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Dedicatoria

El hombre encuentra a Dios detrás de cada

puerta que la ciencia logra abrir.

Albert Einstein
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Resumen

La Etilhexil triazona (EHT) es un filtro qúımico solar, ampliamente utilizado en la formu-

lación de protectores solares aśı como otros productos para el cuidado de la piel, siendo la

sustancia que mayor efectividad muestra como absorbente de radiación UVB.

La presente investigación se realizó con el fin de obtener la información de las propiedades

fisicoqúımicas en solución de la EHT, las cuales no han sido previamente estudiadas en de-

talle. Por lo tanto se realizó el análisis termodinámico 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 encontró que el mayor valor de solubilidad en fracción

molar se obtiene en la mezcla de 0,20 en fracción másica de EtOH a 318,15 K, mientras que

el valor más bajo se obtuvo en el etanol puro a 298,15 K. La solubilidad fue mayor para las

mezclas con fracción másica de EtOH 0,10 y 0,20, pero disminuyó con el incremento de la

fracción másica de EtOH en las mezclas binarias.

A través del uso de la ecuaciones de van´t Hoff y Gibbs se evaluaron las funciones ter-

modinámicas de enerǵıa libre de Gibbs, entalṕıa y entroṕıa de los procesos de solución 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 análisis de compensación

entálpica-entrópica, se obtuvo una gráfica no lineal de ∆H0
soln vs. ∆G0

soln, que mostró pen-

dientes tanto negativas como positivas en relación con la variación de la composición de las

mezclas solventes. De acuerdo con estos resultados, se tiene que para altas proporciones de

EtOH o AcOEt, la función conductora del proceso de solución de la EHT es la entroṕıa,

mientras que en las mezclas correspondientes a composiciones intermedias, la fuerza conduc-

tora del proceso es la entalṕıa.

Aśı mismo, en la presente investigación, se aplicó 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 (desviación general inferior al 1,2 %) al utilizar un modelo polinómico regular

de quinto orden, donde se correlacionó el parámetro de interacción W con el parámetro 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 regresión emṕırica de
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iv 0 Resumen

la solubilidad experimental como una función del parámetro de solubilidad de las mezclas

solventes.

Finalmente, en este trabajo se evalúo la validez del modelo de Jouyban-Acree (J&A) para

la estimación de la solubilidad de la EHT en mezclas AcOEt + EtOH, en función de la

composición solvente y de la temperatura, en el intervalo entre 293,15 K - 313,15 K. El

modelo J&A requiere únicamente de los valores experimentales de solubilidad del fármaco

en los solventes puros en todas las temperaturas bajo estudio. Se encontró 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 - Termodinámica de Solución - Método Extendido de Solubilidad de Hilde-

brand - Ecuación 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

of enthalpy-entropy compensation analysis, a non linear ∆H0
soln vs. ∆G0

soln compensation

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
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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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5.2.1. Funciones termodinámicas relativas al proceso de solución de la Etil-

hexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato de etilo . . . . . . 33
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5.2.4. Compensación entálpica-entrópica al proceso de solución . . . . . . . 42

5.3. Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH) . . . . . . . . . . . 44

5.4. Desempeño del modelo de Jouyban-Acree en la estimación de la Solubilidad

de la Etilhexil Triazona en mezclas de Acetato de Etilo + Etanol . . . . . . . 51

6. Conclusiones 58

7. Recomendaciones 60

A. Caracterización de las Mezclas Binarias Acetato de Etilo+Etanol en Función de

la Temperatura 61

Bibliograf́ıa 62



D
an
iel
Ri
ca
rd
o
D
elg
ad
o
M
.S
c

Lista de Figuras

2-1. Estructura molecular de la Etilhexil triazona . . . . . . . . . . . . . . . . . . 5

5-1. Dependencias de la Solubilidad de la Etilhexil triazona respecto a la tempe-

ratura en mezclas de etanol + acetato de etilo expresadas en fracción molar.

(4): 0,80 en fracción másica de etanol; (�): 0,90 en fracción másica de etanol;

(◦) etanol puro. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 37

5-2. ∆Ho
soln vs ∆Go

soln Gráfica de compensación entálpica-entrópica para la solu-
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de los modelos de regresión en órdenes 1, 2, 3, 4 y 5, y los porcentajes de

diferencia con relación a los valores experimentales a 298,15 K. . . . . . . . . 49

5-13.Comparación de los valores de solubilidad de la Etilhexil triazona calculados

directamente y los calculados usando MESH. . . . . . . . . . . . . . . . . . . 50

5-14.Fracción Volumétrica (f) de AcOEt en mezclas de AcOEt + EtOH como

función de la composición de las mezclas y la temperatura. . . . . . . . . . . 52

5-15.Solubilidad experimental de la Etilhexil triazona expresada en logaritmo de-

cimal como función de la composición de las mezclas y la temperatura. Los
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Lista de śımbolos

A continuación se presenta la lista de śımbolos, adoptado por la división de fisicoqúımica de

la Unión Internacional de Qúımica Pura y Aplicada IUPAC (International Union Of Pure

And Applied Chemistry)[1].

Śımbolos con letras latinas

Śımbolo Término Unidad SI Definición

a Actividad 1 aB = exp
[
µB−µoB
RT

]
Cp Capacidad calorifica molar J

mol.K

(
∂H
∂T

)
p

c Molaridad mol
l

cB = nB

V

e término de interacción intermolecular

f Fracción volumétrica del solvente

Go
B Enerǵıa Gibbs molar parcial J

mol
Ho
B + TSoB

Ho
B Entalṕıa molar parcial J

mol
µoB + TSoB

k Constante de Boltzmann J
K

ln Logaritmo narural

Log Logaritmo decimal

M Masa Molar Kg
mol

MB = m
nB

m Masa kg

n Número de temperaturas experimentales

NA Constante de Avogadro 1
mol

mol−1

N Número de datos 1

n Cantidad de materia mol NB

NA

P Presión Pa
~F ·~n
A

r Coeficiente de correlación
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Śımbolo Término Unidad SI Definición

R Constante de los gases J
mol.K

NA.k

S Solubilidad

SoB Entroṕıa molar parcial J
mol.K

− (∂µoB/∂T )p

T Temperatura K

V (v) Volumen m3

V E Volumen especifico

V EA Volumen especifico aparente

w Término de enerǵıa de interación

xA Fracción de la cantidad de materia 1 nB∑
nA

Śımbolos con letras griegas

Śımbolo Término Unidad SI Definición

∆ Diferencia entre estado inicial y final

δ Parámetro de solubilidad MPa1/2

φ Fracción volumetrica 1 φj =
Vj∑
Vi

γ Coeficiente de actividad

λ Longitud de onda m v
f

w Fracción másica 1 wj =
mj∑
mi

ρ Densidad kg
m3

mS

VS

ζH Contribución entálpica 1
Ho

B

Ho
B+TSo

B

ζTS Contribución entrópica 1
TSo

B

Ho
B+TSo

B

Sub́ındices

Sub́ındice Término

1,2 ó 3 componentes
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xiii

Sub́ındice Término

11 iteracciones solvente-solvente

33 iteracciones soluto-soluto

13 iteracciones soluto-solvente

app aparente

fus de fusión

mix de mezcla

P a presión constante

s soluto

soln de solución

0 estandar

1→2 transferencia desde 1 hasta 2

hm media armónica

Supeŕındices

Supeŕındice Término

E propiedad de exceso

id ideal

sat de la solucion saturada

Thm Temperatura media armónica

o estado estandar

R© marca registrada

Abreviaturas

Abreviatura Término

AcOEt Acetato de Etilo

CAS Chemical Abstracts Service



D
an
iel
Ri
ca
rd
o
D
elg
ad
o
M
.S
c

xiv 0 Lista de śımbolos

Abreviatura Término

DSC Differential scanning calorimetry

EtOH Etanol

EHT Etilhexil triazona

IUPAC International Union of Pure and Applied Chemistry

P.F Punto de fusión

USP United States Pharmacopeia

UV Ultravioleta
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1. Introducción

Desde el conocimiento de los efectos dañinos ocasionados por la radiación solar, especial-

mente los rayos ultravioleta, ha aumentado el desarrollo de productos de uso tópico como

protectores solares, que ayudan a atenuar o evitar este daño. Aśı, los protectores solares

previenen los efectos deletéreos inducidos por la radiación UV, tales como eritema, fotoenve-

jecimiento, formación de d́ımeros pirimid́ınicos de DNA, aśı como la supresión inmunológica,

los cuales se cree, predisponen al desarrollo posterior de diferentes tipos de cáncer[2].

Las sustancias que actúan como protectores solares han sido clasificadas en agentes que ab-

sorben, bloquean o reflejan la radiación UV. Aśı, se encuentran los bloqueadores solares,

pantallas solares o filtros f́ısicos, que son agentes que reflejan o dispersan tanto la radiación

UV-A como UV-B; siendo ejemplo de éstas sustancias qúımicas inertes el óxido de zinc (ZnO)

y el dióxido de titanio (TiO2)[3].

Además se encuentran las sustancias activas, o filtros qúımicos, que actúan por medio de

la absorción de la radiación UV; estos contienen en su estructura grupos cromóforos que

absorben los fotones de enerǵıa, lo que lleva a la estructura de la molécula a un nivel de

enerǵıa superior. Este mayor contenido energético es disipado en forma de calor, fluorescen-

cia, fosforescencia, o es usado en reacciones fotoqúımicas como isomerizaciones cis-trans. Son

ejemplos de filtros qúımicos el Octilmetoxicinamato y la Etilhexil triazona (EHT)[4, 5, 6].

Actualmente, la estrategia en el desarrollo de nuevas formulaciones de protectores solares

es la combinación de varios filtros qúımicos y/o filtros f́ısicos, ya que un único agente no

puede proporcionar los altos niveles de protección solar que se quiere ofrecer con este tipo de

productos, en función de las concentraciones máximas permitidas para cada uno de ellos[7].

De los filtros mencionados anteriormente, la Etilhexil Triazona (EHT), es un filtro qúımico

UV-B utilizado en la formulación de productos para el cuidado de la piel, cuyas propiedades

fisicoqúımicas no han sido ampliamente estudiadas[8, 9]. Es la sustancia que mayor efecti-

vidad muestra como absorbente de radiación (su extinción es de 1.6, mientras que para las

demás sustancias el valor máximo 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 disolución de los filtros formulados, como de agentes que

aportan emoliencia a la piel, sirviéndole para re-estructurar la matriz liṕıdica del estrato
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2 1 Introducción

córneo[10].

Aún en la mayoŕıa de los emolientes empleados para el diseño de protectores solares, la Etil-

hexil triazona muestra baja solubilidad, haciendo necesarias altas cantidades de emolientes

para asegurar su completa disolución. Este hecho tiene dos consecuencias desfavorables a te-

ner en cuenta durante el proceso de diseño de formulaciones. La primera es que, entre mayor

es la proporción de fase oleosa dentro de una formulación, más dif́ıcil es estabilizar la emul-

sión formada a largo plazo, no solamente por las altas cantidades de sistemas emulsificantes

requeridas para lograr tal objetivo, sino porque además 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 más pobres y menos aceptadas por el consumidor final[10]. Debido a las dificultades

que se presentan para asegurar la completa disolución de la Etilhexil triazona, aśı como

también con el objetivo de lograr un óptimo desempeño 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[11].

Aśı, uno de los retos en el diseño farmacéutico y cosmetológico es adecuar el ingrediente

activo a una forma de dosificación, en este caso a una forma heterodispersa de tipo emul-

sión. Dado que el principal problema radica en que la mayoŕıa de los activos presentan baja

solubilidad en agua, solvente de mayor elección como veh́ıculo en formulaciones, entonces

se plantea la necesidad de realizar estudios experimentales que se constituyen en un mode-

lo metodológico para afrontar este tipo de inconvenientes[12]. Entre los diferentes métodos

utilizados para incrementar la solubilidad verdadera o aparente de los ingredientes activos

están el uso de cosolventes, tensoactivos, modificación del pH, formación de profármacos

y complejación[13]. El uso de cosolventes y la modificación del pH son las más usadas y

efectivas. El uso de cosolventes es un método altamente versátil y un poderoso medio para

alterar la solubilidad. Además permite disolver solutos no polares en medios acuosos. En

muchos casos, la solubilidad puede incremetarse en varios órdenes de magnitud[14]. En este

contexto, es bien conocido que la solubilidad es una propiedad fisicoqúımica determinante

en el diseño de formulaciones cosméticas, tales como lociones[15].

Actualmente el diseño y desarrollo de este tipo de productos, como son los protectores sola-

res, si bien involucra elementos de diseño racional para optimizar los tiempos que se requieren

para el mismo, aún depende en gran medida de la dinámica del ensayo y error, dado que

conceptualmente aún no se ha comprendido los fenómenos fisicoqúımicos que determinan la

solubilidad de estas sustancias en los medios disponibles para su formulación.[7].

Por lo anteriormente expuesto, en la presente investigación se desarrolló un estudio fisico-

qúımico sobre la solubilidad de la Etilhexil triazona en mezclas solventes de uso farmacéutico
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a diferentes temperaturas, de forma que se pueda obtener información en lo que respecta al

comportamiento del filtro en solución, aśı como de termodinámica de soluciones e interpreta-

ción de los resultados en términos de interacciones moleculares que tienen lugar en el estado

de solución. En esta investigación se utilizaron como solventes el acetato de etilo y el etanol

para la formación de las mezclas binarias, los cuales son solventes ampliamente utilizados en

procesos de microencapsulación[16]. El acetato de etilo es un solvente orgánico miscible con

la gran mayoŕıa de solventes orgánicos usados en el diseño 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 fármacos, desa-

rrollados por Bustamante y colaboradores[18, 19, 20, 21, 22, 23, 24, 25].

Además, se presenta un estudio fisicoqúımico sobre la predicción de la solubilidad de la

EHT a 298,15 K en mezclas binarias conformadas por etanol y acetato de etilo, el cual

está 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 aplicación práctica

en sistemas de interés farmacéutico[26, 27, 28]. Este estudio ampĺıa la información presen-

tada sobre la predicción de solubilidades de otros compuestos tales como algunos fármacos

analgésicos[29, 30, 31, 32, 33]

De otro lado, considerando la predicción de las propiedades fisicoqúımicas se desafió el mo-

delo de solubilidad propuesto por Jouyban- Acree [34] para la estimación de la solubilidad

de la EHT en mezclas binarias conformadas por acetato de etilo y etanol, como función de

la composición del sistema de mezclas solventes y la temperatura.

El propósito con este tipo de estudios es contribuir con el diseño racional de medicamentos y

cosméticos, por medio de la generación de información útil a nivel fisicoqúımico de tal forma

que inicialmente, por medio de la comprensión de las interacciones qúımicas entre el soluto

y los sistemas solventes se logre comprender el comportamiento termodinámico de este tipo

de sistemas, de manera que se reúna la información necesaria para el perfeccionamiento de

formulaciones ya existentes o para la generación de nuevas alternativas.

