de Fe (II) fueron colocados en el mismo arreglo experimental a 

pH 3; de la misma forma que 1 mg/L de Fe(III) y 0.11 mg/L Fe(II) a pH 7 (Figura 

1.13.). Como se puede observar, después de una hora de tratamiento 45% del color 

fue removido a pH 3 y 10% a pH 7, mostrando que estas pequeñas concentraciones 

de hierro fueron suficientes para funcionar como un proceso Fenton homogéneo. 
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Figura 1.13. Remoción de color del Naranja II por el reactivo Fenton homogéneo a 

pH 3 (■) and 7 (●). 

Comparando la Figura 1.11. y 1.13., se puede observar que la remoción del color 

probablemente está asociada con dos mecanismos diferentes. El primero 

relacionado con la generación de radicales •OH a través del H2O2 y el hierro en 

solución desorbido de la resina. Esta suposición está soportada por el hecho de que 

la desorción de hierro y la decoloración de la solución son mejores a bajo pH, 

indicando que hay una correlación entre ambas variables. El segundo mecanismo, 

se debe probablemente a los radicales •OH producidos por el H2O2 en solución y el 

hierro soportado en la resina Amberlite. Esta suposición puede ser soportada por el 

hecho de que la degradación del colorante utilizando las concentraciones de hierro 

equivalentes a los valores obtenidos durante la desorción, son menores que en los 

experimentos con la resina. 
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1.3.8. Cinética de desorción de hierro de la resina. 

 

El objetivo de esta sección fue identificar el modelo cinético que se ajustara mejor a 

nuestro proceso de desorción y obtener las constantes cinéticas de dicho proceso. 

El modelo de Lagergren de pseudo 1er orden y el modelo de segundo orden son 

comúnmente utilizados en adsorción, asumiendo que la velocidad de adsorción está 

relacionada con la diferencia entre la cantidad de metal unido en cualquier tiempo 

dado versus el metal unido cuando se alcanza el equilibrio. Para proveer un modelo 

para la cinética de desorción, el presente trabajo propone utilizar un modelo cinético 

modificado de pseudo-primer orden de Lagergren y de segundo orden para 

adsorción adaptado a la desorción por Fakour et al. [105]. Este modelo modificado 

considera a la reacción de desorción del hierro de la resina como el paso limitante 

de velocidad, mientras que los sitios saturados de metal en la superficie de la resina 

son el reactivo. 

El modelo de pseudo-primer orden asume que la velocidad de desorción es 

proporcional al número de sitios llenos de hierro y puede ser expresada como 

[106,107] (ec.10): 

𝑑𝑞𝑡

𝑑𝑡
= 𝑘1(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡) (ec. 10) 

Donde qt (mg/L) es la concentración de Fe desorbido en cualquier tiempo t, qe (mg/L) 

es la concentración de Fe en equilibrio y k1 es la constante de velocidad de 

desorción (min−1). Después de integrar aplicando los límites t = 0 a t = t y qt = 0 a qt 

= qt la forma integrada de la ec. 11 se convierte en: 

log(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡) = 𝑙𝑜𝑔𝑞𝑒 −
𝑘1

2.303
∙ 𝑡  (ec. 11) 

La velocidad de la constante de desorción k1 puede ser determinada 

experimentalmente graficando log (qe – qt) versus t (Figura 1.14). La pendiente de 

la ecuación de velocidad de pseudo-primer orden linealizada da la constante de 

velocidad k1. Los parámetros obtenidos se muestran en la Tabla 1.5.  
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Figura 1.14. Modelo cinético de pseudo-primer orden basado en la concentración 

de hierro en la fase líquida a a) pH 3 y b) pH 7 para el ion férrico (●) y el ion 

ferroso (■). 

El modelo modificado de pseudo-segundo orden asume que la velocidad de 

desorción es proporcional al cuadrado del número de sitios llenos con hierro y puede 

ser expresado como (ec. 12) [106]: 
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𝑑𝑞𝑡

𝑑𝑡
= 𝑘2(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡)2  (ec. 12) 

Después de reordenar, la forma integrada de la ecuación 12 se convierte en: 

𝑡

𝑞𝑡
=

1

𝑘2𝑞𝑒
2 +

𝑡

𝑞𝑒
 (ec.13) 

Los valores de las constantes cinéticas k2 (g/(mg min)) y qe, pueden ser calculados 

del gráfico de t/qt contra t (Figura 1.15.), qe y k2 pueden determinarse de la pendiente 

y del intercepto de la ecuación de velocidad de pseudo-segundo orden linealizada, 

contrario a otros modelos no existe la necesidad de conocer ningún parámetro de 

antemano. Los datos obtenidos se muestran en la Tabla 1.5. 
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Figura 1.15. Modelo cinético de pseudo-segundo orden basado en la 

concentración de hierro en la fase líquida a a) pH 3 y b) pH 7 para el ion férrico (●) 

y el ion ferroso (■). 

A partir de la aplicación del modelo es posible observar que los coeficientes de 

correlación para la línea recta del gráfico de t/qt contra t de la ley de velocidad de 
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pseudo-segundo orden dieron el mejor ajuste para ambos iones de hierro a pH 3 a 

diferencia del coeficiente de correlación del modelo cinético de pseudo-primer 

orden. Como consecuencia, se tuvo una mayor discrepancia entre los valores de qe 

obtenidos teóricamente a partir de la ecuación de pseudo-primer orden y los valores 

experimentales, por el contrario, en el caso del modelo de pseudo-segundo orden, 

los valores de qe calculados tuvieron mejor concordancia con los valores 

experimentales. Esto sugiere que la desorción de los iones ferrosos y férricos de la 

resina Amberlite a pH 3 es una reacción de pseudo-segundo orden. Cuando el pH 

es elevado a 7, la desorción tuvo un mejor ajuste con el modelo de pseudo-primer 

orden, a pesar, de que el coeficiente de correlación para el ion férrico fue alto en 

ambos modelos (R2 > 0.99), los valores calculados de qe, concordaron mejor con el 

modelo de pseudo-primer orden, indicando que la cinética de desorción del hierro a 

pH 7 puede ser explicada con mayor precisión por una reacción de pseudo-primer 

orden. 

Tabla 1.5. Parámetros cinéticos y coeficientes de correlación obtenidos para la 

desorción de Fe (II) y Fe (III) de la resina Amberlite IR-120 a pH 3 y 7, a 298 K. 

Ion  pH 

Cinética de pseudo-primer orden Cinética de pseudo-segundo orden 

k1 

(min-

1) 

qe 

(mg/L) 

teórica 

qe (mg/L) 

experimental 
R2 

k2 

(g∙mg-

1∙min-

1) 

qe 

(mg/L) 

teórica 

qe (mg/L) 

experimental 
R2 

Fe 

(II) 
3 0.081 0.1465 0.2915 0.906 1.408 0.2801 0.2915 0.988 

Fe 

(III) 
3 0.067 1.2793 1.4663 0.991 0.0757 1.4925 1.4663 0.997 

Fe 

(II) 
7 0.049 0.1401 0.1098 0.996 0.0642 0.2237 0.1098 0.928 

Fe 

(III) 
7 0.073 1.0675 1.0763 0.992 0.0708 1.2820 1.0763 0.998 
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1.3.9. Cinética de decoloración 

 

La cinética de decoloración del proceso Fenton puede llegar a ser muy compleja 

debido a un gran número de pasos realizados simultáneamente durante el proceso. 

Un modelo de pseudo-primer orden fue utilizado para probar el ajuste de los datos 

experimentales obtenidos en la Figura 1.11. del proceso de decoloración utilizando 

la resina. 

La forma lineal de la ecuación de pseudo primer orden está dada por la ec. 14 [108]: 

𝑙𝑛
𝐶𝑜

𝐶𝑡
= 𝑘1 ∙ 𝑡  (ec. 14) 

Donde 𝐶0 (mg/L) y 𝐶𝑡 (mg/L) son las concentraciones del Naranja II al tiempo 0 y 

tiempo t, respectivamente y k1 es la constante de velocidad de pseudo-primer orden.  

La constante de velocidad del modelo de pseudo-primer orden para la decoloración 

del Naranja II fue calculada aplicando un análisis de regresión lineal a los datos del 

gráfico de ln(𝐶0/𝐶𝑡) versus 𝑡 (Figura 1.16.) 
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Figura 1.16. Gráficos lineales del modelo de pseudo-primer orden para la 

decoloración del Naranja II a pH 3 (■) y pH 7 (●). 
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La decoloración del Naranja II por el reactivo Fenton estuvo en acuerdo con la 

cinética de pseudo-primer orden, el coeficiente de correlación para ambos pH fue 

mayor que 0.99 indicando que el modelo describe adecuadamente a los datos 

experimentales. La constante de velocidad para pH 3 y 7 fue 2.33 x 10-1 min-1 y 1.17 

x 10-2 min-1, respectivamente, indicando que la decoloración a pH 3 es mucho más 

rápida y eficiente que a pH 7, lo cual era de esperarse. Una tendencia similar fue 

observada por Cheng et al. [109] mostrando que la velocidad de degradación de 

sus contaminantes disminuyó con el incremento en el pH. 

Comparando las constantes de velocidad cinéticas de la desorción del hierro (Tabla 

1.5.) y la decoloración del Naranja II, se puede observar que la velocidad de 

desorción del ion ferroso (1.408 g/mgmin) es mayor que la del ion férrico (0.075 

g/mgmin) a pH 3, mientras que a pH 7 la mayor velocidad de desorción fue para el 

ion férrico. Por otro lado, la velocidad de decoloración a pH 3 fue mayor que a pH 

7, indicando que la decoloración puede ser controlada por la desorción del Fe, 

predominando el efecto del ion ferroso en la decoloración del Naranja II. 

 

1.3.10. Reutilización de la resina en el proceso Fenton. 

 

Repetidos experimentos se realizaron bajo las condiciones de pH 3, concentración 

inicial de colorante de 10 mgL-1 y 10 mM de H2O2 para examinar la reusabilidad de 

la resina Amberlite IR-120 como fuente de hierro para generar el reactivo Fenton y 

mineralizar el colorante azoico Naranja II. De acuerdo a estas pruebas, la resina fue 

capaz de llevar a cabo la remoción de color durante 3 ciclos del proceso y su 

actividad catalítica fue muy cercana a la inicial (Figura 1.17.). Sin embargo, como 

se puede ver en la Figura 1.18., la resina también sufrió el ataque de los radicales 

•OH y para el tercer ciclo, hubo una considerable perdida de la cantidad de resina, 

por lo que la vida útil de la resina se consideró de tres ciclos. 
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Figura 1.17. Reducción del colorante azoico Naranja II por el proceso de Fenton 

como función del ciclo de tratamiento. 

 

Figura 1.18. Imágenes SEM obtenidas para la resina Amberlite IR-120 a) antes de 

la generación del reactivo Fenton, b) después de 3 ciclos de generación del 

reactivo Fenton. 

De acuerdo con los últimos resultados obtenidos, la resina de intercambio iónico 

puede reutilizarse para llevar a cabo el proceso Fenton, sin embargo, después de 

algunos ciclos perderá su integridad. 
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1.4. Conclusiones 

 

Se reportaron las capacidades de adsorción del hierro con la resina de intercambio 

Amberlite IR-120. La isoterma de Langmuir mostró un mejor ajuste de los datos de 

adsorción del hierro en la resina, indicando que el hierro es adsorbido como una 

monocapa en la cual no ocurre interacción entre las partículas de hierro. De los 

parámetros termodinámicos obtenidos para adsorción, se comprobó la factibilidad 

del uso de la resina de intercambio para adsorber al hierro. Esta adsorción es un 

proceso controlado entrópicamente. La cinética de adsorción se describió como un 

proceso de pseudo-segundo orden, indicando que la adsorción química fue el paso 

limitante de la velocidad. Además, la resina también pudo ser utilizada como un 

soporte de hierro para llevar a cabo la decoloración de una solución de Naranja II 

por el proceso de Fenton, alcanzando hasta un 99% de eliminación del color a pH 

3 y un 49% a pH 7 en una hora de tratamiento. Por otra parte, evaluando la 

desorción de hierro de la resina Amberlite, se puede observar que este fenómeno 

está fuertemente influenciado por el pH, mostrando que a pH 3 hay una mayor 

desorción de hierro que a pH 7. Tomando como referencia la concentración de 

hierro que se consigue en la solución por la desorción de hierro de la resina, se 

realizó un Fenton homogéneo con estas concentraciones mostrando que el hierro 

desorbido puede estar actuando para llevar a cabo un proceso Fenton homogéneo. 

