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RESUMEN

. B. IVAN IGNACIO CONDE MORALES
FACULTAD DE CIENCIAS QUIMICAS
UNIVERSIDAD AUTONOMA DE NUEVO LEON

TITULO DE ESTUDIO:
Evaluacion de la degradacion de pirazinamida mediante el proceso foto-Fenton utilizando
FeC,0, como fuente de hierroapH 3,4.5y 6

NUmero de paginas: 71

Candidato para el grado de Maestro en Ciencias con Orientacidn en Quimica Analitica
Ambiental.

AREA DE ESTUDIO: QUIMICA ANALITICA AMBIENTAL

Propdsito y método de estudio: En la presente investigacién se evalu6 el proceso foto-Fenton
a diferentes valores de pH vy utilizando dos fuentes alternas de Fe?* (FeSO4,07H,0 y
FeC,0,02H,0) en la degradacion de un contaminante organico en medio acuoso. Como
contaminante modelo, se utilizé la pirazinamida (10 mg L'l), un antibiotico antituberculoso que
es una molécula recalcitrante y cuya degradacién ha sido poco estudiada. Se llevé a cabo un
disefio experimental 3° para establecer los mejores condiciones de operacién. Se evaluaron tres
niveles de pH (3, 4.5y 6) y tres relaciones molares Fe**/H,0, (1:20, 1:30 y 1:40) utilizando las
dos fuentes de Fe” mencionadas. La evaluacion del proceso de degradacién se realizd
mediante la cuantificacion del farmaco por cromatografia de liquidos de alta resoluciéon (HPLC)
y la evaluacion de la mineralizacion mediante el andlisis de Carbono Organico Total (COT).

Conclusiones y contribuciones: Las mejores condiciones de degradacion fueron: relacion
molar Fe®*/H,0, de 1:20 y pH 3 para ambas fuentes de hierro y bajo estas condiciones se
obtuvieron resultados similares. Las constantes de velocidad obtenidas empleando como fuente
FeSO, y FeC,0, fueron 5.46x10” y 5.63x107 min™, respectivamente y alcanzando mas del 95%
de degradacién en 60 min. El pH fue la variable que tuvo mayor influencia en la degradacién de
pirazinamida; al aumentar el valor de pH, el porcentaje de degradacion disminuye, siendo mas
evidente este resultado cuando se utiliz6 FeC,0, como fuente de hierro. Se alcanzé 87% de
degradacion con FeC,04 a pH 4.5 y sélo el 7% a pH 6 en 60 min. En cuanto al grado de
mineralizacion, se obtuvieron resultados semejantes para las dos fuentes de hierro bajo las
mejores condiciones de degradacion; sin embargo, el bajo grado de mineralizacién obtenido se
debe a la elevada estabilidad del anillo de pirazina. De acuerdo con los diversos procesos de
oxidacién evaluados tales como fotdlisis, UV/H,O,, Fenton y foto-Fenton, se demostré que este
dltimo proceso favorece la degradacion debido a un efecto sinérgico de Fe**/H,0,/UV. También
se cuantificaron las concentraciones de Fe?*, Fe** y H,O, durante el tratamiento foto-Fenton
bajo las mejores condiciones de degradacion con ambas fuentes de hierro, observandose una
disminucion en la concentracién de Fe** y un aumento en la concentracién de Fe** mas rapida
con FeSO, que con FeC,0,, atribuido a que este Ultimo compuesto presenta una mayor
estabilidad en solucion.
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CAPITULO 1
INTRODUCCION

El agua es un recurso natural indispensable para la vida y el
sostenimiento del medio ambiente que a consecuencia del rapido desarrollo
humano y de su uso inadecuado, ha sufrido un alarmante deterioro. Durante
décadas, toneladas de sustancias activas, sintetizadas para su uso en
actividades como la agricultura, la industria, la medicina, entre otras, han sido
vertidas al medio ambiente. Los riesgos futuros de la contaminacion del agua
son dificiles de precisar, ya que muchas veces la concentracion necesaria de un
compuesto para que contamine o se considere téxico es muy pequefa, y el
problema se complica ain mas por la presencia simultdnea de diversos

contaminantes?.

En los dltimos afos, el desarrollo de métodos de analisis nuevos y mas
sensibles han permitido alertar de la presencia de otros contaminantes
potencialmente peligrosos, denominados globalmente como Contaminantes
Emergentes (CE), debido a sus efectos en la salud, su escasa o nula
biodegradabilidad y sus bajas concentraciones (ng L — pg L™). Los CE no
necesitan ser persistentes para ocasionar efectos negativos al medio

ambientel.



Entre los CE mas comunes se encuentran los farmacos y dentro de ellos,
los antibidticos son el grupo de mayor preocupacion ya que su presencia en el
medio ambiente podria ocasionar un incremento en la aparicion de bacterias
farmaco-resistentes, representando un riesgo para la salud humana?; por lo que
es indispensable desarrollar metodologias que permitan eliminar efectivamente

los contaminantes del medio ambiente.

La mayoria de los productos farmacéuticos son sustancias altamente
solubles en agua, que se liberan al medio ambiente via excrecion, ya sea en su
forma original o metabolizados; por desecho de los productos no utilizados o
caducados, o como residuos de los procesos de produccion, por lo que pueden

estar presentes en varias etapas del ciclo del agua.

Los efluentes de industrias farmacéuticas y hospitales se suman a este
problema, asi como también los farmacos de uso veterinario, que contaminan
directamente el suelo a partir del estiércol y las aguas superficiales y

subterraneas por lixiviacion®>.

En algunos paises como Canad4, Estados Unidos, Francia, Alemania,
Ucrania, Finlandia e Italia, se han detectado farmacos tales como antibioticos,
antiinflamatorios y analgésicos en aguas residuales y en los efluentes de las
plantas de tratamiento de aguas residuales (PTARS), encontrandose en rango

de concentraciones de ng L™* a mg L™ en estos paises®®. 7



En lo que respecta a México, en un estudio reportado por Siemens y
colaboradores (2008), realizado entre el 2005 y 2007, evaluaron la
concentracion y la movilidad de algunos farmacos de consumo humano en el
sistema de aguas residuales de la Ciudad de México-Valle del Mezquital. En
este estudio se encontré que la concentracion en aguas residuales de farmacos
como antibidticos (trimetoprima y eritromicina) y de antiinflamatorios no
esteroideos (ibuprofeno, naproxeno y diclofenaco), se encontraban por encima

del1mgL™®

En un estudio mas reciente, Félix y colaboradores (2013), detectaron la
presencia y distribucion de 17 microcontaminantes organicos en agua
subterranea y superficial de la ciudad de México, entre los que destacan: acido
acetilsalicilico, 4-nonilfenol y el di-2-etilexilhexilfelato, los cuales son
compuestos presentes en productos comerciales como analgésico, detergentes
y resinas sintéticas como el PVC, respectivamente. En aguas subterraneas las
concentraciones detectadas fueron entre 1y 464 ng L™ y en aguas superficiales
el rango fue de 29 a 2282 ng L™. Estos estudios indican la presencia de

microcontaminantes organicos en diferentes fuentes de agua de nuestro pais™®.

1.1. Pirazinamida

La pirazinamida (PIRA) es uno de los antibiéticos més usados debido a

su eficacia y tolerabilidad en el tratamiento de la tuberculosis, la cual se



considera como una enfermedad re-emergente y uno de los problemas de salud
mas importantes en todo el mundo®*.

La PIRA o 2-aminocarbinolpirazina o pirazina-2-carboxamida (CsHsN3O,
M= 123 g mol™) es una molécula sintética e hidrosoluble (Figura 1.1). La PIRA
es uno de los farmacos antimicobacterianos mas antiguos y se utiliza en
regimenes combinados de medicamentos contra micobacterias resistentes, por
ser mas efectiva y menos toxica que otros farmacos. Comdnmente se
administra conjuntamente con isoniaziada, etambutol, rifampicina y/o

estreptomicina®?**,

O

N
e NH,

P
N

Figura 1.1. Estructura quimica de la pirazinamida.

Como se mencion6 anteriormente, la contaminacion del agua por la
continua aportacion de microcontaminantes, como los farmacos y sus
metabolitos, se ha convertido en los uUltimos afios en un problema ambiental
relevante a nivel mundial, por lo que se ha impulsado el desarrollo de sistemas

novedosos de descontaminacion de agua mas eficaces y versatiles.



La necesidad de investigar no solo la presencia de los contaminantes
emergentes en el medio ambiente acuatico, sino también la de sus productos
de degradacion (un area por lo general ignorada) ha sido formulada por
diversos cientificos en los ultimos afos. La formacién de productos de
degradacion tiene lugar mediante la biodegradacién y fotodegradacion, las
cuales se llevan a cabo basicamente en dos escenarios: (i) en los procesos de

depuracion de aguas residuales (ii) y en el medio ambiente acuaticol.

Una alternativa para remover eficientemente los contaminantes organicos
emergentes del agua son los Procesos Avanzados de Oxidacion (PAOs), los
cuales se basan en la generacion de agentes oxidantes como el radical
hidroxilo (HO*), una especie oxidante muy reactiva (E° = 2.8 V vs ENH) y no
selectiva, que permite el tratamiento de contaminantes en aguas residuales que
contienen compuestos organicos muy variados®. Los radicales hidroxilo inician
una serie de reacciones de oxidacion que dan lugar a la mineralizacion de los
compuestos organicos, produciendo finalmente CO, y H,O. Debido a la extrema
reactividad de los radicales (HO¢), son especies con un periodo muy corto de

vida por lo que deben generarse de manera continua.

La utilizacién de PAOs en la eliminacién de compuestos farmacéuticos se
ha desarrollado de manera exponencial en la Gltima década, siendo el proceso
de fotocatalisis heterogénea, ozonizacion y los procesos Fenton y foto-Fenton,

los mas utilizados (Figura 1.2)1.



Los PAOs se pueden usar solos o combinados entre si 0 con métodos
convencionales, ademas son empleados para la desinfeccion de las aguas

tratadas por inactivacion de bacterias y virus.

Electrdlisis
8%

\

Oxidacion
humeda 1%

Sonolisis
4%

Fenton y foto-
Fentdn
13%

Figura 1.2. Distribucion de los PAOs empleados para la degradacion de compuestos
farmacéuticos 3.

Los PAOs se clasifican en procesos fotoquimicos y no fotoquimicos en
funcion de la utilizacién o no de fuentes de radiacion. En la tabla 1.1 se indican
algunos de los procesos mas utilizados actualmente '°. En la seccién del marco
tedrico se describen los procesos de tratamiento que seran empleados en este

trabajo de investigacion.

Tabla 1.1. Procesos avanzados de oxidacion cominmente empleados en el tratamiento de
aguas residuales.

