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Resumen

La Etilhexil triazona (EHT) es un filtro quimico solar, ampliamente utilizado en la formu-
lacién de protectores solares asi como otros productos para el cuidado de la piel, siendo la
sustancia que mayor efectividad muestra como absorbente de radiacién UVB.

La presente investigacion se realizé con el fin de obtener la informacion de las propiedades
fisicoquimicas en solucién de la EHT, las cuales no han sido previamente estudiadas en de-
talle. Por lo tanto se realizé el andlisis termodinamico de la solubilidad de EHT en mezclas
binarias acetato de etilo + etanol (AcOEt + EtOH) a temperaturas de 298,15 K, 303,15 K,
308,15 K, 313,15 K y 318,15 K. Se encontré que el mayor valor de solubilidad en fraccién
molar se obtiene en la mezcla de 0,20 en fraccion masica de EtOH a 318,15 K, mientras que
el valor mas bajo se obtuvo en el etanol puro a 298,15 K. La solubilidad fue mayor para las
mezclas con fraccién masica de EtOH 0,10 y 0,20, pero disminuyé con el incremento de la
fraccion masica de EtOH en las mezclas binarias.

A través del uso de la ecuaciones de van’t Hoff y Gibbs se evaluaron las funciones ter-
modinamicas de energia libre de Gibbs, entalpia y entropia de los procesos de solucién y
mezcla de la EHT en algunas mezclas de AcOEt + EtOH, a partir de los valores de solubi-
lidad determinados a diferentes temperaturas. De acuerdo con el andlisis de compensacion

entdlpica-entrépica, se obtuvo una grafica no lineal de AH?

0 z
soin V. AG que mostré pen-
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dientes tanto negativas como positivas en relacion con la variacién de la composicion de las
mezclas solventes. De acuerdo con estos resultados, se tiene que para altas proporciones de
EtOH o AcOEt, la funcién conductora del proceso de solucién de la EHT es la entropia,
mientras que en las mezclas correspondientes a composiciones intermedias, la fuerza conduc-

tora del proceso es la entalpia.

Asi mismo, en la presente investigacién, se aplicé el Método Extendido de Solubilidad de
Hildebrand (MESH) desarrollado por Martin y col, para evaluar la solubilidad de la EHT en
mezclas binarias AcOEt + EtOH a 298,15 K. Se obtuvo una adecuada capacidad predicti-
va de MESH (desviacién general inferior al 1,2 %) al utilizar un modelo polinémico regular
de quinto orden, donde se correlacioné el parametro de interaccion W con el parametro de
solubilidad de las mezclas solventes. De esta forma, las desviaciones obtenidas en la solu-
bilidad estimada con respecto a la solubilidad experimental fueron de magnitud inferior a
las obtenidas al calcular esta propiedad directamente utilizando una regresion empirica de



v 0 Resumen

la solubilidad experimental como una funciéon del parametro de solubilidad de las mezclas
solventes.

Finalmente, en este trabajo se evalto la validez del modelo de Jouyban-Acree (J&A) para
la estimacién de la solubilidad de la EHT en mezclas AcOEt + EtOH, en funcién de la
composicion solvente y de la temperatura, en el intervalo entre 293,15 K - 313,15 K. El
modelo J&A requiere tinicamente de los valores experimentales de solubilidad del farmaco
en los solventes puros en todas las temperaturas bajo estudio. Se encontré que los valores
obtenidos con el compuesto presentan algunas desviaciones notorias respecto a los valores
experimentales.

Palabras clave: Etilhexil triazona - Solubilidad - Acetato de etilo - Etanol - Mezclas
solventes - Termodinamica de Solucion - Método Extendido de Solubilidad de Hilde-

brand - Ecuacién de Jouyban-Acree..

Abstract

Ethylhexyl triazone (EHT) is a sunscreen agent widely used in the formulation of suns-
creens and other products for skin care, being the substance that shows greater effectiveness
as an absorber of radiation UVB.

The present work was carried out with the purpose to obtain information on the physico-
chemical properties of the EHT, which have not been previously studied in detail. Then, the
thermodynamic analysis of the solubility of EHT in the binary mixtures formed for Ethyl
acetate + Ethanol (AcOEt + EtOH) at 298.15 K, 303.15 K, 308.15 K, 313.15 K and 318.15
K temperatures, was developed. It was found that the highest value of solubility in mole
fraction is obtained for the mixture of 0.20 mass fraction of EtOH at 318.15 K, whereas the
lowest value was obtained for the pure ethanol at 298.15 K. The solubility was greater in
the mixtures with 0.10 and 0.20 of mass fraction of EtOH according to the temperature.

For this reason, by using the van "t Hoff and Gibbs equations the thermodynamic functions
free energy, enthalpy, and entropy of solution and mixing of EHT in some AcOEt + EtOH

mixtures were evaluated from solubility data determined at several temperatures. By means

0
soln

plot with negative and positive slopes was obtained if all the composition intervals are con-
sidered. Accordingly to these results it follows that at high proportions of EtOH or AcOEt

of enthalpy-entropy compensation analysis, a non linear AH?, vs. AG?, compensation



the driving function for the solubility of EHT is the entropy, whereas in mixtures of medium
composition, the driving function is the enthalpy.

Likewise, the Extended Hildebrand Solubility Approach (EHSA) was applied to evaluate the
solubility of EHT in AcOEt + EtOH mixtures at 298.15 K. A good correlative capacity of
EHSA was found using a regular polynomial model in order five (overall deviation lower
than 1.2 %), when the W interaction parameter is related to the solubility parameter of the
mixtures. Besides, the deviations obtained in the estimated solubility with respect to experi-
mental solubility were lower compared with those obtained directly by means of an empiric
regression of the experimental solubility as a function of the mixtures” solubility parameters.

Finally, in this work the validity of the Jouyban-Acree (J&A) model was evaluated to predict
the solubility of these compounds in ethyl AcOEt + EtOH solvent mixtures. The solubility
estimation was studied as a function of temperature and cosolvent composition. The J & A
model require only the experimental solubility values in the pure solvents at all the tempera-
tures evaluated. The calculated values by using both compounds deviate notoriously deviate
from experimental values in several cases.

Keywords: Ethylhexyl triazone - Solubility-Ethanol - Ethyl acetate - Solvent mixtures
- Solution thermodynamics - Extended Hildebrand Solubility Approach - Jouyban-

Acree equation.
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Lista de simbolos

A continuacién se presenta la lista de simbolos, adoptado por la divisién de fisicoquimica de
la Unién Internacional de Quimica Pura y Aplicada IUPAC (International Union Of Pure
And Applied Chemistry)[1].

Simbolos con letras latinas

Simbolo Término Unidad SI Definicion
a Actividad 1 ag = exrp [“BR;T“%]
Cy Capacidad calorifica molar — (Z—IT{)p
c Molaridad mTOI cp = 7
e término de interaccién intermolecular
f Fraccion volumétrica del solvente
G% Energia Gibbs molar parcial — H% +TS%
Hy, Entalpia molar parcial miol uy +1S%
k Constante de Boltzmann %
In Logaritmo narural
Log Logaritmo decimal
M Masa Molar E—i Mg = %
m Masa kg
n Numero de temperaturas experimentales
Na Constante de Avogadro ﬁ mol ™1
N Numero de datos 1
n Cantidad de materia mol %—’j
Presion Pa %

r Coeficiente de correlacion
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Simbolo Término Unidad SI Definiciéon
R Constante de los gases ﬁ Ny.k

S Solubilidad

Sg Entropia molar parcial —I= — (0u%/0T),
T Temperatura K

V(v) Volumen m?

VE Volumen especifico

VEA Volumen especifico aparente

w Término de energia de interacion

TA Fraccién de la cantidad de materia 1 %

Simbolos con letras griegas

Simbolo Término Unidad SI Definicion

A Diferencia entre estado inicial y final

) Pardmetro de solubilidad MPa'/?

10) Fracciéon volumetrica 1 ¢ = Z‘:/J%

v Coeficiente de actividad

A Longitud de onda m 7

w Fraccién maésica 1 w; = Zm;%
. k m

P Densidad £ e

CH Contribucion entédlpica 1 ﬁ

Crs Contribucion entropica 1 Hgi—sfgsg,

Subindices

Subindice Término

1,263 componentes
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Superindices
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DSC Differential scanning calorimetry
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EHT Etilhexil triazona

IUPAC International Union of Pure and Applied Chemistry
P.F Punto de fusion

USP United States Pharmacopeia

uv Ultravioleta



1. Introduccion

Desde el conocimiento de los efectos daninos ocasionados por la radiacién solar, especial-
mente los rayos ultravioleta, ha aumentado el desarrollo de productos de uso tépico como
protectores solares, que ayudan a atenuar o evitar este dano. Asi, los protectores solares
previenen los efectos deletéreos inducidos por la radiaciéon UV, tales como eritema, fotoenve-
jecimiento, formacion de dimeros pirimidinicos de DNA, asi como la supresién inmunolégica,
los cuales se cree, predisponen al desarrollo posterior de diferentes tipos de cancer[2].

Las sustancias que actiian como protectores solares han sido clasificadas en agentes que ab-
sorben, bloquean o reflejan la radiacién UV. Asi, se encuentran los bloqueadores solares,
pantallas solares o filtros fisicos, que son agentes que reflejan o dispersan tanto la radiacién
UV-A como UV-B; siendo ejemplo de éstas sustancias quimicas inertes el éxido de zinc (ZnO)
y el di6xido de titanio (T705)[3].

Ademas se encuentran las sustancias activas, o filtros quimicos, que actian por medio de
la absorcion de la radiacion UV; estos contienen en su estructura grupos cromoéforos que
absorben los fotones de energia, lo que lleva a la estructura de la molécula a un nivel de
energia superior. Este mayor contenido energético es disipado en forma de calor, fluorescen-
cia, fosforescencia, o es usado en reacciones fotoquimicas como isomerizaciones cis-trans. Son
ejemplos de filtros quimicos el Octilmetoxicinamato y la Etilhexil triazona (EHT)[4] [5, [].
Actualmente, la estrategia en el desarrollo de nuevas formulaciones de protectores solares
es la combinacién de varios filtros quimicos y/o filtros fisicos, ya que un tnico agente no
puede proporcionar los altos niveles de proteccién solar que se quiere ofrecer con este tipo de
productos, en funcién de las concentraciones méximas permitidas para cada uno de ellos[7].

De los filtros mencionados anteriormente, la Etilhexil Triazona (EHT), es un filtro quimico
UV-B utilizado en la formulacién de productos para el cuidado de la piel, cuyas propiedades
fisicoquimicas no han sido ampliamente estudiadas[§, 0]. Es la sustancia que mayor efecti-
vidad muestra como absorbente de radiacién (su extincién es de 1.6, mientras que para las
demas sustancias el valor méximo alcanzado es de 1,0). Pero debido a su compleja estructura
molecular, es la sustancia de menor solubilidad en los medios disponibles para el desarrollo
de este tipo de productos. Normalmente se usan sustancias emolientes de mediana polari-
dad que sirven tanto de medio de disolucién de los filtros formulados, como de agentes que
aportan emoliencia a la piel, sirviéndole para re-estructurar la matriz lipidica del estrato
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c6rneo[10].

Atn en la mayoria de los emolientes empleados para el disefio de protectores solares, la Etil-
hexil triazona muestra baja solubilidad, haciendo necesarias altas cantidades de emolientes
para asegurar su completa disolucion. Este hecho tiene dos consecuencias desfavorables a te-
ner en cuenta durante el proceso de diseno de formulaciones. La primera es que, entre mayor
es la proporcién de fase oleosa dentro de una formulacion, mas dificil es estabilizar la emul-
sion formada a largo plazo, no solamente por las altas cantidades de sistemas emulsificantes
requeridas para lograr tal objetivo, sino porque ademads son fases oleosas de alta compleji-
dad, frente a las cuales pocos sistemas emulsificantes muestran una adecuada efectividad. La
segunda consecuencia, es que desde el punto de vista sensorial, este tipo de formulaciones se
hacen méas pobres y menos aceptadas por el consumidor final[I0]. Debido a las dificultades
que se presentan para asegurar la completa disolucion de la Etilhexil triazona, asi como
también con el objetivo de lograr un 6ptimo desempeno en las formulaciones de protectores
solares, se emplea la estrategia de aprovechar la solubilidad que ésta sustancia presenta en
otros dos filtros solares UV-B, como lo son el Etilhexil metoxicinamato y el Octocrileno[TT].

Asi, uno de los retos en el diseno farmacéutico y cosmetolégico es adecuar el ingrediente
activo a una forma de dosificacion, en este caso a una forma heterodispersa de tipo emul-
sion. Dado que el principal problema radica en que la mayoria de los activos presentan baja
solubilidad en agua, solvente de mayor eleccion como vehiculo en formulaciones, entonces
se plantea la necesidad de realizar estudios experimentales que se constituyen en un mode-
lo metodolégico para afrontar este tipo de inconvenientes[I2]. Entre los diferentes métodos
utilizados para incrementar la solubilidad verdadera o aparente de los ingredientes activos
estan el uso de cosolventes, tensoactivos, modificacion del pH, formacion de profarmacos
y complejacién[I3]. El uso de cosolventes y la modificacién del pH son las més usadas y
efectivas. El uso de cosolventes es un método altamente versatil y un poderoso medio para
alterar la solubilidad. Ademas permite disolver solutos no polares en medios acuosos. En
muchos casos, la solubilidad puede incremetarse en varios érdenes de magnitud[I4]. En este
contexto, es bien conocido que la solubilidad es una propiedad fisicoquimica determinante
en el diseno de formulaciones cosméticas, tales como lociones[15].

Actualmente el diseno y desarrollo de este tipo de productos, como son los protectores sola-
res, si bien involucra elementos de diseno racional para optimizar los tiempos que se requieren
para el mismo, aun depende en gran medida de la dindmica del ensayo y error, dado que
conceptualmente atin no se ha comprendido los fenémenos fisicoquimicos que determinan la
solubilidad de estas sustancias en los medios disponibles para su formulacién. [7].

Por lo anteriormente expuesto, en la presente investigacion se desarrollé un estudio fisico-
quimico sobre la solubilidad de la Etilhexil triazona en mezclas solventes de uso farmacéutico



a diferentes temperaturas, de forma que se pueda obtener informacién en lo que respecta al
comportamiento del filtro en solucion, asi como de termodinamica de soluciones e interpreta-
cion de los resultados en términos de interacciones moleculares que tienen lugar en el estado
de solucién. En esta investigacién se utilizaron como solventes el acetato de etilo y el etanol
para la formacién de las mezclas binarias, los cuales son solventes ampliamente utilizados en
procesos de microencapsulacion[16]. El acetato de etilo es un solvente organico miscible con
la gran mayoria de solventes orgénicos usados en el disenno de cosméticos, debido a su valor
bajo de constante dieléctrica (6,02 a 293,15 K)[17].

Por otro lado, el sistema binario acetato de etilo + etanol ha sido ampliamente usado como
modelo de mezcla de solventes para el estudio de la solubilidad de muchos farmacos, desa-
rrollados por Bustamante y colaboradores[18] 19, 20} 211, 22] 23, 24], 25].

Ademas, se presenta un estudio fisicoquimico sobre la prediccion de la solubilidad de la
EHT a 298,15 K en mezclas binarias conformadas por etanol y acetato de etilo, el cual
estd basado en el Método Extendido de solubilidad de Hildebrand (MESH), el cual fue desa-
rrollado por el profesor Alfred N. Martin y otros investigadores para su aplicacién practica
en sistemas de interés farmacéutico[20], 27, 28]. Este estudio amplia la informacién presen-
tada sobre la prediccién de solubilidades de otros compuestos tales como algunos farmacos
analgésicos[29, [30], 311, [32] [33]

De otro lado, considerando la prediccion de las propiedades fisicoquimicas se desafié el mo-
delo de solubilidad propuesto por Jouyban- Acree [34] para la estimacién de la solubilidad
de la EHT en mezclas binarias conformadas por acetato de etilo y etanol, como funcién de
la composicion del sistema de mezclas solventes y la temperatura.

El propodsito con este tipo de estudios es contribuir con el diseno racional de medicamentos y
cosméticos, por medio de la generacién de informacién 1til a nivel fisicoquimico de tal forma
que inicialmente, por medio de la comprension de las interacciones quimicas entre el soluto
y los sistemas solventes se logre comprender el comportamiento termodinamico de este tipo
de sistemas, de manera que se reuna la informacién necesaria para el perfeccionamiento de
formulaciones ya existentes o para la generacion de nuevas alternativas.

Este documento estd organizado en tres capitulos. En el primer capitulo se detallan los
aspectos tedricos involucrados en el estudio. En el Capitulo 2 se describen los aspectos
experimentales. En el Capitulo 3 se reportan los resultados relacionados con los aspectos
termodinamicos, la prediccion de la solubilidad por medio de la utilizacion del Método Ex-
tendido de solubilidad de Hildebrand (MESH) y ademads, los resultados del desafio del modelo
de Jouyban-Acree en la estimacién de la solubilidad de la EHT en el mismo sistema bina-
rio. Finalmente se presentan las conclusiones respectivas y recomendaciones para estudios
posteriores dentro de esta misma linea de investigacion en el Departamento de Farmacia.



2. Aspectos teoricos

2.1. Aspectos Generales del Compuesto En Estudio

La Etilhexil triazona (EHT) es un filtro quimico de la radiacién UV-B utilizado en la formu-
lacion de productos para el cuidado de la piel. Es una de las sustancias que mayor efectividad
muestra como absorbente de radiacion UV-B, (su extincién es de 1.6; mientras que para las
demas sustancias el valor maximo alcanzado es de 1) y por tanto ha sido ampliamente usado
en Europa y recientemente fue aprobado para su uso en proteccién solar por la Agencia
Regulatoria Estadounidense de Medicamentos y Alimentos de Estados Unidos (FDA).[35]

2.1.1. Propiedades fisicas, quimicas y fisicoquimicas de la ETH
Numero de registro CAS: 88122-99-0

Nomenclatura ITUPAC:
Tris (2-ethylhexyl) 4,4°4""-(1,3,5-triazine-2,4,6-triyltriimino)tribenzoate
Tris (2-etilhexil) 4,4°4" "~ (1,3,5-triazina -2,4,6-triiltriimino) tribenzoato

Foérmula molecular condensada: CysHggNgOg
Masa molar: 823.07g/mol.
Composicién porcentual: C 70.04 %, H 8.08 %, N 10.21 %, O 11.66 %

Estructura molecular:

2.1.2. Fotoproteccion
Evolucidn histoérica

Los protectores solares son productos destinados para uso tépico, con la finalidad de proteger
la piel de los danos ocasionados por la radiacién solar (especialmente la UV); se han comer-
cializado para tal fin desde los anos 1950. Estas “lociones bronceadoras” fueron disenadas
inicialmente para ayudar a las personas a alcanzar el bronceado sin el riesgo de quemadura
solar. El primer activo solar, el dcido para-aminobenzéico (PABA) fue patentado en los anos
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Figura 2-1.: Estructura molecular de la Etilhexil triazona

40 del siglo pasado, y sus derivados estuvieron disponibles al mercado en los anos de 60s
y 70s. Sin embargo, el uso de protectores solares se convirtiéo en una necesidad terapéutica
solamente hasta los anos 80s. Muchos de los avances recientes en este tipo de sustancias se
han enfocado al desarrollo de filtros que absorban especificamente en la region del espectro
correspondiente al UV-B, que contiene la longitud de onda de mayor potencial eritematoso
(290 - 320 nm) y por ende, la principal causante de las quemaduras solares, con el subse-
cuente riesgo de desarrollo de lesiones cancerigenas. Sélo recientemente, se ha evidenciado
el efecto deletéreo sobre la piel, particularmente sobre la dermis, de la radiacién UV-A, lo
que ha incrementado el desarrollo de filtros quimicos que presenten un rango de absorcién
de amplio espectro [36].