Sin embargo, en estas condiciones se eliminó sólo el 45% y el 10% del color de la 

solución de Naranja II, por lo que el proceso homogéneo contribuye en un 45% a 

pH 3 y en un 20% a pH 7 en la eliminación total de color obtenida, lo que indica que 

el proceso de Fenton con la resina Amberlite como un soporte de hierro puede ser 

la combinación de un proceso heterogéneo y homogéneo. Ajustando los valores de 

desorción de hierro a una cinética se encontró que a pH 3 los resultados 

experimentales se ajustan mejor a una cinética de pseudo-segundo orden, mientras 

que a pH 7 a una cinética de pseudo-primer orden. En el caso de la decoloración de 

la solución de Naranja II, los resultados experimentales se ajustan a una cinética de 

pseudo-primer orden. 
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CAPÍTULO 2 

Estudio de un novedoso cátodo de fieltro de carbón con hierro electrodepositado 

con una configuración de difusión de aire para la mineralización del verde de 

malaquita a través de los procesos electro-Fenton y fotoelectro-Fenton. 
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2.1. Introducción 

 

Debido a los altos costos y difícil manejo del peróxido de hidrógeno (necesario para 

llevar a cabo la reacción Fenton) generalmente se combinan reacciones 

electroquímicas con el reactivo Fenton. Esto permite la continua electrogeneración 

y/o regeneración de los reactantes (H2O2 y Fe2+), lo cual permite aumentar la 

eficiencia del proceso. Por lo que en este capítulo se decidió generar el reactivo 

Fenton en un electrodo de difusión de aire, debido a la naturaleza de la técnica es 

posible generar in-situ el H2O2 que en presencia de una fuente de hierro permite la 

generación del reactivo Fenton. 

En el capítulo anterior se estudió la generación del reactivo Fenton de forma química 

utilizando a la resina Amberlite como fuente de hierro, sin embargo, como se mostró 

en los últimos resultados esta tiene un ciclo de vida útil de sólo tres ciclos, ya que 

comienza a ser degradada por el mismo reactivo Fenton. Por lo tanto, para continuar 

con el estudio de la generación in-situ del H2O2 en un proceso Fenton Heterogéneo, 

se propuso utilizar fieltro de carbón el cual es un material que no se degrada 

fácilmente y que además puede servir tanto para la producción de H2O2 así como 

soporte de hierro. 

Se ha demostrado que las tecnologías electroquímicas son una buena alternativa 

para llevar a cabo la generación del radical hidroxilo in-situ [110-112]. La producción 

del ●OH se puede alcanzar a través de un proceso catódico y/o anódico, en el 

primero la reducción electroquímica del oxígeno produce peróxido de hidrógeno 

(Ecuación 1) el cual puede reaccionar con iones de hierro a través de la Ecuación 2 

para producir el radical hidroxilo[113,114]. En el proceso anódico, se pueden 

obtener radicales ●OH como un intermediario por medio de la oxidación 

electroquímica del agua a O2 a través de la reacción 3 [115,116].  

𝑂2 + 2𝐻+ + 2𝑒− → 𝐻2𝑂2  (ec. 1) 

𝐹𝑒2+ + 𝐻2𝑂2 → 𝐹𝑒3+ + 𝑂𝐻● + 𝐻𝑂− (ec. 2) 

𝑀 + 𝐻2𝑂 → 𝑀( 𝑂𝐻● ) + 𝐻+ + 𝑒− (ec. 3) 
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Con respecto a la producción electroquímica del peróxido de hidrógeno, la 

búsqueda de nuevos materiales de electrodo para obtener mayores velocidades de 

producción de peróxido de hidrógeno se ha convertido en un punto de interés de 

varios grupos de investigación [117,118]. La reacción 1 usualmente se lleva a cabo 

en cátodos de fieltro de carbón (CF) [119,120], electrodos de difusión de gas (GDE) 

[121,122], carbón activado granular [123,124] y grafito [125,126]. Entre estos 

cátodos, se ha encontrado que los electrodos de difusión de gas alimentados ya sea 

con aire u oxígeno permiten la mayor generación de H2O2 en medio ácido. Además, 

el CF emerge como un material de cátodo prometedor para la producción de 

peróxido de hidrógeno en altas concentraciones [127,128,47,129,130], debido a que 

este material presenta mayor área que otros electrodos hechos de carbón tales 

como la tela de carbón o el grafito, además el costo del CF es aproximadamente de 

$0.02 por cm2 (Grupo Rooe) siendo más barato que la tela de carbón-PTFE ($0.11 

por cm2, ETEK) la cual generalmente se utiliza como material de electrodo en los 

GDE. 

Una vez que es electroquímicamente producido el peróxido de hidrógeno en el 

cátodo de una celda electroquímica, su poder oxidante es fuertemente mejorado por 

la adición de pequeñas cantidades de Fe2+ como catalizador en solución ácida, este 

sistema es bien conocido como proceso electro-Fenton (EF) (Figura 2.1.). 

 

Figura 2.1. Proceso electro-Fenton. 
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Sin embargo, debido a su naturaleza homogénea, el proceso EF produce altas 

cantidades de hierro en el efluente final. La requerida eliminación del hierro de la 

solución acuosa produce lodos, cuya disposición es cara y complicada[131]. Esta 

desventaja puede ser eliminada por diferentes catalizadores de hierro 

heterogéneos, debido a que los soportes sólidos además de tener la ventaja de 

operar en un amplio intervalo de pH se pueden separar más fácilmente del agua. La 

electro-deposición de hierro en un cátodo de CF para soportar las especies de hierro 

así como la producción paralela de H2O2 en el mismo electrodo podría ser una 

alternativa novedosa para promover un proceso heterogéneo. Además, la síntesis 

electroquímica ha surgido como un método verde que podría producir material con 

hierro bien dispersado [132]. 

Por otro lado, los electrodos de diamante dopados con Boro (BDD) o los electrodos 

de Pt han sido utilizados como ánodos en el proceso EF [133-135]. El alto poder de 

oxidación del electrodo BDD se origina de su habilidad para oxidar los 

contaminantes por la combinación de la directa reacción transferencia de electrones 

en la superficie del electrodo y una oxidación indirecta a través del •OH producido a 

partir de la oxidación del agua. Además, el electrodo BDD tiene varias ventajas 

como una amplia ventana de potencial, propiedades mecánicas estables, es 

altamente inerte y tiene un largo período de vida. Como se mencionó anteriormente 

también el platino puede ser utilizado, sin embargo, se producen mayores 

cantidades de reactivo BDD(●OH) que de Pt(●OH) a partir de la ecuación 3 bajo 

condiciones similares, debido a que la interacción del ●OH es menor con el BDD, 

causando un mayor potencial de evolución de O2 lo que evita esa reacción parásita, 

resultando en una degradación más rápida de los contaminantes recalcitrantes 

[115,136-138]. 

Otra forma de acelerar el proceso de degradación es la aplicación del proceso 

Fotoelectro-Fenton (PEF) [122,139-141]. En este sistema, la solución tratada bajo 

las condiciones del proceso EF es expuesta a irradiación UVA, la cual produce: (i) 

mayor generación de radicales ●OH y regeneración de Fe2+ por fotólisis del Fe(OH)2+ 

(especie predominante de Fe3+ en los sistemas Fenton) como se muestra en la 
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ecuación 4 [22,23], y (ii) la fotólisis de complejos de Fe(III) con la generación de 

ácidos carboxílicos. 

𝐹𝑒(𝑂𝐻)2+ + ℎ𝑣 → 𝐹𝑒2+ + 𝑂𝐻●  (ec. 4) 

Con estos antecedentes, el principal objetivo de este capítulo fue evaluar la 

eficiencia de una celda electroquímica compuesta por los mejores materiales 

reportados para la degradación de compuestos orgánicos a través de los procesos 

electro-Fenton y Fotoelectro-Fenton, con la novedad del uso de hierro electro-

depositado en un cátodo de fieltro de carbón, utilizando una configuración de 

electrodo con difusión de aire y un ánodo de BDD, para la mineralización del verde 

de malaquita el cual es tóxico para las células humanas y puede causar la formación 

de tumores en el hígado, además de poseer un serio riesgo a la vida acuática [142]. 

 

2.2. Materiales y métodos 

 

2.2.1. Reactivos 

 

El Verde de Malaquita fue de grado analítico, suministrada por Sigma-Aldrich y 

utilizada como se recibió. El Sulfato de Sodio Anhidro de grado analítico y 

proporcionado por Fluka, fue utilizado como electrolito soporte en los experimentos 

para la generación del reactivo Fenton. El Sulfato de Hierro heptahidratado y el 

Cloruro Férrico hexahidratado también fueron de grado analítico y comprados en 

Merck. Todas las soluciones fueron preparadas con agua de alta pureza producida 

por un sistema Millipore® Direct-Q  (Resistividad de 18.2 M Ω cm a 25 °C) con el 

pH ajustado ya sea con ácido sulfúrico o hidróxido de sodio (Merck). El fieltro de 

carbón fue suministrado por Grupo Rooe (México). El gas Nitrógeno utilizado fue 

proporcionado por Abelló Linde 3.0 (pureza ≥ 99.9%, Barcelona, España).   
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2.2.2. Preparación y análisis de la superficie del cátodo. 

 

El fieltro de carbón fue sonicado durante 2 h en una solución de 0.1 M de H2SO4, 

este paso fue realizado para incrementar los grupos funcionales de oxígeno en el 

carbón [143]. Los experimentos para la electro-deposición del hierro, fueron 

realizados a través de un potenciostato-galvanostato Ecochemie Autolab 

PGSTAT100, controlado por el software NOVA 1.5 (Metrohm Autolab). El electrodo 

de referencia y auxiliar fueron Ag|AgCl|KCl(sat) (0.199 V vs. SHE a 25 °C) de doble 

unión y una barra de platino, respectivamente. El electrodo de trabajo fue fieltro de 

carbón con un área de 3 cm2. 

El fieltro de carbón junto con el electrodo de referencia y el electrodo auxiliar fueron 

colocados en la celda electroquímica, la cual contenía el electrolito soporte (0.1 M 

de H2SO4) el cual fue previamente purgado burbujeando gas nitrógeno puro por 60 

minutos antes de su uso. Finalmente, 2 mL de precursor de hierro (FeCl3 a 5 mM) 

fueron añadidos a la solución. La electrodeposición se llevó a cabo cuando se aplicó 

un potencial constante de -1.1 V por 3 horas, añadiendo 2 mL del precursor de hierro 

cada hora. 

La morfología de la superficie del CF con el hierro electrodepositado fue examinada 

a través de un Microscopio electrónico de barrido (SEM, JEOL-5400LV), se aplicó 

un voltaje de aceleración de 15 keV para las mediciones SEM y la espectroscopía 

de rayos X de energía-dispersiva (EDS), barrido y mapeo. El análisis de difracción 

de rayos X (XRD) fue realizado utilizando un sistema difractómetro de rayos X 

avanzado X Bruker-AXS D8 y radiación Cu Kα (λ = 1.5406 Å). Los barridos fueron 

realizados en un ángulo 2Θ entre un intervalo de 20 y 70° con un tamaño de paso 

de 0.040° y una potencia de 40 KV y 30 mA. Con el propósito de cuantificar las 

concentraciones de hierro como porcentajes de masa se realizaron medidas de 

fluorescencia de rayos X (XRF) al fieltro de carbón modificado con hierro utilizando 

un equipo SHIMADZU XRF-1800.  
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2.2.3. Arreglo experimental 

 

Los experimentos electroquímicos fueron realizados en una celda cilíndrica de un 

compartimento con volumen de 150 cm3 y una chaqueta externa para la circulación 

de agua, con la temperatura ajustada a 25° C. Se utilizaron 100 mL de solución, la 

cual estuvo en agitación a través de una barra magnética a 800 rpm para asegurar 

la homogenización y transporte de reactivos hacia los electrodos.  

Los experimentos de EF y PEF fueron hechos bajo condiciones de operación de 

corriente constante suminstrada por un potenciostato-galvanostato Amel 2053. La 

celda electroquímica consistió en un electrodo de difusión de gas de 3 cm2 de fieltro 

de carbón con hierro electrodepositado (preparado como se describe en la sección 

anterior), alimentado con aire a una velocidad de 20 mL min-1 como cátodo y un 

electrodo de diamante dopado con boro de 3 cm2 comprado a Adamant 

Technologies (La-Chaux-de- Fonds, Suiza) como ánodo. Antes de su uso, el ánodo 

fue polarizado en una solución 0.05 M de Na2SO4 a pH 3 con 100 mA cm-2 por 240 

min, para remover las impurezas de la superficie del BDD. El cátodo fue colocado 

en el fondo de un cilindro de polipropileno (ver Figura 2.2.) con una lámina interna 

de Níquel de malla 125 como colector de corriente en contacto con un cable de Ni/Cr 

como conexión eléctrica. En el proceso PEF los experimentos se realizaron con 

iluminación suministrada por una lámpara de luz negra Philips TL 6-W colocada en 

la parte superior de la celda abierta sobre 5 cm de la solución. La lámpara 

proporcionó radiación UV-A con un pico máximo de emisión centrada a 360 nm. 
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Figura 2.2. Esquema de la celda electroquímica utilizada para el tratamiento del 

Verde de Malaquita con los procesos EF y PEF (a) Cátodo de Fieltro de 

Carbón/hierro con alimentación de aire, (b) Ánodo de BDD, (c) Cable de Ni/Cr, (d) 

Flujo de aire, (e) Agitador magnético, (f) Agua del termostato a 25° C, (g) Agua 

hacia el termostato, (h) Solución, (i) Lámpara UV en experimentos con PEF. 