Procesos no fotoquimicos Procesos fotoquimicos
Ozonizacion en medio alcalino (O3/HO) Fotdlisis con radiacion ultravioleta lejano
Ozonizacion con perdxido de hidrogeno (Os/H,05) UV con H,0,




Procesos Fenton (Fe2+/H202) y relacionados UV con O3

Oxidacion electroquimica Foto-Fenton y relacionadas

Radidlisis y tratamiento con haces de electrones Fotocatalisis heterogénea

MARCO TEORICO

1.2. Proceso Fenton

El proceso Fenton es uno de los mecanismos mas efectivos para la
generacion de radicales hidroxilo. Este proceso consiste en la descomposicion
catalitica del H,O, por medio de Fe** en medio &cido (ecuacién 1.1). Mientras
que el Fe*" formado puede reaccionar con el H,O,, también a pH &cido, por un
proceso alterno denominado Fenton-like, cuya principal caracteristica es la
formacién del radical HOO+ de menor poder oxidante (E° = 1.44 V vs ENH) a
partir de Fe®*" y peréxido, pero que garantiza la regeneracién del catalizador a
Fe* (ecuacion 1.2)4™>'. Cabe mencionar, que solo se necesita una pequefia

cantidad catalitica de Fe®" debido a este proceso de regeneracion.
Fe** + H,0, - Fe* +OH +HO- (1.1)

Fe** + H,0, - Fe® +HOOs+H" (1.2)

El proceso Fenton ha demostrado ser muy eficiente en el tratamiento de
numerosos contaminantes en medio acuoso, como fenoles, clorofenoles y
farmacos provenientes de aguas residuales industriales *°. Entre las ventajas

del proceso Fenton frente a otros tratamientos de oxidacion es que el tiempo



requerido para la reaccion es relativamente corto, su aplicacion es sencilla y no
requiere de suministro de energia. Adicionalmente, los reactivos utilizados son
faciles de manejar, ambientalmente amigables y no existen limitaciones de

transferencia de masa por tratarse de un sistema homogéneo®’.

La eficiencia del proceso Fenton depende de las condiciones de
temperatura, pH, concentracién de peréxido de hidrégeno y de Fe?*. El grado
de reduccién del Fe** a Fe** también es un factor importante, ya que existen
intermediarios de reaccién capaces de reducir el Fe** y regenerar el catalizador,
pero también aquellos que secuestran el Fe® generando complejos y
retrasando o inhibiendo el proceso de oxidacién3. Las concentraciones iniciales
de H,0, y Fe** son dos factores relevantes que afectan al proceso Fenton y que
se encuentran relacionados entre si. La dosis de peroxido de hidrogeno debe
establecerse de acuerdo con la concentracion inicial de contaminante, siendo
comun utilizar la dosis correspondiente a la cantidad estequiométrica de la
demanda quimica de oxigeno; aunque depende de la respuesta de cada
compuesto al proceso de oxidacion3™®. La dosificacion eficiente del perdxido de
hidrogeno es también un parametro que se considera en la optimizacion
econdmica del proceso, dado que los intermedios de reaccion, especialmente
los acidos organicos de cadena corta que se encuentran en un estado cada vez

mas oxidado, son compuestos refractarios a la oxidacion quimica4.

Por otra parte, cuando el H,O, o el ion ferroso se encuentran en

cantidades superiores a las adecuadas, pueden actuar como secuestradores de
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radicales hidroxilo, reduciendo la eficiencia del proceso de degradacion
(ecuaciones 1.3y 1.4).
H,O, + HO - H,O + HOZ. (13)

Fe** + HO" - Fe®+HO (1.4)

Por otro lado, la necesidad de controlar el pH es uno de los mayores
inconvenientes de aplicacion del proceso Fenton, ya que requiere la adicion de
grandes cantidades de reactivos con la finalidad de acidificar el efluente. En la
mayoria de los estudios de aplicacion del proceso Fenton, se ha observado que
presenta su maxima actividad catalitica a pH 2.8-3.0. A pH menor a 2.8, la
ecuacién 1.2 puede verse inhibida, mientras que a pH mayor que 3, el Fe**
forma hidroxocomplejos o puede precipitar en forma de Fe(OH)3; y la molécula
de H,O, puede transformarse en O, y H,O en lugar de generar radicales
hidroxilo. Ademas, la formacién de algunos complejos de Fe®* a pH mayor

provoca una disminucion de la cantidad de catalizador disponible.

Se ha reportado que a valores de pH entre 3 y 7 la especie
predominante es el Fe(OH)," el cual es considerado también como responsable
de la produccién de radicales hidroxilos principalmente bajo radiacién UV-Vis™
como se discute en la siguiente seccion. Sanz y colaboradores (2003)
reportaron la degradacién de fenol por proceso Fenton a valores de pH 3, 4.5y
6 alcanzando mas del 90% de degradacion en menos de 60 min, mientras que
a valores menores de pH la degradacion fue menor al 10 % en el mismo

tiempo™®.



1.3. Proceso foto-Fenton

Los sistemas Fenton se ven favorecidos si se aplica radiacion
ultravioleta-visible, un proceso conocido como foto-Fenton. En este sistema, la
radiacion promueve la formacién de hidroxocomplejos de Fe** (ecuacion 1.5) y
estos complejos a su vez, dan lugar a la formacién de radicales hidroxilo
(ecuacién 1.6)*. De esta manera, bajo irradiacion UV, el Fe*" producto de la
reaccién Fenton puede reducirse a Fe?" que reacciona con el H,O, presente,
con lo cual se promueve una mayor producciéon de HOe. Adicionalmente, es
posible llevar a cabo el proceso foto-Fenton bajo radiacién solar, ofreciendo

ventajas econdmicas y ambientales4.

Fe** + OH - Fe(OH)* (1.5)

Fe(OH)** + hv - Fe®" + HOe (1.6)

Por otro lado, el H,O, dado su elevado poder oxidante (E° = 1.78 V vs.
ENH), presenta una fuerte tendencia a participar en reacciones via radical
hidroxilo, a partir de la ruptura homolitica de su enlace O-O. La radiacion
permite la fotdlisis del H,O, de acuerdo con la ecuacion 1.7, favoreciendo la

formacion de radicales hidroxilo®®.

H,O, +hv - 2 HO- (1.7)
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Por su parte, los iones ferrosos y férricos presentan la tendencia a formar
complejos organicos (carboxilatos) que pueden tener efectos diversos en el
proceso de degradacion; sin embargo, estos complejos de hierro formados se
pueden romper al aplicar radiacion ultravioleta al medio de reaccion. Se ha
reportado que el proceso foto-Fenton puede ser mejorado mediante el uso de
algunos complejos organicos de hierro como oxalatos (ecuacion 1.8) y citratos,
debido a que son compuestos fotosensibles, los cuales pueden favorecer la
solubilidad del hierro y debido también a la formacion de especies oxidantes
secundarias cuando estos complejos son fotolizados (ecuacién 1.9)*%°. La
fotdlisis de hidroxocomplejos de Fe** es una fuente adicional de especies
oxidantes y el Fe(ll) fotogenerado aumenta a su vez la produccion de HO- en la

reaccion de Fenton®!%?,

2Fe(C204)n%2 + hv — 2Fe** + (2n-1)C,0,* + 2CO, (1.8)

Fe(OOCR)** +hv - Fe** +CO, +R’ (1.9)

1.4. Antecedentes

La degradacion de diversos compuestos quimicos presentes en efluentes
(incluyendo compuestos farmaceéuticos) usando PAQO’s, representa una
alternativa economica y efectiva con un gran potencial de aplicacion en el
tratamiento de aguas residuales. A continuacion se describen algunos estudios
reportados recientemente sobre la remocion de contaminantes organicos donde
se ha evaluado el proceso foto-Fenton.
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Rodriguez-Gil y colaboradores (2010)?® llevaron a cabo la degradacion
de 56 farmacos encontrados en concentraciones entre 500 a 2000 ng L™ en
muestras de aguas de 4 rios en Madrid, Espafa. Se aplico el proceso foto-
Fenton, usando fuente de radiacion UV (A = 313 nm); el procedimiento se llevo
a cabo usando 0.1 mM de FeSO,, pH 3y la cantidad necesaria estequiométrica
de H,0O, para la completa mineralizacion. En dicho estudio se alcanz6 un alto
grado de mineralizacion (70%) y un porcentaje de degradacion mayor del 90%

para todos los compuestos estudiados.

Por otra parte, Yamal-Turbay y colaboradores (2012)** lograron el 100%
de degradacion de cafeina (300 mg L™?). Este compuesto tiene un extendido uso
en formulaciones farmacéuticas. El tratamiento se llevdo a cabo mediante el
proceso foto-Fenton usando FeSO, como fuente de hierro y aplicando un
sistema de dosificacion de H,O, en intervalos de tiempo de 0, 45 y 90 min,
obteniendo un abatimiento del 70% de COT en 120 min. Las condiciones
6ptimas de operacién fueron a pH 2.9 empleando una relacién molar Fe?/H,0,

de 1:50.

La aplicacion de fuentes alternativas de hierro (Il) al FeSO,, para el
proceso foto-Fenton también se ha estudiado. Bobu y colaboradores (2008)*
mineralizaron ciprofloxacino (50 mg L™) en muestras de aguas residuales. El
tratamiento fue asistido por foto-Fenton usando un nanocompuesto de Fe

basado en una arcilla laponita modificada (Fe-Lap-RD) como catalizador
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heterogéneo en presencia de peroxido de hidrégeno y radiacion UV (A = 259
nm). Las condiciones Optimas de operacion fueron pH 3 y una relaciébn molar
Fe?*/H,0, de 1:3, logrando la degradacién completa del contaminante y 57% de

mineralizacion en un tiempo de 30 min.

Sin embargo, se han observado mejores resultados para el proceso foto-
Fenton empleando compuestos de Fe (Il), en especial complejos organicos tal
como lo demostraron Kwan y colaboradores (2003)%, quienes estudiaron la
oxidacion del herbicida acido 2,4-diclorofenoxiacético (2,4-D) en concentracion
1 mM. El proceso fue evaluado a pH 3 empleando 1 mM H,0O, y como fuentes
de hierro: sulfato de Fe (Il) y Fe(lll) y oxalato de Fe (Il) y Fe(lll) en
concentraciones de 0.1mM. Se observé una mayor eficiencia en la degradacién
con el uso de oxalato ferroso que con FeSQ,, lo que se atribuyé a que los
complejos organometalicos presentan mayor sensibilidad a la luz (es decir que
3+

son mas susceptibles de absorber radiacién) que los iones Fe* o Fe

provenientes de los compuestos con sulfato.

El mismo grupo de investigacién en el 2007*° reporté la degradacion del
2,4-D empleando diversos complejos de Fe?* a pH 2.8 bajo radiacién UV (A =
350 nm). Los porcentajes de degradacion del 2,4-D se vieron favorecidos en el
siguiente orden: Fe*?-oxalato>Fe*?-citrato>Fe**-formato>Fe**-maleato>Fe*?-
EDTA. Las pruebas se llevaron a cabo empleando 0.1 mM Fe*? y 1 mM H,0»,

alcanzando 97% de degradacién en 30 min cuando se utiliz6 Fe*?-oxalato. Los
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autores atribuyen esta tendencia a la formacion de especies reactivas en la
fotdlisis del oxalato, tales como los radicales superoxido y su acido conjugado,
el radical hidroperéxido (ecuaciones 1.10 y 1.11). Por otra parte, ligandos como
el EDTA pueden competir con el contaminante por los radicales HO®,

reduciendo la eficiencia de la degradacion.