Efectos de la radiacion ultravioleta

El céancer de piel es una de las enfermedades malignas de mayor frecuencia en el ser hu-
mano, mostrando un incremento en su incidencia en Europa y los Estado Unidos. Existen
tres tipos reconocidos de cancer de piel: carcinoma basocelular, carcinoma escamocelular
y melanoma. Existen evidencias de estudios analiticos, de que la incidencia de melanoma
es el resultado de exposiciones solares intermitentes de naturaleza recreacional asi como de
quemaduras solares severas, que son particularmente daninas en la infancia. Estos tipos de
cancer ocurren frecuentemente en las dreas expuestas al sol (cara, oidos, cabeza, etc.). En
consecuencia, los filtros solares de amplio espectro que muestran una apropiada proteccion
en los diferentes rangos de la radiaciéon UV-A (320-400 nm), UV-B (280-320 nm) y UV-C
(200-280 nm), asi como la necesidad de mecanismos de accién novedosos, tienen una alta
demanda como herramientas para combatir estas enfermedades [37, [38].
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Los efectos nocivos de las radiaciones UV-A y UV-B son mediados a través de diferentes
mecanismos. La radiacion UV-B es absorbida principalmente por el ADN, el ARN y las pro-
teinas. El cromoforo principal para la radiacién UV-A es desconocido hasta el momento; sin
embargo, se ha establecido que su efecto nocivo cursa a través de la generacién de radicales
libres en la piel [39, [40]. La exposicion de la piel a la radiacién UV produce la supresién de la
respuesta inmunolégica, lo que se cree, predispone al desarrollo posterior de diferentes tipos
de cancer. Muchos mecanismos se encuentran involucrados en la inmunosupresién inducida
por la radiacion UV, incluyendo el dano de la estructura del ADN, la inmunosupresion de
citoquinas derivadas de queratinocitos, asi como la alteracién directa de la funcion “presen-
tadora de antigenos” de las células de Langerhans. Las células de Langerhans son células
dendriticas epidérmicas que desempanan un papel determinante en la generacion de la res-
puesta inmunoldgica cutanea. Estas células se encargan de capturar cualquier antigeno que
haya cruzado la barrera cutanea, migrando hacia los nédulos linfocitarios para presentar el
antigeno a los linfocitos T especificos. Muchos estudios han demostrado tanto in Vitro como
in Vivo que la irradiacion con UV inhibe la capacidad de las células de Langerhans para
inducir la respuesta antigeno especifica de las células linfocitos T, de una forma dependiente
de la dosis de radiacion [41], [42].

Los protectores solares previenen los efectos deletéreos inducidos por la radiacién UV, tales
como eritema, fotoenvejecimiento, formacion de dimeros pirimidinicos de DNA y la supre-
sion inmunoldgica. Como consecuencia, actualmente se recomienda el uso de los protectores
solares, cuya funcionalidad se incrementa, a medida que el Factor de Proteccién Solar (SPF)
también lo hace. Sin embargo, el tinico efecto protector directamente relacionado con el SPF
es la proteccion frente a la formacién de eritemas y quemaduras; los demas efectos deletéreos
que la radiacién UV induce en la piel, no pueden ser relacionados directamente con el SPF
[43]

La aplicacion uniforme de este tipo de productos es esencial para alcanzar un nivel de pro-
teccion solar adecuado sobre la piel. La directiva de la FDA con relacién a este topico, es de
100 mg por 50 cm2 de piel; la aplicaciéon de una cantidad menor de producto puede resultar
en un menor nivel de proteccion solar ofrecido por el producto. Otras variables incluyen, la
capacidad de los ingredientes activos solares para permanecer en el estrato cérneo un ade-
cuado periodo de tiempo, asi como el efecto de dilucién que ejerce la sudoracion, sobre las
concentraciones efectivas de los filtros sobre la piel [44] [45].

La frecuencia de aplicacion de este tipo de productos, también es otro aspecto de discusion.
Comunmente la poblaciéon en general, acostumbra a utilizar los protectores solares cuando
realizan actividades al aire libre o en actividades recreacionales (vacaciones, deportes, etc).
Sin embargo, algunos estudios muestran que el efecto protector frente a la inmunosupresion
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y al fotoenvejecimiento son mayores cuando el protector solar es aplicado con una frecuencia
diaria, ain con valores de SPF medios (SPF alrededor de 15), que cuando se aplican tnica-
mente de forma intermitente durante la realizacion de actividades que implican exposicion
directa a la radiacién, atin con productos cuyos SPF muestren valores mayores (SPF 29).
Lo anterior indica que es mas efectivo el papel preventivo frente al efecto deletéreo de la
radiacién UV cuando la aplicacion de esta categoria de productos se realiza diariamente, que
cuando se usan de forma esporadica o recreacional [46].

Niveles de Protecciéon Solar

Actualmente, la eficacia de los protectores solares se determina a través de la medicién del
Factor de Proteccién Solar (Sun Protection Factor-SPF), que cuantifica la proteccién ofre-
cida por el producto frente a la longitud de onda eritemogénica, predominantemente UV-B
(290-320 nm). Por esta misma razén, técnicamente es més preciso denominarlo Factor de
Proteccién Eritematoso [47].

Se define como la relacion entre la cantidad de energia solar por exposicién que la piel pue-
de tolerar antes de una quemadura o eritema, cuando estd protegida por la formulacién y
cuando no lo esta. Esta definicién es una medida 1til del desempeno de las formulaciones
en el rango UV-B pero no es adecuada para evaluar el efecto deletéreo inducido por la ra-
diacién UV-A. Igualmente esta prueba, tampoco evalia el efecto dosis-respuesta de otros
efectos inducidos por la radiacién UV como lo son el dano del DNA, el fotoenvejecimiento,
la inmunosupresién e incluso la induccién de melanoma. [37]. Desafortunadamente ain no
se ha llegado a un consenso sobre la metodologia que debe seguirse para la evaluacion de los
efectos nocivos de la radiacion UV-A [4].

La FDA, determiné que el méaximo nivel de proteccién que puede declararse en el rotulado de
los protectores solares SPF es 50. Valores mayores de SPF obtenidos para esta determinacién
dentro de los procesos de desarrollo, serdan enunciados en etiquetas simplemente como SPF
504, que corresponden a niveles “ultra altos” de proteccién. El beneficio potencial de for-
mulaciones con SPF superiores a 50, debe ser evaluado con relacion a los riesgos potenciales
que involucran la obtencién de estos niveles de proteccién; entre ellos esta la exposicién a
concentraciones altas de filtros quimicos que pueden incrementar la probabilidad de sensi-
bilizacién, el incremento de costos, asi como el riesgo de sobreexposiciones solares debido a
una falsa percepcién de “muy alta” proteccién [5] [35].

Filtros Quimicos y Filtros Fisicos

Las sustancias que actiian como protectores solares han sido clasificadas en agentes que
absorben, bloquean o reflejan la radiacion UV. Los bloqueadores solares, pantallas solares
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o filtros fisicos, son agentes que reflejan o dispersan tanto la radiacion UV-A como UV-B.
Las sustancias quimicas inertes como el 6xido de zinc (Zn0O) y como el diéxido de titanio
(Ti0s) son las formas mas comunes de agentes bloqueadores, aunque el talco, el caolin, la
bentonita, la silica, la mica, y los éxidos de hierro también han sido utilizados para este fin.
Las ventajas de estos compuestos son su bajo potencial de fotoalergia, su alta efectividad,
su amplio espectro de proteccién, su fotoestabilidad y su aplicacién tanto en adultos como
en ninos. Su desventaja radica en el aspecto blanco y opaco que imparten a la piel (efecto
mimo) lo que puede ser una incomodidad para los usuarios. Cominmente, estas sustancias
son formuladas en tamanos de particulas de 100 a 300 um de didmetro; este tamano de
particula asegura el bloqueo tanto de la radiacién UV como de la luz visible (de ahi el
aspecto opaco que la formulacién imparte a la piel). Nuevos desarrollos ofrecen éxidos de
zinc y didxidos de titanio cuyos tamanos de particulas oscilan entre 40 y 100 pum. A este
tamano, las particulas son virtualmente invisibles, lo que permite la transmisién de la luz
visible; por tanto estos productos son cosméticamente méas aceptados. Asi mismo, este menor
tamano de particula cambia el perfil de proteccién solar de la sustancia. A medida que el
tamano de particula disminuye, el espectro de proteccién se estrecha, asi que a menor tamano
de particula, el rango de proteccién se limita al espectro UV-B [3]

Estas particulas microfinas de éxido de zinc y diéxido de titanio pueden absorber en su
superficie, radiaciéon UV y entonces, generar radicales libres. Estudios in Vitro (directamente
sobre DNA o en lineas celulares) sugieren que después de la irradiacién y la consecuente
formacion de radicales libres derivados de las pantallas, se pueden formar aductos con el
DNA, haciendo que estas sustancias se comporten como mutagénicos. Para que los radicales
libres derivados del éxido de zinc o del didéxido de titanio, puedan actuar como agentes
mutagénicos, es necesario que estén presentes en el sitio de replicacién del DNA en la piel,
es decir, en el estrato basal de la epidermis. Aun no existen estudios que evidencien que las
pantallas solares alcanzan este nivel de profundidad dentro de la piel después de la aplicacién
tépica de un protector solar[15]

Las sustancias activas, o filtros quimicos, que actian por medio de la absorcion de la radiacion
UV contienen en su estructura grupos cromoéforos que absorben los fotones de energia, lo
que lleva a la estructura de la molécula a un nivel de energia superior. Este mayor contenido
energético es disipado en forma de calor, fluorescencia, fosforescencia, o es usado en reacciones
fotoquimicas como isomerizaciones cis-trans[6]. La seguridad de los filtros quimicos que se
aplican tépicamente, ha sido sometida a muchos debates. Estudios in Vitro han sugerido
que el PABA asi como sus derivados o sustancias relacionadas pueden formar aductos de
DNA después de la irradiacion con luz UV. Sin embargo, varios estudios in Vivo no pudieron
soportar estas conclusiones y demostraron claramente un efecto protector de los filtros solares
frente al desarrollo de céncer de piel inducidos por exposicién a radiaciéon UV [4§].
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La lista de los filtros quimicos disponibles se ha incrementado rapidamente en la medida
que la industria pretende desarrollar un agente de esta naturaleza y cuyo desempeno sea el
6ptimo. Actualmente, la estrategia en el desarrollo de nuevas formulaciones de protectores
solares consiste en la combinacién de varios filtros quimicos y/o filtros fisicos, ya que un
unico agente no puede proporcionar los altos niveles de proteccién solar que se quiere ofrecer
con este tipo de productos, en funcion de las concentraciones méaximas permitidas para cada
uno de ellos.[7].

Fotoestabilidad

La fotoestabilidad es otro aspecto de gran relevancia tanto para los fabricantes de los in-
gredientes activos solares, como para los comercializadores de las formulaciones terminadas,
ya que ciertas sustancias son susceptibles a la fotodegradacién cuando son expuestas a la
radiacion solar, lo que conduce a una disminucién en el SPF del producto. Ejemplos de fil-
tros quimicos no fotoestables son el butilmetoxidibenzoilmetano, el octilmetoxicinamato, y
los salicilatos. Cuando estas sustancias se combinan con otros filtros quimicos fotoestables,
la fotodegradacion se reduce[49).

La fotodegradacion de los filtros quimicos, afecta su desempeno de dos maneras: la primera
es la disminucion de su capacidad de absorcién de la radiacién, lo que se ve reflejado en
la reduccién de su coeficiente de extincion y por ende, en su efecto protector frente a la
radiacién, permitiendo que una mayor cantidad de la misma alcance los queratinocitos del
estrato basal. La segunda, es la disminucion del ancho de banda del rango de absorcion que
presentaba inicialmente, lo que estrecha el espectro de proteccion del mismo, lo cual a su
vez incrementa los niveles de exposicién a la radiacién UV-A, ya que se presenta un mayor
riesgo de desarrollo de melanoma, asi como los demés efectos deletéreos de la UV-A (estrés
oxidativo, fotoenvejecimiento, inmunosupresién). Por lo tanto, se vuelve decisivo, garantizar
la eficacia constante de un producto durante un periodo de exposiciéon determinado, de tal
forma que el filtro solar no sea alterado por la irradiacién con luz ultravioleta [3§]

Otra razon para el desarrollo de filtros solares fotoestables, como parte de la evaluacion de la
eficacia de un producto, es que los intermediarios de las reacciones de degradacion de filtros
no fotoestables, son sustancias que entran en contacto directo con la piel, donde pueden
actuar como pro-oxidantes, o desencadenar en ella reacciones de fototoxicidad o dermatitis
fotoalérgica por contacto. Los productos de la fotodegradacion de los filtros solares, a su vez,
pueden interactuar con otros componentes del vehiculo del producto o de la piel, como lo son
el sebo, y formar a su vez, nuevas moléculas de propiedades toxicolégicas desconocidas[b0].
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Nuevos Activos para proteccion solar

Los protectores solares modernos proporcionan proteccién de amplio espectro a lo largo de
todo el rango ultravioleta UV-A y UV-B; para tal fin pueden contener uno o varios filtros
quimicos o filtros fisicos que idealmente deben ser fotoestables, resistentes al agua, no toxicos
y faciles de formular[49]. La identificacién de una sustancia que cumpla con estos criterios
se convierte en una dificultad en el desarrollo de nuevos activos de proteccién solar; cientos
de compuestos se sintetizan y se descartan antes de lograr la identificacién de una candi-
data apropiada. El aspecto més importante en el desarrollo de un filtro UV novedoso es la
seguridad. Este aspecto es evaluado a través de estudios in Vitro que incluyen fotoestabili-
dad, citotoxicidad, genotoxicidad y fotogenotoxicidad. Estas pruebas se desarrollan en lineas
celulares bacterianas, de levaduras y mamiferas. El potencial de penetracion en la piel es
determinado por medio de estudios in Vitro, empleando piel humana, o cuando lo requiere
la regulacion, estudios in Vivo. Los activos solares modernos, se seleccionan sobre la base
de su capacidad de ser retenidos sobre y dentro del estrato cérneo, y son formulados dentro
de emulsiones de baja capacidad de penetracion[51].

Formulacion de protectores solares

Para que un producto ofrezca altos niveles de proteccién solar, es decir, valores de SPF
elevados (por ejemplo 30 o 50), se requieren concentraciones de filtros solares considerable-
mente altos, en combinacion con las sinergias que puedan presentarse entre ellos mismos. A
medida que el SPF requerido es mayor, y por lo tanto la concentracion del filtro necesaria
también lo es, a nivel de formulacién se generan mayores retos para asegurar la completa
disolucion de los filtros UV empleados en la correspondiente fase en la que se aplican; bien
sea la fase acuosa, como lo es el acido fenilbenzimidazolsulfénico, o bien sea en fases oleosas
(organicas), que son el medio en el que normalmente son solubles la gran mayoria de los
filtros UV. Es por esta razon que las formas cosméticas mas utilizadas en esta categoria de
productos cosméticos, es la emulsion o la crema, dependiendo también del tipo de piel para
el cual se disetie el producto[10].
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2.2. Estudio Termodinamico de La Solubilidad de la
Etilhexil Triazona en Mezclas Binarias Acetato de
Etilo + Etanol

2.2.1. Solubilidad

La solubilidad es una de las propiedades fisicoquimicas fundamentales en la caracterizacion
de compuestos quimicos, dentro de los cuales se encuentran los farmacos y los ingredientes
activos cosmeticos, asi, el uso de herramientas que contribuyan a describir de forma ade-
cuada el proceso de solucién constituye un soporte primordial para un mejor entendimiento
del mismo. De esta forma, el estudio de las funciones termodinamicas de soluciéon como la

o
soln

o
soln

o

° ), permite obtener informa-

entalpia ( ), la entropia ( ) v la energia libre (AG
cién mas completa sobre el fendmeno de disolucién de los solutos organicos. Asi, cuando se
evalda la solubilidad de un compuesto en un medio determinado, a varias temperaturas, los
valores de entalpia y entropia de soluciéon obtenidos son un reflejo directo de los cambios que
se pueden estar presentando en la solvatacién del compuesto[40), 52]. Ademas, la velocidad
de disolucion y la cantidad maxima del principio activo que puede ser disuelta en el medio
de interés estan gobernadas por la solubilidad del mismo [53] [54]. En el presente trabajo se
llevé a cabo el estudio de la solubilidad de la Etilhexil triazona en funcién de la temperatura

para determinar estos parametros mencionados.

Desde el punto de vista fisicoquimico, [I7] definen la solubilidad como una mezcla homogénea
termodinamicamente estable de dos o mas componentes, en donde se presenta uno o mas
solutos dispersos a nivel molecular en uno o més solventes; mientras que [55] expresa la
solubilidad como una forma cuantitativa del grado de mezcla de una sustancia en otra, que
ocurre cuando las sustancias son colocadas en contacto intimo y se permite alcanzar el equi-
librio, siendo la disolucion el proceso para alcanzar el equilibrio.

El proceso mediante el cual se conduce la disolucion de solutos involucra la remocion de las
moléculas de soluto desde su propia fase (sélida) mediante la ruptura de uniones existentes
entre éstas, la creacién de una cavidad en el solvente por la separacion de sus moléculas, en
la que se alojara el soluto y finalmente, la ubicacion del soluto en esta cavidad involucrando
las fuerzas de interaccion existentes entre éste y el solvente. Para romper las uniones entre
las moléculas del soluto o de solvente se necesita suministrar energia, mientras que en la
interaccién soluto-solvente generalmente hay liberacién de energia [54].

Los aspectos descritos anteriormente implican que el componente energético es fundamental
dentro del proceso de disolucion de un compuesto y por lo tanto, para hacer una descripcion
del proceso es necesario obtener informacion mediante una evaluacion termodinamica com-



12 2 Aspectos tedricos

pleta del sistema, que incluya las contribuciones entdlpicas (AHZ,

) v entrépicas (AS2,,) a

la energfa libre (AG?,,,, ) asociada a éste proceso.