Este documento está organizado en tres caṕıtulos. En el primer caṕıtulo se detallan los

aspectos teóricos involucrados en el estudio. En el Caṕıtulo 2 se describen los aspectos

experimentales. En el Caṕıtulo 3 se reportan los resultados relacionados con los aspectos

termodinámicos, la predicción de la solubilidad por medio de la utilización del Método Ex-

tendido de solubilidad de Hildebrand (MESH) y además, los resultados del desaf́ıo del modelo

de Jouyban-Acree en la estimación 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 ĺınea de investigación en el Departamento de Farmacia.
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2. Aspectos teóricos

2.1. Aspectos Generales del Compuesto En Estudio

La Etilhexil triazona (EHT) es un filtro qúımico de la radiación UV-B utilizado en la formu-

lación de productos para el cuidado de la piel. Es una de las sustancias que mayor efectividad

muestra como absorbente de radiación UV-B, (su extinción es de 1.6; mientras que para las

demás sustancias el valor máximo alcanzado es de 1) y por tanto ha sido ampliamente usado

en Europa y recientemente fue aprobado para su uso en protección solar por la Agencia

Regulatoria Estadounidense de Medicamentos y Alimentos de Estados Unidos (FDA).[35]

2.1.1. Propiedades f́ısicas, qúımicas y fisicoqúımicas de la ETH

Número de registro CAS: 88122-99-0

Nomenclatura IUPAC:

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

Fórmula molecular condensada: C48H66N6O6

Masa molar: 823.07g/mol.

Composición porcentual: C 70.04 %, H 8.08 %, N 10.21 %, O 11.66 %

Estructura molecular:

2.1.2. Fotoprotección

Evolución histórica

Los protectores solares son productos destinados para uso tópico, con la finalidad de proteger

la piel de los daños ocasionados por la radiación solar (especialmente la UV); se han comer-

cializado para tal fin desde los años 1950. Estas “lociones bronceadoras” fueron diseñadas

inicialmente para ayudar a las personas a alcanzar el bronceado sin el riesgo de quemadura

solar. El primer activo solar, el ácido para-aminobenzóico (PABA) fue patentado en los años
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2.1 Aspectos Generales del Compuesto En Estudio 5

Figura 2-1.: Estructura molecular de la Etilhexil triazona

40 del siglo pasado, y sus derivados estuvieron disponibles al mercado en los años de 60s

y 70s. Sin embargo, el uso de protectores solares se convirtió en una necesidad terapéutica

solamente hasta los años 80s. Muchos de los avances recientes en este tipo de sustancias se

han enfocado al desarrollo de filtros que absorban espećıficamente en la región 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 canceŕıgenas. Sólo recientemente, se ha evidenciado

el efecto deletéreo sobre la piel, particularmente sobre la dermis, de la radiación UV-A, lo

que ha incrementado el desarrollo de filtros qúımicos que presenten un rango de absorción

de amplio espectro [36].

Efectos de la radiación ultravioleta

El cáncer 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 cáncer de piel: carcinoma basocelular, carcinoma escamocelular

y melanoma. Existen evidencias de estudios anaĺıticos, de que la incidencia de melanoma

es el resultado de exposiciones solares intermitentes de naturaleza recreacional aśı como de

quemaduras solares severas, que son particularmente dañinas en la infancia. Estos tipos de

cáncer ocurren frecuentemente en las áreas expuestas al sol (cara, óıdos, cabeza, etc.). En

consecuencia, los filtros solares de amplio espectro que muestran una apropiada protección

en los diferentes rangos de la radiación UV-A (320-400 nm), UV-B (280-320 nm) y UV-C

(200-280 nm), aśı como la necesidad de mecanismos de acción novedosos, tienen una alta

demanda como herramientas para combatir estas enfermedades [37, 38].
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6 2 Aspectos teóricos

Los efectos nocivos de las radiaciones UV-A y UV-B son mediados a través de diferentes

mecanismos. La radiación UV-B es absorbida principalmente por el ADN, el ARN y las pro-

téınas. El cromóforo principal para la radiación UV-A es desconocido hasta el momento; sin

embargo, se ha establecido que su efecto nocivo cursa a través de la generación de radicales

libres en la piel [39, 40]. La exposición de la piel a la radiación UV produce la supresión de la

respuesta inmunológica, lo que se cree, predispone al desarrollo posterior de diferentes tipos

de cáncer. Muchos mecanismos se encuentran involucrados en la inmunosupresión inducida

por la radiación UV, incluyendo el daño de la estructura del ADN, la inmunosupresión de

citoquinas derivadas de queratinocitos, aśı como la alteración directa de la función “presen-

tadora de ant́ıgenos” de las células de Langerhans. Las células de Langerhans son células

dendŕıticas epidérmicas que desempañan un papel determinante en la generación de la res-

puesta inmunológica cutánea. Estas células se encargan de capturar cualquier ant́ıgeno que

haya cruzado la barrera cutánea, migrando hacia los nódulos linfocitarios para presentar el

ant́ıgeno a los linfocitos T espećıficos. Muchos estudios han demostrado tanto in Vitro como

in Vivo que la irradiación con UV inhibe la capacidad de las células de Langerhans para

inducir la respuesta ant́ıgeno espećıfica de las células linfocitos T, de una forma dependiente

de la dosis de radiación [41, 42].

Los protectores solares previenen los efectos deletéreos inducidos por la radiación UV, tales

como eritema, fotoenvejecimiento, formación de d́ımeros pirimid́ınicos de DNA y la supre-

sión inmunológica. Como consecuencia, actualmente se recomienda el uso de los protectores

solares, cuya funcionalidad se incrementa, a medida que el Factor de Protección Solar (SPF)

también lo hace. Sin embargo, el único efecto protector directamente relacionado con el SPF

es la protección frente a la formación de eritemas y quemaduras; los demás efectos deletéreos

que la radiación UV induce en la piel, no pueden ser relacionados directamente con el SPF

[43]

La aplicación uniforme de este tipo de productos es esencial para alcanzar un nivel de pro-

tección solar adecuado sobre la piel. La directiva de la FDA con relación a este tópico, es de

100 mg por 50 cm2 de piel; la aplicación de una cantidad menor de producto puede resultar

en un menor nivel de protección solar ofrecido por el producto. Otras variables incluyen, la

capacidad de los ingredientes activos solares para permanecer en el estrato córneo un ade-

cuado peŕıodo de tiempo, aśı como el efecto de dilución que ejerce la sudoración, sobre las

concentraciones efectivas de los filtros sobre la piel [44, 45].

La frecuencia de aplicación de este tipo de productos, también es otro aspecto de discusión.

Comúnmente la población 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 inmunosupresión
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2.1 Aspectos Generales del Compuesto En Estudio 7

y al fotoenvejecimiento son mayores cuando el protector solar es aplicado con una frecuencia

diaria, aún con valores de SPF medios (SPF alrededor de 15), que cuando se aplican única-

mente de forma intermitente durante la realización de actividades que implican exposición

directa a la radiación, aún con productos cuyos SPF muestren valores mayores (SPF 29).

Lo anterior indica que es más efectivo el papel preventivo frente al efecto deletéreo de la

radiación UV cuando la aplicación de esta categoŕıa de productos se realiza diariamente, que

cuando se usan de forma esporádica o recreacional [46].

Niveles de Protección Solar

Actualmente, la eficacia de los protectores solares se determina a través de la medición del

Factor de Protección Solar (Sun Protection Factor-SPF), que cuantifica la protección ofre-

cida por el producto frente a la longitud de onda eritemogénica, predominantemente UV-B

(290-320 nm). Por esta misma razón, técnicamente es más preciso denominarlo Factor de

Protección Eritematoso [47].

Se define como la relación entre la cantidad de enerǵıa solar por exposición que la piel pue-

de tolerar antes de una quemadura o eritema, cuando está protegida por la formulación y

cuando no lo está. Esta definición es una medida útil del desempeño de las formulaciones

en el rango UV-B pero no es adecuada para evaluar el efecto deletéreo inducido por la ra-

diación UV-A. Igualmente esta prueba, tampoco evalúa el efecto dosis-respuesta de otros

efectos inducidos por la radiación UV como lo son el daño del DNA, el fotoenvejecimiento,

la inmunosupresión e incluso la inducción de melanoma. [37]. Desafortunadamente aún no

se ha llegado a un consenso sobre la metodoloǵıa que debe seguirse para la evaluación de los

efectos nocivos de la radiación UV-A [4].

La FDA, determinó que el máximo nivel de protección que puede declararse en el rotulado de

los protectores solares SPF es 50. Valores mayores de SPF obtenidos para esta determinación

dentro de los procesos de desarrollo, serán enunciados en etiquetas simplemente como SPF

50+, que corresponden a niveles “ultra altos” de protección. El beneficio potencial de for-

mulaciones con SPF superiores a 50, debe ser evaluado con relación a los riesgos potenciales

que involucran la obtención de estos niveles de protección; entre ellos está la exposición a

concentraciones altas de filtros qúımicos que pueden incrementar la probabilidad de sensi-

bilización, el incremento de costos, aśı como el riesgo de sobreexposiciones solares debido a

una falsa percepción de “muy alta” protección [5, 35].

Filtros Qúımicos y Filtros F́ısicos

Las sustancias que actúan como protectores solares han sido clasificadas en agentes que

absorben, bloquean o reflejan la radiación UV. Los bloqueadores solares, pantallas solares
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o filtros f́ısicos, son agentes que reflejan o dispersan tanto la radiación UV-A como UV-B.

Las sustancias qúımicas inertes como el óxido de zinc (ZnO) y como el dióxido de titanio

(TiO2) son las formas más comunes de agentes bloqueadores, aunque el talco, el caoĺın, la

bentonita, la śılica, la mica, y los óxidos 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 protección, su fotoestabilidad y su aplicación tanto en adultos como

en niños. 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. Comúnmente, estas sustancias

son formuladas en tamaños de part́ıculas de 100 a 300 µm de diámetro; este tamaño de

part́ıcula asegura el bloqueo tanto de la radiación UV como de la luz visible (de ah́ı el

aspecto opaco que la formulación imparte a la piel). Nuevos desarrollos ofrecen óxidos de

zinc y dióxidos de titanio cuyos tamaños de part́ıculas oscilan entre 40 y 100 µm. A este

tamaño, las part́ıculas son virtualmente invisibles, lo que permite la transmisión de la luz

visible; por tanto estos productos son cosméticamente más aceptados. Aśı mismo, este menor

tamaño de part́ıcula cambia el perfil de protección solar de la sustancia. A medida que el

tamaño de part́ıcula disminuye, el espectro de protección se estrecha, aśı que a menor tamaño

de part́ıcula, el rango de protección se limita al espectro UV-B [3]

Estas part́ıculas microfinas de óxido de zinc y dióxido de titanio pueden absorber en su

superficie, radiación UV y entonces, generar radicales libres. Estudios in Vitro (directamente

sobre DNA o en ĺıneas celulares) sugieren que después de la irradiación y la consecuente

formación 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 óxido de zinc o del dióxido de titanio, puedan actuar como agentes

mutagénicos, es necesario que estén presentes en el sitio de replicación del DNA en la piel,

es decir, en el estrato basal de la epidermis. Aún no existen estudios que evidencien que las

pantallas solares alcanzan este nivel de profundidad dentro de la piel después de la aplicación

tópica de un protector solar[15]

Las sustancias activas, o filtros qúımicos, que actúan por medio de la absorción de la radiación

UV contienen en su estructura grupos cromóforos que absorben los fotones de enerǵıa, lo

que lleva a la estructura de la molécula a un nivel de enerǵıa superior. Este mayor contenido

energético es disipado en forma de calor, fluorescencia, fosforescencia, o es usado en reacciones

fotoqúımicas como isomerizaciones cis-trans[6]. La seguridad de los filtros qúımicos que se

aplican tópicamente, ha sido sometida a muchos debates. Estudios in Vitro han sugerido

que el PABA aśı como sus derivados o sustancias relacionadas pueden formar aductos de

DNA después de la irradiación 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 cáncer de piel inducidos por exposición a radiación UV [48].
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2.1 Aspectos Generales del Compuesto En Estudio 9

La lista de los filtros qúımicos disponibles se ha incrementado rápidamente en la medida

que la industria pretende desarrollar un agente de esta naturaleza y cuyo desempeño sea el

óptimo. Actualmente, la estrategia en el desarrollo de nuevas formulaciones de protectores

solares consiste en la combinación de varios filtros qúımicos y/o filtros f́ısicos, ya que un

único agente no puede proporcionar los altos niveles de protección solar que se quiere ofrecer

con este tipo de productos, en función de las concentraciones máximas 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 fotodegradación cuando son expuestas a la

radiación solar, lo que conduce a una disminución en el SPF del producto. Ejemplos de fil-

tros qúımicos no fotoestables son el butilmetoxidibenzoilmetano, el octilmetoxicinamato, y

los salicilatos. Cuando estas sustancias se combinan con otros filtros qúımicos fotoestables,

la fotodegradación se reduce[49].

La fotodegradación de los filtros qúımicos, afecta su desempeño de dos maneras: la primera

es la disminución de su capacidad de absorción de la radiación, lo que se ve reflejado en

la reducción de su coeficiente de extinción y por ende, en su efecto protector frente a la

radiación, permitiendo que una mayor cantidad de la misma alcance los queratinocitos del

estrato basal. La segunda, es la disminución del ancho de banda del rango de absorción que

presentaba inicialmente, lo que estrecha el espectro de protección del mismo, lo cual a su

vez incrementa los niveles de exposición a la radiación UV-A, ya que se presenta un mayor

riesgo de desarrollo de melanoma, aśı como los demás efectos deletéreos de la UV-A (estrés

oxidativo, fotoenvejecimiento, inmunosupresión). Por lo tanto, se vuelve decisivo, garantizar

la eficacia constante de un producto durante un peŕıodo de exposición determinado, de tal

forma que el filtro solar no sea alterado por la irradiación con luz ultravioleta [38]

Otra razón para el desarrollo de filtros solares fotoestables, como parte de la evaluación de la

eficacia de un producto, es que los intermediarios de las reacciones de degradación 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 fotodegradación de los filtros solares, a su vez,

pueden interactuar con otros componentes del veh́ıculo del producto o de la piel, como lo son

el sebo, y formar a su vez, nuevas moléculas de propiedades toxicológicas desconocidas[50].
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Nuevos Activos para protección solar

Los protectores solares modernos proporcionan protección 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

qúımicos o filtros f́ısicos que idealmente deben ser fotoestables, resistentes al agua, no tóxicos

y fáciles de formular[49]. La identificación de una sustancia que cumpla con estos criterios

se convierte en una dificultad en el desarrollo de nuevos activos de protección solar; cientos

de compuestos se sintetizan y se descartan antes de lograr la identificación de una candi-

data apropiada. El aspecto más importante en el desarrollo de un filtro UV novedoso es la

seguridad. Este aspecto es evaluado a través de estudios in V itro que incluyen fotoestabili-

dad, citotoxicidad, genotoxicidad y fotogenotoxicidad. Estas pruebas se desarrollan en ĺıneas

celulares bacterianas, de levaduras y mamı́feras. El potencial de penetración en la piel es

determinado por medio de estudios in V itro, empleando piel humana, o cuando lo requiere

la regulación, estudios in V ivo. Los activos solares modernos, se seleccionan sobre la base

de su capacidad de ser retenidos sobre y dentro del estrato córneo, y son formulados dentro

de emulsiones de baja capacidad de penetración[51].