C,0," + 0O» > 2C0O, + 0" (1.10)

Oz.-/HO.z +H* > H,O, + O, (111)

Como podemos apreciar, el proceso foto-Fenton es aplicable al
tratamiento de distintos contaminantes organicos incluyendo farmacos,
alcanzando la degradacién completa y porcentajes de mineralizacion superiores
al 50% en tiempos de tratamiento relativamente cortos (30 min), con diversas
relaciones molares de Fe?'/H,O, (1:1 a 1:50) y diferentes fuentes de Fe*",
realizando las pruebas principalmente a pH acido (2.8 - 3.0). Sin embargo, el
trabajar en medio acido implica un gasto de reactivos asi como de tiempo
invertido en el ajuste de pH. Es ahi donde se abre un area de oportunidad en
estos procesos donde se minimicen los costos y tiempos de operacion si se
encuentran condiciones de trabajo adecuadas (relacién Fe**/H,O, y fuente de
hierro) para obtener porcentajes de degradacion y de mineralizacion adecuados

a pH mayor de 3.
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Se han reportado estudios donde ha sido aplicado el proceso Fenton en
la degradaciéon de diversos contaminantes trabajando con valores de pH
diferentes del oOptimo (2.8-3.0) y fuentes de hierro alternativas. Carra y
colaboradores (2013)?" llevaron a cabo la degradacién de una mezcla de
pesticidas mediante el proceso foto-Fenton solar con radiacion UV (A = 327-
384 nm) y una relacién Fe?'/H,0, de 1:30, la reaccion se llevé a cabo a pH
neutro en una planta piloto. El proceso se evalud para 5 pesticidas comerciales
(10 mg L™ cada uno), usando una concentracién inicial de H,O, (20 mM) y se
estudio el efecto de la dosificacién de FeSO,4 (5, 10 y 20 mg L™), obteniendo
una mineralizaciéon del 20% aplicando una sola dosis y hasta 62% con las

dosificaciones de hierro.

Otros estudios han logrado degradar distintos antibiéticos a pH cercano
al neutro, como lo reportado por Dias y colaboradores (2014)*® quienes
degradaron sulfametoxazol y trimetoprima y el trabajo realizado por De la Cruz
y colaboradores (2012)?° que reportaron la degradacién de la mezcla de 32
microcontaminantes entre ellos farmacos, inhibidores de corrosion y pesticidas.
Estos ultimos aplicaron el proceso foto-Fenton con radiacion UV (A = 254 nm) y
una relacion Fe?*/H,O, de 1:10 (con adiciones de 10, 25 y 50 mg L™ de H,0,),
alcanzando porcentajes de degradacion del 97% en 30 min con la dosis de 50
mg L? de H,O,. No obstante, el proceso de dosificaciéon si no esta bien
disefiando, puede implicar un gasto adicional tanto de reactivos como de

operacion.
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En la remocion de contaminantes a pH neutro, también se ha propuesto
el uso de complejos de Fe*'. Lima y colaboradores (2013)* compararon la
cinética de degradacion de ciprofloxacino (1 mg L™ y 25 mg L™). Las fuentes de
hierro evaluadas fueron (citrato, oxalato y nitrato férrico) y pH de 2.5, 4.5y 6.5.
Se observéd que el proceso de degradacion para las dos concentraciones del
antibiotico es afectado por la fuente de hierro; los mejores resultados se
obtuvieron a pH 4.5 utilizando citrato y oxalato férrico para una relacion molar

Fe®":H,0, de 1:50.

Dao y colaboradores (2011)*' investigaron la degradacién de tres
compuestos (atrazina, fenuron y acido para-clorobenzoico) empleando el
proceso Fenton a pH 7 utilizando complejos de nitriloacetato (NTA) de Fe(ll) y
Fe(lll) y percloratos de Fe(ll) y Fe(lll) como fuentes de hierro. Los mejores
resultados fueron obtenidos por los complejos de nitriloacetato (NTA-Fe(l1)/H.0,
y NTA-Fe(ll)/H,0,), mientras que para Fenton (Fe(ll)/H.0,) y Fenton-like
(Fe(Il)/H202) no resultan ser tan eficientes lo que se atribuyéo a una menor
estabilidad y a la precipitacion de hidroxidos en estos ultimos a pH neutro en

comparacion con los complejos de NTA-Fe?*.

El uso de oxalato ferroso ha demostrado alta eficiencia en la degradacién

20,21,32. En la

de una serie de contaminantes organicos, tales como colorantes
fotodegradacién del colorante negro reactivo B, Huang y colaboradores
(2007)%, utilizaron oxalato como ligante para la formacién de complejos con Fe

(Il 'y 1l) en condiciones de pH de 4 a 6. Los resultados demostraron mayor
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degradacion del colorante utilizando C,0,*/Fe?*. El proceso de formacion de
radicales hidroxilo en estos sistemas ocurre de acuerdo con la ecuacion 1.12. El
sistema foto-Fenton con C,0,%/Fe®, también se aplicé en la degradacion de
colorante indigo® a pH entre 5 y 6, mostrando aproximadamente un 69% de
mineralizacion del colorante en 3 h, con oxalato ferroso. Sin embargo, en estos
trabajos se obtiene el oxalato ferroso mediante una preparacion previa del
complejo a partir de la mezcla de soluciones de Fe?* y C,0,%, lo que implica
una inversion de tiempo y la posible interferencia de iones como cloruros,
sulfatos o nitratos provenientes de la fuente de Fe**. A la fecha, no se han
encontrado reportes de la aplicacion de este sistema a partir del reactivo

FeC,0.,.

FeC,0O4 + H,O, - FeC204+ + HO®* + OH" (1.12)

Por lo mencionado anteriormente, el proceso foto-Fenton es un proceso
viable para la degradaciéon de diversos contaminantes emergentes. Sin
embargo, para cada contaminante organico existen condiciones experimentales
Gnicas que deben evaluarse para alcanzar porcentajes de degradacion 6ptimos.
Adicionalmente, con base en estos estudios podemos afirmar que es factible
trabajar el proceso foto-Fenton a valores de pH cercano al neutro, obteniendo
porcentajes de degradacién y mineralizacion altos usando una fuente de hierro

(I1) adecuada.
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En cuanto a la degradacion de PIRA, se han reportado escasos trabajos;
uno de ellos es el realizado por Guevara y colaboradores (2012)?, quienes
realizaron la degradacion fotocatalitica de pirazinamida (5 mg L™) en mezcla
con isoniazida (10 mg L), ambos compuestos de accién terapéutica contra la
tuberculosis. Las condiciones experimentales fueron: radiacion UV 365 nm
(5500 pW/cm?) y TiO, como catalizador (1 g L™) a pH 7, con lo que se obtuvo
71% de mineralizacion de la mezcla en 4 h. Los autores describieron que el
farmaco mas resistente a la degradacion fotocatalitica bajo las condiciones
establecidas fue PIRA, observando una baja velocidad de degradacion para
este compuesto (aproximadamente 25% de degradacion en 2 h), lo que se
atribuye principalmente a la estabilidad del anillo de pirazina. Uno de los
principales inconvenientes en este tipo de tratamientos es la necesidad de
retirar el catalizador una vez completada la reaccion, a diferencia del proceso
foto-Fenton propuesto en este proyecto, donde la reaccion se lleva a cabo en
un medio homogéneo, por lo que no requiere de la eliminacién posterior de los
catalizadores y en donde se esperan velocidades de degradacion mayores que

las obtenidas en el proceso fotocatalitico.

Otro estudio de pirazinamida es el publicado por Vargas y colaboradores
(2003)*%, en el cual demostraron la fotodegradacion de este farmaco
identificando 4 subproductos en 48 h por la formacibn de especies
intermediarias de oxigeno aplicando radiacion UV-A (A = 300 nm) mediante el

uso de 16 lamparas con una intensidad de 23 mW cm™; sin embargo, el
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tratamiento del contaminante en estas condiciones involucra un elevado costo

energético debido al uso de lamparas de alta energia.

En un estudio publicado por Saranjit y colaboradores (2000)** se
comparo la estabilidad de rifampicina, isoniazida y pirazinamida en mezcla (225,
150 y 750 mg L™, respectivamente). Las pruebas se llevaron a cabo durante 50
min bajo condiciones similares a las gastricas (2 g NaCl y 3.2 g de pepsina en 7
mL de HCI a 37 °C durante 50 min). En ambas condiciones, la rifampicina se
degrad6 aproximadamente 17.8-24.4 %, la isoniazida ente 3.2 y 4.7 % y la
pirazinamida practicamente no se descompuso (<1%), lo que confirma la

elevada estabilidad de estos farmacos bajo estas condiciones.

Aunque los PAQO’s se basan principalmente en la generacion de radicales
hidroxilo para la degradacion de contaminantes, en ocasiones los mecanismos
de degradacion pueden seguir distintas rutas debido a la formacion de otras
especies oxidantes y pueden presentar diversos rendimientos de degradacion.
Por lo que en el presente trabajo se propone como alternativa de tratamiento, la
aplicacion del proceso foto-Fenton para la degradacion de PIRA, aplicando un
disefio de experimentos para determinar las condiciones de reaccion en las que
se alcanza el mayor grado de degradacion y mineralizacion mediante el proceso
foto-Fenton bajo radiacion UV (AL = 365 nm). Para ello, se evaluan diferentes
condiciones de pH (3, 4.5 y 6), diversas relaciones molares Fe**/H,0, (1:20,

1:30 y 1:40) y el uso de dos fuentes de Fe** (sulfato y oxalato ferroso).
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1.5. Justificacion

De acuerdo a la problematica que pueden ocasionar los contaminantes
emergentes como los antibioticos en efluentes de agua y sabiendo que
representan un riesgo a la salud, se propuso esta investigacion para la
evaluacién de FeSO, y FeC,0, como fuentes de Fe®" en la degradaciéon de
pirazinamida mediante el proceso foto-Fenton, estudiando su efecto a pH 3, 4.5
y 6. De esta manera se plantea un tratamiento alterno a lo ya reportado para la
degradacion de este contaminante recalcitrante poco estudiado y su posible

aplicacion en PTAR's.

1.6. Hipotesis

La degradacion completa de pirazinamida se logra mediante el proceso
foto-Fenton empleando FeC,0, como fuente de hierro (I) a valores de pH

mayores a 3 (4.5y 6).

1.7. Objetivo general

» Degradar pirazinamida en solucién acuosa mediante el proceso foto-

Fenton utilizando FeC,04como fuente de hierroa pH 3,4.5y 6.
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1.8. Objetivos especificos

» Evaluar el efecto del pH, fuente de Fe*" (FeSO, y FeC,0.,) y relacion
molar Fe?*/H,0, en la degradacién de pirazinamida mediante el proceso
foto-Fenton.

» Determinar la contribucién de los procesos fotdlisis, Fenton y H,O,/UV en
la degradacién de la pirazinamida bajo las mejores condiciones
experimentales observadas.

» Evaluar el grado de mineralizacion durante el proceso foto-Fenton
mediante la medicibn de carbono organico total bajo las mejores
condiciones de reaccion encontradas.