2.2.2. Aspectos termodinamicos relativos al proceso de solucién
Energia Gibbs

Definiendo la solubilidad como la concentracion de soluto disuelto en un liquido, en equilibrio
con un exceso de solido no disuelto, se tiene que la solubilidad como cualquier constante de
equilibrio K (expresada como g, ), esté linealmente relacionada con el cambio de la energia

libre estandar AG?,,,,, cuando se convierte a escala logaritmica, mediante:

AGY,, = —RTInxz; (2-1)

soln

En donde la x4, es la solubilidad experimental (real) del soluto expresada en fraccién molar.
En el caso de la escala de molaridad (C), la expresién equivalente es:

AG®, = —RTInC, (2-2)

soln

Por lo tanto, la solubilidad permite calcular la energia de transferencia del soluto desde su
propia fase sélida hasta la solucién saturada. [56]. La ecuacién ha sido utilizada para
determinar el cambio de la energia libre estandar de solucion, sin embargo considerando los
conceptos propuestos por [57] en lo que respecta al uso de la temperatura arménica media
(Thm), éste pardmetro termodindmico se obtiene de una forma méas adecuada por medio de
la siguiente expresién[58]:

AG®, = —RTj,, X Intercepto (2-3)

soln

Donde el intercepto es obtenido a partir de la ecuacién de van’t Hoff corregida obtenida al
graficar In z,0, en funcién de 7! — 1/ Th_ni. Esta propiedad termodinamica, al igual que el
cambio entalpico de solucion, como se indica més adelante, es normalizada multiplicando
por el factor (Olnas/0Inzs)rp para expresar la funcién en términos de la actividad ter-
modindmica del soluto en cambio de su concentracién. De esta manera se tiene [59, [60]:

soln soln dln T3

AG, = AGo=awP <M) (2-4)
TP

La solucién ideal es un modelo de referencia que facilita el entendimiento de las propiedades
de las soluciones reales, las cuales son caracterizadas frecuentemente por su desviacion de
las leyes de la solucion ideal. En la solucién ideal no hay un cambio neto en las fuerzas
intermoleculares experimentadas por el soluto o el solvente cuando ocurre la disolucién, por
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lo que AH?,, v AV2. son cero, y ASY. es mdxima. Las desviaciones que una solucién real

mix

presenta frente a la solucién ideal pueden ser entrépicas, entélpicas o de los dos tipos [52], [55]

La energia libre estandar para el proceso de solucién ideal se expresa como:

AG " = —RTIn zif (2-5)

soln

La energia libre representa el trabajo maximo que puede ser obtenido a partir de un proceso
y que puede ser aplicado para propdsitos utiles [61]. Cuando el proceso de disolucién se
conduce espontaneamente a temperatura y presion constantes, el cambio en la energia libre

es negativo (particularmente al expresar la solubilidad en molaridad); asi cuanto mayor sea

o

° 1, mayor serd la solubilidad [62].

el valor negativo de AG

Entalpia

La entalpia de solucién depende de: i) las fuerzas de cohesion que operan entre las moléculas
del soluto, ii) las fuerzas de cohesién que operan entre las moléculas de solvente (facilidad
para realizar la cavidad) y iii) las interacciones entre las moléculas de soluto y las molécu-
las de solvente después de la solucién. Para que se lleve a cabo el proceso de disolucion es
necesario que se superen las fuerzas de cohesion del soluto y del solvente; el requerimiento
de energia para este proceso puede ser compensado total o parcialmente por las posteriores
interacciones entre las moléculas del soluto y el solvente [52].

Para muchos propdésitos farmacéuticos, especialmente en estudios de preformulacién, es ne-
cesario determinar la solubilidad de un farmaco en un solvente dado o mezcla de solventes
a varias temperaturas y expresar los datos como una curva de solubilidad-temperatura [63].
Ademas la dependencia de la solubilidad con la temperatura puede ser empleada para la
prediccién de la solubilidad en procesos industriales y en eventos de tipo fisioldgico. Estos
datos también pueden emplearse para reconocer transiciones polimérficas del soluto y para
estimar las funciones termodindmicas del proceso de solucién; ademas, pueden dar indicio
de las interacciones moleculares de los solutos con el solvente[64].

Este parametro termodinamico esta relacionado con el componente energético del proceso
y brinda informacién valiosa respecto al mecanismo que se puede estar dando cuando el
soluto entra en solucién [65]. De esta forma, el cambio de entalpia estandar de solucién |,
corresponde al calor producido o absorbido en el proceso de solucién. Si se absorbe calor, por
convencién es positiva y la solubilidad del soluto aumenta al incrementar la temperatura. Si
se libera energia durante el proceso, es negativa por convencion y la solubilidad disminuye
al aumentar la temperatura [62]. La entalpia de transferencia del proceso de solucién puede
ser obtenida por medidas directas de tipo calorimétrico, o indirectamente estudiando la va-
riacién de la solubilidad con la temperatura [66].
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Los graficos de solubilidad en funcién de la temperatura son apropiados para el estudio de
propiedades fisicoquimicas de un farmaco, debido a que pueden ser tratados por regresién
lineal, que es un tratamiento estadistico simple y permite realizar interpolaciones y extra-
polaciones con bastante exactitud; ademds que suministran datos termodinamicos para el
proceso de solucién. Dentro de estos graficos se encuentra el de van "t Hoff [1886] que corres-
ponde al logaritmo de la solubilidad (log.S) contra el reciproco de la temperatura absoluta
(T') y el de Hildebrand y col [1970], quienes han demostrado que las graficas de solubilidad
en funcién del logaritmo natural de la temperatura absoluta (In7") proporcionan rectas con
un buen comportamiento lineal. Sin embargo, [67] y otros investigadores han demostrado que
los graficos de van "t Hoff son mas apropiados para expresar la dependencia de la solubilidad
con la temperatura para sistemas sélido-liquido con comportamientos cercanos a la idealidad
[63].

Por lo anterior, el calor de soluciéon puede obtenerse a partir de una relacion lineal de van 't
Hoff expresada en términos de solubilidad[66], como se indica a continuacién:

Jlnxs AH?,
— 2 soln 9.
(%52, = s 29

Al aplicar una relacién de van “t Hoff, se asume que el gréfico de In x,,, contra T_; dara una

linea recta, es decir que AHZ, es invariante con la temperatura en el intervalo de tempera-
tura estudiado, o alternativamente, se asume que el cambio de capacidad calorifica ACp es
igual a cero, dado que:

OAH? .
AC, = (6—Tl> (2-7)
P

Esta aproximacion es frecuentemente valida dentro del error experimental y se pueden ob-

tener estimados confiables de AH?, determinando la solubilidad como una funcién de la

soln
temperatura[66].

En estudios mas recientes, algunas correcciones han sido introducidas en la ecuacion [2-6),
con el propdsito de reducir la propagacion de errores y por lo tanto diferenciar entre efectos
quimicos propiamente dichos y aquellos debidos tinicamente al tratamiento estadistico utili-
zado en la regresién, lo que ha llevado a utilizar preferentemente la denominada temperatura
armoénica media (T, ), la cual corresponde aproximadamente a la temperatura absoluta pro-
medio obtenida entre la més alta y la més baja estudiadas [57]. Asi, la temperatura arménica
media se calcula como:
n

PO
Donde n es el nimero de temperaturas definidas para determinar la solubilidad experimental[59,
60]

Thm = (2_8)
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Al introducir la temperatura armonica en el método de van’t Hoff se obtiene la siguiente
expresion corregida, que ha sido utilizada ampliamente por varios investigadores[19, [68]:

Jlnxs L Ao HO— PP
T -T,H), R

hm

(2-9)

Es importante aclarar que en el caso de soluciones no ideales la pendiente obtenida a partir
de la ecuacion [2-9| no proporciona directamente el calor de solucién, por esta razén éste se
encuentra enunciado como aparente (AH, “*). Considerando las posibles variaciones de la

actividad termodindmica del soluto (a3) con la concentracién del mismo en la solucién, a
temperatura y presién constantes [19], el cambio de entalpia de solucién es calculado como:

o — AHO—G«PP <81H a?’) (2—10)
TP

soln soln a In T3

Donde el segundo término de la derecha de la ecuacion [2-10] es obtenido de la siguiente forma
[69, 19):

Olnas) 20 (a5 (2-11)
Olnws ) pp ry \ x5

En la ecuacién los superindices “sat” indican la condicién de saturacion. Ademas, la

expresion involucra la fracciéon molar del solvente (1) y la fraccién volumétrica del soluto en
la solucion (¢3), que puede ser calculada a partir del volumen especifico aparente del soluto
(VEA,) en la solucién saturada, considerando la composicién de la misma, como se indica
a continuacion:

mz+mp— (1 —-VE
VEA, = M3t 1) (2-12)

msp

Donde m4y y mq son las masas del soluto y el solvente en la solucién saturada, respectivamente;
V E; es el volumen especifico del solvente y p es la densidad de la solucién.

Como es conocido, en el proceso de disolucion de solutos sélidos, la actividad termodinamica
en la solucién saturada es igual a la solubilidad ideal z4[55] por lo tanto:

Olnay 20 (i (2-13)
Olnzs ) p xp \ x5

El término 2% /x5 en la ecuacién es igual al coeficiente de actividad del soluto en la

solucién (73), el cual es un indicador del desvio que ésta presenta con respecto al comporta-
miento de una solucién ideal.
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Entropia

Esta funcion termodinamica proporciona informacién respecto a la configuracion molecular
del sistema, por lo que se constituye en una medida del grado de desorden o aleatoriedad en el
mismo e indica la probabilidad de combinacién entre el soluto y el solvente. El aumento en la
entropia de soluciéon denota un estado mas probable para el sistema como solucion, que el co-
rrespondiente como soluto y solventes puros separados. Al aumentar el grado de aleatoriedad
y desorden para un sistema, la entropia aumenta pero la energfa libre disminuye[61], 52, [65]

, y 0
La entropia de solucién AS? .

AG?,, (ecuacion [2-4]) y la entalpia estdndar de solucion AH?

soln soln

se evalua a partir de los valores de energia libre estandar
(ecuacidn [2-10]), mediante

la ecuacién termodindamica general [70, 59, [60]:

ACTYZoln = AI—I‘;)oln - ThmA goln (2_14>
de donde
AH°, — AG°
A ;)om _ soln Gsoln (2—15)
Thm

Contribucién entalpica y entrdpica al proceso de solucién

Para determinar las contribuciones entélpicas %(y y entrépicas %(rs a la energia libre
estdndar del proceso de solucién, se emplean las siguientes ecuaciones[59, [60]:

AH®
-1 soln 2-1
7Cu =100 AH®, +TAS° (2-16)
AS°
— 1 soln 2_1
76s =100 e —"T A ge (217)

soln soln

2.2.3. Teorema de Hess aplicado a la termodinamica de soluciones

Desde el punto de vista termodinamico, el proceso de disolucién de un farmaco cristalino
puede ser considerado como la suma de dos pasos secuenciales: la fusion y la mezcla. La
entalpia para este primer paso es el calor de fusion, mientras en el segundo paso es el calor

de mezcla. Para soluciones ideales, AH?  es igual a cero, debido a que no hay ganancia ni

soln
perdida de calor. Para solutos solidos la energia del cristal se opone al proceso de disolucién,

asi como los parametros de mezcla como AH? . AS°. v AGY. son aparentemente ade-

T ) mix

cuados para comparar la termodindmica del efecto solvente en la solubilidad. El cambio en
la energia libre involucrado en dicho proceso, indica el grado de desviacion de una soluciéon
ideal, y es adecuadamente racionalizado en términos de las interacciones moleculares, del

solvente, soluto y soluto + solvente [69].



2.2 Estudio Termodinamico de La Solubilidad de la Etilhexil Triazona en Mezclas
Binarias Acetato de Etilo + Etanol 17

2.2.4. Aspectos termodinamicos relativos al proceso de mezcla

Para el caso de soluciones no ideales el proceso de soluciéon de un sélido puede ilustrarse
como se indica a continuacién |60, 59]:

Solutosorigo — Solutojiquidzo @ Trus — Solutoyquide @ Thm — Solutosen,

Asi, el proceso hipotético de disolucién de un sélido esta compuesto de forma general de dos
etapas: la fusion del soluto y su posterior mezcla con el solvente y por lo tanto se tienen
las funciones entalpfa de fusién (AH¢,,) y entropia de fusién (AS%,,) (asumiendo que estas

propiedades no cambian con la temperatura) y entalpia de mezcla (AHZ,,.,
mezcla (AS°

miz

) y entropia de

o

). De esta forma, la entalpia AH?, y la entropia AS?, estdndar de solucién

S
pueden ser expresadas como:

AH?

soln

= AHjp+ AHY,,

(2-18)

AS, = ASp, + AS°

soln miz

(2-19)

En las ecuaciones anteriores, AH? . vy AS?. son los cambios de entalpia y entropia debidos
a la mezcla de las moléculas de soluto y las del solvente, considerando las correspondientes

interacciones|[71].

Si las funciones termodinamicas para la etapa de fusion se calculan a la temperatura arménica

(Thm), las ecuaciones y se transforman en:

sooln - AHh:g + AH7Orsz (2_20>
goln = AS}LZ’; + Asrinz (2_21>
donde
AH[m = AH[F — AC, (Tyus — T) (2-22)

En la ecuacion @ el término AH fff; es equivalente al valor de la entalpia a la temperatura
de fusién; Cp puede ser reemplazado aproximadamente por ASEE que corresponde a la
entropia de fusion y T es la temperatura absoluta de interés, en este caso, la temperatura
armonica.
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A partir de los valores de AH? . v AS?

v ix S€¢ puede obtener la energia libre estandar de

mezcla AG? . a la temperatura armoénica mediante:

mix

Aanzx = AHg@zm - ThmAS'gliz (2_23>
Esta ecuacién es equivalente a:
ACYYﬁ)ln = ACTVgoln - Achiizd (2_24)

Es decir, la energfa libre de exceso GE, para el proceso de solucién que refleja la desviacién
a la idealidad[72].

Contribucién entdlpica y entropica al proceso de mezcla

De forma andloga al proceso de solucién, es posible determinar la contribucién porcentual
de los términos entédlpico %(y y entrépico %(rs a la energia libre estandar del proceso de
mezcla, utilizando las siguientes expresiones:

AHromx
%oy = 1OOAH3M +TAS. (2-25)
AS° .
— 1 mix 2_2
s = 100 AH® +TAS° (2-26)

2.2.5. Solubilidad ideal y coeficientes de actividad

La solubilidad de un compuesto organico cristalino en una solucién ideal depende de las
temperaturas absolutas del punto de fusién del sélido (Ty,s) y de la solucién (T7), del calor
molar de fusion AHy,, (entalpia de fusion), que es el calor absorbido cuando el sélido funde;
y de la diferencia en las capacidades calorificas entre la forma sélida y liquida del compuesto
organico a presion constante y dentro del intervalo de temperatura experimental, ACp.
Utilizando estas propiedades, la solubilidad ideal de un compuesto cristalino en cualquier
solvente esta dada por:

1 AHj, (Tf_ - 1) _ACy (Tfus ) L A

T R \ T

n— =
xéd RTfus

TUS
I Zfus

i . (2-27)

Donde R es la constante de los gases y 2% es la fraccién molar del soluto organico en solucién.
En esta ecuacion se asume que entre el punto de fusion y la temperatura de experimentacién
existe una diferencia constante entre las capacidades calorificas del soluto en estado sélido y
en estado liquido [73, [17].
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Puesto que ACp es usualmente bastante pequenio y que ((T'y,s — 1") /T') es aproximadamente
igual a In(T"/T},s), el término de la ecuacién puede ser ignorado sin pérdida significativa
de la exactitud, obteniéndose[53] [74], 56], 55]:

1 AHpue (Tras
In — = —Jus [ 2w 2-28
B2 T RTyu ( T ) (2-28)

Algunos autores han sugerido que una mejor aproximacion en el célculo de la solubilidad
ideal, resulta cuando se asume que ACp ~ ASy,,[61], 53] [75].

En una solucion ideal la solubilidad no es afectada por la naturaleza del solvente, sin embargo,
cuando se tiene la solucion no ideal, la disoluciéon y por consiguiente la entalpia de soluciéon

depende del calor de fusién AHy,, y del correspondiente a las interacciones del soluto con
el solvente (AH?

o .. ) de acuerdo con el esquema de fusién y de mezcla[65].
Debido a que en muy pocas ocasiones la solubilidad determinada experimentalmente coincide
con la solubilidad ideal, es necesario ampliar la ecuacion [2-28| para obtener valores més

concordantes, introduciendo el término correspondiente a la actividad del soluto (as):
ag = 373 (2-29)

Donde z3 y 73 son la concentracién y el coeficiente de actividad del soluto en la solucién,
respectivamente. En una solucién ideal, a3 = 2% | puesto que 43 = 1 . De esta manera se
obtiene la ecuacion:

AH s (Trus — T)
RTy,sT

—logws = —logzi + logys = — + log 3 (2-30)
Asi, la solubilidad en varios solventes puede expresarse como la suma de dos términos: la
solubilidad ideal y el logaritmo del coeficiente de actividad del soluto.[I7]. El coeficiente de
actividad de un soluto 3 se puede expresar como:

id
X3

=3 2-31
73 73 ( )
Donde ¥ es la solubilidad ideal y z la solubilidad experimental del soluto, expresadas
en fracciéon molar[70]. Los coeficientes de actividad son una medida de la desviacién a la
idealidad.
El término log~ys de la ecuacion se obtiene considerando las fuerzas intermoleculares

de atraccion que deben superarse o el trabajo que debe realizarse para que una molécula de
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soluto abandone su propia fase y entre en solucion. En el caso de las soluciones regulares,
Hildebrand y Scatchard demostraron que el coeficiente de actividad puede obtenerse como:

Vap?
RT

Invys = (e11 + e33 — 2e13) (2-32)
En esta expresién wyq, wsz y wiz representan las energias de interaccién solvente-solvente,
soluto-soluto y solvente-soluto, respectivamente. V3 es el volumen molar del soluto como
liquido sobreenfriado y es la fraccién volumétrica del solvente, expresada como 1V} /(z1V; +
x3V3); R es la constante de los gases igual a 8.314 Jmol L. K~ y T es la temperatura
absoluta de la solucién[17].

Clasicamente se ha considerado que wqs representa la energia requerida para pasar una
molécula de soluto al estado de vapor, mientras que el término w;; representa la energia
requerida para separar algunas moléculas del solvente de tal forma que se pueda crear una
cavidad del tamano molecular del soluto, y finalmente el término wq, representa la energia
liberada después de que la molécula de soluto se aloja en la cavidad dejada por el solvente[76].

2.3. Desempeio del Método Extendido de Solubilidad de
Hildebrand (MESH)

En este trabajo se presenta el estudio fisicoquimico de la prediccién de la solubilidad del
la Etilhexil triazona a 298.15 K en mezclas binarias acetato de etilo 4+ etanol. El estudio
estd basado en el Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH) desarrollado
para ser usado en sistemas de interés farmacéutico[20], 28] 27]. Este estudio es el primero
reportado acerca de la aplicacién del método MESH en la evaluacion de la solubilidad de
una sustancia utilizada como filtro solar, como lo es la Etilhexil triazona.