 

2.2.4. Determinaciones analíticas. 

 

El pH de la solución fue medido utilizando un potenciómetro Crison GLP 22. La 

concentración de peróxido de hidrógeno fue determinada por la medición de 

absorción de luz del complejo de hidrógeno-titanio a λ = 408 nm con un 

espectrofotómetro Unicam 1800. La mineralización de las soluciones de verde de 

Malaquita fue monitoreada a través de la disminución del carbón orgánico total 
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(COT), utilizando alícuotas de 10 mL como muestras las cuales fueron filtradas 

utilizando papeles filtro PTFE de 0.45 mm obtenidos de Whatman, posteriormente 

las mediciones se llevaron a cabo en un analizador de carbón orgánico total 

Shimadzu VCSN. Valores reproducibles de COT con una precisión de of ±1% fueron 

obtenidos al inyectar alícuotas de 50 μL al analizador. 

La comparación del poder de oxidación de los procesos EF y PEF también fueron 

explicados desde el punto de vista de la eficiencia en la corriente de mineralización 

(MCE), calculada para cada solución tratada en un tiempo de electrólisis dado 𝑡 (h) 

por la ecuación 5 [144,145].  

MCE (%)=
𝑛𝐹𝑉𝑠∆𝑇𝑂𝐶𝑒𝑥𝑝

4.32×107𝑚𝐼𝑡
×100  (ec. 5) 

Donde 𝑛 es el número de electrones consumidos durante el proceso de 

mineralización, F es la constante de Faraday (96485 C mol-1), 𝑉𝑠 es el volumen de 

la solución (L), ∆𝑇𝑂𝐶𝑒𝑥𝑝es la disminución del COT experimental (mg L-1), 4.32 ×

 107 es un factor de conversión (3600 s h-1 x 12000 mg mol-1), 𝑚 es el número de 

átomos de carbón del colorante e 𝐼 es la corriente (A). El número de electrones 

consumidos fue tomado como 226 asumiendo que la mineralización total del verde 

malaquita corresponde a la ecuación 6 [146]:  

C52H54N4O12 + 92H2O → 52CO2 + 4 NH4
+ + 222 H+ + 226 e (ec. 6) 

El proceso de decoloración del colorante azoico fue monitoreado a partir del 

decaimiento en la absorbancia (A) a la máxima longitud de onda del verde de 

Malaquita (λmax = 616 nm), a través de un espectrofotómetro Shimadzu 1800 UV-

vis. Las muestras siempre fueron diluidas en una proporción 1:10 y el porcentaje en 

la remoción del color (CR) o la eficiencia de decoloración fue calculada por medio 

de la siguiente ecuación: 

𝐶𝑅% =
𝐴0−𝐴𝑡

𝐴0
100 (ec. 7) 

En la ecuación 7, A0 y At corresponden a la absorbancia inicial en el tiempo 0 y en 

el tiempo t a la λmax del colorante azoico, respectivamente. 
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2.3. Resultados y discusiones 

 

2.3.1. Caracterización del electrodo de fieltro de carbón con hierro 

electrodepositado. 

 

La electrodeposición del hierro sobre el material de fieltro de carbón fue primero 

corroborada por los análisis de XRF. Estas medidas confirmaron la presencia de 

hierro de 1.525 g de Fe por Kg de C en el electrodo recién preparado. Las 

mediciones se llevaron a cabo nuevamente después de 360 minutos del tratamiento 

EF heterogéneo de una solución de Verde de Malaquita con una concentración de 

50 mg L-1 en Na2SO4 0.050 M a pH 3, 25 °C y 21.7 mA cm-2, así como después de 

10 ciclos del mismo proceso de degradación, siempre utilizando el mismo electrodo 

con la configuración de cátodo difusor de aire. Después del primer ciclo de 

tratamiento, se obtuvieron cerca de 1.372 g de Fe por kg de C, mientras que este 

valor fue fuertemente reducido a 0.399 g de Fe por kg de C después de 10 ciclos. 

Esto significa que cada tratamiento involucró en promedio una pérdida de 0.12 g de 

Fe por kg de C, indicando que en los procesos heterogéneos EF y PEF, se espera 

que la producción de OH tome lugar tanto en el seno de la solución como en la 

superficie del cátodo vía una reacción Fenton homogénea y heterogénea, 

respectivamente [147,82]. 

Los patrones de difracción de rayos X para el cátodo de fieltro de carbón con hierro 

antes y después de su uso en el tratamiento EF heterogéneo de 50 mgL-1 de Verde 

de Malaquita a 21.7 mA cm-2 están representados en los gráficos a y b de la Figura 

2.3., respectivamente. En ambos casos, hay evidencia de la presencia de óxidos de 

hierro tales como magnetita, cuyos planos cristalográficos característicos (311), 

(511) y (400) en 35.2°, 56.9° y 43.1°, respectivamente, y magemita, con un marcado 

plano cristalográfico (220) a 30°, según lo reportado en otros trabajos [148-151]. 

Nótese que en el electrodo recién preparado, fue encontrado un pico a 44.8° 

atribuido al Fe0 con plano (110) [152], el cual desaparece después de llevar a cabo 

el proceso EF para la degradación del colorante (ver gráfico b Figura 2.3.).  
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Figura 2.3. Gráficos de la difracción de Rayos X del electrodo de fieltro de carbón 

con hierro (a) antes y (b) después del tratamiento EF heterogéneo de 100 mL de 

una solución con 50 mgL-1 de Verde de Malaquita en Na2SO4 0.050 M a pH 3, 

25°C y 21.7 mA cm-2 por 360 min. (c) Difracción de Rayos X para el fieltro de 

carbón. 

La presencia de Fe metálico en el fieltro de carbón sugiere la formación de óxidos 

de hierro como principal producto de la corrosión de las partículas de hierro 

depositadas como se puede observar en la Figura 2.4. Por otro lado, un pequeño 

pero amplio pico en 25° también aparece en el patrón del XRD del cátodo usado 

(Figura 2.3.b), el cual puede ser atribuido al plano (002) de un estructura grafítica 

hexagonal del material de carbón[153,143]. El hecho de que este pico a 25° no fuera 

detectado ni el electrodo recién preparado, ni en el fieltro de carbón sin hierro 

(Figura 2.3.a y 2.3.c), sugiere que la estructura de la capa relacionada a este pico 

en los dos últimos casos probablemente estaba cubierta con impurezas y que los 

radicales hidroxilo producidos durante el proceso EF heterogéneo limpiaron la 

superficie del cátodo, recuperando la estructura grafítica cristalina ordenada. 
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Figura 2.4. Electrodo con hierro electrodepositado a) antes del proceso EF y b) 

después del EF. 

Los análisis SEM del mismo fieltro de carbón con hierro recién preparado fueron 

hechos para estudiar las propiedades morfológicas del depósito. La Figura 2.5.a 

corresponde a la imagen SEM obtenida para un electrodo recién preparado. Se 

puede observar que los óxidos de hierro forman aglomerados distribuidos 

uniformemente sobre el fieltro de carbón. Se puede ver la misma morfología en la 

Figura 2.5.b para el mismo electrodo después de 360 minutos de uso. En este caso, 

se ve una disminución de los óxidos de hierro, como se mencionó anteriormente en 

las mediciones de XRF. 

Los perfiles del mapeo elemental para hierro en los mismos electrodos, registrados 

por EDS y presentados en las Figuras 2.5.c y 2.5.d, corroboran la presencia de 

hierro sobre el fieltro de carbón así como sus patrones de distribución. Así, una 

mejor distribución con grandes aglomerados de hierro se puede observar en 

electrodo recién preparado (Figura 2.5.c), mientras que la atenuación de las áreas 

rojas en el cátodo usado (Figura 2.5.d) es indicativo de una caída en la 

concentración de hierro debido a su pérdida durante el proceso EF heterogéneo. 
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Figura 2.5. Imágenes SEM del fieltro de carbón con hierro (a) antes y (b) después 

de la degradación con EF heterogéneo. Mapeo elemental a partir del EDS para Fe 

(c) antes y (d) después del proceso EF heterogéneo. 

 

2.3.2. Producción de H2O2 por el cátodo de fieltro de carbón con hierro. 

 

Para evaluar la producción de H2O2 en el sistema electrolítico, se hicieron pruebas 

previas con 100 mL de una solución de Na2SO4 0.050 M a pH3 y 25 °C utilizando la 

celda equipada con el ánodo de BDD y el fieltro de carbón sin hierro como cátodo 

con la configuración de electrodo de difusión y aplicando una densidad de corriente 

entre 11.7 y 33.3 mA cm-2 por 240 min. En estos experimentos, se observó una 

acumulación gradual de H2O2, donde siempre se llegó a un estado estacionario en 

el contenido de H2O2 de la solución, sin cambiar el pH de la solución, lo cual es un 

comportamiento común en las celdas electrolíticas con cátodos de difusión de aire 



61 
 

[154,120]. La Figura 2.6. ilustra esta tendencia con el mejor desempeño obtenido a 

21.7 mA cm-2, alcanzando una máxima concentración de H2O2 en estado 

estacionario de 94 mgL-1. El estado estacionario para la acumulación del H2O2 fue 

alcanzado justo cuando su velocidad de electrogeneración se volvió igual que su 

destrucción, la cual toma lugar principalmente en el ánodo de BDD por su oxidación 

a O2 con la generación de HO2
 como intermediario a través de las reacciones 8 y 9 

[155]: 

H2O2    HO2
  +  H+  +  e  (ec. 8) 

HO2
    O2(g)  +  H+  +  e   (ec. 9) 

A partir de los resultados anteriores, una densidad de corriente de 21.7 mA cm-2 fue 

utilizada para las pruebas subsecuentes, utilizando la misma celda con un cátodo 

de fieltro de carbón con hierro electrodepositado y la configuración de electrodo de 

difusión de gas. 

Bajo estas condiciones, la Figura 2.6. muestra una menor acumulación de H2O2, de 

sólo 4.3 mgL-1, por la electrolisis de Na2SO4 0.050 M a pH3. La alta disminución en 

la acumulación de H2O2 cuando se utiliza un electrodo recién preparado con hierro, 

en comparación con el mismo electrodo sin hierro, puede ser explicada por el rápido 

consumo de estas especies por el Fe2+ en la reacción Fenton, la cual puede ocurrir 

ya sea de forma heterogénea en el hierro depositado sobre la superficie del cátodo 

o de forma homogénea en el seno de la solución con el hierro soluble liberado del 

cátodo durante la electrólisis [147,154]. El rápido estado estacionario alcanzado 

para la concentración de H2O2 en el medio sugiere la existencia de una constante 

generación de OH a partir de la reacción Fenton tanto homogénea como 

heterogénea. 
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Figura 2.6. Concentración acumulada de H2O2 vs tiempo de electrólisis 

encontrada para 100 mL de Na2SO4 0.050 M a pH 3 y 25 °C, utilizando un reactor 

con agitación y un ánodo de BDD, aplicando una densidad de corriente de 21.7 

mA cm-2. Cátodo con difusión de oxígeno sin hierro () y con hierro (). 

 

2.3.3. Degradación de las soluciones de Verde de Malaquita utilizando los 

procesos EF y PEF 

 

El poder oxidativo de los métodos EF y PEF, así como el rol de los radicales hidroxilo 

generados y la luz UVA, fue comprobado por el estudio de la decoloración y 

mineralización de soluciones de Verde de Malaquita con 50 a 150 mg L-1 tratadas 

con el BDD/Fieltro de carbón con hierro a una densidad de corriente de 21.7 mA cm-

2 por 360 min (Figura 2.7.).  
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Figura 2.7. Decoloración de una solución de 150 mg L-1 de verde de malaquita en 

el a) minuto cero y b) después de 60 minutos. 

En estas pruebas, un cátodo recién preparado siempre fue utilizado y también se 

encontró que el pH inicial de 3 permaneció prácticamente sin cambiar durante todos 

los tratamientos. 