Formulación de protectores solares

Para que un producto ofrezca altos niveles de protección solar, es decir, valores de SPF

elevados (por ejemplo 30 o 50), se requieren concentraciones de filtros solares considerable-

mente altos, en combinación con las sinergias que puedan presentarse entre ellos mismos. A

medida que el SPF requerido es mayor, y por lo tanto la concentración del filtro necesaria

también lo es, a nivel de formulación se generan mayores retos para asegurar la completa

disolución de los filtros UV empleados en la correspondiente fase en la que se aplican; bien

sea la fase acuosa, como lo es el ácido fenilbenzimidazolsulfónico, o bien sea en fases oleosas

(orgánicas), que son el medio en el que normalmente son solubles la gran mayoŕıa de los

filtros UV. Es por esta razón que las formas cosméticas más utilizadas en esta categoŕıa de

productos cosméticos, es la emulsión o la crema, dependiendo también del tipo de piel para

el cual se diseñe el producto[10].
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2.2. Estudio Termodinámico 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 fisicoqúımicas fundamentales en la caracterización

de compuestos qúımicos, dentro de los cuales se encuentran los fármacos y los ingredientes

activos cosmeticos, aśı, el uso de herramientas que contribuyan a describir de forma ade-

cuada el proceso de solución constituye un soporte primordial para un mejor entendimiento

del mismo. De esta forma, el estudio de las funciones termodinámicas de solución como la

entalṕıa (∆Ho
soln), la entroṕıa (∆Sosoln ) y la enerǵıa libre (∆Go

soln), permite obtener informa-

ción más completa sobre el fenómeno de disolución de los solutos orgánicos. Aśı, cuando se

evalúa la solubilidad de un compuesto en un medio determinado, a varias temperaturas, los

valores de entalpia y entroṕıa de solución obtenidos son un reflejo directo de los cambios que

se pueden estar presentando en la solvatación del compuesto[40, 52]. Además, la velocidad

de disolución y la cantidad máxima del principio activo que puede ser disuelta en el medio

de interés están gobernadas por la solubilidad del mismo [53, 54]. En el presente trabajo se

llevó a cabo el estudio de la solubilidad de la Etilhexil triazona en función de la temperatura

para determinar estos parámetros mencionados.

Desde el punto de vista fisicoqúımico, [17] definen la solubilidad como una mezcla homogénea

termodinámicamente estable de dos o más componentes, en donde se presenta uno o más

solutos dispersos a nivel molecular en uno o más 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 ı́ntimo y se permite alcanzar el equi-

librio, siendo la disolución el proceso para alcanzar el equilibrio.

El proceso mediante el cual se conduce la disolución de solutos involucra la remoción de las

moléculas de soluto desde su propia fase (sólida) mediante la ruptura de uniones existentes

entre éstas, la creación de una cavidad en el solvente por la separación de sus moléculas, en

la que se alojará el soluto y finalmente, la ubicación del soluto en esta cavidad involucrando

las fuerzas de interacción existentes entre éste y el solvente. Para romper las uniones entre

las moléculas del soluto o de solvente se necesita suministrar enerǵıa, mientras que en la

interacción soluto-solvente generalmente hay liberación de enerǵıa [54].

Los aspectos descritos anteriormente implican que el componente energético es fundamental

dentro del proceso de disolución de un compuesto y por lo tanto, para hacer una descripción

del proceso es necesario obtener información mediante una evaluación termodinámica com-
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pleta del sistema, que incluya las contribuciones entálpicas (∆H0
soln) y entrópicas (∆Sosoln) a

la enerǵıa libre (∆Go
soln ) asociada a éste proceso.

2.2.2. Aspectos termodinámicos relativos al proceso de solución

Enerǵıa Gibbs

Definiendo la solubilidad como la concentración de soluto disuelto en un ĺıquido, en equilibrio

con un exceso de sólido no disuelto, se tiene que la solubilidad como cualquier constante de

equilibrio K (expresada como xsoln), está linealmente relacionada con el cambio de la enerǵıa

libre estándar ∆Go
soln, cuando se convierte a escala logaŕıtmica, mediante:

∆Go
soln = −RT lnx3 (2-1)

En donde la xsoln es la solubilidad experimental (real) del soluto expresada en fracción molar.

En el caso de la escala de molaridad (C), la expresión equivalente es:

∆Go
soln = −RT lnC3 (2-2)

Por lo tanto, la solubilidad permite calcular la enerǵıa de transferencia del soluto desde su

propia fase sólida hasta la solución saturada. [56]. La ecuación 2-1 ha sido utilizada para

determinar el cambio de la enerǵıa libre estándar de solución, sin embargo considerando los

conceptos propuestos por [57] en lo que respecta al uso de la temperatura armónica media

(Thm), éste parámetro termodinámico se obtiene de una forma más adecuada por medio de

la siguiente expresión[58]:

∆Go
soln = −RThm × Intercepto (2-3)

Donde el intercepto es obtenido a partir de la ecuación de van’t Hoff corregida obtenida al

graficar ln xsoln en función de T−1 − 1/T−1
hm. Esta propiedad termodinámica, al igual que el

cambio entálpico de solución, como se indica más adelante, es normalizada multiplicando

por el factor (∂ ln a3/∂ lnx3)T,P para expresar la función en términos de la actividad ter-

modinámica del soluto en cambio de su concentración. De esta manera se tiene [59, 60]:

∆Go
soln = ∆Go−app

soln

(
∂ ln a2

∂ lnx3

)
T,P

(2-4)

La solución ideal es un modelo de referencia que facilita el entendimiento de las propiedades

de las soluciones reales, las cuales son caracterizadas frecuentemente por su desviación de

las leyes de la solución ideal. En la solución ideal no hay un cambio neto en las fuerzas

intermoleculares experimentadas por el soluto o el solvente cuando ocurre la disolución, por
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lo que ∆H0
mix y ∆V 0

mix son cero, y ∆S0
mix es máxima. Las desviaciones que una solución real

presenta frente a la solución ideal pueden ser entrópicas, entálpicas o de los dos tipos [52, 55]

La enerǵıa libre estándar para el proceso de solución ideal se expresa como:

∆Go−id
soln = −RT lnxid3 (2-5)

La enerǵıa libre representa el trabajo máximo que puede ser obtenido a partir de un proceso

y que puede ser aplicado para propósitos útiles [61]. Cuando el proceso de disolución se

conduce espontáneamente a temperatura y presión constantes, el cambio en la enerǵıa libre

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

el valor negativo de ∆Go
soln mayor será la solubilidad [62].

Entalṕıa

La entalṕıa de solución depende de: i) las fuerzas de cohesión que operan entre las moléculas

del soluto, ii) las fuerzas de cohesión 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 solución. Para que se lleve a cabo el proceso de disolución es

necesario que se superen las fuerzas de cohesión del soluto y del solvente; el requerimiento

de enerǵıa para este proceso puede ser compensado total o parcialmente por las posteriores

interacciones entre las moléculas del soluto y el solvente [52].

Para muchos propósitos farmacéuticos, especialmente en estudios de preformulación, es ne-

cesario determinar la solubilidad de un fármaco en un solvente dado o mezcla de solventes

a varias temperaturas y expresar los datos como una curva de solubilidad-temperatura [63].

Además la dependencia de la solubilidad con la temperatura puede ser empleada para la

predicción de la solubilidad en procesos industriales y en eventos de tipo fisiológico. Estos

datos también pueden emplearse para reconocer transiciones polimórficas del soluto y para

estimar las funciones termodinámicas del proceso de solución; además, pueden dar indicio

de las interacciones moleculares de los solutos con el solvente[64].

Este parámetro termodinámico está relacionado con el componente energético del proceso

y brinda información valiosa respecto al mecanismo que se puede estar dando cuando el

soluto entra en solución [65]. De esta forma, el cambio de entalṕıa estándar de solución ,

corresponde al calor producido o absorbido en el proceso de solución. Si se absorbe calor, por

convención es positiva y la solubilidad del soluto aumenta al incrementar la temperatura. Si

se libera enerǵıa durante el proceso, es negativa por convención y la solubilidad disminuye

al aumentar la temperatura [62]. La entalṕıa de transferencia del proceso de solución puede

ser obtenida por medidas directas de tipo calorimétrico, o indirectamente estudiando la va-

riación de la solubilidad con la temperatura [66].
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Los gráficos de solubilidad en función de la temperatura son apropiados para el estudio de

propiedades fisicoqúımicas de un fármaco, debido a que pueden ser tratados por regresión

lineal, que es un tratamiento estad́ıstico simple y permite realizar interpolaciones y extra-

polaciones con bastante exactitud; además que suministran datos termodinámicos para el

proceso de solución. Dentro de estos gráficos se encuentra el de van´t Hoff [1886] que corres-

ponde al logaritmo de la solubilidad (logS) contra el reciproco de la temperatura absoluta

(T−1) y el de Hildebrand y col [1970], quienes han demostrado que las gráficas de solubilidad

en función del logaritmo natural de la temperatura absoluta (lnT ) proporcionan rectas con

un buen comportamiento lineal. Sin embargo, [67] y otros investigadores han demostrado que

los gráficos de van´t Hoff son más apropiados para expresar la dependencia de la solubilidad

con la temperatura para sistemas sólido-liquido con comportamientos cercanos a la idealidad

[63].

Por lo anterior, el calor de solución puede obtenerse a partir de una relación lineal de van´t

Hoff expresada en términos de solubilidad[66], como se indica a continuación:(
∂ lnx3

∂T

)
P

=
∆Ho

soln

RT 2
(2-6)

Al aplicar una relación de van´t Hoff, se asume que el gráfico de lnxsoln contra T−1 dará una

ĺınea recta, es decir que ∆Ho
soln es invariante con la temperatura en el intervalo de tempera-

tura estudiado, o alternativamente, se asume que el cambio de capacidad caloŕıfica ∆CP es

igual a cero, dado que:

∆Cp =

(
∂∆Ho

soln

∂T

)
P

(2-7)

Esta aproximación es frecuentemente válida dentro del error experimental y se pueden ob-

tener estimados confiables de ∆Ho
soln determinando la solubilidad como una función de la

temperatura[66].

En estudios más recientes, algunas correcciones han sido introducidas en la ecuación 2-6,

con el propósito de reducir la propagación de errores y por lo tanto diferenciar entre efectos

qúımicos propiamente dichos y aquellos debidos únicamente al tratamiento estad́ıstico utili-

zado en la regresión, lo que ha llevado a utilizar preferentemente la denominada temperatura

armónica media (Thm), la cual corresponde aproximadamente a la temperatura absoluta pro-

medio obtenida entre la más alta y la más baja estudiadas [57]. Aśı, la temperatura armónica

media se calcula como:

Thm =
n∑n
i=1

1
ni

(2-8)

Donde n es el número de temperaturas definidas para determinar la solubilidad experimental[59,

60]
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Al introducir la temperatura armónica en el método de van´t Hoff se obtiene la siguiente

expresión corregida, que ha sido utilizada ampliamente por varios investigadores[19, 68]:(
∂ lnx3

∂(T−1 − T−1
hm)

)
P

= −∆solnH
o−app

R
(2-9)

Es importante aclarar que en el caso de soluciones no ideales la pendiente obtenida a partir

de la ecuación 2-9 no proporciona directamente el calor de solución, por esta razón éste se

encuentra enunciado como aparente (∆Ho−app
soln ). Considerando las posibles variaciones de la

actividad termodinámica del soluto (a3) con la concentración del mismo en la solución, a

temperatura y presión constantes [19], el cambio de entalpia de solución es calculado como:

∆Ho
soln = ∆Ho−app

soln

(
∂ ln a3

∂ lnx3

)
T,P

(2-10)

Donde el segundo término de la derecha de la ecuación 2-10 es obtenido de la siguiente forma

[69, 19]:(
∂ ln a3

∂ lnx3

)
T,P

= 1− 2φ3

x1

(
asat3

xsat3

)
(2-11)

En la ecuación 2-11 los supeŕındices “sat” indican la condición de saturación. Además, la

expresión involucra la fracción molar del solvente (x1) y la fracción volumétrica del soluto en

la solución (φ3), que puede ser calculada a partir del volumen espećıfico aparente del soluto

(V EA2) en la solución saturada, considerando la composición de la misma, como se indica

a continuación:

V EA2 =
m3 +m1 − (1− V E1ρ)

m3ρ
(2-12)

Dondem2 ym1 son las masas del soluto y el solvente en la solución saturada, respectivamente;

V E1 es el volumen espećıfico del solvente y ρ es la densidad de la solución.

Como es conocido, en el proceso de disolución de solutos sólidos, la actividad termodinámica

en la solución saturada es igual a la solubilidad ideal xi3[55] por lo tanto:(
∂ ln a3

∂ lnx3

)
T,P

= 1− 2φ3

x1

(
xid3
xsat3

)
(2-13)

El término xid3 /x
sat
3 en la ecuación 2-13 es igual al coeficiente de actividad del soluto en la

solución (γ3), el cual es un indicador del desv́ıo que ésta presenta con respecto al comporta-

miento de una solución ideal.
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Entroṕıa

Esta función termodinámica proporciona información respecto a la configuración 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 combinación entre el soluto y el solvente. El aumento en la

entroṕıa de solución denota un estado más probable para el sistema como solución, que el co-

rrespondiente como soluto y solventes puros separados. Al aumentar el grado de aleatoriedad

y desorden para un sistema, la entroṕıa aumenta pero la enerǵıa libre disminuye[61, 52, 65]

La entroṕıa de solución ∆Sosoln se evalúa a partir de los valores de enerǵıa libre estándar

∆Go
soln (ecuación 2-4) y la entalṕıa estándar de solución ∆Ho

soln (ecuación 2-10), mediante

la ecuación termodinámica general [70, 59, 60]:

∆Go
soln = ∆Ho

soln − Thm∆Sosoln (2-14)

de donde

∆Sosoln =
∆Ho

soln −∆Go
soln

Thm
(2-15)

Contribución entálpica y entrópica al proceso de solución

Para determinar las contribuciones entálpicas %ζH y entrópicas %ζTS a la enerǵıa libre

estándar del proceso de solución, se emplean las siguientes ecuaciones[59, 60]:

%ζH = 100
∆Ho

soln

∆Ho
soln + T∆Sosoln

(2-16)

%ζS = 100
∆Sosoln

∆Ho
soln + T∆Sosoln

(2-17)

2.2.3. Teorema de Hess aplicado a la termodinámica de soluciones

Desde el punto de vista termodinámico, el proceso de disolución de un fármaco cristalino

puede ser considerado como la suma de dos pasos secuenciales: la fusión y la mezcla. La

entalṕıa para este primer paso es el calor de fusión, mientras en el segundo paso es el calor

de mezcla. Para soluciones ideales, ∆Ho
soln es igual a cero, debido a que no hay ganancia ni

perdida de calor. Para solutos sólidos la enerǵıa del cristal se opone al proceso de disolución,

aśı como los parámetros de mezcla como ∆Ho
mix ,∆Somix y ∆Go

mix son aparentemente ade-

cuados para comparar la termodinámica del efecto solvente en la solubilidad. El cambio en

la enerǵıa libre involucrado en dicho proceso, indica el grado de desviación de una solución

ideal, y es adecuadamente racionalizado en términos de las interacciones moleculares, del

solvente, soluto y soluto + solvente [69].
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2.2.4. Aspectos termodinámicos relativos al proceso de mezcla

Para el caso de soluciones no ideales el proceso de solución de un sólido puede ilustrarse

como se indica a continuación[60, 59]:

Solutosolido → Solutoliquido a Tfus → Solutoliquido a Thm → Solutosoln

Aśı, el proceso hipotético de disolución de un sólido está compuesto de forma general de dos

etapas: la fusión del soluto y su posterior mezcla con el solvente y por lo tanto se tienen

las funciones entalṕıa de fusión (∆Ho
fus) y entroṕıa de fusión (∆Sofus) (asumiendo que estas

propiedades no cambian con la temperatura) y entalṕıa de mezcla (∆Ho
mix) y entroṕıa de

mezcla (∆Somix). De esta forma, la entalpia ∆Ho
sol y la entroṕıa ∆Sosol estándar de solución

pueden ser expresadas como:

∆Ho
soln = ∆Hfus + ∆Ho

mix (2-18)

∆Sosoln = ∆Sfus + ∆Somix (2-19)

En las ecuaciones anteriores, ∆Ho
mix y ∆Somix son los cambios de entalṕıa y entroṕıa debidos

a la mezcla de las moléculas de soluto y las del solvente, considerando las correspondientes

interacciones[71].