2.3.1. Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH)

Como se indicé previamente la solubilidad ideal de un soluto sélido (zi) en un solvente

liquido para obtener una solucién liquida[77] se calcula mediante la expresion:

AH oy (Trus — T)
2, 303RTyysT

log 7 = (2-33)
Donde, AHy,, es la entalpia de fusién del soluto, R es la constante universal de los gases
(8.314 Jmol ' K1), Tfus es la temperatura absoluta de fusién del soluto, y T" es la tempe-
ratura absoluta de la solucién. Por otra parte, la solubilidad real (x3) se calcula adicionando
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el término de no idealidad (log~vs) a la ecuacién [2-33]78], con el fin de obtener la siguiente

expresion:

AHgpys (Thys — 1)
2,303 R T

—logxs = + log 73 (2-34)
El término 73 es el coeficiente de actividad del soluto en la solucién saturada y debe determi-
narse experimentalmente en el caso de soluciones reales. Sin embargo, muchas técnicas han
sido desarrolladas con el fin de obtener estimaciones razonables para este término. Uno de
estos métodos es el referente a las soluciones regulares, introducidas por Hildebrand y Scat-
chard, en donde, de forma opuesta a las soluciones ideales, es permitido un cambio entalpico
ligeramente positivo, esto es, requiere suministrar una pequena cantidad de energia para que
se conduzca el proceso de solucién[78§].

La solubilidad en soluciones regulares[77, [I7] se obtiene a partir de:

A[—Ifus (Tfus — T) + V}ﬂﬁ
2,303RT s T 2,303RT

—logxs = (01 — (53)2 (2-35)
Donde V3 es el volumen parcial del soluto (cm®mol™t), ¢1 es la fraccién volumétrica del
solvente en la solucién saturada y d; y d3 son los parametros de solubilidad del solvente y el
soluto, respectivamente. El pardmetro de solubilidad (¢) se define como la raiz cuadrada de
la densidad de energia cohesiva y se calcula como:

AHy, — RT\ '/
= (M) 250

Donde AHy es la entalpia de vaporizacién y V; es el volumen molar del liquido. En la
literatura[77, [17, [79] se encuentran disponibles los valores de pardmetro de solubilidad para
muchos solventes y también para algunos compuestos solidos, entre ellos, varios farmacos.

La gran mayoria de soluciones farmacéuticas se desvian notoriamente de lo predicho por
la teoria regular de soluciones (debido a las fuertes interacciones presentadas, tales como
puentes de hidrogeno, en adicion a las diferencias en los valores de los volimenes molares
de los solutos y los solventes). En este sentido, a los comienzos de los 80 s del siglo pasado,
Martin y colaboradores desarrollaron el método MESH[26] que ha resultado de gran utilidad
para estimar la solubilidad de muchos farmacos en sistemas cosolventes binarios y ternarios
[26], 28| 27, 31, 32].

Si el término volumétrico-energético A, definido como V3¢?/(2,303RT) es introducido en
la ecuacién [2-35, la solubilidad real de farmacos y otros compuestos en cualquier sistema
solvente puede ser calculada por medio de la siguiente expresién:

—logzs = —logzy + A (67 + 65 — 2W) (2-37)
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donde el término W es igual a 2K4,03, siendo K es el parametro de Walker, introducido
inicialmente para el estudio de soluciones de polimeros[77]. El factor W compensa las des-
viaciones observadas con respecto al comportamiento de las soluciones regulares, y puede ser
calculado a partir de datos experimentales, por medio de la siguiente expresion:

log ~-
W =05 (5% o2 Oi%) (2-38)

donde 3 es el coeficiente de actividad del soluto en la solucién, y se calcula como el cociente,
/2y .

Los valores experimentales obtenidos para el pardmetro W pueden correlacionarse por medio
de un analisis de regresién, usando polinomios regulares de orden superior, como funcion del
parametro de solubilidad de las mezclas solventes, como sigue:

W = Co + 016, + Co67 + C30% + ... + Cp07 (2-39)

Estos modelos empiricos pueden usarse para estimar la solubilidad del farmaco mediante una
funcién de regresion obtenida a parir de los datos experimentales, resolviendo esa propiedad
a partir del valor W especifico obtenido en la respectiva regresién polinémica (Ec [2-39)).

2.4. Desempeino del Modelo de Jouyban-Acree en la
Correlacion de la Solubilidad de Etilhexil Triazona en
Mezclas Acetato de Etilo + Etanol

En esta investigacion se desafié el modelo de solubilidad propuesto por Jouyban & Acree
(J & A) [34] frente a los valores experimentales de solubilidad de la Etilhexil triazona en la
mezcla binaria acetato de etilo + etanol.

2.4.1. Modelo de Jouyban y Acree (J & A)

En la literatura farmacéutica se han descrito diferentes métodos para estimar la solubilidad
de varias clases de solutos en mezclas cosolventes, algunos de los cuales han sido ampliamente
desafiados recientemente frente a la solubilidad experimental de ciertos farmacos[80, [81].

Para evaluar la aplicacién de la aproximacion semiempirica de Jouyban & Acree como modelo
para estimar la solubilidad en el sistema binario acetato de etilo + etanol, se partio de la base
de la regla algebraica de mezcla de compuestos semipolares en mezclas binarias, descrita a
continuacién [82]:

log T3—miz = fl log T3—solvy + f2 IOg T3—Solvy (2_40)
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donde x3_,,;, es la solubilidad calculada del soluto en la mezcla considerada, x3_s.., €s la
solubilidad del soluto en el solvente puro 1, x3_s.., €s la solubilidad del soluto en el solvente
puro 2, y fi y fo son las fracciones volumétricas para ambos solventes en la mezcla libre
de soluto. La primera es calculada, asumiendo la aditividad de volimenes, por medio de la
siguiente expresion:

"
RN

fi (2-41)

donde Vj y V4 son los volimenes de los solventes 1y 2, respectivamente[83]. Es claro que fo
es igual a 1 — f7.

Sin embargo, se ha encontrado experimentalmente que el comportamiento de muchos solutos
lipofilicos se desvia notoriamente de esta simple regla de aditividad de la solubilidad, en
particular cuando los solventes empleados son anfipréticos. En un intento de considerar las
desviaciones no contempladas en la ecuacién [2-40 Jouyban y Acree propusieron la ecuacién
[2-42] donde T es la temperatura absoluta y .J; son los respectivos coeficientes polinémicos.
Estos coeficientes .J; tienen un significado tedrico debido a que cada uno de ellos es una
funcion de las energias de interaccién entre dos o tres cuerpos, lo que describe las atracciones
entre las diferentes moléculas presentes en la solucion. La ecuacion [2-40), asi mismo, se deriva
a partir de la ecuacién propuesta originalmente por Redlich y Kister [1948] y su desarrollo
asi como su significado se ha descrito previamente en literatura[84, 23].

108 T3 miz = f1108 L3501y + [2108 T3 5010, + [1 /2 Z Ji(fi — f2) (2-42)
=0

Recientemente, Jouyban y Acree[85] procesaron por anélisis de regresién los valores de solu-

bilidad (como fraccién molar) de varios compuestos en mezclas AcOEt + EtOH citadas en

literatura[18, 201 19, 21 22], 23] 24, 25], a partir de la ecuacién obteniendo la ecuacién

12-45

log 23— miz = f110g X3_so1v, + fologxs_gow, +J — A — Factor (2-43)

donde el factor de Jouyban-Acree se define de acuerdo con la siguiente expresion:

J — A— Factor = (%) (382,987 + 125,663 { fi — fo} + 214,579 {f1 — fo}°) (2-44)

En la ecuacion y el solvente 1 es aquel donde la solubilidad del soluto es mayor,
al comparar los valores individuales de los dos solventes puros considerados. Como ejemplo,
para la solubilidad de la cafeina en mezclas AcOEt + EtOH, AcOEt es el solvente 1 y EtOH

es el solvente 2, asi como para la solubilidad del acetaminofén en el mismo sistema solvente,
EtOH es el solvente 1 y AcOEt es el solvente 2[85]



3. Objetivos

3.1. Objetivo General

Estudiar termodinamicamente el proceso de disolucién de la Etilhexil triazona en mezclas
cosolventes de etanol + acetato de etilo a 5 temperaturas diferentes (298,15; 303,15; 308,15
y 313,15; 318,15 K+ 0,05 K), para obtener datos utiles en el diseno de medicamentos, y que
ademas puede permitir el desafio de modelos matemaéticos usados en la prediccién de esta
propiedad.

3.2. Objetivos Especificos.

1. Determinar la solubilidad de la Etilhexil triazona en mezclas cosolventes de etanol +
acetato de etilo a 5 temperaturas diferentes (298,15; 303,15; 308,15 y 313,15; 318,15
K+ 0,05 K).

2. Determinar las funciones termodinamicas aparentes correspondientes al proceso de
disolucion de la Etilhexil triazona en los sistemas cosolventes considerados.

3. Analizar los resultados obtenidos en funcién de las posibles interacciones que pueden
presentarse entre los solutos en estudio y las mezclas de solventes utilizadas.
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4.1. Materiales

En esta investigacién se utilizaron los siguientes reactivos y materiales: Etilhexil triazona ob-
tenida de BASF, acetato de etilo R.A, Merck (AcOEt), etanol absoluto RA (EtOH), Merck;
tamices moleculares Merck (nimeros 3 y 4, tamanos de poro de 0,3 y 0,4 nm, respectivamen-
te), filtros Durapore® de 0,45 pm obtenidos de Millipore Corporation. Material graduado
de vidrio. Frascos de vidrio ambar de 30 mL, tapas de polipropileno, jeringas desechables de
2y 5 mL.

4.2. Equipos

Banos termostatados Neslab RTE 10 Digital One Termo Electron Company; balanza analiti-
ca digital Ohaus Pioneer TM PA 214 (sensibilidad + 0,1 mg); Balanza digital de platillo
externo Metler-Toledo PB302 sensibilidad 0,01 g; Densimetro digital DMA 45 Anton Paar
de sensibilidad de +0,0001g em~3; Horno para secado WTB Binder E28; Bafio termostatado
con agitacién (Julabo SW23); Calorimetro Netzsch TGDTA/DSC STA409.

4.3. Metodologia

4.3.1. Caracterizacién y cuantificacion de las soluciones saturadas de
Etilhexil triazona en mezclas binarias acetato de etilo+etanol

Preparacion de las mezclas binarias acetato de etilo + etanol

El etanol deshidratado empleado en este estudio, se mantuvo en tamiz molecular (Merck
Ntmero 3, 0,3 nm de tamano de poro) para obtener un solvente seco previo a la preparacién
de las mezclas de solventes. El grado de deshidratacion del etanol fue corroborado por medio
de la determinacién de la densidad, cuyo valor obtenido fue 0,7854 g em ™2 a 298,15 K; este
valor coincide con lo reportado en literatura[86], 87]. Todas las mezclas solventes de acetato
de etilo + etanol (AcOEt + EtOH) fueron preparadas en cantidades de 10,00 g por peso,
empleando una balanza analitica Ohaus Pioneer TM PA 214 de sensibilidad +0.1 mg, en
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fracciones masicas desde de 0,10 hasta 0,90 que variaron en 0,10, con el fin de estudiar nueve
mezclas asi como ambos solventes puros. A cada sistema binario y a los solventes puros se
les determiné la densidad con un densimetro digital DMA 45 Anton Paar de sensibilidad
+0,0001g cm ™ a temperaturas de 298,15 K, 303,15 K, 308,15 K, 313,15 K y 318,15 K (Ver
Anexo [A))

Determinacién de la Solubilidad

Un exceso de Etilhexil triazona fue adicionado a cada una de las mezclas de solventes organi-
cos evaluados, dentro de frascos ambar y después fueron cerrados herméticamente. Las mez-
clas de sélido-liquido fueron depositadas en banios termostatados (Neslab RTE 10 Digital One
Termo Electrén Company) mantenidos a temperaturas desde 298,15 4+ 0,05 hasta 318,15 +
0,05 K con agitacién esporadica, por lo menos durante tres dias de tal forma que se alcan-
zara el equilibrio de la solucién (este tiempo de equilibrio fue establecido por medio de la
cuantificacion de Etilhexil triazona, hasta verificar que su concentracion se mantuviera en
un valor constante).

Con el fin de realizar la equivalencia entre las escalas de concentraciones volumétricas y las
gravimétricas, se determiné la densidad de las soluciones saturadas utilizando un densimetro
digital DMA 45 Anton Paar de sensibilidad 40,0001g ¢m =3, conectado al mismo sistema
recirculante del bano termostatado en donde se encontraban los frascos con las diferentes
soluciones saturadas a las temperaturas evaluadas. El densimetro se calibré segin las ins-
trucciones del catalogo del equipo a las temperaturas de interés: 298,15 K, 303,15 K, 308,15
K, 313,15 Ky 318,15 K][8§]. Asi, una vez alcanzado el equilibrio, se tomé una muestra de la
solucion sobrenadante de cada una de las soluciones y luego se filtraron a través de membra-
nas de tamano de poro de 0,45 pug, para remover particulas insolubles, antes del analisis de
composicion, utilizando materiales precalentados a la temperatura de trabajo establecida,
para evitar posibles precipitaciones. La solucién fue introducida directamente en el tubo de
vibracion del equipo, se esperd hasta la estabilizacién de la lectura de la densidad en la
pantalla digital (expresada en gem™2). Se registrd la lectura de cada solucién por triplicado
después de inyectar en el equipo 3 mL de cada muestra filtrada.

Las concentraciones de Etilhexil triazona fueron determinadas por medio de balance de ma-
sas, por pesada de una cantidad especifica de la respectiva solucion saturada previamente
filtrada y permitiendo la evaporacion del solvente hasta obtener un peso constante. Todos
los experimentos de solubilidad fueron realizados por lo menos por triplicado.
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Estudio Calorimétrico

El punto de fusién y la entalpia de fusion de la Etilhexil triazona fueron determinados por
estudios de Calorimetria Diferencial de Barrido-DSC (Calorimetro Netzsch TGDTA/DSC
STA409). Los analisis térmicos fueron realizados a una velocidad de calentamiento de 2
Kmin~' bajo una atmésfera dindmica de nitrégeno (60 mLmin~1). Se utilizaron aproxi-
madamente 15,00 mg de Etilhexil triazona. El equipo fue calibrado usando estano como
estandar. El analisis térmico fue desarrollado por lo menos por triplicado y los resultados se
promediaron.

4.3.2. Calculos
Calculos de concentracion

Por medio del respectivo balance de masas, se obtuvieron los valores de concentracion
en %p/p de Etlhexil triazona en las mezclas binarias acetato de etilo + etanol a las dife-
rentes temperaturas. A través de la aplicacién de las ecuaciones que relacionan la densidad
con la concentracion, se calcularon las diferentes expresiones de concentracién a nivel de
Molaridad y Fracciéon Molar del soluto[89, [90].

Estimacion de las contribuciones volumétricas

Dado que las ecuaciones [2-35] [2-37] y [2-38| requieren las contribuciones volumétricas de cada
componente a la solucién saturada, en este estudio se utilizé el volumen especifico aparente de
Etilhexil triazona (¢i¥) para calcular estas contribuciones. Los valores de ¢+ se calcularon

como: 60, 59):

spc ms + my (1 - VElpsoln)
e _ (4-1)
ms3pPsoln

Donde m3 y m; son las masas de soluto y solvente en la solucién saturada, respectivamente,
V E es el volumen especifico del solvente, y psom €s la densidad de la solucién. El volumen
molar aparente de Etilhexil triazona es calculado multiplicando el valor de ¢7° y la masa

molar del soluto (823,07 gmol™1).

Calculo de los parametros termodinamicos

Para el calculo de la entalpia de solucién (AH?,, ) en cada mezcla solvente se realizaron las

soln
graficas del logaritmo natural de la concentracién de Etilhexil triazona en fraccion molar

(Inz3) contra la diferencia en el inverso de la temperatura arménica media y la temperatura

absoluta (T~! — T, 1) aplicando la ecuacién
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Para el cdlculo de la energfa libre de solucién (AG?,,) se utilizo la ecuacién 2-3] teniendo

en cuenta el concepto de Ty, , el cual en este caso corresponde a 308 K.

o

%) se calculé de acuerdo con la ecuacién 2-15] considerando

La entropia de solucién (AG
y AG? ~ para cada uno

la temperatura arménica media y los valores obtenidos de AH? o

soln
de los binarios y los solventes puros.

Posteriormente se realizaron los calculos para determinar las funciones termodinamicas de
mezcla de la Etilhexil triazona en cada sistema solvente en estudio, por medio de las ecua-
ciones 2-18| 2-19] 2-20| 2-21] y 2-22], asi como las contribuciones entdlpicas y entrépicas a la
energia libre de mezcla por medio de las ecuaciones y [2-26]

Tratamiento de los datos

Cada valor de solubilidad se presenta como el resultado promedio de tres determinaciones
con su respectiva desviacion estandar[91]. Estos valores promediados con su correspondien-
te desviacién estdandar fueron utilizados para realizar los gréficos requeridos (gréficos de
van 't Hoff), que se ajustaron por el método de minimos cuadrados mediante un programa
estadistico de computador, aplicando métodos de propagacién de incertidumbres[92] [71].

Calculos de las Desviaciones

Como criterio de desviacion entre los valores experimentales y los valores calculados a través
del modelo de Jouyban y Acree (ecuaciones y [85], el porcentaje de desviacion
(%D) se determiné considerando los valores de solubilidad sin modificar, de acuerdo con la
siguiente ecuacion:

le erp
Ixicﬁa—mzm — T3 mix
%D = - (4-2)

3—maix

De forma similar, como criterio general de la utilidad de las ecuaciones y [2-44] el
porcentaje medio de desviacién (M %D) fue calculado por medio de la ecuacién , donde
n es el nimero de mezclas de composicién consideradas.

n calc _ poTp
M %D = @ Z (‘l'fi—mixexp 1’3—mw|> (4_3)

n i=1 T3 mia



5. Resultados y Discusion

5.1. Caracterizacion de las Soluciones Saturadas de
Etilhexil Triazona en el Sistema Binario Etanol +
Acetato de Etilo

5.1.1. Determinacion de la densidad de las soluciones saturadas de
Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol 4+ acetato de etilo
a varias temperaturas

La solubilidad experimental de la Etilhexil Triazona se presenta en las escalas de fracciéon
molar (z3) la cual expresa la proporcién en que se encuentran los moles de soluto con res-
pecto a los moles totales de solucién, y molaridad (M) que expresa la cantidad de soluto por
unidad de volumen de disolucién; la primera tiene clara importancia en aplicaciones de ter-
modinamica, debido a que presenta una relacion directa entre el niimero de moles del soluto
y del solvente, presentes en la muestra en equilibrio [93], y la segunda por su indiscutible
importancia en las ciencias farmacéuticas por ser una expresion volumétrica.

