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RESUMEN. 

Las principales reacciones involucradas en los procesos de oxidación avanzada son los 

sistemas Fenton (Fe2+ y H2O2) y tipo Fenton (Fe3+ y H2O2). El poder oxidante de estos 

sistemas es causado por especies oxidantes como radicales hidroxilos (•OH), radicales 

superóxido/perhidroxilo (O2•
-/HO2•), oxígeno singlete (1O2) y iones ferrilos (Fe4+). Ligandos 

de Fe3+ del tipo 1,2-dihidroxibencenos (1,2-DHBs) aumentan la reactividad de estos sistemas, 

principalmente por su capacidad de reducir Fe3+, promoviendo una reacción de Fenton.  

A la fecha no se conocen estudios que relacionen la producción de estas especies con factores 

como el pH del medio y el tipo de 1,2-DHBs que puedan modificar la esfera de coordinación 

del Fe3+. Sistematizar esta información permitirá la predicción de la capacidad oxidante de los 

sistemas Fenton y tipo Fenton a partir de la constitución de la esfera de coordinación. Así, se 

planteó como hipótesis que: “En valores de pH ácido la producción de especies oxidantes 

aumenta en los sistemas Fenton y tipo Fenton, disminuyendo a pH neutro o básico. Además, 

se propone que el tipo de especie oxidante generada depende de la naturaleza sustractora o 

dadora de densidad electrónica del sustituyente del 1,2-DHB. Los 1,2-DHBs con sustituyentes 

dadores de densidad electrónica que conducen los sistemas Fenton y tipo Fenton aumentan la 

proporción y velocidad de producción de las especies oxidantes en comparación a los sistemas 

conducidos por 1,2-DHBs con sustituyentes sustractores de densidad electrónica”. Para 

demostrar esta hipótesis se planteó como objetivo general analizar el efecto del pH y del 

sustituyente de los 1,2-DHBs sobre la esfera de coordinación, y la influencia de estos factores 

sobre la producción de especies oxidantes. Para esto se realizaron estudios 

espectrofotométricos de los complejos férricos formados por los 1,2-DHBs, la reducción de 

Fe3+ y la producción de las especies oxidantes por los sistemas Fenton y tipo Fenton en 

sistemas conducidos por 1,2-DHBs.  

Los resultados revelan que la reducción de Fe3+ está relacionada con la presencia de 

monocomplejos a pH ácidos. Por otro lado, lo observado a pH ácido muestra que la 

producción de radicales •OH en sistemas Fenton está relacionada a la reducción de Fe3+, 

mientras que en sistemas tipo Fenton está relacionada a una ruta que involucra la formación de 

un peroxocomplejo y a otra que implica la reducción de Fe3+ dependiendo del tipo de 

sustituyente en los 1,2-DHBs. Además, se sugiere la participación de especies del tipo ferrilo 

(Fe4+) relacionadas a la formación de biscomplejos férricos a pH cercano al neutro. 
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SUMMARY. 

The main reactions involved in the advanced oxidation processes are Fenton (Fe2+ and H2O2) 

and Fenton-like (Fe3+ and H2O2) systems. These systems involve the production of oxidizing 

species, mainly oxidant species, including hydroxyl radical (•OH), superoxide/perhydroxyl 

radicals (O2•
-/HO2•), oxygen singlet (1O2) and ferryl ions (Fe4+). Fe3+ ligands, such as 1,2-

dihydroxybenzenes (1,2-DHBs), increase the reactivity of these systems, mainly by their 

ability to reduce Fe3+ to Fe2+, promoting a Fenton reaction. 

There are not studies that relate the production of these species with factors such as the pH of 

the system and the type of 1,2-DHB. These variables can modify the constitution of the Fe3+ 

coordination sphere. The systematization of this information allows the prediction and 

modification of the oxidizing capacity of Fenton and Fenton-like systems on the coordination 

sphere conformation. Therefore, it was hypothesized that: "At acid pH values the production 

of oxidizing species increases in Fenton and Fenton-like systems, while at pH close to neutral 

or basic this production decreases. On the other hand, it is proposed that the type of oxidant 

species generated depends on the withdrawing or donating electron density nature of the 1,2-

DHBs substituent. 1,2-DHBs with donating electron density substituents that drive the Fenton 

and Fenton-like systems increase the proportion and production rate of oxidant species 

compared to systems driven by 1,2-DHBs with withdrawing electron density substituents”. To 

demonstrate this hypothesis, the general objective was to determine the effect of the 1,2-DHBs 

substituent and pH on the coordination sphere, and the influence of these factors on the 

production of oxidant species. For this, spectrophotometric studies of the iron complexes 

formed by the 1,2-DHB, the Fe3+ reduction promoted by the 1,2-DHBs, the production of the 

oxidant species produced by the Fenton and Fenton-like systems and their capacity of 

decolorate some dyes.  

The results show that the Fe3+ reduction is related to the presence of monocomplexes at acidic 

pH. On the other hand, what is observed at acidic pH shows that the production of •OH 

radicals in Fenton systems is related to the Fe3+ reduction, whereas in Fenton-like systems it is 

related to a route that involves the formation of a peroxocomplexes and another that implies 

the Fe3+ reduction depending on the type of substituent in the 1,2-DHBs. In addition, it is 

suggested the participation of Fe4+ ions related to the formation of ferric biscomplexes at pH 

close to neutral. 
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Capítulo 1. INTRODUCCIÓN 

1.1. Especies reactivas de oxígeno. 

Los radicales libres son definidos como átomos o moléculas, capaces de existir 

independientemente, los cuales poseen uno o más electrones desapareados[1], pudiendo ser 

especies iónicas o neutras. Los electrones son más estables cuando hay pares de ellos juntos en 

un orbital, por lo tanto, los radicales son generalmente menos estables que los no-radicales. 

Entre la gran cantidad de radicales que han sido reportados están las especies reactivas de 

oxígeno (EROs), las que como su nombre indica, contienen oxígeno y presentan una alta 

actividad redox[2, 3]. La designación de ERO comprende no solo a radicales libres, como el 

radical superóxido (O2•
-), radical perhidroxilo (HO2•), radical •OH y radicales orgánicos del 

tipo peroxilo y alcoxilo, sino que también especies no-radicalarias como el peróxido de 

hidrógeno (H2O2) y oxígeno singlete (1O2). 

Hoy en día se conoce que los radicales libres están involucrados en diferentes sistemas. Una 

de las aplicaciones que se realiza ampliamente de estos radicales libres son los procesos de 

oxidación avanzada (POA), entre los cuales una gran parte de ellos están basados en la 

reacción de Fenton (Fe2+ y H2O2) y tipo Fenton (Fe3+ y H2O2). 

1.2. Reacción de Fenton y tipo Fenton. 

La reacción de Fenton y otras reacciones relacionadas a ella involucran la reacción de 

peróxidos, como el H2O2, con iones Fe2+, para formar EROs con un alto poder oxidante. La 

historia de la reacción de Fenton comienza en 1894, cuando H.J.H. Fenton reportó que el H2O2 

podía ser descompuesto por sales de Fe2+ para oxidar ácido tartárico[4]. En 1932 Haber y 

Weiss[5] propusieron una reacción (ecuación 1) que explicaba la generación de radicales •OH 

desde la reacción de Fenton, una de las especies con mayor poder oxidante conocidas (E°= 

2.73 V)[6] 

                Fe2+ +  H2O2  →  •OH +  OH
-
 +  Fe3+     k= 76 M-1s-1[7]      (1) 

Haber y Weiss también propusieron que si la especie que reaccionara con H2O2 fuese Fe3+ 

(reacción tipo Fenton), entonces la reacción ocurriría según la ecuación 2: 

               Fe3+ +  H2O2  →  HO2• +  H+ +  Fe2+     k= 0.01 M-1s-1[7]     (2) 
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Barb y col.[8] propusieron que luego de la descomposición de H2O2 en presencia de Fe2+ y 

Fe3+, pueden ocurrir las reacciones propuestas en las ecuaciones 3-6: 

                                                    H2O2 +  •OH  →  HO2• +  H2O                      (3) 

                                                      Fe2+ +  •OH  →   OH
-
 +  Fe3+                       (4)  

                                             Fe2+ +  HO2•  +  H+  →  H2O2 +  Fe3+                  (5) 

                                                     HO2• +  HO2•  →  H2O2 +  O2                      (6) 

 

1.3. Especiación de hierro y reacción de Fenton. 

La reacción de Fenton es afectada por la formación de diferentes complejos de Fe2+ y Fe3+ 

dependientes del pH del medio[9-14], siendo el pH cercano a 3 el más efectivo[13, 15]. 

1.3.1. Especiación de Fe2+. 

La mayor reactividad de la reacción de Fenton en pH cercano a 3 parece estar relacionada a la 

especiación de Fe2+. En relación a esto Moffet y Zika[16] determinaron que entre las especies 

Fe2+ y [Fe(OH)]+, la especie [Fe(OH)]+ es la más importante al momento de reaccionar con 

H2O2. Esta alta reactividad de [Fe(OH)]+ ha sido asociada con su capacidad de intercambiar 

moléculas de H2O por H2O2 para formar un peroxocomplejo [Fe(OOH)]+[17], postulado como 

un intermediario de la reacción de Fenton[10, 18]. De esta forma se propone que el Fe2+ del 

peroxocomplejo es oxidado por un mecanismo de esfera interna[19](figura 1). 

 
Figura 1. Propuestas de mecanismo de esfera externa e interna para la reacción de Fenton (Fe2+ y 

H2O2). Fuente: Elaboración propia. 

 

En este mismo sentido Morgan y Lahav[20] determinaron que la constante de velocidad para 

la especie [Fe(OH)]+ al reaccionar con H2O2 es 9.2x104 veces más alta que para la constante 
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de velocidad con Fe2+. A pesar de esto, por la especiación de todas las especies de Fe2+, se 

sabe que la concentración de [Fe(OH)]+ es cerca de 2.8x106 veces más pequeña que la 

concentración de Fe2+ en pH 3.0 (figura 2).  

 
Figura 2. Especiación de Fe2+. Fuente: Elaboración propia. 

 

Esto quiere decir, que a pesar de que la especie [Fe(OH)]+ es la más reactiva en pH 3.0 su 

concentración es muy baja para ser la especie responsable de la reactividad de la reacción de 

Fenton.  

De esta forma, la razón por la que la reacción de Fenton sea óptima en pH cercano a 3 no 

puede ser explicada por la especiación de Fe2+, porque hasta pH 4 la principal especie en 

solución es Fe2+. Por otro lado, sí parece estar relacionada a la especiación de Fe3+. 

1.3.2. Especiación de Fe3+. 

Pignatello y col.[11] y Ensing y col.[12] proponen que [Fe(OH)]2+ podría intercambiar H2O 

por H2O2, formando un peroxo-complejo [Fe(OOH)]2+ que participaría en la reacción de 

Fenton, al igual que en el caso de Fe2+ (ecuaciones 7 y 8). 

[Fe(OH)]2+  +  H2O2  →  [Fe(OH)(OOH)]+      (7) 

   Fe3+  +  H2O2  →  [Fe(OOH)]2+  +  H+          (8) 
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Según las constantes de equilibrio reportadas por Gallard y col.[10] y la base de datos NIST se 

obtuvo un gráfico de especiación de Fe3+, considerando una concentración para Fe(NO3)3 de 

1.0x10-3 mol/L y H2O2 de 1.0 mol/L, variando el pH desde 0 a 14 (figura 3). 

 
Figura 3. Especiación de Fe3+. Fuente: Elaboración propia. 

Según la especiación obtenida en la figura 3, tanto la especie [Fe(OH)]2+ como [Fe(OOH)]2+ 

presentan un máximo de concentración en un pH cercano a 3. De esta forma, la más alta 

reactividad de la reacción de Fenton en pH 3.0 está relacionada con las especies [Fe(OH)]2+ y 

[Fe(OOH)]2+. Además, el paso limitante de la velocidad en los sistemas Fenton y tipo Fenton 

parece ser la descomposición de ambas especies, con una velocidad efectiva de 2.7x10-3 s-

1[14] (ecuaciones 9 y 10). 

   [Fe(OOH)]2+  →  Fe2+  +  HO2•               (9) 

                                         [Fe(OH)(OOH)]+  →  Fe2+  HO2•  +  OH-       (10) 

 

1.4. Especies oxidantes producidas en la reacción de Fenton 

Estudios en los años recientes proponen que diversas especies oxidantes pueden ser 

producidas en los sistemas Fenton. Entre ellas encontramos radicales •OH, radicales 

superóxido (O2∙
-)[6, 21], oxígeno singlete (1O2)[22-25] (figura 4) y especies hipervalentes de 

hierro, llamadas ferrilos([FeO]2+)[26-32].  
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Figura 4. Especies reactivas derivadas de oxígeno. Fuente: Elaboración propia. 

En la tabla 1 se presentan los potenciales estándares y los tiempos de vida media de las 

principales EROs producidas en sistemas Fenton y tipo Fenton[33-35]. 

Tabla 1. Potenciales estándar y tiempos de vida media de principales especies reactivas de oxígeno. 

ERO E° (V/SHE) Vida media (s) 

•OH (•OH/H2O)= 2.59 10-6 - 10-9 

HO2•/O2•
- (HO2•/H2O2)= 1.50 10-5 - 106 (dependiente de pH) 

 (O2•
-/H2O2)= 0.94  

 (O2/O2•
-)= -0.33  

Fe4+ (Fe4+/Fe3+)≈ 1.80 ~0.35 
1O2 (1O2/O2•

-)= 0.65 10-3 - 10-6 

Fuente: Elaboración propia. 

 

1.4.1. Radicales •OH. 

El radical •OH es un oxidante poco selectivo que puede ser generado desde varias fuentes, 

incluida la formación a través de la reacción de iones de metales de transición y H2O2[34]. 

Además, este radical puede oxidar casi todo tipo de biomoléculas, incluyendo carbohidratos, 

proteínas y ácidos nucleicos. Se ha entendido que los daños de estas biomoléculas puede 

provocar el desarrollo de enfermedades fatales[36]. 

El radical •OH puede participar en algunos tipos de reacciones típicos como: abstracción de un 

átomo de hidrógeno, adición a un doble enlace, transferencia electrónica y formación de 

compuestos aromáticos hidroxilados (ecuaciones 11-15)[37]. 

O2 HO2∙/O2∙
- H2O2 ∙OHe-e- e-

Oxígeno

molecular
Radical Perhidroxilo/

Superóxido

Peróxido de

Hidrógeno

Radical 

hidroxilo

1O2

ENERGÍA

Oxígeno singlete
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              •OH  +  RH  →  H2O  +  R•                 (11) 

                          
•OH
→                                             (12)      

                                            •OH  +  SCN-   →  OH-  +  SCN•            (13) 

 

                            
•OH/H

+

→                                         (14)                 

 

 

                                 +   •OH     →                              +                            +                           (15) 

 

1.4.2. Radicales O2•- y HO2•. 

El radical O2•
- puede actuar como oxidante y reductor. La especie O2•

- puede protonarse 

formando el HO2•. El valor de pKa de HO2• es 4.69[38], con lo cual sólo un 0.25% de O2•
- se 

encuentra en la forma HO2• en pH 7. A pesar de esto último, la especie HO2• es un oxidante 

más fuerte que el O2•
- (tabla 1), mientras que altos valores de pH se incrementa su tiempo de 

vida[37]. A pesar de estos valores de potenciales redox estas especies reaccionan con pocos 

compuestos biológicos.  

Las formas más conocidas de reacción de estas especies son se presentan en las ecuaciones 16-

20. 

 

                                         +   O2•
-    →                           (16) 

 

NH2

OCH3

+

CH3 CH3

OH

CH3

OH

CH3

OH

O

O

NH2

OCH3

O
-

O
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                    O2•
-  +  CCl4   →  Cl3COO•  +  Cl-              (17) 

                         HO2•  +  LH   →  H2O2  +  L•                 (18) 

                        L-Mn  +  O2•
-   →  L-M(n-1)-O2                 (19) 

                 O2•
-  +  O2•

-  +  2H+   →  H2O2  +  O2             (20) 

 

1.4.3. Especies 1O2. 

El 1O2 es la forma diamagnética menos estable del O2 (O2
3(Σg

-)). La energía de separación 

entre 1O2(
1Δg) y O2 ha sido estimada en unos 22.5 kcal/mol, correspondiente a una transición 

en el infrarrojo cercano de unos 1270 nm, mientras que la energía de separación entre el 

1O2(
1Δg) y la otra forma de 1O2 (

1O2
3Σg

+) es 15 kcal/mol[39]. La configuración electrónica de 

estas especies de O2 varían solo en la distribución electrónica en el orbital π anti-enlace (π*) 

(figura 5)[40]. La designación de 1O2 será usada en este trabajo para el uso de 1O2(
1Δg). 