Si las funciones termodinámicas para la etapa de fusión se calculan a la temperatura armónica

(Thm), las ecuaciones 2-18 y 2-19 se transforman en:

∆Ho
soln = ∆Hhm

fus + ∆Ho
mix (2-20)

∆Sosoln = ∆Shmfus + ∆Somix (2-21)

donde

∆HThm
fus = ∆HPF

fus −∆Cp (Tfus − T ) (2-22)

En la ecuación 2-22 el término ∆HPF
fus es equivalente al valor de la entalṕıa a la temperatura

de fusión; CP puede ser reemplazado aproximadamente por ∆SPFfus que corresponde a la

entroṕıa de fusión y T es la temperatura absoluta de interés, en este caso, la temperatura

armónica.
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18 2 Aspectos teóricos

A partir de los valores de ∆Ho
mix y ∆Somix se puede obtener la enerǵıa libre estándar de

mezcla ∆Go
mix a la temperatura armónica mediante:

∆Go
mix = ∆Ho

mix − Thm∆Somix (2-23)

Esta ecuación es equivalente a:

∆GE
soln = ∆Go

soln −∆Go−id
soln (2-24)

Es decir, la enerǵıa libre de exceso GE
soln para el proceso de solución que refleja la desviación

a la idealidad[72].

Contribución entálpica y entrópica al proceso de mezcla

De forma análoga al proceso de solución, es posible determinar la contribución porcentual

de los términos entálpico %ζH y entrópico %ζTS a la enerǵıa libre estándar del proceso de

mezcla, utilizando las siguientes expresiones:

%ζH = 100
∆Ho

mix

∆Ho
mix + T∆Somix

(2-25)

%ζS = 100
∆Somix

∆Ho
mix + T∆Somix

(2-26)

2.2.5. Solubilidad ideal y coeficientes de actividad

La solubilidad de un compuesto orgánico cristalino en una solución ideal depende de las

temperaturas absolutas del punto de fusión del sólido (Tfus) y de la solución (T ), del calor

molar de fusión ∆Hfus (entalpia de fusión), que es el calor absorbido cuando el sólido funde;

y de la diferencia en las capacidades caloŕıficas entre la forma sólida y ĺıquida del compuesto

orgánico a presión constante y dentro del intervalo de temperatura experimental, ∆CP .

Utilizando estas propiedades, la solubilidad ideal de un compuesto cristalino en cualquier

solvente está dada por:

ln
1

xid3
=

∆Hfus

RTfus

(
Tfus
T
− 1

)
− ∆CP

R

(
Tfus
T
− 1

)
+

∆CP
R

ln
Tfus
T

(2-27)

Donde R es la constante de los gases y xid3 es la fracción molar del soluto orgánico en solución.

En esta ecuación se asume que entre el punto de fusión y la temperatura de experimentación

existe una diferencia constante entre las capacidades caloŕıficas del soluto en estado sólido y

en estado ĺıquido [73, 17].
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Puesto que ∆CP es usualmente bastante pequeño y que ((Tfus − T ) /T ) es aproximadamente

igual a ln(T/Tfus), el término de la ecuación 2-27 puede ser ignorado sin pérdida significativa

de la exactitud, obteniéndose[53, 74, 56, 55]:

ln
1

xid3
=

∆Hfus

RTfus

(
Tfus
T
− 1

)
(2-28)

Algunos autores han sugerido que una mejor aproximación en el cálculo de la solubilidad

ideal, resulta cuando se asume que ∆CP ≈ ∆Sfus[61, 53, 75].

En una solución ideal la solubilidad no es afectada por la naturaleza del solvente, sin embargo,

cuando se tiene la solución no ideal, la disolución y por consiguiente la entalṕıa de solución

depende del calor de fusión ∆Hfus y del correspondiente a las interacciones del soluto con

el solvente (∆Ho
mix ) de acuerdo con el esquema de fusión y de mezcla[65].

Debido a que en muy pocas ocasiones la solubilidad determinada experimentalmente coincide

con la solubilidad ideal, es necesario ampliar la ecuación 2-28 para obtener valores más

concordantes, introduciendo el término correspondiente a la actividad del soluto (a3):

a3 = x3γ3 (2-29)

Donde x3 y γ3 son la concentración y el coeficiente de actividad del soluto en la solución,

respectivamente. En una solución ideal, a3 = xid3 , puesto que γ3 = 1 . De esta manera se

obtiene la ecuación:

− log x3 = − log xid3 + log γ3 = −∆Hfus (Tfus − T )

RTfusT
+ log γ3 (2-30)

Aśı, 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.[17]. El coeficiente de

actividad de un soluto γ3 se puede expresar como:

γ3 =
xid3
x3

(2-31)

Donde xid3 es la solubilidad ideal y x2 la solubilidad experimental del soluto, expresadas

en fracción molar[70]. Los coeficientes de actividad son una medida de la desviación a la

idealidad.

El término log γ3 de la ecuación 2-30 se obtiene considerando las fuerzas intermoleculares

de atracción 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 solución. En el caso de las soluciones regulares,

Hildebrand y Scatchard demostraron que el coeficiente de actividad puede obtenerse como:

ln γ3 = (e11 + e33 − 2e13)
V3ϕ

2
1

RT
(2-32)

En esta expresión w11, w33 y w13 representan las enerǵıas de interacción solvente-solvente,

soluto-soluto y solvente-soluto, respectivamente. V3 es el volumen molar del soluto como

ĺıquido sobreenfriado y es la fracción volumétrica del solvente, expresada como x1V1/(x1V1 +

x3V3); R es la constante de los gases igual a 8.314 J.mol−1.K−1 y T es la temperatura

absoluta de la solución[17].

Clásicamente se ha considerado que w22 representa la enerǵıa requerida para pasar una

molécula de soluto al estado de vapor, mientras que el término w11 representa la enerǵıa

requerida para separar algunas moléculas del solvente de tal forma que se pueda crear una

cavidad del tamaño molecular del soluto, y finalmente el término w12 representa la enerǵıa

liberada después de que la molécula de soluto se aloja en la cavidad dejada por el solvente[76].

2.3. Desempeño del Método Extendido de Solubilidad de

Hildebrand (MESH)

En este trabajo se presenta el estudio fisicoqúımico de la predicción de la solubilidad del

la Etilhexil triazona a 298.15 K en mezclas binarias acetato de etilo + etanol. El estudio

está basado en el Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH) desarrollado

para ser usado en sistemas de interés farmacéutico[26, 28, 27]. Este estudio es el primero

reportado acerca de la aplicación del método MESH en la evaluación 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 indicó previamente la solubilidad ideal de un soluto sólido (xid3 ) en un solvente

ĺıquido para obtener una solución ĺıquida[77] se calcula mediante la expresión:

log xid3 = −∆Hfus (Tfus − T )

2, 303RTfusT
(2-33)

Donde, ∆Hfus es la entalṕıa de fusión del soluto, R es la constante universal de los gases

(8.314 Jmol−1K−1), Tfus es la temperatura absoluta de fusión del soluto, y T es la tempe-

ratura absoluta de la solución. Por otra parte, la solubilidad real (x3) se calcula adicionando
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el término de no idealidad (log γ3) a la ecuación 2-33[78], con el fin de obtener la siguiente

expresión:

− log x3 =
∆Hfus (Tfus − T )

2, 303RTfusT
+ log γ3 (2-34)

El término γ3 es el coeficiente de actividad del soluto en la solución 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 entálpico

ligeramente positivo, esto es, requiere suministrar una pequeña cantidad de enerǵıa para que

se conduzca el proceso de solución[78].

La solubilidad en soluciones regulares[77, 17] se obtiene a partir de:

− log x3 =
∆Hfus (Tfus − T )

2, 303RTfusT
+

V3φ
2
1

2, 303RT
(δ1 − δ3)2 (2-35)

Donde V3 es el volumen parcial del soluto (cm3mol−1), φ1 es la fracción volumétrica del

solvente en la solución saturada y δ1 y δ3 son los parámetros de solubilidad del solvente y el

soluto, respectivamente. El parámetro de solubilidad (δ) se define como la ráız cuadrada de

la densidad de enerǵıa cohesiva y se calcula como:

δ =

(
∆HV −RT

V1

)1/2

(2-36)

Donde ∆HV es la entalṕıa de vaporización y Vl es el volumen molar del ĺıquido. En la

literatura[77, 17, 79] se encuentran disponibles los valores de parámetro de solubilidad para

muchos solventes y también para algunos compuestos sólidos, entre ellos, varios fármacos.

La gran mayoŕıa de soluciones farmacéuticas se desv́ıan notoriamente de lo predicho por

la teoŕıa regular de soluciones (debido a las fuertes interacciones presentadas, tales como

puentes de hidrógeno, en adición a las diferencias en los valores de los volúmenes 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 fármacos en sistemas cosolventes binarios y ternarios

[26, 28, 27, 31, 32].

Si el término volumétrico-energético A, definido como V3φ
2/(2,303RT ) es introducido en

la ecuación 2-35, la solubilidad real de fármacos y otros compuestos en cualquier sistema

solvente puede ser calculada por medio de la siguiente expresión:

− log x3 = − log xid3 + A
(
δ2

1 + δ2
3 − 2W

)
(2-37)
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22 2 Aspectos teóricos

donde el término W es igual a 2Kδ1δ3, siendo K es el parámetro de Walker, introducido

inicialmente para el estudio de soluciones de poĺımeros[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 expresión:

W = 0,5

(
δ2

1 + δ2
3 −

log γ3

A

)
(2-38)

donde γ3 es el coeficiente de actividad del soluto en la solución, y se calcula como el cociente,

xid3 /x3 .

Los valores experimentales obtenidos para el parámetro W pueden correlacionarse por medio

de un análisis de regresión, usando polinomios regulares de orden superior, como función del

parámetro de solubilidad de las mezclas solventes, como sigue:

W = C0 + C1δ1 + C2δ
2
1 + C3δ

3
1 + ......+ Cnδ

n
1 (2-39)

Estos modelos emṕıricos pueden usarse para estimar la solubilidad del fármaco mediante una

función de regresión obtenida a parir de los datos experimentales, resolviendo esa propiedad

a partir del valor W espećıfico obtenido en la respectiva regresión polinómica (Ec 2-39).

2.4. Desempeño del Modelo de Jouyban-Acree en la

Correlación de la Solubilidad de Etilhexil Triazona en

Mezclas Acetato de Etilo + Etanol

En esta investigación se desafió 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 fármacos[80, 81].

Para evaluar la aplicación de la aproximación semiemṕırica de Jouyban & Acree como modelo

para estimar la solubilidad en el sistema binario acetato de etilo + etanol, se partió de la base

de la regla algebraica de mezcla de compuestos semipolares en mezclas binarias, descrita a

continuación[82]:

log x3−mix = f1 log x3−solv1 + f2 log x3−Solv2 (2-40)
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donde x3−mix es la solubilidad calculada del soluto en la mezcla considerada, x3−solv1 es la

solubilidad del soluto en el solvente puro 1, x3−solv2 es la solubilidad del soluto en el solvente

puro 2, y f1 y f2 son las fracciones volumétricas para ambos solventes en la mezcla libre

de soluto. La primera es calculada, asumiendo la aditividad de volúmenes, por medio de la

siguiente expresión:

f1 =
V1

V1 + V2

(2-41)

donde V1 y V2 son los volúmenes de los solventes 1 y 2, respectivamente[83]. Es claro que f2

es igual a 1− f1.

Sin embargo, se ha encontrado experimentalmente que el comportamiento de muchos solutos

lipof́ılicos se desv́ıa notoriamente de esta simple regla de aditividad de la solubilidad, en

particular cuando los solventes empleados son anfipróticos. En un intento de considerar las

desviaciones no contempladas en la ecuación 2-40, Jouyban y Acree propusieron la ecuación

2-42, donde T es la temperatura absoluta y Ji son los respectivos coeficientes polinómicos.

Estos coeficientes Ji tienen un significado teórico debido a que cada uno de ellos es una

función de las enerǵıas de interacción entre dos o tres cuerpos, lo que describe las atracciones

entre las diferentes moléculas presentes en la solución. La ecuación 2-40, aśı mismo, se deriva

a partir de la ecuación propuesta originalmente por Redlich y Kister [1948] y su desarrollo

aśı como su significado se ha descrito previamente en literatura[84, 23].

log x3−mix = f1 log x3−solv1 + f2 log x3−Solv2 + f1f2

n∑
i=0

Ji(f1 − f2)i (2-42)

Recientemente, Jouyban y Acree[85] procesaron por análisis de regresión los valores de solu-

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

literatura[18, 20, 19, 21, 22, 23, 24, 25], a partir de la ecuación 2-42 obteniendo la ecuación

2-43:

log x3−mix = f1 log x3−solv1 + f2 log x3−Solv2 + J − A− Factor (2-43)

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

J − A− Factor =

(
f1f2

T

)(
382,987 + 125,663 {f1 − f2}+ 214,579 {f1 − f2}2) (2-44)

En la ecuación 2-43 y 2-44 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 caféına en mezclas AcOEt + EtOH, AcOEt es el solvente 1 y EtOH

es el solvente 2, aśı como para la solubilidad del acetaminofén en el mismo sistema solvente,

EtOH es el solvente 1 y AcOEt es el solvente 2[85]
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3. Objetivos

3.1. Objetivo General

Estudiar termodinámicamente el proceso de disolución 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 útiles en el diseño de medicamentos, y que

además puede permitir el desaf́ıo de modelos matemáticos usados en la predicción de esta

propiedad.