Para expresar la solubilidad en molaridad, se utilizo la densidad de las soluciones saturadas,
mediante la ecuacién ¢ = (1000pz3)/(Mi(1 — x3) + Msxs) en donde p es la densidad de
la solucién saturada, xs es la concentracién de la Etilhexil Triazona expresada en fraccion
molar, M; es la masa molar del solvente y M3 es la masa molar del soluto. Lo anterior con el
fin de expresar la concentracion en unidades volumétricas a partir de unidades gravimétricas
(g — ).

Los valores de densidad correspondiente a las soluciones saturadas de Etilhexil triazona a las
diferentes temperaturas de estudio, se encuentran consignadas en la tabla [5-1] Se observa
que la densidad de las soluciones saturadas disminuye al aumentar la concentracion de ace-
tato de etilo en las mezclas disolventes y disminuye la temperatura, encontrandose la mayor
densidad en etanol puro a 298,15 K y la menor densidad en acetato de etilo a 318,15 K.
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Tabla 5-1.: Densidad (g.cm™

) de las soluciones saturadas de la Etilhexil triazona en mezclas
binarias etanol + acetato de etilo y en los solventes puros a las temperaturas de
298,15 K, 303,15 K, 308,15 K, 313,15 K y 318,15 K. Las incertidumbres son dadas en

paréntesis.

Densidad (p)

WEOH' 998 15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K

0,00 | 0,9634 (0,0016) | 0,9615 (0,0015) | 0,9695 (0,0004) | 0,9763 (0,0002) | 0,9823 (0,0002)
0,10 | 0,9691 (0,0016) | 0,9707 (0,0025) | 0,9753 (0,0004) | 0,9824 (0,009) | 0,9876 (0,0010)
0,20 | 0,9635 (0,0009) | 0,9675 (0,0006) | 0,9730 (0,0007) | 0,9801 (0,0014) | 0,9891 (0,011)
0,30 | 0,9507 (0,004) | 0,9581 (0,0012) | 0,9670 (0,006) | 0,9745 (0,0002) | 0,9867 (0,002)
0,40 | 0,9330 (0,0022) | 0,9433 (0,0011) | 0,9557 (0,005) | 0,9667 (0,0026) | 0,9873 (0,0018)
0,50 | 0,9082 (0,0007) | 0,9211 (0,0020) | 0,9366 (0,004) | 0,9514 (0,0020) | 0,9720 (0,011)
0,60 | 0,8777 (0,0012) | 0,8903 (0,0040) | 0,9105 (0,009) | 0,9295 (0,001) | 0,9535 (0,010)
0,70 | 0,8458 (0,0013) | 0,8551 (0,0005) | 0,8738 (0,0026) | 0,8974 (0,003) | 0,9286 (0,0014)
0,80 | 0,8211 (0,0004) | 0,8233 (0,004) | 0,8333 (0,0011) | 0,8517 (0,0006) | 0,8905 (0,010)
0,90 | 0,8030 (0,0001) | 0,8019 (0,0003) | 0,8028 (0,0007) | 0,8088 (0,0007) | 0,8277 (0,0013)
1,00 | 0,7901 (0,0001) | 0,7874 (0,0025) | 0,7854 (0,0006) | 0,7854 (0,0007) | 0,7878 (0,0005)

& wrron es la fraccién mésica del etanol en las mezclas cosolventes libre de Etilhexil triazona.

5.1.2.

Determinacion de la solubilidad de la Etilhexil triazona en

mezclas binarias etanol 4+ acetato de etilo a varias

temperaturas

Los datos de solubilidad se calcularon a partir de los valores obtenidos del balance de ma-

sas, obteniéndose inicialmente concentraciones en términos de porcentaje peso a peso (%

p/p); estos valores fueron convertidos a escala de fracciéon molar y molaridad, utilizando las

ecuaciones de conversién para términos de concentracion reportados en la literatura[17, 94].

Solubilidad en fraccién molar de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol +
acetato de etilo a varias temperaturas

Se espera que la Etilhexil triazona actie en solucién como una base de Lewis (debido a sus

grupos funcionales > NH y —COO—), de manera que pueda establecer puentes de hidrégeno
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al grupo funcional donor de protones del EtOH (grupos —OH ). Por otra parte, la EHT puede
actuar también como un compuesto donor de protones por medio de sus grupos > N — H.

En la tabla se muestran los valores de la solubilidad de la Etilhexil triazona (6 =
22,31 M Pa'/?) en fraccién molar, en mezclas binarias etanol + acetato de etilo a varias
temperaturas. Se observa que la solubilidad de la Etilhexil triazona, inicialmente aumenta
a medida que la fraccién mésica de etanol (§ = 19,3 M Pa'/?) incrementa, hasta mezclas
disolvetes entre 0,10 y 0,20 en fraccién mésica de etanol (§ = 19,04 — 19,96 M Pa'/?) y a
partir de estas mezclas disolventes, hasta etanol puro (6 = 26,0 M Pa'/ %) disminuye. En este
contexto, la maxima solubilidad de la EHT se alcanza en la mezcla disolvente de Etanol +
Acetato de Etilo con concentracién 0,20 en fraccién mésica de etanol (§ = 19,96 M Pa'/?) a
318,15 K y las minima en Etanol puro a 298,15 K.

De otro lado, la solubilidad de la Etilhexil triazona incrementa al aumentar la temperatura
del sistema, por lo que se puede inferir que el proceso de disolucion de este farmaco es
endotérmico, ya que al suministrar energia al sistema se observa un favorecimiento en las
interacciones soluto-solvente en todas las mezclas disolventes de estudio y los solventes puros
(Etanol y Acetato de Etilo).

Tedéricamente se esperaria que la maxima solubilidad de la Etilhexil triazona, se alcanzara en
la mezcla disolvente con fraccién masica de 0,5 de acetato de etilo, ya esta mezcla tiene un
pardametro de solubilidad de 22,57 M Pa'/? muy similar al de la Etilhexil triazona, cuyo
pardametro de solubilidad tedrico es 22,31 M Pa'/?, sin embargo, la maxima solubilidad de la
Etilhexil triazona se alcanza en la mezcla disolvente de 0,10 en fracciéon masica de etanol, lo
que permite deducir que el parametro de solubilidad experimental de la Etilhexil triazona
es 19,96 M Pa'/?, pardmetro que corresponde a la mezcla en donde se alcanza la maxima

solubilidad.
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Tabla 5-2.: Solubilidad en fraccién molar (100.z3) de la Etilhexil triazona en mezclas binarias

etanol + acetato de etilo a varias temperaturas. Las incertidumbres son dadas
en paréntesis. wg;oy es la fraccion masica de etanol en la mezcla binaria libre de
soluto. En la mayoria de los casos, los coeficientes de variacion de la solubilidad
fueron inferiores a 2.0 %.

Fraccién molar de la Etilhexil triazona (100z3)

WEOH | 998 15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K
0,00 5,027 (0,029) 6,10 (0,03) 7.38 (0,09) | 8,787 (0,007) | 10,46 (0,03)
0,10 6,17 (0,03) 7,24 (0,06) 8,69 (0,10) | 10,12 (0,27) | 11,69(0,04)
0,20 6,157 (0,018) | 7,304 (0,015) | 8,687 (0,019) | 9,99 (0,04) 12,3(0,4)
0,30 5,37 (0,07) 6,621 (0,026) 8,34 (0,15) | 9,501 (0,006) | 11,91(0,07)
0,40 4,38 (0,03) 5,583 (0,021) 7,20 (0,16) 8,61 (0,07) | 10,98(0,06)
0,50 3,119 (0,009) 4,25 (0,03) 5,75 (0,07) 7,27 (0,05) | 9,66 (0,03)
0,60 1,924 (0,012) 2,80 (0,05) 4,20 (0,13) | 5,710 (0,019) | 8,21 (0,26)
0,70 0,977 (0,011) | 1,467 (0,005) | 2,443 (0,029) | 3,84 (0,05) | 6,135 (0,029)
0,80 | 0,4488 (0,0029) | 0,6509 (0,0027) | 1,115 (0,009) | 1,924 (0,006) | 3,38 (0,13)
0,90 | 0,2035 (0,0006) | 0,2740 (0,0022) | 0,4230 (0,0005) | 0,721 (0,005) | 1,436 (0,011)
1,00 0,092 (0,006) | 0,1223 (0,0015) | 0,186 (0,003) | 0,275 (0,005) | 0,467 (0,003)

& wrromn es la fraccién mésica del etanol en las mezclas cosolventes libre de Etilhexil triazona.

Solubilidad en molaridad de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato
de etilo a varias temperaturas

En la tabla[5-3]se muestran los valores de la solubilidad de la Etilhexil triazona en molaridad,
en mezclas binarias etanol + acetato de etilo a varias temperaturas. De manera similar
al comportamiento de la concentracién en fraccién molar, la molaridad aumenta con el

incremento de la fraccién méasica de etanol, sin embargo en este caso el incremento se presenta
hasta la mezcla 0,20 en fraccién masica de etanol a 298,15 y 303,15 K y 0,30 en fraccién
masica de etanol a 308,15, 313,15 y 318,15 K, y disminuye hasta el etanol puro, alcanzando
su maxima solubilidad en molaridad en la mezcla binaria cuya concentracién de etanol es
0,30 a 318,15 K y las minima en etanol puro a 298,15K.

La diferencia en los maximos de solubilidad de las dos expresiones de concentracion de
solubilidad, puede deberse a la diferencia de masas molares entre la Etilhexil triazona y los
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solventes en la molaridad ademas de la influencia de la temperatura en el volumen de la

solucion.

Tabla 5-3.: Solubilidad en molaridad de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol +

acetato de etilo a varias temperaturas. Las incertidumbres son dadas en paréntesis.
teion es la fraccién masica de etanol en la mezcla binaria libre de soluto. En la
mayoria de los casos, los coeficientes de variacion de la solubilidad fueron inferiores

a 2,0 %.

WEOH™

Molaridad de la Etilhexil triazona (mol.[!)

298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K
0,00 | 0,3873 (0,0016) | 0,4430 (0,0015) | 0,50 (0,004) 0,5618(0,0003) | 0,6227(0,0008)
0,10 | 0,4726 (0,0016) | 0,5224 (0,0025) |  0,583(0,004) 0,638(0,009) | 0,6892(0,0010)
0,20 0,4919(0,0009) | 0,5470(0,0006) | 0,6058(0,0007) | 0,6557(0,0014) | 0,729(0,011)
0,30 0,466(0,004) | 0,5327(0,0012) 0,611(0,006) 0,6576(0,0003) | 0,7393(0,0020)
0,40 0,4178(0,0022) | 0,4927(0,0011) 0,578(0,007) 0,6410(0,0026) | 0,7332(0,0018)
0,50 0,3360(0,0007) | 0,4217(0,0020) 0,516(0,004) 0,5967(0,0020) | 0,700(0,011)
0,60 0,2356(0,0012) | 0,318(0,004) 0,429(0,009) 0,5271(0,0010) | 0,653(0,010)
0,70 0,1348(0,0013) | 0,1929(0,0005) | 0,2942(0,0026) 0,414(0,003) | 0,5642(0,0014)
0,80 | 0,0678 (0,0004) | 0,0958 (0,0004) |  0,156(0,0011) 0,24910,0006) | 0,391(0,010)
0,90 | 0,0327 (0,0001) | 0,0435 (0,0003) | 0,06574 (0,00007) | 0,108(0,0007) | 0,1997(0,0013)
1,00 | 0,0154 (0,0001) | 0,0205 (0,0003) | 0,0307 (0,0003) | 0,0448 (0,0007) | 0,0740 (0,0005)

& wrron es la fraccién mésica del etanol en las mezclas cosolventes libre de Etilhexil triazona.

5.2.

5.2.1.

Aspectos Termodinamicos de Solucién

Funciones termodinamicas relativas al proceso de solucién de la
Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol 4+ acetato de etilo

Solubilidad ideal

La solubilidad ideal se calcula por medio de la ecuacion a partir de los datos del
estudio calorimétrico obtenidos por Calorimetria Diferencial de Barrido (DSC); que fueron
Tt = 397,340, 1K y AH,s = 55,2+0,6kJmol~". Dado que el ACp no puede ser facilmente
determinado a nivel experimental, de manera usual se asume que puede ser aproximado a la
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entropia de fusiéon ASy,s. Para el caso del proceso de solucién, la solubilidad ideal representa

el estado de referencia [17].

En la tabla se presentan los valores de solubilidad ideal calculados a las diferentes

temperaturas.

Tabla 5-4.: Valores de solubilidad ideal en fraccién molar de la Etilhexil triazona en mezclas

solventes etanol4-acetato de etilo a las diferentes temperaturas de estudio

Temperatura I;igd
(K) 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K
Solubilidad | 8,26 (0,09) | 1,091 (0,012) | 1,434 (0,016) | 1,876 (0,021) | 2,445 (0,027)
ideal x1073 x 1072 x 1072 x 1072 x 1072

La solubilidad experimental es mayor que la ideal a partir del acetato de etilo puro hasta la
mezcla 0,70 en fraccion méasica de EtOH para todas las temperaturas estudiadas, asi como
en la mezcla 0,80 en fraccion masica a 313,15 K y 318,15 K. De forma contraria, los valores
de solubilidad experimental son mas bajos que los correspondientes valores de solubilidad
ideal en los casos restantes.

Coeficientes de Actividad del Soluto

La tabla muestra los coeficientes de actividad 3 del soluto z3, calculados como :L’éd /x3,
considerando los valores de solubilidad respectivos presentados en la tabla Los valores
de son una medida de la no idealidad de los procesos de solucion. Desde el acetato de etilo
puro hasta la mezcla 0,70 en fraccién masica del EtOH, los valores de 73 son inferiores que la
unidad, y se incrementan a medida que la temperatura aumenta desde el acetato de etilo puro
hasta 0,40 en fraccién masica de EtOH (el comportamiento de la solubilidad tiende hacia
la idealidad), mientras que desde 0,50 hasta 0,70 en fraccién mésica del EtOH, los valores
de 73 disminuyen a medida que la temperatura se incrementa, siendo mayor que la unidad
a temperaturas desde 298,15 K hasta 308,15 K, pero inferior que la unidad a temperaturas
de 313,15 y 318.15 K. Finalmente, en la mezcla 0,90 en fracciéon masica de EtOH y EtOH
puro, los valores de 3 son mayores que la unidad y disminuyen a medida que la temperatura
se incrementa (nuevamente, el comportamiento de la solubilidad tiende al ideal). Por otra
parte, a partir de los valores 3 presentados en la Tabla[5-5] se puede realizar una estimacién
de las interacciones intermoleculares soluto-solvente, considerando la ecuacién [2-32]
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Tabla 5-5.: Coeficientes de Actividad de la Etilhexil triazona en
mezclas de etanol + acetato de etilo a diferentes tem-
peraturas. ug;og es la fraccién maésica de etanol en la
mezcla binaria libre de soluto.

Coeficientes de Actividad de la Etilhexil triazona (+3)
WEon"| 998 15 K | 303,15 K | 308,15 K | 313,15 K | 318,15 K
0,00 0,164 0,179 0,194 0,214 0,234
0,10 0,134 0,151 0,165 0,185 0,209
0,20 0,134 0,149 0,165 0,188 0,200
0,30 0,154 0,165 0,172 0,197 0,205
0,40 0,189 0,195 0,199 0,218 0,223
0,50 0,265 0,256 0,249 0,258 0,253
0,60 0,429 0,390 0,341 0,329 0,298
0,70 0,846 0,743 0,587 0,488 0,399
0,80 1,84 1,68 1,29 0,975 0,723
0,90 4,06 3,98 3,39 2,60 1,70
1,00 9,03 8,92 7,72 6,83 5,24

& wrton es la fraccién mésica del etanol en las mezclas cosolventes libre de
Etilhexil triazona.

Como una primera aproximacion, el término Vz¢?/RT puede considerarse practicamente
constante a la misma temperatura, y asi y depende casi exclusivamente de las interaccio-
nes solvente-solvente (wq; ), soluto-soluto (ws3) y soluto-solvente (wi3)[56]. Los términos wy;
y w3z son desfavorables para el proceso de solucién, mientras que el término wis favorece
el proceso de solucién. El término wsz (interacciones soluto-soluto) es constante para un
mismo soluto; wy; (interacciones solvente-solvente) cambia segun el solvente, siendo gran-
de este valor en solventes altamente asociados. El término que involucra wis (interacciones
soluto-solvente) también puede variar, asi si su valor es pequeno se estdn produciendo in-
teracciones débiles, mientras que si este es grande las interacciones seran mayores. Por lo
tanto, los coeficientes de actividad altos seran un indicativo de interacciones soluto-solvente
més débiles[60, [59).

Puede verse en la ecuacion que la contribucién de wsz representa el trabajo necesario
para tomar moléculas desde el estado sélido hasta el estado de vapor y por tanto, podria
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considerarse como constante en todas las mezclas. El término wy; es mayor en EtOH (pardme-
tro de solubilidad de Hildebrand, dg,0 = 26, 5M Pa'/?) mientras que es menor en AcOEt
(6acom: = 18, 1M Pa'/?)[95]. El AcOEt puro y aquellas mezclas hasta 0,70 en fraccién masica
de EtOH (incluyendo la mezcla de 0,80 en fraccién masica de EtOH a 313,15 K y 318,15
K) mostraron bajos valores de (inferiores a la unidad) y teniendo valores pequenos de wy;,
esto implica valores altos de w3, favoreciendo el proceso de solucion de la Etilhexil triazona,
ademas de indicar que la solubilidad experimental es mayor a la solubilidad ideal.

Por otra parte en mezclas ricas en etanol (0,80-1,00), se presenta un desfavorecimiento al
proceso de solucién de Etilhexil triazona, en donde el coeficiente de actividad es mayor a
uno, lo cual indica que las interacciones solvente-solvente (wj;) y soluto-soluto (ws3), en
conjunto son mayores a las interacciones soluto-solvente (w;3), presentandose una deviacién
de la idealidad, obteniéndose solubilidades experimentales menores a la solubilidad ideal.

En este sentido se observa que en mezclas disolventes de menor polaridad (mezclas ricas en
acetato de etilo) la solubilidad ideal es menor a la solubilidad experimental, y en mezclas
disolventes de mayor polaridad (mezclas ricas en etanol) la solubilidad ideal es menor a la
solubilidad experimental, lo que implica que de forma global la adicién de acetato de etilo
(8acom: = 18, 1M Pa'/?), favorece el proceso de solucién de la EHT

Grafico de van 't Hoff de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato de
etilo

De acuerdo con el andlisis de van’t Hoff, el cambio de entalpia estandar aparente de la
solucion es obtenido a partir de la pendiente de la grafica de Inxzs en funcién del inver-
so de la temperatura 7!, Sin embargo, en tratamientos termodindmicos recientes, se han
introducido algunas modificaciones a la ecuacién de van 't Hoff, con el fin de disminuir la
propagacién de errores. Tales modificaciones permiten separar los efectos quimicos de aque-
llos debidos tinicamente al tratamiento estadistico empleados en el desarrollo de las graficas
de compensacion de entalpia-entropia, como sera visto mas adelante. Por esta razon, se usa
la temperatura media arménica (T},,) en los andlisis de van’t Hoff. En el presente caso
(desde 298.15 K hasta 318,15 K) el valor obtenido de T}, es justo de 308 K. La expresién
modificada mds ampliamente usada a esta temperatura corresponde a la ecuacién [2-9

Como ejemplo, en la figura se muestra la grafica modificada de van "t Hoff para la Etil-
hexil triazona en mezclas que tienen 0,80 y 0,90 en fraccion masica de EtOH, asi como el
EtOH puro. Desde el AcOEt puro hasta 0,70 en fracciéon masica de EtOH, se obtuvieron
modelos lineales con adecuados coeficientes de determinacién 72 (mayores que 0,992), mien-
tras que para composiciones de 0,80 en fraccion masica de EtOH hasta el EtOH puro, se
obtuvieron modelos de regresion parabdlicos, cuyos coeficientes de regresion fueron superio-
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res a 0,998. De acuerdo con estos valores de 72, se puede considerar que el método de van 't
Hoff modificado es til para el calculo de las entalpias aparentes de solucién de este filtro
quimico.