» Evaluar el consumo de los reactivos de Fenton (Fe?'y H,0,) y formacion
de Fe*' por técnicas espectrofotométricas durante la degradacién de

pirazinamida bajo las mejores condiciones experimentales.
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CAPITULO 2
MATERIALES Y METODOS

2.1. Materiales y equipos

2.1.1. Reactivos

Los reactivos utilizados fueron grado analitico. Para todos los
experimentos se empledé agua desionizada para la preparacion de las
soluciones y agua nanopura (18 MQ-cm) para los andlisis por Cromatografia de
Liquidos de Alta Resolucion (HPLC). En la Tabla 2.1 se presenta un listado de

los reactivos utilizados en este estudio.

Tabla 2.1. Reactivos utilizados durante este estudio.

H,SO, CTR SCIENTIFIC 99%
HCI CTR SCIENTIFIC 37.6 % plp
NaOH CTR SCIENTIFIC 97%
Pirazinamida SIGMA ALDRICH 99%
H,0, CTR SCIENTIFIC 30 % p/v

FeSO,"7H,0 JALMEK 99%
FeC,0,°2H20 SIGMA ALDRICH 99%

Acetonitrilo J. T. BAKER Grado HPLC

Acido 1-heptanosulfénico FISHER SCIENTIFIC Grado HPLC

Acido acético J. T. BAKER Grado HPLC
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2.1.2. Instrumentacioén

A continuacion se describen los equipos y dispositivos que se utilizaron para

el desarrollo del estudio de degradacion de la pirazinamida.

» Espectrofotometro UV-Visible, Modelo CARY 50 SCAN, Marca VARIAN

» Cromatégrafo de Liquidos de Alta Resolucion (HPLC) con detector UV-
Vis, SERIES 200, Marca Perkin Elmer.

» Vortex Mixer (Mini Vorterex), Marca Fisher Scientific.

» Analizador de Carbono Orgéanico Total, Modelo TOC-V CHS, Marca
SHIMADZU.

» Medidor de pH BENCHTOP, Modelo ORION 3 STAR, Marca THERMO
SCIENTIFIC.

» Agitador magnético con calentamiento, Modelo CIMAREC, Marca
Barnstead Thermolyne.

» Léampara de radiacion UV Linea SPECTROLYNE Modelo XX-15N (A =

365 nm).
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2.2. Métodos

2.2.1. Método analitico

Se registrd el espectro de absorcién de una solucién de pirazinamida a

10 mg L™ para determinar la longitud de onda méxima de este compuesto en un
espectrofotometro  UV-Vis. Las curvas de calibracibn mediante
espectrofotometria UV-Vis y HPLC fueron registradas a la longitud de onda de
maxima absorbancia del compuesto. A partir de cada curva de calibracién se
estimd la ecuacion de la recta para la cuantificacion de pirazinamida durante las
degradaciones; asi mismo, se calculo el limite de deteccion (LOD) y el limite de
cuantificacion (LOQ) mediante las ecuaciones 2.1 y 2.2. Los limites de
deteccion y de cuantificacion fueron determinados de acuerdo con las
siguientes ecuaciones®.

LOD= a + 3syx (2.1)

LOQ= a + 10syx (2.2)
Donde:

a esla ordenada en el origen de la recta de regresion

Syix €s la desviacion estandar de los residuos de "y

El método cromatografico se llevéd a cabo utilizando una columna de fase
reversa del tipo monolitica C-18 ONIX (25 x 4.6 mm) y como fase movil se usé
una mezcla de 10 mM &cido heptanosulfonico a pH 3:acetonitrilo (98:2 v/v) con

un caudal de 0.8 mL min™ y un volumen de inyeccién de 50 L. El pH de la fase
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movil se ajusto con acido acético grado HPLC. Se utilizé un detector UV-Vis y la

longitud de onda de deteccion fue de 270 nm.

2.2.2. Disefno experimental

Se aplicé un disefio de experimentos factorial 32 para las dos fuentes de
Fe** (sulfato y oxalato) para evaluar el efecto de los factores y sus
interacciones. Los factores evaluados fueron pH (3, 4.5 y 6) y relacibn molar
Fe*?/H,0, (1:20, 1:30 y 1:40). La reproducibilidad de los experimentos se
estudio mediante la repeticion en el punto central (pH 4.5, relacion molar

Fe*?/H,0, 1:30) con 3 réplicas. Ver la Tabla 2.2.

Tabla 2.2. Disefio de experimentos tipo de la degradacion de pirazinamida por el proceso foto-

Fenton para las dos fuentes de Fe® factorial 3° en la evaluacion *.

EXPERIMENTO pH Fe*"H,0,
1 3 1:20
2 3 1:30
3 3 1:40
4 4.5 1:20
5 4.5 1:30
6 4.5 1:40
7 6 1:20
8 6 1:30
9 6 1:40
10 4.5 1:30
11 4.5 1:30
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La variable respuesta a considerar fue el porcentaje de degradacion y la
constante de velocidad a los 60 min de reaccion. Los resultados obtenidos en el
disefio experimental fueron analizados utilizando el programa estadistico

STATISTICA 7.

Los experimentos se llevaron a cabo empleando una disolucion de 250
mL de pirazinamida a una concentracién inicial de 10 mg L™. Se ajusté el valor
de pH (3, 4.5 6 6) mediante la adicion de HCI (0.1M) 6 NaOH (0.05 M),
posteriormente se agregé a la solucién Fe** (como sulfato u oxalato) para
obtener una concentracion de 0.1 mM y una alicuota de H,O, 1 M, para
mantener las relaciones molares de Fe?/H,0. en valores de 1:20, 1:30 6 1:40.
Inmediatamente la solucion se irradio por 3 h con una lampara UV de 365 nm
(1800 mW cm™), se tomaron muestras para cuantificar la concentracién del
contaminante durante la degradacion a periodos de tiempo establecidos (0, 15,

30, 45, 60, 90, 120, 150 y 180 min) y se analizaron mediante HPLC.

2.2.3. Evaluacion de la mineralizacién y evolucion de Fe?* y H,0,

Bajo las mejores condiciones de degradacion obtenidas para cada fuente
de hierro, se evalu6 el grado de mineralizacién en un analizador de carbono
organico total durante un periodo de reaccion de 3 h tomando muestras en los
mismos tiempos que la degradacion propuestos, 0, 15, 30, 45, 60, 90, 120, 150

y 180 min.

26



Asi mismo, se evalué la evolucién en la concentracién de Fe?*, H,O,y
Fe®* durante la degradacién de pirazinamida bajo las mejores condiciones de
degradacion establecidas. El andlisis se llevd a cabo por espectrofotometria
UV-Vis, mediante la formacién de complejos coloreados, usando los métodos

de 1,10-fenantrolina (A =510 nm), oxisulfato de titanio (A, =408 nm) y KSCN

(A =450 nm) para Fe?*, H,0,y Fe**, respectivamente (ver ANEXO ).

2.2.4. Pruebas control

Se llevaron a cabo las pruebas control: fotélisis, Fenton y oxidacion con
H.O,/UV bajo las mejores condiciones de experimentacion encontradas en el
tratamiento foto-Fenton, para determinar la contribucion de estos procesos en la
degradacion del farmaco estudiado. Todas estas pruebas se realizaron en 250
mL de una solucién de pirazinamida de 10 mg L™ ajustada a pH 3. En la prueba
de fotdlisis, la solucién de pirazinamida Unicamente fue irradiada con la lampara
UV (A= 365 nm). Para la oxidacion con H,O,/UV, la cantidad de peroxido
afiadida fue la correspondiente a la mejor relacién Fe?*/H,0, establecida (1:20)
e irradiando con la l&mpara UV (las condiciones de pH y relaciéon Fe?*/H,0,
seleccionadas se discuten en la Seccién 3.3). Finalmente, las pruebas de
degradacion con proceso Fenton, se llevaron a cabo en relacion molar 1:20
(Fe?*/H,0,) y usando FeSO,7H,O y FeC,0,2H,0 como fuentes de hierro.
Todos los residuos generados en los procesos anteriormente descritos, fueron

dispuestos de acuerdo con el ANEXO IV.
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CAPITULO 3
RESULTADOS Y DISCUSION

3.1. Método analitico

Se obtuvo el espectro de absorcion de la solucién de pirazinamida de
una concentracién de 10 mg L™ haciendo un barrido de 190 a 400 nm, para
determinar la longitud de onda de maxima absorbancia, la cual se observo a
270 nm (Figura 3.1). Por lo tanto se realizaron a esta longitud de onda las

lecturas de los estandares para obtener la correspondiente curva de calibracion.

=
o
L

270 nm

o o o
F o o
1

Absorbancia (U. A.)

o
[N]

0.0

260 zslo 360 350 460
Longitud de Onda (nm)

Figura 3.1. Espectro de absorcién de una solucién de pirazinamida (10 mg L™).

Las curvas de calibracion por espectrofotometria UV-Vis y HPLC se
elaboraron a partir de una serie de estandares (0.5, 2, 4, 6, 8, 10 y 12 mg L™).

En la Figura 3.2 se muestra la curva de calibracién de pirazinamida elaborada
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por espectrofotometria UV-Vis, obteniéndose un limite de deteccién de 0.21 mg

L™y un limite de cuantificacién de 0.72 mg L™.

0.9+

0.8 y=0.0673+0.0004

. R?=0.9998
0.7

0.6
0.51
0.4
0.3
0.2
0.1

00—
0o 2 4 6 8 10 12

Absorbancia (U.A.)

Concentracién (mg L™)

Figura 3.2. Curva de calibracién de pirazinamida obtenida mediante espectrofotometria UV-Vis.

Por otra parte, las condiciones cromatogréaficas fueron establecidas con
base en lo reportado por Guevara y colaboradores (2012)2. En la Figura 3.3 se
muestra el cromatograma para un estandar de pirazinamida con un tiempo de

retencion de 1.13 min.

PIRAZINAMIDA
Lok te= 1.13

48.95 7
43.95
38.95

33.95

U.A.

28.95
23.95 7

18.95 -

13.95
895 G

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2 1.4 1.6 1.8 2.0 22 24 26 28 30 3.2 34
Tiempo (min)

Figura 3.3. Cromatograma de pirazinamida (10 mg L'l) obtenido mediante cromatografia de

liquidos de fase reversa.
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La curva de calibracion obtenida mediante esta técnica analitica presenta
un limite de deteccién de 0.61 mg L™y un limite de cuantificacién de 2.04 mg
L™, calculadas con las ecuaciones 2.3 y 2.4 respectivamente, que son mayores
que los obtenidos por espectrofotometria UV-Vis, por lo que la cuantificacion del
farmaco en las pruebas de degradacion se realiz6 mediante cromatografia de
liquidos, considerando ademas que mediante espectrofotometria UV-Vis, se
aprecia una interferencia en la absorbancia causado por la presencia de hierro y
H.O, usados durante el proceso de degradacion, mientras que por HPLC, la
separacion de los compuestos evita que los reactivos de Fenton interfieran en la

determinacion de PIRA.

80000

70000
y=6425.7x + 182.9

60000 R?=0.9984

50000-

[J]

£ 400001
30000+
20000+
10000

0 T T T T T T
0 2 4 6 8 10 12

Concentracién (mg L™)

Figura 3.4. Curva de calibracion de pirazinamida obtenida mediante cromatografia de

liquidos de fase reversa.