 

Figura 5. Configuración electrónica de oxígeno y oxígeno singlete. Fuente: Elaboración propia. 

En solución, el tiempo de vida de las especies 1O2 depende del solvente, pudiendo variar este 

tiempo entre 10-3 a 10-6 s, siendo el tiempo de vida más corto el reportado en H2O[40]. 

En los sistemas Fenton existen al menos tres formas en las que se pueden formar las especies 

1O2, tal como se describe en las ecuaciones 21-23[41] 

•OH + •OH → H2O + ½1O2        (21) 

 HO2• + •OH → H2O + 1O2        (22) 

1O2(3Σg
+)

1O2(1Δg)

3O2(3Σg
-)

15 kcal/mol

22,5 kcal/mol
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HO2• + HO2• → H2O2 + 1O2       (23) 

 

Las reacciones químicas del 1O2 pueden proceder por: cicloadición a un doble enlace, 

cicloadición a compuestos aromáticos y formación de intermediarios por transferencia de 

carga (ecuaciones 24-27)[37].  

                                                                                     

                                                                    1O2   +                          →                                    (24) 

                   

                                                                   1O2   +                         →                                    (25) 

                              1O2  +  NR3  →  [1O2
- - - -+NR3]                       (26) 

                               1O2  +  SR2  →  [1O2
- - - -+SR2]                        (27) 

 

1.4.4. Especies ion ferrilo (Fe4+ o FeO2+). 

Aunque la evidencia abunda favoreciendo al radical •OH como la principal especie oxidante 

que se forma en los sistemas Fenton, en los últimos años las investigaciones han ido en 

aumento proponiendo el rol de los iones Fe4+ en estos sistemas[32, 42-44]. Estas 

investigaciones han provocado diversas discrepancias con respecto a este tema. Es posible que 

estas discrepancias se relacionen a los métodos utilizados para el análisis de radicales •OH y 

de iones Fe4+, o por las diferentes condiciones de reacciones que pueden provocar distintos 

mecanismos de reacción[42]. 

Se ha propuesto, según la ecuación 28, que los iones Fe4+ son producidos en sistemas Fenton 

directamente por la reacción de Fe2+ y H2O2. 

                         Fe2+  +  H2O2  →  [FeO]2+  +  H2O                   (28) 

Además, como en todos los sistemas Fenton existe la formación de diversas especies 

oxidantes, estas pueden reaccionar también con el ion [FeO]2+, tal como se describe en las 

ecuaciones 29-34[30]. 

          [FeO]2+  +  H2O  +  H+  →  Fe3+  +  H2O  +  •OH         (29)     

O O

O

O
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               [FeO]2+  +  •OH  +  H+  →  Fe3+  +  H2O2                (30)     

             [FeO]2+  +  Fe2+  +  2H+  →  2Fe3+  +  H2O                (31)   

         [FeO]2+  +  H2O2  +  H+  →  Fe3+  H2O  +  HO2•           (32)     

         [FeO]2+  +  HO2•  +  H+  →  Fe3+  +  O2  +  H2O           (33)     

                     [FeO]2+  +  [FeO]2+  →  [FeOOFe]4+                 (34)   

 

Se ha reportado que los iones [FeO]2+ reaccionan principalmente por transferencia electrónica 

(ecuación 35)[28]. 

      [FeO]2+  +  R-H  +  H+  →  [R-H]+•  +  Fe3+  +  OH-    (35) 

 

1.5. Efecto del pH en la producción de especies oxidantes.  

Varios factores podrían afectar la producción de las variadas especies oxidantes han sido 

propuestos, pero el pH es considerado el más importante[42, 43, 45].  

Existen muchos estudios que indican cómo el pH afecta la producción de especies oxidantes. 

Algunos indican que en pH ácido la principal especie oxidante formada es el radical •OH[42], 

mientras otros aseguran que se trata de iones FeO2+[44]. Así también algunos investigadores 

proponen que en pH neutro la producción de radicales •OH es mayor a cualquier otra especie 

formada[46], mientras que otros aseguran que es el ion [FeO]2+ el que se forma en mayor 

proporción[32]. De cualquier forma, todos ellos aseguran que el pH es el factor a considerar al 

estudiar la producción de estas especies oxidantes[32, 42, 43].  

Es así entonces cómo el pH puede afectar las especies de hierro involucradas, los mecanismos 

en los cuales se logra reciclar el Fe3+ o Fe2+, los pasos limitantes de la velocidad y las especies 

oxidantes generadas. Estos factores se ven resumidos en la figura 6[10, 47, 48]. 
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Figura 6. Ciclo redox de la reacción de Fenton basado en valores cinéticos desde literatura. Fuente: 

Elaboración propia. 

En la figura 6 se explica cómo desde la reacción entre Fe2+ y H2O2 se puede obtener un 

peroxocomplejo del tipo [Fe(OOH)]+, por el cual se puede llevar a cabo tanto la producción de 

radicales •OH como de iones [FeO]2+. El radical •OH en altas concentraciones podría dar 

como producto la formación de 1O2. El Fe3+ formado en estas etapas también puede reaccionar 

con H2O2 formando otros peroxocomplejos, de los cuales se ha propuesto, como ya se 

mencionó, son el paso limitante de la velocidad de reacción de este ciclo. De este último paso, 

además de producir HO2•, se recupera Fe2+. La especie HO2• puede reaccionar con radicales 

•OH formando 1O2, o bien reaccionar con iones Fe3+ del sistema produciendo Fe2+ 

nuevamente[49].  

Adicionalmente, la evidencia en literatura muestra que la estructura de los sustratos que se 

requiera degradar con los sistemas Fenton y tipo Fenton está relacionada a la eficiencia de 

este. Es así como hay ciertas especies oxidantes más proclives a reaccionar con algunos tipos 

de sustratos más que con otros, dependiendo principalmente de la estructura de estos[50-52].    

1.6. Vías para aumentar la producción de especies oxidantes en sistemas Fenton. 

Como ya se ha discutido, los sistemas Fenton son uno de los procesos de oxidación avanzada 

más utilizados. A pesar de esto, la reacción de Fenton no es lo efectivo que se espera cuando 

se utiliza estos sistemas para la degradación de contaminantes[13, 53]. A causa de esto es que 

se han investigado variadas formas de modificar la reacción de Fenton, de manera tal de 

producir más especies oxidantes y de ser capaz de mantener esta alta producción durante un 
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tiempo considerable. Estas modificaciones pueden incluir la influencia de radiación en los 

sistemas Fenton (foto-Fenton)[54], utilización de electrodos con una corriente eléctrica para el 

reciclaje de algunos de los componentes del sistema (electro-Fenton)[55], utilización de ondas 

sonoras de alta frecuencia (sono-Fenton)[56], la utilización de dos o más de estos últimos 

factores (foto, electro y sono-Fenton)[57, 58], y la utilización de algunos ligandos para 

modificar la esfera de coordinación del hierro en disolución[14]. 

1.6.1. Efecto de ligandos en los sistemas Fenton. 

Tal como ya se mencionó con anterioridad, la especiación de acuo y peroxocomplejos de Fe3+ 

y de Fe2+ son importantes en la reactividad de los sistemas Fenton y tipo Fenton. Así también 

la incorporación de ligandos que puedan modificar la esfera de coordinación de estos iones 

Fe3+ y Fe2+ puede afectar en gran medida la reactividad de los sistemas Fenton. 

Por el trabajo de Sun y Pignatello[59] es conocido que los ligandos pueden afectar los 

sistemas Fenton por tres vías principales: i) afectando las propiedades redox del metal, ii) 

permitiendo una posición lábil en la esfera de coordinación del metal para la posterior 

inclusión de una molécula de H2O2 (formación de un peroxocomplejo), y iii) la posibilidad de 

que el ligando compita con el sustrato por las especies oxidantes formadas. De una manera un 

poco más específica se puede decir que: 

1. Vía i): Se ha establecido en varias publicaciones que a altos valores de pH hay 

ligandos que son capaces de quelar completamente el hierro en disolución, ocupando 

todas las posiciones de coordinación del metal[60-62]. Este comportamiento provoca 

que el potencial redox del par Fe3+/Fe2+ se vea alterado[63]. 

2. Vía ii): La formación de un monocomplejo de hierro lleva a que en la esfera de 

coordinación de este hierro se encuentren posiciones lábiles que permitan la reducción 

de Fe3+ a Fe2+ o bien la inclusión de H2O2 en la esfera de coordinación formando 

peroxocomplejos[64, 65].  Se ha logrado sintetizar un biscomplejo de deferiprona y 

Fe3+, en el cual se probó que en las posiciones lábiles presentes se podría formar un 

peroxocomplejo, con la consecuente formación de radicales •OH[66]. En este sentido 

se ha argumentado en un grupo de investigación que la formación de biscomplejos 

férricos de 1,2-dihidroxibencenos (1,2-DHBs) puede permitir la inclusión de H2O2 en 

la esfera de coordinación[67], mientras que otro grupo argumenta que esto no es 
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posible[68]. En cuanto a los triscomplejos de 1,2-DHBs y Fe3+, este ion Fe3+ se 

encuentra totalmente quelado, sin ninguna posibilidad de que el H2O2 pueda formar un 

peroxocomplejo con el Fe3+[69]. Este comportamiento puede también ser considerado 

como antioxidante. 

3. Vía iii): es posible minimizar el efecto de esta vía utilizando una baja concentración de 

ligando, al menos mucho menor que la del sustrato. 

1.6.1.1. Capacidad antioxidante de ligandos. 

El término antioxidante ha sido definido como “cualquier sustancia que retarda, previene o 

elimina el daño oxidativo sobre una molécula en particular”. Así, el rol fisiológico de estos 

compuestos, como lo sugiere la definición, previene el daño a componentes celulares como 

consecuencia de reacciones químicas en las que hay involucrados radicales libres[70]. Para la 

mayoría de las moléculas a las cuales se les ha atribuido actividad antioxidante se ha 

establecido que los mecanismos por los cuales presentan estos comportamientos se debe 

principalmente a su capacidad de atrapar (o desactivar) radicales libres y a su capacidad 

quelante de metales (Fe2+ y Fe3+ en sistemas Fenton). Algunos ejemplos encontrados en 

literatura que presentan actividad antioxidante son: ácido ferúlico[71], carotenoides[72], ácido 

tánico[73], flavonoides[74], dihidroxibencenos[75], entre otras moléculas. 

1.6.1.2. Capacidad prooxidante de ligandos. 

Debido a que la reacción tipo Fenton, la cual debería estar a cargo del reciclaje de Fe2+, es 

mucha más lenta que la reacción de Fenton, se hace necesario encontrar una forma de 

aumentar la velocidad de reducción de Fe3+ a Fe2+. Una de las soluciones a este problema es la 

posibilidad de usar ligandos que sean capaces de quelar y reducir rápidamente el Fe3+ hasta 

Fe2+. Entre los ligandos que se han utilizado para el incremento de la capacidad oxidante de 

los sistemas Fenton debido a la reducción de Fe3+ se encuentran la 6-hidroximelatonina[76], 

derivados de ácido húmico[77], ácido cítrico[78], ácido ascórbico[79] y dihidroxibencenos[13, 

53, 80-85], entre otros. 

1.6.2. Efecto de los 1,2-DHBs sobre la reacción de Fenton y tipo Fenton. 

En este trabajo se tratará una clase especial de dihidroxibencenos, comúnmente denominados 

1,2-DHBs, debido a que presentan grupos -OH adyacentes en el anillo. Aunque los 

sustituyentes de estas moléculas podrían estar en distintas posiciones, se ha establecido en el 
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trabajo de Xu y Jordan[86] que los 1,2-DHBs sustituidos en posiciones cercanas a los grupos -

OH (por ejemplo el ácido 2,3-dihidroxibenzoico) podrían provocar variados tipos de 

complejos (catecolatos y salicilatos) difíciles de analizar. Por otro lado los 1,2-DHBs 

sustituidos en posiciones más lejanas sólo forman complejos del tipo catecolato[87]. Esto 

ayuda a que sea mucho más fácil el análisis del efecto de estas moléculas en los sistemas 

Fenton y el efecto de sus sustituyentes.  

Estos ligandos son capaces de manifestar dos tipos de efectos sobre los sistemas Fenton y tipo 

Fenton dependiendo de las condiciones de reacción: capacidad antioxidante o capacidad 

prooxidante. 

1.6.2.1. Actividad antioxidante de 1,2-DHBs. 

La alta capacidad antioxidante de los polifenoles ha sido atribuida al anillo del tipo 1,2-DHB 

que presentan, el cual le confiere alta estabilidad a la forma radical que pueda formarse, 

además de participar en la deslocalización electrónica de este[88, 89]. Aún más, se ha 

establecido que el sustituyente que pueda tener los 1,2-DHBs influyen directamente en dicha 

actividad[90]. Al igual que las demás moléculas orgánicas los 1,2-DHBs actúan como 

antioxidantes por mecanismos que involucran quelar iones metálicos y desactivar radicales 

libres[91]. 

La capacidad antioxidante de los 1,2-DHBs por medio de la desactivación de radicales libres 

es uno de los mecanismos más estudiados[91].  

Por otra parte, es bien sabido que moléculas como los 1,2-DHBs son efectivos quelantes de 

metales. Los metales como el Fe2+ y Fe3+, presentes en los sistemas Fenton, prefieren una 

geometría octaédrica, pudiendo coordinar hasta con tres moléculas de 1,2-DHBs. Ya que los 

1,2-DHBs pueden variar en su estructura variando el sustituyente, los complejos formados al 

quelar hierro también pueden variar, en especial por efecto del pH, exhibiendo índices de 

coordinación variables[91].  

Los ligandos desprotonados exhiben un comportamiento como bases de Lewis duras, 

otorgando una gran capacidad de ligarse a ácidos de Lewis duros como los iones Fe3+[92]. Los 

iones de Fe2+, a diferencia de los iones de Fe3+ no se enlazan fuertemente a los átomos de 

oxígeno de los 1,2-DHBs. En este sentido, a menudo los complejos de 1,2-DHB y Fe3+, 
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formados por tres 1,2-DHBs enlazados a un ion Fe3+, presentan grandes constantes de 

estabilidad (logβ3
tris ≈ 40-50)[91, 93, 94]. 

1.6.2.2. Actividad prooxidante de 1,2-DHBs.   

Los dihidroxibencenos han sido un foco de interés, debido a que se ha encontrado que son 

parte de una gran variedad de sistemas biológicos, así como también su utilización como 

inductor de reducción de Fe3+ a Fe2+ en sistemas Fenton[53, 80, 82, 84].  

1.6.2.2.1. Reducción de Fe3+ provocada por los 1,2-DHBs. 

Por los estudios que se conocen a la fecha, estos 1,2-DHBs forman un monocomplejo[13] en 

el cual se produce una transferencia electrónica interna desde el 1,2-DHB hacia el Fe3+, 

reduciendo el Fe3+ a Fe2+ mientras que el 1,2-DHB es oxidado a la respectiva semiquinona 

(SQ•). Esta SQ• es también capaz de reaccionar con otro ion Fe3+ también reduciéndolo a Fe2+ 

y la SQ• reduciéndose hasta quinona (figura 7)[95-98].  

 
Figura 7. Efecto de los 1,2-DHBs en sistemas Fenton y tipo Fenton. Fuente: Elaboración propia. 

Se ha demostrado que además de influir los 1,2-DHBs en la reducción de Fe3+, estos son 

capaces de formar un ciclo complejo denominado quinona/hidroquinona, el cual es capaz de 

reducir hasta 9 iones Fe3+ por cada 1,2-DHB utilizado[21, 53, 84, 99, 100].  

El O2 presente en la disolución también puede ser reducido por las SQ•, formadas en el 

proceso de reducción de Fe3+, a radical O2·
- o HO2·, el cual puede ser convertido a H2O2 por 

una reacción de dismutación[101].  
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Algunos factores a considerar en la capacidad reductora de los 1,2-DHBs son: pH, constantes 

de estabilidad de los complejos formados entre 1,2-DHB y Fe3+ (β1, β2 y β3) y los potenciales 

redox de los 1,2-DHBs. 

Los estudios realizados a la fecha sobre el comportamiento de la reducción de Fe3+ son 

llevados a cabo en pH ácidos[68, 92, 102-104]. En pH más alto la formación de los bis- y tris-

complejos con Fe3+ inhiben estos procesos de reducción de Fe3+[63, 69].  

El potencial redox de los 1,2-DHBs es otro factor importante, debido a que cuando los 1,2-

DHBs provocan la reducción de iones Fe3+ los 1,2-DHBs se oxidan a SQ• y quinona, proceso 

directamente relacionado a los potenciales redox de dichos 1,2-DHBs[93, 105]. 