3.2. Objetivos Espećıficos.

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 termodinámicas aparentes correspondientes al proceso de

disolución de la Etilhexil triazona en los sistemas cosolventes considerados.

3. Analizar los resultados obtenidos en función de las posibles interacciones que pueden

presentarse entre los solutos en estudio y las mezclas de solventes utilizadas.
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4. Parte Experimental

4.1. Materiales

En esta investigación 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 (números 3 y 4, tamaños de poro de 0,3 y 0,4 nm, respectivamen-

te), filtros Durapore R© de 0,45 µm obtenidos de Millipore Corporation. Material graduado

de vidrio. Frascos de vidrio ámbar de 30 mL, tapas de polipropileno, jeringas desechables de

2 y 5 mL.

4.2. Equipos

Baños termostatados Neslab RTE 10 Digital One Termo Electron Company; balanza anaĺıti-

ca digital Ohaus Pioneer TM PA 214 (sensibilidad ± 0,1 mg); Balanza digital de platillo

externo Metler-Toledo PB302 sensibilidad 0,01 g; Denśımetro digital DMA 45 Anton Paar

de sensibilidad de ±0,0001g cm−3; Horno para secado WTB Binder E28; Baño termostatado

con agitación (Julabo SW23); Caloŕımetro Netzsch TGDTA/DSC STA409.

4.3. Metodoloǵıa

4.3.1. Caracterización y cuantificación de las soluciones saturadas de

Etilhexil triazona en mezclas binarias acetato de etilo+etanol

Preparación de las mezclas binarias acetato de etilo + etanol

El etanol deshidratado empleado en este estudio, se mantuvo en tamiz molecular (Merck

Número 3, 0,3 nm de tamaño de poro) para obtener un solvente seco previo a la preparación

de las mezclas de solventes. El grado de deshidratación del etanol fue corroborado por medio

de la determinación de la densidad, cuyo valor obtenido fue 0,7854 g cm−3 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 anaĺıtica Ohaus Pioneer TM PA 214 de sensibilidad ±0.1 mg, en



D
an
iel
Ri
ca
rd
o
D
elg
ad
o
M
.S
c

26 4 Parte Experimental

fracciones másicas desde de 0,10 hasta 0,90 que variaron en 0,10, con el fin de estudiar nueve

mezclas aśı como ambos solventes puros. A cada sistema binario y a los solventes puros se

les determinó la densidad con un denśımetro digital DMA 45 Anton Paar de sensibilidad

±0,0001g cm−3 a temperaturas de 298,15 K, 303,15 K, 308,15 K, 313,15 K y 318,15 K (Ver

Anexo A)

Determinación de la Solubilidad

Un exceso de Etilhexil triazona fue adicionado a cada una de las mezclas de solventes orgáni-

cos evaluados, dentro de frascos ámbar y después fueron cerrados herméticamente. Las mez-

clas de sólido-ĺıquido fueron depositadas en baños termostatados (Neslab RTE 10 Digital One

Termo Electrón Company) mantenidos a temperaturas desde 298,15 ± 0,05 hasta 318,15 ±
0,05 K con agitación esporádica, por lo menos durante tres d́ıas de tal forma que se alcan-

zara el equilibrio de la solución (este tiempo de equilibrio fue establecido por medio de la

cuantificación de Etilhexil triazona, hasta verificar que su concentración se mantuviera en

un valor constante).

Con el fin de realizar la equivalencia entre las escalas de concentraciones volumétricas y las

gravimétricas, se determinó la densidad de las soluciones saturadas utilizando un denśımetro

digital DMA 45 Anton Paar de sensibilidad ±0,0001g cm−3, conectado al mismo sistema

recirculante del baño termostatado en donde se encontraban los frascos con las diferentes

soluciones saturadas a las temperaturas evaluadas. El denśımetro se calibró según las ins-

trucciones del catalogo del equipo a las temperaturas de interés: 298,15 K, 303,15 K, 308,15

K, 313,15 K y 318,15 K[88]. Aśı, una vez alcanzado el equilibrio, se tomó una muestra de la

solución sobrenadante de cada una de las soluciones y luego se filtraron a través de membra-

nas de tamaño de poro de 0,45 µg, para remover part́ıculas insolubles, antes del análisis de

composición, utilizando materiales precalentados a la temperatura de trabajo establecida,

para evitar posibles precipitaciones. La solución fue introducida directamente en el tubo de

vibración del equipo, se esperó hasta la estabilización de la lectura de la densidad en la

pantalla digital (expresada en gcm−3). Se registró la lectura de cada solución 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 espećıfica de la respectiva solución saturada previamente

filtrada y permitiendo la evaporación 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 fusión y la entalṕıa de fusión de la Etilhexil triazona fueron determinados por

estudios de Calorimetŕıa Diferencial de Barrido-DSC (Caloŕımetro Netzsch TGDTA/DSC

STA409). Los análisis térmicos fueron realizados a una velocidad de calentamiento de 2

Kmin−1 bajo una atmósfera dinámica de nitrógeno (60 mLmin−1). Se utilizaron aproxi-

madamente 15,00 mg de Etilhexil triazona. El equipo fue calibrado usando estaño como

estándar. El análisis térmico fue desarrollado por lo menos por triplicado y los resultados se

promediaron.

4.3.2. Cálculos

Cálculos de concentración

Por medio del respectivo balance de masas, se obtuvieron los valores de concentración

en %p/p de Etlhexil triazona en las mezclas binarias acetato de etilo + etanol a las dife-

rentes temperaturas. A través de la aplicación de las ecuaciones que relacionan la densidad

con la concentración, se calcularon las diferentes expresiones de concentración a nivel de

Molaridad y Fracción Molar del soluto[89, 90].

Estimación de las contribuciones volumétricas

Dado que las ecuaciones 2-35, 2-37 y 2-38 requieren las contribuciones volumétricas de cada

componente a la solución saturada, en este estudio se utilizó el volumen espećıfico aparente de

Etilhexil triazona (φspcV ) para calcular estas contribuciones. Los valores de φspcV se calcularon

como:[60, 59]:

φspcV =
m3 +m1 (1− V E1ρsoln)

m3ρsoln
(4-1)

Donde m3 y m1 son las masas de soluto y solvente en la solución saturada, respectivamente,

V E1 es el volumen espećıfico del solvente, y ρsoln es la densidad de la solución. El volumen

molar aparente de Etilhexil triazona es calculado multiplicando el valor de φspcV y la masa

molar del soluto (823,07 gmol−1).

Cálculo de los parámetros termodinámicos

Para el cálculo de la entalṕıa de solución (∆Ho
soln) en cada mezcla solvente se realizaron las

gráficas del logaritmo natural de la concentración de Etilhexil triazona en fracción molar

(lnx3) contra la diferencia en el inverso de la temperatura armónica media y la temperatura

absoluta (T−1 − T−1
hm) aplicando la ecuación 2-9.
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28 4 Parte Experimental

Para el cálculo de la enerǵıa libre de solución (∆Go
soln) se utilizo la ecuación 2-3, teniendo

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

La entroṕıa de solución (∆Go
soln) se calculó de acuerdo con la ecuación 2-15, considerando

la temperatura armónica media y los valores obtenidos de ∆Ho
soln y ∆Go

soln para cada uno

de los binarios y los solventes puros.

Posteriormente se realizaron los cálculos para determinar las funciones termodinámicas 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, aśı como las contribuciones entálpicas y entrópicas a la

enerǵıa libre de mezcla por medio de las ecuaciones 2-25 y 2-26.

Tratamiento de los datos

Cada valor de solubilidad se presenta como el resultado promedio de tres determinaciones

con su respectiva desviación estándar[91]. Estos valores promediados con su correspondien-

te desviación estándar fueron utilizados para realizar los gráficos requeridos (gráficos de

van´t Hoff), que se ajustaron por el método de mı́nimos cuadrados mediante un programa

estad́ıstico de computador, aplicando métodos de propagación de incertidumbres[92, 71].

Cálculos de las Desviaciones

Como criterio de desviación entre los valores experimentales y los valores calculados a través

del modelo de Jouyban y Acree (ecuaciones 2-40 y 2-44)[85], el porcentaje de desviación

( %D) se determinó considerando los valores de solubilidad sin modificar, de acuerdo con la

siguiente ecuación:

%D =

∣∣xcalc3−mix − x
exp
3−mix

∣∣
xexp3−mix

(4-2)

De forma similar, como criterio general de la utilidad de las ecuaciones 2-40 y 2-44, el

porcentaje medio de desviación (M %D) fue calculado por medio de la ecuación 4-2, donde

n es el número de mezclas de composición consideradas.

M %D =
100

n

n∑
i=1

(∣∣xcalc3−mix − x
exp
3−mix

∣∣
xexp3−mix

)
(4-3)
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5. Resultados y Discusión

5.1. Caracterización de las Soluciones Saturadas de

Etilhexil Triazona en el Sistema Binario Etanol +

Acetato de Etilo

5.1.1. Determinación de la densidad de las soluciones saturadas de

Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato de etilo

a varias temperaturas

La solubilidad experimental de la Etilhexil Triazona se presenta en las escalas de fracción

molar (x3) la cual expresa la proporción en que se encuentran los moles de soluto con res-

pecto a los moles totales de solución, y molaridad (M) que expresa la cantidad de soluto por

unidad de volumen de disolución; la primera tiene clara importancia en aplicaciones de ter-

modinámica, debido a que presenta una relación directa entre el número 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 expresión volumétrica.

Para expresar la solubilidad en molaridad, se utilizó la densidad de las soluciones saturadas,

mediante la ecuación c = (1000ρx3)/(M1(1 − x3) + M3x3) en donde ρ es la densidad de

la solución saturada, x3 es la concentración de la Etilhexil Triazona expresada en fracción

molar, M1 es la masa molar del solvente y M3 es la masa molar del soluto. Lo anterior con el

fin de expresar la concentración en unidades volumétricas a partir de unidades gravimétricas

(g −→ v).

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 concentración de ace-

tato de etilo en las mezclas disolventes y disminuye la temperatura, encontrándose 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−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.

Densidad (ρ)
wEtOH

a

298,15 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)

a wEtOH es la fracción másica del etanol en las mezclas cosolventes libre de Etilhexil triazona.

5.1.2. Determinación de la solubilidad de la Etilhexil triazona en

mezclas binarias etanol + 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 fracción molar y molaridad, utilizando las

ecuaciones de conversión para términos de concentración reportados en la literatura[17, 94].

Solubilidad en fracción molar de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol +

acetato de etilo a varias temperaturas

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

grupos funcionales > NH y −COO−), de manera que pueda establecer puentes de hidrógeno
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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 5-2 se muestran los valores de la solubilidad de la Etilhexil triazona (δ =

22, 31 MPa1/2) en fracción 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 fracción másica de etanol (δ = 19, 3 MPa1/2) incrementa, hasta mezclas

disolvetes entre 0,10 y 0,20 en fracción másica de etanol (δ = 19, 04 − 19, 96 MPa1/2) y a

partir de estas mezclas disolventes, hasta etanol puro (δ = 26, 0 MPa1/2) disminuye. En este

contexto, la máxima solubilidad de la EHT se alcanza en la mezcla disolvente de Etanol +

Acetato de Etilo con concentración 0,20 en fracción másica de etanol (δ = 19, 96 MPa1/2) a

318,15 K y las mı́nima 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 disolución de este fármaco es

endotérmico, ya que al suministrar enerǵıa 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).

Teóricamente se esperaŕıa que la máxima solubilidad de la Etilhexil triazona, se alcanzará en

la mezcla disolvente con fracción másica de 0,5 de acetato de etilo, ya esta mezcla tiene un

parámetro de solubilidad de 22,57 MPa1/2 muy similar al de la Etilhexil triazona, cuyo

parámetro de solubilidad teórico es 22,31 MPa1/2, sin embargo, la máxima solubilidad de la

Etilhexil triazona se alcanza en la mezcla disolvente de 0,10 en fracción másica de etanol, lo

que permite deducir que el parámetro de solubilidad experimental de la Etilhexil triazona

es 19,96 MPa1/2, parámetro que corresponde a la mezcla en donde se alcanza la máxima

solubilidad.
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Tabla 5-2.: Solubilidad en fracción molar (100.x3) de la Etilhexil triazona en mezclas binarias

etanol + acetato de etilo a varias temperaturas. Las incertidumbres son dadas

en paréntesis. wEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla binaria libre de

soluto. En la mayoŕıa de los casos, los coeficientes de variación de la solubilidad

fueron inferiores a 2.0 %.

Fracción molar de la Etilhexil triazona (100x3)
wEtOH

a

298,15 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)

a wEtOH es la fracción másica 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 concentración en fracción molar, la molaridad aumenta con el
incremento de la fracción másica de etanol, sin embargo en este caso el incremento se presenta
hasta la mezcla 0,20 en fracción másica de etanol a 298,15 y 303,15 K y 0,30 en fracción
másica de etanol a 308,15, 313,15 y 318,15 K, y disminuye hasta el etanol puro, alcanzando
su máxima solubilidad en molaridad en la mezcla binaria cuya concentración de etanol es
0,30 a 318,15 K y las mı́nima en etanol puro a 298,15K.

La diferencia en los máximos de solubilidad de las dos expresiones de concentración de
solubilidad, puede deberse a la diferencia de masas molares entre la Etilhexil triazona y los
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solventes en la molaridad además de la influencia de la temperatura en el volumen de la
solución.

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.

µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla binaria libre de soluto. En la

mayoŕıa de los casos, los coeficientes de variación de la solubilidad fueron inferiores

a 2,0 %.

Molaridad de la Etilhexil triazona (mol.l−1)
wEtOH

a

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)

a wEtOH es la fracción másica del etanol en las mezclas cosolventes libre de Etilhexil triazona.

5.2. Aspectos Termodinámicos de Solución

5.2.1. Funciones termodinámicas relativas al proceso de solución de la

Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato de etilo

Solubilidad ideal

La solubilidad ideal se calcula por medio de la ecuación 2-27 a partir de los datos del

estudio calorimétrico obtenidos por Calorimetŕıa Diferencial de Barrido (DSC); que fueron

Tfu = 397, 3±0, 1K y ∆Hfus = 55, 2±0, 6kJmol−1. Dado que el ∆CP no puede ser fácilmente

determinado a nivel experimental, de manera usual se asume que puede ser aproximado a la



D
an
iel
Ri
ca
rd
o
D
elg
ad
o
M
.S
c

34 5 Resultados y Discusión

entroṕıa de fusión ∆Sfus. Para el caso del proceso de solución, la solubilidad ideal representa

el estado de referencia [17].