3.2. Evaluacion de la degradacion de pirazinamida

Se realizaron las pruebas de degradacion de acuerdo al disefio

experimental planteado: tres valores de pH (3, 4.5y 6) y 3 relaciones molares

30



de Fe?'/H,0, (1:20, 1:30 y 1:40) para las dos fuentes de hierro de donde se

obtuvieron los siguientes resultados:

—a—Rel 1:20
—e—Rel 1:30
h—Rel 1:40

—m=Rel1:20
—e—Rel1:30
L—Rel1:40

cic,
cric,

E

0 30 60 90 120 150 120 150

Tiempo (min) Tiempo (min)

Figura 3.5. Degradacion de pirazinamida a pH 3, mediante el proceso foto-Fenton con las

relaciones molares (Fe2+/H202) de (m) 1:20, (o) 1:30y (A) 1:40. A) FeSO, y B) FeC,0,.

De acuerdo con lo observado en la Figura 3.5, a pH 3 la mejor relacion
molar Fe*/H,0, fue 1:20 para las dos fuentes de hierro, degradando 95% de
pirazinamida en 60 min con ambos catalizadores y solo para el caso del sulfato
ferroso se alcanzaron porcentajes de degradacion muy cercanos al 100% para
las tres relaciones molares a 180 min de reaccion; mientras que con oxalato
ferroso se observa un efecto negativo con el aumento de la relacion molar,
obteniendo casi el 100% de degradacion en 3 h para las relaciones 1:20 y 1:30
y solo 75% para 1:40, esta tendencia es debida, a que a una mayor
concentracion o exceso de H,O, puede actuar como agente secuestrante de
radicales hidroxilos por lo que se tiene menos radicales disponibles en el medio

para la degradacion del compuesto (ecuacion 1.3)4.
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Con ambas fuentes de hierro para la relacién 1:40, la velocidad de
degradacion fue menor. Para el caso del FeC,0,4 este efecto es mas notable,

como lo observado por Xiao y colaboradores (2014)%¢%’

, quienes obtuvieron un
menor grado de degradacion de un colorante a concentraciones elevadas de
H,O,, lo que se lo atribuye a una represion del estado excitado del ferrioxalato

(ecuacion 3.1).

Fe'(ox)s* + H,0, -  [Fe'(ox), *OH] + ox + OH" (3.1)

0.8

—a—Rel1:20
—e—Rel1:30 0.6
Rel1:40

—a—Rel 1:20
—e—Rel 1:30
A=Rel 1:40

cic
cic

0.4

0.2

0.0 . . . : : ; 0.0l : . . ; ; ,
0 30 60 a0 120 150 180 0 30 60 90 120 150 180

Tiempo (min) Tiempo (min)

Figura 3.6. Degradacion de pirazinamida a pH 4.5, mediante el proceso foto-Fenton a tres

relaciones molares (Fe**/H,0,) (m) 1:20, (¢) 1:30y (a) 1:40 (A. FeSO,y B. FeC,0,).

A valor de pH 4.5, se observaron los mejores resultados a relacién molar
1:20 para ambas fuentes de hierro. Utilizando sulfato ferroso, se observé un
83% de degradaciéon en 60 min y 85% en 180 min de reaccion; mientras que
con oxalato ferroso se obtuvo 88% de degradacion en 60 min y 92% en 180

min.
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Se aprecia un menor grado de degradaciéon con oxalato ferroso, en
relaciones molares mayores a 1:20 (1:30 y 1:40) que con FeSQO,, obteniendo
porcentajes de degradacion del 36 y 19% en 180 min para 1:30 y 1:40
respectivamente. Esto puede explicarse debido al exceso de H,O, que actua
como secuestrante de radicales hidroxilo como se discute a pH 3 y a que a
elevadas concentraciones de H;O, se consume el oxalato, reduciendo la
efectividad del proceso de foto-Fenton en estas condiciones de pH como lo
indica Vedrenne y colaboradores (2012)*, quienes evaluaron el efecto de la
concentracion de peroxido de hidréogeno en la degradacion de un colorante
indigo sintético en condiciones de pH en un rango de 5 a 6 con oxalato ferroso

(relacién molar Fe**/H,0, = 1:228).

El aumento de pH favorece la formacion del complejo de oxalato ferroso
(ecuacion 3.1 a 3.3). Lee y colaboradores (2014)*, reportaron un aumento en la
velocidad de degradacion de 4-clorofenol a medida que aumenta el pH en un
rango de 3.5 a 6.5, utilizando una relacién molar Fe?*/C,0,% = 1:20 en ausencia
de H,O, (el cual se formd a partir de la reduccion de O,) y de radiacion,

obteniendo un mejor porcentaje de degradacion a pH 4.5.

Sin embargo, en el presente trabajo, el porcentaje de degradacion de
pirazinamida no mejora al incrementar el pH, esto posiblemente se debe a la
estructura de pirazinamida, ya que de acuerdo a lo observado por estos mismos

autores, las moléculas nitrogenadas presentan mayor estabilidad a la

33



degradacion. En este caso, la molécula de pirazinamida presenta atomos de
nitrdgeno en su estructura, lo que puede favorecer la formaciéon de complejos

organometalicos®**°

, especialmente al aumentar el pH (por ejemplo a pH 6), ya
gue en estas condiciones el par de electrones libres de los nitrégenos se
encuentran mas disponibles para formar estos complejos, mientras que a

valores de pH mas bajos, la molécula se encuentra principalmente protonada.

HoCs0s & HC,04 +H' pka = 1.25 (3.2)
HC,Os & C,0% +H* pka = 4.26 (3.3)
C,04% + Fe** & FeC,0, log k= 3.05 (3.4)

Por otra parte, se ha reportado que a pH menor a 5, las especies
predominantes son [Fe(C204).] y [Fe(C204)s]> (ANEXO IlI) las cuales se

consideran altamente fotoactivas (es decir, que absorben radiacién)?*?*

que
pueden regenerar Fe®* y producir H,O,, como se indica en las ecuaciones 3.5 a
la 3.9 y de esta manera promover la produccion de especies oxidantes. Sin
embargo, esto depende de la concentracion de oxalato presente. En base a las
concentraciones de hierro y oxalato usadas en este estudio (Fig. A.13. ANEXO
1), a pH 3 la especie predominante es Fe(C,0,4)" la cual empieza a descender
a pH 4 y alcanzando un valor minimo a pH 6. Por otra parte a pH 4.5 y 6 las

especies predominantes son [Fe(C,04),] y [Fe(C20.)s]*, mientras que a pH 3

el FeC,0, se disocia mas facilmente que a pH 4.5y 6, debido a la presencia de
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una mayor concentracién de H* los cuales compiten con el Fe*? para unirse al

C,04% y formar el 4cido oxalico (ecuaciones 3.2, 3.3).

[Fe(C204)3]* + hv R Fe?* + 2C,04% + C,04” (3.5)
C,04" + [Fe(Cy04)3]> - Fe?" + 3C,04% + 2CO, (3.6)
C.04" + O, - 2C0O, + Oy (3.7)
Oy +H' - HO," (3.8)
HO," + HO,' - H,0, + O (3.9)

1.0

0.8 -

—a—Rel 1:20 —m—Rel1:20
0.6 —e—Rel| 1:30 0.6 4 —e—Rel1:30
" A—Rel 1:40 A—Rel1:40

0.4 -

cre,
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0.4 -

0.2 0.2

0.0

— 77— 0.0 : ; T T T T
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Figura 3.7. Degradacion de pirazinamida a pH 6, mediante el proceso foto-Fenton con

relaciones molares (Fe2+/H202) (w) 1:20, (o) 1:30y (A) 1:40 (A. FeSO,4y B. FeC,0,).

Al trabajar a pH 6, se observa un menor porcentaje de degradacion de
pirazinamida en comparacion a las otras condiciones de pH. A este valor de pH
se propicia principalmente la formacion del complejo de hierro Fe(OH),"
(ANEXO 1Il), una especie soluble y menos fotoactiva que Fe(OH)** en la

regeneracion de Fe?* (Ecuacién 1.6) de acuerdo a los resultados obtenidos™. A
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pH mayor a 6, las especies de Fe?" y Fe** no existen en solucién acuosa y la
especie predominante de hierro es Fe(OH); en forma de precipitado, el cual no
puede regenerarse a ion ferroso?'. Cabe mencionar que en este trabajo no se

observé la formacion de precipitado durante el proceso de la degradacion.

Por otro lado, a pH 6 el comportamiento fue muy similar con las
relaciones molares estudiadas, lo que indica que la relacién Fe**/H,O, no
influye a este pH, independientemente de la fuente de hierro. Sin embargo, con
sulfato ferroso se alcanza un porcentaje de degradacion cercano al 100% en
180 min de reaccion, en tanto que con oxalato ferroso se obtuvo
aproximadamente 20% de degradacién, mostrando una fuerte influencia del

anion oxalato, el cual limita la disponibilidad de Fe** en el medio.

El proceso foto-Fenton con oxalato ferroso ha mostrado ser efectivo en la

remocion de colorantes®?

a pH entre 4 y 6. En dichos estudios la formacion del
oxalato ferroso se lleva a cabo previamente mezclando en diversas
proporciones soluciones de Fe?* y C,0,% en una relacién molar 6ptima de
Fe?'/C,0,4* 1:3, cuyo valor se atribuye al limite de transferencia carga de ligante
con el metal y a que la presencia de altas concentraciones de C,0,* tiene un
efecto adverso en la velocidad de degradacion ya que los *OH presentes
degradaran también al oxalato en exceso ademés del contaminante®. En el
presente estudio, la relacién Fe?*/C,0,* fue 1:1, lo que podria explicar también

los bajos valores de fotodegradacion a pH 6 obtenidos con FeC,O,; en

comparacion con FeSO,.
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De acuerdo con los resultados obtenidos en las degradaciones, se puede
establecer que los porcentajes maximos de degradacion se obtienen en
condiciones &cidas (pH 3 y relacién molar Fe?*/H,O, 1:20). Sin embargo, es
posible obtener mas del 80% de degradacion en 3 h a pH 4.5 con ambas
fuentes de hierro y a pH 6 con sulfato ferroso a relacién molar Fe**/H,0, 1:20 se
logra el 63%. A relaciones molares mayores que ésta, la presencia de elevadas
concentraciones de H,O, actla como secuestrante de radicales hidroxilos y
tiene un efecto adverso durante el proceso de degradacion. Adicionalmente el
exceso de H,O; inhibe el estado excitado del ferrioxalato como se menciono
con anterioridad en los valores de pH estudiados, por lo que es mas evidente el

efecto de la cantidad de H,O, cuando se usa FeC,0, como fuente de hierro.

En comparacion con lo reportado por Guevara (2012), donde se alcanza
un porcentaje de degradacion del 20% en aproximadamente 2 h, el proceso
Fenton presenta una ventaja en la velocidad de degradacion de este
compuesto, logrando mas del 80% de degradacion en 60 min a pH 3y 4.5 para
la relaciéon molar Fe?*/H,0, de 1:20 empleando ambas fuentes de hierro, incluso
en distintas condiciones de reaccion con el proceso foto-Fenton se logra cerca
del 100% de degradacion de pirazinamida en 180 min, lo que permite ampliar
las condiciones de tratamiento (pH y relacién Fe?*/H,0,) en un efluente real

para obtener altos porcentajes de degradacion.
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Por otra parte, para comparar el efecto de los parametros estudiados en
los primeros minutos de la reaccion, se calculé también la constante de

velocidad.