1.7. Propuesta de investigación 

Aun cuando se tiene evidencia de la existencia de las distintas especies activas en los sistemas 

Fenton, no existen estudios que relacionen la producción de estas especies con factores como 

el pH del medio y el tipo de ligando que puedan modificar la constitución de la esfera de 

coordinación del hierro. La sistematización de esta información podría permitir la predicción y 

modificación de la esfera de coordinación, y por lo tanto variar la capacidad oxidante de los 

sistemas Fenton y tipo Fenton. 

Se llevaron a cabo análisis para la evaluación de la esfera de coordinación de los complejos 

formados por 1,2-DHB y Fe3+ en función del pH. Desde esta información se determinaron las 

constantes de estabilidad de los biscomplejos y de los triscomplejos. Debido a la baja 

estabilidad de los monocomplejos formados en pH ácidos se logró determinar las constantes 

de estabilidad de los monocomplejos desde perfiles cinéticos de formación de estos complejos. 
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HIPÓTESIS. 

En valores de pH ácido la producción de especies oxidantes aumenta en los sistemas Fenton y 

tipo Fenton, disminuyendo a pH cercanos al neutro o básicos. Por otro lado, se propone que el 

tipo de especie oxidante generada depende de la naturaleza sustractora o dadora de densidad 

electrónica del sustituyente del 1,2-DHB. Los 1,2-DHBs con sustituyentes dadores de 

densidad electrónica que conducen los sistemas Fenton y tipo Fenton aumentan la proporción 

y velocidad de producción de las especies oxidantes en comparación a los sistemas conducidos 

por 1,2-DHBs con sustituyentes sustractores de densidad electrónica.  

 

OBJETIVO GENERAL. 

Evaluar el efecto del sustituyente de los 1,2-DHBs y del pH sobre la esfera de coordinación, y 

la influencia de estos factores sobre la producción de especies oxidantes. 

  

OBJETIVOS ESPECÍFICOS. 

1. Analizar los complejos férricos formados por 1,2-DHBs en función del pH y 

determinar los índices de coordinación de ellos. 

2. Determinar las constantes de formación de los complejos férricos formados por 1,2-

DHBs en los pH en los cuales se forman dichos complejos. 

3. Estudiar las cinéticas y mecanismos relacionados a la formación de los monocomplejos 

férricos formados por 1,2-DHBs. 

4. Evaluar la reducción de Fe3+ producida por los 1,2-DHBs en función del pH. 

5. Determinar la producción de especies oxidantes en sistemas Fenton y tipo Fenton 

conducidas por 1,2-DHBs y en función del pH del sistema. 

6. Evaluar la degradación de colorantes provocado por sistemas Fenton y tipo Fenton 

conducidos por 1,2-DHBs en función del pH y en presencia de scavengers para las 

distintas especies oxidantes producidas. 
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Capítulo 2. METODOLOGÍA 

2.1. Compuestos químicos utilizados. 

Nitrato férrico (Fe(NO3)3), fluoruro de potasio (KF), ferrozina, 2,3-diaminofenazina (DAPN), 

o-fenilendiamina (OPDA), 2-propanol, azida sódica, dimetilsulfóxido (DMSO), cloruro de [9-

(2-carboxifenil)-6-dietilamino-3-xanteniliden]-dietilamonio (Rodamina B o RhB), 4-amino-5-

hidroxi-3,6-bis((4-((2-(sulfooxi)etil)sulfonil)fenil)azo)-2,7-naftalendisulfonato tetrasódico 

(Reactive Black 5 o RB5), 4-[4-(dimetilamino)fenilazo]bencensulfonato de sodio (Naranjo de 

metilo o NM), 3,3′-(3,3′-Dimetoxi[1,1′-bifenil]-4,4′-diil)-bis(2,5-difenil-2H-

tetrazolium)dicloro (Nitroblue tetrazolium o NBT), 2,6-dicloroindofenol (DCIP), catecol, 3,4-

dihidroxibenzonitrilo, 4-tert-butilcatecol y 4-metilcatecol fueron adquiridos mediante Sigma-

Aldrich; mientras que ácido 3,4-dihidroxibenzoico, peróxido de hidrógeno (H2O2 30% w/w), 

NaOH, nitrato de potasio (KNO3) y sulfato ferroso (FeSO4) fueron adquiridos en Merck. Los 

sistemas analizados serán en pH 1.0, 3.0, 5.0, 7.0, 9.0 y 11.0. El pH entre 1 y 5 fue ajustado 

con HNO3 y NaOH. Entre pH 6 y 11 el pH fue controlado con amortiguadores no coordinantes 

de aminas terciarias, tales como ácido 4-morfolinetanosulfonico (MES, pKa=6.1), ácido 1,4-

piperazinadietanosulfonico (PIPES, pKa= 6.8), ácido 4-(2-hidroxietil)-1-

piperazinapropanosulfonico (EPPS, pKa= 8.0), ácido 2-(ciclohexilamino)etanosulfónico 

(CHES, pKa= 9.3) y ácido 3-(ciclohexilamino)-1-propanosulfonico (CAPS, pKa= 10.4). 

Todos los compuestos fueron utilizados sin purificación adicional. 

Todas las soluciones fueron preparadas con agua destilada, hervida, burbujeada con Argón, 

con una fuerza iónica ajustada a 0.50 mol/L con KNO3 y por triplicado (a menos que se 

indique lo contrario). El pH fue ajustado antes de llevar a cabo cada reacción con el pH-metro 

3 Start Thermo Orion.  

En la tabla 2 se muestran los 1,2-DHBs utilizados en este trabajo, sus abreviaturas, índices de 

Hammett (σm y σp) y la suma de estos (Σσ). La utilización de Σσ ha sido propuesta para 

analizar el efecto de los sustituyentes sobre moléculas multisustituidas[106]. Los valores 

negativos indican que los 1,2-DHBs poseen sustituyentes dadores de densidad electrónica 

(SDDE), mientras que que los valores positivos indican que los 1,2-DHBs poseen 

sustituyentes sustractores de densidad electrónica (SSDE). 
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Tabla 2. Índices de Hammett para los 1,2-DHBs utilizados. 

Fuente: Hansch y col.[107] 

Los 1,2-DHBs utilizados (figura 8) fueron seleccionados en base a sus valores de índices de 

Hammett y a su disponibilidad comercial. 

 

Figura 8. Estructura de 1,2-DHBs utilizados y seleccionados en este trabajo. Fuente: Elaboración 

propia. 

 

2.2. Índice de coordinación de complejos férricos en función del pH 

De manera de entender el efecto de los 1,2-DHBs en los sistemas Fenton y tipo Fenton se 

determinó qué tipo de complejos se forman en los distintos pH analizados. Antes de la 

determinación de la composición de los complejos formados se estudió 

espectrofotométricamente en función del pH los complejos formados, de manera de obtener el 

pH óptimo para cada uno de los complejos. Con esta información se determina la composición 

de los complejos por el método de variaciones contínuas[108, 109]. Los experimentos fueron 

realizados en valores de pH que favorecen la presencia de los biscomplejos y triscomplejos. 

Las soluciones fueron ajustadas con los buffers correspondientes. Las soluciones de Fe3+ y de 

1,2-DHB variaban entre 0 a 6.0x10-4 mol/L y entre 6.0x10-4 mol/L a 0, respectivamente, por 

triplicado para cada análisis (cada 5.0x10-5 mol/L), manteniendo una concentración total 

([Fe3+] + [1,2-DHB]) de 6.0x10-4 mol/L en cada medición. 

Adicionalmente, con la información obtenida y considerando los puntos isosbésticos que se 

puedan formar, se determinó el rango de pH en el cual predominan cada uno de los complejos 

OH
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4-tert-butilcatecol 4-metilcatecol Catecol Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 3,4-dihidroxibenzonitrilo

Abreviación 1,2-dihidroxibencenos σm σp Σσ (= σm + σp) 

4-TC 4-tert-butilcatechol -0.10 -0.20 -0.30 

4-MC 4-metilcatecol -0.07 -0.15 -0.22 

CAT Catecol 0.00 0.00 0.00 

4-COOH Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 0.37 0.45 0.82 

4-CN 3,4-dihidroxibenzonitrilo 0.56 0.66 1.22 
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formados. Para ello se consideró dos absorbancias máximas en longitudes de onda vecinas a 

ambos lados de un punto isosbéstico[110]. Estos valores fueron luego graficados en función 

del pH (absorbancia v/s pH), encontrando en cada caso interceptos, indicando el pH en el cual 

ocurren la transición entre los dos tipos de complejos analizados. 

2.3. Determinación de constantes de estabilidad de complejos férricos de 1,2-DHB en 

función del pH. 

2.3.1. Determinación de constantes de estabilidad de monocomplejos. 

Debido a la baja estabilidad presentada por los monocomplejos férricos de 1,2-DHB en pH 

ácidos, es necesario utilizar un método no convencional en la determinación de sus constantes 

de estabilidad (β1)[95]. En base a esto se utiliza un método para la determinación de la 

constante de estabilidad a partir de los perfiles de la cinética de formación del monocomplejo, 

siguiendo el máximo de absorción de estos monocomplejos. Se empleó un equipamiento 

stopped-flow Hi-Tech Scientific SFA-20 de cinética rápida. La absorbancia fue medida con un 

sistema de detección sensible usado para experimentos de flash-fotólisis cada 0.4 ms (figura 

9).  

La constante de estabilidad de los monocomplejos fue determinada desde la ecuación 36. 

                                                         kobs=
k1Kh[H2L]

(Kh+[H
+

])
+k-1[H

+
]         (36) 

En la ecuación 36 kobs es la constante de velocidad observada de la formación del 

monocomplejo, k1 es la constante de velocidad real de la reacción de formación de los 

monocomplejos, Kh (1.91x10-3) es la constante de formación de [Fe(OH)]2+ desde Fe3+ y H2O, 

[H2L] es la concentración de 1,2-DHB, [H+] corresponde a la concentración de H+ y k-1 es la 

constante de velocidad inversa de la formación del monocomplejo. Variando la concentración 

del 1,2-DHB ([H2L]) y manteniendo fija la concentración de Fe3+ es posible graficar [H2L] 

versus kobs, obteniendo el valor de k1 desde la pendiente de la línea recta obtenida y el valor de 

k-1 desde el valor del intercepto del eje y. Con estos dos valores es posible obtener desde la 

ecuación 37 el valor de la constante de estabilidad del monocomplejo. 

                                                               β
1

monocomplexes
=

k1β2
H

Kh

k-1
         (37) 
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Donde β2
H es el producto de las constantes de protonación de los grupos fenólicos (-OH) de 

los 1,2-DHBs envueltos en la formación de los monocomplejos.  

 
Figura 9. Esquema de equipo utilizado para la determinación de β1 y estudio de perfiles cinéticos. 

Fuente: Elaboración propia. 

En este experimento cada 1,2-DHB es inyectado en el sistema "stopped flow" conectado a un 

sistema espectrofotométrico en concentraciones desde 1.0x10-2 mol/L a 5.0x10-2 mol/L y Fe3+ 

1x10-4 mol/L, ambas soluciones a pH 3.0. El monocromador fue ajustado a la longitud de onda 

de máxima absorción de cada monocomplejo formado. Las absorbancias de las mezclas son 

medidas en el orden de los milisegundos. Además, cada una de estas medidas se realiza por 

sextuplicado.  

2.3.2. Determinación de constantes de estabilidad de biscomplejos y triscomplejos. 

Las constantes de estabilidad de los biscomplejos y triscomplejos fueron determinadas en base 

a la data obtenida desde los experimentos de determinación de sus índices de coordinación. 

Para calcular las constantes de los biscomplejos y los triscomplejos se consideran los puntos 

de inflexión de los gráficos obtenidos para la determinación de los índices de coordinación de 

los complejos férricos. Considerando la ecuación 38 es posible calcular las constantes de 

equilibrio del biscomplejo o triscomplejo[111]. 
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Reactivo A
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Cámara de mezclado
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                                                                    β=
(1-∝)C

(m∝C)
m

(n∝C)
n       (38) 

Donde β es la constante de estabilidad del complejo respectivo, α es el grado de disociación de 

los complejos, C es la concentración teórica del complejo (sin considerar la disociación), 

mientras que “m” y “n” son los índices estequeométricos del metal y del ligando al formar el 

complejo. 

El cálculo de α se realiza mediante la ecuación 39. 

                                                                           ∝=
𝐴∝

𝜀𝑏𝐶
         (39) 

Donde Aα es el valor de absorbancia de la parte del complejo disociada, “b” es el camino 

óptico y ε la absortividad molar del complejo, determinada por la construcción de curvas de 

calibración de cada complejo al mismo pH por el que fueron realizados los experimentos de la 

determinación de índices de coordinación. 

El valor de Aα correspondiente a cada complejo se calcula considerando el valor Ao, 

correspondiente a la absorbancia máxima teórica, mientras que el valor de Amax corresponde a 

la absorbancia experimental del complejo. El cálculo se realiza mediante la ecuación 40. 

                                                            𝐴∝ = 𝐴𝑜 − 𝐴𝑚𝑎𝑥        (40) 

2.4. Cinética de formación y decaimiento de los monocomplejos férricos de 1,2-DHB. 

Los análisis fueron realizados con el mismo equipamiento por el que fueron determinadas las 

constantes de estabilidad de los monocomplejos (figura 9) en un rango de 300-800 nm. Fue 

inyectado Fe3+ a 1.0x10-4 mol/L por un lado del equipamiento stopped-flow, mientras que por 

el otro lado se inyectaron los 1,2-DHBs a una concentración de 1.0x10-2 mol/L. La 

absorbancia fue medida cada 0.4 ms. Las cinéticas obtenidas son ajustadas a una ecuación tri-

exponencial con el software Sigma-Plot, de manera de obtener las constantes cinéticas 

aparentes de cada parte de los perfiles cinéticos obtenidos. 

2.5. Reducción de Fe3+ en complejos férricos de 1,2-DHB. 

La reducción de Fe3+ provocada por los 1,2-DHBs utilizados fue determinada cuantificando el 

Fe2+ producido en disolución a distintos tiempos de reacción y entre pH 1.0 a 11.0.  
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El Fe2+ producido en estos sistemas se cuantificó mediante la formación de un complejo 

coloreado entre Fe2+ y el quelante ferrozina, el cual tiene un máximo de absorbancia a una 

longitud de onda de 567 nm a pH cercano a 5. El método aquí utilizado fue modificado al 

método comúnmente utilizado. La principal modificación consiste en la adición de iones 

fluoruro (F-), como un quelante selectivo de Fe3+. La formación de este complejo evita que al 

agregar la ferrozina al sistema esta provoque un desplazamiento no deseado en el equilibrio 

Fe2+/Fe3+ que puede llevar a resultados no deseables.  

Desde un reactor que inicia con Fe3+ 5.0x10-4 mol/L y 1,2-DHB 1.0x10-4 mol/L en 

determinados pH y diferentes tiempos de reacción fue obtenida una alícuota, la cual fue 

agregada a una cubeta que contiene KF 0.20 mol/L y ferrozina 5.0x10-3 mol/L a pH 5.5, 

ajustado con buffer MES 0.1 mol/L. El complejo ferrozina-Fe2+ fue determinado por 

espectrofotometría a 562 nm[112]. La concentración del complejo ferrozina-Fe2+ fue 

determinada mediante la construcción de una curva de calibración de este complejo a pH 5.5. 

2.6. Producción de especies oxidantes en función del pH. 

Para llevar a cabo un análisis del poder oxidante de los sistemas Fenton y tipo Fenton es 

necesario llevar a cabo determinaciones de las principales especies oxidantes formadas en 

estos sistemas. Debido a esto se analizará la presencia de radicales •OH, radicales O2•
-/HO2• y 

especies 1O2. 

2.6.1. Determinación de radicales •OH por la formación de DAPN. 

La detección de radicales •OH es dificultosa, debido a su baja estabilidad y reactividad. Uno 

de los métodos más comunes para la determinación de radicales •OH es la espectroscopía de 

resonancia paramagnética electrónica (RPE), la cual está basada en la medida del espectro del 

aducto paramagnético formado entre la sonda y el radical (DMPO para el radical •OH). A 

pesar de su extendido uso, este método no es fácil de utilizar necesitando una alta capacitación 

y tiene un alto costo instrumental y de reactivos, por lo que se vuelve inconveniente como 

método de análisis rutinarios. Debido a esto, el uso de un reactivo no coloreado como el 

OPDA que reacciona selectivamente con radicales •OH para dar como producto DAPN, un 

producto coloreado, lo vuelve un método atractivo, fácil y de bajo costo de 

implementación[113, 114]. Este método también ha sido comparado a análisis hechos por 
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RPE, en cuyos estudios se encontró consistencia con los resultados obtenidos por la reacción 

de OPDA (ecuación 41)[115, 116]. 