En la tabla 5-4 se presentan los valores de solubilidad ideal calculados a las diferentes

temperaturas.

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

solventes etanol+acetato de etilo a las diferentes temperaturas de estudio

Temperatura

(K)

xid3

298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K

Solubilidad

ideal

8,26 (0,09)

×10−3

1,091 (0,012)

×10−2

1,434 (0,016)

×10−2

1,876 (0,021)

×10−2

2,445 (0,027)

×10−2

La solubilidad experimental es mayor que la ideal a partir del acetato de etilo puro hasta la

mezcla 0,70 en fracción másica de EtOH para todas las temperaturas estudiadas, aśı como

en la mezcla 0,80 en fracción másica a 313,15 K y 318,15 K. De forma contraria, los valores

de solubilidad experimental son más bajos que los correspondientes valores de solubilidad

ideal en los casos restantes.

Coeficientes de Actividad del Soluto

La tabla 5-5 muestra los coeficientes de actividad γ3 del soluto x3, calculados como xid3 /x3,

considerando los valores de solubilidad respectivos presentados en la tabla 5-2 Los valores

de son una medida de la no idealidad de los procesos de solución. Desde el acetato de etilo

puro hasta la mezcla 0,70 en fracción másica del EtOH, los valores de γ3 son inferiores que la

unidad, y se incrementan a medida que la temperatura aumenta desde el acetato de etilo puro

hasta 0,40 en fracción másica de EtOH (el comportamiento de la solubilidad tiende hacia

la idealidad), mientras que desde 0,50 hasta 0,70 en fracción másica del EtOH, los valores

de γ3 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 fracción másica de EtOH y EtOH

puro, los valores de γ3 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 γ3 presentados en la Tabla 5-5, se puede realizar una estimación

de las interacciones intermoleculares soluto-solvente, considerando la ecuación 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. µEtOH es la fracción másica de etanol en la

mezcla binaria libre de soluto.

Coeficientes de Actividad de la Etilhexil triazona (γ3)
wEtOH

a

298,15 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

a wEtOH es la fracción másica del etanol en las mezclas cosolventes libre de

Etilhexil triazona.

Como una primera aproximación, el término V3φ
2
1/RT puede considerarse prácticamente

constante a la misma temperatura, y aśı y depende casi exclusivamente de las interaccio-

nes solvente-solvente (w11), soluto-soluto (w33) y soluto-solvente (w13)[56]. Los términos w11

y w33 son desfavorables para el proceso de solución, mientras que el término w13 favorece

el proceso de solución. El término w33 (interacciones soluto-soluto) es constante para un

mismo soluto; w11 (interacciones solvente-solvente) cambia según el solvente, siendo gran-

de este valor en solventes altamente asociados. El término que involucra w13 (interacciones

soluto-solvente) también puede variar, aśı si su valor es pequeño se están produciendo in-

teracciones débiles, mientras que si este es grande las interacciones serán mayores. Por lo

tanto, los coeficientes de actividad altos serán un indicativo de interacciones soluto-solvente

más débiles[60, 59].

Puede verse en la ecuación 2-32 que la contribución de w33 representa el trabajo necesario

para tomar moléculas desde el estado sólido hasta el estado de vapor y por tanto, podŕıa
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considerarse como constante en todas las mezclas. El término w11 es mayor en EtOH (paráme-

tro de solubilidad de Hildebrand, δEtOH = 26, 5MPa1/2) mientras que es menor en AcOEt

(δAcOEt = 18, 1MPa1/2)[95]. El AcOEt puro y aquellas mezclas hasta 0,70 en fracción másica

de EtOH (incluyendo la mezcla de 0,80 en fracción másica de EtOH a 313,15 K y 318,15

K) mostraron bajos valores de (inferiores a la unidad) y teniendo valores pequeños de w11,

esto implica valores altos de w13, favoreciendo el proceso de solución de la Etilhexil triazona,

además 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 solución de Etilhexil triazona, en donde el coeficiente de actividad es mayor a

uno, lo cual indica que las interacciones solvente-solvente (w11) y soluto-soluto (w33), en

conjunto son mayores a las interacciones soluto-solvente (w13), presentándose una deviación

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 adición de acetato de etilo

(δAcOEt = 18, 1MPa1/2), favorece el proceso de solución de la EHT

Gráfico de van´t Hoff de la Etilhexil triazona en mezclas binarias etanol + acetato de

etilo

De acuerdo con el análisis de van´t Hoff, el cambio de entalṕıa estándar aparente de la

solución es obtenido a partir de la pendiente de la gráfica de lnx3 en función del inver-

so de la temperatura T−1. Sin embargo, en tratamientos termodinámicos recientes, se han

introducido algunas modificaciones a la ecuación de van´t Hoff, con el fin de disminuir la

propagación de errores. Tales modificaciones permiten separar los efectos qúımicos de aque-

llos debidos únicamente al tratamiento estad́ıstico empleados en el desarrollo de las gráficas

de compensación de entalṕıa-entroṕıa, como será visto más adelante. Por esta razón, se usa

la temperatura media armónica (Thm) en los análisis de van´t Hoff. En el presente caso

(desde 298.15 K hasta 318,15 K) el valor obtenido de Thm es justo de 308 K. La expresión

modificada más ampliamente usada a esta temperatura corresponde a la ecuación 2-9.

Como ejemplo, en la figura 5-1 se muestra la gráfica modificada de van´t Hoff para la Etil-

hexil triazona en mezclas que tienen 0,80 y 0,90 en fracción másica de EtOH, aśı como el

EtOH puro. Desde el AcOEt puro hasta 0,70 en fracción másica de EtOH, se obtuvieron

modelos lineales con adecuados coeficientes de determinación r2 (mayores que 0,992), mien-

tras que para composiciones de 0,80 en fracción másica de EtOH hasta el EtOH puro, se

obtuvieron modelos de regresión parabólicos, cuyos coeficientes de regresión fueron superio-
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res a 0,998. De acuerdo con estos valores de r2, se puede considerar que el método de van´t

Hoff modificado es útil para el cálculo de las entalṕıas aparentes de solución de este filtro

qúımico.

Figura 5-1.: Dependencias de la Solubilidad de la Etilhexil triazona respecto a la tempe-

ratura en mezclas de etanol + acetato de etilo expresadas en fracción molar.

(4): 0,80 en fracción másica de etanol; (�): 0,90 en fracción másica de etanol;

(◦) etanol puro.

Cambio de enerǵıa libre estándar aparente, cambio de entalṕıa estándar aparente y

cambio de entroṕıa estándar aparente para el proceso de solución

El cambio de enerǵıa libre estándar para el proceso de solución (∆Go
soln), considerando la

aproximación propuesta por Krug y colaboradores [1976], es calculada a 308 K por medio de

la ecuación 2-3, donde el intercepto usado es aquel obtenido en el análisis por el tratamiento

del lnx3 como función de T−1−T−1
hm (ecuación 2-9). Aunque la entalṕıa obtenida empleando

la ecuación 2-9 es la misma obtenida por medio del método tradicional, es ligeramente dife-

rente con respecto a la calculada por medio de -RThm lnx3 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 únicamente del valor obtenido para dicha temperatura. El cambio de

entroṕıa estándar aparente para el proceso de solución (∆Sosoln) es obtenido a partir de los

respectivos valores de ∆Ho
soln y ∆Go

soln reemplazándolos en la ecuación 2-15, con el uso de
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la temperatura armónica media.

La tabla 5-6 reúne las funciones termodinámicas estándar aparentes experimentales para

el proceso de solución de Etilhexil triazona en todas las mezclas solventes incluyendo aque-

llas funciones para el correspondiente proceso ideal. Con el fin de calcular las magnitudes

termodinámicas de solución experimental, se usaron algunos métodos de propagación de

incertidumbres[92]. Se encontró que la enerǵıa libre estándar de solución es positiva en todos

los casos; es decir, el proceso de disolución aparentemente no es espontáneo, lo que puede

explicarse en términos de la escala de concentración utilizada (fracción molar), donde el es-

tado de referencia es la solución ideal teniendo la unidad como concentración de activo, esto

es, el soluto sólido puro. Sin embargo, es importante mencionar que la enerǵıa libre estándar

no es un indicador de la espontaneidad del proceso de solución, ya este la solubilidad es un

proceso de equilibrio, por tanto la enerǵıa libre de solución es cero.

De otro lado se puede observar que la enerǵıa libre estándar inicialmente disminuye hasta

la mezcla disolvente 0,2 en fracción másica de etanol, como consecuencia del aumento de la

solubilidad de la Etilhexil triazona, a partir de esta mezcla binaria, la enerǵıa libre estándar

incrementa con la adición de etanol a la mezcla disolvente lo que aumenta la polaridad de la

mezcla alcanzando su máximo valor en etanol puro a 298,15 K, en donde la Etilhexil triazona

es menos soluble.

La entalṕıa de solución es positiva en todas las composiciones estudiadas; por tanto el proceso

es siempre endotérmico, indicando además que hay desfavorecimiento entalpico (componente

energético) al proceso de solución de la Etilhexil triazona. La entroṕıa de solución aśı mis-

mo es positiva en todos los casos, indicando que la entroṕıa o componente organizacional,

favorece el proceso de disolución en todos los sistemas binarios. El valor decrece desde el

acetato de etilo puro hasta 0,10 en fracción másica del EtOH, y a partir de esta composición

se incremente de forma no lineal hasta 0,90 en fracción másica de EtOH y disminuye hasta

el EtOH puro.

Las funciones termodinámicas para el proceso de solución 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 ecuación de solubilidad ideal es menor a la determinada

experimentalmente. Además se puede notar como en mezclas disolvente cuya concentración

son 0,70 y 0,80 en fracción másica de etanol, la enerǵıa libre estándar experimental es similar

a la ideal, sin embargo yanto la entalpia y entroṕıa son aproximadamente el doble a las del

proceso ideal.
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Contribuciones entálpicas y entrópicas al proceso de solución

Con el ánimo de comparar las contribuciones relativas de la entalṕıa ( %ζH) y la entroṕıa

( %ζTS) al proceso de solución, se emplearon las ecuaciones 2-16 y 2-17 , respectivamente.

Los valores se reportan en la tabla 5-6.

De la tabla 5-6 se observa que en todos los casos, las contribuciones a la enerǵıa estándar de

Gibbs al proceso de solución son similares, aunque la principal contribución proviene de la

entalṕıa (que es superior a 53 %). Es interesante anotar que las contribuciones de la entalṕıa

y la entroṕıa a la solubilidad de Etilhexil triazona en la mezcla 0,10 en fracción másica de

EtOH, en el EtOH puro e ideales, son muy cercanas, pero sus valores de entalṕıa y entroṕıa

son significativamente diferentes.

Tabla 5-6.: Funciones Termodinámicas aparentes relativas al proceso de solución de EHT en

mezclas de etanol + acetato de etilo, incluyendo el proceso ideal a 308 Ka

wEtOH
b ∆solnG

o/

kJ.mol−1

∆solnH
o/

kJ.mol−1

∆solnS
o/

J.mol−1K−1

T∆solnS
o/

kJ.mol−1 ζH
c ζTS

b

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 42,9

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 44,2

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) 44,1 (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

a Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.
b wEtOH es la fracción másica del etanol en la mezcla de solventes libre de soluto.
c ζH ,ζTS son las contribuciones relativas de entalṕıa y entroṕıa a la enerǵıa Gibbs de solución.
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5.2.2. Funciones termodinámicas del proceso de mezcla de la Etilhexil

triazona en mezclas binarias etanol + acetato de etilo

El proceso de solución puede representarse a través de las siguientes etapas hipotéticas[59,

60]:

Soluto(Sol) −→ Soluto(liq) −→ Soluto(Soln)

Donde, los procesos parciales que componen el proceso de solución son la fusión del soluto

y su mezcla a la misma temperatura (308 K), lo que permite calcular las contribuciones

termodinámicas parciales entálpicas y entrópicas al proceso total de solución, por medio de

las ecuaciones 2-20 y 2-21 respectivamente.

En estas ecuaciones, ∆H308
fus y ∆S308

fus representan las funciones termodinámicas del proceso

de fusión a la temperatura armónica (308 K). El valor de la entalṕıa de fusión ∆H303
fus se

calculó a partir de ∆HT
fus = ∆Hmp

fus − ∆CP (Tfus − T ) , usando ∆Smpfus en lugar de ∆CP ,

obteniendo valores de 42,8 kJmol−1 para este filtro solar, lo que coincide con el cambio

entálpico para soluciones ideales. En contraste, la entroṕıa de fusión a 308 K (139,0 J mol−1

K−1) no coincide con la entroṕıa ideal del proceso de solución a esta temperatura (103,6

Jmol−1K−1), aunque para los fines prácticos de este análisis, se utilizó ∆S0−id
soln en lugar de

∆S303
fus . En la tabla 5-7 se relacionan los valores obtenidos para las funciones termodinámicas

del proceso de mezcla.

Por medio del análisis de las contribuciones parciales de la solución ideal (relacionadas con

el proceso de fusión del soluto) y del proceso de mezcla a la entalṕıa y entroṕıa de solución,

se encuentra que ∆H308
fus y ∆S308

fus son positivas (tabla 5-7), mientras que las contribuciones

de las funciones termodinámicas relacionas con el proceso de mezcla dentro del proceso de

solución, son variables; es decir ∆Ho
mix y ∆Somix son negativas desde el acetato de etilo puro

hasta 0.40 en fracción másica de EtOH y positivas en todos los demás sistemas. Puede

concluirse que, en general, el proceso de solución de este compuesto en mezclas ricas en

acetato de etilo es conducido principalmente por la entroṕıa de solución y la entalṕıa de

mezcla, mientras que en aquellas mezclas ricas en EtOH, el proceso es conducido por las

entroṕıas de solución y mezcla.

La variación neta en los valores de ∆Ho
mix resulta de la contribución de varias clases de

interacción. La entalṕıa de la formación de la cavidad (requerida para la acomodación del

soluto) es endotérmica ya que se requiere el suministro de enerǵıa en contra de las fuerzas

cohesivas del solvente. Este proceso decrece la solubilidad. Por otra parte, la entalṕıa de

la interacción soluto-solvente es exotérmica y resulta principalmente de las interacciones de

tipo van der Waals y ácido-base de Lewis; este proceso favorece la solubilidad.
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Tabla 5-7.: Funciones termodinámicas aparentes relativas al proceso de mezcla de la Etil-

hexil triazona en mezclas etanol + acetato de etilo a 308 Ka

wEtOH
b ∆mixG

o/

kJ.mol−1

∆mixH
o/

kJ.mol−1

∆mixS
o/

J.mol−1K−1

T∆mixS
o/

kJ.mol−1 ζH
c ζTS

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

a Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.
b wEtOH es la fracción másica del etanol en la mezcla de solventes libre de soluto.
c ζH ,ζTS son las contribuciones relativas de entalṕıa y entroṕıa a la enerǵıa Gibbs de mezcla. Estos

valores son calculados por medio de las ecuaciones 2-25 y 2-26 respectivamente.