InC,/C

0.0+ T T T T T T
0 10 20 30 40 50 60

Tiempo (min) Tiempo (min)

Figura 3.8. Cinéticas de degradacion de pirazinamida a diferentes valores de pH, mediante el
proceso foto-Fenton a relacién molar (Fe2+/H202) 1:20, (m) pH 3, (¢) pH4.5y (A)pH 6

empleando. A) FeSO,y B) FeC,0,.

En la figura 3.8A se muestra la cinética de degradacion a los diferentes
valores de pH usando sulfato ferroso y en la figura 3.8B utilizando oxalato
ferroso, ambos con una relacién Fe?*/H,0, de 1:20. A partir de la elaboracién de
estas graficas se calcularon los parametros cinéticos de constante de velocidad
y tiempo de vida media en todas las condiciones de tratamiento, asumiendo una
reaccion de pseudo-primer orden como se ha reportado para este tratamiento

en otros estudios?%®

y se calcularon los parametros cinéticos de acuerdo con la
siguientes ecuaciones (3.10 y 3.11)*". Los resultados se reportan en la tabla

3.1.
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in(-) = —kt (3.10)

La ecuacion 3.10 se puede reescribir de la forma y= mx + b, por lo que
InC es una funcién lineal del tiempo expresado de la siguiente manera:
InC = —kt + InC, (3.11)
Donde:

k = constante de velocidad (min™)
Co = concentracién inicial (mg L™)
C = concentracion a determinado tiempo (mg L™)

Otro parametro calculado fue el tiempo de vida media del compuesto
(t2), el cual es el tiempo que se requiere para que la concentracion del reactivo
disminuya a la mitad de su valor inicial. Este parametro se calcul6 a partir de la

constante de velocidad de acuerdo a la ecuaciéon 3.12.

In2 (3.12)

tl/Z:T

Donde:

t1» = tiempo de vida media (min)
k = constante de velocidad (min™)

3.3. Andlisis Estadistico de Resultados

Para cada condicion propuesta en el disefio experimental, se calcul6 el

porcentaje de degradacion en 1 h, las constantes de velocidad y tiempo de vida
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media para determinar estadisticamente los factores que afectan la degradacion

de pirazinamida (Tabla 3.1).

Tabla 3.1. Porcentajes de degradacidn, constantes de velocidad y tiempos de vida media para

FeSO, Yy FeC,0.,.

FeSO, FeC,0,
k x 10° 112 % k x 107
+: 9 i6 t
pH Fe? ‘H,0, /oDz%::(_j:cmn 2 min-t Degradacion R’ 2
' (min?) (Min™) | ™ eomin | (min?

3 01:30 94.19 4.99 0.9678 13.9 94.35 4,70 0.9397 14.7
01:40 80.76 2.56 0.9280 27.1 57.19 1.33 0.9165 52.1
01:20 83.58 3.11 0.9936 22.3 87.74 3.79 0.9682 18.3

45 01:30 58.36 1.10 0.9947 46.8 26.44 0.52 0.9439 133.3
01:40 66.63 1.83 0.9879 37.9 12.23 0.20 0.9365 346.6
01:20 63.04 1.61 0.9406 43.1 7.16 0.21 0.9942 330.1

6 01:30 48.00 1.05 0.9744 66.0 11.87 0.20 0.9219 346.6
01:40 48.55 1.08 0.9833 64.2 8.16 0.14 0.8916 495.1

52.10 1.23 0.9179 56.4 28.78 0.49 0.9589 141.4

45 01:30

47.10 1.48 0.9286 63.0 22.57 0.47 0.9363 147.5

De acuerdo con los resultados obtenidos en el disefio de experimentos,

las mejores condiciones de operacion para ambas fuentes de hierro, son las

pruebas realizadas a pH 3 y relacion molar Fe?'/H,0, 1:20; logrando la

degradacion completa del farmaco en 3 h y los valores de constante de

velocidad mas altos. Adicionalmente, se obtuvieron constantes de velocidad y

t» muy similares con ambas fuentes de Fe?*, aunque ligeramente mayores con
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FeC,0, en comparacion con lo obtenido con FeSO,4 a pH 3 y 4.5 en relacion

molar Fe**/H,0, 1:20, lo que se atribuye a la fotosensibilidad de oxalato.

En segundo término resultaron también muy favorables las
degradaciones a pH 3 en las relaciones molares Fe®*/H,0, 1:30 y 1:40. Las
degradaciones realizadas con sulfato ferroso arrojaron porcentajes de
degradacion del 94 y 81% respectivamente para estas relaciones molares y 94

y 57% con oxalato ferroso en las condiciones mencionadas.

De acuerdo con los resultados mostrados en la tabla se confirma que las
mejores condiciones de operacion las constituyen la relacién Fe?*/H,O, més
baja (1:20) y el pH mas bajo (pH 3) para ambas fuentes de hierro con
degradaciones superiores al 95% en 1 h de reaccion. Debido a que el grado de
degradacién aumenta al disminuir la relacién molar Fe?*/H,0,, se evalué el
efecto de una relacién molar Fe?*/H,O, menor a las establecidas originalmente
en el disefio de experimentos, realizando una prueba adicional a relacion molar
1:10 (ANEXO 1I); sin embargo, no se obtuvieron mejores resultados en los
porcentajes de degradacion y esto se debe a que la concentracion de peréxido
es menor y por lo tanto se tiene una menor formacion de radicales HOe

necesarios para alcanzar mayores porcentajes de degradacion.

Por otro lado, para evaluar la reproducibilidad en los experimentos

realizados en el disefio de experimentos en la Tabla 1, se presentan las graficas
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de degradacion realizadas por triplicado (Figura 3.9) en el punto central del

disefio de experimentos (pH 4.5 y relacién molar 1:30 de Fe?'/H,0,).

Para el caso de las degradaciones usando FeSO,4 se obtuvo un

porcentaje de degradacion de 52.53+5.64 en 60 min de tratamiento y

28.9346.41 con FeC,0q4, lo que corresponde a 11.88 y 9.02 % de desviaciéon

estandar relativa (RSD), respectivamente para cada fuente de hierro.

1.1- 1.1
1.0- A 1.0 B
0.9 FeSO, 0.94 FeC,0,
0.8 0.8-
0.7 0.7-
> 0.6+ 0.6
O 0.5 O 054
0.4 0.4-
0.3 0.3
0.2 0.2-
0.1- 0.1-
0.0 . . . . . . 0.0 ; ; ; : : :
0 30 60 90 120 150 180 0 30 60 90 120 150 180

Tiempo (min)

Tiempo (min)

Figura 3.9. Evaluacion de la reproducibilidad de la degradacién de pirazinamida a pH 4.5 para

una relacion molar (Fe,./H,0;) 1:30 y usando FeSO, y FeC,0,4 como fuente de Fe* A) FeSO,

A continuacibn se muestran

y B) FeC,0,.

los resultados obtenidos del

analisis

estadistico para la determinacion del efecto de las variables (pH y relacion

molar Fe**:H,0,) y sus interacciones para cada fuentes de hierro propuestas.
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Los resultados indican que la variable que méas afecta al porcentaje de
degradacion de pirazinamida es el pH. Como se puede observar en la Figura
3.10, esta variable influye de manera significativa (P=0.005) y negativamente el
porcentaje de degradacion; el signo negativo nos indica que a valores de pH
mayores, el porcentaje de degradacién del contaminante disminuye. La relaciéon
molar Fe?'/H,0, y la interaccion de las variables no afecta significativamente;
sin embargo, la relacién molar Fe*/H,O, muestra un efecto negativo lo que
indica que al aumentar esta relacién, el porcentaje de degradacion del

contaminante disminuye.

o
(pHL E

(2)Fe2+/H202(L) b

ilby2L

Standardized Effect Estimate (Absclute Value)

Figura 3.10. Diagrama de Pareto del efecto del pH y relacién molar (Fe2+/H202) sobre la

degradacion de una solucién de pirazinamida (10 mg L'l) usando FeSO, como fuente de hierro.



(1)pHIL)

_ |19.5052

2)Fe2+/H202(L)

\ ‘, :;:\’-’-- |

.
_

6.135697

.

1Lby2L |

Standardized Effect Estimate (Absolute Value)

Figura 3.11. Diagrama de Pareto del efecto del pH y relacién molar (Fe2+/H202) sobre la
constante de velocidad de una solucion de pirazinamida (10 mg L'l) usando FeSO, como

fuente de hierro.

Respecto a la constante de velocidad (Figura 3.11), podemos observar la
misma tendencia, en la cual tanto la variable de pH, la relacion molar Fe2+/H202
y la interaccién entre éstas, presentan un efecto significativo. Las dos primeras
variables exhiben un signo negativo, lo que indica que a valores mas grandes
de pH y relacion molar Fe2+/H202, las constantes de velocidad iran en
decremento. La variable que mayor impacto tuvo sobre la constante de

velocidad fue el pH.
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Figura 3.12. Efecto del pH y relacion molar (Fe2+/H202) sobre la degradacion de pirazinamida

(10 mg L'l) usando FeSO, como fuente de hierro.

Respecto a la aplicaciéon de FeSO,, la Figura 3.12 nos muestra un
porcentaje de degradacién mas favorable a pH 3, ya que podemos obtener un
valor muy cercano al 100% de degradacion; sin embargo, se pueden alcanzar
valores de degradacion aproximado al 75% con pH 4.5. En cuanto al valor de
relacién molar Fe?*/H,0,, se observa en la misma figura (columna derecha) una

menor influencia en la degradacién del contaminante, independientemente de la



relacion molar Fe*/H,O, usada ya que independientemente de la relacién

molar, se pueden obtener resultados adecuados (por encima del 70%).

Para el caso del FeC,04, en los diagramas de Pareto (Figura 3.13 y 3.14)

las dos variables evaluadas y su interaccion tienen un efecto significativo sobre

el porcentaje de degradacion y la constante de velocidad, siendo el pH la de

mayor impacto y con un valor negativo.

{1jpHIL)

{2rel molar(L)

1Lby2L

Figura 3.13. Diagrama de Pareto sobre el porcentaje de degradacién de una solucion de

pirazinamida (10 mg L") usando FeC,0, como fuente de hierro.
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Figura 3.14. Diagrama de Pareto sobre la constante de velocidad de una solucién de

pirazinamida (10 mg L'l) usando FeC,0, como fuente de hierro.

Standardized Effect Estimate (Absolute Value)

46



3 4.5 6 20 30 40

Figura 3.15. Efecto del pH y relacién molar (Fe**/H,0,) sobre la degradacién de una solucién

de pirazinamida (10 mg L'l) usando FeC,0, como fuente de hierro.

En la Figura 3.15 se muestra que las condiciones mas favorables de
degradacion son a pH 3 y a la relacion molar mas baja, ya que en estas
condiciones podemos obtener un valor cercano al 100%. A diferencia de lo que
ocurre con FeSQy, el rango de o6ptimo de pH es mas estrecho e indica que se

debe trabajar en condiciones de pH y relacion molar mas especificas para
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alcanzar porcentajes de degradacion mayores al 70% debido a que un ligero

aumento de estos parametros afecta de manera importante la degradacion.