-1.5E-04 -1.0E-04 -5.0E-05 0.0E+00 5.0E-05 1.0E-04 1.5E-04
i i 1 1 _S_UU
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Figura 5-1.: Dependencias de la Solubilidad de la Etilhexil triazona respecto a la tempe-
ratura en mezclas de etanol 4 acetato de etilo expresadas en fraccion molar.
(A): 0,80 en fraccién masica de etanol; (¢): 0,90 en fraccién masica de etanol;
(o) etanol puro.

Cambio de energia libre estandar aparente, cambio de entalpia estandar aparente y
cambio de entropia estandar aparente para el proceso de solucion

El cambio de energia libre estdndar para el proceso de solucién (AG?,,,.), considerando la
aproximacién propuesta por Krug y colaboradores [1976], es calculada a 308 K por medio de
la ecuacién [2-3] donde el intercepto usado es aquel obtenido en el andlisis por el tratamiento
del In 23 como funcién de T — Th_ni (ecuacion . Aunque la entalpia obtenida empleando
la ecuacién es la misma obtenida por medio del método tradicional, es ligeramente dife-
rente con respecto a la calculada por medio de -RT},, Inz3 a 308,15 K, ya que en el primer
caso, depende de todos los valores obtenidos para la solubilidad, mientras que de la forma
tradicional, depende tinicamente del valor obtenido para dicha temperatura. El cambio de
entropia estandar aparente para el proceso de soluciéon (AS?, ) es obtenido a partir de los

soln

respectivos valores de AHZ, y AG?,,. reemplazandolos en la ecuacion [2-15| con el uso de

soln
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la temperatura armoénica media.

La tabla reune las funciones termodindmicas estandar aparentes experimentales para
el proceso de solucién de Etilhexil triazona en todas las mezclas solventes incluyendo aque-
llas funciones para el correspondiente proceso ideal. Con el fin de calcular las magnitudes
termodinamicas de solucién experimental, se usaron algunos métodos de propagacion de
incertidumbres[92]. Se encontré que la energia libre esténdar de solucién es positiva en todos
los casos; es decir, el proceso de disolucién aparentemente no es espontaneo, lo que puede
explicarse en términos de la escala de concentracion utilizada (fraccién molar), donde el es-
tado de referencia es la solucién ideal teniendo la unidad como concentracién de activo, esto
es, el soluto solido puro. Sin embargo, es importante mencionar que la energia libre estandar
no es un indicador de la espontaneidad del proceso de solucion, ya este la solubilidad es un
proceso de equilibrio, por tanto la energia libre de solucién es cero.

De otro lado se puede observar que la energia libre estandar inicialmente disminuye hasta
la mezcla disolvente 0,2 en fraccion masica de etanol, como consecuencia del aumento de la
solubilidad de la Etilhexil triazona, a partir de esta mezcla binaria, la energia libre estandar
incrementa con la adiciéon de etanol a la mezcla disolvente lo que aumenta la polaridad de la
mezcla alcanzando su méaximo valor en etanol puro a 298,15 K, en donde la Etilhexil triazona
es menos soluble.

La entalpia de solucién es positiva en todas las composiciones estudiadas; por tanto el proceso
es siempre endotérmico, indicando ademds que hay desfavorecimiento entalpico (componente
energético) al proceso de solucién de la Etilhexil triazona. La entropia de solucién asi mis-
mo es positiva en todos los casos, indicando que la entropia o componente organizacional,
favorece el proceso de disolucién en todos los sistemas binarios. El valor decrece desde el
acetato de etilo puro hasta 0,10 en fraccién mésica del EtOH, y a partir de esta composicién
se incremente de forma no lineal hasta 0,90 en fraccién masica de EtOH y disminuye hasta
el EtOH puro.

Las funciones termodindamicas para el proceso de solucién ideal de la Etilhexil triazona son
mayores que las presentadas en mezclas binarias ricas en acetato de etilo, indicando que la
solubilidad calculada mediante a la ecuacién de solubilidad ideal es menor a la determinada
experimentalmente. Ademas se puede notar como en mezclas disolvente cuya concentracién
son 0,70 y 0,80 en fracciéon masica de etanol, la energia libre estandar experimental es similar
a la ideal, sin embargo yanto la entalpia y entropia son aproximadamente el doble a las del
proceso ideal.
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Contribuciones entalpicas y entropicas al proceso de solucion

Con el 4nimo de comparar las contribuciones relativas de la entalpia ( %(y) v la entropia
(%Crs) al proceso de solucion, se emplearon las ecuaciones y , respectivamente.
Los valores se reportan en la tabla [5-6]

De la tabla se observa que en todos los casos, las contribuciones a la energia estandar de
Gibbs al proceso de solucién son similares, aunque la principal contribucion proviene de la
entalpia (que es superior a 53 %). Es interesante anotar que las contribuciones de la entalpia
y la entropia a la solubilidad de Etilhexil triazona en la mezcla 0,10 en fracciéon masica de
EtOH, en el EtOH puro e ideales, son muy cercanas, pero sus valores de entalpia y entropia
son significativamente diferentes.

Tabla 5-6.: Funciones Termodinamicas aparentes relativas al proceso de soluciéon de EHT en
mezclas de etanol + acetato de etilo, incluyendo el proceso ideal a 308 K*

Omon” AsolnGi/l AgornH Z Asoznf °/ » TAsoan_o 1/ (e Crs
k.J.mol kJ.mol Jmol " K k.J.mol
0,00 6,700 (0,004) | 28,86 (0,17) | 72,0 (0,4) | 22,16 (0,13) 56,6 43,4
0,10 6,294 (0,009) 25,5 (0,4) 62,2 (1,0) 19,2 (0,3) 57,1 429
0,20 6,273 (0,009) 26,6 (0,6) 66,1 (1,4) 20,4 (0,4) 56,7 43,3
0,30 6,454 (0,015) 30,8 (0,7) 79,2 (1,7) 24,4 (0,5) 55,8 442
0,40 6,813 (0,012) 35,8 (0,5) 94,3 (1,4) 36,8 (0,5) 54,6 45,4
0,50 7,393 (0,013) 441 (0,6) | 119,3 (1,7) | 29,0 (0,4) 55,3 44,7
0,60 8,222 (0,016) 57,0 (0,7) | 158,5 (2,1) | 48,8 (0,6) 53,9 46,1
0,70 11,593 (0,028) | 73,1 (0,9) | 206,4 (2,5) | 63,6 (0,8) 53,5 46,5
0,80 9,530 (0,019) 81,1 (0,8) | 225,6 (2,4) | 69,5 (0,7) 53,8 46,2
0,90 14,054 (0,011) | 77,5 (0,3) | 205,8 (0,8) | 63,4 (0,3) 55,0 45,0
1,00 16,205 (0,022) | 64,5 (0,7) | 156,8 (1,6) | 48,3 (0,5) 57,2 42,8
Ideal 10,880 (0,007) | 42,8 (0,3) | 103,6 (0,7) | 31,91 (0,22) 57,3 42,7

& Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.
P wmon es la fraccién mésica del etanol en la mezcla de solventes libre de soluto.
¢ (g,Crs son las contribuciones relativas de entalpia y entropia a la energia Gibbs de solucién.
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5.2.2. Funciones termodinamicas del proceso de mezcla de la Etilhexil
triazona en mezclas binarias etanol 4+ acetato de etilo

El proceso de solucién puede representarse a través de las siguientes etapas hipotéticas[59,
60]:

Soluto(sey — Solutogy) — Soluto(sein)

Donde, los procesos parciales que componen el proceso de solucion son la fusién del soluto
y su mezcla a la misma temperatura (308 K), lo que permite calcular las contribuciones
termodinamicas parciales entalpicas y entrépicas al proceso total de solucion, por medio de

las ecuaciones y respectivamente.

En estas ecuaciones, AH?Y, y ASHY representan las funciones termodindmicas del proceso
de fusién a la temperatura armoénica (308 K). El valor de la entalpfa de fusion AHE)? se
calculé a partir de AH};S = AH;ZZZ — ACp (Tyys — T) , usando AS}'Z; en lugar de ACp,
obteniendo valores de 42,8 kJmol™! para este filtro solar, lo que coincide con el cambio
entalpico para soluciones ideales. En contraste, la entropia de fusién a 308 K (139,0 J mol ™!
K1) no coincide con la entropfa ideal del proceso de solucién a esta temperatura (103,6
Jmol 1 K~1), aunque para los fines practicos de este andlisis, se utilizé ASSJ;CI en lugar de
ASP3 Enla tabla se relacionan los valores obtenidos para las funciones termodinamicas

del proceso de mezcla.

Por medio del andlisis de las contribuciones parciales de la solucién ideal (relacionadas con
el proceso de fusién del soluto) y del proceso de mezcla a la entalpia y entropia de solucién,
se encuentra que AHYS y AS? son positivas (tabla [5-7), mientras que las contribuciones

de las funciones termodinamicas relacionas con el proceso de mezcla dentro del proceso de
y AS?. son negativas desde el acetato de etilo puro

miz

solucidn, son variables; es decir AH?, .
hasta 0.40 en fraccién masica de EtOH y positivas en todos los demads sistemas. Puede
concluirse que, en general, el proceso de solucién de este compuesto en mezclas ricas en
acetato de etilo es conducido principalmente por la entropia de solucién y la entalpia de
mezcla, mientras que en aquellas mezclas ricas en EtOH, el proceso es conducido por las

entropias de solucién y mezcla.

La variaciéon neta en los valores de AH?. resulta de la contribucién de varias clases de

mix
interaccién. La entalpia de la formacién de la cavidad (requerida para la acomodacién del
soluto) es endotérmica ya que se requiere el suministro de energia en contra de las fuerzas
cohesivas del solvente. Este proceso decrece la solubilidad. Por otra parte, la entalpia de
la interaccion soluto-solvente es exotérmica y resulta principalmente de las interacciones de

tipo van der Waals y acido-base de Lewis; este proceso favorece la solubilidad.
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Tabla 5-7.: Funciones termodinamicas aparentes relativas al proceso de mezcla de la Etil-
hexil triazona en mezclas etanol + acetato de etilo a 308 K*

T R e e i i S O B
0,00 -4,180 (0,008) | -13,9 (0,3) | -31,6 (0,8) | -9,74 (0,26) 58,8 41,2
0,10 -4,585 (0,011) | -17,3 (0,5) | -41,4 (1,2) | -12,7 (0,4) 57,6 42,4
0,20 -4,606 (0,011) | -16,1 (0,7) | -37,5 (1,6) | -11,5 (0,5) 58,3 41,7
0,30 -4,425 (0,016) | -11,9 (0,7) | -24,4 (1,9) | -7,5(0,6) 61,4 38,6
0,40 -4,066 (0,013) | -6,9 (0,6) -9,3 (1,6) -2,9 (0,5) 70,7 29,3
0,50 -3,487 (0,015) | 1,4 (0,7) 15,7 (1,8) 4.8 (0,6) 21,9 78,1
0,60 -2,657 (0,018) | 14,2 (0,8) | 54,9 (2,2) 16,9 (0,7) 45,7 54,3
0,70 -1,350 (0,020) | 30,3 (0,9) | 102,8 (2,6) | 31,7 (0,8) 48,9 51,1
0,80 0,713 (0,029) | 38,3 (0,9) | 122,0 (2,5) | 37,6 (0,8) 50,5 49,5
0,90 3,174 (0,012) | 34,7 (0,4) | 102,2 (1,1) | 31,5 (0,3) 52,4 47,6
1,00 5,325 (0,023) | 21,7 (0,7) | 53,2 (1,8) 16,4 (0,5) 57,0 43,0

& Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.

Y wmon es la fraccién mésica del etanol en la mezcla de solventes libre de soluto.

¢ (y,(rs son las contribuciones relativas de entalpia y entropia a la energia Gibbs de mezcla. Estos
valores son calculados por medio de las ecuaciones y respectivamente.

5.2.3. Funciones termodinamicas de transferencia de la Etilhexil

triazona en mezclas binarias etanol + acetato de etilo

Con el fin de verificar el efecto presentado por la polaridad de las mezclas (composicién de
mezclas binarias) sobre la funcién termodinamica que conduce el proceso de solucién, en la
tabla se presentan las funciones termodinamicas de transferencia de la Etilhexil triazona
desde las mezclas de solventes de menor polaridad hasta aquellas mezclas de mayor polaridad.
Estas nuevas funciones de transferencia se calcularon como las respectivas diferencias entre
las cantidades termodinamicas de mezcla del filtro quimico en las mezclas de mayor polaridad
y las mezclas de menor polaridad.

Si se considera la adicion de EtOH sobre AcOEt, sucede lo siguiente: desde el EtOH puro
hasta 0,10 en fraccion méasica de EtOH (AGY__, 5 <0,AHS_ 5 <0y AS_, 5 <0) el proceso
de solucién es conducido por la entalpia, mientras que desde 0,10 hasta 0,20 en fraccién
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masica de EtOH (AGY_,5 <0, AHS 5 >0y AS9_,5 >0) el proceso de solucién es
conducido por la entropfa. En cambio, desde 0,20 hasta 0,80 en fracciéon mésico de EtOH (
AGY_ >0, AHY >0y ASS_, 5 >0) el proceso de solucién es conducido por la entalpia,
mientras que desde 0,80 en fraccién mésica hasta el EtOH puro ( AGY_, >0, AHq_,5<0
y AS9__ 5 <0) el proceso de solucién es nuevamente conducido por la entropia; sin embargo,
no existe una explicacién disponible para estos resultados.

Tabla 5-8.: Funciones Termodinamicas de Transferencia de EHT des-
de solventes de menor polaridad hasta mayor polaridad
en mezclas de etanol + acetato de etilo a 308K?

weion" AGY s/ AHY g/ ASS g/ TASY 5/
Ac | Be | kJmol™t kJmol™' | Jmol 'K~ Y kJmol™*
0,00 | 0,10 | -0,405 (0,010) | -34 (0,4) | -9.8 (1,1) | -3,0 (0,3)
0,10 | 0,20 | -0,021 (0,013) | 1,2 (0,7) | 3.9 (1.8) | 1,2(0,5)
0,20 | 0,30 | 0,181 (0,017) | 42 (0,9) | 13,1 (2,3) | 4,0 (0,7)
0,30 | 0,40 | 0,359 (0,019) | 5,0 (0,9) | 151 (2,3) | 4,6 (0,7)
0,40 | 0,50 | 0,579 (0,018) | 83 (0,8) | 251 (2,2) | 7.7 (0,7)
0,50 | 0,60 | 0,830 (0,021) | 12,9 (1,0) | 39,1 (2,7) | 12,1 (0,8)
0,60 | 0,70 | 1,307 (0,025) | 16,1 (1,1) | 48 (3) | 14,8 (1,0)
0,70 | 0,80 | 2,06 (0,03) | 8,0 (1,.2) 193) | 59(1,1)
0,80 | 0,00 | 2,46 (0,03) | -3,6 (0,9) | -19.8 (2,5) | -6,1 (0.8)
0,90 | 1,00 | 2,151 (0,025) | -12,9 (0,7) | -49,0 (1.8) | -15,1 (0,6)

@ Estas magnitudes se calculan como AWY__, 5 = AU, .o — AV, . - donde
U es G, H o S. Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.

P wron es la fraccién mésica del etanol en las mezclas cosolventes libre de
Etilhexil triazona.

¢ A y B son los medios més polar y menos polar, respectivamente.

5.2.4. Compensacion entalpica-entroépica al proceso de solucién

Bustamante y colaboradores[19] [96] han demostrado algunos efectos de compensacion quimi-
ca para la solubilidad de muchos farmaco en mezclas cosolventes acuosas. Este andlisis puede
ser util con el fin de identificar el mecanismo de acciéon de la cosolvencia. La elaboracion de
graficas ponderadas de AH?,, en funciéon de AG? ), ala temperatura media arménica permi-

SO
te observar mecanismos similares para el proceso de solucién, de acuerdo con las tendencias
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obtenidas[97, 08].

La figura muestra que la Etilhexil triazona en el sistema solvente EtOH + AcOEt pre-
senta una compensacion no lineal AHZ, vs AG?,. con una pendiente negativa para el
intervalo desde EtOH puro hasta 0,80 en fraccién masica de EtOH, indicando que la en-
tropia conduce el proceso de solucion. De forma contraria, desde 0,80 hasta 0,20 en fraccién
masica de EtOH, se obtiene una pendiente positiva, indicando que la entalpia conduce el
proceso de solucion. Estos resultados estan de acuerdo con los ya descritos para las funciones
de transferencia, aunque la explicacién para éstos ain es incierta, por la falta de informacién
acerca de la naturaleza estructural de éstas mezclas; mientras que en el caso de mezclas eta-
nol + agua (EtOH + W), se ha observado que la entropia conduce la disolucién de algunos
farmacos en mezclas ricas en agua, y éste resultado puede ser atribuido a la perdida de la

estructura del agua alrededor de grupos no polares del farmaco causado por la adicion del
cosolvente. [68, 59, [60].
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Figura 5-2.: AH?, vs AG?,, Gréfica de compensacién entalpica-entrépica para la solucion

de EHT en mezclas etanol + acetato de etilo a 308 K (La composicién se
encuentra expresada en fracciéon maésica de etanol)
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5.3. Meétodo Extendido de Solubilidad de Hildebrand

(MESH)

La informacion sobre la polaridad y el comportamiento volumétrico de las mezclas de acetato
de etilo 4 etanol como funcién de la composicién, ha sido presentada en literatural33], [99].
Por otra parte, los valores calorimétricos de EHT, fueron los siguientes: T,s = 397,3 £ 0,1
Ky AH s = 55,2 £ 0,6 kJmol ™. A partir de estos resultados, la solubilidad ideal calculada
para este filtro solar fue 3,87(0,04) x 1073.