5.2.3. Funciones termodinámicas 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 (composición de

mezclas binarias) sobre la función termodinámica que conduce el proceso de solución, en la

tabla 5-8 se presentan las funciones termodinámicas 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 termodinámicas de mezcla del filtro qúımico en las mezclas de mayor polaridad

y las mezclas de menor polaridad.

Si se considera la adición de EtOH sobre AcOEt, sucede lo siguiente: desde el EtOH puro

hasta 0,10 en fracción másica de EtOH (∆Go
A−→B <0,∆Ho

A−→B <0 y ∆SoA−→B <0) el proceso

de solución es conducido por la entalṕıa, mientras que desde 0,10 hasta 0,20 en fracción
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másica de EtOH (∆Go
A−→B <0, ∆Ho

A−→B >0 y ∆SoA−→B >0) el proceso de solución es

conducido por la entroṕıa. En cambio, desde 0,20 hasta 0,80 en fracción másico de EtOH (

∆Go
A−→B>0, ∆Ho

A−→B>0 y ∆SoA−→B >0) el proceso de solución es conducido por la entalṕıa,

mientras que desde 0,80 en fracción másica hasta el EtOH puro ( ∆Go
A−→B>0, ∆Ho

A−→B<0

y ∆SoA−→B <0) el proceso de solución es nuevamente conducido por la entroṕıa; sin embargo,

no existe una explicación disponible para estos resultados.

Tabla 5-8.: Funciones Termodinámicas de Transferencia de EHT des-

de solventes de menor polaridad hasta mayor polaridad

en mezclas de etanol + acetato de etilo a 308Ka

wEtOH
b ∆Go

A→B/

kJ.mol−1

∆Ho
A→B/

kJ.mol−1

∆SoA→B/

J.mol−1K−1

T∆SoA→B/

kJ.mol−1
Ac Bc

0,00 0,10 -0,405 (0,010) -3,4 (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) 4,2 (0,9) 13,1 (2,3) 4,0 (0,7)

0,30 0,40 0,359 (0,019) 5,0 (0,9) 15,1 (2,3) 4,6 (0,7)

0,40 0,50 0,579 (0,018) 8,3 (0,8) 25,1 (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) 19 (3) 5,9 (1,1)

0,80 0,90 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)

a Estas magnitudes se calculan como ∆Ψo
A−→B = ∆Ψo

MedioA−∆Ψo
MedioB donde

Ψ es G, H o S. Las incertidumbres se encuentran dentro de los paréntesis.
b wEtOH es la fracción másica del etanol en las mezclas cosolventes libre de

Etilhexil triazona.
c A y B son los medios más polar y menos polar, respectivamente.

5.2.4. Compensación entálpica-entrópica al proceso de solución

Bustamante y colaboradores[19, 96] han demostrado algunos efectos de compensación qúımi-

ca para la solubilidad de muchos fármaco en mezclas cosolventes acuosas. Este análisis puede

ser útil con el fin de identificar el mecanismo de acción de la cosolvencia. La elaboración de

gráficas ponderadas de ∆Ho
soln en función de ∆Go

soln a la temperatura media armónica permi-

te observar mecanismos similares para el proceso de solución, de acuerdo con las tendencias
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obtenidas[97, 98].

La figura 5-2 muestra que la Etilhexil triazona en el sistema solvente EtOH + AcOEt pre-

senta una compensación no lineal ∆Ho
soln vs ∆Go

soln con una pendiente negativa para el

intervalo desde EtOH puro hasta 0,80 en fracción másica de EtOH, indicando que la en-

troṕıa conduce el proceso de solución. De forma contraria, desde 0,80 hasta 0,20 en fracción

másica de EtOH, se obtiene una pendiente positiva, indicando que la entalṕıa conduce el

proceso de solución. Estos resultados están de acuerdo con los ya descritos para las funciones

de transferencia, aunque la explicación para éstos aún es incierta, por la falta de información

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 entroṕıa conduce la disolución de algunos

fármacos 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 fármaco causado por la adición del

cosolvente.[68, 59, 60].

Figura 5-2.: ∆Ho
soln vs ∆Go

soln Gráfica de compensación entálpica-entrópica para la solución

de EHT en mezclas etanol + acetato de etilo a 308 K (La composición se

encuentra expresada en fracción másica de etanol)
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5.3. Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand

(MESH)

La información sobre la polaridad y el comportamiento volumétrico de las mezclas de acetato

de etilo + etanol como función de la composición, ha sido presentada en literatura[33, 99].

Por otra parte, los valores calorimétricos de EHT, fueron los siguientes: Tfus = 397,3 ± 0,1

K y ∆Hfus = 55,2 ± 0,6 kJmol−1. A partir de estos resultados, la solubilidad ideal calculada

para este filtro solar fue 3, 87(0,04)× 10−3.

Tabla 5-9.: Fracción volumétrica (φ) (en aucencia el soluto), parámetro de solubilidad de Hilde-

brand de las mezclas disolventes (δ1), solubilidad de la EHT expresada en porcentaje

de masa y fracción molar (100.x3), la densidad de las mezclas saturadas (ρsat−soln),

volumen molar aparente de la EHT (φsatV ), fracción volumétrica del solvente (φ1) en las

soluciones saturadas, y logaritmo de los coeficientes de actividad de la EHT (log γ3),

a 298,15 K.

φ

AcOEt

δ1

(MPa1/2)

ETH ρsat−soln
(g.cm−3)

φmolV

(cm3mol−1)
φ1 − log γ3

%p/p 100.x3

0,0000 26,50 1,610 (0,010) 0,0915 (0,0006) 0,7901 652,6 0,9899 -0,626

0,0889 25,75 3,535 (0,010) 0,2035 (0,0006) 0,803 716,4 0,9766 -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) 0,8777 723,1 0,8296 0,697

0,4675 22,57 30,45 (0,07) 3,119 (0,009) 0,9082 724,3 0,7566 0,906

0,5684 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

0,8877 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 5-9 muestra la solubilidad de Etilhexil triazona expresada en porcentaje de masa y
fracción molar, la densidad de las mezclas saturadas, el volumen molar aparente de Etilhexil
triazona, y la fracción volumétrica del solvente en las soluciones saturadas a 298,15 K. La
figura 5-3 muestra la solubilidad experimental y la solubilidad calculada por medio del uso
del modelo de soluciones regulares (2-35) como función del parámetro de solubilidad de las
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Figura 5-3.: Solubilidad experimental (◦) y solubilidad calculada de acuerdo con el modelo

de Hildebrand de soluciones regulares (�) de EHT como función del parámetro

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 fracción volumétrica
de AcOEt (δ1 = 19,04 MPa1/2).

A partir de los valores de densidad de las mezclas de solventes[33, 99] de las soluciones
saturadas (5-9), además de la solubilidad de la Etilhexil triazona expresada en porcentaje
de masa (5-9), se calcularon la fracción volumétrica del solvente (φ1) y el volumen molar
aparente del soluto (φmolV ) en las mezclas saturadas. Estos valores también se presentan en
la tabla 5-9.

Según 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 sólidos, esta propiedad es generalmente calculada por medio del método de con-
tribución de grupos propuesto por Fedors [1974][95]. Sin embargo, esta propiedad no es
independiente de la composición del solvente como puede verse en la tabla 5-9, para los
volúmenes molares aparentes de Etilhexil triazona. Este hecho puede deberse a diferentes
interacciones moleculares, dependiendo de las respectivas proporciones del solvente. Por esta
razón, en esta investigación se emplearon los volúmenes molares aparentes experimentales
de Etilhexil triazona, en lugar del valor calculado (650,4 cm3mol−1), tabla 5-10)[95].
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Tabla 5-10.: Volumen molar, parámetros parciales de solubilidad y parametro de so-

lubilidad total de la Etilhexiltriazona

Grupo o

átomo

Número

de grupos

Fedors V/

cm3.mol−1

Van Krevelen

Fd/

J1/2.cm3/2.mol−1

F 2
p /

J.cm3.mol−2

Uh/

J.mol−1

-CH3 6 6×33,5 5×420 6×0 6×0

-CH2- 15 15×16,1 15×270 2×0 15×0

>CH- 3 3×-1 2×80 3×0 3×0

>CH= 3 3×-5,5 3×70 3×0 3×0

Fenileno (m) 3 3×52,4 3×1270 3×110 3×0

-COO- 3 3×18 3×390 3×490 3×7000

-NH- 3 3×4,5 3×160 3×210 3×3100

-NO= 3 3×4,0 3×164 3×1323 1×1759

Total 650.4 5670 696400 28500

δd 5670/304,4=18,63MPa1/2

δp (696400)1/2/304,4=2,74MPa1/2

δh (28500/304,4)1/2=9,68MPa1/2

δT (18, 632 + 2, 742 + 9, 682)1/2 = 21, 18MPa1/2

Por otra parte, de acuerdo con la literatura[77], la fracción volumétrica de la mezcla de

solventes en la solución saturada se ha calculado por medio de la siguiente expresión,

φ1 =
V1 (1− x3)

V1 (1− x3) + V1x3

(5-1)

Donde, V1 es el volumen molar del solvente (calculado para las mezclas de solventes como
V1mix =

∑n
i=1 V1,iφi, asumiendo aditividad de volúmenes). Sin embargo, es bien conocido

que los volúmenes de mezcla no son aditivos en aquellas mezclas que presentan una fuerte
presencia de puentes de hidrógeno y grandes diferencias en los volúmenes molares entre
sus componentes. Por esta razón, para este estudio, se usaron las fracciones volumétricas
experimentales para todos los cálculos involucrados (tabla 5-9).

Igualmente los coeficientes de actividad de Etilhexil triazona como logaritmos decimales son
también presentados en la tabla 5-9. Estos valores fueron calculados a partir de los datos de
solubilidad experimental (tabla 5-9) y la solubilidad ideal a 298,15 K (x3 = 3,87 × 10−3).
En casi todos los casos, los valores de γ3 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 fracción volumétrica de AcOEt.

Por otra parte, los parámetros A, K, y W son presentados en la tabla 5-11. Con el fin
de calcular el parámetro W , se usó el parámetro de solubilidad experimental de Etilhexil
triazona. Este valor de δ3 es el mismo de la mezcla de solventes donde se encontró la mayor
solubilidad del activo solar (19, 04MPa1/2, tabla 5-9). 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, 31MPa1/2, tabla 5-10), aunque las
razones para este hecho no lograron esclarecerse.

Tabla 5-11.: Densidad (gcm−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.

δ1

(MPa1/2)

A

(cm3J−1)

K

(J.cm−3)a

Wexp

(J.cm−3)a

Wcalculado/Jcm
−3 a

1 2 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

a 1 Jcm−3 = 1MPa

Como se ha indicado, el parámetro W cuantifica las desviaciones presentadas por soluciones

reales con respecto a las soluciones regulares. Estas desviaciones son principalmente debidas

a interacciones espećıficas tales como puentes de hidrógeno. El filtro qúımico y los solventes

estudiados pueden establecer estas interacciones como aceptor o donor de hidrógeno (5-1).

La Figura 5-4 muestra que la variación del parámetro W con relación al parámetro de

solubilidad de la mezcla de solventes, presenta una pequeña desviación 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 5-11 (las regresiones emṕıricas son obtenidas usando MS

Excel y TableCurve 2D v5.01). Es claro, que estos valores dependen del modelo empleado

en la resolución de la ecuación. Comportamientos similares se han citado en literatura para

otros compuestos[26, 28, 27, 29, 30, 31, 40, 33].

La tabla 5-12 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

5-11. Ya que se busca el mejor ajuste de regresión, el primer criterio usado para definir el

orden del polinomio, fueron las incertidumbres obtenidas de acuerdo con el ajuste estándar,

los cuales fueron 0,7569, 0,7778, 0,1615, 0,0951, y 0,0765, para órdenes de uno a cinco,

respectivamente. Como criterio de comparación, en la tabla 5-12 también se muestran los

porcentajes de la diferencia entre la solubilidad experimental y aquellas calculadas por medio

del uso de MESH.

Figura 5-4.: Variación del parámetro W como función del parámetro de solubilidad de las

mezclas solventes a 298,15 K
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Tabla 5-12.: Solubilidad calculada de EHT empleando los parámetros W obtenidos a partir

de los modelos de regresión en órdenes 1, 2, 3, 4 y 5, y los porcentajes de

diferencia con relación a los valores experimentales a 298,15 K.

δ1

(MPa1/2)

x3(calculado) % dev. a

1 2 3 4 5 1 2 3 4 5

26,50 1,19 ×10−4 4,99 ×10−4 1,10 ×10−3 9,48 ×10−4 9,20 ×10−4 87,0 45,5 20,4 3,6 0,5

25,75 9,03 ×10−4 1,79 ×10−3 1,65 ×10−3 1,88 ×10−3 1,99 ×10−3 55,6 11,8 18,7 7,5 2,3

24,99 6,48 ×10−3 6,45 ×10−3 3,81 ×10−3 4,43 ×10−3 4,51 ×10−3 44,4 43,7 15,1 1,3 0,5

24,20 2,71 ×10−2 1,71 ×10−2 9,73 ×10−3 1,02 ×10−2 9,94 ×10−3 177,4 75,4 0,4 4,5 1,8

23,40 5,61 ×10−2 2,95 ×10−2 2,09 ×10−2 1,98 ×10−2 1,92 ×10−2 191,4 53,1 8,4 2,7 0,4

22,57 6,88 ×10−2 3,65 ×10−2 3,42 ×10−2 3,12 ×10−2 3,10 ×10−2 120,7 17,2 9,6 0,1 0,7

21,73 6,44 ×10−2 3,86 ×10−2 4,51 ×10−2 4,23 ×10−2 4,30 ×10−2 47,2 11,9 3,1 3,5 1,8

20,86 5,69 ×10−2 4,06 ×10−2 5,43 ×10−2 5,41 ×10−2 5,52 ×10−2 6,0 24,4 1,2 0,7 2,9

19,96 4,66 ×10−2 4,24 ×10−2 5,72 ×10−2 6,08 ×10−2 6,08 ×10−2 24,4 31,1 7,2 1,3 1,2

19,04 4,00 ×10−2 5,18 ×10−2 5,85 ×10−2 6,34 ×10−2 6,17 ×10−2 35,1 16,0 5,2 2,8 0,0

18,10 3,52 ×10−2 8,55 ×10−2 5,37 ×10−2 4,96 ×10−2 5,03 ×10−2 30,0 70,1 6,9 1,4 0,1

Totalb 74.5 36.4 8.7 2.7 1.1

Error t́ıpicob 18.9 6.9 2.0 0.6 0.3

Desviación estándarb 62.7 22.9 6.7 2.1 0.9

a Calculado como 100× (|x3−expt − x3−calc| /x3 − expt).
b Calculado considerando los valores obtenidos tanto en los solventes puros, aśı 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 correlación entre las solubilidades experimentales y las calculadas. Este hecho

se confirma con base en los porcentajes de desviación (2,7 % y 1,1 %, para órdenes 4 y 5,

respectivamente). De forma contraria, a lo encontrado por otras investigaciones similares,[29,

30, 31, 40], en este caso, el incremento más importante en concordancia es el obtenido al pasar

de orden 2 a orden 3 (desde 36,4 hasta 8,7 %), aunque los incrementos más significativos se

obtienen más adelante. Este comportamiento es similar al encontrado con la indometacina

en mezclas de EtOH + AcOEt[33].