 

                                                                                                                                        (41) 

                                                                                                                                                             

Este método, usando OPDA, fue el utilizado para la determinación de radicales •OH en los 

sistemas estudiados. Los sistemas analizados inician con Fe2+ (o Fe3+) 5.0x10-6 mol/L, H2O2 

5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHB 1x10-6 mol/L y OPDA 5x10-4 mol/L. El DAPN fue medido por 

espectrofotometría a 453 nm. Se realizaron curvas de calibración de DAPN en cada pH 

analizado de manera tal de obtener las concentraciones de DAPN. 

2.6.2. Determinación de 1O2 por la reacción con alcohol furfurílico (FFA). 

La caracterización de 1O2 fue llevada a cabo con FFA, el cual es conocido por reaccionar con 

esta especie oxidante [117-119] para dar el correspondiente producto en un 85% de 

rendimiento[120]. 

Se prepararon reactores con Fe2+ (o Fe3+) 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHB 

1.0x10-6 mol/L y FFA 50x10-2 mol/L (reactor 1). Las reacciones iniciaron con la adición de 

Fe2+ o Fe3+ a los reactores. Se tomaron alícuotas cada cierto tiempo, agregándolas a un tubo 

tipo “eppendorf” de 2 mL conteniendo EDTA (reactor 2), el cual es capaz de complejar el Fe3+ 

y Fe2+ contenido en los sistemas, deteniendo la reacción. El reactor 2 fue agitado 

inmediatamente después de agregar la alícuota desde el reactor 1 para asegurar la 

homogenización y reacción total.  

Se prepararon sistemas adicionales en presencia de azida sódica y 2-propanol para obtener 

información sobre la especificidad del análisis con respecto al 1O2 o a los radicales •OH. La 

azida sódica y el 2-propanol fue agregada al reactor 1 con una concentración final de 5.0x10-3 

mol/L. Sólo se hicieron estas mediciones en sistemas Fenton y tipo Fenton a pH 3.0 en 

presencia de todos los 1,2-DHBs propuestos.  

El análisis cuantitativo del FFA fue realizado en un cromatógrafo líquido de alta resolución 

(HPLC) WATERS acoplado a un autosampler, usando una columna C-18 (LiChroCART) y 

un detector de arreglo de diodos ajustado a 216.6 nm. El volumen de inyección fue de 20 μL. 
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La composición de la fase móvil fue CH3CN/H2O (20:80) con una velocidad de flujo 0.8 

mL/min. 

2.6.3. Determinación de radicales HO2•/O2•- por la reacción con NBT, NBD-Cl y p-

benzoquinona. 

La determinación de HO2• se llevó a cabo en las mismas condiciones que la determinación de 

•OH en sistemas Fenton y tipo Fenton. Los análisis se llevaron a cabo midiendo la reducción 

de NBD-Cl para dar un producto coloreado con λmax= 470 nm[121], la formación de dos 

especies coloreadas (λmax= 405 nm y λmax= 530 nm) desde la reducción de NBT[122], y la 

reducción de p-benzoquinona para dar una SQ• coloreada con λmax= 430 nm[34, 123].  

Los experimentos fueron llevados a cabo con Fe2+ (o Fe3+) 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 

mol/L, 1,2-DHB 1x10-6 mol/L y NBD-Cl, NBT y p-benzoquinona 5.0x10-4 mol/L. La solución 

de NBT fue preparada en solución acuosa, mientras que las soluciones de NBD-Cl y p-

benzoquinona fueron preparadas en acetonitrilo.  

2.6.4. Determinación de semiquinona en la reducción de Fe3+. 

La determinación de SQ• se llevó a cabo en las mismas condiciones en las que fueron 

realizados los experimentos de reducción de Fe3+ (sección 2.5). El análisis fue realizado por 

espectroscopía de resonancia paramagnética[124, 125]. 

2.6.5. Evaluación del efecto de las especies oxidantes en la decoloración de colorantes. 

Como una manera de analizar el poder oxidante de los sistemas Fenton y tipo Fenton 

conducidos por 1,2-DHBs en función del pH, se evaluó la degradación de distintos colorantes 

en presencia de algunos scavengers específicos para algunas especies oxidantes. 

Los colorantes analizados fueron RB5 (λmax= 598 nm), RhB (λmax= 564 nm), NM (λmax=508 

nm) y DCIP (λmax= 600 nm). Los pHs de los sistemas analizados fueron: 1.0, 3.0, 5.0, 7.0, 9.0 

y 11.0. Los scavengers utilizados fueron 2-propanol (altamente selectivo para los radicales 

•OH)[126], azida sódica (selectivo para 1O2)[117] y DMSO (selectivo para radicales •OH y 

iones Fe4+)[33, 43]. Los sistemas contenían Fe2+ o Fe3+ 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 

1,2-DHB 1.0x10-6 mol/L, colorantes 1.0x10-5 mol/L y scavengers 5.0x10-3 mol/L. 
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Los experimentos fueron llevados a cabo por triplicado en reactores de vidrio ámbar. La 

reacción se inicia con la adición del Fe3+ o Fe2+ al reactor con todos los reactivos. 

Inmediatamente después de agregar hierro se agita el reactor en un vórtex por 10 segundos. 

Luego de 1 hora de reacción se mide la absorbancia del sistema en la longitud de onda del 

colorante correspondiente. Se realizaron curvas de calibración para cada colorante en cada pH 

analizado para transformar las absorbancias de los colorantes a concentración. 

Adicionalmente se realizaron experimentos que permitirían proponer la posible formación de 

peroxocomplejos desde los biscomplejos férricos formados por los 1,2-DHBs. Para ellos se 

prepararon los biscomplejos a pH 7.0 mezclando Fe3+ 2.0x10-5 mol/L y los 1,2-DHBs 2.0x10-4 

mol/L. El H2O2 fue ingresado 1 hora después al sistema con el biscomplejo formado. La 

concentración de H2O2 fue 2.0x10-3 mol/L. El decaimiento de la señal de los biscomplejos fue 

medido espectrofotométricamente a la longitud de onda de máxima absorción de cada 

biscomplejo.  
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Capítulo 3. RESULTADOS Y DISCUSIÓN. 

3.1. Índice de coordinación de complejos férricos en función del pH 

El efecto del pH en la formación de los complejos férricos de 1,2-DHB es un factor importante 

a considerar en la producción de ERO. De esta forma se analizaron los espectros de absorción 

UV-VIS de los distintos complejos formados en distintos pH (figura 10). 

 
Figura 10. Espectros de complejos ferricos de 1,2-DHBs a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) 

catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo en diferentes pH. Las soluciones 

utilizadas fueron 1.0x10-4 mol/L de Fe3+ y 1.0x10-2 mol/L de cada 1,2-DHB. Fuente: Elaboración 

propia. 

Las señales características de los monocomplejos, cercanas a los 700 nm, tiene un tiempo de 

vida media muy bajo en valores de pH inferiores a 5. Esto impidió la confirmación 

experimental de los índices de coordinación en esos valores de pH. Hynes y col.[95] y 
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Tamagaki y col.[127] relacionan la formación del monocomplejo a una posterior reducción de 

Fe3+ hasta Fe2+.   

En la figura 10 se observan bandas de absorción en la región visible, atribuibles a distintos 

complejos. De esta forma, se seleccionó un valor de pH para estudiar cada tipo de complejo 

formado y así determinar su índice de coordinación. Este valor fue determinado a pH 7.0 para 

complejos con bandas de absorción entre 550 y 600 nm. Una excepción fue el complejo con 

3,4-dihidroxibenzonitrilo, el cual se determinó a pH 5.0 (figura 11).  

 
Figura 11. Variaciones continuas para la determinación de índices de coordinación de complejos con 

señales entre 550 y 600 nm. Los complejos son formados por Fe3+ y a) 4-tert-butilcatecol (λmax= 580 

nm), b) 4-metilcatecol (λmax= 580 nm), c) catecol (λmax= 580 nm), d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico 

(λmax= 575 nm) y e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo (λmax= 560 nm). Las soluciones de Fe3+ y de 1,2-DHB 

varian entre 0 a 6.0x10-4 mol/L y entre 6.0x10-4 mol/L a 0, respectivamente ([Fe3+] + [1,2-DHB]= 

6.0x10-4 mol/L en cada medición). Fuente: Elaboración propia. 
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Por otra parte, en valores de pH 10.0, los índices de coordinación se determinaron utilizando 

las bandas observadas entre 450 y 500 nm (figura 12).  

 
Figura 12.  Variaciones continuas para la determinación de índices de coordinación de complejos con 

señales entre 450 y 500 nm. Los complejos son formados por Fe3+ y a) 4-tert-butilcatecol (λmax= 500 

nm), b) 4-metilcatecol (λmax= 500 nm), c) catecol (λmax= 500 nm), d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico 

(λmax= 490 nm) y e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo (λmax= 485 nm). Las soluciones de Fe3+ y de 1,2-DHB 

varian entre 0 a 6.0x10-4 mol/L y entre 6.0x10-4 mol/L a 0, respectivamente ([Fe3+] + [1,2-DHB]= 

6.0x10-4 mol/L en cada medición). Fuente: Elaboración propia. 

 

Estos resultados son similares a los resultados encontrados en otros trabajos en donde se 

considera que a pH ácidos (pH<4) los 1,2-DHBs forman generalmente monocomplejos de 

color verde-azulado, con λmax≈ 700 nm[128, 129]. En pH entre 5 y 6 generalmente es posible 

encontrar la formación de bis-complejos[130], dando complejos de color púrpura, con λmax≈ 
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570 nm[131]. En pH> 8 predominan los tris-complejos de color rojo, con λmax≈ 480 nm[128]. 

Los resultados presentados en las figuras 11 y 12 indican que la fracción molar de Fe3+ es 0.33 

y 0.25 respectivamente. Esto confirma la formación de biscomplejos en valores de pH neutro y 

la formación de triscomplejos en valores de pH básicos.  

Para mejorar la precisión en los valores de pH en los cuales se forman los complejos con un 

índice de coordinación determinado, se utilizaron los puntos isosbésticos observados en la 

figura 10. Para determinar, el cambio de la banda correspondiente al monocomplejo, se utilizó 

un método de cinética rápida. La figura 13 muestra la variación de la absorbancia observada 

para las bandas asignadas a los monocomplejos y biscomplejos en función del pH. 

 
Figura 13. Comportamiento de las absorbancias de los monocomplejos (líneas verdes) y biscomplejos 

(líneas lilas) de a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y e) 

3,4-dihidroxibenzonitrilo en función del pH. Fuente: Elaboración propia. 
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Cabe considerar el bajo tiempo de vida media del monocomplejo. Esto podría implicar una 

menor exactitud en los valores de pH determinados. 

La figura 14 muestra el cambio de la absorbancia de las bandas asignadas a los biscomplejos y 

triscomplejos en función del pH. Estos resultados muestran que la transición entre los 

biscomplejos y triscomplejos ocurre a pH cercano a 8, excepto para los complejos formados 

por 3,4-dihidroxibenzonitrilo, donde la transición ocurre a pH cercano a 6. 

 
Figura 14. Comportamiento de las absorbancias de los biscomplejos (líneas lilas) y triscomplejos 

(líneas rojas) de a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y e) 

3,4-dihidroxibenzonitrilo en función del pH. Fuente: Elaboración propia. 

En la figura 15 y tabla 3 se resumen los valores de pH en los cuales predominan los distintos 

complejos ferricos de 1,2-DHBs. 
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Figura 15. Esquema del efecto del pH en la formación de los complejos conformados por 1,2-DHB y 

Fe3+. La barra de pH indica el color de los respectivos complejos. Fuente: Elaboración propia. 

 

En los datos de la tabla 3 se observan diferencias en los rangos de pH (en los que predominan 

los distintos índices de coordinación) para los distintos 1,2-DHBs utilizados.  

Tabla 3. Rango de pH de formación de monocomplejos, biscomplejos y triscomplejos. 

Fuente: Elaboración propia. 

Este efecto puede ser relacionado con la capacidad inductora o sustractora de carga del 

sustituyente en posición 4 del 1,2 DHB. De esta forma, los monocomplejos férricos formados 

por 1,2-DHBs con SDDE son formados desde pH 1.0 a 5.0 (incluyendo al catecol), mientras 

que los formados por 1,2-DHBs con SSDE son formados desde pH 1.0 a 4.0. De igual forma 

la formación de biscomplejos férricos se ve afectada por el tipo de sustituyente. Es destacable 
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4-tert-butilcatechol 1.00 - 5.19 5.19 - 8.62 8.62 - 11.00 

4-metilcatecol 1.00 - 5.12 5.12 - 8.46 8.46 - 11.00 

Catecol 1.00 - 5.08 5.08 - 8.32 8.32 - 11.00 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 1.00 - 4.28 4.28 - 8.78 8.78 - 11.00 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 1.00 - 4.19 4.19 - 6.13 6.13 - 11.00 
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cómo el biscomplejo formado por 3,4-dihidroxibenzonitrilo posee un rango pequeño de 

formación (pH 4.0 a 6.0), mientras en los demás el rango es mayor. Este comportamiento 

además provoca que el triscomplejo férrico de 3,4-dihidroxibenzonitrilo se forme desde pH 

cercano 6.0 y para los demás 1,2-DHBs se forme aproximadamente sobre pH 8.0.  

El comportamiento observado parece estar íntimamente relacionado con el pH del sistema. Es 

posible plantear los equilibrios presentes en las ecuaciones 42-44[132, 133], donde H2DHB 

representa a los 1,2-DHB protonados y DHB los 1,2-DHBs desprotonados. 

                         H2DHB  +  Fe3+  ↔  [Fe(DHB)]+  +  2H+             (42) 

                                      [Fe(DHB)]+  +  H2DHB  ↔  [Fe(DHB)2]
-  +  2H+        (43) 

                                     [Fe(DHB)2]
-  +  H2DHB  ↔  [Fe(DHB)3]

3-  +  2H+       (44) 

Desde las ecuaciones 42-44 es posible sugerir que al aumentar la concentración de aniones 

OH- (aumento de pH), el equilibrio se desplaza a la formación de los distintos complejos, tal 

como se observó en los resultados resumidos en la figura 15. Además, este comportamiento 

puede estar influenciado por el efecto de los sustituyentes sobre los 1,2-DHB en los equilibrios 

involucrados.  
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3.2. Determinación de las constantes de estabilidad de los complejos férricos de 1,2-DHB 

en función del pH. 

Las constantes de estabilidad de los complejos estudiados son factores considerados 

importantes en el desempeño que los ligandos del tipo 1,2-DHB puedan tener en los sistemas 

Fenton y tipo Fenton. En consecuencia, la determinación de estas constantes fue llevada a 

cabo. 

3.2.1. Determinación de las constantes de estabilidad de monocomplejos 

A partir de los valores de absorción máxima (λmax) (tabla 4), se determinaron los valores de 

logβ1 de los monocomplejos. Estos fueron obtenidos desde el perfil cinético de acuerdo a la 

metodología descrita por  Hynes y O'Coinceanainn[95]. 

Tabla 4. λmax y logβ1 de los monocomplejos determinadas en concentraciones de 1,2-DHB entre 

1.0x10-2 mol/L y 5.0x10-2 mol/L y Fe3+ 1x10-4 mol/L a pH 3.0. 

1,2-dihidroxibencenos λmax (nm) monocomplejos logβ1 

4-tert-butilcatecol 710 19.93 ± 0.19 

4-metilcatecol 760 19.52 ± 0.17 

Catecol 700 19.30 ± 0.15 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 685 17.68 ± 0.18 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 675 15.57 ± 0.14 

Fuente: Elaboración propia. 

Lo valores logβ1 se correlacionaron con los índices de Hammett (ver sección 1 de anexo), de 

manera de obtener información sobre el efecto de los sustituyentes sobre los 1,2-DHBs en 

estas constantes. De esta forma es posible observar que el logβ1 aumenta a medida que el 

sustituyente aumenta su carácter dador de electrones. Este efecto se ilustra en la figura 16. 
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Figura 16. Relación entre los índices de Hammett y las constantes de estabilidad de los monocomplejos 

log(β1). Fuente: Elaboración propia. 

Desde la figura 16, se determinó el valor ρ= -2.57 ± 0.13 (r= 0.973). La magnitud de este 

valor, indica que la formación de los monocomplejos está fuertemente influenciada por la 

capacidad inductora o sustractora de carga del sustituyente presente sobre los 1,2-DHBs. Esta 

observación se explica al considerar que los grupos -OH de los 1,2-DHBs con SSDE tienen 

una menor basicidad y por lo tanto una menor afinidad con Fe3+ (ácido de Lewis). Por otro 

lado, los 1,2-DHBs con SDDE presentan grupos -OH con una mayor basicidad y por lo tanto 

mayor afinidad con Fe3+[91]. 