3.4. Resultados de pruebas control

En la Figura 3.16 se muestra el efecto de cada proceso oxidativo en la
degradacion de pirazinamida. Para la fotdlisis, se aplicé Unicamente radiaciéon
UV (A=365 nm) y de acuerdo a los resultados, se puede asegurar que la
molécula de interés es estable a pH 3 y bajo radiacién ultravioleta, es decir, este

proceso por si solo no contribuye al proceso de degradacion de la pirazinamida.

Para el caso de la oxidacion con UV/H,0,, se observa una tendencia
muy parecida a la fotdlisis, aunque con un ligero incremento en el porcentaje de
degradacion del farmaco, lo que se debe a la descomposicion de H,O, con la

radiacién UV y la formacién de HO® (ecuacion 1.1).

Para el proceso Fenton se observa una pequefia contribucion de los
reactivos (Fe?* y H,O,) con ambas fuentes de hierro, alcanzando un porcentaje
de degradacion del 20% aproximadamente, lo que indica una mayor produccion
de radicales hidroxilo, ademas de la formacion de diversas de especies solubles
de Fe (lll), que no pueden ser reducidas a Fe (Il) por la ausencia de radiacion

para continuar la degradacion.
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Para el proceso de foto-Fenton se observa un efecto sinérgico de
UV/H,0,/Fe** en la degradacién del farmaco, ya que la radiacién favorece la
regeneracion del Fe?* y la subsecuente formacién de radicales hidroxilo
(ecuaciones 1.5, 1.6 y 1.7). También se puede apreciar una velocidad de
degradacién ligeramente mayor utilizando FeC,0, (5.63 x 102 min™) en
comparacién con FeSO, (5.46 x 10? min™) en las mismas condiciones (Tabla

3.1), lo que se atribuye a la fotosensibilidad del oxalato.

1.0

0.8

—n—UVv

0.6 —e—UV/H,0,
Qo Fenton FeSO,
(&)
0.4 —v— Fenton FeCZO A
foto-Fenton FeSO,
0.2 —4q— foto-Fenton FeCZO A
0'0 T T T T T T “I “I <I T i‘I

0 30 60 9 120 150 180
Tiempo (min)

Figura. 3.16. Comparacion entre diversos PAOs empleados para la degradacién de

pirazinamida (10 mg L™).

3.5. Mineralizacion de pirazinamida

A continuacién se muestran los resultados de mineralizacion, obtenidos

de la medicion del carbono organico total (COT) de las muestras de la reacciéon
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pirazinamida por foto-Fenton en condiciones de relacién molar Fe?*/H,0,1:20 y

pH 3.

En la Figura 3.17 se muestra la disminucion del COT comparando las dos
fuentes de hierro propuestas en la mineralizacion de pirazinamida y se
observaron resultados muy similares con ambas fuentes de hierro, obteniendo
31 % con oxalato ferroso y 23% con sulfato ferroso; esta pequefa diferencia
puede ser debida a que el oxalato presenta mayor fotosensibilidad y puede
favorecer la formacion de otras especies oxidantes (ecuacion 1.9 y 3.5). Otros
autores han comparado la actividad de FeC,0, y FeSO,, observando una mejor
actividad utilizando oxalato ferroso en la fotodegradacion del acido 2,4-

diclorofenoxiacético?®.

8- —n—foto-Fenton FeSO,
. __'\ —e— foto-Fenton FeC,0,
] = FeC,0,/UVIH,O,
6. N —v—FeC,0,/UV
oo, TEE
e L B
5 3
3 2 _'\V“V\v“v\v
1 _ T v— 5 v
) —

0 30 60 90 120 150 180
Tiempo (min)
Figura 3.17. Evaluacién de la mineralizacién de pirazinamida a pH 3 para una relacién molar
(Fe**/H,0,) 1:20 y usando (m) FeSO, foto-Fenton, () FeC,0,-foto-Fenton,

(A )FeC,0,4/H,0,/UV, (¥ )FeC,0,/UV.
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Cabe mencionar que la concentracion inicial de COT de pirazinamida es
de 4.89 mg L™ cuando se utiliza 10 mg L™ de pirazinamida y que la presencia
de FeC,0, en la solucién incrementa esta concentracién a 7.26 mg L™ COT, por
lo que parte de la remocion de COT observada en pirazinamida con FeC,04
pertenece al farmaco en estudio y otra a la fuente de hierro misma cuando ésta
se fotoliza, reduciendo hasta 1.1 mg L™ de COT, esto se demuestra con la
fotdlisis de oxalato ferroso en ausencia del farmaco, donde también se aprecia

una reduccion del COT (Figura 3.17).

Por otra parte, el bajo grado de mineralizacion alcanzado se puede

4243 na molécula con dos

atribuir a la elevada estabilidad del anillo de pirazina
atomos de nitrdgeno en posicion para. Por otro lado, debido a la presencia de
los pares de electrones libres en el nitrogeno de este anillo, es capaz de formar
un complejo con el hierro presente en la solucion, tal como se ha reportado en
algunos trabajos donde se menciona la formacion de complejos
AT - s . . 44 .
organometalicos con &cidos carboxilicos de pirazina™ y complejos de

pirazinamida con metales divalentes®**°,

Adicionalmente, el rapido descenso en el porcentaje de mineralizacion
usando foto-Fenton para FeC,0, indica que el carbono que se mineraliza en
primera instancia es el del oxalato y muy poco el de PIRA debido a su elevada

estabilidad quimica.
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Es posible mejorar el grado de mineralizacion utilizando como fuente de
radiacion la luz solar, ya que de esta manera se puede alcanzar una intensidad
de radiacion mas elevada, lo que favorece la regeneracion de radicales de HOe
y la fotolisis del oxalato para la generacidon de especies oxidantes y por tanto su
accion benéfica en la degradacion del contaminante estudiado, logrando

mineralizar un porcentaje mayor (Figura A.9, ANEXO II).

3.6. Evolucién de la concentracion de Fe*, Fe*" y H,0,

En las figuras 3.18 y 3.19 se pueden observar las concentraciones
iniciales de Fe?*, Fe** y H,0, en el medio y su correspondiente evolucién a lo
largo de la reaccion en los primeros 90 min usando sulfato ferroso y oxalato
ferroso. De acuerdo con los resultados mostrados en las secciones 3.2y 3.3, la
relacion molar 1:20 (Fe®**/H,0,) presenté los mejores porcentajes de
degradacion de pirazinamida a pH 3 y es por lo cual se muestra la evolucion de
las especies de hierro y de perdxido de hidrégeno bajo estas condiciones. La

concentracion inicial para Fe* es de 0.1 mM y 20 mM para H,05.

Al afiadir los reactivos de Fenton (Fe** + H,0,) se observé coloracién
inmediata en la solucién de pirazinamida (de incoloro a amarillo), lo que se
atribuye a la reaccion instantdnea del proceso Fenton y a la consecuente
formacién de diversas especies y complejos férricos solubles (Fe**, FeOH*" y
Fe(OH);") (Figura A.10, ANEXO Ill) en los primeros minutos de reaccion; esta

rapida reduccion de Fe?* fue reportada también por Tokumura vy
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colaboradores* quienes degradaron polifenoles por proceso foto-Fenton. Por
otra parte, Brillas y colaboradores™ reportan la presencia adicional de
hidroxiperoxicomplejos como [Fe(OH)(HO2)]* y [Fe(HO,),]** en presencia de

H,0, (Figura A.11, ANEXO III).

[Fe']y [Fe*] (mM)

Tiempo (min)

Figura 3.18. Comportamiento de (o)Fe2+, (A)Fe3+ y (m) H,O, a pH 3 usando como fuente de

hierro FeSO,. Relacién molar 1:20 (Fe2+/H202).

En la Figura 3.18 en el caso de sulfato ferroso, se observa que el Fe**
alcanza su concentracion maxima a los 60 min. Paralelamente, se observa una
disminucién considerable de Fe®" (alrededor del 90%) y de H.O, (alrededor del
50%) desde los primeros 15 min de reaccion. De acuerdo con las ecuaciones
1.1, 1.3, 1.4 y 1.5, el Fe** y el H,0, son consumidos durante la reaccién de
Fenton, formando Fe** en la forma de las especies anteriormente mencionadas
(hidroxocomplejos) y se encuentra disponible para regenerar nuevamente el

Fe®* (ecuaciones 1.2 'y 1.6)4*>383
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Es decir, mientras exista H,O, en solucién, el Fe?* producird por
oxidacion Fe** hasta una concentracién maxima y a medida que se consuma el
H,0,, la concentracion de Fe*" ira disminuyendo por la fotoreduccién de Fe** a

Fe?* al final de la reaccion™®.

En el caso de FeSO, (Figura 3.18), las concentraciones iniciales de Fe?*
y H,O, son cercanas al valor tedrico (0.1 mM); sin embargo, con FeC,04
(Figura 3.13), se observa una concentracion inicial de 0.06 mM de Fe** lo que
indica que no todo el Fe?" inicial forma el complejo coloreado con o-fenantrolina,
ya que una fraccion de Fe?* no cuantificada se encuentra como complejos

estables de FeC,0, y (Fe(C,0.),)* (Figura A.12, ANEXO I11)*.

3+
2.0- Fe
J0.10
1.8
A
1.6
ia J0.08 s
—_ Hzoz IS
T 0.06
= 1.0 ey
O 08 =
T Jo.04 2
= 0.6 &
[}]
0.4 i i
2+ 40.02
0.2 Fe*
00 T T T T T T T

0 15 30 45 60 75 90
Tiempo (Min)

Figura 3.19. Evolucién de (e)Fe*", (a)Fe* y (m) H,0, a pH 3 usando FeC,0, como fuente de

hierro para la reaccion foto-Fenton. Relacién molar 1:20 (Fe**/H,0,).

Para el caso de FeC,04, en la Figura 3.19 se puede observar una
oxidacion casi total del Fe** a Fe®" de acuerdo a la ecuacién 1.10 *? a partir de

la cual se genera el radical hidroxilo para llevar a cabo la degradacion del
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contaminante y formacion de FeC,0,", una de las especies predominantes en

esta reaccion.

De acuerdo al diagrama de zona de predominio (Figura A.13, ANEXO IlI),
a pH 3 la especie FeC,0," se encuentra presente y bajas concentraciones de
C,04%; aunque también puede presentarse la especie Fe(C,0.), en el medio
de reaccion*’; no obstante, esto también dependera de las concentraciones

iniciales de oxalato (Figura A.14, ANEXO IlII).

El diferente comportamiento en la evolucién de Fe**, Fe** y H,O, con
ambas fuentes de hierro, indican que existen diferencias también en la
disponibilidad de Fe?" durante la reaccién debido a la estabilidad del complejo
con oxalato; sin embargo, se aprecia una ligera mejora en el porcentaje de
degradacion de pirazinamida y en la constante de velocidad cuando se utiliza
FeC,O, en comparacion con lo observado con FeSO, bajo las mejores
condiciones encontradas, lo que confirma la formacidon de otras especies

oxidantes cuando el oxalato es fotolizado.
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CAPITULO 4
CONCLUSIONES

Se alcanzaron porcentajes de degradacion de pirazinamida >85% en 60
min mediante el proceso foto-Fenton utilizando FeC,0,4 a valores de pH 3y
4.5; mientras que a pH 6 se obtuvo ~10% en 60 min. Esto contribuye a la
generacion de conocimiento en la degradacion de este contaminante poco
estudiado.