La Figura 2.8a y b evidencia una pérdida más lenta en el color de la solución 

conforme se incrementa la concentración del colorante, además la remoción de 

color siempre fue más rápida en el proceso PEF que en el EF bajo condiciones 

comparables. Así, la decoloración total se alcanzó después de 60, 75 y 90 minutos 

para el proceso PEF, mientras que para el EF fue de 75, 90 y 105 minutos de las 

crecientes concentraciones de Verde de Malaquita de 50, 100 y 150 mg L-1, 

respectivamente. La más rápida pérdida de color para cada tratamiento mientras 

disminuyó la concentración, puede ser simplemente asociada con la destrucción de 

una mayor proporción de carga orgánica con una cantidad similar de BDD(OH) y 

OH generados a la misma densidad de corriente de 21.7 mA cm-2 [120]. La 

superioridad del PEF heterogéneo para la decoloración puede ser explicada por la 

carga del oxalato presente en el colorante comercial. Este puede formar especies 

Fe(III)-oxalato en el seno de la solución que puede ser rápidamente 

fotodescarboxilado a través de la reacción 10 regenerando más Fe2+ con el 
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consecuente incremento en la producción de OH a través de la reacción Fenton, 

por lo tanto mejorando la oxidación del Verde de Malaquita. 

Fe(OOCR)2+  +  hv    Fe2+ +  CO2  +  R  (ec. 10) 

También vale la pena notar que la mayoría del color (74-95%) se perdió en los 

primeros 15 minutos de electrólisis (Figura 2.8a y b), mientras que la velocidad de 

decoloración tuvo una fuerte desaceleración a tiempos mayores. Esto sugiere que 

la formación de productos aromáticos con color que absorben longitudes de onda 

cercanas al colorante inicial (max = 616 nm) y que son más lentamente destruidos 

por los radicales hidroxilo, como se había reportado previamente para 

degradaciones de colorantes azoicos a través de los procesos EF y PEF 

[156,157,111]. 
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Figura 2.8. Variación en el porcentaje de remoción de color en función del tiempo 

de electrólisis para el proceso (a) EF y (b) PEF de 100 mL de soluciones de Verde 

de Malaquita en Na2SO4 0.050 M a pH 3 y 25 °C utilizando una celda con 

BDD/Fieltro de carbón con hierro a una densidad de corriente de 21.7 mA cm-2. 

Concentraciones del colorante: () 50 mg L-1, () 100 mg L-1 y () 150 mg L-1. 

La mineralización de los productos formados durante la degradación del Verde de 

Malaquita fue monitoreada a través de la reducción en el COT normalizado a través 

del tiempo y los resultados obtenidos se muestran en la Figura 2.9.a y b para los 

procesos EF y PEF, respectivamente. Mientras la velocidad de mineralización 

siempre disminuyó conforme se incrementó la concentración inicial del colorante, el 
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poder de oxidación de los EAOPs incrementó en el orden EF < PEF para todos los 

casos. Para el proceso EF, el COT fue reducido en un 85, 76 y 69% después de 

360 minutos para la electrólisis de 50, 100 y 150 mgL-1 de Verde de Malaquita 

(Figura 2.9.a), mientras que para el PEF, las mismas pruebas arrojaron remociones 

de COT de 98, 87 y 77% (Figura 2.9.b). La progresiva disminución de la reducción 

del COT normalizado mientras se incrementó la carga orgánica puede ser atribuida 

una vez más a la baja velocidad de reacción de cantidades similares de radicales 

(BDD(OH) y OH) para oxidar mayores cantidades de intermediarios formados. El 

alto poder de mineralización del PEF puede estar relacionado con la aceleración 

adicional de la destrucción de varios productos en solución bajo la foto-oxidación 

por radiación UVA. Este es el caso, por ejemplo, de los complejos de Fe(III) de 

ácidos carboxílicos formados por la degradación del Verde de Malaquita[119], los 

cuales pueden ser rápidamente fotolizados por la reacción (10) , pero muy 

difícilmente removidos por los radicales hidroxilo bajo las condiciones del proceso 

EF [114]. 
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Figura 2.9. Cambio del COT normalizado con respecto al tiempo de electrólisis 

para los procesos de (a) EF y (b) PEF a 21.7 mA cm-2. Concentración del Verde 

de Malaquita: () 50 mg L-1, () 100 mg L-1 y () 150 mg L-1. 

 

2.3.4. Cinética y eficiencia de la corriente de mineralización de los procesos EF y 

PEF. 

 

La disminución exponencial del COT normalizado para todas las curvas de las 

Figuras 2.9.a y b se ajustaron bien a un modelo cinético de pseudo-primer orden 

graficando ln(COT0/COT) vs tiempo, donde COT0 y COT representan el COT de la 

solución antes de la electrólisis y después de un tiempo t, respectivamente. Este 

comportamiento presupone que una cantidad constante de BDD(OH) y OH está 

disponible para atacar los compuestos orgánicos durante cada corrida, limitando la 

cinética en la reducción del COT en ambos tratamientos [120]. De este análisis, la 

constante aparente de velocidad para la remoción de COT (kCOT), con su 

correspondiente coeficiente de determinación (R2), fueron determinados para cada 

prueba. Para 50, 100 y 150 mg L-1 de Verde de Malaquita, se obtuvieron valores 

decrecientes de kCOT para el proceso EF de 6.1  10-3 min-1 (R2 = 0.997), 5.0  10-3 

min-1 (R2 = 0.995) y 4.4  10-3 min-1 (R2 = 0.981), respectivamente. Mientras que, 
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como era esperado, mayores valores de kCOT fueron encontrados en las pruebas 

análogas del proceso PEF: 8.7  10-3 min-1 (R2 = 0.987), 5.9  10-3 min-1 (R2 = 0.981) 

y 4.8  10-3 min-1 (R2=0.987). Tomando en cuenta que el cociente de kCOT entre el 

proceso PEF y EF disminuyó de 1.36 para 50 mg L-1 a 1.09 para 150 mg L-1, se 

puede concluir que la fotólisis de la luz UVA en el proceso PEF se vuelve más 

efectiva en soluciones más diluidas, probablemente porque la radiación destruye 

más rápidamente cantidades bajas de los productos fotoactivos formados. 

La habilidad de oxidación de los EAOPs se puede explicar de mejor forma a partir 

de los valores de MCE de las pruebas anteriores a partir de la Ecuación 5 y 

presentados en la Figura 2.10.a y b. Debe tomarse en cuenta que en el proceso EF, 

una máxima eficiencia de corriente de 200% se puede alcanzar, 100% debido a la 

contribución anódica por la formación de BDD(●OH) y otro 100% como resultado de 

la producción de ●OH a partir del H2O2 generado catódicamente. Sin embargo, para 

el proceso PEF, valores mucho mayores de MCE pueden ser obtenidos debido a la 

acción de luz UVA en el proceso de degradación. La Figura 2.10.a y b muestra que 

las máximas eficiencias de corriente siempre fueron alcanzadas al principio de 

ambos EAOPs, con valores desde 154% a 179% para el proceso EF y mucho 

mayores, desde 230% a 360%, para el proceso PEF. Estos valores de MCE son 

superiores a aquellos usualmente determinados para procesos análogos de EAOPs 

de colorantes azoicos[156,157,111], sugiriendo una destrucción eficiente de los 

compuestos orgánicos por radicales hidroxilo en la superficie de los óxidos de hierro 

del cátodo de fieltro de carbón. Una inspección de la Figura 2.10.a y b remarca un 

crecimiento gradual en la MCE conforme se incrementa la concentración de 

colorante en ambos procesos. Esta tendencia no es sorprendente debido a que 

mayor cantidad de COT fue reducida con mayores cantidades de Verde de 

Malaquita, aunque la caída del COT normalizado fue menor (Figura 2.9.). A pesar 

de que las mismas cantidades de BDD(OH) y OH son generados a la misma 

densidad de corriente aplicada, la presencia de una mayor carga orgánica mejora 

la reacción de estos radicales ya que se evitan reacciones parásitas que disminuyen 

la eficiencia del proceso. Este es un fenómeno típico también observado en 

procesos homogéneos EF y PEF [154]. Estas reacciones parásitas incluyen la 
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oxidación de BDD(OH) a O2 a través de la reacción 11 y el consumo de OH con 

H2O2 y Fe2+ por las reacciones 12 y 13, respectivamente[114,120]: 

2 BDD(OH)    2 BDD  +  O2 +  2 H+  +  2 e (ec. 11) 

H2O2  +  OH    HO2
  +  H2O (ec. 12) 

Fe2+  +  OH    Fe3+  +  OH  (ec. 13) 

Además, el valor de la MCE para cada tratamiento de la Figura 2.10., tuvo una 

dramática caída conforme se prolongó el tiempo de electrólisis. Esta tendencia 

general puede relacionarse con la disminución progresiva de la carga orgánica del 

medio en conjunto con la formación de productos recalcitrantes [115]. 

Estos resultados obtenidos ponen en evidencia que el proceso PEF es capaz de 

realizar una mineralización casi total con una remoción del 98% del COT para una 

solución de Verde de Malaquita de 50 mg L-1 tratada a 21.7 mA cm-2. Sin embargo, 

este EAOP es capaz de mineralizar soluciones de colorante más concentradas 

aunque en menor medida, pero con mayor eficiencia de corriente. 
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Figura 2.10. Eficiencia en la corriente de mineralización versus tiempo de 

electrólisis para el proceso (a) EF y (b) PEF. Concentración del Verde de 

Malaquita: () 50 mg L-1, () 100 mg L-1 y () 150 mg L-1. 

 

2.3.5. Estabilidad del electrodo de fieltro de carbón hierro durante el proceso EF. 

 

La estabilidad y actividad de los óxidos de hierro en el electrodo son un parámetro 

clave para la reusabilidad del electrodo en los procesos EAOPs heterogéneos. 

Análisis de XRF del cátodo después de 360 minutos del proceso heterogéneo con 

una solución de Verde de Malaquita de 50 mg L-1 a 21.7 mA cm-2 revelaron una 
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pérdida parcial del hierro depositado. Para una mejor evaluación de la estabilidad 

del electrodo, la misma prueba se repitió diez veces utilizando el mismo cátodo. La 

Figura 2.11.a muestra que el porcentaje de remoción de COT al final del proceso 

EF disminuyó de un 85% en el primer ciclo a un 68% para el décimo ciclo. La 

disminución en COT en las electrólisis consecutivas siempre obedeció una cinética 

de pseudo-primer orden y sus correspondientes valores de kCOT, son presentados 

en la Figura 2.11.b, los cuales también disminuyeron gradualmente conforme se 

incrementaron los ciclos de tratamiento. Esta pérdida en la actividad del electrodo 

sugiere una significante desaceleración en la producción de OH a partir del Fenton 

heterogéneo en la superficie del electrodo después de su uso repetido. Esta 

hipótesis concuerda con la cantidad de hierro perdida después de 10 ciclos de 

tratamiento, como se detectó por XRF. En cada ciclo, se espera la disolución de una 

cantidad similar de óxidos de hierro hacia la solución con pH 3, por lo tanto la 

generación análoga de cantidades de OH a partir de un Fenton homogéneo, pero 

la presencia de menos hierro en el fieltro de carbón inhibe la producción de estos 

radicales en la superficie del cátodo. A pesar de esto, nuestros resultados 

evidencian que la degradación consecutiva del colorante ocurre casi tan rápido 

como en el primer ciclo de oxidación. Mayores esfuerzos son necesarios para 

preparar un electrodo de fieltro de carbón con hierro más estable, para poder 

mantener su actividad y mejorar su reusabilidad en procesos EAOPs heterogéneos. 
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Figura 2.11. (a) Porcentaje de remoción de COT después de cada ciclo utilizando 

EF para la degradación de 100 mL de una solución de Verde de Malaquita a pH3 y 

25 °C utilizando el mismo BDD/Fieltro de carbón con hierro a 21.7 mA cm-2 

durante 360 minutos. (b) constante aparente de velocidad para la remoción de 

COT en cada una de las pruebas. 
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2.4. Conclusiones 

 

Se ha mostrado la viabilidad de la utilización de un electrodo de fieltro de carbón 

cubierto con hierro con la configuración de difusión de oxígeno para los procesos 

heterogéneos EF y PEF en la degradación de soluciones de Verde de Malaquita a 

pH 3. En estos EAOPs, los compuestos orgánicos son oxidados por BDD(OH) junto 

con OH formados a partir de la reacción Fenton en la superficie del cátodo y en el 

seno de la solución a partir del hierro desorbido y/o por la acción fotolítica de la 

radiación UVA. La decoloración y mineralización de las soluciones de colorante 

fueron mucho más rápidas para el proceso PEF bajo condiciones comparables. La 

superioridad de este EAOP fue explicada por la formación de complejos de Fe(III) 

en solución con el oxalato presente en el colorante comercial así como con los 

ácidos carboxílicos de cadena corta producidos durante la degradación del 

colorante. La rápida fotólisis de estas especies por la luz UVA en el proceso PEF 

regeneró más Fe2+ soluble, acelerando la producción de radicales hidroxilo en un 

proceso Fenton homogéneo y mejorando el proceso de oxidación. Un incremento 

en la concentración de colorante en ambos EAOPs provocó una menor eficiencia 

en la decoloración y la disminución del COT, pero una mayor eficiencia en la 

corriente de mineralización debido a la desaceleración de reacciones parásitas de 

los radicales hidroxilo. La reducción del COT siempre obedeció una cinética del 

pseudo-primer orden. Se obtuvo una mineralización casi total con una remoción del 

98% del COT a través del proceso PEF con una solución de Verde de Malaquita de 

50 mg L-1 a 21.7 mA cm-2. Diez ciclos consecutivos de tratamiento de esta solución 

bajo condiciones de un proceso EF, revelaron una pérdida gradual en la habilidad 

de oxidación como resultado de una continua desorción de hierro del cátodo, lo cual 

desacelero principalmente la contribución heterogénea al proceso de oxidación. 