3.2.2. Determinación de las constantes de estabilidad de biscomplejos y triscomplejos 

Los valores de logβ2 y logβ3 fueron determinados desde los datos de mostrados en las figuras 

11 y 12. Los valores de λmax, logβ2 y logβ3 se muestran en la tabla 5. 

Tabla 5. λmax, logβ2 y logβ3 de los biscomplejos y triscomplejos, determinadas desde las gráficas 

obtenidas para la identificación de los índices de coordinación de cada complejo. 

 Biscomplejos Triscomplejos 

1,2-dihidroxibencenos λmax (nm) logβ2 λmax (nm) logβ3 

4-tert-butilcatechol 580 27.05 ± 0.10 500 38.58 ± 0.10 

4-metilcatecol 580 26.93 ± 0.11 500 39.49 ± 0.10 

Catecol 580 26.72 ± 0.10 500 41.30 ± 0.11 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 575 25.20 ± 0.12 490 38.85 ± 0.09 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 560 24.15 ± 0.10 485 38.12 ± 0.11 

Fuente: Elaboración propia. 
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La relación de las logβ2 con el tipo de sustituyente sobre el 1,2-DHB es clara, aumentando sus 

valores al aumentar la capacidad de los sustituyentes de donar electrones. Por otra parte, en el 

caso de los triscomplejos la relación con el tipo de sustituyente sobre los 1,2-DHBs parecen 

ser un poco más complejas. En búsqueda de una relación concreta de estas constantes con el 

tipo de sustituyente se graficaron estas constantes en función de los parámetros de Hammett 

(figura 17). 

 
Figura 17. Relación entre los índices de Hammett y las constantes de estabilidad de (a) los 

biscomplejos log(β2), y b) los triscomplejos log(β3). Fuente: Elaboración propia. 

A partir de la figura 17.a se confirma que las logβ2 aumentan a medida que el 1,2-DHB posea 

sustituyentes con mayor capacidad de donar electrones, con un valor de la constante ρ= -1.88 

± 0.12 (r= 0.994), como resultado al alto efecto de los sustituyentes sobre la formación de los 

biscomplejos. La tendencia encontrada podría explicarse, al igual que en el caso de las 

tendencias encontradas para las logβ1, al considerar que los grupos -OH de los 1,2-DHBs con 

SSDE tienen una menor basicidad y por lo tanto una menor afinidad con Fe3+ (ácido de 

Lewis). Por otro lado, los 1,2-DHBs con SDDE presentan grupos -OH con una mayor 

basicidad y por lo tanto mayor afinidad con Fe3+[91]. Por otro lado, en el caso de las logβ3 

(figura 17.b) estas no parecen presentar algún tipo de relación claro con respecto al tipo de 

sustituyente.  
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3.3. Cinética de formación y decaimiento de los monocomplejos férricos de 1,2-DHB. 

Como se discutió en la sección 3.1, los monocomplejos férricos de 1,2-DHB son en general 

lábiles. Esto se debe a la reducción de Fe3+ hasta Fe2+ provocada por los 1,2-DHBs, con la 

respectiva oxidación del 1,2-DHB a SQ• y la posterior reducción de otro ion Fe3+ hasta Fe2+ 

formando una quinona[96]. Con el propósito de estudiar la cinética de formación y 

decaimiento del monocomplejo, se determinaron los espectros UV-Vis de los complejos 

férricos de 1,2-DHBs a valores de pH 3.0. La figura 18 muestra los espectros registrados luego 

de 0.1 s de reacción (línea continua) y luego de 1 minuto de reacción (línea segmentada).  

 
Figura 18. Espectros de absorción UV-visible de la mezcla de 1.0x10-4 mol/L de Fe3+ y 1.0x10-2 mol/L 

de a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y e) 3,4-

dihidroxibenzonitrilo. Líneas sólidas indican el espectro de absorción UV-visible tomado 

inmediatamente después de la mezcla, y la línea segmentada muestra los espectros después de 1 minuto 

de realizada la mezcla. Fuente: Elaboración propia. 
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Todos los espectros de los complejos férricos de 1,2-DHBs muestran una banda de absorción 

cercana a 700 nm, y una banda cercana a 400 nm. Estas bandas han sido asignadas a la 

formación del monocomplejo y quinona respectivamente [134-136]. Algunos autores han 

relacionado esta banda de absorbancia cercana a 700 nm con un complejo formado entre los 

1,2-DHBs y Fe3+ [91, 95, 97, 103], mientras que otros autores, a partir de evidencia obtenida 

por espectroscopía Mössbauer, lo han asociado a un complejo formado por una SQ• y Fe2+ 

[137, 138]. Es posible observar la degradación del complejo (banda a los 700 nm) en los 

complejos férricos formados por 1,2-DHBs con SDDE luego de 1 minuto de reacción 

(complejos lábiles). Por otro lado, el comportamiento observado para los complejos férricos 

formados por 1,2-DHBs con SSDE muestra que la degradación del complejo es muy baja 

(complejos poco lábiles).  

Con el objetivo de obtener información adicional sobre la formación de los monocomplejos 

férricos de 1,2-DHBs, se estudiaron sus perfiles cinéticos con una resolución de 0.4 ms por 2.0 

s. Ejemplos de los tipos de perfiles obtenidos en ciertas longitudes de onda se muestran en la 

figura 19 (4-tert-butilcatecol se muestra como ejemplo de los 1,2-DHB con SDDE y 3,4-

dihidroxibenzonitrilo se muestra como ejemplo de los 1,2-DHB con SSDE). Los perfiles para 

todos los 1,2-DHBs utilizados en función de la longitud de onda se muestran en la figura A.1 

del anexo.  

 

 
Figura 19. Ejemplos de perfiles cinéticos obtenidos para la mezcla a pH 3.0 de 1.0x10-4 mol/L de Fe3+ 

y 1.0x10-2 mol/L de a) 4-tert-butilcatecol a 720 nm (perfil negro) y 500 nm (perfil azul), y b) 3,4-

dihidroxibenzonitrilo a 680 nm. Fuente: Elaboración propia. 

Los perfiles cinéticos para los 1,2-DHBs con SSDE, en todo el rango de longitud de onda 

analizado (figura 19.b) y para 1,2-DHBs con SDDE y catecol a longitudes de onda cortas 

(figura 19.a, perfil azul), muestran un decrecimiento rápido de la absorbancia (etapa I), 
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seguido de un incremento (etapa II) y luego un decaimiento lento (etapa III), proceso en su 

conjunto aquí denominado “tipo tri-fásico” (tabla 6). Para los 1,2-DHBs con SDDE y para el 

catecol, sobre una cierta longitud de onda (figura 19.b perfil negro), los perfiles cinéticos 

muestran un rápido incremento en la absorbancia (etapa I), seguido de un decaimiento lento 

(etapa II), proceso en su conjunto aquí denominado “tipo bi-fásico” (tabla 6).  

Tabla 6. Comportamiento de perfiles observados en la formación de monocomplejos férricos a pH 3.0 

en función de la longitud de onda. 

 Rango λ (nm) analizado 

1,2-dihidroxibencenos Perfiles tipo tri-fásico Perfiles tipo bi-fásico 

4-tert-butilcatechol 340-520 540-800 

4-metilcatecol 320-500 520-800 

Catecol 320-680 700-760 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 320-800 - 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 300-800 - 

Fuente: Elaboración propia. 

Los distintos perfiles observados podrían estar relacionados a las diferentes absorbancias que 

presentan los intermediarios presentes en la reducción de Fe3+ conducida por 1,2-DHBs. Esto 

hace posible inducir que los mecanismos de reducción de Fe3+, independiente del sustituyente 

del 1,2-DHB que dirija la reacción y de la longitud de onda, están gobernados por tres 

diferentes etapas, pero que a ciertas longitudes de onda es sólo posible observar dos de las tres 

etapas.  

Así, en una primera aproximación, los perfiles encontrados en este trabajo fueron ajustados a 

una ecuación tri-exponencial asociada a estas tres etapas (ecuación 45), utilizada comúnmente 

para evaluar perfiles cinéticos de espectroscopía rápida o ultrarápida[139]. 

                                       ∆𝐴 = 𝑎(𝜆)(𝑒
−𝑘𝐼×𝑡) + 𝑏(𝜆)(𝑒

−𝑘𝐼𝐼×𝑡) + 𝑐(𝜆)(𝑒
−𝑘𝐼𝐼𝐼×𝑡)       (45) 

Donde los factores pre-exponenciales a(λ), b(λ) y c(λ) son dependientes de la longitud de onda y 

las constantes de velocidad aparentes kI, kII
 y kIII son independientes de la longitud de onda 

asociadas a las etapas involucradas en el mecanismo. Las constantes a y kI están asociadas a la 

primera etapa, las constantes b y kII están asociadas a la segunda etapa, mientras que las 
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constantes c y kIII están asociadas a la tercera etapa. Los valores promedios obtenidos de estos 

procesos para todos los 1,2-DHBs se encuentran en la tabla 7. 

Tabla 7. Constantes de velocidad aparentes promedio obtenidas desde los perfiles cinéticos para la 

mezcla a pH 3.0 de 1.0x10-4 mol/L de Fe3+ y 1.0x10-2 mol/L de los 1,2-DHBs. 
 

 

 

 

 

 
*Los ajustes para la obtención de las constantes de velocidad aparentes fueron obtenidos con valores de 

coeficientes “r” entre 0.81 – 0.98.  

Fuente: Elaboración propia. 
 

Con el fin de investigar el efecto de los sustituyentes sobre las constantes de velocidad 

aparentes kI, kII y kIII fue usada la ecuación de Hammett, correlacionando el logaritmo de las 

constantes de velocidad observadas (tabla 7) con la suma de los índices de Hammett (Σσ) 

correspondientes a cada 1,2-DHB. La figura 20 muestra los gráficos de Hammett obtenidos.  

 
Figura 20. Gráfico de Hammett para las constantes de velocidad de la a) primera etapa (kI), b) segunda 

etapa (kII) y c) tercera etapa (kIII). Fuente: Elaboración propia. 
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 Constantes de velocidad aparentes (s-1)* 

1,2-dihidroxibencenos kI kII kIII 

4-tert-butilcatecol 9.16 ± 0.06 2.28 ± 0.04 40.07 ± 0.54 

4-metilcatecol 9.27 ± 0.06 2.47 ± 0.05 39.87 ± 0.32 

Catecol 9.38 ± 0.08 2.19 ± 0.06 41.14 ± 0.77 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 9.74 ± 0.04 1.63 ± 0.05 47.69 ± 0.95 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 10.22 ± 0.05 1.45 ± 0.05 52.19 ± 0.31 
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En una observación previa, es posible identificar que en la segunda etapa la constante de 

velocidad (kII) aumenta al utilizar 1,2-DHBs con SDDE (figura 20.b). A partir de esta 

observación es posible inducir que la mayor densidad electrónica sobre los -OH, provocada 

por los SDDE, provocará un aumento en la velocidad de la etapa, posiblemente asociada al 

proceso de transferencia electrónica ligando-metal que pueda ocurrir. En base a esta 

observación es posible asumir que la primera etapa será la formación de los complejos (etapa 

previa a la transferencia electrónica), y que la tercera etapa estará asociada a algún proceso 

posterior a la transferencia electrónica. Así, en base al conocimiento ya reportado sobre este 

tipo de sistemas[53, 95-97, 137] y a la evaluación de los datos encontrados en este trabajo, se 

analizan las etapas de la siguiente forma: 

Etapa I: El valor ρ en la figura 20.a, ρ= 0.028 ± 0.002 (r= 0.976) para la primera etapa indica 

un leve efecto de los sustituyentes, siendo favorecida la reacción al ser conducida por 1,2-

DHB con SSDE. A pesar del valor pequeño de ρ, este es estadísticamente significativo (p< 

0.01). Trabajos como el de Ishida y col.[140] muestran que el primer valor de pKa para los 

1,2-DHBs substituidos en posición 4 (pKa~ 6 - 9) es menor en 1,2-DHB con SSDE, y que los 

SSDE estabilizan significativamente el compuesto monoprotonado de los 1,2-DHBs libres. 

Entonces, si el mismo comportamiento es válido para los complejos férricos de 1,2-DHBs, el 

primer proceso podría estar asociado con un paso de desprotonación. Los datos parecen 

indicar que la desprotonación toma lugar simultáneamente con la formación de un complejo 

férrico de 1,2-DHB monoprotonado. Esto quiere decir que estamos en presencia de un 

mecanismo concertado, involucrando la formación del enlace Fe-O y la pérdida del protón en 

un solo paso, sin involucrar la formación de un complejo férrico totalmente protonado.  

Etapa II: La pendiente del gráfico del tipo Hammett de la figura 20.b es ρ= -0.14 ± 0.01 (r= 

0.987) para el segundo proceso, siendo más rápida para los 1,2-DHBs con SDDE, donde la 

densidad electrónica sobre los grupos -OH es alta. El valor de ρ es estadísticamente 

significativo (p< 0.01).  

Hynes y col.[95] han propuesto en su análisis de sistemas similares a los estudiados en este 

trabajo dos observaciones importantes:  

    1) Las constantes de velocidad asociadas a la transferencia electrónica ligando-metal son 

menores que las constantes de velocidad asociadas a la formación previa del complejo 
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formado por los 1,2-DHBs y Fe3+. Este comportaiento está en línea con lo reportado en el 

presente trabajo, en donde kII<kI. 

    2) Aunque en el trabajo de Hynes y col. no se hizo un análisis de la influencia del 

sustituyente sobre los 1,2-DHBs en relación a las constantes de velocidad asociadas al proceso 

de transferencia electrónica ligando-metal, es posible realizarlo observando las constantes 

informadas (kte/s
-1) y los valores de índices de Hammett para sus sustituyentes (Σσ). Para la 

noradrenalina kte= 2.60 s-1 y Σσ= 0.20, para ácido cafeico kte= 0.428 s-1 y Σσ= 0.23, para 

dopamina kte= 0.23 s-1 y Σσ= 0.40, y para adrenalina kte= 0.05 s-1 y Σσ= 0.66. Estos resultados 

muestran que la transferencia electrónica ligando-metal aumenta al utilizar 1,2-DHB con 

SDDE (Σσ más pequeños). Estos resultados concluyen que las constantes de la segunda etapa 

encontradas en este trabajo (kII) están relacionadas con la transferencia electrónica 

intramolecular desde el ligando 1,2-DHB al Fe3+. Esta transferencia electrónica formaría un 

complejo compuesto por la SQ• monoprotonada respectiva y Fe2+[137].  

Etapa III: Basado en el valor de la pendiente del gráfico del tipo Hammett mostrado en la 

figura 20.c (tercer proceso), ρ= 0.077 ± 0.003 (r= 0.988), es posible concluir que este proceso 

es moderadamente favorecido por los 1,2-DHBs con SSDE. A pesar del valor pequeño de ρ es 

estadísticamente significativo (p< 0.001). Así, este paso también involucraría la 

desprotonación del complejo formado por SQ• monoprotonada y Fe2+, formando un complejo 

por SQ• desprotonada y Fe2+. La dependencia de su velocidad con los parámetros de Hammett 

concuerda con lo reportado por Ishida y col.[140]. Considerando que los comportamientos de 

los complejos observados en la figura 18 se deben a la mayor o menor labilidad de complejos 

formados por SQ• y Fe2+, las observaciones realizadas desde el análisis cinético parecen ser 

correctas, suponiendo que este tercer proceso observado forme un complejo SQ•-Fe2+ con 

distinta labilidad dependiendo del tipo de sustituyente.  

Hynes y col.[95, 141-143] en sus estudios sobre la formación de complejos férricos y ligandos 

similares a los 1,2-DHBs a pH ácido observaron perfiles similares a los del tipo bi-fásico, 

aunque en una escala de tiempo mucho más grande a la realizada en el presente trabajo. Hynes 

descompuso los espectros y perfiles del tipo bi-fásico, encontrando la participación de tres 

etapas distintas y considerando al menos 4 distintos compuestos que participarían en estas 

etapas. La primera etapa fue asignada a la formación de un monocomplejo, la segunda etapa 
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fue asociada a la transferencia electrónica desde el ligando al Fe3+ formando Fe2+ y la 

respectiva SQ•, en tanto la tercera etapa la involucra la reacción de otro Fe3+ con la SQ• para 

dar Fe2+ y quinona. A pesar de este análisis, Hynes no consideró la formación de complejos 

entre las SQ• y cationes como Fe2+ [91, 144, 145], ni el tiempo de vida media de estos 

complejos, pudiendo ser parte importante del mecanismo. Además, no encontró presencia de 

perfiles cinéticos del tipo tri-fásico y no analizó el efecto del tipo de sustituyente sobre los 

ligandos en el comportamiento de los perfiles cinéticos. 