Sin embargo, en los cálculos del presente estudio, se empleó el modelo con menor desviación

(orden 5, ecuación 5-2):

W = Co + C1δ + C2δ
2 + C3δ

3 + C4δ
4 + C5δ

5 (5-2)

Donde, Co = −5362(1952), C1 = 1161(445), C2 = −97(40), C3 = 4, 1(1, 8), C4 = −8, 8(4, 1)×
10−2, C5 = 7, 6(3, 7) × 10−4. Los coeficientes de determinación r2 = 0, 999999 y la incerti-

dumbre estándar de ajuste = 0, 076468.
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Tabla 5-13.: Comparación de los valores de solubilidad de la Etilhexil triazona calcu-

lados directamente y los calculados usando MESH.

δ1

(MPa1/2)

x3(calculado) % dev.a

Experimental
Calculado

directamenteb

Calculado

MESH Wc

Calculado

directamente

Calculado

MESH W

26,50 9,15 ×10−4 1,04 ×10−3 9,20 ×10−4 13,7 0,5

25,75 2,035 ×10−3 1,64 ×10−3 1,99 ×10−3 19,4 2,3

24,99 4,49 ×10−2 4,44 ×10−3 4,51 ×10−3 1,2 0,5

24,20 9,77 ×10−3 1,03 ×10−2 9,94 ×10−3 5,3 1,8

23,40 1,924 ×10−2 1,93 ×10−2 1,92 ×10−2 0,3 0,4

22,57 3,119 ×10−2 3,08 ×10−2 3,10 ×10−2 1,3 0,7

21,73 4,38 ×10−2 4,32 ×10−2 4,30 ×10−2 1,2 1,8

20,86 5,37 ×10−2 5,45 ×10−2 5,52 ×10−2 1,4 2,9

19,96 6,157 ×10−2 6,16 ×10−2 6,08 ×10−2 0,0 1,2

19,04 6,17 ×10−2 6,14 ×10−2 6,17 ×10−2 0,5 0,0

18,10 5,03 ×10−2 5,04 ×10−2 5,03 ×10−2 0,2 0,1

Totald 4,1 1,1

Error t́ıpicod 1,9 0,3

Desviación estándard 6,5 0,9

a Calculado como 100× (|x3−expt − x3−calc| /x3 − expt).
b Calculado usando la Ecuación 2-19
c Calculado usando la Ecuación 2-18
d Calculado considerando los valores obtenidos tanto en los solventes puros, aśı como en las nueve

mezclas binarias.

Una consideración importante sobre la utilidad del método MESH se refiere a la justifica-

ción de cálculos complejos que involucran muchas otras variables del sistema considerado

(ecuación 2-37, tablas 5-11 y 5-12), en lugar de una regresión simple emṕırica de las solu-

bilidades experimentales como función de los parámetros de solubilidad de las mezclas de

solventes (tabla 5-9, 5-3). Por esta razón en la tabla 5-13, las solubilidades experimentales

son comparadas con aquellas calculadas directamente por medio del polinomio regular de

grado 5 de x3 como función de los valores δ de las mezclas de solventes (5-3, ecuación 5-3).

Aśı como aquellas calculadas involucrando el parámetro W obtenido de la ecuación 5-2 (ta-

bla 5-11). 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.

x3 = a+ bδ + cδ2 + dδ3 + eδ4 + fδ5 (5-3)

Donde, a = 23, 8(4, 6), b = −5, 6(1, 1), c = 0, 51(0, 10), d = −2, 3(0,4) × 10−2, e =

5, 1(1, 0) × 10−4, f = −4, 5(0, 9) × 10−6. Coeficiente de determinación r2 = 0, 9998135e

incertidumbre estándar de ajuste = 1, 8060 × 10−4. 5-12 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 desviación promedios, presentados en la tabla 5-13 (4,1 % y

1,1 % para el cálculo 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, 31], aśı como la indometacina

en mezclas de AcOEt + EtOH [33], en el caso de Etilhexil triazona, el presente resultado

debeŕıa mostrar una gran utilidad de método MESH. Este último punto puede ser contro-

versial, al considerar que el método MESH implica experimentación adicional, que involucra

la medición de la densidad y la caracterización térmica del equilibrio sólido-ĺıquido para el

compuesto sólido. Sin embargo, es necesario tener en mente, que el método MESH conside-

ra la solubilidad del activo desde un enfoque fisicoqúımico sistemático. Además, solamente

seŕıa necesario encontrar un método efectivo para calcular el parámetro Walker (K) para

aśı calcular el término W de acuerdo con la expresión 2Kδ1δ3, ya que los términos δ1 y δ3,

seŕıan conocidos, y entonces, la solubilidad experimental podŕıa 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 parámetros de

solubilidad de Hildebrand y los volúmenes molares del filtro qúımico. En particular, se ha

encontrado un buen carácter predictivo por medio del uso de un polinomio regular de orden

cinco del parámetro de interacción W , como función del parámetro de solubilidad de las

mezclas solventes.

5.4. Desempeño del modelo de Jouyban-Acree en la

estimación de la Solubilidad de la Etilhexil Triazona

en mezclas de Acetato de Etilo + Etanol

Es bien conocido que las escalas de concentración volumétricas dependen de la variación

de temperatura, según sus respectivos coeficientes de expansión de térmico-volumétricos
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(α). Por esta razón, en la tabla 5-14, se muestra la dependencia de la fracción volumétrica

respecto a la temperatura en mezclas AcOEt + EtOH con una variación de la composición

de 0,10 en fracción másica (µAcOEt). Aśı mismo se muestra la correspondiente descripción

estad́ıstica.

Tabla 5-14.: Fracción Volumétrica (f) de AcOEt en mezclas de AcOEt + EtOH como fun-

ción de la composición de las mezclas y la temperatura.

wAcOEt
fAcOEt

%VC b

298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K Promedio (SD)b

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 0,6311 0,6308 0,6304 0,6301 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

a SD es la desviación estándar
b %VC es el porcentaje del coeficiente de variación

Aunque los valores de α para el AcOEt y el EtOH son significativamente diferentes,

1,397×10−3 K−1 y 1,123×10−3 K−1, 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 prácticos es considerado como insignificante. Aún más, los valores medios obtenidos son

similares a aquellos obtenidos a 303,15 K. Por esta razón, 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 5-15 muestra los valores experimentales para la solubilidad en equilibrio de la

Etilhexil triazona, expresada como logaritmo decimal de la fracción 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.



D
an
iel
Ri
ca
rd
o
D
elg
ad
o
M
.S
c

5.4 Desempeño del modelo de Jouyban-Acree en la estimación 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 función de la composición de las mezclas y la tem-

peratura. Los valores en paréntesis son los coeficientes de variación de

la solubilidad en equilibrio.

wAcOEt fAcOEt 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 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)

0,8000 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 5-5 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 fracción molar. La máxima solubilidad de la Etilhexil triazona, se obtiene

en la mezcla disolvente con concentración 0,8 en fracción másica de acetato de etilo, cuyo

parámetro de solubilidad es de 19,96 MPa1/2, el cual difiere del calculado para EHT 22,31

MPa1/2, mediante el método de contribución de grupos propuesto por Fedors. En cuanto a

los solventes puros la EHT, es mas soluble en acetato de etilo (δAcOH = 18, 10MPa1/2) que

en etanol (δEtOH = 26, 50MPa1/2), posiblemente debido a que el parámetro de solubilidad

experimental de la EH (δexpEHT = 19, 96MPa1/2, es más cercano al de AcOH que al del EtOH,

indicando que la EHT es más af́ın por el AcOH que por el EtOH en donde se presenta la

menor solubilidad de la EHT.

Las tablas 5-16 y 5-17 muestran los valores logaŕıtmicos de la solubilidad calculados por

medio de las ecuaciones 2-40 y 2-43 como función de la composición de las mezclas y la tempe-

ratura. Los porcentajes de desviación individuales y grupales con relación a las solubilidades

en equilibrio también se muestran en estas tablas.
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Figura 5-5.: Solubilidad experimental expresada como fracción molar de EHT (◦) como

función de la fracción volumétrica del AcOEt en mezclas AcOEt + EtOH a

298,15 K.

Tabla 5-16.: Solubilidad de EHT calculada por medio del modelo logaŕıtmico aditivo (ecua-

ción 2-40) expresada en logaritmo decimal como función de la composición de

las mezclas y la temperatura. Los valores en paréntesis son los porcentajes de

desviación calculados de acuerdo con la ecuación 2-2

fAcOEt 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K M %Da

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 desviación, incluyendo todas las composiciones 62± 15

a M %D es el porcentaje de desviación promedio para cada composición de mezcla, calculado de acuerdo

con la ecuación 2-3
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Tabla 5-17.: Solubilidad de EHT calculada por medio del modelo de Jouyban-Acree (ecua-

ciones 2-3 y 2-44) expresada como logaritmo decimal en función de la con-

centración de las mezclas y la temperatura. Los valores en paréntesis son los

porcentajes de desviación calculados de acuerdo con la ecuación 2-2

fAcOEt 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 318,15 K M %Da

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 desviación, incluyendo todas las composiciones 33± 175

a M %D es el porcentaje de desviación promedio para cada composición de mezcla, calculado de acuerdo

con la ecuación 2-3

Al revisar los resultados obtenidos, es claro que el modelo de Jouban-Acree (Ecuación 2-43)

es mejor descriptor que el comportamiento aditivo (Ecuación 2-40), 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

ecuación. 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 5-6 muestra las diferencias entre las solubilidades

experimentales obtenidas a 298,15 K frente a aquellas calculadas por medio de la ecuación

2-40. La figura 5-6 también muestra las diferencias obtenidas entre los valores obtenidos por

las ecuaciones 2-40 y 2-43 (y 2-44), respectivamente.

La figura 5-6 muestra que las diferencias obtenidas son positivas en todos los casos, y que

dependen de la composición 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 máximo de solubilidad de EHT se encuentra en la mezcla con composición cerca a

0,50 en fracción volumétrica de AcOEt.
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Figura 5-6.: Diferencias logaŕıtmicas de las solubilidades [valores experimentales después

de restar el valor calculado de acuerdo con la ecuación 2-40] - EHT (∆). Di-

ferencias logaŕıtmicas de las solubilidades calculadas [valores de acuerdo con

el modelo J - A (Ecuación 2-43) después de restar la diferencia del valor de

acuerdo con la Ecuación 4] (×), como función de la proporción de AcOEt en

mezclas de AcOEt + EtOH a 298,15 K.

Debido a que la ecuación 2-43 (modelo J & A) es una extensión de la ecuación 2-40, la Figura

5-6 muestra el factor de exceso de Jouyban-Acree (Factor J & A), el cual es equivalente a

la diferencia logaŕıtmica entre las solubilidades calculadas por medio de ambas ecuaciones.

Inicialmente, y de manera opuesta a lo descrito recientemente en investigaciones similares[100,

101, 38], donde las desviaciones obtenidas fueron explicadas en términos de pérdida en la es-

tructura del agua, por la adición de algunos cosolventes, por ejemplo EtOH o propilenglicol,

en la presente investigación, no se puede dar el mismo tratamiento, debido a la carencia de

información sobre los efectos estructurales del sistema binario AcOEt + EtOH.

A partir de todos los tópicos 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 diseño y desarrollo de nuevos productos en las industrias farmacéuticas

y cosméticas.
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6. Conclusiones

1. Se caracterizó termodinámicamente el proceso de solución del soluto Etilhexil triazona

en el sistema de mezclas binarias de Etanol (EtOH) + Acetato de Etilo (AcOEt) al de-

terminar las funciones termodinámicas de enerǵıa libre, entalṕıa y entroṕıa, empleando

las ecuaciones de van´t Hoff y Gibbs, en todo el rango de composición para la mezcla

de solventes.

2. Se realizó un análisis de compensación entalpico-entrópica por medio de la elaboración

de la gráfica ∆Ho
soln vs. ∆Go

soln que mostró pendientes tanto positivas como negativas.

Este análisis indicó que para altas proporciones de Etanol (EtOH), o, Acetato de Etilo

(AcOEt), la fuerza conductora del proceso es la entroṕıa, mientras que para las mezclas

de composición intermedia, la fuerza conductora del proceso es la entalṕıa.

3. Se concluye que el proceso de solución de la Etilhexil triazona en el sistema binario

de mezclas de EtOH + AcOEt, es bastante complejo y es altamente dependiente de la

composición de la mezcla de solventes.

4. Se aplicó 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 parámetro

de interacción W con el parámetro 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 regresión

para la solubilidad experimental del fármaco en función del parámetro de solubilidad

de las mezclas disolventes.

5. Se evalúo la validez del modelo de Jouyban-Acree (J & A) para la estimación de

la solubilidad de la Etilhexil triazona en mezclas AcOEt + EtOH, en función de la

composición solvente y de la temperatura, encontrándose que los valores obtenidos

con el compuesto presentan algunas desviaciones relativamente notorias respecto a los

valores experimentales.

6. La información presentada en este estudio, con relación al proceso de solución de

la ETH en el sistema binario AcOEt + EtOH, ampĺıa la información fisicoqúımica
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disponible para este filtro qúımico; esta información puede ser de utilidad en el proceso

de diseño y desarrollo de protectores solares que involucren esta sustancia como parte

de su formulación.
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7. Recomendaciones

1. Ampliar la información fisicoqúımica generada en el presente estudio, por medio de la

caracterización termodinámica del proceso de solución de la Etilhexil triazona en otros

solventes de interés farmacéutico y cosmético.

2. Aplicar la metodoloǵıa de estudio empleada en el presente trabajo para la caracte-

rización fisicoqúımica y termodinámica de otros activos ampliamente usados en la

formulación de protectores solares.

3. Verificar la capacidad predictiva del Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand

(MESH), al aplicarlo para el proceso de solución 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 solución de sustancias relacionadas con el presente trabajo.
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A. Caracterización de las Mezclas

Binarias Acetato de Etilo+Etanol en

Función de la Temperatura

A continuación 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/cm3) de las mezclas bi-

narias acetato de etilo + etanol y los solventes puros a

varias temperaturas.

wEtOH
Densidades (g.cm−3) de las soluciones saturadas

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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[33] M.A. Ruidiaz and F. Martinez. Extended Hildebrand solubility approach in the esti-

mation of indomethacin solubility in ethyl acetate + ethanol mixtures. Revista Co-
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[100] E.F. Vargas E., H.J. Barbosa B., and F. Mart́ınez. Utilidad del modelo de Jouyban-

Acree para la estimación de la solubilidad del ibuprofeno y el naproxeno en algunas
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