Esto fue confirmado con los análisis de XRF, XRD, SEM y EDS del cátodo antes y 

después de su uso. Mayores esfuerzos son necesarios para mejorar la estabilidad 

del electrodo y mejorar su reusabilidad en un proceso heterogéneo. 
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CAPÍTULO 3 

Estudio electroquímico de la generación del reactivo Fenton a través de un 

Electrodo de Disco-Anillo Rotatorio. 
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3.1. Introducción 

 

En los dos capítulos anteriores se pudo concluir que la generación del reactivo 

Fenton tuvo una contribución tanto homogénea como heterogénea en los sistemas 

utilizados. Sin embargo, no fue posible controlar la procedencia de la fuente de 

hierro, ya que se generó el reactivo Fenton tanto del hierro en el soporte sólido como 

del hierro en solución. En este capítulo, se buscó controlar la generación del 

peróxido de hidrógeno así como del reactivo Fenton tanto de forma homogénea 

como heterogénea, a través del uso de un electrodo de disco-anillo rotatorio. 

La técnica de Electrodo de Disco-Anillo Rotatorio (EDAR) ha sido utilizada para la 

investigación del mecanismo de reducción del O2, reacción en la cual el H2O2 es 

formado como un intermediario[158-160]. En este método, la reducción del O2 se 

lleva a cabo en un disco central y el H2O2 es detectado en un electrodo anillo 

concéntrico de mayor radio. Damjanovic y colaboradores [161,162] propusieron un 

criterio para distinguir dos posibles mecanismos de reacción de la reducción del O2 

utilizando el gráfico del cociente de la corriente del disco (iD) y del anillo (iA) vs el 

reciproco de la raíz cuadrada de la velocidad angular (ω). 

Damjanovic et. al [161,163] propusieron un modelo para la reducción de oxígeno 

donde el primer mecanismo es una ruta de reducción directa en la cual el O2 se 

reduce a H2O a través de un paso de transferencia de 4 electrones. El segundo 

mecanismo es una serie de rutas de reacción en donde el O2 es primero reducido a 

H2O2 seguido de la reducción del H2O2 a H2O. Estas dos rutas de reacción se 

presentan en la Figura 3.1. 

 

Figura 3.1. Modelo mecanístico de Damjanovic para la reducción de oxígeno. 
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El análisis mecanístico de Damjanovic modificado por Hsueh[164], propone como 

criterios para identificar la ruta de reducción del oxígeno, varias curvas que 

relacionan las corrientes del disco y del anillo con la frecuencia angular de rotación, 

a fin de conocer no sólo el número aparente de electrones intercambiados en todo 

el intervalo de potencial sino también el porcentaje de O2 disuelto que se está 

reduciendo por cada ruta y el valor de las constantes cinéticas. Además, permite la 

construcción de varias gráficas que aportan argumentos matemáticos para validar 

la ruta electroquímica seguida por la reacción de reducción de oxígeno. Dichas 

gráficas se pueden construir con la ecuación 1, en la que se relaciona la corriente 

del disco y del anillo con el inverso de la raíz cuadrada de la velocidad angular 

[165,164]. 

𝑖𝐷

𝑖𝐴
=

1

𝑁
[1 + 2

𝑘1

𝑘2
] + [

2(
𝑘1
𝑘2

+1)

𝑁𝑍2
𝑘3] 𝜔−1/2   (ec. 1) 

Donde iD e iA son las corrientes del disco y del anillo, N es la eficiencia de colección, 

k1, k2 y k3 son las constantes de velocidad correspondientes a la Figura 3.1., ω la 

velocidad angular de rotación y 𝑍2 = 0.62𝐷𝐻2𝑂2

2/3
𝑣−1/6, donde  𝐷𝐻2𝑂2

 es el coeficiente 

de difusión del H2O2 en solución[166,167] (1.71 x 10-5 cm2s-1) y 𝑣 es la viscosidad 

cinemática del solvente (~0.01 cm2s-1).  

Las constantes de velocidad de todo el modelo considerado (k1, k2 y k3) pueden ser 

evaluadas a partir de la pendiente e intersección de iD/iA vs 𝜔-1/2 y de la pendiente 

de iD,Lim / (iD,Lim-iD) vs 𝜔-1/2 (ecuación 2) [164,168]. 

𝑖𝐷,𝐿𝑖𝑚

𝑖𝐷,𝐿𝑖𝑚−𝑖𝐷
= 1 +

𝑘1+𝑘2

𝑍1
𝜔−1/2  (ec. 2) 

Donde iD,Lim representa la corriente límite del disco. Sí los datos experimentales de 

las curvas corriente vs potencial del EDAR son analizados utilizando la ecuación 1, 

sería posible construir varias curvas dependiendo de los eventos que suceden a 

nivel molecular durante la reacción de reducción de oxígeno (Figura 3.2.) 
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Figura 3.2. Gráficas de iD/iA vs 𝜔−1/2 utilizadas para determinar el mecanismo de 

la reacción de reducción de oxígeno según Damjanovic. 

Caso I el intermediario (H2O2) no es producido, por lo tanto no existe corriente en el 

anillo y no es posible realizar un gráfico. 

Caso II sólo ocurre la reacción que genera el intermediario (H2O2) pero este no 

reacciona electroquímicamente es decir k1 = 0 y k3 = 0, en este caso la ecuación 1 

se reduce a: 

𝑖𝐷

𝑖𝐴
=

1

𝑁
  (ec. 3) 

El cociente iD/iA es independiente de 𝜔 lo que produce una recta paralela a lo largo 

del eje 𝜔−1/2. 

Caso III sólo ocurren las reacciones que producen el H2O2 y el H2O a través del 

segundo mecanismo de Damjanovic, esto quiere decir que no existe la reacción 

paralela (primer mecanismo de Damjanovic) y por lo tanto la ecuación 1 se reduce 

a: 

𝑖𝐷

𝑖𝐴
=

1

𝑁
+ [

2(𝑘3)

𝑁𝑍2
] 𝜔−1/2  (ec. 4) 



78 
 

Al graficar se obtiene una familia de rectas con diferentes pendientes (en función de 

ED) e intercepción en N-1. 

Caso IV Cuando ocurre el primer mecanismo de Damjanovic y la producción del 

intermediario sin que este llegue a reducirse a agua, por lo que sugiere una 

acumulación del mismo en el seno del electrolito. Bajo estas condiciones, la 

ecuación 1 se simplifica a: 

𝑖𝐷

𝑖𝐴
=

1

𝑁
[1 + 2

𝑘1

𝑘2
] (ec. 5) 

Al igual que en el Caso II el cociente 
𝑖𝐷

𝑖𝐴
 sería independiente de 𝜔, sin embargo, en 

este caso el valor de la intercepción sería mayor a N-1 y dependería del potencial 

del disco ya que las reacciones involucradas son dependientes del potencial. 

Caso V se llevan a cabo tanto el primer como segundo mecanismo propuesto por 

Damjanovic, por lo tanto la ecuación 1 se mantiene sin simplificaciones y la 

pendiente e intercepción de las curvas iD/iA vs 𝜔-1/2 serían funciones del potencial. 

Utilizando las ecuaciones anteriores se profundizó en el estudio de las constantes 

cinéticas de velocidad así como en el mecanismo de generación de H2O2 generado 

in-situ, posteriormente se utilizó este mismo electrodo para llevar a cabo la reacción 

Fenton. Consideramos que esta estrategia podría representar un medio eficaz para 

avanzar en el entendimiento de los procesos tipo Fenton heterogéneos y su 

consecuente mejoría.  

 

3.2. Materiales y métodos 

 

Para todos los experimentos electroquímicos se utilizó una celda electroquímica con 

configuración de tres electrodos. El electrolito soporte utilizado fue una solución 0.1 

M de KCl (J.T. Baker) con pH 3 ajustado con HCl concentrado (J.T. Baker). El 

electrodo de trabajo fue un EDAR con disco de carbón vítreo y anillo de oro, el 

electrodo de referencia fue de Ag/AgCl y como contra electrodo se utilizó platino. 
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Los experimentos fueron realizados a través de un bipotenciostato - galvanostato 

Basi-Epsilon, controlado por el software EpsilonEC y un rotor Marca Basi modelo 

RRDE-3A. 

 

3.2.1. Eficiencia de Colección 

 

Se realizó un barrido de potenciales a una solución 0.1 M de cloruro de hexamín 

rutenio. Aplicando un potencial en el disco de 0 a -0.6 V con velocidad de barrido de 

5 mV s-1, mientras en el anillo se aplicó un potencial constante de 0.2 V, las 

velocidades de rotación utilizadas estuvieron entre 300 y 2700 rpm.  

 

3.2.2. Generación y detección del H2O2 

 

Para los experimentos de generación y detección de peróxido de hidrógeno, antes 

de cada experimentó se saturó de oxígeno durante 30 minutos la solución de KCl. 

Se realizó un barrido de potenciales comenzando en el potencial a circuito abierto 

(OCP) hasta -1.2 V, con velocidad de barrido de 5 mV s-1, mientras en el anillo se 

aplicó un potencial constante de 1.2 V, las velocidades de rotación utilizadas 

estuvieron entre 600 y 1900 rpm.  

 

3.2.3. Generación del reactivo Fenton 

 

Para la generación del reactivo Fenton primero se realizó un electrodepósito de 

hierro en el anillo de oro, utilizando una solución 0.1 M de FeSO4 previamente 

purgada con Nitrógeno, aplicando un potencial constante al anillo de -1.15 V durante 

15 minutos.  

Posteriormente se llevó a cabo la generación del reactivo Fenton en una solución 

de 10 ppm de Naranja II (Sigma-Aldrich), aplicando un potencial constante de -0.70 
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V en el disco para generar el H2O2 mientras en anillo se aplicaron potenciales 

constantes desde -1.15 V hasta -0.5 V durante una hora, y utilizando una velocidad 

de rotación de 500 rpm. Al final de cada experimento se cuantificó la cantidad de 

hierro en el anillo utilizando una voltamperometría de redisolución, así como la 

remoción de color en la solución a través de un espectrofotómetro UV-visible Agilent 

Cary 8454. 

 

3.3. Resultados 

 

3.3.1. Eficiencia de colección 

 

Para estimar las características cuantitativas del EDAR (Figura 3.3.) primero se 

debe calcular o determinar empíricamente su eficiencia de colección (N), es decir la 

fracción de la sustancia estable generada en el disco que puede ser colectada en el 

electrodo anillo para un radio determinado del disco y del anillo.  

 

Figura 3.3. Medidas del electrodo de disco-anillo (mm) utilizado en los 

experimentos. 
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La eficiencia de colección del EDAR está definida como la razón entre la corriente 

medida en el anillo iA y la corriente media en el disco iD (valores absolutos). 

𝑁 =  
𝑖𝐴

𝑖𝐷
  (ec. 6) 

En este trabajo se utilizó el siguiente modelo [169] para el cálculo teórico de N, en 

el cual se muestra claramente la dependencia geométrica de este factor con 

respecto a los radios de los electrodos (ecuación 7) 

𝑁𝑜 = (
𝑟3

3−𝑟2
3

𝑟2
3−𝑟1

3)
2/3

[
1

2.44+(
𝑟1

3

𝑟2
3−𝑟1

3)

2/3 +
1

2.44+(
𝑟3

3−𝑟2
3

𝑟2
3−𝑟1

3)

2/3 −
1

2.44+ (
𝑟1

3𝑟3
3−𝑟2

3

𝑟3
3𝑟2

3−𝑟1
3)

2/3]  (ec. 7) 

r1 = 2 mm 

r2 = 2.5 mm 

r3 = 3.5 mm 

N = 39 %  

La desviación en los valores obtenidos por esta expresión es comúnmente del orden 

del 5% e incluso mayor (~30%) dependiendo de la geometría del EDAR, debido a 

esto también se obtuvo la eficiencia de colección de forma experimental (Figura 

3.4.). 
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Figura 3.4. Eficiencia de colección experimental con cloruro de hexamín rutenio. 