Adicionalmente, hay evidencia sobre el tipo de sustituyente en la reducción de Fe3+, 

disminuyendo la velocidad de este proceso cuando es dirigido por 1,2-DHBs con SSDE[127]. 

De esta forma es posible proponer que los complejos férricos formados por 1,2-DHBs con 

SSDE reducen más lento el Fe3+, formando un complejo de SQ• y Fe2+, con una absorbancia 

cercana a los 700 nm y con un tiempo de vida prolongado. Un comportamiento contrario sería 

posible suponer en sistemas dirigidos por 1,2-DHBs con SDDE, encontrando una más rápida 

reducción de Fe3+ a partir de un complejo, formando un complejo SQ•-Fe2+, con absorbancia 

cercana a 700 nm con un tiempo de vida muy corto. 

Se han propuesto varios mecanismos para explicar la reducción de Fe3+ por 1,2-DHBs[53, 65, 

84, 86, 95-97, 134, 137]. Considerando una combinación de estos mecanismos, y los 

propuestos anteriormente a partir de los datos experimentales, en el presente trabajo, se 

proponen una secuencia de etapas (figura 21) dependiendo del tipo de sustituyente que 

promueva la reducción de Fe3+.  

 
Figura 21. Mecanismos propuestos para la reducción de Fe3+ por 1,2-DHBs en función del tipo de 

sustituyente. Fuente: Elaboración propia. 
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(compuesto I). Luego, después de una transferencia electrónica desde el ligando al metal se 

formaría un complejo SQ•-Fe2+ también monoprotonado (compuesto II). Además, se propone 

que el compuesto II sufre luego una desprotonación, transformándose en el compuesto III. En 

este contexto, Kaim y col.[146, 147] proponen la presencia de un equilibrio de tautomerismo 

de valencia en complejos formados por SQ• y cationes metálicos (similares al compuesto III) 

con un compuesto en el cual un electrón del metal es transferido al oxígeno del ligando 

(compuesto IV), como el presentado en la ecuación (46).                                                                                                                                                        

       (46) 

Este equilibrio además supone la baja labilidad de este tipo de compuestos, tal como ya se 

discutió en relación a la figura 18 y la formación de este tipo de complejos. De acuerdo al 

trabajo de Xu y Jordan[86], complejos estables como los formados por 1,2-DHBs con SSDE 

podrían reducir un ion Fe3+ adicional por esfera externa, formando la respectiva quinona 

(compuesto V) y dos iones de Fe2+.  

Si el mecanismo es dirigido por 1,2-DHBs con SDDE también se propone la formación de los 

compuestos I, II y III de la misma forma en la que se forman en sistemas conducidos por 1,2-

DHBs con SSDE. Sin embargo, por lo observado en relación a la figura 18 y la formación de 

complejos de SQ• y Fe2+, se espera que estos compuestos sean lábiles, sin involucrar la 

participación de un equilibrio de tautomerismo de valencia. Por lo tanto, es probable que este 

complejo, influenciado por el sustituyente, se descomponga rápidamente en una SQ• 

(compuesto VI) y Fe2+. Esta SQ• además podría ser capaz de reducir otro ion Fe3+ hasta Fe2+ y 

la respectiva quinona (compuesto V). Sullivan y Reynolds[148] propusieron que el 

decaimiento de 1,4-semiquinonas es influenciado por el tipo de sustituyente que estas tengan. 

Ellos concluyeron que en aquellas 1,4-semiquinonas donde el sustituyente es dador de 

densidad electrónica el decaimiento es más lento que cuando presentan sustractores de 

densidad electrónica. Esta conclusión estaría en línea con lo reportado en este trabajo, al 

proponer la formación de una SQ• libre en los sistemas conducidos por 1,2-DHBs con SDDE, 

mientras que esta sólo se presentaría formando un complejo con Fe2+ en sistemas conducidos 

por 1,2-DHBs con SSDE. 
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3.4. Reducción de Fe3+ en complejos férricos de 1,2-DHBs. 

La capacidad reductora de Fe3+ de los 1,2-DHBs ha sido considerada la principal vía por la 

cual los 1,2-DHBs inducen y amplifican una reacción de Fenton [53, 96, 149]. Sin embargo, 

como se discutió anteriormente, los mecanismos de reducción de Fe3+ dependen del tipo de 

1,2-DHB que conduzca la reacción. Con el propósito de determinar el efecto del índice de 

coordinación de los complejos formados y el efecto del tipo de 1,2-DHB utilizado, se 

cuantifico la reducción de Fe3+ por los cinco 1,2-DHBs en distintos valores de pH (figura 22).  

 
Figura 22. Perfiles de reducción de Fe3+ en distintos pH, provocada por a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-

metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo. El Fe3+ fue 

usado en 5.0x10-4 mol/L y los respectivos 1,2-DHBs en 1.0x10-4 mol/L. El complejo ferrozina-Fe2+ 

obtenido fue medido espectrofotométricamente en 562 nm. Fuente: Elaboración propia. 
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En la figura 22 se muestra que a pH de 3.0 y 1.0 se forma mayor cantidad de Fe2+ se observa a 

valores de. En cambio, a pH 5.0 se reduce menos Fe3+. A pH 5.0 la capacidad reductora de 

Fe3+ es alta para el 4-tert-butilcatecol, 4-metilcatecol y catecol, mientras que es baja para el 

ácido 3,4-dihidroxibenzoico y despreciable para el 3,4-dihidroxibenzonitrilo. Este 

comportamiento puede ser atribuido a la mayor densidad electrónica sobre los grupos -OH 

otorgada por los sustituyentes del 4-tert-butilcatecol, 4-metilcatecol y por la formación de 

biscomplejos por el ácido 3,4-dihidroxibenzoico y el 3,4-dihidroxibenzonitrilo favorecidos a 

pH 5.0 (sección 3.1). En valores de pH cercanos a 7.0, 9.0 y 11.0 se observan menores 

reducciones de Fe3+ para todos los 1,2-DHBs. Comportamientos similares fueron observados 

por Melín y col.[112] al estudiar la capacidad de reducción de Fe3+ por catecolaminas, 

ligandos del tipo 1,2-DHB, en donde ésta disminuía en sistemas a pH> 6.0. Este 

comportamiento es posible que esté relacionado a la formación de biscomplejos y 

triscomplejos férricos que no permiten la reducción del Fe3+ (sección 3.1). 

Con el propósito de correlacionar la reducción de Fe3+ con la descomposición del 

monocomplejo, en la figura 23, se comparó el cambio relativo de absorbancia de los 

monocomplejos a pH 3.0 (figura 18), luego de 1 minuto de reacción con la respectiva 

reducción de Fe3+ a Fe2+.  

 
Figura 23.  Dependencia de la reducción de Fe3+ con la estabilidad de los monocomplejos ferricos de 

1,2-DHBs a pH 3.0. Fuente: Elaboración propia. 

4-TC

4-MC

CAT

4-COOH

4-CN
0.0

5.0

10.0

15.0

20.0

25.0

30.0

0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

[F
e

2
+
] 

x
1
0

-6
(m

o
l/
L

)

At=1 min/At=0 min



46 

 

En la figura 23 se observa que ambas variables están linealmente correlacionadas (r= 0.993). 

En esta figura se muestra que los complejos más lábiles reducen mayor cantidad de Fe3+, 

aumentando con los 1,2-DHBs con SDDE. Observaciones similares fueron realizadas por 

Nelson y col.[150], encontrando que en 1,2-DHB con SSDE se reduce levemente Fe3+ por la 

posible formación de complejos estables.  

Para obtener información más detallada del efecto del sustituyente en la reducción de Fe3+, se 

obtuvieron constantes de velocidad para la reducción de Fe3+ (kred) para pH 1.0, 3.0 y 5.0. En 

la figura 24, se estableció una dependencia lineal entre la sumatoria de los parámetros de 

Hammett y el logaritmo de kred para los valores de pH donde se observó reducción 

significativa de Fe3+. 

 
Figura 24.  Relación entre log(kred) y la sumatoria de los parámetros de Hammett para cada 1,2-DHB 

utilizado a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 

Los valores de ρ obtenidos desde la figura 24 son:  ρ= -0.35 ± 0.02 a pH 1.0 (r= 0.995), ρ= -

0.39 ± 0.02 a pH 3.0 (r= 0.996) y ρ= -0.65 ± 0.03 a pH 5.0 (r= 0.995). Cabe señalar que, en 

todos los casos, los valores negativos de ρ indican una disminución de densidad electrónica en 

el centro de reacción, probablemente relacionado con la transferencia electrónica del ligando 

al metal para producir la reducción de Fe3+. Tal como ya se comentó, Tamagaki y col.[127] 
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encontraron que la reducción de Fe3+ disminuye al utilizar 1,2-DHB con SSDE. Así, la baja 

reducción de Fe3+ provocada por la baja densidad electrónica presente en los -OH de los 1,2-

DHB con SSDE está en línea con lo encontrado en el presente trabajo. Por lo tanto, la 

naturaleza dadora o sustractora de electrones del sustituyente influyen directamente en las 

propiedades reductoras de los 1,2-DHBs.  
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3.5. Producción de especies oxidantes en función del pH. 

Para evaluar el origen del poder oxidante de los sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por 

1,2-DHBs es necesario determinar la producción de las distintas especies oxidantes presentes, 

en función del pH y del tipo de sustituyente que posea el 1,2-DHB que conduce la reacción. 

3.5.1. Determinación de radicales •OH por la formación de DAPN. 

Se determinó la producción de radicales •OH por los complejos ferricos de 1,2-DHBs a 

distintos valores de pH. Los perfiles obtenidos para sistemas Fenton conducidos por 1,2-DHBs 

se muestran en la figura 25.  

 
Figura 25. Perfiles de formación de DAPN en sistemas Fenton conducidos por a) 4-tert-butilcatecol, b) 

4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dhidroxibenzoico, e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo y f) sin 1,2-

DHB. Los sistemas contienen Fe2+ 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHBs 1.0x10-6 mol/L y 

OPDA 5.0x10-4 mol/L. El DAPN obtenido fue medido espectrofotométricamente en 453 nm. Fuente: 

Elaboración propia. 
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Por otro lado, los perfiles de producción de DAPN para sistemas tipo Fenton conducidos por 

1,2-DHBs se encuentran en la figura 26. 

 
Figura 26. Perfiles de formación de DAPN en sistemas tipo Fenton conducidos por a) 4-tert-

butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dhidroxibenzoico, e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo y 

f) sin 1,2-DHB. Los sistemas contienen Fe3+ 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHBs 1.0x10-6 

mol/L y OPDA 5.0x10-4 mol/L. El DAPN obtenido fue medido espectrofotométricamente en 453 nm. 

Fuente: Elaboración propia. 
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relacionan con la capacidad reductora de Fe3+ (sección 3.4) y la especiación del respectivo 

monocomplejo (figuras 10 y 18), es decir, la mayor capacidad reductora y la mayor cantidad 

de monocomplejo se encuentran en valores de pH 3.0, 1.0 y 5.0.  
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A valores de pH ≥ 7.0 ya no es apreciable la producción de DAPN (y por lo tanto de radicales 

•OH). Esto puede ser relacionado con la especiación del Fe3+, ya que, a valores de pH 

superiores a 7 predominan los biscomplejos y triscomplejos (figura 10). En estos complejos no 

se ha probado la reducción de Fe3+ ni la producción de radicales •OH. De esta forma los 1,2-

DHBs actúan como antioxidantes al aumentar el índice de coordinación a valores neutros y 

básicos de pH.  

3.5.1.1. Relación de la producción de radicales •OH con índices de Hammett. 

Con el objetivo de relacionar la cinética de producción de radicales •OH con el índice de 

Hammett de los ligandos se graficó el log(k•OH) versus Σσ (figura 27).  

 
Figura 27. Relación entre el log(k•OH) obtenido desde los sistemas Fenton y sistemas tipo Fenton 

conducidos por los 1,2-DHBs en función de los parámetros de Hammett (Σσ) de cada sustituyente 

sobre los 1,2-DHBs para pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 
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índices de Hammett es lineal para los sistemas Fenton. Por otro lado, para los sistemas tipo 

Fenton la dependencia no es lineal. En estos sistemas se observaron las siguientes dos 

tendencias: para los sustituyentes SSDE es lineal con pendiente positiva, y para los SDDE es 

lineal con pendiente negativa. Este tipo de comportamiento, como se describió en la 
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introducción, se debe a la competición en la producción de radical •OH de dos mecanismos 

distintos. 

Las relaciones lineales encontradas en la figura 27 sugieren que la producción de radicales 

•OH aumenta cuando el sustituyente de los 1,2-DHBs es dador de densidad electrónica, 

mientras que disminuye cuando es sustractor. Los valores de ρ encontrado son: ρ= -0.211 ± 

0.007 a pH 1.0 (r= 0.998), ρ= -0.251 ± 0.013 a pH 3.0 (r= 0.996) y ρ= -0.425 ± 0.009 a pH 5.0 

(r= 0.999). El signo negativo de ρ indica que en estos sistemas la producción de radicales •OH 

ocurre por medio de un paso fundamental. En este paso ocurriría una disminución de la 

densidad electrónica en el centro de reacción, es decir, sobre los 1,2-DHBs. Es posible que 

este paso se relacione con la reducción de Fe3+ por los 1,2-DHBs. En esta etapa, la densidad 

electrónica se desplaza desde los 1,2-DHBs hacia el Fe3+.  

En la figura 27 se observa que para sistemas Fenton los valores de log(k•OH) disminuyen 

linealmente al aumentar el valor de Σσ. Esta relación también es observada entre log(kred) y Σσ 

(figura 24). De esta manera se correlacionaron linealmente los log(kred) con los log(k•OH) 

(figura 28) a pH 1.0 (r= 0.996), pH 3.0 (r= 0.999) y pH 5.0 (r= 0.997).  

 
Figura 28. Relación entre la reducción de Fe3+ y la producción de radicales •OH en sistemas Fenton 

conducidos por 1,2-DHBs a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 
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La figura 28 muestra que a mayor reducción de Fe3+ hay mayor producción de radicales •OH. 

En el trabajo de Lindsey y Tarr[151] se encontró que en sistemas Fenton conducidos por otro 

tipo de ligandos la producción de radicales •OH también se relaciona con la capacidad de estos 

ligandos de reducir Fe3+, promoviendo la presencia de Fe2+ y la posterior reacción de Fenton. 

Los valores de ρ obtenidos para los sistemas tipo Fenton (figura 27) conducidos por 1,2-DHBs 

con SDDE son: ρ(-)= -1.59 ± 0.18 a pH 1.0 (r(-)= 0.994), ρ(-)= -1.45 ± 0.16 a pH 3.0 (r(-)= 

0.994), y ρ(-)= -1.81 ± 0.15 a pH 5.0 (r(-)= 0.997). El signo negativo de estos valores indica que 

la producción de radicales •OH depende de un paso fundamental en el mecanismo, en el cual 

ocurre una disminución de la densidad electrónica en el centro de reacción. Por otro lado, 

cuando estos sistemas son conducidos por 1,2-DHBs con SSDE los valores de ρ encontrados 

son: ρ(+)= 0.454 ± 0.032 a pH 1.0 (r(+)= 0.997), ρ(+)= 0.422 ± 0.030 a pH 3.0 (r(+)= 0.997) y 

ρ(+)= 0.499 ± 0.031 a pH 5.0 (r(+)= 0.998). El signo positivo de ρ(+) indica que en la etapa de 

producción de radicales •OH existe un paso fundamental en el cual aumenta la densidad 

electrónica en el centro de reacción.  

En la figura 29 fueron correlacionadas los log(kred) con los log(k•OH) producidos por los 

sistemas tipo Fenton a pH 1.0 (r(-)= 0.997, r(+)= 0.924), pH 3.0 (r(-)= 0.989, r(+)= 0.965) y a pH 

5.0 (r(-)= 0.984, r(+)= 0.996). En esta figura se observa un aumento en la velocidad de 

producción de radicales •OH en sistemas tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs con SDDE al 

aumentar la reducción de Fe3+. Por otra parte, es posible observar una relación inversa entre la 

reducción de Fe3+ y la producción de radicales •OH en sistemas tipo Fenton conducidos por 

1,2-DHBs con SSDE. De esta forma es posible corroborar que, aunque la producción de 

radicales •OH en sistemas tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs con SDDE depende 

fuertemente de la reducción de Fe3+, en los sistemas tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs 

con SSDE ocurre por una ruta distinta. 
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Figura 29. Relación entre la reducción de Fe3+ y la producción de radicales •OH en sistemas tipo 

Fenton conducidos por 1,2-DHBs a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 

En la sección 3.3 se sugirió, a partir de datos experimentales, la presencia de complejos del 

tipo SQ•-Fe2+ estables en sistemas conducidos por 1,2-DHBs con SSDE. La participación de 

este tipo de complejos podría estar relacionado con la producción de radicales •OH en 

sistemas tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs con SSDE. La presencia de SQ• ya ha sido 

relacionada por Friedrich y col. a la producción de radicales •OH[145]. El complejo SQ•-Fe2+ 

puede reaccionar con H2O2 como ya se ha propuesto en el trabajo de Winterbourn y col.[152], 

formando un peroxocomplejo y produciendo una apreciable cantidad de radicales •OH. El 

valor positivo de ρ encontrado en estos valores involucra un incremento en la carga negativa 

sobre el centro de reacción, explicado por la formación de un peroxocomplejo (figura 30).  
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Figura 30. Mecanismo propuesto para explicar la producción de radicales •OH en sistemas tipo Fenton 

dirigidos por 1,2-DHBs con SSDE. Fuente: Elaboración propia. 