Se determiné que la variable que mas afecta al proceso de degradaciéon de
pirazinamida por foto-Fenton es el pH de la disolucion seguido de la
relacién molar Fe?"/H,0,. El incremento en los valores de estas variables
afectan de manera negativa a la degradacion.

Se comprobé que el proceso foto-Fenton empleado es un sistema eficiente
para llevar a cabo la degradacion de la pirazinamida en mas del 95% en 60
min a pH 3 y Fe?'/H,0, 1:20, empleando ambas fuentes de hierro; sin
embargo, el anillo de pirazina puede quedar como subproducto de acuerdo
al grado de mineralizacion obtenido.

Las constantes de velocidad y el grado de mineralizacion fueron similares
utilizando FeSO, y FeC,0, bajo las mejores condiciones de degradacion a
pH 4.5 y Fe*/H,0, 1:20, aunque ligeramente mayores con FeC,0, lo que
se atribuye a la fotoactividad del oxalato.

La siguiente tendencia en los procesos oxidativos fue la siguiente:
fotdlisis=H,0./UV<Fenton<foto-Fenton, ya que este ultimo tratamiento
presenta un efecto sinérgico causado por la reaccion Fenton y la
regeneracion del ion ferroso por medio de radiacion.

Independientemente del pH de la solucidn de pirazinamida, un aumento en
la concentracion de H;O, ocasiona una disminucion drastica en la
degradacion de pirazinamida, especialmente utilizando FeC,04 lo que se

atribuye a una represion del estado excitado del ferrioxalato.
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ANEXO |

Métodos espectrofotométricos para la determinacion

de Fe (1), Fe (ll) y H,0,

Determinacion de Fe (ll)

Uno de los métodos mas utilizados para determinar hierro (ll) se basa en la
reaccion entre el ion hierro (II) y 1,10-fenantrolina para formar un compuesto de
color rojo. La absortividad molar del complejo, [(C12HsN»)sFe]?*, es de 11,100 L
mol™ cm™ a 510 nm. La intensidad del color es independiente del pH en el rango
de 2 a 9. El complejo es muy estable y la intensidad del color no cambia en forma

apreciable durante largos periodos ***°.

La ecuacion para la formacion del complejo de hierro es:

3CoHgN, + Fe®* . [(3CizHgNy) Fel*

Rojo-Naranja

2+

Figura A.1. Reaccion de formaciéon del complejo ferrostris-o-fenantrolina.

El complejo formado absorbe a 510 nm (Figura A.2) y se analiza

espectrofotométricamente.
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3.5+
3.0—-
25
2.0—-
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Figura A.2. Espectro de absorcién UV-Vis del complejo ferrostris-orto-fenantrolina.

Preparando una serie de estandares se obtuvo la curva de calibracion

mostrada en la Figura A.3:

3'5'_ y=1.1117x + 0.0071
304 R2=0.9999

25
20
15-

1.0

Absorbancia (U.A)

0.5+

00 T T T T T T T T T T T T
0.0 0.5 1.0 15 2.0 2.5 3.0
Concentraciéon (mM)

Figura A.3. Curva de calibracién para ion Fe*".
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Determinacion del Fe (lll)

Para la cuantificacién de Fe (lll) se han desarrollado varios métodos, entre
los que destaca la reaccion con tiocianato (SCN’). Cuando el Fe(lll) se hace
reaccionar con una solucién de tiocianato, forma un complejo naranja que puede
ser analizado espectrofotométricamente y que absorbe a 450 nm, como se
aprecia en la Figura A.**. La ecuacién para la formacién del complejo de hierro

es:

SCN’ (ac) + F€** (a0) - Fe(SCN)** (ag)

0.7+ 450 nm

o o
o o
L

I
>
1

Absorbancia (U.A))
o o
Y

©
-
1

o
=]

T T T T T T T T T T T T T T 1
300 350 400 450 500 550 600 650
Long. de Onda (nm)

Figura A.4. Espectro de absorcion UV-Vis del complejo de tiocianato Fe(SCN)*".

Preparando una serie de estandares, se obtuvo su correspondiente curva

de calibracion (Figura A.5):
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Figura A.5. Curva de calibracion para ion Fe®".

Determinacion de H»0,

El H,O, puede evaluarse mediante la técnica del peroxisulfato de titanio

. 47 . .
reportada por Eisenberg™ en la cual se forma un complejo amarillo, con un
maximo de absorcion a 408 nm. La ecuacion de formacion del complejo es la

siguiente: Ti*" + H,0, + 10H,0 - H,TiO, + 4H7

354
3.0—.
2.54
20
1.5—-

| 408 nm
1.0+

Absorbancia (U.A)

0.5

0.0

T T T T T T T T T T T M 1
350 400 450 500 550 600 650
Longitud de Onda (nm)

Figura A.6. Espectro de absorcion UV-Vis para lon OHe.
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Preparando una curva de calibracibn con una serie de estandares, se

obtuvo la grafica mostrada en la Figura A.7

1.0+

y =11.235x - 0.0073
R? = 0.9995

© o o
S [} ©
1 1 1

Absorbancia (U.A)

o
N
1

000 002 004 006 008
Concentracion (mM)

Figura A.7. Curva de calibracién para ion H,0,.
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ANEXO Il

Degradaciones por foto-Fenton adicionales

A partir de los resultados observados en el disefio experimental propuesto,
en donde las mejores condiciones encontradas fueron relacion molar (Fe?/H,0,)
de 1:20 y un valor de pH de 3, se realiz6 una prueba con la mejor condicion de pH
y a relacién molar Fe?*/H,O, menor a la éptima (1:10) mediante el proceso foto-

Fenton y los resultados fueron los siguientes:

1.01 A 1.0

0.8+ 0.8 1 B
7061 0.6
5 S

0.4 1 O 041

0.2 024

0.0 T T T T T T 0 O

0 30 60 90 120 150 180 ) T an an o

0 30 60 90 120 150 180
Tiempo (min)

Figura A.8. Degradacion de Pirazinamida a pH 3, mediante el proceso foto-Fenton Solar a
relacion molar (Fe2+/H202) 1:10 (A. FeSO,4*7H,0, B. FeC,042H,0).

Tiempo (min)

De acuerdo con la figura A.8 se alcanzaron valores de degradacion de
55.4% y 39.8% y con constantes de velocidad de k=0.013 min™ y k=0.007 min™

para FeSO, y FeC,0,4 respectivamente en 1 h de andlisis.
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Adicionalmente se llevd a cabo bajo las mejores condiciones de reaccion,
una prueba aplicando foto-Fenton bajo radiacién solar con cada fuente de hierro

estudiada y los resultados se muestran a continuacion.

5.0
45 7
4.0 .
= 3.5 x
2301 75
=254 g’4_
= =
O 2.0 A -
©15] 9% B
: 0
1.0 2
051 1
0.0 T T T T T T T T T T T T T
0 30 60 90 120 150 180 oL, , ,

0 30 60 90 120 150 180

Tiempo (min)

Tiempo (min)

Figura A.9. Evaluacion de la mineralizaciéon de Pirazinamida a pH 3 para una relacion molar
(Fe2+/H202) 1:20 foto-Fenton Solar y usando A. FeSO4¢7H,0 B. FeC,04¢2H,0.

Como se puede observar en la Figura A.9, se alcanzaron valores de
mineralizacion del 44% y de 32% con FeSO, y FeC,0, respectivamente en 3 h de

tratamiento, el cual es casi 2 veces mayor que el observado bajo radiacion UV.
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ANEXO Il

Diagramas de predominancia de Fe**

pH
0 2 4 6 8 l? 'I% 14

04 N ) | FelOH); e

log Ci

Figura A.10. Diagrama logaritmico del sistema Fe(lll)-OH  Concentracién inicial de hierro=10"
M 43

0.8+ -
+

0.6 [Fe(OH)Z] _
04+
0.2
0.0

0 1 2 3 4

pH

Figura A.11. Especiacion de especies de Fe(lll) solubles en medio acido con 0.1 M NaClO, a
25°C en presencia de 0.5 M H,0, y 0.5 mM Fe®* *°.
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En la figura A.10 se muestran las especies solubles de Fe* en medio
acuoso a diferentes valores de pH y concentraciones de hierro, ademas de la
especie insoluble Fe(OH)s;. Mientras que en la figura A.11 se aprecian las diversas
especies solubles predominantes durante la reaccidon Fenton, (es decir en
presencia de H,0,) a diferentes valores de pH. De acuerdo con la literatura el
rango de valores 6ptimos de pH se encuentra entre 2.8 y 3.0, en la que se
encuentra principalmente la especie [Fe(OH)]**, mientras que a valores entre 4 y 7

predomina la especie soluble [Fe(OH),]* ***2.

pH
0 2 & & 8 W
104 Fe(l)10°M
- ,-—_3
Fe? 2
8t e
——2
Is-i- ,
‘% ‘FE‘OHig
5 &
o N
-/ /A —— 1
g &
o
* 2f &
0+ Fe(C,0,)3

Figura A.12. Diagrama para pCHZOX/HOX_/OXZ_ 43

En la figura A.12 se muestra el diagrama de las especies solubles e
insolubles de Fe**, definiendo perfectamente las zonas de predominancia de Fe®*
y Fe(OH); cuando se encuentra presente el ion oxalato en el medio. Los complejos

férricos varian de acuerdo al valor de pH y concentracién de C,0.% y este Ultimo

depende también del pH. De acuerdo a este diagrama la formacién Fe(OH)s,
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puede ocurrir a partir de valores de pH de 2.4 en adelante segun las condiciones

del medio.
_ [Fe*]=0.1 mM
[Fe**]=0.1 mM
“E.. [C,0,2]=0.1mM
H
_2 —
" y Fod e Fe;(,gl_-lh(am)
S Fe(ox) S — Fe(ox)
- - Fe3t y, )33~
g \
i %k
1 p Fe(OH);
-8 E 1”// \ \ \ \
1 / /‘ L L [ L 1
1 3 5 7 9
pH

Figura A.13. Diagrama de predominancia Fe?*, Fe** y sus diversas especies a diferentes
valores de pH
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ANEXO IV

Tabla A.1. Disposiciéon de residuos.

' REACTIVO [COLECTOR ~ REACTIVO | COLECTOR|

H,SO, A Acetonitrilo C
HCl A Acido 1-heptanosulfénico C
NaOH A Acido acético A
Pirazinamida E RESIGN A
H,0, H O-fenantrolina E
FeSO, *7H,0 A Oxisulfato de titanio A
FeC204°2H20 A
Nombre del colector:
A Solucioén salina, sales inorganicas, acidos organicos,
bases inorganicas.
B Solidos inorganicos, sales inorganicas.
C Toxicos e inflamables, combinaciones orgénicas no

halogenadas liquidas, bases organicas y aminas, solventes
organicos no halogenados.

E org Muy tbxico, cancerigeno, organico.

H Oxidantes.
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