Tabla 5-9.: Fraccién volumétrica (¢) (en aucencia el soluto), pardmetro de solubilidad de Hilde-
brand de las mezclas disolventes (d;), solubilidad de la EHT expresada en porcentaje
de masa y fracciéon molar (100.z3), la densidad de las mezclas saturadas (psar—soin),

sat

volumen molar aparente de la EHT (¢7*), fraccién volumétrica del solvente (¢;) en las
soluciones saturadas, y logaritmo de los coeficientes de actividad de la EHT (log~s),

a 298,15 K.
¢ o1 ETH Poat-son | O

AcOEt | (MPa'/?) " oo 100,25 (g.em=3) | (emPmol-Y) | ! ~logs
0,0000 | 26,50 | 1,610 (0,010) | 0,0915 (0,0006) | 0,7901 652,6 0,0899 | -0,626
0,089 | 2575 | 3,535 (0,010) | 0,2035 (0,0006) | 0,803 716,4 09766 | -0,279
0,1800 24,99 6,79 (0,04) 0,449 (0,003) 0,8211 712,7 0,9517 0,064
0,2734 24,20 13,12 (0,13) 0,977 (0,011) 0,8458 721,4 0,9027 0,402
0,3692 | 23,40 | 22,10 (0,11) | 1,924 (0,012) | 08777 7231 0,8296 | 0,697
04675 | 22,57 | 30,45 (0,07) | 3,119 (0,009) | 0,9082 724.3 0,7566 0,906
05684 | 21,73 | 36,86 (0,19) | 4,38 (0,03) 0,933 726,1 0,6966 | 1,054
0,6720 20,86 40,31 (0,34) 5,37 (0,07) 0,9507 725,6 0,6622 1,142
0,7784 19,96 42,02 (0,08) 6,157 (0,018) 0,9635 725,8 0,643 1,202
08877 | 19,04 | 40,14 (0,14) | 6,17 (0,03) | 0,9691 722,8 0,6584 | 1,203
1,0000 18,1 33,09 (0,13) 5,03 (0,03) 0,9634 721,1 0,7207 1,114

La tabla muestra la solubilidad de Etilhexil triazona expresada en porcentaje de masa y
fraccién molar, la densidad de las mezclas saturadas, el volumen molar aparente de Etilhexil
triazona, y la fraccién volumétrica del solvente en las soluciones saturadas a 298,15 K. La
figura muestra la solubilidad experimental y la solubilidad calculada por medio del uso
del modelo de soluciones regulares como funcién del pardmetro de solubilidad de las
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Figura 5-3.: Solubilidad experimental (o) y solubilidad calculada de acuerdo con el modelo
de Hildebrand de soluciones regulares (¢) de EHT como funcién del pardmetro
de solubilidad de las mezclas de solventes a 298.15 K.

mezclas de solventes. La solubilidad es mayor en la mezcla de 0,8877 en fraccion volumétrica
de AcOEt (6; = 19,04 M Pa'/?).

A partir de los valores de densidad de las mezclas de solventes[33], [99] de las soluciones
saturadas , ademas de la solubilidad de la Etilhexil triazona expresada en porcentaje
de masa (5-9)), se calcularon la fraccién volumétrica del solvente (¢;) y el volumen molar
aparente del soluto (¢ ) en las mezclas saturadas. Estos valores también se presentan en
la tabla [5-91

Segun la literatura[77] el volumen molar de un soluto en soluciones saturadas ha sido con-
siderado como un valor constante cuando se utiliza el método MESH. De esta forma, para
compuestos solidos, esta propiedad es generalmente calculada por medio del método de con-
tribucién de grupos propuesto por Fedors [1974][95]. Sin embargo, esta propiedad no es
independiente de la composicién del solvente como puede verse en la tabla [5-9] para los
volimenes molares aparentes de Etilhexil triazona. Este hecho puede deberse a diferentes
interacciones moleculares, dependiendo de las respectivas proporciones del solvente. Por esta
razon, en esta investigacion se emplearon los volimenes molares aparentes experimentales
de Etilhexil triazona, en lugar del valor calculado (650,4 cm3mol™!), tabla |5-10])[95].
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Tabla 5-10.: Volumen molar, pardmetros parciales de solubilidad y parametro de so-
lubilidad total de la Etilhexiltriazona

Van Krevelen
Grupo o Numero Fedors V/
atomo de grupos | em3.mol~! Fa/ FI? / Un/
JY2 em3/2 mol =1 J.cm®.mol =2 J.mol ™!
-CHs 6 6x33,5 5x420 6x0 6x0
-CHa- 15 15%16,1 15%270 2x0 15%0
>CH- 3 3x-1 2x80 3x0 3x0
>CH= 3 3x-5,5 3x70 3x0 3x0
Fenileno (m) 3 3%x52,4 3x1270 3%110 3x0
-COO- 3 3x18 3x390 3x490 3x7000
-NH- 3 3x4.,5 3x160 3x210 3x3100
-NO= 3 3x4,0 3x164 3x1323 1x1759
Total 650.4 5670 696400 28500
84 5670/304,4=18,63M Pa'/?
Sp (696400)'/2/304,4=2,74M Pa'/?
O (28500/304,4)'/2=9,68 M Pa'/?
St (18,632 +2,74% +9,682)1/2 = 21, 18M Pa'/?

Por otra parte, de acuerdo con la literatura[77], la fraccién volumétrica de la mezcla de
solventes en la solucion saturada se ha calculado por medio de la siguiente expresion,

Vi (1 — a3)

_ 5-1
Vi(1—a23) + Vizs (5-1)

$1

Donde, V] es el volumen molar del solvente (calculado para las mezclas de solventes como
Vimiz = Y, Vi,¢;, asumiendo aditividad de volimenes). Sin embargo, es bien conocido
que los volimenes de mezcla no son aditivos en aquellas mezclas que presentan una fuerte
presencia de puentes de hidrégeno y grandes diferencias en los volimenes molares entre
sus componentes. Por esta razén, para este estudio, se usaron las fracciones volumétricas
experimentales para todos los célculos involucrados (tabla [5-9).

Igualmente los coeficientes de actividad de Etilhexil triazona como logaritmos decimales son
también presentados en la tabla Estos valores fueron calculados a partir de los datos de
solubilidad experimental (tabla |5-9)) y la solubilidad ideal a 298,15 K (z3 = 3,87 x 107?).

En casi todos los casos, los valores de ~3 fueron inferiores que la unidad debido a que las
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solubilidades experimentales son mayores que la ideal, excepto para el EtOH puro y la mezcla
0,0889 en fraccion volumétrica de AcOEt.

Por otra parte, los pardmetros A, K, y W son presentados en la tabla [5-11] Con el fin
de calcular el parametro W, se usé el parametro de solubilidad experimental de Etilhexil
triazona. Este valor de d3 es el mismo de la mezcla de solventes donde se encontro la mayor
solubilidad del activo solar (19,04M Pa'/?, tabla . Es interesante anotar que el valor
experimental de Etilhexil triazona es bastante diferente respecto al calculado de acuerdo con
el método de contribuciones de grupos sustituyentes (22, 31M Pa'/?, tabla , aunque las
razones para este hecho no lograron esclarecerse.

Tabla 5-11.: Densidad (gem™3) de las soluciones saturadas de la Etilhexil triazona en
mezclas binarias etanol + acetato de etilo y en los solventes puros a las
temperaturas de 298,15 K, 303,15 K, 308,15 K, 313,15 K y 318,15 K. Las
incertidumbres son dadas en paréntesis.

51 A K Weap Weaiculado/ Jem™>
(MPa'?)| (em3J~Y)| (Jem=3)?| (J.em=3)2 1 9 3 4 5
26,50 0,112020 | 0,524773 | 529,659 | 525,707 | 528,483 | 530,018 | 529,727 | 529,669
25,75 0,119684 | 0,521761 | 511,781 | 510,306 | 511,553 | 511,405 | 511,640 | 511,739
24,99 0,113078 | 0,518864 | 493,815 | 494,520 | 494,512 | 493,500 | 493,790 | 493,825
24,20 0,102981 | 0,516558 | 476,183 | 478,334 | 477,368 | 476,174 | 476,275 | 476,220
23,40 0,087184 | 0,515123 | 459,069 | 461,733 | 460,130 | 459,271 | 459,137 | 459,059
22,57 0,072630 | 0,514500 | 442,334 | 444,700 | 442,807 | 442,607 | 442,335 | 442,314
21,73 0,061722 | 0,514660 | 425,859 | 427,219 | 425,412 | 425,966 | 425,735 | 425,793
20,86 | 0,055736 | 0,514966 | 409,047 | 409,272 | 407,956 | 409,092 | 409,075 | 409,157
19,96 0,052560 | 0,515590 | 391,995 | 390,840 | 390,455 | 391,687 | 391,940 | 391,943
19,04 0,054887 | 0,515105 | 373,614 | 371,903 | 372,922 | 373,404 | 373,722 | 373,613
18,10 0,065613 | 0,512955 | 353,620 | 352,439 | 355,378 | 353,841 | 353,575 | 353,623

a1 Jem™2 =1MPa

Como se ha indicado, el parametro W cuantifica las desviaciones presentadas por soluciones
reales con respecto a las soluciones regulares. Estas desviaciones son principalmente debidas
a interacciones especificas tales como puentes de hidrogeno. El filtro quimico y los solventes
estudiados pueden establecer estas interacciones como aceptor o donor de hidrégeno .

La Figura muestra que la variacion del pardmetro W con relacién al pardmetro de
solubilidad de la mezcla de solventes, presenta una pequena desviacién del comportamiento
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lineal. Los valores W calculados por medio del uso de polinomios regulares de orden 1 a 5
también se presentan en la tabla (las regresiones empiricas son obtenidas usando MS
Excel y TableCurve 2D v5.01). Es claro, que estos valores dependen del modelo empleado

en la resolucion de la ecuacién. Comportamientos similares se han citado en literatura para
otros compuestos[26], 28, 27, 29] 30] 31, 140, [33].

La tabla muestra los valores de solubilidad obtenidos por medio del uso de los valores
de W obtenidos a través del despeje de los modelos polinomiales presentados en la tabla
[6-11] Ya que se busca el mejor ajuste de regresion, el primer criterio usado para definir el
orden del polinomio, fueron las incertidumbres obtenidas de acuerdo con el ajuste estandar,
los cuales fueron 0,7569, 0,7778, 0,1615, 0,0951, y 0,0765, para 6rdenes de uno a cinco,
respectivamente. Como criterio de comparacion, en la tabla también se muestran los

porcentajes de la diferencia entre la solubilidad experimental y aquellas calculadas por medio
del uso de MESH.
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Figura 5-4.: Variacion del parametro W como funcion del parametro de solubilidad de las
mezclas solventes a 298,15 K
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Tabla 5-12.: Solubilidad calculada de EHT empleando los parametros W obtenidos a partir
de los modelos de regresion en 6rdenes 1, 2, 3, 4 y 5, y los porcentajes de
diferencia con relacion a los valores experimentales a 298,15 K.

01 x3(calculado) % dev. @

(MPa'/?) 1 2 3 4 5 1 2 3 | 4] 5
26,50 1,19 x10~% | 4,99 x10~% | 1,10 x10~3 | 9,48 x10~* | 9,20 x10=* | 87,0 | 45,5 | 204 | 3.6 | 0,5
25,75 9,03 x10~4 | 1,79 x10~3 | 1,65 x10—3 | 1,88 x10~3 | 1,99 x10~3 | 55,6 | 11,8 | 18,7 | 7,5 | 2,3
24,99 6,48 x10~3 | 6,45 x10~3 | 3,81 x10~3 | 4,43 x10~3 | 4,51 x1073 | 44,4 | 43,7 | 15,1 | 1,3 | 0,5
24,20 2,71 x1072 | 1,71 x10~2 | 9,73 x10~3 | 1,02 x10~2 | 9,94 x10~3 | 1774 | 754 | 0,4 | 45 | 1,8
23,40 5,61 x10~2 | 2,95 x10~2 | 2,09 x10~2 | 1,98 x10~2 | 1,92 x10=2 | 191,4 | 53,1 | 84 | 2,7 | 0,4
22,57 6,88 x1072 | 3,65 x10~2 | 3,42 x10~2 | 3,12 x10~2 | 3,10 x10~2 | 120,7 | 17,2 | 96 | 0,1 | 0,7
21,73 6,44 x1072 | 3,86 x102 | 4,51 x10~2 | 4,23 x10~2 | 4,30 x10~2 | 47,2 | 11,9 | 31 | 3,5 | 1,8
20,86 5,69 x1072 | 4,06 x10~2 | 5,43 x10~2 | 5,41 x10~2 | 5,52 x10~2 6,0 244 | 1,2 | 0,7 | 2,9
19,96 4,66 x10~2 | 4,24 x10~2 | 5,72 x10~2 | 6,08 x10=2 | 6,08 x10=2 | 24,4 | 31,1 | 72 | 1,3 | 1,2
19,04 4,00 x10~2 | 5,18 x10~2 | 5,85 x10~2 | 6,34 x10~2 | 6,17 x1072 | 351 | 16,0 | 52 | 2,8 | 0,0
18,10 3,52 x1072 | 8,55 x1072 | 5,37 x10~2 | 4,96 x10=2 | 5,03 x10~2 | 30,0 | 70,1 | 6,9 | 1,4 | 0,1

TotalP 745 | 36.4 | 87 | 2.7 | 1.1
Error tipicoP 189 | 69 | 2.0 | 0.6 | 0.3
Desviacién estandar® 62.7 | 229 | 6.7 | 2.1 | 0.9

2 Calculado como 100 X (|Z3_expt — T3—calc| /T3 — expt).
b Calculado considerando los valores obtenidos tanto en los solventes puros, asi como en las nueve mezclas
binarias.

De acuerdo con la tabla[5-12] se observa que entre mayor complejidad muestra el polinomio
usado, mayor la correlacion entre las solubilidades experimentales y las calculadas. Este hecho
se confirma con base en los porcentajes de desviacion (2,7% y 1,1 %, para 6rdenes 4 y 5,
respectivamente). De forma contraria, a lo encontrado por otras investigaciones similares,[29]
30, 1311, 0], en este caso, el incremento mas importante en concordancia es el obtenido al pasar
de orden 2 a orden 3 (desde 36,4 hasta 8,7 %), aunque los incrementos mas significativos se
obtienen mas adelante. Este comportamiento es similar al encontrado con la indometacina
en mezclas de EtOH + AcOEt[33].

Sin embargo, en los calculos del presente estudio, se empled el modelo con menor desviacion

(orden 5, ecuacion [5-2)):

W = C, + C10 + C8? 4+ C56% + C10* + C56° (5-2)

Donde, C, = —5362(1952), C; = 1161(445), Cy = —97(40), Cy = 4,1(1,8), Cy = —8,8(4, 1)
1072, C5 = 7,6(3,7) x 107%. Los coeficientes de determinacién 72 = 0,999999 y la incerti-
dumbre estandar de ajuste = 0, 076468.
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Tabla 5-13.: Comparacién de los valores de solubilidad de la Etilhexil triazona calcu-

lados directamente y los calculados usando MESH.

5 x3(calculado) % dev.?
1

26,50 9,15 x10~4 1,04 x1073 9,20 x10~* 13,7 0,5
25,75 2,035 x1073 1,64 x1073 1,99 x1073 19,4 2,3
24,99 4,49 x1072 4,44 x1073 4,51 x1073 1,2 0,5
24,20 9,77 x1073 1,03 x1072 9,94 x1073 5,3 1,8
23,40 1,924 x1072 1,93 x1072 1,92 x1072 0,3 0,4
22,57 3,119 x1072 3,08 x1072 3,10 x1072 1,3 0,7
21,73 4,38 x1072 4,32 x1072 4,30 x1072 1,2 1,8
20,86 5,37 x1072 5,45 x1072 5,52 x1072 1,4 2,9
19,96 6,157 x10~2 6,16 x1072 6,08 x1072 0,0 1,2
19,04 6,17 x1072 6,14 x1072 6,17 x1072 0,5 0,0
18,10 5,03 x1072 5,04 x1072 5,03 x1072 0,2 0,1
Totald 4,1 1,1
Error tipicod 1,9 0,3
Desviacién estandard 6,5 0,9

& Calculado como 100 X (|Z3_egpt — T3—calc| /T3 — expt).

P Calculado usando la Ecuacién

¢ Calculado usando la Ecuacién 2-1§

4 Calculado considerando los valores obtenidos tanto en los solventes puros, asi como en las nueve
mezclas binarias.

Una consideraciéon importante sobre la utilidad del método MESH se refiere a la justifica-
cién de calculos complejos que involucran muchas otras variables del sistema considerado
(ecuacion 2-37] tablas y [6-12)), en lugar de una regresién simple empirica de las solu-

bilidades experimentales como funcion de los pardametros de solubilidad de las mezclas de
solventes (tabla , . Por esta razoén en la tabla , las solubilidades experimentales
son comparadas con aquellas calculadas directamente por medio del polinomio regular de
grado 5 de z3 como funcién de los valores § de las mezclas de solventes (5-3] ecuacién [5-3).
Asi como aquellas calculadas involucrando el parametro W obtenido de la ecuacion (ta-
bla . Es importante anotar que ambos polinomios comparados tienen el mismo orden.
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Los correspondientes porcentajes de diferencia son presentados en la tabla [5-13|
T3 =a+ bd + c6* + do® + ed* + f6° (5-3)

Donde, a = 23,8(4,6), b = —5,6(1,1), ¢ = 0,51(0,10), d = —2,3(0,4) x 1072, e =
5,1(1,0) x 107, f = —4,5(0,9) x 1075. Coeficiente de determinacién r*> = 0,9998135e
incertidumbre estandar de ajuste = 1,8060 x 10—4. también se muestran los porcen-

tajes de la diferencia entre la solubilidad experimental y aquellas calculadas por medio del
uso de MESH.

Basados en los porcentajes de desviacién promedios, presentados en la tabla (41%y
1,1% para el calculo directo y el método MESH, respectivamente) se observa que existen
diferencias significativas entre los valores obtenidos al emplear ambos métodos. De forma si-
milar al lo encontrado para el acetaminofén[29] [30] y de forma opuesta a lo encontrado para
el ibuprofeno y naproxeno en algunos sistemas cosolventes, [40}, 3], asi como la indometacina
en mezclas de AcOEt + EtOH [33], en el caso de Etilhexil triazona, el presente resultado
deberia mostrar una gran utilidad de método MESH. Este tltimo punto puede ser contro-
versial, al considerar que el método MESH implica experimentacion adicional, que involucra
la medicién de la densidad y la caracterizacion térmica del equilibrio sélido-liquido para el
compuesto solido. Sin embargo, es necesario tener en mente, que el método MESH conside-
ra la solubilidad del activo desde un enfoque fisicoquimico sistematico. Ademas, solamente
serfa necesario encontrar un método efectivo para calcular el pardmetro Walker (K) para
asi calcular el término W de acuerdo con la expresién 2K 6,03, ya que los términos d; y 03,
serfan conocidos, y entonces, la solubilidad experimental podria ser calculada en cualquier
mezcla solvente.