 

3.5.2. Determinación de 1O2 por la reacción con alcohol furfurílico (FFA). 

La formación de 1O2 ha sido propuesta en sistemas Fenton por mediciones indirectas de 

quimioluminiscencia[153] y directa a pH neutro[47].  De manera tal de establecer la presencia 

de 1O2 en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs, se procedió a determinar 

su presencia por la reacción específica que presenta con FFA desde pH 1.0 a 11.0. Fue 

detectada la formación de 1O2 en todos los sistemas ensayados entre pH 1.0 y pH 7.0. No se 

detectó 1O2 a valores de pH mayores de 9.0. La producción de 1O2 fue verificada agregando 

azida sódica como “scavenger” (no se observó reacción de FFA). Adicionalmente, en los 

mismos sistemas se llevó a cabo la medición de descomposición de FFA en presencia de 2-
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“scavengers” de 1O2[154, 155].  
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oxidación de los colorantes ensayados en esta tesis. 
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3.5.3. Determinación de radicales O2•-/HO2• por la reacción con NBT, NBD-Cl y p-

benzoquinona. 

No se detectó la presencia de O2•
- o HO2• en ninguno de los sistemas ensayados, a pesar de 

haber utilizado tres métodos distintos para cuantificar O2•
- o HO2•.  

3.5.4. Determinación de semiquinona en la reducción de Fe3+. 

No fue posible detectar la presencia de SQ• entre pH 1.0 y 5.0 por espectroscopía de 

resonancia paramagnética. Es posible que no se haya podido observar por la participación de 

un equilibrio tautomérico (figura 21) o por su corto tiempo de vida media[156]. 

3.5.5. Evaluación del efecto de las especies oxidantes en la decoloración de colorantes. 

Con el objetivo de estimar el poder oxidante de los sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos 

por distintos 1,2-DHBs y la presencia de las distintas especies oxidantes a distintos pH, se 

evaluó la decoloración de algunos colorantes luego de 1 hora de reacción y en presencia de 

algunos scavengers considerados específicos para algunos tipos de especies oxidantes. 

Los colorantes elegidos fueron: RB5, RhB, DCIP y NM (figura 31). El RB5 y otros colorantes 

similares han sido propuestos como colorantes que responden de forma muy específica a oxo-

especies del tipo ferrilo como Fe4+ o [FeO]2+[42]. La RhB, ha sido propuesto como un método 

cualitativo para la determinación de radicales •OH[35]. El DCIP ha sido propuesto como un 

compuesto sensible a la reducción provocada por O2•
-/HO2•[157, 158]. Mientras que el NM es 

un modelo de sustrato utilizado en varias investigaciones para el estudio de la degradación de 

colorantes provenientes de actividades industriales[159].  

Los experimentos realizados con DCIP como sustrato no mostraron cambios provocados por 

los sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por 1,2-DHBs en ninguno de los pH analizados. 

Esto sugiere la nula participación de radicales O2•
-/HO2• en los sistemas analizados. 

 
Figura 31. Estructura de colorantes utilizados. Fuente: Elaboración propia. 

N

OH

NH2

NN

N S
O

O

ONa

S
O

O
ONa

S

O

O

S

O

O

O

O

S
O

O
NaO

S
O

O

NaO

O

O

OH

N
+

N CH3

CH3CH3

CH3
Cl

-

N N S

O

O

ONaN

CH3

CH3

Reactive Blue 5

N

Cl

O

Cl

OH

Rodamina B 2,6-dicloroindofenol Naranjo de metilo



56 

 

Los resultados obtenidos para sistemas Fenton y tipo Fenton sin scavengers dirigidos por 1,2-

DHBs para RB5, RhB y NM se presentan en la figura 32. 

 
Figura 32. Decoloración de RB5, RhB y NM en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por a) 4-

tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico, e) 3,4-

dihidroxibenzonitrilo y f) sin 1,2-DHB. Línea continua indica experimentos realizados por sistemas 

Fenton, línea punteada indica aquellos realizados por sistemas tipo Fenton. Los sistemas contenían Fe2+ 

o Fe3+ 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHBs 1.0x10-6 mol/L y colorantes 1.0x10-5 mol/L. 

Fuente: Elaboración propia. 

En la figura 32 se observa que a pH 3.0 se encuentra la mayor cantidad de colorante 

decolorado, seguido de pH 1.0 y luego pH 5.0 para los tres colorantes y para los sistemas 

Fenton y tipo Fenton. Estos pH, asociados a la mayor decoloración de los colorantes, pueden 

estar relacionados a la producción de radicales •OH (sección 3.5.1). Cabe destacar que la 

decoloración de los colorantes cae drásticamente hasta pH 9.0, pero aumenta inesperadamente 
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para RB5 a pH 11.0 en sistemas Fenton y tipo Fenton. En este sentido, la decoloración de RB5 

muestra un inesperado aumento a pH cercano a 7, exceptuando el 3,4-dihidroxibenzonitrilo.  

De manera tal de poder realizar observaciones relacionadas al efecto de los sustituyentes de 

los 1,2-DHBs sobre la decoloración de los colorantes en los distintos sistemas se realizaron 

gráficos de los porcentajes de decoloración para los distintos sistemas estudiados. Estos 

gráficos de porcentajes de decoloración para los sistemas estudiados (figura 33) sirvieron para 

estudiar el efecto de los sustituyentes en los 1,2-DHBs sobre la decoloración de los colorantes 

en los distintos sistemas. En la figura 33 se relaciona la decoloración de RhB a pH 1.0, 3.0 y 

5.0 con el tipo de sustituyente sobre los 1,2-DHBs.  

 
Figura 33.  Porcentaje de degradación de RhB en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por los 

distintos 1,2-DHBs a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 

Del mismo modo en la figura 34 se graficó el porcentaje de decoloración del NM a pH 1.0, 3.0 

y 5.0 con respecto al tipo de 1,2-DHB utilizado. 

0.0

10.0

20.0

30.0

40.0

50.0

60.0

70.0

80.0

90.0

100.0

Sin 1,2-DHB 4-TC 4-MC CAT 4-COOH 4-CN

%
 d

e
co

lo
ra

ci
ó
n

1,2-dihidroxibencenos

Sistemas Fenton Sistemas tipo Fenton

0.0

10.0

20.0

30.0

40.0

50.0

60.0

70.0

80.0

90.0

100.0

Sin 1,2-DHB 4-TC 4-MC CAT 4-COOH 4-CN

%
 d

e
co

lo
ra

ci
ó
n

1,2-dihidroxibencenos

Sistemas Fenton Sistemas tipo Fenton

0.0

10.0

20.0

30.0

40.0

50.0

60.0

70.0

80.0

90.0

100.0

Sin 1,2-DHB 4-TC 4-MC CAT 4-COOH 4-CN

%
 d

e
co

lo
ra

ci
ó

n

1,2-dihidroxibencenos

Sistemas Fenton Sistemas tipo Fenton

a b

c



58 

 

 
Figura 34.  Porcentaje de degradación de NM en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por los 

distintos 1,2-DHBs a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 

Por último, se obtuvo un gráfico del porcentaje de decoloración de RB5 a pH 1.0, 3.0 y 5.0 

relacionado al tipo de 1,2-DHB utilizado (figura 35). 

 
Figura 35.  Porcentaje de degradación de RB5 en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por los 

distintos 1,2-DHBs a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 
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Se aprecia en las figuras 33-35 que en los sistemas sin la conducción de 1,2-DHBs es mayor la 

decoloración provocada por sistemas Fenton que por los sistemas tipo Fenton. Esto estaría de 

acuerdo a lo discutido con anterioridad, considerando que los sistemas Fenton producen 

rápidamente radicales •OH. Además, es posible observar diferentes tendencias relacionadas al 

tipo de sustituyente de los 1,2-DHBs en la decoloración de los colorantes. Los sistemas Fenton 

parecen revelar que la mayor decoloración es provocada por 1,2-DHBs con SDDE, mientras 

que en los sistemas tipo Fenton es posible detectar un mínimo en la decoloración en sistemas 

conducidos por catecol (sin sustituyente), aumentando tanto en sistemas conducidos por 1,2-

DHBs con SDDE como en los sistemas conducidos por 1,2-DHBs con SSDE. Esto sugeriría 

que la decoloración de los colorantes a pH 1.0, 3.0 y 5.0 es provocada por radicales •OH, con 

el mismo posible cambio en el mecanismo de producción de radicales •OH en sistemas tipo 

Fenton (sección 3.5.1). Por lo tanto, es muy posible que este comportamiento esté relacionado 

directamente con lo encontrado en la producción de radicales •OH en sistemas Fenton y tipo 

Fenton conducidos por 1,2-DHBs. Con el objetivo de obtener información sobre la relación 

entre la producción de radicales •OH y la decoloración de los colorantes se graficó la 

concentración de radicales •OH (relacionado con la producción de DAPN) a los 60 minutos 

con la decoloración de los colorantes. 

En la figura 36.a, b y c se relacionó la producción de radicales •OH a los 60 minutos a pH 1.0, 

3.0 y 5.0 en sistemas Fenton con la decoloración de NM, RhB y RB5. Las correlaciones 

lineales observadas sugieren que en los sistemas Fenton la decoloración de los colorantes se 

debe principalmente a la acción de los radicales •OH producidos. Por otro lado, aunque en los 

sistemas tipo Fenton las decoloraciones de los colorantes presentan tendencias no lineales con 

respecto al tipo de 1,2-DHB (figura 33, 34, 35), también presenta una relación lineal con la 

producción de radicales •OH (figura 36.d, e y f) para pH 1.0, 3.0 y 5.0. Estos resultados 

sugieren que, aunque los radicales •OH son producidos por distintos mecanismos en los 

sistemas tipo Fenton dependiendo del tipo de 1,2-DHB que conduzca la reacción, parecen ser 

la principal ERO producida. 
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Figura 36. Relación entre la producción de radicales •OH y porcentaje de decoloración de NM, RhB y 

RB5. Relaciones para los sistemas Fenton a pH a) 1.0, b) 3.0 y c) 5.0; y para sistemas tipo Fenton a pH 

d) 1.0, e) 3.0 y f) 5.0. Fuente: Elaboración propia. 

De tal manera de comprobar la participación de radicales •OH en la decoloración de los 

colorantes, se llevaron a cabo experimentos en presencia de 2-propanol, un scavenger 

específico para radicales •OH. Los resultados observados se encuentran en la figura 37. 
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Figura 37. Porcentaje de degradación de RB5, RhB y NM por sistemas Fenton y tipo Fenton en 

presencia de 2-propanol conducidos por a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 

3,4-dihidroxibenzoico, e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo y f) sin 1,2-DHB. Los sistemas contenían Fe2+ o 

Fe3+ 5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHBs 1.0x10-6 mol/L, colorantes 1.0x10-5 mol/L y 2-

propanol 5.0x10-3 mol /L. Fuente: Elaboración propia. 

En los sistemas Fenton y tipo Fenton sin ser dirigidos por 1,2-DHBs (figura 37.f) se aprecia 

que el 2-propanol afecta significativamente la decoloración de los colorantes desde pH 1.0 

hasta pH 5.0, por lo que es posible considerar que la decoloración de estos colorantes, en este 

rango de pH, sea provocada principalmente por radicales •OH. De igual forma, para establecer 

la presencia o no de 1O2 se llevaron a cabo los mismos experimentos en presencia de azida 

sódica, un scavenger específico para 1O2. Los resultados mostraron un cambio despreciable en 

la decoloración de los colorantes en comparación a los sistemas sin scavengers. Estos 
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resultados indican que, a pesar de que en la sección 3.5.2 se encontró producción de 1O2, estos 

no son capaces de oxidar a los colorantes.  

En consecuencia, es posible concluir preliminarmente que los colorantes NM, RhB y RB5 a 

pH 1.0, 3.0 y 5.0 no son decolorados por radicales O2•
-/HO2• ni por 1O2, sino que por radicales 

•OH. En sistemas Fenton los radicales •OH son producidos por un mecanismo que involucra la 

reducción de Fe3+ por los 1,2-DHBs. Por otra parte, en sistemas tipo Fenton los radicales •OH 

son producidos por distintos mecanismos dependiendo del tipo de sustituyente sobre el 1,2-

DHB que conduzca la reacción (figura 38). Así, si los sistemas tipo Fenton son conducidos por 

1,2-DHBs con SDDE los radicales •OH son producidos principalmente por un mecanismo que 

involucra la reducción de Fe3+, mientras que si los sistemas son conducidos por 1,2-DHBs con 

SSDE los radicales •OH son producidos por un mecanismo que involucraría la formación de 

un peroxocomplejo. Este peroxocomplejo se formaría por la reacción entre el H2O2 y el 

complejo estable SQ•-Fe2+ formado por los 1,2-DHBs con SSDE (sección 3.3). 

 

Figura 38. Esquema resumen del mecanismo propuesto para la producción de radicales •OH en 

sistemas Fenton y los mecanismos propuestos para la producción de radicales •OH en sistemas tipo 

Fenton a pH 1.0, 3.0 y 5.0. Fuente: Elaboración propia. 
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3.5.6. Evaluación del efecto de iones ferrilo producidos por sistemas Fenton y tipo Fenton 

conducidos por 1,2-DHBs en la degradación de colorantes. 

En la figura 37 se aprecia que el efecto del 2-propanol (atrapador de radicales •OH) no es 

significativo para la decoloración del RB5 en comparación con los otros colorantes. De esta 

forma, en los sistemas conducidos por 4-tert-butilcatecol, 4-metilcatecol y catecol (figura 37.a, 

b y c) es posible observar que aún en presencia de 2-propanol se decolora el RB5 a pH 7.0 en 

sistemas Fenton y tipo Fenton. Por otro lado, para los sistemas conducidos por ácido 3,4-

dihidroxibenzoico se aprecia decoloración de RB5 a pH 5.0 y 7.0 y para sistemas conducidos 

por 3,4-dihidroxibenzonitrilo se aprecia decoloración de RB5 a pH 5.0. Es posible especular 

que, en estos sistemas, en los que aún en presencia de 2-propanol hay decoloración de RB5, no 

se deba a radicales •OH, sino que a otro tipo de especie oxidante. Es posible descartar que la 

decoloración de RB5 se deba a O2•
-, ya que como se describe en la sección 3.5.3 no fue 

posible encontrar presencia de este radical por los métodos de análisis llevados a cabo, ni 

tampoco en esta sección se observó cambios en la decoloración de DCIP, colorante 

relacionado a radicales O2•
-/HO2•. Para verificar si este comportamiento se debe a la presencia 

de 1O2 se midió la decoloración de los colorantes en presencia de azida. Con este experimento 

no se obtuvo ningún cambio apreciable con respecto a los sistemas sin scavengers, por lo que 

es posible asegurar que, aunque en la sección 3.5.2 se mostró que en estos sistemas hay 

producción de 1O2, estos no son lo suficientemente oxidantes para decolorar el RB5 en medios 

neutro o básico. Lee y col.[42] asocian la decoloración de RB5 a la presencia de Fe4+. 

Considerando lo anterior se puede inferir que el ion Fe4+ se produce principalmente a pH 7.0 

para los sistemas conducidos por 1,2-DHBs, excepto para el 3,4-dihidroxibenzonitrilo. Una 

observación adicional tiene que ver con el comportamiento de la decoloración del RB5 a pH 

11.0, donde se aprecia que la decoloración de RB5 no se ve afectada por la presencia de 2-

propanol, por lo tanto, se puede también deducir la presencia de iones Fe4+.  