A) corriente de anillo B) Corriente de disco C) iA/iD a distintas velocidades de 

rotación. v = 5 mVs-1 EA = 0.2 V. 
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N =  
|𝑖𝐴|

|𝑖𝐷|
= 32% 

Debido a que esta N es medida de forma experimental, se le llama eficiencia de 

colección empírica. El promedio de las eficiencias de colección experimental 

utilizando 6 distintas velocidades de rotación fue de 32%, hay que aclarar que esta 

eficiencia de colección es porcentaje en moles no en peso. 

 

3.3.2. Generación y detección del H2O2 

 

La reacción de reducción de oxígeno (RRO) es uno de los procesos más 

ampliamente estudiados debido a sus importantes aplicaciones. Debido a que este 

proceso es fuertemente dependiente de las condiciones experimentales 

específicas, tales como composición de la solución, pH, potencial aplicado, etc. Fue 

necesario estudiar este proceso con nuestras condiciones experimentales. En esta 

sección se presentan los resultados del estudio de la reducción de oxígeno en el 

disco de carbón vítreo y su detección en el anillo de oro, utilizando las condiciones 

experimentales mencionadas en la metodología. 

La Figura 3.5. muestra las mediciones del EDAR para la reducción de oxígeno a 

diferentes velocidades de rotación en la región de potencial de OCP a -1.2 V. Las 

corrientes del disco fueron medidas en función del potencial en tanto que las 

corrientes debidas a la oxidación del H2O2 fueron detectadas en el anillo de oro a 

1.2 V vs Ag/AgCl. 
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Figura 3.5. Curvas corriente-potencial para el electrodo disco-anillo rotatorio en 

una solución 0.1 M de KCl saturada con oxígeno. a) Corrientes del anillo de oro b) 

Corrientes del disco de carbón vítreo. v = 5 mVs-1 EA = 1.2 V 

En la Figura 3.5. se observa que el potencial donde se obtiene la mayor cantidad de 

peróxido de hidrógeno fue aplicando un potencial 0.6 V en el disco de carbón vítreo. 

A partir de este gráfico se obtuvieron los datos necesarios para construir la Figura 

3.6. y 3.7, debido a que la reducción es distinta según el potencial aplicado en el 

disco se dividió la ventana de potencial aplicado en el disco en dos intervalos, en el 

primero que corresponde a la figura 3.6. se muestran las curvas de iD/iA vs 𝜔-1/2 

correspondientes a la región de potenciales entre -0.1 y -0.6 V, la linealidad que se 
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presenta en esta zona de datos sugiere que la reacción de reducción de oxígeno 

obedece una ley cinética de primer orden y que los datos experimentales si se 

ajustan adecuadamente al análisis mecanístico de Damjanovic-Hsueh. La 

intersección de estas curvas es aproximadamente igual a N-1 lo cual confirma que 

la ruta de reducción de oxígeno disuelto sobre el material de carbón empleado 

concuerda con el Caso III que se mencionó anteriormente y por lo tanto a estos 

potenciales, la reacción de reducción de oxígeno se lleva a cabo solamente a través 

del 2do mecanismo de Damjanovic. 
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Figura 3.6. Gráficas de iD/iA vs 𝜔−1/2 en la región de potencial del disco entre -0.1 

V y -0.6 V. 

La Figura 3.7. muestra las curvas de iD/iA vs 𝜔-1/2 correspondientes a la región de 

potenciales entre -0.7 y -1.0 V. La linealidad y la característica de que la intercepción 

de las curvas mostradas es mayor a N-1 además de tener distintas pendientes, 

confirma que las rutas de reducción del oxígeno disuelto sobre el grafito concuerda 

con el Caso V en donde se lleva a cabo el proceso de reducción de O2 vía 2 y vía 4 

electrones. A partir de un potencial en el disco de -1.0 V y mientras se vuelve más 

catódico, la linealidad de la gráfica de iD/iA vs 𝜔-1/2 se pierde lo que sugiere que en 

esta región de potencial, la RRO no obedece una cinética de primer orden por lo 
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que los datos experimentales no se ajustan adecuadamente al análisis mecanístico 

de Damjanovic-Hsueh.  
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Figura 3.7. Gráficas de iD/iA vs 𝜔−1/2 en la región de potencial del disco entre -0.7 

V y -1.0 V. 

En la Figura 3.8. se muestra el comportamiento de la intersección de las curvas con 

respecto al potencial aplicado en el disco. Se puede observar que la intersección es 

igual a N-1 y permanece constante desde un potencial de -0.1 hasta -0.6 V a partir 

de -0.7 V conforme el potencial se vuelve más catódico hay un incremento en la 

intersección. Esto indica cambios en el mecanismo de reacción debido a que el valor 

de k1 se va incrementando, por lo que la reducción de O2 vía 2 electrones comienza 

a ceder predominancia para la reducción del oxígeno vía 4 electrones. 
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Figura 3.8. Dependencia del potencial en disco con la 

intersección de las curvas. 

Utilizando las pendientes e intersecciones de las Figuras 3.6. y 3.7., la pendiente de 

la ecuación 2, y las ecuaciones 1 y 4, se obtuvieron las constantes cinéticas (k1, k2 

y k3) del modelo de Damjanovic para la región de potencial comprendida entre 0 y -

0.95 V (Figura 3.9.). Debido a que en la región de potencial entre 0 y –0.6 V se lleva 

a cabo la reducción de oxígeno vía dos electrones k1 es cero, a partir de -0.7 el valor 

de k1 comienza a aumentar hasta llegar a un máximo de 0.0102 cms-1, en cambio 

se observa que k2 tuvo un valor entre 3.74 * 10-4  cms-1 y 6.63 * 10-4 cms-1 entre los 

0 V y -0.5 V alcanzando un valor máximo de 3.93 * 10-3 en -0.7 V posteriormente 

comenzó a disminuir en -0.8 lo que nos indica que la oxidación vía dos electrones 

comienza a ceder frente a la oxidación vía cuatro electrones la cual es mayor a partir 

de -0.9, por otro lado, k3 tuvo una tendencia similar a k2, sin embargo, en todos los 

potenciales k3 fue mayor que k2 esto indica que el H2O2 se oxida a agua a una 

velocidad más rápida de lo que se reduce el O2 vía 2 electrones. 
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Figura 3.9. Constantes de velocidad k1 ( ) y k2 ( ) para los pasos 

intermediarios en la reducción de O2 y k3 ( ) para la oxidación de H2O2 según el 

modelo de Damjanovic. 

El número aparente de electrones intercambiados para la reducción de una 

molécula de O2 puede ser calculado a partir de balances de transferencia de carga 

y materia. Las corrientes de disco (iD) debidas a las transferencias de 2 e- y 4 e- son 

i2e-  H2O2 e i4e-  H2O, respectivamente, entonces[170]: 

i2e- = iA N-1  (ec. 8) 

iD = i2e
- + i4e

-  (ec. 9) 

𝑖𝐷

𝑛𝑒−
=

𝑖4𝑒−

4
+

𝑖2𝑒−

2
  (ec. 10) 

Utilizando las ecuaciones 8 y 9 en 10: 

𝑛𝑒− =  
4𝑖𝐷

𝑖𝐷+𝑖𝐴/𝑁
  (ec. 11) 

La Figura 3.10. muestra el número aparente de electrones intercambiados en toda 

la región de potencial ED. Como se puede observar el número aparente de 
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electrones intercambiados se incrementa conforme el potencial se vuelve más 

catódico hasta ser llegar a 4 a partir de un potencial de -0.9 V. 
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Figura 3.11. Número aparente de electrones intercambiados durante la RRO. 

También es posible conocer el porcentaje de H2O2 que está siendo formado durante 

la reducción del O2, para esto se utiliza la ecuación 12 la cual permite conocer la 

cantidad relativa de O2 que se está reduciendo a H2O2 en todo el intervalo de 

potencial [170]. 

%𝐻2𝑂2 = [
2𝑖𝐴/𝑁

𝑖𝐷+𝑖𝐴/𝑁
]  (ec. 12) 

La Figura 3.12. muestra que el porcentaje de H2O2 disminuye conforme el 

potencial se hace más catódico esto puede ser consecuencia del incremento de k1 
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Figura 3.12. Porcentaje de H2O2 producido durante la reducción de O2 sobre el 

disco. 

3.3.3. Generación del reactivo Fenton 

 

Con el propósito de tener un sistema electro-Fenton donde se pudiera controlar 

tanto la cantidad de hierro en el soporte como en solución, así como la generación 

constante de peróxido de hidrógeno, se llevó a cabo la generación de reactivo 

Fenton utilizando un RRDE.  Para generar el reactivo y decolorar la solución del 

colorante azoico naranja II, se aplicó un potencial constante en el disco para generar 

H2O2, mientras que en el anillo con hierro previamente electrodepositado se varió el 

potencial en cada prueba (como se explica en la metodología), los resultados de la 

remoción de color se muestran en la Figura 3.13. 



91 
 

0 10 20 30 40 50 60

0

20

40

60

80

100

 

 

R
e

m
o

c
io

n
 d

e
l 
c
o

lo
r 

(%
)

Tiempo (min)

 -1150 mV

 -800 mV

 -700 mV

 -650 mV

 -625 mV

 -600 mV

 -575 mV

 -500 mV

 

Figura 3.13. Remoción de color de una solución de Naranja II con una 

concentración de 10 ppm, utilizando un potencial constante en el disco de carbón 

vítreo de -0.70 V y distintos potenciales en el anillo con hierro electrodepositado. 

En la Figura 3.13. se observa que aplicando el potencial más negativo (-1.150 V) 

donde se espera que la generación del reactivo Fenton ocurra sólo de forma 

heterogénea ya que es el potencial donde todo el hierro es reducido a hierro cero y 

por lo tanto se mantiene adherido al electrodo, se obtuvo la menor remoción de color 

alcanzando sólo un 30%, conforme el potencial aplicado en el anillo fue menos 

negativo hasta llegar a los -0.65 V se incrementó la remoción de color hasta alcanzar 

un máximo de 53%, en este intervalo de potenciales se espera una contribución 

tanto homogénea como heterogénea ya que el potencial al dejar de ser tan negativo 

probablemente permita la desorción parcial de hierro, posteriormente la remoción 

de color empezó a disminuir con los potenciales de -0.60 V, -0.575 V y -0.50 V, es 

probable que estos últimos potenciales tuvieran la mayor contribución homogénea 

para la generación del reactivo Fenton ya que es un potencial donde se lleva a cabo 

la desorción total del hierro. 

Además los valores de la disminución en el color para todas las curvas de la Figura 

3.13., se ajustaron bien a un modelo cinético de pseudo-primer orden, graficando 

ln(C0/C) vs tiempo (Figura 3.14.), donde C0 representa la concentración inicial de 

color y C la concentración en el tiempo t. Este comportamiento presupone que una 
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cantidad constante de radicales OH está disponible para atacar los compuestos 

orgánicos durante cada prueba[120]. De este análisis, se calculó la constante 

aparente de velocidad para la remoción de color (kcolor), con su correspondiente 

coeficiente de determinación (R2), los que se encuentran en la Tabla 3.1.  

Tabla 3.1. Constantes de velocidad para la remoción de color aplicando distintos 

potenciales en el anillo, manteniendo un potencial fijo de -0.70 V en el disco. 

Potencial en 

anillo (mV) 

Constante de velocidad de 

remoción (kcolor, min-1) 

Error R2 

-1150 0.00671 1.81151E-4 0.99637 

-800 0.01064 2.89182E-4 0.99632 

-700 0.01278 4.23405E-4 0.99454 

-650 0.01231 5.22424E-4 0.99106 

-625 0.01166 3.90364E-4 0.99442 

-600 0.00598 4.1071E-4 0.97689 

-575 0.00396 2.4848E-4 0.98058 

-500 0.00234 1.46361E-4 0.98072 

 

A partir de los datos de la Tabla 3.1., se puede ver que la máxima velocidad de 

remoción se obtiene cuando se aplican los potenciales de -650 y -700 mV en el 

anillo, obteniendo kcolor de 0.01278 y 0.1231 min-1, la menor constante de velocidad 

se obtuvo cuando se utilizó un potencial de -500 mV en el anillo (0.00234 min-1) en 

este potencial todo la generación del reactivo Fenton se lleva a cabo de forma 

homogénea como se mostrará más adelante.  
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Figura 3.14. Gráficos lineales del modelo de pseudo-primer orden para la 

decoloración del Naranja II aplicando distintos potenciales en el anillo y un 

potencial fijo en el disco de -700 mV vs Ag/AgCl. 