En este estudio el método MESH ha sido adecuado para evaluar la solubilidad de EHT
en mezclas + EtOH + AcOEt al utilizar los valores experimentales de los pardametros de
solubilidad de Hildebrand y los volimenes molares del filtro quimico. En particular, se ha
encontrado un buen caracter predictivo por medio del uso de un polinomio regular de orden
cinco del parametro de interaccién W, como funcién del parametro de solubilidad de las
mezclas solventes.

5.4. Desempeno del modelo de Jouyban-Acree en la
estimacion de la Solubilidad de la Etilhexil Triazona
en mezclas de Acetato de Etilo 4+ Etanol

Es bien conocido que las escalas de concentracién volumétricas dependen de la variacion
de temperatura, segiin sus respectivos coeficientes de expansion de térmico-volumétricos
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(cv). Por esta razén, en la tabla se muestra la dependencia de la fraccién volumétrica
respecto a la temperatura en mezclas AcOEt + EtOH con una variacién de la composicion
de 0,10 en fraccién masica (facop:). Asi mismo se muestra la correspondiente descripcion
estadistica.

Tabla 5-14.: Fracciéon Volumétrica (f) de AcOEt en mezclas de AcOEt + EtOH como fun-
cion de la composicion de las mezclas y la temperatura.

facort
BACOBE T 0815 K | 303,15 K | 30815 K | 313,15 K | 318,15 K | Promedio (SD)P e’
0,1000 0,1125 0,1123 0,1122 0,1120 0,1120 0,1122 (0,0002) 0,19
0,2000 0,2219 0,2216 0,2214 0,2211 0,2210 0,2214 (0,0004) 0,17
0,3000 0,3283 0,3280 0,3277 0,3274 0,3272 0,3277 (0,0005) 0,14
0,4000 0,4319 0,4316 0,4312 0,4309 0,4307 0,4313 (0,0005) 0,12
0,5000 0,5328 0,5325 0,5321 0,5317 0,5315 0,5321 (0,0005) 0,10
0,6000 | 06311 | 0,6308 | 06304 | 06301 | 0,6299 |0,6305 (0,0005) | 0,08
0,7000 0,7269 0,7266 0,7263 0,7260 0,7258 0,7263 (0,0004) 0,06
0,8000 0,8202 0,8200 0,8198 0,8196 0,8194 0,8198 (0,0003) 0,04
0,9000 0,9112 0,9111 0,9110 0,9109 0,9108 0,9110 (0,0002) 0,02

8 SD es la desviacion estdndar
b %VC es el porcentaje del coeficiente de variacién

Aunque los valores de o para el AcOEt y el EtOH son significativamente diferentes,
1,397x107% K1 y 1,123x107% K~ respectivamente[99], la dependencia de f con la tem-
peratura es relativamente baja, siendo en nueve de los casos, inferior a 0,19 %, lo que con
fines practicos es considerado como insignificante. Atin mas, los valores medios obtenidos son
similares a aquellos obtenidos a 303,15 K. Por esta razén, al emplear las ecuaciones [2-40| a
2-43| se usaron valores obtenidos a esta temperatura, de la misma forma que se ha hecho en
otras investigaciones similares[38], 100 [101].

La Tabla muestra los valores experimentales para la solubilidad en equilibrio de la
Etilhexil triazona, expresada como logaritmo decimal de la fraccién molar. Los valores em-
pleados como datos de entrada de las ecuaciones de [2-40] a [2-43] fueron aquellos obtenidos en
los solventes puros para todas las temperaturas.



5.4 Desempenio del modelo de Jouyban-Acree en la estimacion de la Solubilidad de la
Etilhexil Triazona en mezclas de Acetato de Etilo + Etanol 53

Tabla 5-15.: Solubilidad experimental de la Etilhexil triazona expresada en logarit-
mo decimal como funcion de la composicion de las mezclas y la tem-
peratura. Los valores en paréntesis son los coeficientes de variacion de
la solubilidad en equilibrio.

wacort | facom | 29815 K | 30315 K | 308,15K | 313,15K | 318,15 K

0,0000 | 0,0000 | -3,153 (1,3) | -3,039 (0,6) | -2,913 (1,3) | -2,731 (1,8) | -2,561 (1,7)
0,1000 | 0,1122 | -2,791 (1,1) | -2,691 (0,3) | -2,562 (0,8) | -2,374 (0,1) | -2,142 (0,8)
0,2000 | 0,2214 | -2,463 (0,8) | -2,348 (0,6) | -2,186 (0,4) | -1,953 (0,8) | -1,716 (0,3)
0,3000 | 0,3277 | -2,122 (0,9) | -2,010 (1,1) | -1,834 (0,3) | -1,612 (1,2) | -1,416 (1,2)
0,4000 | 0,4312 | -1,767 (1,7) | -1,716 (0,6) | -1,553 (1,7) | -1,377 (3,1) | -1,243 (0,3)
0,5000 | 0,5321 | -1,531 (2,1) | -1,506 (0,3) | -1,371 (0,7) | -1,240 (1,2) | -1,138 (0,6)
0,6000 | 0,6304 | -1,364 (1,3) | -1,359 (0,8) | -1,253 (0,4) | -1,142 (2,2) | -1,065 (0,8)
0,7000 | 0,7263 | -1,273 (1,1) | -1,270 (1,3) | -1,179 (0,4) | -1,079 (1,8) | -1,022 (0,1)
0,000 | 0,8198 | -1,216 (0,5) | -1,211 (0,3) | -1,136 (0,2) | -1,061 (0,2) | -1,001 (0,4)
0,9000 | 0,9110 | -1,221 (1,8) | -1,210 (0,5) | -1,141 (0,8) | -1,061 (1,1) | -0,995 (2,6)
1,0000 | 1,0000 | -1,326 (2,0) | -1,299 (0,6) | -1,214 (0,5) | -1,132 (1,2) | -1,056 (0,1)

Por otra parte, la figura muestra la solubilidad experimental de la Etilhexil triazona
en funcion de la polaridad del solvente (Mezclas disolventes y solventes puros) a 298,15 K
expresada como fraccion molar. La méaxima solubilidad de la Etilhexil triazona, se obtiene
en la mezcla disolvente con concentracion 0,8 en fracciéon mésica de acetato de etilo, cuyo
pardametro de solubilidad es de 19,96 M Pa'/?, el cual difiere del calculado para EHT 22,31
MPa'’?, mediante el método de contribucién de grupos propuesto por Fedors. En cuanto a
los solventes puros la EHT, es mas soluble en acetato de etilo (d4c0r = 18, 10M Pa'/?) que
en etanol (0gon = 26,50M Pa'/?), posiblemente debido a que el pardmetro de solubilidad
experimental de la EH (857, = 19,96 M Pa'/?, es mas cercano al de AcOH que al del EtOH,
indicando que la EHT es mas afin por el ACOH que por el EtOH en donde se presenta la
menor solubilidad de la EHT.

Las tablas N muestran los valores logaritmicos de la solubilidad calculados por
medio de las ecuaciones [2-40]y [2-43| como funcién de la composicién de las mezclas y la tempe-
ratura. Los porcentajes de desviacién individuales y grupales con relacion a las solubilidades
en equilibrio también se muestran en estas tablas.
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Figura 5-5.: Solubilidad experimental expresada como fraccién molar de EHT (o) como
funcion de la fraccién volumétrica del AcOEt en mezclas AcOEt + EtOH a

Tabla 5-16.:

298,15 K.

Solubilidad de EHT calculada por medio del modelo logaritmico aditivo (ecua-

cién [2-40)) expresada en logaritmo decimal como funcién de la composicién de
las mezclas y la temperatura. Los valores en paréntesis son los porcentajes de
desviacién calculados de acuerdo con la ecuacién

fAcoEt 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K M %D?

0,1122 | -2,948 (30,3) | -2,843 (29,5) | -2,722 (30,8) | -2,552 (33,6) | -2,392 (43,7) | 33,6 £ 5,9
0,2214 | -2,749 (48,2) | -2,653 (50,5) | -2,537 (55,4) | -2,377 (62,4) | -2,228 (69,2) | 57,1 £ 8,7
0,3277 | -2,554 (63,1) | -2,468 (65,2) | -2,356 (70,0) | -2,207 (74,6) | -2,068 (77,7) | 70,1 £ 6,2
0,4312 | -2,365 (74,8) | -2,288 (73,2) | -2,180 (76,4) | -2,042 (78,4) | -1,912 (78,5) | 76,3 £ 2,3
0,5321 | -2,181 (77,6) | -2,113 (75,3) | -2,009 (77,0) | -1,880 (77,1) | -1,760 (76,1) | 76,6 £+ 0,9
0,6304 | -2,001 (76,9) | -1,942 (73,9) | -1,842 (74,2) | -1,723 (73,7) | -1,612 (71,6) | 74,1 £ 1,9
0,7263 | -1,826 (72,0) | -1,775 (68,7) | -1,679 (68,4) | -1,570 (67,7) | -1,468 (64,2) | 68,2 £ 2,8
0,8198 | -1,655 (63,6) | -1,612 (60,3) | -1,520 (58,7) | -1,420 (56,3) | -1,327 (52,9) | 58,4 + 4,1
0,9110 | -1,488 (46,0) | -1,454 (43,0) | -1,366 (40,4) | -1,274 (38,8) | -1,190 (36,2) | 40,9 £ 3,8
Promedio total de los porcentaje de desviaciéon, incluyendo todas las composiciones 62+ 15

a8 M %D es el porcentaje de desviacién promedio para cada composicién de mezcla, calculado de acuerdo
con la ecuacién 2-3]
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Tabla 5-17.: Solubilidad de EHT calculada por medio del modelo de Jouyban-Acree (ecua-
ciones y [2-44) expresada como logaritmo decimal en funcién de la con-
centracion de las mezclas y la temperatura. Los valores en paréntesis son los

porcentajes de desviacion calculados de acuerdo con la ecuacion

facoEt 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K M %D*

0,1122 | -2,807 (3,6) | -2,705 (3,0) | -2,586 (5,3) | -2,418 (9,7) | -2,260 (23,8) | 9,1 + 8,6
0,2214 | -2,525 (13,4) | -2,434 (18,0) | -2,321 (26,6) | -2,165 (38,6) | -2,019 (50,2) | 29,4 + 5,1
0,3277 | -2,280 (30,5) | -2,199 (35,2) | -2,091 (44,7) | -1,946 (53,7) | -1,811 (59,8) | 44,8 £ 2,2
0,4312 | -2,056 (48,6) | -1,984 (46,1) | -1,881 (53,0) | -1,747 (57,4) | -1,622 (58,2) | 52,7 £ 5,3
0,5321 | -1,848 (51,8) | -1,785 (47,4) | -1,687 (51,7) | -1,564 (52,5) | -1,449 (51,1) | 50,9 £ 2,0
0,6304 | -1,659 (49,3) | -1,605 (43,3) | -1,511 (44,8) | -1,398 (44,4) | -1,292 (40,7) | 44,5 £ 3,1
0,7263 | -1,498 (40,4) | -1,452 (34,3) | -1,362 (34,4) | -1,258 (33,7) | -1,161 (27,3) | 34,0 £ 4,6
0,8198 | -1,377 (31,0) | -1,339 (25,6) | -1,252 (23,3) | -1,156 (19,6) | -1,067 (14,2) | 22,8 £ 6,3
0,9110 | -1,314 (19,3) | -1,282 (15,3) | -1,197 (12,1) | -1,108 (10,3) | -1,027 (7,0) | 12,8 + 4,7
Promedio total de los porcentaje de desviacion, incluyendo todas las composiciones | 33+ 175

&M %D es el porcentaje de desviacién promedio para cada composicién de mezcla, calculado de acuerdo
con la ecuacién 2-3]

Al revisar los resultados obtenidos, es claro que el modelo de Jouban-Acree (Ecuacion [2-43))
es mejor descriptor que el comportamiento aditivo (Ecuacién, ya que su valor de M %D
33 £ 17 %, es menor que frente a 62 £ 15 % obtenido para la EHT en el caso de la primera
ecuacién. Entonces, el modelo J - A puede ser de utilidad en las estimaciones de solubilidad
en equilibrio, donde pueda permitirse una incertidumbre del 30 %

Para ver claramente estos efecto, la figura muestra las diferencias entre las solubilidades
experimentales obtenidas a 298,15 K frente a aquellas calculadas por medio de la ecuacién
[2-40] La figura también muestra las diferencias obtenidas entre los valores obtenidos por
las ecuaciones [2-40| y [2-43| (v [2-44]), respectivamente.

La figura muestra que las diferencias obtenidas son positivas en todos los casos, y que
dependen de la composicion del solvente. Entonces, las solubilidades experimentales son ma-

yores que aquellas predichas por las ecuaciones [2-40|y [2-43| (y [2-44]). Es interesante observar,

que el maximo de solubilidad de EHT se encuentra en la mezcla con composicion cerca a
0,50 en fraccion volumétrica de AcOEt.
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Figura 5-6.: Diferencias logaritmicas de las solubilidades [valores experimentales después
de restar el valor calculado de acuerdo con la ecuacién - EHT (A). Di-
ferencias logaritmicas de las solubilidades calculadas [valores de acuerdo con
el modelo J - A (Ecuacién después de restar la diferencia del valor de
acuerdo con la Ecuacién 4] (x), como funcién de la proporcion de AcOEt en
mezclas de AcOEt + EtOH a 298,15 K.

Debido a que la ecuacién 2-43] (modelo J & A) es una extensién de la ecuacién 2-40] la Figura
muestra el factor de exceso de Jouyban-Acree (Factor J & A), el cual es equivalente a
la diferencia logaritmica entre las solubilidades calculadas por medio de ambas ecuaciones.

Inicialmente, y de manera opuesta a lo descrito recientemente en investigaciones similares[100),
10T], [38], donde las desviaciones obtenidas fueron explicadas en términos de pérdida en la es-
tructura del agua, por la adicién de algunos cosolventes, por ejemplo EtOH o propilenglicol,
en la presente investigacion, no se puede dar el mismo tratamiento, debido a la carencia de
informacion sobre los efectos estructurales del sistema binario AcOEt + EtOH.

A partir de todos los topicos discutidos previamente, se tiene que la solubilidad de EHT
presenta desviaciones positivas frente a aquellas predichas por el modelo de Jouyban-Acree
en el sistema solvente binario AcOEt + EtOH para todas las composiciones estudiadas. Es-
tas diferencias de estimaciones se encuentran alrededor del 30 %, lo que hace posible el uso
del modelo de Jouyban-Acree, considerando que estas diferencias si son permitidas en las
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diferentes etapas de diseno y desarrollo de nuevos productos en las industrias farmacéuticas
y cosmeéticas.



6. Conclusiones

1. Se caracteriz6 termodinamicamente el proceso de solucion del soluto Etilhexil triazona
en el sistema de mezclas binarias de Etanol (EtOH) + Acetato de Etilo (AcOEt) al de-
terminar las funciones termodinamicas de energia libre, entalpia y entropia, empleando
las ecuaciones de van 't Hoff y Gibbs, en todo el rango de composicién para la mezcla
de solventes.

2. Se realiz6 un analisis de compensacién entalpico-entrépica por medio de la elaboracién
de la grafica AH?

2 m Vs. AG? . que mostré pendientes tanto positivas como negativas.

soln
Este andlisis indic6 que para altas proporciones de Etanol (EtOH), o, Acetato de Etilo
(AcOEt), la fuerza conductora del proceso es la entropia, mientras que para las mezclas

de composicién intermedia, la fuerza conductora del proceso es la entalpia.

3. Se concluye que el proceso de solucién de la Etilhexil triazona en el sistema binario
de mezclas de EtOH + AcOEt, es bastante complejo y es altamente dependiente de la
composicion de la mezcla de solventes.

4. Se aplicé el Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH) al estudio de la
solubilidad de la EHT en mezclas binarias acetato de etilo (AcOEt) + etanol (EtOH)
obteniéndose una adecuada capacidad predictiva del MESH al relacionar el parametro
de interaccion W con el parametro de solubilidad de las mezclas solventes; de esta for-
ma, las desviaciones obtenidas en la solubilidad estimada, fueron de magnitud inferior
a las obtenidas al calcular esta propiedad directamente, a partir de modelo de regresién
para la solubilidad experimental del farmaco en funcion del parametro de solubilidad
de las mezclas disolventes.

5. Se evalto la validez del modelo de Jouyban-Acree (J & A) para la estimacién de
la solubilidad de la Etilhexil triazona en mezclas AcOEt + EtOH, en funcion de la
composicion solvente y de la temperatura, encontrandose que los valores obtenidos
con el compuesto presentan algunas desviaciones relativamente notorias respecto a los
valores experimentales.

6. La informacion presentada en este estudio, con relaciéon al proceso de soluciéon de
la ETH en el sistema binario AcOEt + EtOH, amplia la informacién fisicoquimica
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disponible para este filtro quimico; esta informacién puede ser de utilidad en el proceso
de diseno y desarrollo de protectores solares que involucren esta sustancia como parte
de su formulacién.



/. Recomendaciones

1. Ampliar la informacién fisicoquimica generada en el presente estudio, por medio de la
caracterizacion termodinamica del proceso de solucién de la Etilhexil triazona en otros
solventes de interés farmacéutico y cosmético.

2. Aplicar la metodologia de estudio empleada en el presente trabajo para la caracte-
rizacién fisicoquimica y termodinamica de otros activos ampliamente usados en la
formulacién de protectores solares.

3. Verificar la capacidad predictiva del Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand
(MESH), al aplicarlo para el proceso de solucién de sustancias relacionadas con el
presente trabajo.

4. Verificar la capacidad predictiva del modelo de Jouyban-Acree (J & A), al aplicarlo
para el proceso de solucion de sustancias relacionadas con el presente trabajo.



A. Caracterizacion de las Mezclas
Binarias Acetato de Etilo+Etanol en
Funcion de la Temperatura

A continuacion se presentan los resultados de la densidad de los sistemas binarios acetato de
etilo + etanol y de los solventes puros a 298,15 K, 303,15 K, 308,15 K, 313,15 K y 318,15 K.

Tabla A-1.: Densidades (g.cm™3) (& 0,0001g/cm?3) de las mezclas bi-
narias acetato de etilo + etanol y los solventes puros a
varias temperaturas.

Densidades (g.cm™2) de las soluciones saturadas
rion 298,15 K | 303,15 K | 308,15 K | 313,15 K | 318,15 K
0,00 0,9005 0,8944 0,8883 0,8820 0,8759
0,10 0,8871 0,8811 0,8752 0,8691 0,8631
0,20 0,8746 0,8688 0,8631 0,8572 0,8514
0,30 0,8628 0,8570 0,8515 0,8458 0,8401
0,40 0,8514 0,8457 0,8403 0,8348 0,8294
0,50 0,8404 0,8348 0,8295 0,8243 0,8190
0,60 0,8298 0,8242 0,8191 0,8142 0,8090
0,70 0,8197 0,8140 0,8091 0,8044 0,7994
0,80 0,8096 0,8042 0,7996 0,7950 0,7901
0,90 0,7995 0,7947 0,7903 0,7858 0,7810
1,00 0,7895 0,7853 0,7811 0,7767 0,7720
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