Con el objetivo de verificar la participación del ion Fe4+ en la oxidación del RB5, se determinó 

la decoloración de los colorantes en presencia de DMSO (atrapador de radicales •OH y de 

iones Fe4+). Los resultados se muestran en la figura 39. 
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Figura 39. Porcentaje de degradación de RB5, RhB y NM por sistemas Fenton y tipo Fenton en 

presencia de DMSO conducidos por a) 4-tert-butilcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-

dihidroxibenzoico, e) 3,4-dihidroxibenzonitrilo y f) sin 1,2-DHB. Los sistemas contenían Fe2+ o Fe3+ 

5.0x10-6 mol/L, H2O2 5.0x10-4 mol/L, 1,2-DHBs 1.0x10-6 mol/L, colorantes 1.0x10-5 mol/L y DMSO 

5.0x10-3 mol /L. Fuente: Elaboración propia. 

 

En la figura 39 se aprecia que en presencia de DMSO se inhibe casi por completo la 

decoloración de todos los colorantes, incluso del RB5, en todos los sistemas y para todos los 

pH. Estos resultados sugieren que la decoloración de RB5 en medios neutros y básicos ocurre 

por la acción de especies relacionadas con Fe4+.  

Suponiendo que la decoloración de RB5 se debe principalmente a especies relacionadas con 

Fe4+, se observa una tendencia en la cantidad de esta especie en función del tipo de ligando 
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(figura 40.a). Por otro lado, no se observó ningún tipo de dependencia para la decoloración del 

RB5 por los sistemas Fenton y tipo Fenton a pH 11.0 (figura 40.b). 

 
Figura 40. Porcentaje de decoloración de RB5 por sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos por 1,2-

DHBs a pH a) 7.0 y b) 11.0. Fuente: Elaboración propia. 

 

Cabe mencionar que de acuerdo con literatura la producción de Fe4+ predomina a pH 11.0 para 

sistemas Fenton y tipo Fenton sin ligandos[42]. Esto se relaciona con la especiación de Fe2+ y 

H2O2 en el sistema, como se describe en la ecuación 47 y 48[160]. Por esta razón el aumento 

en la decoloración observada en la figura 37 a pH 11.0 se asigna a la formación de iones Fe4+ 

independiente del complejo que se forme.  

[Fe(OH)]+  +  HO2
-  →  [FeO(OH)]+  +  OH-      (47) 

          Fe2+  +  HO2
-  →  [FeO]2+  +  OH-             (48) 

Es destacable que la mayor degradación de RB5 en sistemas Fenton y tipo Fenton conducidos 

por 1,2-DHBs se produce en valores de pH donde se forman los biscomplejos (sección 3.1).  

En sistemas equivalentes relacionados con sistemas tipo Fenton con cobre. Wang y col.[161], 

estudió la formación de especies hipervalentes de Cu (Cu3+) en sistemas tipo Fenton cúpricos 

(Cu2+/H2O2). En este trabajo se concluye que la formación de complejos de Cu3+ se ve 

favorecida por complejos con sustituyentes dadores de densidad electrónica, proponiendo que 

el H2O2 forma un peroxocomplejo con Cu2+. Un comportamiento similar se observa en la 

figura 40.a, donde la decoloración de RB5 se ve favorecida por 1,2-DHBs con SDDE. En este 

mismo trabajo se evaluó la decoloración de un colorante denominado RR195 de estructura 

similar al RB5, encontrándose que la decoloración de este se debía también a la presencia de 

especies hipervalentes, en este caso Cu3+.  
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De manera de verificar el rol de los biscomplejos férricos de 1,2-DHBs en la reacción con 

H2O2, se prepararon los biscomplejos en exceso de 1,2-DHBs, midiendo el posible cambio en 

la banda de transferencia de carga característica de los biscomplejos. En la figura 41 fueron 

graficados los resultados, en donde se observa que los biscomplejos férricos formados por 1,2-

DHBs con SDDE decaen más rápidamente en presencia de H2O2 que los biscomplejos 

formados por 1,2-DHBs con SSDE. 

 
Figura 41. Perfiles de descomposición de biscomplejos provocados por H2O2 a pH 7.0. Se utilizó Fe3+ 

2.0x10-5 mol/L y los 1,2-DHBs 2.0x10-4 mol/L para la preparación de los biscomplejos y H2O2 2.0x10-3 

mol/L para estudiar el decaimiento de la señal de los biscomplejos. Las λmax utilizadas se presentan en 

tabla 5. Fuente: Elaboración propia. 

En la figura 42 se muestran las constantes de descomposición de los biscomplejos en presencia 

de H2O2 en función de los índices de Hammett. 

0.00

0.20

0.40

0.60

0.80

1.00

0 100 200 300 400 500 600 700 800 900

[B
is

co
m

p
le

jo
s]

/[
B

is
co

m
p

le
jo

s]
o

Tiempo (s)

4-tert-butilcatecol

4-metilcatecol

Catecol

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico

3,4-dihidroxibenzonitrilo



67 

 

 
Figura 42. Gráfico de Hammett relacionando las constantes de descomposición de los biscomplejos 

con los parámetros de Hammett. Fuente: Elaboración propia. 

En la figura 42 se observa una correlación del log(kbis) con Σσ (r= 0.997). Esto implica el 

efecto del sustituyente en el decaimiento del biscomplejo causado por el H2O2, indicando la 

posible formación de un peroxocomplejo. En base a estos resultados se propone la ruta 

mostrada en la figura 43 para explicar la formación de biscomplejos de Fe4+.  

 

Figura 43. Mecanismo propuesto para la formación de biscomplejos de hierro de alta valencia. Fuente: 

Elaboración propia. 
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La formación de la especie Fe4+ con los monocomplejos es poco probable ya que estos son 

inestables. Por otro lado, el triscomplejo es estable, pero no permite la inclusión de H2O2 ya 

que todos los sitios de coordinación están ocupados. Por otro lado, los biscomplejos son 

estables y presentan posiciones lábiles que permiten la inclusión de H2O2 en la esfera de 

coordinación del Fe3+. La inclusión de H2O2 forma un peroxocomplejo, el cual por ruptura 

heterolítica podría formar biscomplejos de iones Fe4+ o Fe5+[161-163]. 

Por otro lado, es posible proponer que colorantes del tipo RB5 reaccionen específicamente con 

especies hipervalentes, lo cual arroja las bases para proponer nuevos procesos de oxidación 

avanzada que busquen degradar este tipo de colorantes a valores de pH cercano al neutro. 
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CONCLUSIONES. 

Los 1,2-DHBs son capaces de amplificar la reactividad de los sistemas Fenton y tipo Fenton 

bajo ciertas condiciones por distintos mecanismos y por la producción de diversas especies 

oxidantes. 

La especiación de los complejos férricos formados por 1,2-DHBs muestra que en general a pH 

ácido se forman monocomplejos férricos, a pH cercano al neutro se forman biscomplejos y a 

pH básico se forman triscomplejos férricos. Además, se establece la existencia de un efecto de 

los sustituyentes de los 1,2-DHBs sobre las constantes de estabilidad de los monocomplejos y 

biscomplejos férricos. 

El análisis de los perfiles cinéticos de la reacción de 1,2-DHB y Fe3+ a pH 3.0 exhibe la 

presencia de tres etapas distintas influenciadas por el tipo de sustituyente sobre los 1,2-DHBs. 

Estas tres etapas parecen llevar a la formación de un complejo constituido por la SQ• y el Fe2+. 

Después de la formación de los complejos SQ•-Fe2+ ocurren dos mecanismos distintos de 

reducción de Fe3+ dependiendo de la naturaleza del sustituyente en el 1,2-DHB que conduzca 

la reacción. 

La reducción de Fe3+ está influenciada por el pH del sistema y el tipo de 1,2-DHB que 

conduzca la reacción. Estos comportamientos se asocian a la especiación de los complejos 

férricos, mostrando una alta actividad en presencia de monocomplejos y disminuyendo en 

presencia de bis y triscomplejos. 

Las producciones de especies reactivas son afectadas por el tipo de 1,2-DHB y el pH del 

medio en los sistemas Fenton y tipo Fenton. En los sistemas Fenton la producción de radicales 

•OH parece estar solo influenciado por el efecto reductor de Fe3+ de los 1,2-DHBs. Por otro 

lado, los comportamientos observados en sistemas tipo Fenton indican que cuando son 

conducidos por 1,2-DHBs con SSDE los radicales •OH se producen por la formación previa 

de un peroxocomplejo, mientras que cuando son conducidos por 1,2-DHBs con SDDE los 

radicales •OH se producen por efecto directo de la reducción de Fe3+. Los resultados obtenidos 

para el RB5 sugieren la participación de iones Fe4+ a pH cercano al neutro influenciados por la 

formación de biscomplejos férricos de 1,2-DHBs. También hay evidencia de la formación de 

Fe4+ a valores de pH básicos. La nula evidencia de radicales O2•
-/HO2• en todos los sistemas 
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analizados podría estar relacionada a las reacciones adicionales y paralelas que involucran la 

producción o desactivación de estos radicales. La producción de 1O2 no está influenciada por 

los 1,2-DHBs y el pH de los sistemas.  

No existe evidencia relacionada al efecto del tipo de sustituyente en los 1,2-DHBs con el tipo 

de especie oxidante producida. Sin embargo, se observa una relación entre el tipo de especie 

oxidante producida con el valor de pH del medio. El tipo de sustituyente afecta la cantidad de 

las especies oxidantes producidas y la ruta principal por la que estas son producidas. 
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ANEXO. 

1. Efecto de sustituyentes sobre reacciones químicas. 

En 1935 Louis Hammett comenzó a presentar trabajos en donde relacionó y cuantificó los 

efectos de sustituyentes sobre un centro de reacción, como un anillo bencénico[1-3]. En estos 

estudios Hammett sugirió que las constantes de acidez del ácido benzoico, con sustituyentes 

en posición “meta” y “para” del anillo bencénico, podría ser usado para cuantificar el efecto 

electrónico de los sustituyentes en otras reacciones o equilibrios similares. Hammett propuso 

la ecuación A.1 llamada ecuación de Hammett.  

log(kX/kO) = σXρ     (A.1) 

En la ecuación A.1 kO es la constante de acidez del compuesto de referencia (no sustituido), kX 

es la constante de acidez del compuesto sustituido en posición meta o para (kX y kO pueden ser 

reemplazadas por constantes de equilibrio, K), σX es una constante característica de cada 

sustituyente, y ρ es una constante que intenta medir la sensibilidad de la reacción a los efectos 

electrónicos, independiente del sustituyente. La constante σX puede tomar valores positivos si 

el sustituyente es sustractor de densidad electrónica (SSDE), mientras que toma valores 

negativos cuando el sustituyente es dador de densidad electrónica (SDDE). La constante ρ es 

quizás el parámetro más importante de la ecuación de Hammett, dando información acerca del 

mecanismo por el cual la reacción bajo estudio ocurre. La constante ρ puede tomar distintos 

valores[4-6]: 

- Cuando ρ>1, la reacción bajo estudio es más sensible a los substituyentes que el 

compuesto de referencia (no sustituido), durante la cual una carga negativa se forma 

(en la formación de un estado de transición o en el paso limitante de velocidad de la 

reacción). 

- Cuando 0<ρ<1, la reacción es menos sensible a los sustituyentes que el compuesto de 

referencia (no sustituido), pero una carga negativa aún así se puede formar. 

- Cuando ρ=0 la reacción no muestra efectos del sustituyente. 

- Cuando ρ<0, en la reacción se forma una carga positiva (en la formación de un estado 

de transición o en el paso limitante de velocidad de la reacción).  
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1.1. Desviación de la ecuación de Hammett. 

Para obtener y analizar los valores de ρ de una reacción es necesario graficar el log(kX/kO) 

versus los parámetros de Hammett (σm y σp), generalmente obteniendo una relación lineal. 

Cuando esta relación lineal no se alcanza, entonces ocurre una desviación de la ecuación de 

Hammett, desde la cual también es posible obtener información importante del proceso en 

estudio. Las dos principales desviaciones son: 

Desviación cóncava hacia abajo: existen en literatura variados ejemplos de estas 

desviaciones[7-10] La explicación más aceptada para este comportamiento es que ocurre un 

cambio en el paso limitante de la velocidad de reacción en estudio[4, 10, 11].  

Desviación cóncava hacia arriba: este tipo de desviaciones también es posible encontrarlas en 

bibliografía[12-16]. Se ha propuesto que este comportamiento ocurre debido a un cambio en el 

mecanismo de reacción[4, 10, 11]. 
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2. Cinética de formación y decaimiento de los monocomplejos férricos de 1,2-DHBs. 

 

Figura A.1. Perfiles cinéticos obtenidos para la mezcla a pH 3.0 de 1.0x10-4 mol/L de Fe3+ y 1.0x10-2 

mol/L de a) 4-tert-butlcatecol, b) 4-metilcatecol, c) catecol, d) ácido 3,4-dihidroxibenzoico y d) 3,4-

dihidroxibenzonitrilo. Fuente: Elaboración propia. 
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3. Reducción de Fe3+ en complejos férricos de 1,2-DHBs. 

Tabla A.1. Constantes de velocidad de reducción de Fe3+ (kred) por los 1,2-DHBs. 

 kred x10-2 (min-1) 

1,2-dihidroxibencenos pH= 1.0 pH= 3.0 pH= 5.0 

4-tert-butilcatechol 2.67 ± 0.12 4.46 ± 0.17 0.99 ± 0.04 

4-metilcatecol 2.73 ± 0.14 3.79 ± 0.13 0.87 ± 0.03 

Catecol 2.18 ± 0.19 3.29 ± 0.17 0.51 ± 0.05 

Ácido 3,4-dihidroxibenzoico 1.01 ± 0.17 1.65 ± 0.15 0.19 ± 0.03 

3,4-dihidroxibenzonitrilo 0.84 ± 0.14 1.05 ± 0.20 0.09 ± 0.02 

Fuente: Elaboración propia. 
 

 

 
Figura A.2. Perfiles cinéticos de reducción de Fe3+ para cada 1,2-DHB realizados a pH a) 1.0, b) 3.0, c) 

5.0, d) 7.0, e) 9.0 y f) 11.0. Fuente: Elaboración propia. 
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4. Determinación de radicales •OH por la formación de DAPN. 

Tabla A.2. Constantes de velocidad de producción de radicales •OH. 

 k•OH sistemas Fenton x10-3 (min-1) k•OH sistemas tipo Fenton x10-3 (min-1) 

1,2-DHB pH= 1.0 pH= 3.0 pH= 5.0 pH= 1.0 pH= 3.0 pH= 5.0 

Sin 1,2-DHB 4.20 ± 0.22 12.2 ± 0.15 1.03 ± 0.21 0.92 ± 0.07 1.38 ± 0.10 0.63 ± 0.08  

4-TC 10.21 ± 0.30 19.8 ± 0.22 6.97 ± 0.39 4.24 ± 0.21 7.14 ± 0.20 2.93 ± 0.14 

4-MC 9.82 ± 0.27 18.6 ± 0.19 6.42 ± 0.12 3.00 ± 0.13 5.21 ± 0.16 2.05 ± 0.08 

CAT 8.54 ± 0.31 16.9 ± 0.24 5.12 ± 0.26 1.35 ± 0.18 2.52 ± 0.20 0.81 ± 0.14 

4-COOH 5.68 ± 0.23 10.9 ± 0.19 2.39 ± 0.18 3.42 ± 0.12 5.96 ± 0.19 2.30 ± 0.13 

4-CN 4.93 ± 0.26 7.90 ± 0.15 1.52 ± 0.31 4.76 ± 0.15 8.10 ± 0.19 3.24 ± 0.15 

Fuente: Elaboración propia. 
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5. Determinación de 1O2 por la reacción con alcohol furfurílico. 

 
Figura A.3. Perfiles de descomposición de FFA por sistemas Fenton a distintitos pH conducidos por a) 

3,4-dihidroxibenzonitrilo, b) 4-tert-butilcatecol, c) 4-metilcatecol, d) catecol, e) ácido 3,4-

dihidroxibenzoico y f) Sin 1,2-DHB. Fuente: Elaboración propia.  
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Figura A.4. Perfiles de descomposición de FFA por sistemas tipo Fenton a distintitos pH conducidos 

por a) Sin 1,2-DHB, b) 4-tert-butilcatecol, c) 4-metilcatecol, d) catecol, e) ácido 3,4-dihidroxibenzoico 

y f) 3,4-dihidroxibenzonitrilo. Fuente: Elaboración propia. 
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Figura A.5. Constantes de velocidad de descomposición de FFA (kFFA) para sistemas Fenton (a) y 

sistemas tipo Fenton (b) a distintos pH y conducidos por los diferentes 1,2-DHBs. Fuente: Elaboración 

propia. 

 

 
Figura A.6. Perfiles de decaimiento de FFA para la determinación de 1O2 a pH 3.0 para los 1,2-DHBs 

en presencia de 2-propanol. Fuente: Elaboración propia. 
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