Para calcular la contribución homogénea y heterogénea, al final del experimento se 

cuantificó la cantidad de hierro remanente en el anillo a través de la ecuación de 

Faraday [171] (ecuación 13). 

𝑚 =  
𝑀

𝑛𝐹
𝑄  (ec. 13) 

Donde m es la masa del hierro en el electrodo en gramos, Q es la carga en 

coulombs, n son los electrones necesarios para reducir una molécula de hierro, F 

es la constante de Faraday, M es la masa de la sustancia en gramos/mol. La carga 

de cada experimento se obtuvo integrando las curvas de la Figura 3.15. 
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Figura 3.15. Voltamperometría de redisolución en el anillo del electrodo, en una 

ventana de potencial de -1.0 V a -0.1 V con una velocidad de barrido de de – 2 

mV/s. 

En la Figura 3.15 se observa los picos de redisolución de hierro, los cuales nos 

indican la corriente generada por la redisolución de hierro del anillo, lo cual es 

proporcional a la cantidad de hierro depositada en el anillo al final del proceso 

electro-Fenton, la máxima cantidad se obtuvo cuando se aplicó un potencial de -

1.150 V, conforme se hizo menos negativo el potencial aplicado en el anillo se fue 

desorbiendo una mayor cantidad de hierro y por lo tanto el pico de desorción fue 

menor. Cuando se aplicó un potencial de -0.50 V en el anillo durante el proceso 

Fenton, el resultado fue un anillo en el que no se encontró hierro al final del 

experimento. De los valores de hierro calculados, se obtuvo que la relación que dio 

un mayor porcentaje de remoción de color fue cuando del 100% de hierro presente 

en el sistema, un 65% se encontró en solución y un 35% estuvo soportado en el 

anillo. 

A partir del tratamiento de los datos obtenidos de la Figura 3.15. para obtener la 

cantidad de hierro en anillo y en solución, la Figura 3.13.  (Remoción de color) y 

otros experimentos adicionales donde se varió la cantidad de hierro en el anillo y en 

solución, se obtuvo un gráfico de superficie de respuesta (Figura 3.16.), donde la 

variable de respuesta fue el porcentaje de remoción de color y los factores de 
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influencia fueron la cantidad de hierro en el anillo y en solución durante la reacción. 

Cada línea de contorno de la figura 3.16. representa un número infinito de 

combinaciones de las cantidades de hierro en el anillo y en solución, para una 

remoción de colorante esperada. La remoción de colorante máxima, que fue de 

58.4% se localiza en el área roja de la gráfica y corresponde a las cantidades de 

1x10-10 g de hierro tanto en el anillo como en solución. La decoloración mínima se 

da cuando no hay hierro y por lo tanto esta corresponde a la decoloración que se 

da por la oxidación y reducción del colorante en los electrodos, también se puede 

observar que cuando es un proceso puramente homogéneo la decoloración es 

mayor que cuando lo es puramente heterogéneo, aunque la mayor decoloración se 

obtuvo cuando se combinan el proceso homogéneo con el heterogéneo, se puede 

apreciar claramente que el homogéneo tuvo una mayor contribución al proceso de 

decoloración. 
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Figura 3.16. Gráfico de superficie de respuesta (vista lateral y superior), donde la 

variable de respuesta es el porcentaje de remoción de color y los factores de 

influencia fueron el hierro homogéneo (en solución) y heterogéneo. 



97 
 

 

3.4. Conclusiones 

 

Se determinaron los parámetros cinéticos para reacción de reducción de oxígeno 

(RRO) sobre un material de carbón vítreo. El mecanismo seguido durante la RRO 

estuvo determinado por el potencial aplicado al disco, según el análisis de 

Damjanovic a los gráficos obtenidos, cuando se aplica un potencial de 0 a -0.6 V le 

RRO sigue un ruta de 2 e-, mientras que a potenciales más negativos el oxígeno se 

reduce en su mayoría vía 4 e-, estos resultados fueron importantes para fijar el 

potencial óptimo para aplicar al electrodo y formar el H2O2 el cual fue de -0.70 V y 

se utilizó posteriormente para llevar a cabo la generación del reactivo Fenton. 

Durante la generación del reactivo Fenton para la decoloración del Naranja II, se 

pudo controlar la cantidad de hierro tanto en solución como en un soporte sólido, se 

observó que tanto un proceso puramente heterogéneo como homogéneo son 

capaces de decolorar la solución, siendo el proceso homogéneo más eficiente que 

el heterogéneo, además, la mayor remoción de color se obtuvo cuando estuvieron 

en combinación el proceso homogéneo con el heterogéneo, donde 35% del hierro 

estuvo en el anillo mientras 65% estuvo en solución. Es interesante saber que existe 

una sinergia debido a ambos procesos, lo cual mejora la eficiencia del proceso de 

decoloración, sin embargo, todavía son necesarios más estudios para poder 

elucidar algún mecanismo de reacción que pueda explicar dicha sinergia. 
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Conclusiones Generales 

A groso modo, el objetivo principal de este trabajó fue determinar si existía una 

contribución homogénea o no durante los proceso Fenton heterogéneos para la 

degradación de un contaminante modelo. A partir de lo anterior, se presentan las 

siguientes conclusiones: 

En el estudio con la resina Amberlite IR-120 se demostró la factibilidad del uso de 

la resina como fuente de hierro para la generación del reactivo Fenton, 

obteniéndose una remoción de color del 99% a pH 3 y de 49% a pH 7, donde la 

contribución del proceso homogéneo fue del 45 y 20%, respectivamente. La 

desorción de hierro se dio a pH3 fue más grande que a pH7 motivo por el cual 

probablemente fue mayor la remoción de color a pH3. 

Por otro lado, también se logró llevar a cabo la generación del reactivo Fenton y 

degradación del contaminante modelo utilizando el fieltro de carbón como electrodo 

el cual es un material de bajo costo. Se obtuvo una mineralización casi total con una 

remoción del 98% del COT a través del proceso PEF con una solución de Verde de 

Malaquita de 50 mg L-1 a 21.7 mA cm-2. Además, diez ciclos consecutivos de 

tratamiento de esta solución bajo condiciones de un proceso EF, revelaron la 

disolución de una cantidad similar de óxidos de hierro hacia la solución con pH 3, 

por lo tanto la generación análoga de cantidades de OH a partir de un Fenton 

homogéneo, sin embargo, esto ocasionó una disminución gradual en la habilidad de 

oxidación, debido a la pérdida de la contribución heterogénea al proceso de 

oxidación.  

Por último, el uso del electrodo de disco anillo rotatorio, permitió la generación 

controlada del reactivo Fenton vía homogénea y heterogénea. Después de realizar 

el análisis mecanístico de Damjanovic se encontró que la mayor generación de 

peróxido de hidrógeno se logró cuando se aplica un potencial de 0 a -0.6 V donde 

la RRO sigue un ruta de 2 e-. Además, la mayor remoción de color se obtuvo cuando 

estuvieron en combinación el proceso homogéneo con el heterogéneo, donde 35% 

del hierro estuvo en el anillo mientras 65% estuvo en solución. 
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Por lo tanto, en los tres sistemas estudiados existe una contribución homogénea, la 

cual no solamente contribuye a la degradación del contaminante modelo, sino que 

además, tiene un efecto sinérgico en conjunto con el proceso Fenton heterogéneo, 

obteniéndose mayores degradaciones cuando se combinan los procesos 

homogéneo y heterogéneo a diferencia de cuando uno solo es utilizado en la 

degradación, sin embargo, todavía no resultan claros los mecanismos por los cuales 

se lleva a cabo esta sinergia. 

Perspectivas y recomendaciones. 

 Diseñar algún reactor o algún tipo de protección catódica como lo sugieren 

Bañuelos y colaboradores [112] donde la resina no esté en contacto directo 

con los radicales •OH, ya que de otra forma el uso de la resina no es viable 

debido al poco tiempo de vida que tiene a causa de la oxidación que causada 

por el radical hidroxilo. 

 Controlar la desorción de hierro en el electrodo de fieltro de carbón, para 

mejorar su estabilidad y su reusabilidad en un proceso heterogéneo. 

 Utilizar un pH 7 para la degradación de contaminantes utilizando el electrodo 

de fieltro de carbón con hierro electrodepositado. 

 Probar el fieltro de carbón con hierro electrodepositado en reactores de 

mayor tamaño y con distintos contaminantes. 

 Variar la temperatura en la generación del peróxido de hidrógeno, para 

obtener los parámetros termodinámicos de dicho proceso. 

 Realizar estudios para poder elucidar algún mecanismo de reacción que 

pueda explicar la sinergia que existe al combinar los procesos homogéneos 

y heterogéneos durante la generación del reactivo Fenton. 
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Anexo 1. Espectroscopía UV-Visible 

 

La espectroscopía por absorción molecular se basa en la medición de la 

transmitancia T o de la absorbancia A de soluciones que están en celdas 

transparentes que tienen una longitud de trayectoria de b cm.  Normalmente, la 

concentración de un analito absorbente  se relaciona en forma lineal con la 

absorbancia según la ley de Beer (Ecuación A.1) [172]: 

𝐴 =  −𝑙𝑜𝑔𝑇 =  𝑙𝑜𝑔
𝑃0

𝑃
 =  𝜀𝑏𝑐 (ec. A.1) 

Donde P0 es la potencia radiante incidente, P la potencia radiante transmitida, A la 

absorbancia, T la transmitancia, 𝜀 la absortividad molar, 𝑏 longitud de trayectoria de 

la muestra y 𝑐 la concentración del adsorbente. 

Por lo general, la absorción de radiación ultravioleta o visible es resultado de la 

excitación de los electrones de enlace. Debido a esto, las longitudes de onda de las 

bandas de absorción se pueden correlacionar con los tipos de enlaces de la especie 

en estudio. Por tanto, la espectroscopía de absorción molecular es valiosa para 

identificar grupos funcionales en una molécula. Pero lo más importante son las 

aplicaciones de la  espectroscopía  de  absorción  ultravioleta  y  visible en  la  

determinación  cuantitativa  de  compuestos  que contienen grupos absorbentes 

[172]. 

Todos los compuestos orgánicos son capaces de absorber radiación 

electromagnética porque contienen electrones de valencia que pueden ser 

excitados para llegar a niveles de energía superiores. 

La mayoría de las aplicaciones de espectroscopía de absorción en compuestos 

orgánicos se basan en transiciones de los electrones n y p al estado excitado p* 

porque la energía requerida para estos procesos lleva las bandas de absorción 

hacia dentro de la región ultravioleta-visible (200 a 700 nm). Ambas transiciones 
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𝑛 → 𝜋 ∗ 𝑦 𝜋 → 𝜋 ∗ y requieren la presencia de un grupo funcional no saturado que 

aporte los orbitales p. A las moléculas que contienen dichos grupos funcionales y 

son capaces de absorber la radiación UV-visible se les denomina cromóforos. 

El colorante naranja II (Figura A.1) es una colorante sintético azoico cuyo cromóforo 

principal es el grupo azo -N=N- que imparte un color brillante [173] y se detecta a 

una longitud de onda de 485 nm, en la Figura A.2 se muestra el espectro de 

absorbancia utilizado para la curva de calibración con la que se determinó la 

ecuación A.2 utilizada para calcular la concentración del colorante en los 

experimentos realizados. 

 

Figura A.1. Molécula del colorante azoico Naranja II. 
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Figura A.2. Espectros de absorbancia para Naranja II a distintas concentraciones 
para obtención de curva de calibración. 

Absorbancia = 0.0769 ([Naranja II(ppm)]) + 0.0162 (ec. A.2) 

R2 = 0.9996 
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Por otro lado, en el verde de malaquita (Figura A.3) el cromóforo es el trifenil metilo 

que en conjunto con dos grupos –N(CH3)2 (auxócromo) le dan su color 

característico a una longitud de onda de 618 nm[173]. En la Figura A.4 se muestra 

un espectro de absorbancia de la decoloración de una solución de verde de 

malaquita (Capítulo 2) utilizando el proceso electro-Fenton. 

 

Figura A.3. Molécula del colorante Verde de Malaquita. 

 

 

Figura A.4. Espectro de absorbancia durante la degradación del Verde de 
Malaquita utilizando el proceso electro-Fenton. 
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Anexo 2. Determinación de hierro por método espectrofotométrico 

 

El hierro presente se disuelve y se reduce al estado ferroso sometiendo la muestra 

a ebullición en medio ácido y en presencia de clorhidrato de hidroxilamina. 

Posteriormente el Fe2+ reacciona con 1,10 fenantrolina (Figura A.5) a un pH 

comprendido entre 3,2 y 3,3 formándose un complejo rojo-anaranjado. Este 

complejo es un quelato conformado por 3 moléculas de fenantrolina por cada ión 

Fe2+. Un pH entre 2,9 y 3,5 asegura un rápido desarrollo de color en presencia de 

exceso de fenantrolina [174]. 

 

Figura A.5. Reacción del ion ferroso con la 1,10 fenantrolina. 

Reactivos utilizados: 

1. Agua destilada libre de hierro 

2. HCl concentrado (menos de 0,00005 % de hierro) 

3. Solución de clorhidrato de hidroxilamina 10% (Preparar 20 mL: 20mL agua + 

2 g hidroxilamina) 

4. Solución buffer de acetato de amonio (Preparar 1000 mL): Disolver 250 g de 

NH
4

(C
2

H
3

O
2

) en 150 mL de agua destilada, agregar 700 mL de ácido 

acético glacial. 

5. Solución de o-fenantrolina 1 mg/mL (Preparar 100 mL): 100mL agua + 100 

mg 1.10 fenantrolina monohidrato, calentar a 80 °C con agitación constante 

hasta disolver. 
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Procedimiento Fe total: 

1. Homogeneizar la muestra. 

2. Colocar 50 mL de muestra en un Erlenmeyer de 125 mL. 

Nota: Si este volumen de muestra contiene una cantidad de hierro superior a 200 

ug, utilizar una alícuota menor y diluír a 50 mL con agua destilada. 

3. Preparar en paralelo un blanco con agua destilada. 

4.  Agregar 2 mL de HCl concentrado. Homogeneizar. 

5. Agregar 1 mL de solución de clorhidrato de hidroxilamina. Homogeneizar. 

6. Agregar perlas de vidrio y calentar a ebullición hasta que el volumen se 

reduzca a 15 - 20 mL para asegurar la completa disolución de todo el hierro. 

7. Enfriar a temperatura ambiente. 

8. Trasvasar a un matraz aforado de 50mL. 

9. Agregar 10 mL de solución buffer de acetato de amonio. Homogeneizar. 

10.  Agregar 8 mL de solución de o-fenantrolina y aforar con agua destilada a 50 

mL. 

11. Homogeneizar y dejar desarrollar el color durante 10 a 15 minutos. 

12. Leer la absorbancia de la muestra y del blanco de reactivos a 510 nm de 

longitud de onda. 

Procedimiento para determinación de Fe2+: 

1. Tomar la muestra y acidificar inmediatamente con 2 mL de HCl concentrado 

por cada 100 mL de muestra. Homogeneizar. 

2. Tomar 50 mL de la muestra y añadir 20 mL de la solución de 1,10-

Fenantrolina y 10 mL del buffer de acetato de amonio. Homogeneizar 

vigorosamente. 

3. Aforar a 100 mL y medir la intensidad de color después de 5 a 10 minutos. 
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La Figura A.6 muestra la curva de calibración obtenida para las mediciones de hierro 

y la ecuación A.3 obtenida a partir de la pendiente y ordenada al origen fue la 

utilizada para calcular la concentración de hierro. 

 

Figura A.6. Curva de Calibración para la determinación de hierro por método 
colorimétrico. 

Absorbancia = 0.0051 [Hierro] + 0.0072  (ec. A.3) 

R2 = 0.9992 
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Anexo 3. Carbón Orgánico Total (COT). 

 

Desde comienzo de los años 1970, se ha reconocido la medida del COT como una 

técnica analítica para comprobar la calidad del agua .El análisis mediante COT 

surgió como una alternativa a las técnicas como la Demanda Biológica de Oxígeno 

(DBO) y la Demanda Química de Oxígeno (DQO). Mediante este análisis se 

determina el Carbono Total (TC), todo el carbón presente en la muestra, incluyendo 

tanto el inorgánico como el orgánico. Cuando hablamos de carbón inorgánico (IC) 

nos referimos a carbonatos, bicarbonatos, dióxido de carbono disuelto. Carbón 

orgánico Total, resultado de la oxidación de la materia mediante compuestos 

químicos, material en descomposición (derivado de la vegetación), etc. 

El principal operativo fundamental de los analizadores de carbono orgánico total es 

la combustión de la materia orgánica para finalmente obtener dióxido de carbono y 

agua en presencia de un catalizador de baja o alta sensibilidad (Platino soportado 

sobre esferas de alúmina), y el análisis del CO2 resultante se lleva a cabo mediante 

un analizador de infrarrojos no dispersivo. La señal de salida del detector de 

infrarrojos genera un perfil y el procesador calcula su área. Esta área es 

proporcional a la concentración del TC o IC de la muestra analizada. Las ppm de 

COT se calcula restando del Carbono Total el Carbón inorgánico (COT= TC-IC). En 

la Figura A.7 se muestra el analizador de Carbono Orgánico Total empleado para 

determinar el porcentaje de mineralización del contaminante modelo[175]. 

 

Figura A.7. Analizador de Carbono Orgánico Total (Shimadzu COT-V) 
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Anexo 4. Microscopía de Barrido Electrónico (SEM) y Espectroscopía de 

Dispersión de Rayos X (EDS). 

 

El SEM (Figura A.8) es una herramienta que permitió observar la resina (capítulo 1) 

así como el fieltro de carbón (capítulo 2). El SEM proporciona imágenes y datos 

físico-químicos de la superficie de cuerpos generalmente opacos a los electrones, 

por medio de un delgadísimo haz de electrones que recorre dicha superficie y de 

detectores que traducen las señales que de ella emanan, transformándolas en 

corrientes eléctricas que se emplean en formar una imagen [176].  

Un detector mide la cantidad de electrones que produce la intensidad de la zona de 

la muestra, siendo capaz de mostrar una imagen tridimensional del material 

analizado. Para facilitar la emisión de electrones se recubre la muestra con una 

capa de un material conductor (Carbón). El haz de electrones se puede concentrar 

en una zona diminuta que puede barrer la superficie de la muestra por medio de 

unas bobinas deflectoras. 

Haciendo uso del Microscopio Electrónico es posible llevar a cabo un microanálisis 

de la muestra conocida como Espectroscopia de Dispersión de Rayos X (EDS). Esta 

es una técnica analítica utilizada para el análisis elemental o caracterización química 

de una muestra. Este estudio se lleva a cabo por medio de un microanalizador de 

rayos X que captura y analiza la radiación X emitida por la muestra, resultado de un 

bombardeo de la misma con electrones.  

El principio de la técnica consiste en hacer incidir un haz de electrones sobre la 

muestra, lo que ocasiona la excitación de los electrones de un nivel interno y 

expulsándolos de ese nivel creando un hueco-electrón donde estaba el electrón. 

Después un electrón de mayores niveles de energía exteriores llena el espacio 

vacante, desprendiendo cierta energía. La diferencia de energía se emite en forma 

de rayos X.  

La energía de los rayos X es característica de la diferencia de energía entre los 2 

niveles y de la estructura atómica del elemento de los que fueron emitidos, esto 
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permite que la composición elemental de la muestra pueda ser medida y los 

resultados se presentan en forma de un espectro [177]. 

 

Figura A.8. Microscopio electrónico de barrido modelo JEOL-5400 LV, utilizado en 
la obtención de imágenes de la Resina Amberlite y el Fieltro de Carbón. 
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Anexo 5. Espectroscopía de Fluorescencia de Rayos X (XRF) 

 

El método más importante de emisión de rayos X es la espectroscopia de 

fluorescencia de rayos X (Figura A.9). En este método la excitación se consigue 

irradiando la muestra con un haz de rayos X procedente de un tubo de rayos X o de 

una fuente radiactiva. Con esta técnica, los elementos de la muestra se excitan 

como consecuencia de la absorción del haz primario y emiten sus propios rayos X 

fluorescentes característicos. Por esta razón, este procedimiento se denomina 

correctamente método de fluorescencia de rayos X o método de emisión de rayos 

X. Se trata de una herramienta eficaz para las determinaciones cuantitativas rápidas 

de todos los elementos, excepto los más ligeros. Una ventaja particular de este 

método es que no se tiene que destruir la muestra, en comparación con la mayoría 

de las otras técnicas de análisis elemental  

La fluorescencia de rayos X ofrece extraordinarias ventajas. Los espectros son 

relativamente sencillos. En general, el método no es destructivo y, por tanto, puede 

utilizarse para analizar pinturas, muestras arqueológicas, joyas, monedas y otros 

objetos de valor sin dañar la muestra. Además, los análisis se pueden llevar a cabo 

en muestras que van desde partículas apenas visibles hasta objetos enormes. Otras 

ventajas son la velocidad y la comodidad del procedimiento, que permite realizar un 

análisis de varios elementos en pocos minutos. Por último, la exactitud y la precisión 

son iguales o superiores a las de otros métodos [178]. 

 

Figura A.9. Espectrómetro SHIMADZU XRF-1800 utilizado en las mediciones de 
XRF. 
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Anexo 6. Difracción de Rayos-X (XRD) 

 

La difracción de rayos-X es una técnica analítica no destructiva y de las más 

importantes en la caracterización de materiales cristalinos, tales como los metales, 

cerámicos, polímeros, intermetálicos, minerales, u otros compuestos orgánicos e 

inorgánicos. 

Al igual que con los otros tipos de radiación electromagnética, cuando la radiación 

X atraviesa una muestra de materia, el vector eléctrico de la radiación interactúa 

con los electrones de los átomos de la materia para producir difusión. Cuando los 

rayos-X son difundidos por el entorno ordenado de un cristal, hay interferencias 

tanto constructivas como destructivas entre los rayos dispersados porque las 

distancias entre los centros de difusión son del mismo orden de magnitud que la 

longitud de onda de la radiación, lo cual resulta en la difracción. Por lo que la 

difracción de rayos-X tiene lugar si existe una disposición ordenada de átomos y si 

se satisface la Ley de Bragg. 

Ley de Bragg 

Cuando un haz de rayos-X choca contra la superficie de un cristal formando un 

ángulo 𝜃, una porción del haz es difundida por la capa de átomos de la superficie. 

La porción no dispersada del haz penetra la segunda capa de átomos donde, de 

nuevo, una fracción es difundida y la restante pasa a la tercera capa (Figura A.10), 

y así sucesivamente. El efecto acumulativo de esta difusión producida por los 

centros con separaciones regulares del cristal es la difracción del haz, de la misma 

forma que la radiación visible se difracta en una red de reflexión. Los requisitos para 

la difracción de rayos-X son: 1) que la separación entre las capas de átomos sea 

aproximadamente la misma que la longitud de onda de la radiación y 2) que los 

centros de dispersión estén distribuidos en el espacio de una manera muy regular. 

En 1912, W. L. Bragg estudió la difracción de rayos-X por medio de cristales, como 

muestra la Figura A.10. En este caso, un haz angosto de radiación choca contra la 

superficie del cristal a un ángulo 𝜃; la difusión tiene lugar como consecuencia de la 
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interacción de la radiación con los átomos localizados en O, P y R. Si es el caso 

donde la distancia es igual a la ecuación A.4 

𝐴𝑃 + 𝑃𝐶 = 𝑛𝜆 (ec. A.4) 

donde n es un número entero que corresponde al orden de la difracción y 𝜆 la 

longitud de onda, la radiación difundida está en fase en OCD, y el cristal parecerá 

reflejar la radiación X. Pero sujeta a la ecuación A.5: 

𝐴𝑃 = 𝑃𝐶 = 𝑑𝑠𝑒𝑛𝜃 (ec. A.5) 

Donde d es la distancia entre los planos del cristal y 𝜃 es el ángulo entre el haz 

incidente y la superficie del cristal. Por consiguiente, las condiciones para que tenga 

lugar una interferencia constructiva del haz a un ángulo 𝜃 son (ecuación A.6): 

𝑛𝜆 = 2𝑑𝑠𝑒𝑛𝜃 (ec. A.6) 

La ecuación A.6 es la ecuación de Bragg y es fundamental. Hay que señalar que 

los rayos-X parecen ser reflejados por el cristal sólo si el ángulo de incidencia 

cumple con la condición de la ecuación A.7: 

𝑠𝑒𝑛𝜃 =  
𝑛𝜆

2𝑑
 (ec. A.7) 

En todos los demás ángulos se producen interferencias destructivas. 

 

Figura A.10. Difracción de rayos X por medio de un cristal 

Un patrón de difracción de rayos-X es obtenido cuando se hace un barrido en el 

ángulo 2𝜃 y se mide la intensidad de la radiación mediante un contador eléctrico. 
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Cuando el máximo es un pico angosto indica la presencia de un alto grado de 

cristalinidad (material monocristalino), con más de un pico el material es 

policristalino, por otro lado, un pico muy ancho, indica que el material es amorfo 

(Figura A.11).  

 

Figura A.11. Patrones de difracción: a) Material monocristalino [179], b) material 
policristalino [180] y c) material amorfo [181] 
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